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ОБЩИЕ МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ
Химия является не только общетехнической, но и общеобразователь​ной наукой. Поэтому инженер любой специальности должен обладать достаточными знаниями в области химии.

Изучение курса химии должно способствовать развитию у слушателей логического химического мышления и диалектико-материалистического мировоззрения. В результате изучения курса слушатели должны получить современное научное представление о материи и формах ее движения, о веществе как одном из видов движущейся материи, о механизме превращения химических соединений, понимать значение химии в промышленности и сельском хозяйстве. Знание курса химии необходимо для успешного изучения последующих общенаучных и специальных дисциплин. Слушатели должны прочно усвоить основные законы и теории химии и овладеть техникой химических расчетов; выработать навыки самостоятельного выполнения химических экспериментов и обобщения наблюдаемых фактов.
Основной вид учебных занятий слушателей – самостоятельная работа с учебным материалом. По курсу химии она слагается из следующих элементов: изучение материала по учебникам и учебным пособиям; выполнение контрольных заданий; выполнение лабораторного практикума; индивидуальные консультации; посещение лекций; сдача зачета по лабораторному практикуму; сдача экзамена по всему курсу.

Работа с книгой. Изучать курс рекомендуется по темам, предварительно ознакомившись с содержанием каждой из них по программе (расположение материала в программе не всегда совпадает с расположением его в учебнике). Изучая курс, пользуйтесь и предметным указателем в конце книги. При первом чтении не задерживайтесь на математических выводах, составлении уравнений реакций; старайтесь получить общее представление об излагаемых вопросах, а также отмечайте трудные или неясные места. Внимательно прочитайте текст, напечатанный особым шрифтом. Выявляйте сущность того или иного вопроса, а не пытайтесь запомнить отдельные факты и явления. Изучение любого вопроса на уровне сущности, а не на уровне отдельных явлений, способствует более глубокому и прочному усвоению материала. Чтобы лучше запомнить и усвоить изучаемый материал, надо обязательно иметь рабочую тетрадь и заносить в нее формулировки законов и основных понятий химии, новые незнакомые термины и названия, формулы и уравнения реакций, математические зависимости и их выводы и т.п. Во всех случаях, когда материал поддается систематизации, составляйте графики, схемы, диаграммы, таблицы. Они очень облегчают запоминание и уменьшают объем конспектируемого материала. Краткий конспект курса будет полезен при повторении материала в период подготовки к экзамену. Изучение курса должно обязательно сопровождаться выполнением упражнений и решением задач. Решение задач – один из лучших методов прочного усвоения, проверки и закрепления теоретического материала.

Контрольные задания. В процессе изучения курса химии слушатель должен выполнить две контрольные работы.
Решение задач и ответы на теоретические вопросы должны быть коротко, но четко обоснованы, за исключением тех случаев, когда по существу вопроса такая мотивация не требуется, например, когда нужно составить электронную формулу, написать уравнение реакции и т.п. При решении задач нужно приводить весь ход решения и математические преобразования.

 Каждая контрольная работа должна быть аккуратно оформлена; для замечаний рецензента надо оставлять широкие поля; писать четко и ясно; номера и условия задач переписывать в том порядке, в каком они указаны в задании. Работы должны быть датированы, подписаны слушателем и представлены в институт на рецензирование.
Если контрольная работа не зачтена, ее нужно выполнить второй раз в соответствии с указаниями рецензента и выслать на повторное рецензирование вместе с незачтенной работой. Исправления следует выполнять в конце тетради, а не в рецензированном тексте. Контрольная работа, выполненная не по своему варианту, преподавателем не рецензируется и не зачитывается.

Лабораторные занятия. Для глубокого изучения химии как науки, основанной на эксперименте, необходимо выполнить лабораторные работы. Часть лабораторных работ выполняется в установочный период сессии, часть – во время обзорных занятий.
Консультации. Если у слушателя возникают затруднения при изучении курса, следует обращаться за письменной консультацией в институт к преподавателю, рецензирующему контрольные работы. Консультации можно получить по вопросам организации самостоятельной работы и по другим организационно-методическим вопросам.
Лекции. В помощь слушателям читаются лекции по важнейшим разделам курса. Лекции читаются в период лабораторно-экзаменационной сессии.
Зачет. Выполнив лабораторный практикум, слушатели сдают зачет. Во время сдачи зачета необходимо уметь изложить ход работы, объяснить результаты выполненных опытов и выводы из них, уметь составлять уравнения реакций.

Экзамен. К сдаче экзамена допускаются слушатели, которые выполнили контрольные задания и сдали зачет по лабораторному практикуму. Экзаменатору слушатели предъявляют зачетную книжку, направление на экзамен и зачтенные контрольные работы.

ПРОГРАММА

Содержание курса и объем требований, предъявляемых слушателю при сдаче экзамена, определяет программа по химии, подготовленная с учетом особенностей профессиональной деятельности сотрудников ГПС и профиля подготовки в УрИ ГПС МЧС России. Ниже приводится эта программа.
ВВЕДЕНИЕ

Цель курса химии – заложить основу для профессиональной подготовки инженера, дать необходимый объем общих знаний по фундаментальным законам химической науки и специальных знаний по классификации, физико-химическим и пожароопасным свойствам неорганических и органических веществ.

Курс состоит из четырех разделов, содержание которых охватывает теоретические основы современной химии и направления ее дальнейшего развития.

Изучаемые вопросы дисциплины направлены на формирование у слушателей научного мировоззрения, базируются на знаниях, полученных при изучении школьных курсов естественно-научных дисциплин. Данная дисциплина является одной из основных для успешного изучения следующих дисциплин: физико-химические основы развития и тушения пожаров, теория горения и взрыва, пожарная безопасность технологических процессов, пожарная безопасность в строительстве, пожарная техника, пожарная тактика.

Раздел 1. Теоретические основы  химии

Тема 1. Периодический закон Д.И. Менделеева и строение атома

Краткая история развития представлений о строении атома. Модели строения атома. Квантово-механическая модель атома: квантовые числа. Распределение электронов в многоэлектронных атомах: принцип минимума энергии; правило Клечковского; принцип Паули; правило Хунда.

Достижения химической науки в середине 19 века. История открытия Д.И. Менделеевым периодического закона. Сущность периодического закона. Структура периодической системы. Значение открытия периодического закона для последующего развития химии как науки. Предсказательная сила периодической системы, современные достижения в области открытия и синтеза новых химических элементов.

Структура периодической системы. Главная причина периодичности свойств химических элементов. Периодические свойства атомов и ионов элементов. Естественные границы периодической системы.

Атомное ядро. Классификация ядер. Основные ядерные частицы. Изотопы. Понятия радиоактивности, радиоактивного распада. Обнаружение и измерение радиоактивности. Устойчивые и неустойчивые изотопы. Период полураспада. Естественный радиоактивный распад. Цепные ядерные реакции.

Тема 2. Химическая связь и строение молекул

Теория химического строения. Образование химической связи. Виды химической связи. Электроотрицательность. Полярность связи. Ковалентная связь, механизмы ее возникновения. Метод валентных связей. Гибридизация. Полярность молекул. Метод молекулярных орбиталей. Металлическая связь, возникновение и особенности. Дальнодействующие связи. Водородная связь.

Агрегатные состояния вещества. Твердое состояние. Кристаллическое и аморфное состояние веществ. Жидкости. Газообразное состояние вещества. Плазменное состояние вещества. Промежуточные состояния вещества.

Тема 3. Общая характеристика химических элементов и их соединений

Простые и сложные вещества.  Металлы и неметаллы. Органические, неорганические, элементорганические соединения. Оксиды, гидроксиды, соли: состав, номенклатура, классификация, способы получения, свойства. Генетическая связь между классами соединений.

Раздел 2. Основные закономерности протекания

химических процессов

Тема 4. Термодинамика химических процессов

Предмет и задачи химической термодинамики.

Основные понятия и определения химической термодинамики. Понятие термодинамической системы. Параметры состояния и термодинамические функции состояния. Внутренняя энергия системы. Закон сохранения энергии. Энтальпия.

Первый закон термодинамики. Теплоемкость. Тепловые эффекты. Закон Гесса. Теплоты образования и горения вещества. Термохимические расчеты, их использование в пожарно-технических расчетах. Оценка пожарной опасности веществ по теплоте образования.
Второй закон термодинамики и его приложение. Энтропия как мера неупорядоченности системы. Изменение энтропии в химических процессах и при фазовых переходах. 

Энергия Гиббса как количественная мера вероятности и направленности самопроизвольного протекания химических реакций. Стандартные термодинамические величины. Химико-термодинамические расчеты. 

Тема 5. Элементы химической кинетики. Химическое равновесие

Законы и основные понятия химической кинетики. Гомогенные и гетерогенные системы, гомогенные и гетерогенные реакции. Скорость гомогенной и гетерогенной реакции. Молекулярность и кинетический порядок реакции.

Зависимость скорости реакции от природы и концентрации реагирующих веществ. Скорость реакции в гетерогенных системах. Закон действующих масс. Константа скорости химической реакции. Зависимость константы скорости от температуры. Эмпирическое правило Вант - Гоффа. Уравнение Аррениуса. Энергия активации химического процесса.

Влияние катализаторов на скорость химической реакции. Гомогенный и гетерогенный катализ. Механизм действия катализаторов.

Константа равновесия обратимой реакции. Связь энергии Гиббса и константы равновесия. Влияние энтальпийного и энтропийного факторов на равновесие. Влияние температуры, давления, концентрации реагирующих веществ, добавок инертных газов и катализаторов на химическое равновесие. Принцип Ле Шателье и управление реакциями горения.

Раздел 3. Химия растворов. Дисперсные системы

Тема 6. Вода. Растворы

Вода. Нахождение в природе. Физические свойства воды. Диаграмма состояния воды. Состав и строение молекулы воды. Химические свойства воды. Жесткость воды и способы ее устранения.

Классификация растворов. Способы выражения состава растворов.

Образование растворов. Сольватация и гидратация. Теории образования растворов. Термодинамические условия образования растворов. Суммарный тепловой эффект растворения вещества.

Растворы неэлектролитов. Понижение температуры замерзания и повышение температуры кипения растворителя. Осмотическое давление растворителя.

Растворимость и факторы, влияющие на нее: природа вещества и растворителя, агрегатное состояние, внешние условия (температура, давление). Растворимость газов в жидкостях. Закон Генри. Парциальное давление, закон Дальтона. Взаимная растворимость жидкостей. 

Тема 7. Растворы электролитов

Теория электролитической диссоциации Аррениуса. Катионы и анионы. Современные представления о процессе диссоциации.

Степень диссоциации. Сила электролитов. Константы кислотности и основности. Сильные электролиты.

Свойства кислот, оснований и солей с точки зрения теории электролитической диссоциации. Ионно-молекулярные уравнения.

Диссоциация воды. Ионное произведение воды. Водородный показатель.

Гидролиз солей. Константа гидролиза. Факторы, влияющие на степень гидролиза.

Растворимость твердых веществ в жидкостях. Произведение растворимости.

         Тема 8. Дисперсные системы

Классификация, способы получения и термодинамика дисперсных систем. Седиментационная и агрегативная устойчивость дисперсных систем. Мицеллы. Термодинамически неустойчивые лиофобные системы. Теоретические подходы к объяснению агрегативной устойчивости и кинетики коагуляции лиофобных систем.

Тема 9. Окислительно-восстановительные реакции

Степень окисления элементов. Окислительно-восстановительные реакции. Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций.

Важнейшие окислители и восстановители. Пожароопасные свойства окислителей и восстановителей. 

Окислительно-восстановительная двойственность. Внутримолекулярное окисление-восстановление.

Тема 10. Гальванические элементы. Коррозия металлов

Скачок потенциала на границе раздела фаз в электрохимической системе. Двойной электрический слой и его строение. Гальваническая цепь. ЭДС гальванического элемента. Электродные потенциалы. Ряд напряжений металлов. Уравнение Нернста.

Классификация гальванических элементов. Первичные, вторичные, концентрационные, топливные элементы. Химические источники электрической энергии. Аккумуляторы.

Химическая и электрохимическая коррозия металлов. Методы защиты от коррозии (протекторная, катодная, анодная, химическая, антикоррозионные покрытия).

Тема 11. Электролиз водных растворов солей

Электролиз. Законы электролиза. Особенности электрохимических реакций при электролизе. Электрохимическая поляризация, перенапряжение. Пожарная опасность процессов электролиза. 

Раздел 4. Физико-химические свойства органических веществ

Тема 12. Основные теоретические положения органической химии

Значение и необходимость изучения данного раздела для инженеров пожарной безопасности. Предмет органической химии. Важнейшие этапы развития органической химии и промышленности органического синтеза. Органическая химия – теоретическая база химической технологии.

Теория строения органических веществ А.М. Бутлерова. Основы современной теории химического строения и реакционной способности органических веществ. Причины повышенной пожаровзрывоопасности органических соединений по сравнению с неорганическими.

Классификация органических веществ. Структурные формулы. Изомерия. Экологические проблемы широкого применения продуктов органической химии в народном хозяйстве.

Тема 13. Строение и свойства углеводородов

Предельные углеводороды – алканы. Гомологический ряд, общая формула, особенности химического строения, изомерия и номенклатура Международного союза чистой и прикладной химии (IUPAC). Нахождение в природе. Синтез предельных углеводородов. Физические, химические и пожароопасные свойства. Применение предельных углеводородов.

Непредельные углеводороды – алкены. Изомерия, номенклатура. Синтез этиленовых углеводородов. Физические, химические и пожароопасные свойства. Применение алкенов.

Ацетиленовые углеводороды – алкины. Изомерия, номенклатура, способы получения, физические, химические и пожароопасные свойства. Применение алкинов. Сравнительная характеристика пожарной опасности углеводородов с открытой цепью.

Непредельные углеводороды с двумя кратными связями. Особенности строения и применения.

Галогенопроизводные углеводородов. Изомерия, номенклатура, способы получения, физические, химические и пожароопасные свойства. Хладоны. Общие и структурные формулы хладонов, характер химических связей, способы получения, физические, химические и пожароопасные свойства. Применение в качестве огнетушащих веществ.

Карбоциклические соединения. Строение, физические и химические свойства. Применение.

Арены. Развитие теории строения бензола. Современные представления о строении бензола. Гомологический ряд бензола. Изомерия, номенклатура. Способы получения, физические и химические свойства. Применение аренов. Конденсированные системы.

Термическая устойчивость углеводородов и особенности реакции процессов горения и самовозгорания для них. Взаимосвязь химического строения углеводородов с показателями пожаровзрывоопасности. Токсичность углеводородов.

Тема 14. Органическое топливо и его переработка

Классификация топлив и их характеристики. Теплота сгорания топлива.

Твердое топливо и продукты его переработки. Сухая перегонка угля (пиролиз), газификация угля, гидрогенизация твердого топлива.

Жидкое топливо. Нефть, состав нефти. Первичная переработка нефти (прямая перегонка). Вторичная переработка нефти: крекинг, риформинг, пиролиз. Понятие октанового числа.

Газовое топливо и продукты его переработки.

Тема 15. Кислородсодержащие органические соединения

Понятие функциональной группы органических соединений. Их классификация, особенности строения.

Спирты. Классификация, номенклатура, изомерия, получение, физические, химические и пожароопасные свойства. Применение. Многоатомные спирты.

Простые эфиры. Номенклатура, изомерия, получение, физические, химические и пожароопасные свойства (на примере диэтилового эфира). Применение.

Перекисные соединения. Особенности химического строения, изомерия, получение, физические, химические и пожароопасные свойства. Применение. Причины повышенной пожаровзрывоопасности органических пероксидных соединений.

Альдегиды и кетоны. Номенклатура, строение, изомерия, получение, физические, химические и пожароопасные свойства. Применение.

Карбоновые кислоты и их производные.

Предельные и непредельные одноосновные кислоты. Номенклатура, строение, изомерия, получение, физические, химические и пожароопасные свойства. Применение.

Сложные эфиры карбоновых кислот. Номенклатура, строение, изомерия, получение, физические, химические и пожароопасные свойства. Применение.

Высшие жирные кислоты и высшие спирты. Мыла. Воски, жиры, масла. Применение. 

Тема 16. Азотсодержащие органические соединения

Нитросоединения, способы получения, химические свойства. Краткая характеристика взрывчатых веществ.

Алифатические и ароматические амины. Способы получения и свойства. Анилин, анилиновые красители.

Характеристика диазосоединений и азосоединений. 

Тема 17. Полимеры и полимерсодержащие материалы.

Общие сведения о полимерах и материалах на их основе. Высокомолекулярные соединения и их роль в природе и технике. Основные понятия химии ВМС.

Классификация и номенклатура. Взаимосвязь строения полимеров с их термостойкостью и горючестью. Токсичные продукты разложения и горения полимерных материалов.

Синтез ВМС: реакции полимеризации и реакции поликонденсации. Полимераналогичные превращения. Химические превращения полимеров. Особенности реакций полимеров. Снижение горючести полимеров.
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Таблица вариантов контрольных заданий

	Номер ва​ри​анта
	Номер кон​троль​ного зада​ния
	Номера задач, относящихся к данному заданию

	01
	I
II
	1, 21, 41, 61, 81, 101, 121, 141, 161, 181, 201
221, 241, 261, 281, 301, 321, 341, 361, 381, 401

	02
	I
II
	2, 22, 42, 62, 82, 102, 122, 142, 162, 182, 202
222, 242, 262, 282, 302, 322, 342, 362, 382, 402

	03
	I
II
	3, 23, 43, 63, 83, 103, 123, 143, 163, 183, 203
223, 243, 263, 283, 303, 323, 343, 363, 383, 403

	04
	I
II
	4, 24, 44, 64, 84, 104, 124, 144, 164, 184, 204
224, 244, 264, 284, 304, 324, 344, 364, 384, 404

	05
	I
II
	5, 25, 45, 65, 85, 105, 125, 145, 165, 185, 205
225, 245, 256, 285, 305, 325, 345, 365, 385, 405

	06
	I
II
	6, 26, 46, 66, 86, 106, 126, 146, 166, 186, 206
226, 246, 266, 286, 306, 326, 346, 366, 386, 406

	07
	I
II
	7, 27, 47, 67, 87, 107, 127, 147, 167, 187, 207
227, 247, 267, 287, 307 327, 347, 367, 387, 407

	08
	I
II
	8, 28, 48, 68, 88, 108, 128, 148, 168, 188, 208
228, 248, 268, 288, 308, 328, 348, 368, 388, 408

	09
	I
II
	9, 29, 49, 69, 89, 109, 129, 149, 169, 189, 209
229, 249, 269, 289, 309, 329, 349, 369, 389, 409

	10
	I
II
	10, 30, 50, 70, 90, 110, 130, 150, 170, 190, 210
230, 250, 270, 290, 310, 330, 350, 370, 390, 410

	11
	I
II
	11, 31, 51, 71, 91, 111, 131, 151, 171, 191, 211
231, 251, 271, 291, 311, 331, 351, 371, 391, 411

	12
	I
II
	12, 32, 52, 72, 92, 112, 132, 152, 172, 192, 212
232, 252, 272, 292, 312, 332, 352, 372, 392, 412

	13
	I
II
	13, 33, 53, 73, 93, 113, 133, 153, 173, 193, 213
233, 253, 273, 293, 313, 333, 353, 373, 393, 413

	14
	I

II
	14, 34, 54, 74, 94, 114, 134, 154, 174, 194, 214
234, 254, 274, 294, 314, 334, 354, 374, 394, 414

	15
	I

II
	15, 35, 55, 75, 95, 115, 135, 155, 175, 195, 215
235, 255, 275, 295, 315, 335, 355, 375, 395, 415

	16
	I

II
	16, 36, 56, 76, 96, 116, 136, 156, 176, 196, 216
236, 256, 276, 296, 316, 336, 356, 376, 396, 416

	17
	I

II
	17, 37, 57, 77, 97, 117, 137, 157, 177, 197, 217
237, 257, 277, 297, 317, 337, 357, 377, 397, 417

	18
	I

II
	18, 38, 58, 78, 98, 118, 138, 158, 178, 198, 218
238, 258, 278, 298, 318, 338, 358, 378, 398, 418

	19
	I

II
	19, 39, 59, 79, 99, 119, 139, 159, 179, 199, 219
239, 259, 279, 299, 319, 339, 359, 379, 399, 419

	20
	I

II
	20, 40, 60, 80, 100, 120, 140, 160, 180, 200, 220
240, 260, 280, 300, 320, 340, 360, 380, 400, 420

	21
	I

II
	1, 22, 43, 64, 85, 106, 127, 148, 169, 190, 211

222, 243, 264, 285, 306, 327, 348, 361, 382, 403

	22
	I

II
	2, 23, 44, 65, 86, 107, 128, 149, 170, 191, 212

223, 244, 265, 286, 307, 328, 349, 362, 383, 404


	23
	I

II
	3, 24, 45, 66, 87, 108, 129, 150, 171, 192, 213
224, 245, 266, 287, 308, 329, 350, 363, 384, 405

	24
	I

II
	4, 25, 46, 67, 88, 109, 130, 151, 172, 193, 214
225, 246, 267, 288, 309, 330, 351, 364, 385, 406

	25
	I

II
	5, 26, 47, 68, 89, 110, 131, 152, 173, 194, 215
226, 247, 268, 289, 310, 331, 352, 365, 386, 407

	26
	I

II
	6, 27, 48, 69, 90, 111, 132, 153, 174, 195, 216
227, 248, 269, 290, 311, 332, 353, 366, 387, 408

	27
	I

II
	7, 28, 49, 70, 91, 112, 133, 154, 175, 196, 217
228, 249, 270, 291, 312, 333, 354, 367, 388, 409

	28
	I

II
	8, 29, 50, 71, 92, 113, 134, 155, 176, 197, 218
229, 250, 271, 292, 312, 334, 355, 368, 389, 410

	29
	I

II
	9, 30, 51, 72, 93, 114, 135, 156, 177, 198, 219
230, 251, 272, 293, 314, 335, 356, 369, 390, 411

	30
	I

II
	10, 31, 52, 73, 94, 115, 136, 157, 178, 199, 220
231, 252, 273, 294, 315, 336, 357, 370, 391, 412

	31
	I

II
	11, 32, 53, 74, 95, 116, 137, 158, 179, 200, 201
232, 253, 274, 295, 316, 337, 358, 371, 392, 413

	32
	I

II
	12, 33, 54, 75, 96, 117, 138, 159, 180, 181, 202
233, 254, 275, 296, 317, 338, 359, 372, 393, 414

	33
	I

II
	13, 34, 55, 76, 97, 118, 139, 160, 161, 182, 203
234, 255, 276, 297, 318, 339, 360, 373, 394, 415

	34
	I

II
	14, 35, 56, 77, 98, 119, 140, 141, 162, 183, 204
235, 256, 277, 298, 319, 340, 347, 374, 395, 416

	35
	I

II
	15, 36, 57, 78, 99, 120, 121, 142, 163, 184, 205
236, 257, 278, 299, 320, 322, 346, 375, 396, 417

	36
	I

II
	16, 37, 58, 79, 100, 101, 122, 143, 164, 185, 206
237, 258, 279, 300, 301, 323, 345, 376, 397, 418

	37
	I

II
	17, 38, 59, 80, 81, 102, 123, 144, 165, 186, 207
238, 259, 280, 281, 302, 324, 344, 377, 398, 419

	38
	I

II
	18, 39, 60, 65, 86, 107,128, 145, 166, 187, 208
239, 260, 261, 282, 303, 325, 343, 378, 399, 420

	39
	I

II
	19, 40, 44, 66, 87, 108, 129, 146, 167, 188, 209
240, 241, 262, 283, 304, 326, 342, 379, 400, 401

	40
	I

II
	20, 23, 45, 67, 88,  109, 130, 147, 168, 189, 210
221, 242, 263, 284, 305, 327, 341, 380, 399, 402

	41
	I

II
	2, 24, 46, 68, 89, 110, 131, 148, 170, 190, 201
223, 241, 265, 281, 306, 328, 341, 379, 398, 420

	42
	I

II
	3, 25, 47, 69, 90, 111, 132, 149, 171, 191, 202
224, 242, 266, 282, 307, 329, 342, 378, 397, 419

	43
	I

II
	4, 26, 48, 70, 91, 112, 133, 150, 172, 192, 203
225, 243, 267, 283, 308, 330, 343, 377, 396, 418

	44
	I

II
	5, 27, 49, 71, 92, 113, 134, 151, 173, 193, 204
226, 244, 268, 284, 309, 331, 344, 376, 395, 417

	45
	I

II
	6, 28, 50, 72, 93, 114, 135, 152, 174, 194, 205
227, 245, 269, 285, 310, 332, 345, 375, 394, 416

	46
	I

II
	7, 29, 51, 73, 94, 115, 136, 153, 175, 195, 206
228, 246, 270, 286, 311, 333, 346, 374, 393, 415

	47
	I

II
	8, 30, 52, 74, 95, 116, 137, 154, 176, 196, 207
229, 247, 271, 287, 312, 334, 347, 373, 392, 405


	48
	I

II
	9, 31, 53, 75, 96, 117, 138, 155, 177, 197, 208
230, 248, 272, 288, 313, 335, 348, 372, 391, 406

	49
	I

II
	10, 32, 54, 76, 97, 118, 139, 156, 178, 198, 209
231, 249, 273, 289, 314, 336, 349, 371, 390, 407

	50
	I

II
	11, 33, 55, 77, 98, 119, 140, 157, 179, 199, 210
232, 250, 274, 290, 315, 337, 350, 370, 389, 408

	51
	I

II
	12, 34, 56, 78, 99, 120, 122, 158, 180, 200, 211
233, 251, 275, 291, 316, 321, 351, 369, 388, 409

	52
	I

II
	13, 35, 57, 79, 100, 103, 121, 159, 169, 182, 212
234, 252, 276, 292, 317, 325, 352, 368, 387, 410

	53
	I

II
	14, 36, 58, 80, 85, 104, 123, 160, 161, 183, 213
235, 253, 277, 293, 318, 324, 353, 367, 386, 415

	54
	I

II
	15, 37, 59, 61, 84, 105, 124, 141, 162, 184, 214
236, 254, 278, 294, 319, 323, 354, 366, 385, 414

	55
	I

II
	16, 38, 60, 62, 83, 106, 125, 143, 163, 185, 215
237, 255, 279, 295, 320, 322, 355, 365, 384, 413

	56
	I

II
	17, 33, 41, 63, 82, 101, 126, 142, 164, 186, 216
238, 256, 280, 296, 301, 321, 356, 364, 383, 412

	57
	I

II
	18, 40, 42, 61, 81, 102, 127, 144, 165, 187, 217
239, 257, 271, 297, 302, 326, 357, 363, 382, 411

	58
	I

II
	19, 21, 43, 62, 87, 103, 128, 145, 166, 188, 218
240, 258, 272, 298, 303, 327, 358, 362, 381, 410

	59
	I

II
	20, 22, 41, 63, 88, 104, 129, 146, 167, 189, 219
223, 259, 273, 299, 304, 328, 359, 361, 381, 420

	60
	I

II
	1, 24, 42, 64, 89, 105, 130, 147, 168, 190, 220
222, 260, 274, 300, 305, 329, 360, 370, 382, 419

	61
	I

II
	3, 25, 43, 65, 90, 106, 131, 148, 169, 191, 201

221, 250, 275, 281, 301, 330, 341, 371, 383, 415

	62
	I

II
	4, 26, 44, 66, 91, 107, 132, 149, 170, 192, 202

222, 251, 276, 282, 302, 331, 342, 372, 384, 416

	63
	I

II
	5, 27, 45, 67, 92, 108, 133, 150, 171, 193, 203
224, 252, 277, 283, 303, 332, 343, 373, 385, 418

	64
	I

II
	6, 28, 46, 68, 93, 109, 134, 151, 172, 194, 204
223, 253, 278, 284, 304, 333, 344, 375, 391, 417

	65
	I

II
	7, 29, 47, 69, 94, 110, 135, 152, 173, 195, 205
225, 254, 279, 285, 305, 334, 345, 376, 392, 401

	66
	I

II
	8, 30, 48, 70, 95, 111, 136, 153, 174, 196, 206
226, 255, 280, 286, 306, 335, 346, 377, 393, 402

	67
	I

II
	9, 31, 49, 71, 96, 112, 137, 154, 175, 197, 207
227, 256, 261, 287, 307, 336, 347, 378, 394, 404

	68
	I

II
	10, 32, 50, 72, 97, 113, 138, 155, 176, 198, 208
228, 257, 262, 288, 308, 337, 348, 379, 395, 403

	69
	I

II
	11, 33, 51, 73, 98, 114, 139, 156, 177, 199, 209
229, 258, 263, 289, 309, 338, 349, 380, 386, 405

	70
	I

II
	12, 34, 52, 74, 99, 115, 140, 157, 178, 200, 210
230, 259, 264, 290, 310, 339, 350, 361, 387, 406

	71
	I

II
	13, 35, 53, 75, 100, 116, 121, 158, 179, 181, 211
231, 260, 265, 291, 311, 340, 351, 362, 388, 410

	72
	I

II
	14, 36, 54, 76, 86, 117, 122, 159, 180, 182, 212
232, 241, 266, 292, 312, 321, 352, 363, 389, 409


	73
	I

II
	15, 37, 55, 77, 85, 118, 123, 160, 162, 183, 213
233, 242, 267, 293, 311, 322, 353, 364, 390, 408

	74
	I

II
	16, 38, 56, 78, 84, 119, 124, 142, 161, 184, 214
234, 243, 268, 294, 314, 323, 354, 365, 396, 407

	75
	I

II
	17, 39, 57, 79, 83, 120, 125, 141, 163, 185, 215

235, 244, 269, 295, 315, 324, 355, 366, 397, 415

	76
	I

II
	18, 40, 58, 80, 82, 101, 126, 143, 164, 186, 216
236, 245, 270, 296, 316, 325, 356, 367, 398, 416

	77
	I

II
	19, 23, 59, 61, 81, 102, 127, 144, 165, 187, 217
237, 246, 271, 297, 317, 326, 357, 368, 399, 417

	78
	I

II
	20, 21, 60, 62, 100, 103, 128, 145, 166, 188, 218
238, 247, 272, 298, 318, 327, 358, 369, 400, 420

	79
	I

II
	4, 22, 51, 63, 99, 104, 129, 146, 167, 189, 219
 239, 248, 273, 300, 319, 328, 359, 370, 389, 419

	80
	I

II
	5, 23, 52, 64, 98, 105, 130, 147, 168, 190, 220
240, 249, 274, 281, 320, 329, 360, 375, 388, 418

	81
	I

II
	6, 24, 53, 65, 97, 106, 131, 148, 169, 191, 211
231, 250, 275, 282, 301, 330, 351, 374, 387, 411

	82
	I

II
	7, 25, 54, 66, 96, 107, 132, 149, 170, 192, 212
232, 251, 276, 284, 302, 334, 352, 373, 386, 412

	83
	I

II
	8, 26, 55, 67, 95, 108, 133, 150, 171, 193, 213
233, 252, 277, 284, 303, 335, 353, 372, 385, 413

	84
	I

II
	9, 27, 56, 68, 94, 109, 134, 151, 172, 194, 214
234, 253, 278, 285, 304, 336, 354, 371, 384, 414

	85
	I

II
	10, 28, 57, 69, 93, 110, 135, 152, 173, 195, 215
235, 254,279, 286, 305, 337, 355, 370, 383, 401

	86
	I

II
	11, 29, 58, 70, 92, 111, 136, 153, 174, 196, 216
236, 255, 280, 287, 306, 338, 356, 371, 382, 402

	87
	I

II
	12, 30, 59, 71, 91, 112, 137, 154, 175, 197, 217
237, 256, 264, 288, 307, 339, 357, 372, 381, 403

	88
	I

II
	13, 31, 60, 72, 90, 113, 138, 155, 176, 198, 218
238, 257, 265, 286, 308, 340, 358, 373, 399, 404

	89
	I

II
	14, 32, 41, 73, 89, 114, 139, 156, 177, 199, 219
239, 258, 266, 290, 309, 331, 359, 374, 398, 405

	90
	I

II
	15, 33, 42, 74, 88, 115, 140, 157, 178, 200, 220
240, 259, 267, 291, 310, 332, 360, 375, 397, 406

	91
	I

II
	16, 34, 43, 75, 87, 116, 131, 158, 179, 181, 201
221, 260, 268, 292, 311, 333, 341, 376, 396, 407

	92
	I

II
	17, 35, 44, 76, 86, 117, 132, 159, 180, 182, 202
222, 241, 269, 293, 312, 321, 342, 377, 395, 408

	93
	I

II
	18, 36, 45, 77, 85, 118, 133, 160, 161, 183, 203 
223, 242, 270, 294, 313, 322, 343, 378, 394, 409

	94
	I

II
	19, 37, 46, 78, 84, 119, 134, 141, 162, 184, 204
224, 243, 261, 295, 314, 323, 344, 379, 393, 410

	95
	I

II
	20, 38, 47, 79, 83, 120, 135, 142, 163, 185, 205
225, 244, 262, 296, 315, 324, 345, 380, 392, 420

	96
	I

II
	1, 39, 48, 80, 82, 110, 136, 143, 164, 186, 206
226, 245, 263, 297, 316, 325, 346, 364, 385, 419

	97
	I

II
	2, 40, 49, 61, 81, 111, 137, 144, 165, 187, 207
227, 246, 271, 298, 317, 326, 347, 365, 384, 418


	98
	I

II
	3, 24, 50, 62, 100, 112, 138, 145, 166, 188, 208
228, 247, 272, 299, 318, 327, 348, 366, 395, 417

	99
	I

II
	4, 25, 51, 63, 99, 113, 139, 146, 167, 189, 209
229, 248, 273, 300, 319, 328, 349, 367, 394, 416

	100
	I

II
	5, 26, 52, 64, 98, 114, 140, 147, 168, 190, 210 
230, 249, 274, 281, 320, 329, 350, 368, 393, 415


КОНТРОЛЬНОЕ ЗАДАНИЕ №1
1. СТРОЕНИЕ АТОМА И ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 

1.1. Строение атомов
1. Какой элемент имеет в атоме три электрона, для каждого из которых главное квантовое число n = 3 и орбитальное квантовое число l = 1? Чему равны для этих электронов значения магнитного ml и спинового mS квантовых чисел?
2. Валентные электроны атома химического элемента характеризуются следующим набором квантовых чисел n, l, ml и  mS соответственно: 5, 0, 0, +1/2; 5, 0, 0, -1/2; 5, 1, 1, +1/2; 5, 1, 0, +1/2. О каком элементе идет речь? Составьте электронную формулу его иона, находящегося в высшей степени окисления.

3. Составьте электронную формулу иона таллия Tl3+. Для валентных электронов атома Tl укажите набор всех четырех квантовых чисел.

4. Напишите полное уравнение ядерной реакции 
[image: image1.wmf]Zn
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 [p, n]? Для валентных электронов атома образовавшегося изотопа укажите набор квантовых чисел.
5. Для элемента Х даны энергии ионизации (кДж·моль-1): I1 = 1402; I2 = 2856; I3 = 4578; I4 = 7475; I5 = 9445; I6 = 53266. В какой группе периодической системы находится элемент Х? Ответ обоснуйте.

6. Для элемента Х получены следующие значения энергий ионизации (кДж·моль-1): I1 = 801; I2 = 2427; I3 = 3660; I4 = 25026; I5 = 32827. Определите наиболее вероятную формулу оксида элемента Х. Выбор обоснуйте.
7. Среди указанных наборов квантовых чисел укажите те, которые корректно определяют орбиталь атома: 1) 2, 1, -1, +1/2; 2) 1, 1, 0, +1/2; 3) 3, 1, -1, +1/2. Ответ  обоснуйте.
8. Сколько неспаренных электронов содержат невозбужденные атомы а) B; б) S; в) As; г) Cr; д) Hg; е) Eu? Дайте обоснованный ответ. Составьте электронно-графическую формулу и объясните особую устойчивость иона Fe3+ (по сравнению с ионом Fe2+).
9. У элементов каких периодов электроны внешнего слоя характеризуются значением суммы главного и орбитального квантового чисел n+l = 5? Укажите значения всех квантовых чисел для валентных электронов атома иттрия.

10. Какие из следующих изотопов (их два) неустойчивы: 67Zn, 101Rh, 32Mg, 43Ca, 141La? Ответ поясните. Для неустойчивых изотопов укажите тип и количество частиц, испускание которых приведет к образованию устойчивого изотопа. Какие устойчивые изотопы образуются?

11. Сколько электронов и сколько протонов входит в состав следующих частиц: а) 
[image: image2.wmf]-
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; б) PH3? Для валентных электронов атома фосфора укажите набор всех четырех квантовых чисел.
12. Напишите уравнение реакции образования соединения, в состав которого входят только ионы элементов с конфигурацией внешних электронов 3s23p6. Какова масса всех электронов, содержащихся в 100г этого вещества? (Масса электрона равна 1/1832 а.е.м).
13. Химический элемент имеет в атоме 4 электрона, для каждого из которых главное квантовое число n = 2 и орбитальное квантовое число l = 1. Чему равны для этих электронов значения магнитного ml и спинового mS квантовых чисел? О каком элементе идет речь?
14. Валентные электроны атома химического элемента характеризуются следующим набором квантовых чисел n, l, ml и  mS соответственно: 3, 2, 2, +1/2; 4, 0, 0, +1/2; 4, 0, 0, -1/2. О каком элементе идет речь? Составьте электронную формулу его иона, находящегося в высшей степени окисления.

15. Составьте электронную формулу иона In3+. Для валентных электронов атома In укажите набор всех четырех квантовых чисел.
16. Среди указанных наборов квантовых чисел укажите те, которые корректно определяют орбиталь атома: 1) 1, 0, 0, +1/2; 2) 2, 2, 1, -1/2; 3) 2, 1,  -1, +1/2. Ответ  обоснуйте.

17. Сколько неспаренных электронов содержат невозбужденные атомы а) Fe; б) Kr; в) Te; г) W? Дайте обоснованный ответ. Какие общие свойства имеют элементы Mn и Cl?

18. У элементов каких периодов электроны внешнего слоя характеризуются значением суммы главного и орбитального квантового чисел n+l = 4? Укажите значения всех квантовых чисел для валентных электронов атома кремния.

19. Сколько электронов и сколько протонов входит в состав следующих частиц: а) 
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; б) KBr? Для валентных электронов атома серы укажите набор всех четырех квантовых чисел.

20. Химический элемент состоит из двух изотопов. Ядро первого изотопа содержит 10 протонов и 10 нейтронов. В ядре второго изотопа нейтронов на 2 больше. На 9 атомов легкого изотопа приходится один атом более тяжелого изотопа. Вычислите среднюю атомную массу элемента.

1.2. Периодический закон и периодическая система химических элементов Д.И. Менделеева
21. Составьте молекулярные и структурные формулы гидроксидов элементов третьего периода, находящихся в высшей степени окисления. Как и почему изменяется химический характер гидроксидов при переходе от фосфора к хлору?

22. Укажите причины, по которым элементы ванадий и мышьяк находятся в периодической системе а) в одной группе; б) в одном периоде; в) в разных подгруппах. Составьте формулы гидроксидов этих элементов, отвечающих их высшим степеням окисления.

23. Укажите те свойства химических элементов, которые изменяются периодически. В чем причина периодической повторяемости этих свойств? На примерах поясните, в чем сущность периодичности изменения свойств химических соединений.

24. Дайте современную формулировку периодического закона. На примере одного химического элемента поясните, как заряд ядра его атома определяет его химические свойства.

25. Одним из аналогов элемента бериллия является магний. В чем проявляется эта аналогия? Какой элемент и по каким характеристикам является более близким аналогом бериллия, чем магний? Что можно сказать о химическом характере соединений этих элементов (бериллия и его ближайшего аналога)?
26. На примере элементов четвертого периода покажите и объясните, почему максимальная степень окисления d – элементов сначала возрастает, а затем уменьшается.

27. Что означает понятие «сильное основание»? Почему гидроксид лития по силе основных свойств, растворимости, способности отщеплять воду при нагревании проявляет наибольшее сходство с гидроксидом магния?

28. Составьте электронные формулы двух элементов четвертого периода, находящихся в седьмой группе. По какой причине эти элементы находятся: а) в одном периоде? б) в одной группе; в) в разных подгруппах?
29. Чем объясняется большое сходство между d – элементами пятого и шестого периодов, находящимися в одной и той же группе? Приведите примеры, иллюстрирующие близость их свойств.
30. Расположите химические формулы гидроксидов хлора, фосфора и серы, находящихся в высшей степени окисления, в порядке усиления кислотных свойств. Объясните причины этого изменения. Приведите структурные формулы указанных гидроксидов.

31. Укажите общее и различное

а) в строении атомов химических элементов № 24 и № 34;

б) в химических свойствах элементов № 24 и № 34;

в) в химических свойствах оксидов и гидроксидов элементов № 24 и № 34.

32. Почему закон и система Д.И. Менделеева называются периодическими? Какие свойства химических элементов периодически изменяются? Какая связь существует между строением атома элемента, его химическим свойствами и свойствами его соединений?

33. «Свойства химических элементов и образуемых ими веществ находятся в периодической зависимости от величины заряда ядра атомов этих элементов». Такова формулировка периодического закона. Поясните, как связаны свойства элемента фосфора и заряд ядра его атома (+15).
34. Углерод и кремний являются элементами-аналогами. Какова причина их сходства и сходства их соединений? Какой элемент и по каким характеристикам может являться более близким аналогом углерода, чем кремний?

35. На примере химического элемента № 20 поясните сущность периодического закона Д.И. Менделеева.

36. Что означает понятие сильная кислота? Составьте структурные формулы азотной и серной кислот. Почему эти кислоты являются сильными?

37. Составьте электронную формулу элемента № 74. Какие из элементов подгруппы: хром и молибден или молибден и вольфрам ближе между собой по свойствам? В чем причина близости их свойств?
38. В чем особенность заполнения электронных оболочек атомов d- элементов в отличие от s- и p-элементов? Приведите по два примера d- элементов, для которых максимальная степень окисления а) совпадает с номером группы; б) больше номера группы; в) меньше номера группы.

39. В чем главная причина проявления периодичности свойств химических элементов и их соединений? Какие свойства элементов изменяются периодически, а какие – нет?

40. Сформулируйте периодический закон Д.И. Менделеева. Поясните, какая существует связь между зарядом ядра атома серы и его свойствами.
2. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ. СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ И ИОНОВ
2.1. Химическая связь

41. Чем объясняется высокая прочность связи между атомами в молекуле азота N2 и неустойчивость молекулы Р2?

42. Объясните, почему энергия связи в молекуле Cl2 больше, чем в молекуле F2, а дальше в ряду Cl2 – Br2 – I2 она уменьшается.

43. Назовите элементы, для атомов которых возможно только одно валентное состояние, и укажите, каким оно будет – основным или возбужденным.

44. Возможна ли донорная или акцепторная функция для центрального атома в молекулах BeF2, BF3, CF4. Поясните на примерах.

45. Возможна ли донорная или акцепторная функция для центрального атома в молекулах Н2О, РCl5, BCl3. Поясните на примерах.
46. Чему равны валентности азота и углерода в молекулах N2, H2CO3, C2N2, N2O5.

47. Приведите примеры молекул, которые содержат: а) две σ- и две π-связи; б) две σ- и одну π-связь.

48. Приведите примеры молекул, которые содержат: а) четыре σ- и две π-связи; б) три σ- и одну π-связи.

49. Почему ион 
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 реально существует, а ион 
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 не обнаружен?

50. Приведите примеры молекул, в которых степень окисления центрального атома по сравнению с его валентностью а) больше; б) меньше; в) равна. Изобразите структурные формулы этих соединений.

51. Может ли произойти реакция между HF и SiF4? Укажите причины, по которым эта реакция может (не может) произойти.

52. Объясните закономерность изменения температуры кипения (при н.у.) в ряду следующих соединений:
	Соединение


	CH4
	NH3
	H2O

	Температура кипения, 0С
	–164
	–33
	+100


53. На основе использования представлений о водородной связи объясните наблюдаемую закономерность в изменении температур кипения в ряду соединений:
	Соединение

	CH3CH2CH2CH3
	CH3CH2OCH3
	CH3CH2CHO
	CH3CH2CH2OH

	Температура кипения, 0С
	0
	11
	49
	97


54. Укажите, какие из приведенных молекул являются полярными, а какие – неполярные: а) CH3Cl; б) C(CH3)4; в) CO2; г) SO2; д) SO3. Ответ поясните. Укажите тип гибридизации центрального атома в каждом из соединений.
55. Энергия диссоциации в ряду молекул Cl2, Br2, I2 составляют (кДж/моль) 239, 192 и 149 соответственно, однако энергия диссоциации молекулы F2 (151 кДж/моль) значительно меньше по сравнению с молекулой Cl2 и выпадает из общей закономерности. Дайте объяснение приведенным фактам.
56. Приведите структурную формулу гидросульфата аммония. Укажите характер химических связей в соединении, валентность и степень окисления азота.

57. Приведите примеры молекул, которые содержат: а) только σ-связи; б) две σ- и одну π-связь; в) три σ- и три π-связи.

58. почему оказывается энергетически выгодным образование молекулы O2 и энергетически невыгодным образование молекулы S2?

59. Приведите примеры молекул, в которых степень окисления и валентность одного и того же элемента соответственно равны: а) +5 и IV; б) 0 и III; в) +5 и V.

60. Приведите структурную формулу 3-хлорбензойной кислоты. Укажите валентность  и степень окисления  каждого атома углерода.

2.2. Строение молекул и ионов

Наиболее вероятная конфигурация молекулы или иона соответствует наименьшему отталкиванию электронных пар или их максимальному удалению друг от друга. Модель отталкивания электронных пар валентной оболочки (ОЭПВО) коротко сводится к следующему. Пространственное распределение химических связей вокруг поливалентных атомов определяется общим числом пар электронов: связывающих и неподеленных.

Тип молекулы в общем виде записывается как ABmEn, где А – центральный атом, В – лиганд, Е – неподеленная пара электронов. Геометрия молекулы определяется только числом σ-связей и несвязанных электронов, π-связями можно пренебречь. (Несколько более сильное отталкивание между двойными связями по сравнению с одинарными приводит к незначительным изменениям углов и энергий связей).
В соответствии с методом валентных связей (использование этого метода приводит к такому же результату, что и использование модели ОЭПВО), пространственная конфигурация молекулы определяется пространственным расположением гибридных орбиталей центрального атома, которые образуются в результате взаимодействия между орбиталями.

Для определения типа гибридизации центрального атома надо знать число гибридизующихся орбиталей. Его можно найти, сложив число связывающих и неподеленных электронных пар центрального атома и отняв число π-связей.
Например, в ионе 
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общее число связывающих и неподеленных пар равно 4 + 1 = 5. Отняв число π-связей, получим число гибридизующихся орбиталей: 5 – 1 = 4. Таким образом, тип гибридизации sp3, тип иона AB3E, пространственное расположение электронных пар имеет форму тетраэдра, а сам ион представляет собой тригональную пирамиду:
[image: image8.png]



Ниже приведены некоторые из возможных вариантов
	Число гибридизующихся орбиталей
	Тип гибридизации
	Тип молекулы
	Пространственное расположение электронных пар
	Пространственное расположение молекулы или иона

	1
	2
	3
	4
	5

	2
	sp
	АВ2
	линейное
	Линейное

В – А – В



	3
	sp2
	АВ3
АВ2Е
	треугольник

треугольник
	треугольник
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угловое строение
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	4
	sp3
	АВ4
АВ3Е

АВ2Е2
	тетраэдр
тетраэдр

тетраэдр
	тетраэдр
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тригональная пирамида
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угловое строение
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Т-образное строение
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Задания к разделу строение молекул и ионов

Используя модель отталкивания валентных электронных пар и метод валентных связей, рассмотрите пространственное строение предложенных молекул и ионов. Укажите: а) число связывающих и неподеленных электронных пар центрального атома; б) число орбиталей, участвующих в гибридизации; в) тип гибридизации; г) тип молекулы или иона (ABmEn); д) пространственное расположение электронных пар; е) пространственное строение молекулы или иона.

	№ варианта
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	№ варианта
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3. ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ
Различают простые и сложные вещества. Простые вещества образованы атомами одного и того же элемента. Их условно разделяют на металлы и неметаллы. К неметаллам относят 22 элемента: благородные газы, галогены и H, B, C, N, O, Si, P, S. Остальные элементы относят к металлам.
Сложные вещества состоят из атомов различных элементов. В зависимости от состава и свойств сложные вещества подразделяют на классы: 1) оксиды; 2) гидроксиды; 3) соли.

Оксидами называют сложные вещества, состоящие из кислорода и какого-либо химического элемента ЭnOm.

Оксиды различают солеобразующие и несолеобразующие. К последним принадлежат СО, N2O, NO, SiO. Они не образуют солей, не реагируют с водой, другими оксидами. Солеобразующие оксиды подразделяют на основные – оксиды металлов с низкой степенью окисления +1, +2 (Na2O, CaO, CuO); 
кислотные – оксиды металлов, имеющие степень окисления +5, +6, +7 и неметаллы (SO3, Cl2O5, CrO3, Mn2O7);

амфотерные – оксиды металлов, проявляющие основные и кислотные свойства, например: BeO, Al2O3, Cr2O3, PbO2, ZnO, SnO.

Гидратные формы оксидов называют гидроксидами. В зависимости от химических свойств их делят на основные (основания),кислотные(кислоты) и амфотерные. Все гидроксиды содержат в своем составе группы Э–О–Н. В основаниях связь Э–О слабее, чем О–Н: Э–О–Н = Э+ + (ОН)–. В кислотах связь Э–О прочнее, чем О–Н: Э–О–Н = (ЭО) – + Н+. В амфотерных гидроксидах связи по прочности почти равноценны:
(ЭО) – + Н+ = Э–О–Н = Э+ + (ОН)–
Например,

Гидроксиды
	основные
	кислотные
	амфотерные

	NaOH
	H2SO4
	Be(OH)2 и H2BeO2

	Са(ОН)2
	HClO4
	Zn(OH)2 и H2ZnO2

	Cu(OH)2
	H2CrO4
	Al(OH)3 и H3AlO3

	Ni(OH)2
	HMnO4
	Cr(OH)3 и H3CrO3


Соли – химические соединения, представляющие собой продукт полного или частичного замещения атома водорода у кислот на катионы металла (или аммония). Соли делят на:
	средние
	кислые
	основные

	Al2(SO4)3
	NaHCO3
	CuOHCl

	Cu(NO3)2
	КНS
	(FeOH)2SO4

	NiCl2
	Na2НРO4
	NiOHNO3


Химические свойства неорганических соединений
С водой реагируют: а) основные оксиды, образованные щелочными и щелочноземельными металлами, б) кислотные оксиды. 
Между собой реагируют соединения с противоположными свойствами. Например:

1) кислотные оксиды и кислоты реагируют:

а) с основными оксидами и основаниями:

SO3 + Na2O = Na2SO4;


H2SO4 + CuO = CuSO4 + H2O;
SO3 + NaOН = Na2SO4 + H2O;

H2SO4 + Mg(OH)2 = MgSO4 + 2H2O.
б) с амфотерными оксидами и гидроксидами:

SO3 + ZnO = ZnSO4;


H2SO4 + ZnO = ZnSO4 + H2O;
SO3 + Zn(OH)2 = ZnSO4 + H2O;
H2SO4 + Zn(OH)2 = ZnSO4 + 2H2O.

2) основные оксиды и основания взаимодейтсвуют:

а) с кислотными оксидами и кислотами;

б) оксиды щелочных металлов и щелочи взаимодействуют с амфотерными оксидами и гидроксидами:

Na2O + ZnO = Na2ZnO2;


2 NaOН + ZnO = Na2ZnO2 + H2O;
Na2O + Zn(OH)2 = Na2ZnO2 + H2O;
2NaOН + Zn(OH)2 = Na2ZnO2 + 2H2O
3) кислоты и щелочи реагируют с солями, если в результате образуются труднорастворимые, газообразные или слабодиссоциирующие соединения.
НCl + AgNO3 = AgCl + НNO3;
2 NaOН + CuSO4 = Cu(OH)2 + Na2SO4;
2 NaOН + 2 CuSO4 = (CuOH)2SO4 + Na2SO4;
2 НNO3 + Na2CO3 = 2 NaNO3 + Н2CO3;

НNO3 + Na2CO3 = NaNO3 + NaНCO3;
КOН + NН4Cl = КCl + NН4OН.

Способы получения кислых солей

1) взаимодействием кислоты или кислотного оксида с основанием или основным оксидом при недостатке последних:

Н3РO4 + КOН = КН2РO4 + Н2O (дигидрофосфат калия);

Н3РO4 + Na2O = Na2НРO4 + Н2O (гидрофосфат калия);
CO2 + NaOН = NaНCO3 (гидрокарбонат натрия);
2) взаимодействием средней соли с кислотой:

CaSO3 + H2SO3 = Ca(НSO3)2 (гидросульфит кальция).

Кислые соли переводят в средние добавлением основания:

Ca(НSO3)2 + Ca(OH)2 = 2 CaSO3 + 2 Н2O.
Способы получения основных солей

1) взаимодействием основания с кислотным оксидом или кислотой при недостатке последних:

Cu(OH)2 + НCl = CuOHCl + Н2O (гидроксохлорид меди);

Fe(OH)3 + SO3 = FeOHSO4 + Н2O (гидроксосульфат железа III);
2) взаимодействием средней соли с недостатком щелочи:

Mg(NO3)2 + NaOН = MgOНNO3 + NaNO3 (гидроксонитрат магния).

Основные соли переводят в средние добавлением кислоты:

FeOHCl2 + НCl = FeCl3 + Н2O.

Задания к разделу общая характеристика химических элементов

и их соединений
Напишите уравнения возможных реакций взаимодействия КOН, H2SO4, Н2O, Be(OH)2 с соединениями, приведенными ниже:

81) К2O, NO, Na2СО3, Н2SiO3, Mg(OH)2, НCl;
82) HBr, Ca(OH)2, H2CO3, K2S, NO2, N2O3;

83) H2SO3, BaO, CO2, HNO3, Ni(OH)2, Ca(OH)2;

84) N2O5, HI, LiOH, SiO2, SrO, CaCO3;

85) HCl, P2O5, NH4OH, MgO, Ba(OH)2, Na2SO4;

86) NO, Cu(OH)2, SO3, HClO4, FeO, CuSO4;

87) N2O, CaO, HNO3, SO3, Co(OH)2, Al2(SO4)3;

88) NiSO4, KOH, HI, P2O3, SiO2, Co(OH)2;

89) HBr, K2O, NiCl2, Cr(OH)3, N2O5, Ca(OH)2;

90) H2S, Zn(OH)2, AlCl3, MgO, NaHCO3, NO2;

91) (CoOH)2SO4, HCl, BaCl2, CaO, SO2, Al(OH)3;

92) KHS, Mn(OH)2, BaCl2, BaO, CO2, HCl;

93) H3PO4, CdCl2, FeO, Sr(OH)2, KHCO3, N2O;

94) SO3, H2CO3, MgO, Cd(OH)2, NiOHCl, NH4Cl;

95) H2SO3, FeO, SnO, Fe2(SO4)3, KH2PO4, HCl;
96) CH3COOH, Mn2O7, MnO, BaCl2, Mg(OH)2, Al2O3;

97) K2HPO4, NH4Cl, SO2, NiSO4, Fe(OH)3, CdO;

98) NiOHNO3, SiO2, PbO, Cd(OH)2, KOH, ZnSO4;

99) HNO3, Mg(OH)2, KHCO3, CO, BaCl2, Cr(OH)3;

100) NO, AgNO3, SiO2, AlOHCl2, NiO, H2CO3.

4. ТЕРМОДИНАМИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ
Критерием возможности самопроизвольного протекания реакции в данных условиях является изменение энергии Гиббса (ΔG): ΔG = ΔH – TΔS, где ΔH и ΔS – изменения энтальпии и энтропии в ходе химической реакции, T – абсолютная температура, ΔH – энтальпийный фактор, TΔS – энтропийный фактор.
Если ΔG < 0, то прямая реакция может протекать самопроизвольно. Если ΔG = 0, то ΔH  = TΔS, т.е. энтропийный и энтальпийный факторы уравновешивают друг друга и система находится в состоянии истинного химического равновесия. Если ΔG > 0, то самопроизвольно может протекать обратная реакция.

Для проведения термодинамических расчетов используют справочные данные (таблицы термодинамических величин), в которых приводятся чаще всего стандартные энтальпии образования, энергии Гиббса образования и энтропии различных веществ: ΔН0298, ΔG0298, (S0298.
Стандартная энтальпия образования и энергия Гиббса образования простых веществ принимаются равными нулю. Если элемент образует несколько простых веществ, то стандартным считается состояние элемента в виде наиболее устойчивой в данных условиях модификации (кислород, ромбическая сера, графит, кристаллический йод, жидкий бром и др.). Энтропии простых веществ не равны нулю.
Для расчета ΔН0, ΔG0, (S0 химических реакций применяют закон Гесса или его следствия. Расчетные данные относятся к мольным соотношениям веществ, которые указаны стехиометрическими коэффициентами химического уравнения.
Если нужно рассчитать энергию Гиббса для температуры, отличной от стандартной, то используют уравнение

ΔG0т = ΔН0т – T(S0т,



(1)
где ΔН0 и (S0 – величины, зависящие от температуры. Например,

ΔG0298 = ΔН0298 – T(S0298,



(2)
ΔG01000 = ΔН01000 – T(S01000,



(3)
Для ориентировочных расчетов можно принять, что ΔН0 и (S0 мало зависят от температуры (что часто имеет место в действительности), т.е. ΔН0т ≈ ΔН0298, (S0т ≈ (S0298. Тогда уравнение примет вид:

ΔG0298 ≈ ΔН0298 – T(S0298



(4)
Для ориентировочных приближенных расчетов.
Например, ΔG01000 ≈ ΔН0298 – 1000(S0298, для состояния истинного химического равновесия ΔG0т = 0, тогда ΔН0298 ≈ T(S0298, отсюда:
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ориентировочная температура установления истинного химического равновесия.

Эту температуру иногда называют температурой начала реакции. Вблизи этой температуры энергия Гиббса изменяет знак, т.е. изменяется направление процесса.

Энергия Гиббса связана с константой химического равновесия следующим соотношением:

ΔG0т = – RT ln Kт



(6)
где R – универсальная газовая постоянная, 8,31·10-3 кДж/моль·К. Так как ln k = 2,3·lgK, то 
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(7)
Обратите внимание, что для расчета константы при температуре Т используется ΔGт при этой же температуре. Например,
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(8)
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(9)
В состоянии истинного химического равновесия ΔGт = 0, Kт = 1.

Пример. Провести термодинамический расчет реакции:
СО2(г) + С(графит) ↔ 2 СО(г).

Исходные данные из приложения удобно оформить в виде следующей таблицы.

Стандартные энтальпия образования, энтропия и энергия Гиббса образования веществ

	Вещество
	ΔН0298, кДж/моль
	(S0298, Дж/моль·К
	ΔG0298, кДж/моль

	СО(г)
СО2(г)
С(графит)
	110,5
-393,5

0
	197,5
213,7

5,7
	-137,1
-394,4

0


1. (ΔН0298)х.р. = 2 
[image: image44.wmf]0
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 = 2 (-110,5) + 393,5 = 172,5 кДж > 0 - эндотермическая реакция – неблагоприятный фактор для протекания химической реакции, особенно при низких температурах.
2. (ΔS 0298)х.р. = 2 
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= 2 · 197,5 – 213,7 – 5,7 = 175,6 Дж/К =

= 175,6 · 10-3 кДж/моль > 0.

Прямая реакция сопровождается увеличением энтропии, беспорядок в системе увеличивается – благоприятный фактор для протекания химической реакции в прямом направлении.

3. Рассчитываем стандартную энергию Гиббса реакции двумя способами. При выполнении задания можно считать только одним способом «а»:
а) по закону Гесса:

(ΔG 0298)х.р. = 2 
[image: image49.wmf]0
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 = 2 (-137,1) + 394,4 = 120,2 кДж > 0;

б) по уравнению (2):

(ΔG 0298)х.р. = 172,5 – 298 · 175,6 · 10-3 = 172,5 – 52,3 = 120,2 кДж > 0.

Оказалось, что (ΔН0298)х.р. > (ΔS 0298)х.р.·Т и тогда (ΔG 0298)х.р. > 0, т.е. при стандартных условиях энтальпийный фактор сыграл решающую роль. Таким образом, прямая реакция при стандартных условиях самопроизвольно протекать не может. Может протекать обратная реакция. В данных условиях в системе преобладают процессы агрегации по сравнению с процессами дегазации частиц, т.е. упорядоченность системы возрастает (из двух молей газообразного вещества получается 1 моль газа и 1 моль твердого вещества).
4. 
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 ≈ 982 К.
Обратите внимание: если ΔН0 выражено в кДж, то и ΔS 0 должно быть в кДж/К.
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T

≈ 982 К – ориентировочная температура, при которой устанавливается истинное химическое равновесие, выше этой температуры прямая реакция может протекать самопроизвольно.
5. По уравнению (4):

(ΔG 02000)х.р. ≈ ΔН0298 – 2000·ΔS 0298 ≈

≈ 172,5 – 2000·175,6·10-3 ≈ - 178,7 кДж < 0.

Т.е. при 2000 К: ΔS 0х.р.·Т > ΔН0х.р.

Энтропийный фактор стал решающим, самопроизвольное протекание прямой реакции стало возможно: из одного моля газа и 1 моля твердого вещества образуется 2 моля газа.

6. 
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lg К298 = -21,1; К298 ≈ 10-21 << 1.

Система далека от состояния истинного химического равновесия, в ней преобладают исходные вещества.
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Зависимость ΔG 0 от температуры для реакции

СО2(г) + С(графит) ↔ 2 СО(г).

7. 
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lg К2000 = 4,8·104 >> 1 – система также далека от состояния равновесия, при этой температуре в ней преобладают продукты реакции.
8. СО2(г) + С(графит) ↔ 2 СО(г), ΔН0 > 0
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По принципу Ле Шателье при повышении температуры равновесие должно смещаться в сторону прямой реакции, константа равновесия должна увеличиваться.
9. Рассмотрим, как согласуются наши расчетные данные с принципом Ле Шателье. Представим некоторые данные, показывающие зависимость энергии Гиббса и константы равновесия указанной реакции от температуры:

	Т, К
	ΔG 0т, кДж
	Кт

	298
	120,2
	10-21

	982
	0
	1

	2000
	-178,7
	4,8·104
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увеличение температуры

увеличение константы равновесия


	, т.е. смещение равновесия в

         сторону прямой реакции


Таким образом, полученные расчетные данные соответствуют нашим выводам, сделанным на основании принципа Ле Шателье.

Задания к разделу Термодинамика химических процессов

При решении задач этого раздела пользуйтесь таблицей 1 приложения. 

Для указанной реакции

а) рассчитать стандартную энтальпию и энтропию;

б) объяснить, какой из факторов: энтропийный или энтальпийный способствует самопроизвольному протеканию реакции в прямом направлении;

в) в каком направлении (прямом или обратном) будет протекать реакция при 298К и 1000К;

г) рассчитать температуру, при которой равновероятны оба процесса;

д) назвать все способы увеличения концентрации продуктов равновесной смеси.

е) построить график зависимости ΔGр (кДж) от Т (К)

	№

вари​анта
	Реакция
	№

варианта
	Реакция

	101
	CO2(г) + C(к) = 2СО(г)
	111
	С(к) +2Н2 (г)= СН4 (г)

	102
	N2(г) +3H2(г) = 2NH3(г)
	112
	СН4(г)+2Н2О(г) = СO2 (г)+4H2(г)

	103
	СО(г)+H2(г) = С(к) +H2О(г)
	113
	СO(г) + Н2О (г) = СO2 (г) + H2(г)

	104
	SО2(г) +Cl2(г) = SО2Cl2(г)
	114
	Fe2O3(к)+3Н2 (г)=2Fe(к)+ 3H2O(г)

	105
	СН4(г)+2Н2О(г)=СО2(г)+4Н2(г)
	115
	СO2 (г) + 4H2(г) = СН4 (г)+2Н2О (г)

	106
	2NO(г) +О2 (г) = 2NО2(г)
	116
	СН4 (г)+2О2 (г) = СO2 (г) + 2H2О(г)

	107
	PCl5(г) = PCl3(г) +Cl2 (г)
	117
	2Al2O3(к)+6SO2(г)+3O2(г)= 2Al2(SO4)3(к)

	108
	2NO2(г) = N2O4(г) 
	118
	2СаO(к)+4NO2(г) + 3O2(г) = 2Cа(NO3)2(к)

	109
	FeO(к) +CO (г)= Fe(к) +CО2 (г)
	119
	4NO2(г)+3O2(г)+2H2O(ж)=4HNO3(ж)

	110
	2H2S(г)+SO2(г)=3S(к)+2Н2О(г)
	120
	2SO2(г)+2Н2О(ж)+O2(г)  = 2H2SО4(ж)


5. ЭЛЕМЕНТЫ ХИМИЧЕСКОЙ КИНЕТИКИ.

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ
Кинетика – учение о скорости различных процессов, в том числе химических реакций. Критерием принципиальной осуществимости реакции является неравенство ΔGр, Т < 0. Но это неравенство не является еще полной гарантией фактического течения процесса в данных условиях, не является достаточным для оценки кинетических возможностей реакции. Так, 
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= - 313,8 кДж/моль и, следовательно, при Т = 298 К и р = 1 атм возможны реакции, идущие по уравнениям:
Н2(Г) + ½ О2(Г) = Н2О(Г)





(1)

2Al(К) + 3 I2(К) = 2 AlI3(К)





(2)

Однако эти реакции при стандартных условиях идут только в присутствии катализатора (платины для первой и воды для второй). Катализатор как бы снимает кинетический «тормоз», и тогда проявляется термодинамическая природа вещества. Скорость химических реакций зависит от многих факторов, основные из которых – концентрация (давление) реагентов, температура и действие катализатора. Эти же факторы определяют и достижение равновесия в реагирующей системе.

Пример. Константа равновесия гомогенной системы

СО(г) + Н2О(г) ↔ СО2(г) + Н2(г)
при 850ºС равна 1. Вычислите концентрации всех веществ при равновесии, если исходные концентрации [СО]исх = 3 моль/л, [Н2О]исх = 2 моль/л.

Решение. При равновесии скорости прямой и обратной реакции равны, а отношение констант этих скоростей есть тоже величина постоянная и называется константой равновесия данной системы:

υпр = К1 [СО][Н2О];
υобр = К2 [СО2][Н2];
Кравн = 
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В условии задачи даны исходные концентрации, тогда как в выражение Кравн входят только равновесные концентрации всех веществ системы. Предположим, что к моменту равновесия концентрации [СО2]равн = х моль/л. Согласно уравнению системы число молей образовавшегося водорода при этом будет также х моль/л. По столько же молей (х моль/л) СО и Н2О расходуется для образования по х молей СО2 и Н2. Следовательно, равновесные концентрации всех четырех веществ будут:

[СО2]равн = [Н2]равн = х моль/л;
[СО]равн = (3 – х) моль/л;
[Н2О]равн = (2 – х) моль/л.
Зная константу равновесия, находим значение, а затем и исходные концентрации всех веществ:
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;

х2 = 6  –  2х  –  3х + х2;

3х = 6;
х = 1,2 моль/л.

Таким образом, искомые равновесные концентрации:

[СО2]равн = 1,2 моль/л;
[Н2]равн = 1,2 моль/л;
[СО2]равн = 3 – 1,2 = 1,8 моль/л;
[Н2О]равн = 2 – 1,2 = 0,8 моль/л.

Задания к разделу Элементы химической кинетики,
химическое равновесие

Равновесие в системе:
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(ã)

 + Â

(ã)

         2Ñ

(ã)

)
установилось при следующих концентрациях: [В ]и [С],моль/л. 

Определить исходную концентрацию вещества [В]0 и константу равновесия, если исходная концентрация вещества А равна [А]0  моль/л
	№ зад.
	Концентрация, моль/л
	№ зад.
	Концентрация, моль/л

	
	[B]
	[С]
	[А]0
	
	[B]
	[С]
	[А]0

	121
	0,12
	0,216
	0,276
	131
	0,05
	0,1
	0,15

	122
	0,15
	0,25
	0,35
	132
	0,06
	0,15
	0,18

	123
	0,13
	0,26
	0,4
	133
	0,07
	0,17
	0,2

	124
	0,1
	0,27
	0,22
	134
	0,08
	0,19
	0,22

	125
	0,025
	0,05
	0,36
	135
	0,09
	0,2
	0,25

	126
	0,015
	0,03
	0,05
	136
	0,1
	0,22
	0,27

	127
	0,01
	0,03
	0,04
	137
	0,11
	0,24
	0,29

	128
	0,02
	0,05
	0,06
	138
	0,12
	0,26
	0,31

	129
	0,03
	0,07
	0,065
	139
	0,13
	0,28
	0,32

	130
	0,04
	0,09
	0,085
	140
	0,15
	0,3
	0,34


6. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОДЕРЖАНИЯ РАСТВОРЕННОГО ВЕЩЕСТВА В РАСТВОРЕ
Содержание растворенного вещества в растворе может быть выражено либо безразмерными единицами – долями или процентами, либо величинами размерными – концентрациями. Ниже приведены наиболее часто употребляемые в химии способы выражения содержания растворенного вещества в растворе:
	Способ выражения содержания растворенного вещества в растворе
	Определение

	Массовая доля (С)

Мольная доля (Ni)
Молярная концентрация или молярность (См или М)

Моляльная концентрация или моляльность (m)
Эквивалентная концентрация или нормальность (Сн или н.)
	Процентное отношение массы растворенного вещества к общей массе раствора; например, С = 9,25% (масс.)

Отношение количества растворенного вещества (или растворителя) к сумме количеств всех веществ, находящихся в растворе. Например, в системе, состоящей из растворителя и единственного растворенного вещества, мольная доля последнего (N2) равна

(N2) = n2 / (n1 + n2),

а мольная доля растворителя (N1) равна

(N1) = n1 / (n1 + n2),

где n1 и n2 – соответственно количество вещества растворителя и количество растворенного вещества
Отношение количества растворенного вещества к объему раствора; например, 1,5 М раствор или См = 1,5 моль/л

Отношение количества растворенного вещества к массе растворителя например, m = 1,5 моль/кг (Н2О)
Отношение числа эквивалентов растворенного вещества к объему раствора; например, 0,75н. раствор или Сн = 0,75 моль/л


Пример 1. В 250г воды растворено 50г кристаллогидрата FeSO4·7H2O. Вычислить массовую долю кристаллогидрата и безводного сульфата железа (II) в растворе.

Решение. Масса полученного раствора составляет 300г. Массовую долю кристаллогидрата находим из пропорции:

300г раствора


– 100 %

50г кристаллогидрата

– х %
х = 50·100/300 = 16,7 %.
Теперь вычислим массу безводной соли в 50г кристаллогидрата. Мольная масса FeSO4 ·7H2O равна 278 г/моль, а мольная масса FeSO4 составляет152 г/моль. Содержание FeSO4 в 50г FeSO4 ·7H2O найдем из пропрции:

278 : 152 = 50 : х;


х = 50 · 152 / 278 = 27,4г

Отсюда массовая доля безводной соли в 300г раствора равна:
С = 27,4 · 100 / 300 = 9,1 %.

Пример 2. Найти моляльность, нормальность и молярность 15%-ного (по массе) раствора H2SO4 (ρ = 1,10 г/мл).
Решение. Для вычисления моляльности найдем сначала массу серной кислоты, приходящуюся на 100г воды:
1000 : 85 = х : 50;


х = 15 · 1000 / 85 = 176,5г

Мольная масса H2SO4 равна 98 г/моль; следовательно, m = 176,5/98 =  = 1,80 моль/кг.

Для расчета нормальности и молярности раствора найдем массу серной кислоты, содержащуюся в 1000 мл (т.е. в 1000 · 1,1 = 1100г) раствора:

1100 : 100 = у : 15;


у = 15 · 1100 / 100 = 165г

Эквивалентная масса серной кислоты равна 49 г/моль. Следовательно, Сн = 165 / 49 = 3,37н. и См = 165 / 98 = 1,68 моль/л.
Задания к разделу Вода, растворы

141. а) Вычислить процентную концентрацию раствора сульфата натрия, приготовленного растворением 240г глауберовой соли Na2SO4·10H2O в 760мл воды.
б) Вычислить молярность 10%-ного раствора азотной кислоты, плотность которого 1,056 г/мл.

142. а) Сколько граммов Al2(SO4)3·18H2O и воды нужно взять, чтобы приготовить 1 литр 10%-ного раствора в расчете на безводную соль (плотность раствора 1,1 г/мл)?
б) Определите молярность 10%-ного раствора серной кислоты, плотность которого 1,066 г/мл.

143. а) В 300г раствора содержится 36г КОН (плотность раствора 1,1 г/мл). Вычислите процентную и молярную концентрацию данного раствора.

б) Сколько граммов кристаллической соды Na2СO3·10H2O надо взять для приготовления 2л 0,2 М раствора Na2СO3?

144. а) Какое количество медного купороса CuSO4·5H2O нужно добавить к 150мл воды, чтобы получить 5%-ный раствор в расчете на безводную соль?

б) Определите молярность 10%-ного раствора серной кислоты, плотность которого 1,066 г/мл.

145. а) 25г медного купороса CuSO4·5H2O растворили в 175г воды. Определите процентную концентрацию раствора в расчете на безводную соль.
б) В 500мл раствора, плотность которого 1,03 г/мл, растворено 120г уксусной кислоты. Определите процентную и молярную концентрацию раствора.

146. а) Вычислите молярность 38%-ного раствора соляной кислоты, плотность которого 1,194 г/мл.
б) Вычислите процентную концентрацию раствора сульфата натрия, приготовленного растворением 120г глауберовой соли Na2SO4·10H2O в 360мл воды.

147. а) Определите молярную концентрацию 16%-ного раствора сульфата меди (П), плотность которого 1,18 г/мл.

б) Сколько граммов железного купороса (FeSO4·7H2O) нужно для приготовления 500мл 2,5М раствора в расчете на безводную соль?

148. а) Сколько миллилитров 30%-ного раствора КОН плотность которого 1,29 г/мл, нужно взять, чтобы приготовить 3л 0,5М раствора?

 б) Сколько граммов CuSO4·5H2O можно получить из 1л 12%-ного раствора безводной соли, плотность которого 1,122 г/мл?

149. а) Вычислить процентную концентрацию раствора сульфата натрия, приготовленного растворением 240г глауберовой соли Na2SO4·10H2O в 760мл воды.

б) Вычислить молярную концентрацию раствора сульфата калия, в 20мл которого содержится 1,74г растворенного вещества.

150. а) Сколько граммов Al2(SO4)3·18H2O и воды нужно взять, чтобы приготовить 1 литр 10%-ного раствора в расчете на безводную соль (плотность раствора 1,1 г/мл)?
б) Вычислить процентную концентрацию одномолярного раствора нитрата никеля (II), плотность которого 1,14 г/мл.
151. а) Вычислите процентную концентрацию 1,4 М раствора нитрата серебра, плотность которого 1,18 г/мл.
б) Сколько граммов кристаллической соды Na2СO3·10H2O надо взять для приготовления 2л 0,2 М раствора Na2СO3?
152. а) Какое количество медного купороса CuSO4·5H2O нужно добавить к 150мл воды, чтобы получить 5%-ный раствор в расчете на безводную соль?
б) Сколько миллилитров 36%-ного раствора соляной кислоты, плотность которого 1,19 г/мл, необходимо взять для приготовления 4л 0,5 М раствора?

153. а) 25г медного купороса CuSO4·5H2O растворили в 175г воды. Определите процентную концентрацию раствора в расчете на безводную соль.

б) Сколько граммов гидроксида натрия содержится в 500мл его 0,25 М раствора?

154. а) Сколько миллилитров 96%-ной серной кислоты (пл. 1,84 г/мл) нужно взять для приготовления 300мл 0,5 М раствора?

б) Вычислите процентную концентрацию раствора сульфата натрия, приготовленного растворением 120г глауберовой соли Na2SO4·10H2O в 360мл воды.

155. а) Определите молярность 20%-ного раствора соляной кислоты, плотность которого 1,09 г/мл.

б) Сколько граммов железного купороса (FeSO4·7H2O) нужно для приготовления 500мл 2,5М раствора в расчете на безводную соль?

156. а) Вычислите молярность 20%-ного раствора хлорида цинка, плотность которого 1,188 г/мл.
б) Сколько граммов CuSO4·5H2O можно получить из 1л 12%-ного раствора безводной соли, плотность которого 1,122 г/мл?

157. а) Вычислить процентную концентрацию раствора сульфата натрия, приготовленного растворением 240г глауберовой соли Na2SO4·10H2O в 760мл воды.
б) Какую массу соли нужно прибавить к 10 кг воды для приготовления 10%-ного раствора?

158. а) Сколько граммов Al2(SO4)3·18H2O и воды нужно взять, чтобы приготовить 1 литр 10%-ного раствора в расчете на безводную соль (плотность раствора 1,1 г/мл)?

б) Для приготовления уксуса 230мл воды смешали с 20г уксусной эссенции (80%-ный раствор уксусной кислоты). Вычислите процентную концентрацию полученного раствора.

159. а) Вычислить процентную концентрацию раствора сульфата натрия, приготовленного растворением 240г глауберовой соли Na2SO4·10H2O в 760мл воды.

б) Вычислите молярную концентрацию иодида калия, 1мл которого содержит 0,0017г соли.

160. а) Какое количество медного купороса CuSO4·5H2O нужно добавить к 150мл воды, чтобы получить 5%-ный раствор в расчете на безводную соль?

б) Сколько миллилитров 28%-ного раствора соляной кислоты (пл. 1,142 г/мл) нужно взять для приготовления 300мл 0,15М раствора?

7. СВОЙСТВА РАЗБАВЛЕННЫХ РАСТВОРОВ НЕЭЛЕКТРОЛИТОВ
Разбавленные растворы неэлектролитов обладают рядом свойств (коллигативные свойства), количественное выражение которых зависит только от числа находящихся в растворе частиц растворенного вещества и от количества растворителя. Некоторые коллигативные свойства растворов используются для определения молекулярной массы растворенного вещества.

Зависимость этих свойств от концентрации выражается уравнениями:

1. Понижение давления пара растворителя над раствором, Δр (закон Рауля)

р1 = N1p0; Δр = p0 – p1 = N2p0 = p0
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Здесь p1 – парциальное давление насыщенного пара растворителя над раствором; p0 – давление насыщенного пара над чистым растворителем; N1 – мольная доля растворителя; N2 – мольная доля растворенного вещества; n1 – количество растворителя; n2 – количество растворенного вещества.

2. Понижение температуры кристаллизации раствора, Δtкрист
Δtкрист = K·m.

Здесь К – криоскопическая постоянная растворителя; m – моляльная концентрация растворенного вещества.

3. Повышение температуры кипения раствора, Δtкип
Δtкип = Е·m.

Здесь Е – эбуллиоскопическая постоянная растворителя.
4. Осмотическое давление, Р, кПа

P = CмRT.

Здесь Cм – молярная концентрация; R – газовая постоянная [8,31 Дж/(моль·К)]; Т – температура, К.
Задания к разделу Свойства разбавленных растворов неэлектролитов*
* - при решении задач этого раздела использовать данные таблицы 2 приложения.
161. Вычислите процентную концентрацию водного раствора сахара С12Н22О11, зная температуру кристаллизации раствора (–0,930С).

162. Вычислите процентную концентрацию водного раствора глицерина С3Н5(ОН)3, зная, что этот раствор кипит при 100,390С.

163. Вычислите температуру кипения 5%-ного раствора нафталина С10Н8 в бензоле. Температура кипения бензола 80,20С.
164. Вычислите процентную концентрацию водного раствора метанола СН3ОН, температура кристаллизации которого –2,790С.
165. Чему равно давление насыщенного пара над 10%-ным водным раствором карбамида CO(NH2)2 при температуре 1000С.

166. При какой приблизительно температуре будет кипеть 50%-ный (по массе) водный раствор сахарозы С12Н22О11?

167. При какой приблизительно температуре будет кристаллизоваться 40%-ный (по массе) водный раствор этилового спирта С2Н5ОН?

168. В каком отношении должны находиться массы воды и этилового спирта, чтобы при их смешении получить раствор, кристаллизующийся при  – 200С?

169. В радиатор автомобиля налили 9 л воды и прибавили 2 л метилового спирта (ρ = 0,8 г/мл). При какой наинизшей температуре можно после этого оставлять автомобиль на открытом воздухе, не опасаясь, что вода в радиаторе замерзнет?

170. Водно-спиртовый раствор, содержащий 15% спирта (ρ = 0,97 г/мл), кристаллизуется при –10,260С. Найти молекулярную массу спирта и осмотическое давление раствора при 293 К.
171. Температура кипения водного раствора сахарозы С12Н22О11 равна 101,40С. Вычислить моляльную концентрацию и массовую долю сахарозы в растворе. При какой температуре замерзает этот раствор?
172. При какой температуре будет кристаллизоваться 14,6%-ный водный раствор сахара С12Н22О11?
173. Определить температуру кипения водного раствора глицерина с концентрацией 6,45%.

174. Раствор нафталина в бензоле кипит при температуре 81,250С. Температура кипения бензола 80,20С. Определить массовую долю нафталина в растворе.

175. Водный раствор метанола имеет концентрацию растворенного вещества 4,85%. При какой температуре будет кристаллизоваться данный раствор?

176. Водный раствор сахарозы С12Н22О11 кипит при 1010С. Какова массовая доля сахарозы в растворе?

177. Водный раствор этилового спирта кристаллизуется при температуре –270С. Какова процентная концентрация (по массе) этого раствора?

178. Смешаны вода и этиловый спирт в массовом соотношении 2:1. При какой температуре будет кристаллизоваться этот раствор?

179. Какой объем метилового спирта (ρ = 0,8 г/мл) нужно добавить к 9 л воды, чтобы полученный раствор не замерзал до –80С?

180. Определить температуру кристаллизации водно-спиртового раствора, плотность которого ρ = 0,97 г/мл, содержащего 15% спирта с относительной молекулярной массой 32.
8. ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.
ИОННО-МОЛЕКУЛЯРНЫЕ УРАВНЕНИЯ 


Электролитами называют вещества, растворы и расплавы которых проводят электрический ток.

К электролитам относятся неорганические кислоты, а также основания, амфотерные гидроксиды и соли. Они распадаются в водных растворах и расплавах на катионы (Kn+) и анионы (Am-).
Процесс распада молекул электролитов на ионы в среде растворителя получил название электролитической диссоциации (или ионизации).

Для количественной характеристики силы электролита используют понятие степени электролитической диссоциации (ионизации) – α, которая равна отношению числа молекул, распавшихся на ионы (n), к общему числу молекул электролита, введенных в раствор (N):

α = n / N.

Таким образом, α выражают в долях единицы.

По степени диссоциации электролиты условно подразделяют на сильные (α ≈ 1) и слабые (α < 1).

Сильные электролиты
1) Соли (средние, кислые: Al2(SO4)3, NaHCO3 
2) Неорганические кислоты: HNO3, H2SO4, HCl, HBr, HI, HClO4 и др.
3) Гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов: KOH, NaOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2 и др.
Сильные электролиты диссоциируют в водном растворе практически нацело:

Al2(SO4)3 = 2Al3+ + 3
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NaHCO3 = Na+ + 
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HNO3 = Н+ + 
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H2SO4 = 2Н+ + 
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Ba(OH)2 = Ba2+ + 2ОН–
Слабые электролиты
1) Почти все органические кислоты: СН3СООН, Н2С2О4 и др.

2) Некоторые неорганические кислоты: Н2СО3, H2S, HCN, H2SiO3, HNO2, H2SO3, H3PO4 и др.

3) Гидроксиды металлов основного характера (кроме щелочных и щелочноземельных) и гидроксид аммония NH4OH.
4) Амфотерные гидроксиды: Al(OH)3, Zn(OH)2, Cr(OH)3, Sn(OH)2, Pb(OH)2 и др.

Для слабых электролитов диссоциация – обратимый процесс, для которого справедливы общие законы равновесия.

Диссоциацию слабых электролитов характеризует константа равновесия, называемая константой диссоциации (ионизации) – Кд:
СН3СООН ↔ СН3СОО– + Н+
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Многоосновные кислоты и многокислотные основания диссоциируют ступенчато, и каждую ступень равновесного состояния характеризует своя константа диссоциации (причем Кд1 всегда больше Кд2 и т.д), например, при 

диссоциации H2S: 1-я ступень H2S ↔ Н+ + HS–,  Кд1 = 
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2-я ступень HS– ↔ Н+ + S2–,  Кд2 = 
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где [ ] – равновесные концентрации ионов и молекул.
Диссоциация Cu(OH)2:  1-я ступень Cu(OH)2 ↔ Cu(ОН)+ + ОН– 
2-я ступень Cu(ОН)+ ↔ Cu2+ + ОН–
Амфотерные гидроксиды, например Pb(OH)2, диссоциируют по основному типу: 
Pb(OH)2 ↔ PbOH+ + OH–
PbOH+ ↔ Pb2+ + OH–
и кислотному:  H2PbO2  ↔ H+ + 
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В растворах электролитов реакции протекают между ионами. Для записи ионных реакций применяют ионные уравнения. При составлении ионных уравнений реакции все слабые электролиты, газы и труднорастворимые электролиты записывают в молекулярной форме, все сильные электролиты (кроме труднорастворимых солей) в ионной форме. Примеры составления ионных уравнений реакций:

- образование труднорастворимых соединений:

Pb(NO3)2 + 2KI = PbI2↓ + 2KNO3
Pb2+ + 2I- = PbI2↓
- реакции с участием слабодиссоциирующих соединений:

CH3COONa + HCl = CH3COOH + NaCl

CH3COO- + H+ = CH3COOH

HCl + NaOH = NaCl + H2O

H+ + OH- = H2O

HCl + NH4OH = NH4Cl + H2O

H+ + NH4OH = 
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CH3COOH + NH4OH = CH3COONH4 + H2O

CH3COOH + NH4OH = CH3COO- + 
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- образование газообразных веществ:

Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2↑ + H2O


[image: image78.wmf]-
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Пример 1. Осуществить превращения NaOH → NaHSO3 → Na2SO3.

Решение.  NaOH + H2SO3 = NaHSO3 + H2O


OH- + H2SO3 = 
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NaHSO3 + NaOH = Na2SO3 + H2O
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Пример 2. Осуществить превращения Ni(OH)2 → (NiOH)2SO4 → NiSO4
Решение.  2Ni(OH)2 + H2SO4 = (NiOH)2SO4 + H2O
2Ni(OH)2 + 2H+ + 
[image: image82.wmf]-

2

4

SO

 = (NiOH)2SO4 + H2O

(NiOH)2SO4 + H2SO4 = 2NiSO4 + 2H2O
(NiOH)2SO4 +2H+ = 2Ni2+ + 2
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Пример 3. По ионным уравнениям реакций составить молекулярные.
Ca2+ + 
[image: image84.wmf]-
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 = CaCO3↓
CaCl2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaCl

Ca(OH)2 + K2CO3 = CaCO3↓ + 2KOH

Cu2+ + OH– = Cu(OH)2↓
CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2↓ + Na2SO4
CuCl2 + 2KOH = Cu(OH)2↓ + 2KCl
Cu2+ + S2– = CuS↓
CuCl2 + K2S = CuS↓ + 2KCl

Cu(NO3)2 + Na2S = CuS↓ + 2NaNO3
Задания к разделу Электролитическая диссоциация.

Ионно-молекулярные уравнения

Задание 1. Напишите уравнения диссоциации и константы диссоциации для слабых электролитов.
Задание 2. По заданным ионным уравнениям напишите соответствующие молекулярные уравнения.
Задание 3. Напишите в молекулярной и ионной формах уравнения реакций для следующих превращений.
	№ п/п
	Задание 1
	Задание 2
	Задание 3

	181
	Sn(OH)2,

CoCl2
	Cr3+ + OH– + 2Cl– = CrOHCl2
	NaOH→NaHSO3→Na2SO3→NaCl

	182
	Al(OH)3,

HCN
	Be2+ + 4OH– = 
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	Na2HPO4→Na3PO4→NaH2PO4→Na2HPO4

	183
	Zn(OH)2, H3AsO4
	Ni2+ + OH– + Cl– = NiOHCl
	NaHSO3→Na2SO3→H2SO3→NaHSO3

	184
	Be(OH)2,

HF
	Fe2+ + Cl– + OH– = FeOHCl
	NaHTe→Na2Te→Na2SO4→NaCl

	185
	Bi(OH)3,

Zn(OH)2
	Cd2+ + OH– + Br– = CdOHBr
	NaHSe→Na2Se→NaBr→AgBr

	186
	Ni(CH3COO)2,

Al(OH)3
	Zn2+ + 4OH– =
[image: image86.wmf]-

2

2

ZnO

 + 2H2O
	NaHS→H2S→K2S→KBr

	187
	Fe(NO3)3,
Be(OH)2
	H++
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	Na3PO4→Na2HPO4→H3PO4→K2HPO4

	188
	H2SiO3,
Zn(OH)2
	2H++
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	(SnOH)2SO4→SnSO4→Sn(OH)2→Na2SnO2

	189
	ZnCl2,

Cr(OH)3
	NiOHCl + H+ = Ni2+ + H2O + Cl–
	BaBr2→ BaCO3→ H2CO3→NaHCO3

	190
	H2Te,

Al(OH)3
	Co2+ + OH– + Cl– = CoOHCl
	[Cr(OH)2]2SO4→CrOHSO4→ Cr2(SO4)3→ Cr(OH)3

	191
	Cr2(SO4)3,
Al(OH)3
	FeOHCl + H+ = Fe2+ + H2O + Cl–
	(NH4)2SO4→NH4OH→NH4Br→NH4NO3

	192
	Cr(OH)3,

HF
	Cu2+ + OH– + Cl– = CuOHCl
	FeOHSO4→Fe2(SO4)3→Fe(OH)3→FeCl3

	193
	Na2CO3,
Be(OH)2
	Al3+ + OH– + 2Cl– = AlOHCl2
	Al(OH)3→AlCl3→ Al(OH)3→KAlO2

	194
	HI,

Sn(OH)2
	Cr3+ + OH– + 
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	Al2(SO4)3→[Al(OH)2]2SO4→ Al(OH)3→NaAlO2

	195
	BaBr2,

Zn(OH)2
	Al3+ +OH– +
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	Cr2(SO4)3→[Cr(OH)2]2SO4→ Cr(OH)3→NaCrO2

	196
	H2Se,
Cr(OH)3
	Be2+ + 4OH– = 
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	AlOHSO4→Al2(SO4)3→Al(OH)3→AlCl3

	197
	CoCl2,
Al(OH)3
	Cd2+ + OH– + Br– = CdOHBr
	Fe(OH)3→FeCl3→ Fe(OH)3→KFeO2

	198
	HCN,

Cr(OH)3
	2H++
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	Cr2(SO4)3→[Cr(OH)2]2SO4→ Cr(OH)3→NaCrO2

	199
	Al(NO3)3,

Be(OH)2
	Co2+ + OH– + Cl– = CoOHCl
	(PbOH)2SO4→PbSO4→Pb(OH)2→Na2PbO2

	200
	Na2S,

Zn(OH)2
	Cu2+ + OH– + Cl– = CuOHCl
	K2HPO4→K3PO4→KH2PO4→K2HPO4


9. ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

Гидролиз солей – это процесс взаимодействия ионов соли с молекулами воды, приводящий к смещению ионного равновесия воды и изменению рН среды.

Гидролиз является обратимым процессом. В реакциях гидролиза участвуют ионы слабых электролитов: катионы слабых оснований и анионы слабых кислот. Причина гидролиза – образование слабодиссоциированных или труднорастворимых продуктов. Следствием гидролиза является нарушение равновесия в системе H2O ↔ H+ + OH–; в результате среда становится либо кислой (рН < 7), либо щелочной (рН > 7).

1) Соль, образованная сильным основанием и слабой кислотой, подвергается гидролизу по аниону. Реакция среды щелочная (рН > 7).

Na2CO3 + HOH ↔ NaHCO3 + NaOH
Первая ступень гидролиза: 
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2) Соль, образованная слабым основанием и сильной кислотой, подвергается гидролизу по катиону. Реакция среды кислая (рН < 7).

Cu(NO3)2 + HOH ↔ CuOHNO3 + HNO3
Cu2+ + HOH ↔ CuOH+ + H+
3) Соль, образованная слабым основанием и слабой кислотой, подвергается гидролизу по катиону и аниону. Характер среды определяется константами диссоциации образовавшихся слабых электролитов.

CH3COONH4 + HOH ↔ CH3COOH + NH4OH
CH3COO– + 
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4) При совместном гидролизе двух солей образуется слабое основание и слабая кислота:
2 FeCl3 + 3Na2S + 6 H2O = 2Fe(OH)3↓ + 3H2S↑ + 6 NaCl
2 Fe3 + + 2S2– + 6 H2O = 2Fe(OH)3↓ + 3H2S↑
5) Соль, образованная  сильным основанием и сильной кислотой, гидролизу не подвергается, реакция среды нейтральная:

KNO3 + HOH ≠
Ионы К+ и 
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 не образуют с водой слабодиссоциирующих продуктов (КОН и НNО3 – сильные электролиты).

Задания к разделу Гидролиз солей

Задание 1. Написать уравнения гидролиза солей в молекулярной и ионной формах, указать рН растворов (рН > 7, рН < 7 или рН ( 7).

Задание 2. Написать уравнения реакций, протекающих между веществами в водных растворах

	№ п/п
	Задание 1
	Задание 2

	201 
	BeCl2;        Na2SO3
	K2SiO3 + (NH4)2SO4;    AlBr3 + Na2SO3

	202 
	K2S;           FeSO4
	SnBr2 + K2CO3;             Na2SO3 + SnCl2

	203 
	Na2S;         CrBr3
	FeCl3 + Na2CO3;            Na2CO3 + Al2(SO4)3

	204 
	Be(NO3)2;   KCN
	CrBr3 + K2S;                  BeCl2 + Na2SiO3

	205 
	NiSO4;       Al2(SO4)3
	K2SiO3 + BeBr2;             K2S + Cr2(SO4)3

	206 
	NaCN;       Mn(NO3)2
	Na2CO3 + Fe2(SO4)3;      K2SiO3 + Bi(NO3)3

	207 
	CoCl2;        K2CO3
	CrBr3 + K2CO3;              Na2CO3 + Cr(NO3)3

	208 
	CdBr2;       SnBr2
	NH4Cl + K2SiO3;           SnSO4 + Na2SO3

	209 
	BaS;          CuSO4
	K2SO3 + Cr2(SO4)3;        K2SO3 + Al(NO3)3

	210 
	KHCO3;     Na2SiO3
	SnCl2 + Na2CO3;            AlBr3 + Na2CO3

	211 
	Cr(NO3)3;   K2HPO4
	K2SO3 + CrCl3;              BeCl2 + Na2SiO3

	212 
	CuCl2;        ZnSO4
	K2S + Al(NO3)3;            Na2CO3 + Cr(NO3)3

	213 
	K2PO4;       NiCl2
	AlCl3 + K2SO3;              NH4Cl + K2SiO3

	214 
	FeCl3;       Ba(CH3COO)2
	Na2S + AlBr3;                FeCl3 + Na2CO3

	215 
	NaHS;       ZnSO4
	K2S + Be(NO3)2;           AlBr3 + Na2SO3

	216 
	Na2S;         K2CO3
	FeBr2 + Na2CO3;           K2SiO3 + (NH4)2SO4

	217 
	KHCO3;    Na2SO3
	K2S + BeSO4;                K2SiO3 + BeBr2

	218 
	CdBr2;       Al2(SO4)3
	NH4Br + Na2SiO3;        Na2CO3 + Fe2(SO4)3

	219 
	Be(NO3)2;  K2HPO4
	Na2SO3 + SnCl2;           NH4Cl + K2SiO3

	220 
	NiSO4;       CrBr3
	BeBr2 + BaS;                 SnCl2 + Na2CO3


КОНТРОЛЬНОЕ ЗАДАНИЕ №2

10. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ
Окислительно-восстановительными называют реакции, протекающие с изменением степени окисления элементов. 
Степень окисления – это условный заряд атома элемента, который вычисляют, исходя из предположения, что молекула состоит только из ионов (как правило, обозначается арабской цифрой, заряд ставят перед цифрой).
Для нахождения степени окисления используют следующие правила:

- степень окисления атомов в простых веществах равна нулю.

- фтор во всех соединениях без исключения имеет степень окисления -1.

- степень окисления кислорода равна -2 (исключение: фториды кислорода, например OF2; пероксиды, субоксиды, озониды).

- степень окисления водорода равна +1 (исключение – гидриды металлов, например NaH, CaH2 и др.).

- степень окисления щелочных металлов в соединениях равна +1, щелочноземельных +2, алюминия +3.

- алгебраическая сумма степеней окисления в молекуле равна нулю.

Для определения степени окисления атомов элементов составляют простейшие алгебраические уравнения. Например, для MnO2, K2MnO4, KMnO4 степень окисления марганца (х):

MnO2



х + 4 · (-2) = 0


х = +4
K2MnO4


2 · (+1) + х + 4 · (-2) = 0

х = +6

KMnO4


1 + х + 4 · (-2) = 0


х = +7

- заряд иона равен алгебраической сумме степеней окисления атомов элементов, входящих в состав иона.


[image: image100.wmf]-
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+5 + 3 · (-2) = -1
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+6 + 4 · (-2) = -2
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+2 · (+6) +7 · (-2) = -2

Заряд иона, как правило, ставят после цифры.

Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций

Для нахождения коэффициентов при составлении окислительно-восстановительных реакций необходимо:

- соблюдение материального баланса (число атомов данного элемента в левой и правой части должно быть одинаково);

- соблюдение электронного баланса: число электронов, отданных восстановителем (Red), должно быть равно числу электронов, принятых окислителем (Ох). Например:

Al + Cl2 → AlCl3





    Red   Ох
2  Al – 3 ē = Al3+    процесс окисления, или полуреакция окисления
3
Cl2 + 2 ē = 2 Cl–   процесс восстановления, или полуреакция

восстановления

2 Al +3 Cl2 = 2 Al3+ + 6 Cl–
2 Al +3 Cl2 = 2 AlCl3
При составлении уравнений окислительно-восстановительных реакций в водных растворах часто возникает необходимость использовать среду (Н+, ОН–, Н2О). При этом, если частица в левой части полуреакции содержит кислорода больше, чем в правой (
[image: image103.wmf]-
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), то нужно связать «О2–», если частица в левой части полуреакции содержит кислорода меньше, чем в правой части (
[image: image105.wmf]-

2

3

SO

→
[image: image106.wmf]-

2

4

SO

), то нужно ввести «О2–».
Правила использования среды

	Процессы
	Среда в окислительно-восстановительных реакциях в расчете на «О2-» в соединении

	
	кислая (Н+)
	щелочная (ОН-)
	нейтральная (Н2О)

	Связать «О2–-»
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	О2– + 2Н+ = Н2О
	О2– + Н2О = 2 ОН–
	О2- + Н2О = 2 ОН–

	Ввести «О2–»
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	Н2О = О2– + 2Н+
	2 ОН– = О2– + Н2О
	Н2О = О2– + 2Н+


Последовательность однотипных операций, с помощью которых составляют уравнения полуреакций с использованием среды для реакций:
K2Cr2O7 + KI + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + I2 + H2O + K2SO4
1. Записывают исходные вещества и продукты полуреакций окисления и восстановления (сильные электролиты записывают в виде ионов, а неэлектролиты, слабые электролиты, газы, осадки – в виде молекул):
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I– → I2
2. Уравнивают количество атомов элемента, изменяющего степень окисления:

[image: image112.wmf]-
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2I– = I2
3. По изменению степени окисления подсчитывают количество отданных или принятых электронов:


[image: image113.wmf]-
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2I– – 2 ē → I2
4. При необходимости уравнивают кислород и водород, используя правила среды:


[image: image114.wmf]-
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 + 6 ē + 14 Н+ = 2 Cr3+ + 7 H2O;



5. Проверяют суммарный заряд ионов и электронов левой и правой части уравнения.
6. Составляют суммарное ионное уравнение реакции:


[image: image115.wmf]-
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 + 6I– + 14 Н+ = 2 Cr3+ + 3I2 + 7 H2O
7. Составляют суммарное молекулярное уравнение реакции:
K2Cr2O7 + 6 KI + 7 H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3 I2 + 7 H2O + 4 K2SO4
Пример 1. Среда кислая
Na3PO3 + KMnO4 + H2SO4 → Na3PO4 + MnSO4

    Red   
Ох
5  
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5 Na3PO3 + 2 KMnO4 + 3 H2SO4 = 5 Na3PO4 + 2 MnSO4 + 3 H2O + K2SO4
Пример 2. Среда щелочная
KCrO2  + KClO4 + KOH → K2CrO4 + KCl + …


    Red   
Ох
8  
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8 KCrO2  + 3 KClO4 + 8 KOH = 8 K2CrO4 + 3 KCl + 4 H2O
Пример 3. Среда нейтральная
KMnO4 + MnSO4 + H2O → MnO2 + …

    Red   
Ох
3  Mn2+ – 2ē + 2 H2O = MnO2 + 4 Н+
2
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Задание к разделу Окислительно-восстановительные реакции

221. KMnO4 + KI + H2SO4 → Mn2+, I2 

KMnO4 + KI + H2O → MnO2, I2
222. Na2SeO3 + KBrO + H2O→Br2, SeO42¯ 

FeSO4 + Br2 + H2SO4  → Br¯, Fe3+
223. KCrO2 + Br2 + KOH → Br¯, CrO42¯

FeCl2 + KMnO4 + H2SO4 → Fe3+, Mn2+
224. H2S + HNO3 → SO42¯, NO2

K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 → Cr3+, Fe3+
225. KClO3 + KCrO2 + NaOH → Cl¯, CrO42¯
CrO3 + HCI→ Cl2, Cr3+
226. C + HNO3 → CO2,  NO2

Cr2(SO4)3 + NaClO + NaOH → Cl¯, CrO42-
227. KCrO2 + Cl2 + KOH → CrO42¯, Cl¯

Ni(OH)2 + NaClO + H2O → Cl¯, Ni(OH)3
228. KMnO4 + Na2SO3 + H2O → SO42¯, MnO2
BiCl3 + SnCl2 + KOH → SnO32¯, Bi

229. Cr2(SO4)3 + Cl2 + KOH → CrO42¯, Cl¯

I2 + Cl2 + H2O → IO3¯, Cl¯
230. KClO3 + MnO2 + KOH → MnO42¯, Cl¯

Na3AsO3  + K2Cr2O7 + H2SO4→ AsO43¯, Cr3+
231. HCl + HNO3 → Cl2, NO

KMnO4 + KI + NaOH → MnO42¯, IO3¯
232. I2 + Na2SO3 + H2O → I¯, SO42¯

FeSO4 + KClO3 + H2SO4 → Cl¯, Fe3+
233. KNO3 + Zn + NaOH → NH3, ZnO22¯

Na2MnO4 + Na2SO3 + H2O → MnO2, SO42¯
234. Na3AsO3 + I2 + H2O → AsO43¯, I¯
Mn(NO3)2 + NaBiO3+HNO3 →Bi3+, MnO4¯
235. KI + HNO3 → NO, I2
KMnO4 + V2(SO4)3 + H2O → MnO2,VO2+
236. FeCl2 + HNO3 + HCl → Fe3+, N2O

Cr2O3 + KClO3 + KOH → CrO42¯, Cl¯

237. MnSO4 + Cl2 + KOH → MnO42¯, Cl¯

H2S + K2Cr2O7 + H2SO4 → Cr3+, S
238. K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 →Cr3+, SO42¯

MnO2 +KNO3 + KOH → MnO42¯, NO2
239. HNO3 + Fe(NO3)2 → Fe3+, NO2

Cl2 + FeCl3 + KOH → Cl¯, FeO42¯

240. K2Cr2O7 + HCL → Cr3+, Cl2
FeCl2+ NaBiO3 + NaOH →Fe(OH)3, BiO+
11. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ
Гальваническими элементами называют устройства, в которых энергия окислительно-восстановительных реакций преобразуется непосредственно в электрическую.

Методика рассмотрения работы гальванических элементов:

1. Составляют схему гальванического элемента.

– Me1 / Me1n+ // Me2m+ / Me2 +

2. По уравнению Нернста находят потенциалы электродов.

3. Указывают движение электронов во внешней цепи: от электрода с меньшим потенциалом к электроду с более высоким потенциалом.

4. Записывают уравнения электродных процессов, определяют характер этих процессов.

5. Составляют суммарное уравнение окислительно-восстановительной реакции, протекающей в гальваническом элементе.

6. Рассчитывают величину ЭДС гальванического элемента как разность потенциалов положительного и отрицательного электродов.

Пример 1. Гальванический элемент с водородным электродом
1. Схема  гальванического элемента

Zn / ZnSO4 // H2SO4, H2 / Pt.
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2. Электродные потенциалы


[image: image139.wmf]2

H

/ 

2

E

+

H

 = 0 В,  
[image: image140.wmf]/ Zn

Zn

2

E

+

= – 0,76 В (при 
[image: image141.wmf]+

2

Zn

С

 = 1 моль/л).

3. Направление движения электронов во внутренней цепи – от цинкового электрода к водородному, так как потенциал цинкового электрода меньше.







ē

   (-)




   (+)

(а) Zn / ZnSO4 // H2SO4 / H2 (Pt) (к)
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4. Уравнения электродных процессов.

Zn (–): Zn – 2ē = Zn2+ - процесс окисления
Pt (+): 2Н+ + 2ē = Н2↑ - процесс восстановления.

5. Суммарные уравнения:

Zn + 2H+ = Zn2+ + H2↑;

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2↑.
6. Расчет величины ЭДС.

ЭДС = Е0Ох – Е0Red = 0 – (–0,76) = 0,76 В.
Пример 2. Концентрационный гальванический элемент

Оба электрода из одного металла, но растворы солей, в которые погружены электроды, разной концентрации.

1. Схема гальванического элемента.

Ni / NiSO4 (
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2. Вычисление электродных потенциалов по уравнению Нернста.
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3. Направление движения электронов по внешней цепи от Ni1 электрода к Ni2, так как 
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(а) Ni1 / NiSO4 (10-4 M)// NiSO4 (1 M)/ Ni2 (к)
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4. Уравнения электродных полуреакций.

Ni1 (–): Ni – 2ē = Ni2+ - процесс окисления;

Ni2 (+): Ni2+ + 2ē = Ni - процесс восстановления.

5. Расчет величины ЭДС.
ЭДС = 
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Пример 3. Гальванический элемент на основе окислительно-восстановительной реакции с инертным (С) электродом:
K2Cr2O7 + Zn + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3 ZnSO4 + K2SO4 + 7 H2O
   Ох
      Red   


1. Схема  гальванического элемента

– Zn / Zn2+ (1М) // 
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2. Используем значения стандартных электродных потенциалов, так как концентрации ионов в растворе равны 1 моль/л.
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3. Направление движения электронов – от цинкового электрода к угольному, так как 
[image: image161.wmf]+
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4. Уравнения электродных процессов.

Zn (–): Zn – 2ē = Zn2+ - процесс окисления
С (+): 
[image: image164.wmf]-
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5. Суммарные уравнения.

3 Zn + 
[image: image165.wmf]-
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 + 14Н+ = Zn2+ + 2 Cr3+ + 7 H2O
3 Zn + K2Cr2O7 + 7 H2SO4 = 3 ZnSO4 + Cr2(SO4)3 + 7 H2O + K2SO4
6. Расчет величины ЭДС.

ЭДС = Е0Ох – Е0Red = 1,36 – (–0,76) = 2,12 В.

Задания к разделу Гальванические элементы

Укажите направление движения электронов в гальваническом элементе, используя значения электродных потенциалов. Напишите уравнения анодного и катодного процессов, суммарное ионное и молекулярное уравнения реакции. Рассчитайте ЭДС; если концентрация раствора не указана, используйте значение стандартного потенциала (таблица 3 приложения).

241. Zn | Zn(NO3)2 ║ Fe2(SО4)3, 0,005 М | Fe
242. Co | CoSО4 ║ Al2(SО4)3, 0,005M | Al
243. Pb | Pb(NO3)2 ║ Сr2(SО4)3, 0,05M | Сr
244. Cu | CuSО4 ║ Fe2(SО4)3, 0,05 М | Fe
245. Pb | PbSО4 ║ Al2(SО4)3, 0,05M | Al
246. Fe | FeSО4 ║ Al2(SО4)3, 0,025M | Al
247. Zn | ZnSО4║ Сr2(SО4)3, 0,025M | Сr
248. Cd | Cd(NO3)2 ║ Fe2(SО4)3, 0,025 М | Fe
249. Mg | MgSО4 ║ Сr2(SО4)3, 0,005M | Сr
250. Ag | AgNO3 ║ Al2(SО4)3, 0,005M | Al
251. Ni | NiSО4 ║ Fe2(SО4)3, 0,5 М | Fe
252. Sn | SnSО4 ║ Al2(SО4)3, 0,5M | Al
253. Co | CoSО4║ Сr2(SО4)3, 0,025M | Сr
254. Cu | Cu(NO3)2 ║ Сr2(SО4)3, 0,025M | Сr
255. Pb | PbSО4 ║ Сr2(SО4)3, 0,05M | Сr
256. Zn | Zn(NO3)2 ║ Al2(SО4)3, 0,5M | Al
257. Mg | Mg(NO3)2 ║ Al2(SО4)3, 0,025M | Al
258. Zn | ZnSО4║ Fe2(SО4)3, 0,5 М | Fe
259. Ni | Ni(NO3)2 ║ Сr2(SО4)3, 0,5M | Сr
260. Co | Co(NO3)2 ║ Fe2(SО4)3, 0,025 М | Fe
12. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКАЯ КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ
Коррозией металлов называют самопроизвольное разрушение металлов под действием различных окислителей из окружающей среды.

В реальных условиях коррозии обычно подвергаются технические металлы, содержащие примеси других металлов и неметаллических веществ.

Механизм электрохимической коррозии в таких металлах аналогичен механизму процессов, протекающих в короткозамкнутых гальванических элементах, в которых на участках с более отрицательным потенциалом идет процесс окисления (разрушение металлов), а на участках с более положительным потенциалом процесс восстановления окислителя (коррозионной среды).
Наиболее часто встречаются окислители (деполяризаторы):

- ионы водорода (коррозия с водородной деполяризацией); уравнение восстановительного процесса:

2Н+ + 2ē = Н2  (в кислой среде),

2 H2O + 2ē = Н2 + 2OH– (в нейтральной и щелочной средах);
- молекулы кислорода, растворенные в различных средах; уравнение восстановительного процесса:

O2 + 4ē + 4Н+ = 2 H2O (в кислой среде);

O2 + 4ē + 2 H2O = 4 OH– (в нейтральной и щелочной средах);
Методика рассмотрения работы гальванопары при электрохимической коррозии.
1. Составляют схему гальванопары:

Me1 / среда / Me2.

2. Выписывают стандартные потенциалы металлов и окислителей коррозионной среды (таблица 4 приложения), определяют восстановитель (меньший потенциал), окислитель (больший потенциал).

3. Записывают уравнения процессов окисления и восстановления и суммарное уравнение окислительно-восстановительной реакции, протекающей при гальванокоррозии.

4. Указывают направление движения электронов.
Пример 1. Гальванопара алюминий – железо в воде (среда нейтральная). В воде растворен кислород.

1. Схема гальванопары: Al / Н2О, О2 / Fe
2. Потенциалы: 
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[image: image167.wmf]Fe

/ 

Fe(OH)

2

0

E

 = – 0,46 В;


[image: image168.wmf]-

2

0

OH

 

4

/ 

O

E

 = + 0,814 В.
Восстановитель – Al, окислитель – О2. 
3. Al (–):      4  Al – 3ē + 3 H2O = Al(OН)3 + 3 Н+ - процесс окисления

      Fe (+):      3    О2 + 4ē + 2 H2O = 4 OH– - процесс восстановления


4 Al + 3 О2 + 6 H2O = 4 Al(OН)3
4. Направление движения электронов от участка с меньшим потенциалом к участку с большим потенциалом:







ē















(–) Al / Fe (+)
ē







О2, Н2О  
Пример 2. Определить процессы, протекающие при коррозии луженого железа (среда – влажный воздух, содержащий кислород, пары воды и ионы Н+), если нарушена сплошность покрытия.
1. Схема гальванопары

Fe / Н2О, О2, Н+ / Sn
2. Потенциалы 
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Восстановитель – железо, окислитель – кислород.
3. Fe (–):      2   Fe – 2ē = Fe2+ – процесс окисления

      Sn (+):      1    О2 + 4ē + 4 H+ = 2 H2O – процесс восстановления


2 Fe +  О2 + 4 H+ = Fe2+ + 2 H2O
При нарушении целостности покрытия будет разрушаться Fe.
4. Электроны движутся от участка с меньшим потенциалом к участку с большим потенциалом:
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Пример 3. Рассмотреть коррозию детали из железа и алюминия в щелочной среде (КОН), если растворенный кислород отсутствует.
1. Схема гальванопары:

Al / КОН / Fe
2. Потенциалы: 
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Восстановитель – алюминий, окислитель – вода.

3. Al (–):  2    Al – 3ē + 4 OH– = 
[image: image175.wmf]-
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      Fe (+):   3    2 H2O + 2ē  = 2 OH– + H2 – процесс восстановления


2 Al + 2 OH– + 2 H2O = 2 
[image: image176.wmf]-
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2 Al + 2 КОН + 2 H2O =  2 КAlO2 + 3 H2
Разрушается алюминий.
4. Направление перемещения электронов в системе:
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Задание к разделу Электрохимическая коррозия металлов*
Рассмотрите коррозию гальванопары, используя потенциалы (таблица 4 приложения), укажите анод и катод соответствующей гальванопары, рассчитайте ЭДС, напишите уравнения анодного и катодного процессов, молекулярное уравнение реакции коррозии, укажите направление перемещения электронов в системе.

* - при решении задач этого раздела использовать таблицу 4 приложения.

	Коррозионная среда

	Н2О + О2
	NaOH + Н2О
	Н2О + Н+

	261. Fe / Zn
	268. Fe / Cu
	275. Pb / Zn

	262. Fe / Ni
	269. Cd / Cr
	276. Al / Ni

	263. Pb / Fe 
	270. Zn / Sn
	277. Sn / Cu

	264. Cu / Zn
	271. Fe / Al
	278. Co / Al

	265. Zn / Al
	272. Pb / Cr
	279. Fe / Mg

	266. Co / Mg
	273. Cr / Zn
	280. Pb / Al

	267. Zn / Sn
	274. Mg / Cd
	


13. ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ
Электролиз – это совокупность окислительно-восстановительных процессов, происходящих при прохождении электрического тока через электрохимическую систему, состоящую из двух электродов и электролита.

Электрод, на котором происходит восстановление, называется катодом, он заряжен отрицательно. Электрод, на котором происходит окисление, называется анодом, он заряжен положительно.
При электролизе водных растворов протекают процессы, связанные с электролизом воды, т.е. растворителя.

Катодные процессы

На катоде возможно восстановление:

- катионов металла Men+ + nē = Me;

- катиона водорода (свободного или в составе молекул воды).

2Н++ 2ē = Н2↑ (в кислой среде);

2 H2O + 2ē = Н2 + OH– (в нейтральной и щелочной средах).

Для выбора приоритетного процесса следует сравнить стандартные электродные потенциалы металла и водорода. Потенциал восстановления катионов водорода необходимо использовать с учетом перенапряжения, 
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≈ – 1 В. Все металлы по своему поведению при электролизе водных растворов можно разделить на 3 группы:

1. Активные металлы (Li – Al) из-за низкой окислительной способности их ионов на катоде не осаждаются, вместо них идет восстановление ионов водорода.

2. Металлы средней активности (Mn, Zn, Sn) могут осаждаться на катоде с одновременным выделением водорода.

3. Неактивные металлы (стоящие в ряду напряжений после водорода) из-за высокой окислительной способности их ионов осаждаются на катоде без выделения водорода.

Анодные процессы

На аноде возможны процессы окисления:

- материал анода Me – nē = Men+;
- молекул воды 2 H2O – 4ē = О2↑ + 4Н+;

- анионов солей 2 Cl– – 2ē = Cl2; 
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Анионы кислородсодержащих кислот, имеющие в своем составе атом элемента в высшей степени окисления (
[image: image180.wmf]-
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 и др.), при электролизе водных растворов на аноде не разряжаются. С учетом перенапряжения величину потенциала выделения кислорода нужно считать равной 1,8 В.

Пример 1. Электролиз водного раствора сульфата калия с инертными электродами:

К2SO4 = 2 К+ + 
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Так как 
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, происходит восстановление воды:

2Н2О + 2ē = Н2 + 2ОН–.

Среда щелочная.
	А(+)
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Сульфат-ионы не разряжаются, происходит окисление воды:
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2Н2О – 4ē = О2 + 4Н+.

Среда кислая.


Пример 2. Электролиз водного раствора хлорида олова с инертными электродами: 


SnCl2 = Sn2+ + 2Cl–
	К(-)

Sn2+, HOH
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, идет процесс восстановления ионов олова:

Sn2+ + 2ē = Sn.


	А(+)
Cl–, HOH
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, идет процесс окисления ионов Cl–:

2 Cl–  – 2ē =  Cl 2.


Пример 3. Электролиз сульфата меди с медным анодом:
CuSО4 =  Cu2+ + 
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Так как 
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, происходит восстановление ионов меди:
Cu 2+ + 2ē = Cu.
	(+) Анод       Cu, 
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Сульфат ионы не разряжаются.

Так как 
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, то  анод растворяется: Cu  – 2ē =  Cu 2+.


Количественные соотношения при электролизе определяют в соответствии с законами, открытыми М. Фарадеем в 1834 г.
Обобщенный закон Фарадея связывает количество вещества, образовавшегося при электролизе, со временем электролиза и силой тока:

m = M
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где m – масса образовавшегося вещества, г;

М – молярная масса вещества, г/моль;

n – количество электронов, участвующих в электродном процессе;

I – сила тока, А;

t – время электролиза, с;

F – постоянная Фарадея (96500 Кл/моль).

Для газообразных веществ, выделяющихся при электролизе, формулу используют в виде

V = V0 
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где V – объем газа, выделяющегося на электроде;

V0 – объем 1 моль газообразного вещества при нормальных условиях (22,4 л/моль).

Пример 4. Рассчитать массу олова и объем хлора при нормальных условиях, выделившихся при электролизе раствора хлорида олова с инертными электродами в течение 1 часа при силе тока 4 А.

Решение: 

mSn = 118,7∙
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VCl2 = 22,4∙
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Задание к разделу Электролиз

Рассмотрите катодные и анодные процессы при электролизе водных растворов веществ с инертными электродами. Рассчитайте массу или (и) объем (при нормальных условиях для газов) продуктов, выделяющихся на электродах при пропускании через раствор в течение 1 часа тока силой 1 А:

	№ варианта
	Раствор
	№ варианта
	Раствор
	№ варианта
	Раствор

	281
	LiBr 
	288
	Al2(SO4)3
	295
	NaOH

	282
	K3PO4
	289
	Ca(NO3)2
	296
	 ZnSO4

	283
	Ba(NO3)2
	290
	K2SO4
	297
	Na2CO3

	284
	CuCl2
	291
	KMnO4
	298
	Ba(NO2)2

	285
	FeBr3
	292
	ZnCl2
	299
	MgCl2

	286
	K2CO3
	293
	NiSO4
	300
	CoBr2

	287
	CoCl2
	294
	BeSO4
	
	


14. S-ЭЛЕМЕНТЫ
301. Чем объясняется отсутствие гидролиза по катиону в водных растворах солей щелочных металлов? Какую среду имеют растворы NaHCO3 и почему значение рН для них имеет меньшее значение, чем для растворов Na2CO3 той же концентрации?
302. При помощи каких реакций можно осуществить следующие превращения: а) NaCl → NaOH → Na2CO3 → NaNO3 → NaNO2; б) NaCl → Na → Na2O2 → Na2O → Na2SO4.
303. Взаимодействием кальцинированной соды массой 10 т с гашеной известью получена каустическая сода массой 6,7 т. Определите выход продукта.

304. Какой объем СО2 при 170С и давлении 10,13·105 Па потребуется для получения кристаллической соды массой 143 кг из гидроксида натрия?

305. В дыхательном аппарате находится оксилит (прессованная в виде таблеток смесь порошков Na2O2 и КO2, взятых в эквимолярных количествах) массой 745 г. Вычислите объемы (н.у.) газов: а) поглощаемого СО2, б) выделяемого О2 при полном использовании оксилита.
306. Найдите массу гидроксида натрия, полученного электролизом хлорида натрия, взятого массой 1 т и содержащего 10% примесей. Выход по току составил 90%.

307. Электролизом хлорида натрия при силе тока 1050 А за 12 ч был выделен хлор объемом 4,48 м3 (н.у.). Найдите массу полученного при этом гидроксида натрия, если выход по току на аноде и катоде составляет одну и ту же величину.

308. Какой объем при 170С и давлении 12,156·105 Па займет СО2, который потребуется для насыщения раствора NaOH, объемом 5 л, концентрация которого 8 моль/л, с целью получения гидрокарбоната?

309. Чем объясняется увеличение термической устойчивости карбонатов от магния к барию?
310. Какой объем водорода, измеренного при 250С и давлении 755 мм.рт.ст. (100,7 кПа), выделится при взаимодействии с водой 1 г сплава, состоящего из 30% (масс.) калия и 70% (масс.) натрия?

311. При взаимодействии 10 г амальгамы натрия с водой получен раствор щелочи. Для нейтрализации этого раствора потребовалось 50 мл 0,5 н раствора кислоты. Определить процентное содержание натрия (по массе) в амальгаме.

312. Вычислить количество теплоты, которое выделится при 250С при взаимодействии 8 г гидрида натрия с водой. Стандартные энтальпии образования NaH и NaOH принять соответственно равными –56,4 и –425,6 кДж/моль.

313. Кусочек серебряной монеты массой 0,300 г растворили в азотной кислоте и осадили из полученного раствора серебро в виде AgCl. Масса осадка после промывания и высушивания оказалась равной 0,199 г. Сколько процентов серебра (по массе) содержалось в монете?
314. Из навески латуни массой 1,6645 г при анализе получено 1,3466 г Cu(SCN)2 и 0,0840 г SnO2. Вычислить массовую долю меди, олова и цинка в анализируемой пробе.

315. Произведение растворимости хромата бария 3,5·10-15. Какая масса этой соли содержится в ее насыщенном растворе объемом 100 мл?

316. Какая масса кальцинированной соды должна прореагировать с гашеной известью для получения каустической соды массой 6,7 т, если выход продукта составляет 88,74%

317. Чему равна концентрация ионов Ва2+ над осадком BaSO4, если концентрация сульфат-ионов в этом растворе составляет 10-2 моль/л? Был ли использован избыток серной кислоты при получении данного осадка?
318. При взаимодействии некоторого количества водородного соединения одновалентного металла со 100 г воды получился раствор с массовой долей вещества в нем 2,38%. Масса конечного раствора оказалась на 0,2 г меньше суммы масс воды и исходного водородного соединения. Определите, какое водородное соединение было взято.
319. При демонстрации опытов по изучению свойств щелочных металлов в стакан с 250 г воды небольшими порциями внесли 2,5 г лития. Определите массовую долю вещества в полученном растворе. Какой объем 10%-ной серной кислоты (ρ = 1,065) необходимо прилить к полученному раствору, чтобы сделать его нейтральным?

320. В трех пробирках находятся растворы соды, сульфатов алюминия и цинка. Как распознать эти вещества, не пользуясь другими реактивами?
15. ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ
Жесткость воды обуславливается наличием в ней различных соединений кальция и магния. Термин жесткость стали применять в связи с тем, что соли кальция и магния образуют с мылами нерастворимые «жесткие» соединения.

По качественному составу жесткость характеризуется следующим образом. Жесткость, создаваемая катионами кальция – кальциевая жесткость (ЖCa), катионами магния – магниевая жесткость (ЖMg). Гидрокарбонатные анионы (
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) создают карбонатную или временную жесткость, остальные анионы – постоянную жесткость (Жпост). Сумму ЖCa и ЖMg называют общей жесткостью (Жобщ).
Снижение жесткости или умягчение воды производят физическими методами (например, термическим), реагентным, катионированием.

Термический метод основан либо на испарении воды с последующей дистилляцией пара (получают дистиллированную воду), либо просто нагреванием, при котором гидрокарбонаты переходят в карбонаты, растворимые гораздо хуже:






   t
М(НСО3)2 →  МСО3 + Н2О + СО2↑
Таким образом можно удалить только Жкарб. Остаточная жесткость зависит от растворимости образующихся карбонатов.
Реагентные методы основаны на переводе солей кальция и магния в труднорастворимые (осаждение) или прочные комплексные соединения.

В качестве осадителей используют известь Ca(OH)2, соду Na2CO3, соли фосфорной кислоты Na3PO4. В результате обработки воды осадителями образуются труднорастворимые соединения Mg(OH)2, CaCO3, Ca3(PO4)2, Mg3(PO4)2. Остаточная жесткость после реагентного умягчения определяется произведением растворимости образующихся соединений.

Метод катионирования основан на способности некоторых соединений, практически нерастворимых в воде, вступать в реакции обмена с катионами, находящимися в воде. Такие соединения называют катионитами. Воду с определенной скоростью пропускают через катионит и происходит реакция обмена, например:
2NaR + Ca2+ = CaR2 + 2Na+
2HR + Ca2+ = CaR2 + 2H+.

В результате катионы кальция из воды удаляются, заменяясь на катионы натрия или водорода. После насыщения катионита катионами кальция и магния, катиониты регенерируют.
В настоящее время жесткость принято выражать в градусах жесткости. За 10 жесткости принимают содержание в воде ионов Ca2+ и Mg2+, равное0,5·10-3 моль в литре воды.
Пример 1. Вычислите жесткость воды, зная, что в 500 л ее содержится 202,5 г Са(НСО3)2.

Решение. В одном литре воды содержится 202,5 : 500 = 0,405 г Са(НСО3)2, что составляет 0,405 : 162 = 2,5·10-3 моль Са(НСО3)2 или 2,5·10-3 моль. Таким образом, Ж = 2,5·10-3 / 0,5·10-3 = 50
Пример 2. Сколько граммов CaSO4 содержится в 1 м3 воды, если жесткость, обусловленная присутствием этой соли, равна 40?
Решение. Молярная масса CaSO4 равна 136 г/моль. В 1 литре воды содержится 4·0,5·10-3 = 2·10-3 моль CaSO4, что составляет 2·10-3·136 = 2,72·10-1 г. В 1 м3 воды содержится 2,72·10-1·103 = 272 г CaSO4.

Пример 3. Какую массу соды Na2CO3 надо добавить к 500 л воды, чтобы устранить ее жесткость, равную 50?
Решение. Жесткость 10 соответствует 0,5·10-3 моль ионов Mе2+ (где Ме2+ ≡ Са2+ или Mg2+). По условию задачи содержание Mе2+ в 1 литре воды составляет 5·0,5·10-3  = 2,5·10-3 моль. В 500 л такой воды содержится 500·2,5·10-3 = 1,25 моль Mе2+. Устранение жесткости заключается в связывании ионов Mе2+ ионами 
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Mе2+ + 
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 → MеСО3↓
Согласно уравнению, число моль ионов 
[image: image214.wmf]-

2

3

CO

 тоже составляет 1,25 моль, т.е. необходимо 1,25 моль Na2CO3. Таким образом, m (Na2CO3) = 1,25·106 = 132,5 г (106 г/моль – М (Na2CO3)).
Задания к разделу Жесткость воды

321. Какую массу Na3PO4 надо прибавить к 500 л воды, чтобы устранить ее карбонатную жесткость, равную 50?

322. Какие соли обуславливают жесткость природной воды? Какую жесткость называют карбонатной, некарбонатной? Чему равна жесткость воды, в 100 л которой содержится 14,631 г гидрокарбоната магния?

323. Вычислите карбонатную жесткость воды, зная, что для реакции с гидрокарбонатом кальция, содержащемся в 200 см3 воды, требуется 15 см3 0,08н раствора HCl.

324. В 1 л воды содержится ионов магния 36,47 мг и ионов кальция 50,1 мг. Чему равна жесткость этой воды?

325. Какую массу карбоната натрия надо прибавить к 400 л воды, чтобы устранить жесткость, равную 30.

326. Вода, содержащая только сульфат магния, имеет жесткость 70. Какая масса сульфата магния содержится в 300 л этой воды?

327. Вычислите жесткость воды, зная, что в 600 л ее содержится 65,7 г гидрокарбоната магния и 61,2 г сульфата кальция.

328. В 220 л воды содержится 11 г сульфата магния. Чему равна жесткость этой воды?

329. Жесткость воды, в которой присутствует только гидрокарбонат кальция, равна 40. Какой объем 0,1н раствора HCl потребуется для реакции с гидрокарбонатом кальция, содержащимся в 75 см3 этой воды?
330. В 1м3 воды содержится 140 г сульфата магния. Вычислите жесткость этой воды.

331. Вода, содержащая только гидрокарбонат магния, имеет жесткость 3,50. Какая масса гидрокарбоната магния содержится в 200 л этой воды?

332. К 1 м3 жесткой воды прибавили 132,5 карбоната натрия. На сколько градусов понизилась жесткость?

333. Чему равна жесткость воды, если для ее устранения к 50 л воды необходимо прибавить 21,2 г карбоната натрия?

334. Какая масса CaSO4 содержится в 200 л воды, если жесткость, обуславливаемая этой солью, равна 80?

335. Вода, содержащая только гидрокарбонат кальция, имеет жесткость 90. Какая масса гидрокарбоната кальция содержится в 500 л воды?

336. Какие ионы надо удалить из природной воды, чтобы сделать ее мягкой? Введением каких ионов можно умягчить воду? Составьте уравнения соответствующих реакций. Какую массу Са(ОН)2 надо прибавить к 2,5 л воды, чтобы устранить ее жесткость, равную 4,430?

337. Какую массу карбоната натрия надо прибавить к 0,1 м3 воды, чтобы устранить ее жесткость, равную 40?
338. К 100 л жесткой воды прибавили 12,95 г гидроксида кальция. На сколько градусов понизилась карбонатная жесткость?

339. Чему равна карбонатная жесткость воды, если в 1 л ее содержится 0,292 г гидрокарбоната магния и 0,2025 г гидрокарбоната кальция?

340. Какую массу гидроксида кальция надо прибавить к 275 л воды, чтобы устранить ее карбонатную жесткость, равную 5,50?
16. P-ЭЛЕМЕНТЫ
341. При гидролизе солей алюминия комплексный ион [Al(H2O)6]3+ ведет себя как слабая кислота. Покажите это уравнениями для трех ступеней гидролиза.
342. Если c(NH3·H2O) = 2 моль/л, то какой объем этого раствора был взят для осаждения Al(OH)3 из раствора (ρ = 1,3 г/мл) объемом 200 мл, в котором массовая доля AlCl3 составляет 30%? К полученному осадку до его полного растворения прибавлен раствор NaOH с концентрацией 0,5 моль/л. Найдите его объем.

343. Щавелевая кислота обесцвечивает подкисленный раствор KMnO4, окисляясь при этом до СО2. Ее раствор объемом 100 мл был приготовлен растворением кристаллогидрата Н2С2О4·2H2O массой 0,0630 г. На титрование 103 мл этого раствора был затрачен раствор KMnO4 объемом 8,3 мл. Вычислите молярную концентрацию эквивалента раствора KMnO4.

344. Какой объем раствора KMnO4 молярной концентрации эквивалента 0,1 моль/л потребуется для реакции с 10 мл раствора Н2С2О4·2H2O (ρ = 1,02 г/мл), в котором массовая доля кристаллогидрата составляет 7%?
345. Найдите объем раствора с массовой долей HNO3 20%, который потребуется для растворения «припоя», в котором массовые доли Sn и Pb соответственно равны 70 и 30%. Образец взят массой 100 г, а восстановление азотной кислоты приводит к выделению NO.

346. Вычислите Кд для реакции NH3·H2O ↔ 
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+ ОН–, зная, что степень диссоциации α (NH3·H2O) = 0,43% в растворе концентрации 1 моль/л. По найденному значению константы вычислите α (NH3·H2O) в растворе c концентрацией 0,1 моль/л. 
347. Все оксиды азота полностью реагируют с раскаленной медью, образуя оксид меди (II) и свободный азот. Какова формула оксида азота, если масса полученного CuO составила 0,7105 г и азот выделился объемом 200 мл (н.у.)?
348. Какой объем раствора нитрита натрия, молярная концентрация которого 0,15 моль/л, потребуется для реакции с 10 мл раствора KI (ρ = 1,12 г/мл), в котором  массовая доля соли составляет 15%. В какой среде протекает эта реакция? Вычислите массу каждого из образующихся продуктов.

349. Какая масса PbO2 потребуется для окисления в присутствии серной кислоты нитрита натрия, находящегося в 200 мл 15 %-ного раствора (ρ = 1,12 г/мл)?

350. Найдите концентрацию молекул аммиака в растворе хлорида аммония, если c(NH4Сl) = 1 моль/л, а Кн (
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351. Вычислите концентрацию ионов Н+, образующихся за счет реакции 
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↔ NH3 + Н+ в растворе NH4Сl с концентрацией 0,1 моль/л и в том же растворе после добавления щелочи до концентрации гидроксид-ионов, равной 1 моль/л. Кн (
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352. Вычислите молярную концентрацию раствора NH3 (ρ = 0,96 г/мл), в котором массовая доля NH3 составляет 10%. Сколько мл такого раствора потребуется для растворения хлорида серебра массой 7,16 г?
353. Найдите степень диссоциации HNО2 и значение рН в ее растворе, если c(HNО2) = 0,1 моль/л.
354. Растворимость H2S в воде при 200С характеризуется массовым отношением m (H2S) / m (H2O) = 4,47 г/1000г. По этим данным вычислите предельную молярную концентрацию раствора H2S при данной температуре, приняв ρ раствора равной 1.

355. Чему равна степень диссоциации α1 (H2S), [Н+] и рН в растворе H2S концентрации 0,1 моль/л?

356. Чему равен объем 40%-ного раствора H2SO4, который надо прибавить к 30%-ному олеуму массой 170 г для того, чтобы перевести его в 10%-ный?

357. Какой объем SO2 (н.у.) потребуется для полного обесцвечивания раствора KMnO4 объемом 250 мл, если его молярная концентрация эквивалента составляет 0,1 моль/л?

358. Вычислите концентрацию ионов водорода и рН для раствора хлорноватистой кислоты, концентрация которой равна 0,1 моль/л.

359. Газ, выделившийся при взаимодействии NaCl массой 5,85 г с концентрированной серной кислотой, пропущен через раствор AgNO3 (ρ = 1,1 г/мл) объемом 200 мл, в котором массовая доля соли равна 10%. Найдите массы образовавшегося при этом осадка и AgNO3, оставшегося в растворе.
360. Какая масса K2Cr2O7 потребуется, чтобы выделить из соляной кислоты хлор, необходимый для получения хлората калия массой 245 г?
17. d-ЭЛЕМЕНТЫ

361. Какой из гидроксидов проявляет более сильные основные свойства: а) Ti(OH)4 или Ti(OH)3, б) Ti(OH)4 или Zr(OH)4? Объясните.

362. При растворении VO и V2O3 в кислотах образуются соответственно аквакомплексы [V(H2O)6]2+ и [V(H2O)6]3+ зеленого цвета. Напишите уравнения этих реакций. Какой из ионов является очень сильным восстановителем?

363. Почему в водном растворе не может быть получен VCl4?
364. Какое из соединений Cr(OH)3, CrOHSO4 или [Cr(OH)2]2SO4 является преимущественным продуктом гидролиза Cr2(SO4)3? Объяснить.
365. Почему осадок гидроксида хрома (III) после растворения в избытке щелочи снова выпадает при разбавлении или кипячении раствора?
366. Какая масса нитрата серебра потребуется для осаждения хлорид-ионов из раствора [Cr(H2O)5Cl]Cl2 объемом 200 мл, если концентрация его равна 0,1 моль/л?

367. Какую массу CrO3 можно получить из К2Cr2O7 массой 147 г и какую массу этилового спирта можно окислить им до альдегида?
368. Какая масса хлорной извести потребуется для окисления сульфата хрома (III) массой 18 г?

369. Какой объем 3%-ного раствора Н2О2 (ρ = 1) потребуется для окисления КCr(SO4)2 в 0,5 л раствора, если концентрация соли 0,1 моль/л?
370. Какой объем раствора КОН с концентрацией 2 моль/л расходуется при взаимодействии Cl2 объемом 5,6 л (н.у.) с КCr(SO4)2?

371. Найдите объемы раствора КОН с концентрацией 2 моль/л и объем 3%-ного раствора Н2О2 (ρ = 1), которые потребуются для реакции с сульфатом хрома (III) массой 200 г?

372. Молярная концентрация эквивалента раствора К2Cr2O7 0,25 моль/л. Какой объем этого раствора надо взять для реакции с КI в подкисленном (какой кислотой?) растворе, содержащем иодид-ионы количеством вещества 0,01 моль?
373. Одинаковый ли продукт образуется при сплавлении MnO2 с Ca(OH)2 или смесью Ca(OH)2 и NaNO3? Покажите это уравнениями реакций.

374. Как можно из KMnO4 получить Mn2O7? Покажите свойства этого оксида уравнениями соответствующих реакций.

375. Найдите молярную концентрацию эквивалента для раствора перманганата калия по следующим данным: 20 мл раствора KMnO4 затрачено на титрование раствора щавелевой кислоты, взятого объемом 25 мл. Раствор кислоты был предварительно приготовлен в мерной колбе на 100 мл из навески Н2С2О4·2Н2О массой 0,0630 г.
376. Чему равна масса калийной селитры, которая расходуется на получение K2MnO4 из технического MnO2 массой 4,35 кг, содержащего примеси, массовая доля которых составляет 12%?
377. Черновая медь, в которой массовая доля примесей равна 4%, взята массой 1 т. Какая масса рафинированной меди может быть получена из нее, если выход по току составляет 92%? Где окажутся после электролиза серебро и железо, содержавшиеся в примеси?

378. Какую массу медного купороса можно получить из 1 т руды, в которой массовая доля медного колчедана CuFeS2 составляет 20%?

379. При обработке соляной кислотой 2г сплава меди с двухвалентным металлом выделился водород объемом 276 мл (н.у.). Оставшийся сплав растворился после нагревания с концентрированной серной кислотой, а на поглощение выделившегося при этом газа затрачен раствор NaОН объемом 18,75 мл с концентрацией 2 моль/л. Определите второй металл и его массовую долю в сплаве.
380. Какой объем воздуха расходуется при получении цинка массой 260 кг из цинковой обманки массой 1 т? Чему равна массовая доля сульфида цинка в используемой руде?
18. КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ

381. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень окисления и координационное число комплексообразователя в соединениях [Cu(NH3)4]SO4, K2[PtCl6], K[Ag(CN)2]. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в водных растворах.

382. Составьте координационные формулы следующих комплексных соединений платины: PtCl4·6NH3, PtCl4·4NH3, PtCl4·2NH3. Координационное число платины (+4) равно шести. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в водных растворах. Какое из них является комплексным неэлектролитом?
383. Составьте координационные формулы следующих комплексных соединений кобальта: CoCl3·6NH3, CoCl3·5NH3, CoCl3·4NH3. Координационное число кобальта (+3) равно шести. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в водных растворах.

384. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень окисления и координационное число сурьмы в соединениях Rb[SbBr6], K[SbCl6], Ns[Sb(SO4)2]. Как диссоциируют эти соединения в водных растворах?

385. Составьте координационные формулы следующих комплексных соединений серебра: AgCl·2NH3, AgCN·KCN, AgNO2·NaNO2. Координационное число серебра (+1) равно двум. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в водных растворах.
386. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень окисления и координационное число комплексообразователя в соединениях K4[Fe(CN)6], K4[TiCl8], K2[HgI4]. Как диссоциируют эти соединения в водных растворах?

387. Из сочетания частиц Co3+, NH3, 
[image: image219.wmf]-
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, K+ можно составить семь координационных формул комплексных соединений кобальта, одна из которых [Co(NH3)6](NO2)3. Составьте формулы других шести соединений и напишите уравнения их диссоциации в водных растворах.

388. Определите, чему равен заряд следующих комплексных ионов: [Cr(H2O)4Cl2], [HgBr4], [Fe(CN)6], если комплексообразователями являются Cr3+, Hg2+, Fe3+. Напишите формулы комплексных соединений, содержащих эти ионы.
389. Определите, чему равен заряд комплексных ионов: [Cr(NH3)5NO3], [Pd(NH3)Cl3], [Ni(CN)4], если если комплексообразователями являются Cr3+, Pd2+ и Ni2+. Напишите формулы комплексных соединений, содержащих эти ионы.
390. Из сочетания частиц Cr3+, H2O Cl– и K+ можно составить семь координационных формул комплексных соединений хрома, одна из которых [Cr(H2O)6]Cl3. Составьте формулы других шести соединений и напишите уравнения их диссоциации в водных растворах.
391. Составьте координационные формулы следующих комплексных соединений кобальта: 3NaNO2·Co(NO2)3, CoCl3·3NH3·2H2O, 2KNO2·NH3·Co(NO2)3. Координационное число кобальта (+3) равно шести. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в водных растворах.
392. Напишите выражения для констант нестойкости комплексных ионов [Ag(NH3)2]+, (Fe(CN)6]4–, [PtCl6]2–. Чему равны степень окисления и координационное число комплексообразователей в этих ионах?

393. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]2–, [Hg(CN)4]2–, [Cd(CN)4]2–  соответственно равны 8·10–20, 4·10–41, 1,4·10–17. В каком растворе, содержащем эти ионы (при равной молярной концентрации), ионов CN– больше? Напишите выражения для констант нестойкости указанных комплексных ионов. 
394. Напишите выражения для констант нестойкости следующих комплексных ионов: [Ag(CN)2]–, [Ag(NH3)2]+, [Ag(NCS)2]–. Зная, что они соответственно равны 1,0·10–21, 6,8·10–8, 2,0·10–11, укажите, в каком растворе, содержащем эти ионы (при равной молярной концентрации), больше ионов Ag+.

395. При прибавлении раствора KCN к раствору [Zn(NH3)4]SO4 образуется растворимое комплексное соединение K2[Fe(CN)4]. Напишите молекулярное и ионное уравнения реакции. Константа нестойкости какого иона: [Zn(NH3)4]2+ или [Zn(CN)4]2– больше? Почему?

396. Напишите уравнения диссоциации солей K3[Fe(CN)6] и NH4Fe(SO4)2 в водном растворе. К каждой из них прилили раствор щелочи. В каком случае выпадает осадок гидроксида железа? Напишите молекулярное и ионное уравнения реакции. Какие комплексные соединения называются двойными солями?
397. Составьте координационные формулы следующих комплексных соединений платины (+2), координационное число которой равно четырем: PtCl2·3NH3, PtCl2·NH3·KCl, PtCl2·2NH3. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в водных растворах. Какое из них является комплексным неэлектролитом?

398. Хлорид серебра растворяется в растворах аммиака и тиосульфата натрия. Дайте этому объяснение и напишите молекулярные и ионные уравнения соответствующих реакций.

399. Какие комплексные соединения называются двойными солями? Напишите уравнения диссоциации солей K4[Fe(CN)6] и (NH4)2Fe(SO4)2 в водном растворе. В каком случае выпадает осадок гидроксида железа, если к каждой из них прилить раствор щелочи? Напишите молекулярное и ионное уравнения реакции.

400. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(NH3)6]3+, [Fe(CN)6]4–, [Fe(CN)6]3– соответственно равны 6,2·10–36, 1,0·10–37, 1,0·10–44. Какой из этих ионов является более прочным? Напишите выражения для констант нестойкости указанных комплексных ионов и формулы соединений, содержащих эти ионы.
19. ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ. ПОЛИМЕРЫ
401. Напишите структурную формулу простейшей непредельной одноосновной карбоновой кислоты и уравнение реакции взаимодействия этой кислоты с метиловым спиртом. Составьте схему полимеризации образовавшегося продукта.

402. Как из карбида кальция и воды получить винилацетат, применив реакцию Кучерова? Напишите уравнения реакций. Составьте схему полимеризации винилацетата.

403. Какие соединения называют аминами? Составьте схему поликинденсации адипиновой кислоты и гексаметилендиамина. Назовите образовавшийся полимер.

404. Как можно получить винилхлорид, имея карбид кальция, хлорид натрия, серную кислоту и воду? Напишите уравнения соответствующих реакций. Составьте схему полимеризации винилхлорида.
405. Полимером какого непредельного углеводорода является натуральный каучук? Напишите структурную формулу этого углеводорода. Как называют процесс превращения каучука в резину? Чем по строению и свойствам различаются каучук и резина?

406. Напишите уравнения реакций получения ацетилена, превращения ацетилена в ароматический углеводород. При взаимодействии какого вещества с ацетиленом образуется акрилонитрил? Составьте схему полимеризации акрилонитрила.
407. Напишите структурную формулу метакриловой кислоты. Какое соединение получается при взаимодействии ее с метиловым спиртом? Напишите уравнение реакции. Составьте схему полимеризации образующегося продукта.
408. Какие углеводороды называют диеновыми? Приведите пример. Какой общей формулой выражают состав диеновых углеводородов? Составьте схему полимеризации одного из диеновых углеводородов.

409. Какие соединения называют олефинами? Приведите их общую формулу и схему полимеризации одного из них.

410. Какой общей формулой выражают состав этиленовых углеводородов? Какие химические реакции наиболее характерны для них? Что такое полимеризация, поликонденсация? Чем отличаются друг от друга эти реакции?

411. Каковы различия в свойствах предельных и непредельных углеводородов? Составьте схему образования каучука из дивинила и стирола. Что такое вулканизация?

412. Какие соединения называют аминокислотами? Напишите формулу простейшей аминокислоты. Составьте схему поликонденсации аминокапроновой кислоты. Как называют образующийся при этом полимер?

413. Какие соединения называют альдегидами? Укажите их важнейшие свойства. Что такое формалин? Составьте схему получения мочевино-формальдегидной смолы.

414. Как называют углеводороды, представителем которых является изопрен? Составьте схему сополимеризации изопрена и изобутилена.

415. Какие соединения называют элементорганическими, кремнийорганическими? Укажите важнейшие свойства кремнийорганических полимеров. Как влияет на свойства кремнийорганических полимеров увеличение числа органических радикалов, связанных с атомами кремния?

416. Какие соединения называют диолефинами? Составьте схему полимеризации одного из диолефинов. Укажите три состояния линейных полимеров. Чем характеризуется переход из одного состояния в другое?

417. Напишите уравнение реакции дегидратации пропилового спирта. Составьте схему полимеризации полученного углеводорода.
418. Какие полимеры называют стереорегулярными? Чем объясняется более высокая температура плавления и большая механическая прочность стереорегулярных полимеров по сравнению с нерегулярными полимерами?

419. Как получают в промышленности стирол? Приведите схему его полимеризации. Изобразите при помощи схем линейную, трехмерную структуры полимеров.

420. Какие полимеры называются термопластичными, термореактивными? Приведите примеры.

Приложение
Таблица 1

Стандартные энтальпия и энтропия образования

	Вещество
	ΔН0298, кДж/моль
	(S0298, Дж/моль·К
	Вещество
	ΔН0298, кДж/моль
	(S0298, Дж/моль·К

	СО2(г)
	-393,5
	213,7
	PCl3 (г)
	-287,02
	311,71

	СО(г)
	-110,5
	197,5
	Fe (к)
	0
	27,15

	CH4 (г)
	-74,85
	186,27
	FeO (к)
	-264,85
	60,75

	C (к)
	0
	5,74
	Fe2O3 (к)
	-822,16
	87,45

	NO (г)
	91,26
	210,64
	SO2Cl2 (г)
	-363,17
	311,29

	NO2 (г)
	34,19
	240,06
	SO2 (г)
	-296,90
	248,07

	N2 (г)
	0
	191,50
	H2S (г)
	-20,60
	205,70

	N2O4 (г)
	11,11
	304,35
	S (к)
	0
	31,92

	H2 (г)
	0
	130,52
	H2SO4 (ж)
	-813,99
	156,90

	NH3 (г)
	-45,94
	192,66
	CaO (к)
	-635,09
	38,07

	HNO3 (ж)
	-173,00
	156,16
	Ca(NO3)2 (к)
	-938,76
	193,30

	H2O (г)
	-241,81
	188,72
	O2 (г)
	0
	205,04

	H2O (ж)
	-285,83
	69,95
	Al2O3 (к)
	-1675,69
	50,92

	Cl2 (г)
	0
	222,98
	Al2(SO4)3 (к)
	-3441,80
	239,20

	PCl5 (г)
	-374,89
	364,47
	
	
	


Таблица 2
Значения криоскопических и эбуллиоскопических постоянных

некоторых растворителей

	Растворитель
	К
	Е

	Вода
	1,86
	0,52

	Бензол
	5,1
	2,57

	Этиловый спирт
	-
	1,16

	Диэтиловый эфир
	1,73
	2,02


Таблица 3 

Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы металлов

	Электродная реакция
	Е0, В
	Электродная реакция
	Е0, В

	Li+ + ē = Li
	–3,045
	Fe2+ + 2ē  = Fe
	–0,440

	Rb+ + ē = Rb
	–2,925
	In3+ + 3ē = In
	–0,340

	K+ + ē = K
	–2,925
	Ti3+ + 3ē  = Ti
	–0,330

	Cs+ + ē = Cs
	–2,923
	Co2+ + 2ē = Co
	–0,280

	Ba2+ + 2ē = Ba
	–2,906
	Ni2+ + 2ē  = Ni
	–0,250

	Sr2+ + 2ē = Sr
	–2,890
	Sn2+ + 2ē = Sn
	–0,136

	Ca2+ + 2ē = Ca
	–2,866
	Pb2+ + 2ē = Pb
	–0,126

	Na+ + ē  = Na
	–2,714
	Fe3+ + 3ē  = Fe
	–0,036

	Mg2+ + 2ē = Mg
	–2,363
	2H+ + 2ē  = H2
	+0,000

	Be2+ + 2ē = Be
	–1,847
	Sn4+ + 4ē = Sn
	+0,020

	Al3+ + 3ē = Al
	–1,662
	Cu2+ + 2ē = Cu
	+0,337

	Ti2+ + 2ē  = Ti
	–1,628
	Rh3+ + 3ē = Rh
	+0,760

	V2+ + 2ē = V
	–1,186
	Ag+ + ē  = Ag
	+0,799

	Mn2+ + 2ē = Mn
	–1,180
	Hg2+ + 2ē = Hg
	+0,854

	Cr2+ + 2ē  = Cr
	–0,913
	Pd2+ + 2ē = Pd
	+0,987

	Zn2+ + 2ē = Zn
	–0,763
	Pt2+ + 2ē = Pt
	+1,19

	Cr3+ + 3ē  = Cr
	–0,744
	Au3+ + 3ē  = Au
	+1,498

	Cd2+ + 2ē = Cd
	–0,403
	Au+ + ē  = Au
	+1,830


Таблица 4
Окислительно-восстановительные потенциалы водорода, кислорода и металлов в разных средах

	Кислая среда (рН = 0)
	Нейтральная среда (рН=7)
	Щелочная среда (рН=14)

	Oх/Red
	Е0, В
	Oх/Red
	Е0, В
	Oх/Red
	Е0, В

	2H+/H2
	0,00
	2H2O/H2
	(0,41
	2H2O/H2
	(0,83

	O2/2H2O
	+1,22
	O2/4OH–
	+0,81
	O2/4OH–
	+0,40

	Mg2+/Mg
	(2,36
	Mg(OH)2/Mg
	(2,38
	Mg(OH)2/Mg
	(2,69

	Al3+/Al
	(1,66
	Al(OH)3/Al
	(1,88
	AlO2–/Al
	(2,36

	Zn2+/Zn
	(0,76
	Zn(OH)2/Zn
	(0,81
	ZnO22–/Zn
	(1,22

	Cr3+/Cr
	(0,74
	Cr(OH)3/Cr
	(0,93
	CrO2–/Cr
	(1,32

	Fe2+/Fe
	(0,44
	Fe(OH)2/Fe
	(0,46
	Fe(OH)2/Fe
	(0,87

	Cd2+/Cd
	(0,40
	Cd(OH)2/Cd
	(0,41
	Cd(OH)2/Cd
	(0,82

	Co2+/Co
	(0,28
	Co(OH)2/Co
	(0,32
	Co(OH)2/Co
	(0,73

	Ni2+/Ni
	(0,25
	Ni(OH)2/Ni
	(0,30
	Ni(OH)2/Ni
	(0,72

	Sn2+/Sn
	(0,14
	Sn(OH)2/Sn
	(0,50
	SnO22–/Sn
	(0,91

	Pb2+/Pb
	(0,13
	Pb(OH)2/Pb
	(0,14
	PbO22–/Pb
	(0,54

	Bi3+/Bi
	+0,21
	BiO+/Bi
	(0,04
	Bi2O3/2Bi
	(0,45

	Cu2+/Cu
	+0,34
	Cu(OH)2/Cu
	+0,19
	Cu(OH)2/Cu
	(0,22
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