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                                                       Введение

     Курс химии для студентов сельскохозяйственных специальностей включает разделы, знание которых необходимо для уяснения химических аспектов жизнедеятельности животных и растений в норме и патологии, роли в этих процессах химических элементов, а также свойств веществ, применяемых в ветеринарии, агрономии, биотехнологии.

     Кроме того, сельское хозяйство связано с получением продуктов химических и биологических превращений, основу которых составляют химические реакции и поэтому знание химии является необходимым для подготовки квалифицированного специалиста сельского хозяйства.

     Целью курса является: дать студентам необходимый минимум знаний по химии, который способствовал бы усвоению профилирующих и специальных дисциплин, а в практической работе обеспечивал понимание химических аспектов мероприятий, направленных на повышение продуктивности животноводства и растениеводства.

     Задачи курса неорганической химии:

- изучение основ химии  как общеобразовательной дисциплины;

- создание у студентов прочных знаний по неорганической химии, необходимых для успешного освоения последующих химических, общебиологических и специальных дисциплин и для ориентировки в свойствах  неорганических соединений, применяемых в практике; 

- уяснение значения химии в различных отраслях народного хозяйства, в первую очередь в сельском хозяйстве;

- ознакомление с теоретическими основами и навыками при проведении химического опыта, необходимых в практике анализа кормов, лекарственных веществ, пищевых добавок;

- выработка умений, приемов работы и качеств, необходимых для формирования специалиста  высшей квалификации;

- освоение общих приемов овладения новыми знаниями (умение работать с литературой, общие приемы решения задач, представление об экспериментальных исследованиях и способах обработки полученных результатов).

     В результате прохождения курса студент должен знать:

· основные законы и концепции химии;

· современные представления о строении вещества;

· основные термодинамические и кинетические закономерности химических процессов;

· периодический закон и периодическую систему химических элементов

          Д.И.Менделеева; 

· основные сведения о свойствах растворов;

· направленность обменных и окислительно-восстановительных реакций в  растворах  электролитов;

· теорию комплексообразования;

· сведения о свойствах биогенных химических элементов и образуемых ими простых и сложных веществ;

     В результате практикума студент должен овладеть следующими 

        умениями и навыками:

· правильного обращения с химической посудой и химическими реактивами;

· взвешивания на технохимических и аналитических весах;

· обращение с газовыми горелками и электрическими нагревательными приборами;

· проведение операций измельчения, растворения, нагревания, выпаривания, прокаливания, высушивания веществ, собирание газов;

· изготовление простейших деталей приборов: сборки прибора для опыта и испытания его пригодности;

· соблюдения правил охраны труда и техники безопасности;

· овладения техникой химических расчетов;

· овладения умениями решения задач различных видов и типов. 

Общие методические рекомендации по изучению  курса

     Настоящие методические указания составлены в соответствии с программой курса «Химия» 

     Основной вид учебных занятий студентов-заочников -  самостоятельная работа над учебным материалом. В курсе химии она слагается из следующих элементов: изучение дисциплины по учебникам и учебным пособиям, выполнение контрольных заданий, выполнение лабораторного практикума; индивидуальные консультации, посещение лекций, сдача зачета и экзамена по всему курсу.

Работа с книгой

     При самостоятельном изучении курса необходимо сначала ознакомиться с требованиями программы по неорганической химии, в которой весь теоретический материал разбит на отдельные темы.

     При изучении каждой темы следует:

1. Ознакомиться с требованиями программы по каждой теме.

2. В программе отметить особенно сложный и неизвестный материал.

3. Изучить материал, относящийся к данной теме, по одному или нескольким из рекомендованных учебников.

     В настоящих указаниях для каждого раздела программы указаны главы, относящиеся к данной теме.

     При первом чтении не  задерживайтесь на математических выводах, составлений уравнений реакций: старайтесь получить общее представление об излагаемых вопросах, а также отмечайте трудные или неясные места. При повторном изучении темы усвойте все теоретические положения, математические зависимости и их выводы, а также принципы составления уравнений реакций . Вникайте в сущность того или иного вопроса.

     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 схемы, диаграммы, таблицы. Они очень облегчают запоминание и уменьшают объем конспектируемого материала.

     Изучая курс, обращайтесь и к предметному указателю в конце книги. Пока тот или иной раздел не усвоен, переходить к изучению новых разделов не следует. Краткий конспект курса будет полезен при повторении материала в период подготовки к экзамену.

4. После проработки материала учебника попытаться ответить  на вопросы для самопроверки. Неясные вопросы следует отметить, чтобы выяснить их на консультации.

5. Выполнить упражнения и решить задачи, относящиеся к изученной теме. Решение задач – один из лучших методов прочного усвоения, проверки и закрепления теоретического материала.
6. Решить задачи варианта контрольной работы, относящиеся к изученной теме.

 Контрольные задания.

     Контрольные задания являются формой методической помощи студентам  при изучении курса. К выполнению контрольных заданий  можно приступить только тогда, когда будет усвоена определенная часть курса и тщательно разобраны решения примеров типовых задач, приведенных в данном пособии, по соответствующей теме.

     Решение задач и ответы на теоретические вопросы должны быть коротко, но четко обоснованы. При решении задач нужно приводить весь ход решения и математические преобразования. В конце работы следует дать список использованной литературы с указанием года издания. Работы должны быть датированы и подписаны студентом.

     Если контрольная работа не зачтена, ее нужно выполнить повторно в соответствии с указаниями рецензента. Исправления следует выполнять в конце тетради.

     Таблица вариантов контрольных заданий приведены в конце пособия. Контрольная работа, выполненная не по своему варианту, преподавателем не рецензируется и не засчитывается как сданная.

     В любой день студент может обратиться  на кафедру для консультации. 

Рекомендуемая литература

Основная:

1. Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия: Учеб. Для с/хоз. вузов –2-е изд., перераб. и доп.–  М.:  высшая школа, 1987г. 464 с.

2. Глинка Н.Л. Общая химия – Л., 1988г. 704 с.

3. Князев Д.А., Химия М., Высшая школа, 1990г. 430 с.

Дополнительная:

1. Глинка Н.Л. Задачи и упражнения по общей химии –Л., 1988

2. Платонов Ф.П., Дейкова З.Б. Практикум по неорганической химии: Учебное  пособие для с/хоз. и биолог. специальностей вузов. – М., Высшая школа., 1985г. 255 с.

3. Некрасов Б.В. Общая химия – М.: Высшая школа ., 1973г. 

4. Гольбрайх З.Е. Сборник задач и упражнений по химии –М.: Высш.шк., 1984г.

                   Методические указания по изучению курса

         Вопросы для самостоятельной проверки знаний и вопросы  

                                  контрольного задания

1. Основные понятия и законы химии

Литература:1.Введение, гл. 1, с.12-25 

Методические указания


Важнейшие понятия в химии – атом, элемент, молекула. Многообразие химических соединений определяется взаимодействием атомов друг с другом, при этом образуются простые и сложные вещества. Каждое соединение характеризуется своим качественным и количественным составом. Атомы и молекулы характеризуются определенной массой, в связи с чем в химии используют понятия относительная атомная масса Аr и относительная молекулярная масса Мr. Если какую-либо химическую реакцию рассматривают с точки зрения числа частиц  (атомов, молекул и др.), то применяют физическую величину «количество вещества». Единицей количества вещества является моль.


Моль – количество вещества, содержащее столько же  частиц (атомов, молекул, ионов, электронов или других частиц), какое содержится в 12 г углерода, а именно 6,02·1023 .


Массу 1 моль данного вещества называют его малярной массой М.


Молярная масса – это величина, равная отношению массы вещества к количеству вещества, выражается в килограммах на моль (кг/ моль)  или граммах на моль (г/моль) и численно совпадает с относительной молекулярной массой  вещества или относительной атомной массой элемента. Например, молярная масса Cl2 =71г/моль; NаCl = 58,5 г/моль; Nа = 23г/моль Cа = 40г/моль. Число структурных единиц – 6,02·1023 называют постоянной Авогадро. Моль любого газообразного вещества при нормальных условиях занимает объем 22,4 л. Моль, молярная масса и масса вещества взаимосвязаны между собой, так как по формуле  М=
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 можно определить любую из трех величин, если известны две остальные. Например, если масса серной кислоты 196 г, то через эту величину можно найти количество вещества – моль. M(Н2SО4) = 96 г/моль   
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Пример 1. 

          При одинаковых условиях имеются 1 л  Н2,  Зл   NН3   и  2 л  О2.  Какое число молекул содержится в каждом объеме?  Согласно закону Авогадро в равных объемах различных газов при одинаковых условиях содержится одинаковое число молекул.

        Найдем число молекул в 1 л Н 2:

            в  22,4 л Н2 содержится 6,02·1023 молекул 

            в  1 л  Н2     содержится  х  молекул
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Газы находятся в одинаковых условиях, поэтому, согласно закону Авогадро, в 3 л NН3 число  молекул втрое больше, чем в 1 л Н2 ( 3·2, 69·10 22= 8,07·10 22 молекул), а в 2 л О2 – вдвое больше, чем в 1 л Н2 (2·2,69·10 22 молекул = 5,38·10 22 молекул).

Пример 2. 

          В реакции с серой взаимодействуют 0,5 моль железа. Определите массу железа, которую следует взять для реакции. 


Для решения задачи  используем формулу М=
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       M(Fe)=56г/моль       m=56г/моль·0,5моль=20г
 Вопросы для самопроверки

1.Место химии среди наук о природе и значение ее в народном хозяйстве.

2. Известны понятия «атом» и «химический элемент». Какая между ними связь?

3. Существует явление аллотропии. Почему оно возможно? Какие примеры аллотропных видоизменений вы знаете?

4. Какие количественные данные можно получить на основании химической формулы?

5. Известно количество вещества. Как перейти от его количества к массе?

6. Существуют понятия «молярная масса» и «молярный объем». Какая между ними связь?

7. Как перейти от количества вещества газа к его объему? 

8. В чем сущность закона сохранения массы веществ?

9. Перечислите основные стехиометрические законы химии. Укажите пределы их применимости.

10. Что объясняет атомно-молекулярное учение?  

 Контрольные задания

1-10. Приведите формулировки основных стехиометрических законов химии. 

     В чем особенность современного подхода к закону сохранения массы вещества и закону постоянства состава?

     Сделайте  расчет и  заполните для  своего  задания  пропуски в таблице 1. Например, в первой части задачи №2 надо найти массу одного моля хлора, массу и объем 3,01·1022  молекул хлора  и количество молей, соответствующее этому числу молекул.

Таблица 1.

	№ 
	Формула вещества
	Масса одного моля
	Масса 

в-ва
	Кол-во молей
	Кол-во молекул
	Объем данн. кол-ва при н.у. Указать только для газов, л

	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7

	1
	NН 3
	
	3,4
	
	
	

	
	NН4NО3
	
	
	
	6,02·10 21
	

	2
	Сl2
	
	
	
	3,01·10 22
	

	
	NаNО3
	
	
	0,2
	
	

	3
	СН4
	
	4
	
	
	

	
	СuSО4
	
	
	2
	
	

	4
	SО2
	
	
	
	6,02·10 21
	

	
	Са(ОН)2
	
	
	0,1
	
	

	5
	О2
	
	
	
	
	5,6

	
	KNО3
	
	20
	
	
	

	6
	NО
	
	
	
	
	11,2

	
	Nа2СО3
	
	
	2
	
	

	7
	СО2
	
	
	0,2
	
	

	
	Н2SО4
	
	4,9
	
	
	

	8
	НNО3
	
	
	
	6,02·10 21
	

	
	Н2
	
	
	
	
	1,4

	9
	СО
	
	
	
	
	2,8

	
	СuSО4
	
	16
	
	
	

	10
	N2
	
	5,6
	
	
	

	
	K2SO4
	
	
	4
	
	


2. Основные классы неорганических соединений

Литература: 2, глава I, с.57-69

                                 Методические указания

     Свойства химических соединений в первую очередь определяются их составом, поэтому надо четко разбираться в закономерностях составления простых химических формул, отражающих этот состав. Основной принцип составления формулы молекулы – подбор таких соотношений атомов или групп атомов, чтобы обеспечить электронейтральность молекулы.

     Важнейшими классами неорганических соединений являются оксиды, основания, кислоты и соли.

1. Оксиды

Оксидами называются сложные вещества, состоящие из двух элементов, один из которых кислород.

                     I   II    II II    III       IV II   VI II   V  II     VII  II

Например: Na2O,  CaO,  Al2O3,  CO2,   SO3,   N2O5,   Mn2O7

Почти все элементы образуют оксиды. Названия - Na2O - оксид натрия (I), А12O3 - оксид алюминия (Ш), Р2O5 - оксид фосфора (V) или P4O10 -декаоксид тетрафосфора, Аl2O3 - триоксид диалюминия, Сu2O - оксид меди (I), или оксид димеди.

Оксиды делятся на три группы: основные, кислотные и амфотерные.

	
	Элементы
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Металл
Na, Ca, Mg, Fe(II)
	Металлы с промежуточной степенью окисления

Al, Zn, Be,

Cr(III), Mn(IV)
	Неметалл

S, N, C, P, Si

	+ O2
	+ O2
	+ O2

	Основные оксиды

Na2O, CaO, MgO, FeO
	Амфотерные оксиды
Al2O3, BeO,

ZnO, Cr2O3
	Кислотные оксиды

SO2, N2O3, CO2, P2O5



По химическим свойствам основные оксиды отличаются от кислотных оксидов:
Основной оксид + кислота = соль + вода

СаО + Н2SО4 = СаSО4 + Н2О

Например: 
SO3 + 2NaOH = Na2SO4 + H2O
 



  оксид + кислота = соль + вода

Амфотерный 


  

            оксид + основание = соль + вода


          Амфотерные оксиды обладают двойственными свойствами, т.е. проявляют основные и кислотные свойства.

Например: 
ZnO + 2HCl = ZnCl2 + H2O



ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O

Основным оксидам соответствуют основания, а кислотным - кислоты, амфотерным – кислоты и основания.

Например: 
Na2O + H2O = 2NaOH



SO3 + H2O = H2SO4


Al2O3   ––––>
 Al(OH)3 или H3AlO3
(оксиды взаимодействуют с водой, если они растворимы).
 II. Гидрооксиды - соединения оксидов с водой

	основные оксиды

Na2O, CaO, FeO
	    +H2O    +          

+
	кислотные оксиды

SO3, CO2, N2O5

	
	амфотерные оксиды

Al2O3, ZnO, BeO
	

	гидроксиды
NaOH, Ca(OH)2
	
	кислоты
H2SO4, H2CO3,

HNO3

	
	амфотерные гидроксиды 

Al(OH)3, Zn(OH)2, Be(OH)2

	


Названия основных гидроксидов образуются из слова "гидроксид" и названия элементов в родительном падеже, после которого, в случае необходимости, римскими цифрами в скобках указывается степень окисленности элемента. Например: NaОН - гидроксид натрия, Fe(ОН)3 - гидроксид железа (III). НВr - бромоводородная. Названия кислородосодержащих кислот зависят от степени окисления кислотообразующего элемента. Название кислот производится от названия элемента, об​разующего кислоту. Например: HNO3 - азотная, HNO2 -азотистая,  

Максимальная степень окисления элемента соответству​ет суффиксам ...н (ая) или ...ов (ая). Например: HNO3 - азотная, HCIO4 - хлорная. По мере понижения степени окисления суффик​сы изменяются в следующей последовательности ...оват (ая), ...ист (ая), ...оватистая, HCIO - хлорноватистая кислота. Если элемент образует кислоты только в двух степенях окисления, то для названия кислоты, соответствующей низшей степени окисления элемента, используется суффикс ...ист (ая), напри​мер: HNO2 -азотистая кислота. Названия кислот и их солей при​ведены в таблице №4 (приложение)

III. Характерными cвойствами кислот является их способность взаимодействовать с основаниями, основными и амфотерными оксидами с образованием солей, например:

2HNO3 + Ca(OH)2 = Ca(NO3)2 + 2H2O

2HCl + CuO = CuCI2 + H2O

H2SO4 + ZnO = ZnSO4 + H2O

Характерным свойством оснований является их способ​ность взаимодействовать с кислотами, кислотными и амфотерными оксидами с образованием солей, например:

KOH + HNO3 = KNO3 + H2O

Ba(OH)2 + CO2 = BaCO3 + H2O

2NaOH + Al2O3 = 2NaAlO2 + H2O

Амфотерные гидроксиды взаимодействуют и с кислотами, и с основаниями, например:

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O

2Al(OH)3 + 2NaOH = 2NaAlO2 + 4H2O

2Al(OH)3 + 3NaOH = Na3[Al(OH)6]

IV. Соли - продукты полного замещения атомов водорода в молекуле кислоты атомами металла или продукты полного или частичного замещения гидроксогрупп в молекуле основного гидроксида кислотными остатками.

При полном замещении атомов водорода в молекуле кислоты образуются средние (нормальные) соли, при неполном - кислые (гидросоли).

При частичном замещении гидрооксогрупп в молекуле  основного гидроксида кислотными остатками образуются основные соли (гидроксосоли), например:

Fe(ОН)3 + H2SO4 = FeOHSO4 + 2H2O
                                           Основная соль

NaOH + H2SO4 = NaHSO4 + H2O
                            
            Кислая соль

Названия солей составляют из названия аниона кислоты в именительном падеже и названия катиона в родительном падеже (хлорид натрия, сульфат меди). Названия кислых солей образуются так же, как и средних, но при этом добавляют приставку "гидро", указывающую на наличие незамещенных атомов водорода, число которых обозначают греческими числительны​ми (ди-, три и т.д.) Например: Ba(HCO3)2 – гидрокарбонат бария, NaH2AsO4 - дигидроортоарсенат натрия, LiHS –гидросульфид лития.

Названия основных солей тоже образуютcя подобно средним солей, но при этом добавляют приставку "гидроксо", указывающую на наличие незамещенных гидроксогрупп. Так, FeOHCl - гидроксохлорид железа. (II), (NiOH)2SO4 - сульфат гидроксоникеля (II), А1(ОН)2NO3 - нитрат дигидрооксоалюминия (III). 

Вопросы для самопроверки 

1.Что  означает  молекулярная  формула  вещества?  Какие дополнительные 

   сведения дает графическая формула?  

2.Дайте  характеристику  основным  классам  неорганических  соединений: 

   оксидам,  основаниям,  кислотам,  солям.  На какие группы эти вещества 

   делятся?   По каким признакам?

3.Какая существует связь между: а) основанием и кислотой, 

  б) основным оксидом и основанием, в) металлом и основным оксидом,

  г) кислотным оксидом и основанием, д)основным оксидом и кислотой, 
  е) кислотным оксидом и основанием, ж) кислотой и солью, 

  з)основанием и солью, и)основным оксидом и кислотным оксидом?

       Ответ подтвердите уравнениями реакции . 

4.Какие из перечисленных оснований могут быть получены взаимодействием

   соответствующего оксида с водой: КОН, NаОН, Сu(ОН)2, Рb(ОН)2, 

   Са(ОН) 2, Сr(ОН)3, LiОН ? Напишите  уравнения возможных реакций.

5.Назовите следующие кислоты: НNО2, Н2SО4, Н2SiО3, Н2SО3, Н2S,    

   Н2СО3, Н3РО4, НСI, НВr.  Классифицируйте эти кислоты по составу и 

  основности.  Изобразите эти формулы графически.

6.Назовите соли: NаНSО3, Nа2SО4, СиS, Ca(НСО3)2. Укажите  способы их   

   получения.

7.Составьте уравнения реакций, схемы которых даны ниже:

   а) Са → СаО → Са(ОН)2 → Са(NО3)2 → СаSО4
   б) Аl → Аl2О3 → Аl2(SО4)3 → Аl(ОН)3  →  Аl2О3
   в) Р → Р2О5 → Н3РО4 →  Са3(РО4)2 → Н3РО4 → Са(Н2РО4)2
   г)SО3 → ZnSО4 →  Zn(ОН)2 →  ZnО → ZnСI2 

Задание 1.

Используя данные таблицы 1

	Валентность             Вариант      
	
	II
	III
	IV
	V
	VI
	VII

	1
	Li
	Ba
	N
	C
	Bi
	S
	Mn

	2
	Na
	Ra
	B
	Si
	Ta
	Cr
	Cl

	3
	K
	Hg
	Al
	Ti
	Sb
	Se
	J

	4
	Cu
	Cd
	Sc
	Ge
	Nb
	Mo
	Br

	5
	Rb
	Sr
	Ga
	Zr
	As
	Se
	Te

	6
	Ag
	Zn
	Jn
	Sn
	V
	W
	F

	7
	Cs
	Ca
	Tl
	Hg
	P
	Mn
	Cl

	8
	Fr
	Mg
	Fe
	Pb
	N
	Mo
	Mn

	9
	N
	Be
	Cr
	Mn
	P
	Cr
	Br

	10
	Li
	Mg
	Mn
	S
	V
	W
	J

	11
	Na
	Ca
	Ni
	N
	As
	Se
	Te

	12
	K
	Zn
	Co
	Pb
	Nb
	Te
	Re

	13
	Rb
	Cu
	N
	Mn
	Sb
	S
	J

	14
	Cs
	Sr
	B
	Sn
	Ta
	Cr
	Br

	15
	Fr
	Cd
	Al
	Zr
	Bn
	Mo
	Cl

	16
	Cu
	Ba
	Se
	Тe
	N
	W
	F

	17
	Ag
	Hg
	La
	Si
	Nb
	Te
	Mn

	18
	N
	Ra
	Jn
	C
	Ta
	Se
	Te

	19
	Fr
	Fe
	Tl
	Ti
	V
	S
	R

	20
	Cs
	Cr
	Fe
	N
	P
	Se
	F

	21
	K
	Pb
	Mn
	S
	As
	S
	Br

	22
	Na
	Mn
	Cr
	C
	N
	Te
	Cl

	23
	Тi
	N
	Ni
	Mn
	Sb
	Cr
	J

	24
	Ag
	Cr
	Co
	Si
	Bi
	Mo
	Mn

	25
	Cn
	Sn
	N
	Тe
	P
	W
	Re


1.Составить формулы всех возможных оксидов.

2.Напишите уравнение реакции получения оксидов. Классификация оксидов.

3.Определить, какие оксиды взаимодействуют с NaОН. От​вет подтвердите уравнениями реакций.

4.Определить какие оксиды взаимодействуют с Н2SO4. Ответ подтвердите уравнениями реакций.

5.Какие оксиды взаимодействуют между собой.

Задание 2.

1. Назовите элемент кислотообразователь.

2. Его степень окисления.

3. Основание и кислоту, образующую соль.

4. Название солей.

Составить уравнения реакций получения данных солей из соответствующих кислот и оснований. (Таблица № 3).

Таблица 3                                                                       
	№

вар
	Формулы солей

	1
	Zn(NO3)2
	NaH2SbO4
	CrOHSO4

	2
	K2S
	[Fe(OH)2]CrO4
	Ba(HSO3)2

	3
	AlOHSO4
	CdCl2
	NaHS

	4
	Ca3(PO4)2
	NaHSO4
	(CuOH)2CO3

	5
	Mg(ClO4)2
	Al(OH)2NO3
	Ca(H2PO4)2

	6
	Ba(NO3)2
	MgOHClO3
	Na2HPO4

	7
	Fe2(SO4)3
	KHMnO4
	[Al(OH)2]2SO4

	8
	Na2CrO7
	CaHAsO4
	FeOHS1O3

	9
	Mg2P2O7
	RbHSeO4
	Cr(OH)2NO3

	10
	AgNO3
	NH4H2PO4
	N1OHCl

	11
	LiAlO2
	NH4HWO4
	(ZnOH)2SO3

	12
	Ca(ClO2)2
	ZnHPO3
	CaOHNO3

	13
	KclO3
	NaHMoO4
	[Al(OH)2]3PO4

	14
	Na2S2O3
	CaHPO4
	(CuOH)2SO4

	15
	Pb(NO3)2
	Ba(HSiO3)2
	MgOHCl

	16
	Ca(BrO3)2
	Fe(H2AsO4)3
	CuOHBr

	17
	Na2B4O7
	Na2HBO3
	(AlOH)3(PO4)2

	18
	MnS
	KHCr2O7
	FeOHSO4

	19
	KMnO4
	NaH2BO3
	[Al(OH)2]2SO3

	20
	Cr2SiO3
	KH2PO4
	CrOHJ2

	21
	HgCl2
	AgHSO4
	Cr(OH)2Cl

	22
	NH4NO2
	Mg(HТeO4)2
	PbOHNO3

	23
	Al2(CO3)3
	(NH4)2HPO4
	(N1OH)2SO4

	24
	FeBr3
	NH4H2PO4
	(CuOH)2S

	25
	CaF2
	Na2HBO3
	[Fe(OH)2]2SO3


Например: NaCN -цианид натрия.

1) элемент кислотообразователь – углерод, (HCN) – цианистая кислота

2) степень окисления C (+4)

3) NaCN – образована  из основания – гидроксида натрия NaОН и цианистоводородной кислоты - НCN.

4) NaOH + HCN = NaCN + H2O
Цианид натрия образуется при взаимодействии NaOH  и HCN. 

Контрольные задания

11-20. Составьте формулы всех солей, соответствующих кислотам и основаниям, приведенным для вашего задания в таблице 2. Напишите уравнения реакций получения нормальных ( средних ) солей в молекулярной и ионной форме.  Для амфотерных  гидроксидов необходимо составлять формулы их солей, образованных как при реакциях с кислотами, так и с основаниями.

     При написании уравнений руководствоваться таблицей растворимости и таблицей степеней диссоциации.

Таблица 2.

	№
	Исходные вещества

	
	Основания
	Кислоты

	11

12

13

14

15

16

17

18

19

20
	КОН             Zn(ОН)2
NaОН           Мg(ОН)2
Sr(ОН)2         Fе(ОН)3
СsОН            Fе(ОН)3
NН4ОН         Сu(ОН)2
Ва(ОН)2        Ni(ОН)3
LiОН            Аl(ОН)3
Са(ОН)2        Со(ОН)3
Fe(ОН)2        Са(ОН)2
Са(ОН)2        КОН
	НСlО4           Н3ВО3
Н2SО3           Н3АsО4
НСl               Н2SiО3
НСlО3           Н2S
Н2СО3           Н2SеО4
НСlО            Н2СО3
НВr               Н2ТеО4
НNО2            Н2S2О3
НNО3            Н3РО4
НСlО3           Н2SО4


Вопросы для самоконтроля.

1. Назовите основные классы неорганических соединений.

2. Назовите следующие соединения: H2S, NO2, H2SiO3, Cu(OH)2, MgCl2, ZnO, Al2(SO4)3, CuOHNO3, MnO2, KMnO4, Al2(HPO4)3
К каким классам соединений относятся эти вещества?

3. Какая формула соответствует марганцовистой кислоте?

а) HMnO4,      б) H4MnO4,     в) H2MnO4.

4. Какие кислоты образуют кислые соли: 

а) HNO3 б) H3PO4  в) H2S г) HMnO4 д) HClO3  е) H2SO4 ?

5. Как доказать амфотерный характер ВеО, Sn(OH)2 ?

6. К каким солям относится соединение  Al(H2PO4)3
               а) основная   б) кислая    в) средняя ?

7. Какие кислоты образуются при взаимодействии с водой оксидов:

SO3,    CO2,    P2O5,    N2O5 ?

8. Какие из указанных гидроксидов могут образовывать основные соли

      а) Са(ОН)2  б) NaОН  в) Ва(ОН)2  г) Fе(ОН)3  д) СsОН ?

  3. Строение атома и периодический закон Д.И.Менделеева

Литература : 1,глава II, с.26-73
                                        Методические указания

Атом представляет сложную микросистему, состоящую из частиц, находящихся в движении, и подчиняется законам, характерным для микромира.

Атом состоит из положительно заряженного ядра и движущихся вокруг него отрицательно заряженных электронов. Носителями положительного заряда ядра атома являются протоны (р). За исключением обычного водорода, в ядра атомов элементов, наряду с протонами, входят нейтроны (п). Масса атома практически равна суммарной массе протонов и нейтронов.

А = Z + N

А  - атомная масса, Z -  число протонов (порядковый номер элемента), N – число нейтронов 

N = A - Z
Электрон – легчайшая элементарная частица атома, несущая отрицательный электрический заряд, равный 1,602*10–19 К. Заряд электрона условно принимают равным (–1). Масса электрона равна 9,1095*10-28г, что составляет 1/1836 массы самого легкого элемента – водорода. Электрон обозначается символом (е.

Фундаментальную основу атома, определяющего его индивидуальность, составляет ядро. В процессе химических превращений оно остается без изменений.

Квантовая механика рассматривает вероятность нахождения электрона в пространстве вокруг ядра. Быстро движущийся электрон, обладающий свойствами волны, может находиться в любой части пространства, окружающего ядро, и совокупность различных его положений рассматривается как электронное облако с определенной плотностью отрицательного заряда. Электронное облако – это квантово-механическая модель движения электрона в атоме.

Чем прочнее связан электрон с ядром, тем электронное облако должно быть меньшим по размерам и более плотным по распределению заряда.

Область пространства, в которой вероятность пребывания электрона максимальна, называется орбиталью.

Орбиталь - есть полный набор волновых функций электрона в атоме. Поэтому для каждой заданной волновой функций существует граничная поверхность, внутри которой сосредоточена определенная доля электронного облака. Максимальная 

электронная плотность отвечает наибольшей вероятности нахождения электрона. Следовательно, понятие «орбиталь» подразумевает форму электронного облака, которая меняется в зависимости от плотности отрицательного заряда. Орбитали могут отличатся одна от другой энергией, необходимой для удаления отрицательного заряда, формой электронного облака относительно центра симметрии – ядра атома.

Главное квантовое число – п связано со средним расстоянием электрона от ядра, т.е. характеризует размер электронного облака и энергию электрона, определяет энергетический уровень электрона в атоме. Оно может принимать значение натурального ряда целых чисел  от 1 до бесконечности (практически от 1 до 7 соответственно номеру периода, в котором находится элемент). Энергетические уровни (слои) обозначаются цифрами в соответствии со значениями n или буквами: 

Главное квантовое число n………….1 2 3  4  5  6  7

Обозначения уровня…………………K L M N P Q
С увеличением n энергия электрона и размер электронного облака (орбитали) возрастают.

Таблица 1. Квантовые числа и число орбиталей.

	п
	l
	Обозначение орбиталей
	Число орбиталей

	1
	0
	1s
	1

	2
	0

1
	2s

2p
	1

3

	3
	0

1

2
	3s

3p

3d
	1

3

5

	4
	0

1

2

3
	4s

4p

4d

4f
	1

3

5

7


Орбитальное (побочное) квантовое число – l характеризует энергетическое состояние электрона на подуровне и форму электронного облака. Электронные уровни группируются из уровней.

Орбитальное квантовое число……………0 1 2 3 4 5

Обозначение подуровней……………… …s p d  f g h
Магнитное квантовое число – ml характеризует ориентацию орбитали в пространстве и связано с числом  l. Облако, квантуется и принимается целочисчисленные значения, включая нуль от + l до –l.

В таблице показаны соотношения между значениями n и l, из которых видно, что для каждого значения n имеется только одна s – орбиталь. 

При n = 2 существует еще и три р – орбитали. 

При n = 3 еще пять d – орбиталей: 

При n = 4 – семь f – орбиталей. 

Число значений m = 2l + 1. Это число орбиталей с данным значением l, т.е. число энергетических состояний, в котором могут находиться электроны данного подуровня. Энергетические состояния схематически обозначают квантовыми (энергетическими) ячейками в виде прямоугольников.                                                                                       

Спиновое квантовое число- ms характеризует собственное вращение электрона вокруг своей оси. Это вращение получило название спин (от англ. spin – веретено). Спин может принимать только два значения: +1/2 и –1/2. Иначе спины обозначают стрелками, направленными в противоположные стороны: ((.

Два электрона с противоположными спинами находящимися в одном энергетическом состоянии называется спаренными, а одиночные – не спаренными.

Контрольная работа

Вариант № 1

1. Напишите электронные формулы и изобразите распределение электронов по орбиталям для элементов с порядковыми номерами 13, 27, 56  

2. Электронная формула элемента имеет окончание 3d5 4s2. Определите название и порядковый номер элемента.

3. Рассчитайте число протонов и нейтронов в ядре атома технеция (изотоп с атомной массой 99) и ядре атома радия (изотоп с атомной массой 226).

4. Значение какого квантового числа определяют число s-, p-, d- и f- орбиталей на энергетическом уровне? Сколько всего s-, p-,d- электронов в атоме кобальта?

5. Как определяется принадлежность элемента к тому или иному электронному семейству.

Вариант № 2

1.
Изотопы элемента различаются :

а) по числу нейтронов 

б) по атомному номеру

в) по числу валентных электронов 

г) по числу протонов 

     Приведите пример.

2.
Написать электронные конфигурации элементов с порядковыми номерами: 16, 23, 42, 76, 82.

3.
Напишите электронные формулы атомов с порядковыми номерами 9 и 28. Распределите электроны этих атомов по квантовым ячейкам. К какому электронному семейству относится каждый из  этих элементов.

4.  Сколько и какие значения может принимать магнитное  квантовое число ml при орбитальном квантовом числе  l = 0, 1, 2 и 3? Какие элементы в периодической  системе носят названия s-,p-, и f-элементов ? Приведите примеры .

5.
Сколько пар спаренных электронов в электронных оболочках атома: К, AI, S, Вr, Аr.

Вариант № 3

1. Атомы элементов IA группы периодической системы элементов имеют одинаковое число: а) электронов на  внешнем  электронном уровне;  б) нейтронов, в) всех электронов.

2.Электронная конфигурация иона Zn+2

а) Is2 2s2 2p4
б) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6
в) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10
г) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 

3. Сколько протонов и нейтронов  содержится в ядрах изотопов:

 35CI .36 CI.37 CI.38 CI.39 K.40 K.40 Ar?

4. Как распределяются электроны по квантовым ячейкам в атоме фосфора? 

5. Охарактеризуйте 4 квантовых числа, сформулируйте принцип Паули. В чем сущность правила Хунда. 

Вариант №4

1. Покажите электронную конфигурацию атомов Na, Cl, Si, F и в каждый из них выделите конфигурацию благородного газа.

2. Напишите электронную формулу элемента с порядковым номером 26. Как распределяются электроны в этом атоме по квантовым ячейкам?

3. Сколько электронных уровней содержат атомы с квантовыми номерами 16 и 19?

4. Какие значения могут принимать квантовые числа n, l, ml, характеризующие состояния электронов в атоме. Какие значения они принимают для внешних электронов атома магия?

5. Чему равно максимальное число электронов на данном квантовом уровне п? На подуровнях s, p, d и f?

Вариант №5

1. В чем сходство и различие структуры внешнего энергетического уровня атомов кремния и углерода?

2. Атом имеет конфигурацию валентных орбиталей 3d5 4s1. Напишите полную электронную формулу и распределите электроны по квантовым ячейкам.

3. Напишите электронную конфигурацию атомов: O, Al, V, Ag, Ba, Fr.

4. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми номерами 16 и 28, к какому электронному семейству относится каждый из этих элементов.

5. В чем заключается принцип несовместимости Паули? Может ли быть на каком-нибудь подуровне атома p7- или d12- электронов? Почему? Составьте электронную формулу атома элемента с порядковыми  номерами 22 и укажите валентные электроны.          

Вариант № 6

1. Наружная электронная оболочка атома имеет конфигурацию 3s23p4. Исходя, из этого определить положение элемента в периодической системе элементов. 

2. Напишите и сравните электронные конфигурации кальция и магния.

3. Атом какого элемента в невозбужденном состоянии имеет электронную конфигурацию 1s22s2 2p6 3s2 3p6 4s1?

4. Укажите число протонов, нейтронов и электронов для атомов представленных ниже изотопов: 13С, 55Mп, 97Mо.

5. Укажите внешние и валентные орбитали атомов с порядковыми номерами 7, 15, 32, 42, 81.

Вариант №7

1. Напишите электронные формулы атомов фосфора и ванадия.  Распределите электроны этих атомов по квантовым ячейкам. К какому электронному семейству относится каждый из этих элементов?

2. У атомов каких элементов наружный электронный слой характеризуется символом: 2s2;3s2;4s2;5s2;6s2;7s2.        

3. Напишите полную электронную формулу элементов Са и Sr.

4. Сколько нейтронов в ядрах изотопов гелия (3Не,4Не), углерода (12C, 13С ), кислорода (16О, 17O,18O) и кремния (28Si ,30Si )? 

5. Составьте схемы строения электронных оболочек атомов: рубидия,  стронция, иттрия, циркония. Чем они отличаются?  

Охарактеризуйте четыре квантовых числа, сформулируйте принцип Паули.       

Вариант №8

1. Как по электронной формуле элемента определить,  к какому семейству, к какой группе он принадлежит? Ответ иллюстрируйте на примере элемента №15 (фосфор).

2. Укажите элемент, для которого характерна такая электронная конфигурация: а) 3d1  б) 6p 6  в)4f 11

3. Сколько не спаренных электронов содержат невозбужденные атомы: B, S , As, Cu, H, Eu
4. Какое максимальные число электронов может содержать атом в электронном слое с главным квантовым числом п = 4?

5. Атомы пяти элементов главной подгруппы имеют во внешнем энергетическом уровне соответственно: 2S1, 3S1, 4S1, 5S1, 6S1 электронную конфигурацию.  Назовите эти элементы. 

Вариант №9

1. Согласно принципам заполнения электронами орбиталей распределите по орбиталям 27, 48 и 94е–. 

2. Укажите внешние валентные орбитали атомов с порядковыми номерами 7, 15, 32, 42, 81. 

3. Сколько электронов максимально может находиться  на 3 d-подуровне? Приведите примеры. 

4. Напишите электронную формулу элемента, атом которого содержит на 3d - подуровне три электрона. В каком периоде,  группе и подгруппе он находится и как этот элемент называется?

5. Дана наружная структура атомов: 2s22p5;  3s23p4;  3d14s2.               

    Составить полные электронные формулы и назвать эти элементы. 

Вариант№10

1. Атом какого элемента в невозбужденном состоянии имеет электронную конфигурацию Is22s2 2p6 3s 23p6 4s1? 

2. Как можно изобразить распределение электронов по энергетическим уровням и подуровням у элементов с порядковыми номерами 80, 87?

3. Сколько не спаренных электронов имеет  Со 3+?

4. Написать электронные формулы элементов и расположить их в порядке возрастания не- металлических свойств. 

5. Что такое квантовые числа? Какие значения они могут принимать? Приведите пример.

Вариант №11

1. Какие орбитали атома заполняются раньше: 4s или 3d, 5s или 4p? Почему? Составьте электронную формулу атома элемента с порядковым номером 21.

2. Напишите электронную формулу атомов элементов с порядковым номером 7 и 16. Распределите электроны этих атомов по квантовым ячейкам. К какому электронному семейству относится каждый из этих элементов?

3. Объясните электронную конфигурацию брома. 
4. Как осуществляется застройка электронных оболочек у атомов больших периодов? Приведите пример.

5.Сколько протонов и нейтронов содержатся в ядрах изотопов:35CI, 36 CI, 37CI,38 CI, 39K, 40K ,40 Ar?

Вариант №12

1. Напишите электронные формулы атомов марганца и селена. К какому электронному семейству относится каждый из этих элементов? 

2. Почему число электронов на энергетическом уровне ограничено?      Приведите пример. 

3. Вычислите число протонов и нейтронов в ядре атома циркония, меди, технеция, хрома, железа.

4. Какие из перечисленных обозначений электронных структур атомов не реальны – 1p,1s,2p,2d,3f,4f,4p?

5. Как распределяются электроны по квантовым ячейкам в атоме серы?     

Вариант №13

1. Что такое изотопы? Изотопы какого элемента образуются в результате ядерной реакции, происходящей при бомбардировке ядер атомов 54Fе α–частицами, если при этом поглощается одна α –частица и выделяется один нейтрон. Составьте уравнение этой ядерной реакции. 

2. Какие орбитали атомов заполняются раньше: 4d или 5s; 6s или 5р? Почему? Составьте электронную формулу атома элемента с порядковым номером 43. 

3. Какие значения могут принять квантовые числа n, l, mI, ms, характеризующие состояние электронов в атоме. Какие значения они принимают для внешних электронов атома кальция?

4. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковым номером 14 и 40. Какие электроны этих атомов является валентными? 

5. Как связано возрастание неметаллических свойств внутри периода с изменением числа электронов наружного энергетического уровня? Приведите примеры. 

Вариант№14

1. Почему для характеристики электронов в атоме недостаточно только значения главного квантового числа?

2. Сколько не спаренных электронов содержится в основном состоянии на электронных оболочках атома: кремния, серы, хлора, аргона?

3. Назовите элементы 1 и 2 группы, в предпоследнем электронном слое атома которого содержится: а) 8   

б) 18 электронов. Напишите полную электронную формулу этих элементов. 

4. Сколько нейтронов и протонов в ядрах изотопов: 35СI,37CI. 

5. Может ли ион двухвалентного металла иметь электронную конфигурацию: 

а) 1s 22s2 2p 63s 1 ;

б) 1s 22s 22p6 3s 23p6 .
Вопросы для самопроверки.

1.Какие вы знаете элементарные частицы?  Укажите их основные

   характеристики.

2.Что такое изотопы?  Чем можно объяснить, что у большинства элементов 

   периодической системы атомные массы выражаются дробным числом?

   Могут ли атомы разных элементов иметь одинаковую массу?  Как

   называются подобные атомы?

3.Что такое радиоактивность?  Какие виды радиоактивных излучений вам 

   известны? 


4.Отличаются ли химические свойства радиоактивных изотопов от свойств 

   устойчивых изотопов?

5.Что вы знаете о двойственной природе элементарных частиц?

6.Каков характер движения электронов в атоме?

7.Какие квантовые числа характеризуют энергию электрона в атоме в 

   отсутствие внешних электрических и магнитных полей?

8.Сколько электронов в соответствие с принципом Паули может размещаться 

   на одной орбитали? на данном подуровне? уровне?

9.Каков порядок заполнения орбиталей? Правило Гунда.

10.Какова форма s и р-электронных орбиталей?

 Контрольные задания

21-30.Составьте электронные формулы и представьте графически размещение электронов по квантовым ячейкам для указанных в таблице 3 элементов, соответствующих вашему заданию. Воспользуйтесь схемами из учебника (1, гл.2, §6). Проанализируйте возможности разъединения спаренных электронов при возбуждении атомов с образованием валентных электронов в соответствии с теорией. Проанализируйте возможности разъединения спаренных электров при возбуждении атомов с образованием валентных электронов в соответствии с теорией спин-валентности. 
	№ задания
	Элементы

	21

22

23

24

25

26

27

28

29

30
	углерод, скандий

кислород, ванадий

фтор, хром

азот, титан

кремний, бром

сера, кальций

аргон, железо

алюминий, мышьяк

хлор, бериллий

фосфор, калий


Таблица 3
31-40. Проанализируйте изменения величины зарядов ядер, радиусов атомов, электроотрицательностей и степеней окисления элементов в соответствии с вашим вариантом (см. таблицу 4). Каковы закономерности этих изменений при движении по группе сверху вниз или по периоду слева направо? Как изменяется в этом направлении металличность элементов и характер их оксидов и гидроксидов? 
Таблица 4

	№ задания
	Элементы

	31

32

33

34

35

36

37

38

39

40
	элементы 4 периода

элементы 3 периода

элементы 5 периода

элементы 2 периода

элементы 4 В группы

элементы 5 А группы

элементы 2 А группы

элементы 4 А группы

элементы 6 А группы

элементы 7 В группы


4. Химическая связь и строение молекул

Литература: 1, глава III, с.73-111
 Методические указания

Химическая связь - результат взаимодействия двух или более атомов, приводящий к устойчивой многоатомной системе. 

Для характеристики химических связей обычно пользуются термином «валентность». Данное понятие означает меру способности элемента к образованию химической связи. Химическая связь осуществляется в основном за счет так называемых валентных электронов. У s- и р-элементов валентными являются электроны внешней оболочки, у d- элементов – предвнешней оболочки. 

Наиболее существенной чертой химической связи является перераспределения электронной плотности в ее области по сравнению с простым сложением электронной плотности атомов, не связанных между собой. В зависимости от характера распределения электронной плотности в области связывания атомов различают три основных типа химической связи – ковалентную, ионную и металлическую.

Химическая связь, которая осуществляется за счет образования общих для взаимодействующих атомов электронных пар, называется ковалентной связью.    

В молекулах между двумя атомами может формироваться различное число ковалентных связей.

Например: образование молекул СI2 и N2 . 

В наружной оболочке атомов хлора 7 электронов, а у  азота – 5. У атома хлора – один не спаренный электрон, у азота –3.

У символа химического элемента  точками показано число  электронов  наружной  оболочки.

Образование молекул хлора и азота можно представить схемой:
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   общая пара электронов
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три общие пары

Сравнивая между собой ковалентные связи между атомами в молекулах простых веществ, можно заметить одну и ту же закономерность: электроны между 

ядрами двух атомов нейтрализуют отталкивающее действие положительных зарядов ядер и связывают их в единую молекулу H2, Сl2, N2 и т.д. Если молекулы образованы одноимёнными атомами, то одностороннего притягивания общей электронной пары происходить не будет. Каждая пара электронов окажется, следовательно, в равной мере  принадлежащей  двум атомам. Это означает, что центр тяжести облака спаренных электронов располагается симметрично между центрами тяжести положительных зарядов обоих ядер. Таким образом, общие  электронные пары будут находиться на одинаковом расстоянии от их ядер. 

Связь, осуществляемая парой общих электронов, в равной мере  принадлежащих обоим соединяющимся атомам, называется неполярной ковалентной связью. Подобным образом соединяются все одноименные или очень близкие по значениям электроотрицательности атомы.

Если электроотрицательности атомов, образующих молекулу, неодинакова, то связующая пара электронов смещается из симметричного положения в сторону более электроотрицательного атома. Следовательно, электронная пара становится более или менее оттянутой одним из соединяющихся атомов. Орбитали электронов этой пары остаются связанными с обоими ядрами. В результате такого частичного смещения, называемого поляризацией,  центры тяжести электрических зарядов в молекуле не будут совпадать, между ними появится некоторое расстояние. Такая ковалентная связь называется полярной, а молекула – диполем.

Чем больше длина диполя, тем больше поляризация и полярность молекулы.

Полярная ковалентная связь характерна, например, для молекул типа H2O, H2S, HCl, N2O5 и для всех кислот.

Ковалентная связь образуется не только за счёт перекрывания одноэлектронных облаков, – это обменный механизм образования ковалентной связи.

Возможен и другой механизм её образования – донорно-акцепторный. В этом случае химическая связь возникает за счёт двухэлектронного облака одного атома и свободной обитали другого атома. Рассмотрим в качестве примера механизм образования иона аммония NH4+. В молекуле аммиака атом азота имеет не поделенную пару электронов (двухэлектронное облако) 
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. У иона водорода свободна 1s-орбиталь, что можно обозначить как (H+. При образовании иона аммония двух- электронное облако азота становится общим для атомов азота и водорода, т.е. оно превращается в молекулярное электронное облако.

А значит, возникает четвёртая ковалентная связь. Процесс образования иона аммония можно представить схемой 
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Атом, предоставляющий не поделенную электронную пару, называется донором, а атом, принимающий её, т.е. предоставляющий  свободную орбиталь – акцептором.

Механизм образования ковалентной связи за счёт двухэлектронного облака одного атома (донора) и свободной орбитали другого – (акцептора) называется донорно-акцепторной.

Химическая связь между ионами, осуществляемая электростатистическим притяжением, называется электроковалентной или ионной связью.

Например: образование хлорида натрия - NaCl

            NaO    - (e    (     Na+

            ClO    + (e    (     Cl–

Ионная связь в отличие от ковалентной характеризуется не направленностью в пространстве и не насыщаемостью.
Не направленность определяется тем, что каждый ион, представляющий из себя заряженную частицу, может притягивать ион противоположного знака по любому направлению (нет направления).

Взаимодействие  ионов противоположного знака не приводит к компенсации силовых полей, у них остаётся способность притягивать ионы противоположного знака по другим направлениям (не насыщаемость).

Контрольная работа

Вариант 1

1.
Какая из связей: H-Na, Н-N, H-S, H-P является наиболее полярной? К какому из атомов смещено электронное облако связи?

2.
Объясните полярность связи и отсутствие дипольного момента в молекуле СО2.

3.
Определите степень окисления атомов в XeF4, KJO4, Fe3O4, Na2O2, KСlO3.

4.
Опишите пространственное расположение атомов в молекулах ВеН2, ВН4, СН4; укажите тип гибридизации центрального атома, его степень окисления, валентность.

5.
Что такое молекулярная орбиталь? В чём заключается сходство и различие между атомными и молекулярными орбиталями?

Вариант 2

1.
К какому атому будет смещаться электронная плотность в молекулах Cl2, BF3, PH3? Почему?

2.
Объясните донорно-акцепторный механизм ковалентной связи на примере образования иона фосфония РН4+.

3.
Чему равна степень окисления азота в соединениях: НNO3, HNO2, N2, NH4OH, N2H4, NH3?

4.
Приведите примеры молекул, в которых связь между двумя атомами осуществляется одной, двумя, тремя парами электронов.

5.
В чём сходство и отличие водородной связи от других связей? Ответ обоснуйте.

Вариант 3

1.
В чём состоит принципиальное отличие свойств ионной и ковалентной связи?

2.
В молекулах СО, СО2, HBr, Br2  связь полярная или неполярная? Объясните.

3.
Определите степень окисления азота в соединениях: NH4Cl, N2H4, NH4OH, NH4NO3, Ca(NO3)2, Pb(NO3)2.

4.
Как метод молекулярных орбиталей объясняет большую энергию диссоциации молекулы азота? Нарисуйте энергетическую схему образования молекулы N2 по методу МО. Сколько электронов находится на связывающих и разрыхляющих орбиталях?

5.
От каких факторов зависит прочность (энергия разрыва) химической связи?

Вариант 4

1.
Почему ионная модель связи в основном применима только к галогенидам щелочных металлов?
2. Какую химическую связь называют ковалентной? Чем можно  объяснить направленность ковалентной связи? Как метод валентных связей (ВС) объясняет строение молекулы воды? 

3.
Определить степень окисления серы в следующих  соединениях: SO2, SO3, Na2SO4, H2SO4, K2Cr2O7, Na2S2O3.

4.
За счет электронов какого слоя осуществляется связь между атомами: а) в молекуле водорода? б) в молекуле хлора?

5.
Какой атом или ион служит донором электронной пары при образовании иона ВН4+?

Вариант 5.

1.
Ковалентный или ионный тип связи характерен для следующих соединений : NaI, SO2, KF, CO2?

2. Составьте структурные и электронные формулы соединений с водородом следующих элементов: 

а) селена, б) фосфора, в) кремния. Укажите валентность элементов в этих соединениях.

3.
Какая химическая связь называется координационной или донорно-акцепторной?   Разберите строение комплекса   [Zn(NH3)4 ]2+ . Укажите  донор и акцептор.    Как метод валентных связей (ВС) объясняет тетраэдрическое строение этого иона.

4.
Определите степень окисления железа в соединениях: Fe3(PO4)2, Fe(OH)SO4, K3FeO3, Fe3O4, FePO4.

5.
Приведите краткую сравнительную характеристику ионной и ковалентной связи.

Вариант 6.

1. Почему при растворении НСl в воде образуются ионы, хотя связь в молекуле не ионная? Объясните.

2. Какая ковалентная связь называется (-связью и какая (-связью ? Разберите на примере строения молекулы азота.

3. Нарисуйте энергетическую схему образования молекулы F2 по методу МО. Сколько электронов находится на связывающих и разрыхляющих орбиталях?

4. Приведите примеры, когда один и тот же элемент может образовывать различные виды  химической связи: ионную, ковалентную полярную и ковалентную неполярную?

5. Определите степень окисления хлора, алюминия, марганца и углерода в соединениях: НClО4, Zn(AlO2)2, K2MnO4, CH3OH.  

Вариант 7

1. Объясните причины и приведите примеры сходства и отличия ионной связи от ковалентной.

2. Какой способ образования ковалентной связи называется донорно-акцепторным? Какие химические связи имеются в ионах NH4+ и BF4+? Укажите донор и акцептор.

3. Какая из связей: H-F, H-Cl, H-J наиболее полярна? К какому из атомов смещается электронное облако связи?

4. Определить степень окисления урана в следующих соединениях: UO, UO2, UO3, U2O3, K2UO4, K2U2O7?

5Составьте электронно-ионные схемы реакций соединения с азотом: а) лития, б) алюминия, в) магния.

Вариант 8

1. Какая ковалентная связь называется (-связью и какая полярной? Что служит количественной мерой полярности ковалентной связи? Составьте электронные схемы строения молекул:  N2, H2O, HJ. Какие из них являются диполями?

2. Чему равна валентность и степень окисления углерода в соединениях: HCN, CH4, HCOOH, C2H5OH, CO2?

3. Укажите характер химической связи в молекулах веществ PH3, H2S и НСl. Как изменяется в них полярность связи? Дайте ответ, исходя из сродства к электрону элементов одного и того же периода.

4. Молекула BaF2 угловая. Имеет ли она дипольный момент? Почему?

5. В чём причина образования химической связи?

Вариант 9

1. Какие электроны атома бора участвуют в образовании ковалентных связей? Как метод валентных связей (ВС) объясняет симметричную треугольную форму молекулы BF3?

2. Какую валентность и степень окисления имеют элементы в соединениях: Ca3P2, ZnSO4, K2Cr2O7, H2O2, C2H2?

3. Составьте электронно-ионные схемы реакций соединения: а) кальция с водородом б) магния с хлором в) алюминия с фосфором.

4. Что называется электрическим моментом диполя? Какая из молекул НСl, НВr, НI имеет наибольший момент диполя?  Почему?

5. Определите степень окисления каждого атома серы в тиосульфате натрия. Для этого напишите графическую формулу соединения, указав условно валентность каждого элемента черточками.

Вариант 10

1. Составьте формулы следующих соединений: 

а) нитрата лития, б) сульфида алюминия, в) фторида фосфора, в которых электроположительный элемент проявляет максимальную степень окисления.

2. Укажите типы химической связи в следующих молекулах: NaCl, AlBr3, H2O, CH4, NH3, N2.

3. Составьте электронные схемы строения молекул. В каких молекулах ковалентная связь является полярной?  Как метод валентных связей (ВС) объясняет угловое строение молекулы H2S ?

4. Чем молекулярная орбиталь отличается от атомной?

5. Назовите вещества, способные к образованию водородной связи.

Вариант 11

1. Как метод молекулярных орбиталей объясняет парамагнитные свойства молекулы кислорода? Нарисуйте энергетическую схему образования молекулы О2 по методу молекулярных орбиталей (МО).

2. Указать тип гибридизации АО кремния в молекулах SiH4, SiF4. Полярны ли эти молекулы?
3. Как изменяется прочность связей в ряду: HF-HCl-HBr-HI? Указать причины этих изменений.

4. Чему равна  валентность и степень окисления углерода в соединениях: HCN, CH4, HCOOH, C2H5OH, CO2?

5. Постройте графическую формулу дигидрофосфата кальция. Укажите виды химической связи в этой молекуле.

Вариант 12

1. Приведите пример соединения, в молекуле которого имеется донорно-акцепторная связь. Объясните на этом примере, чем отличается донорно-акцепторная связь от ковалентной?

2. Укажите валентность водорода в следующих его соединениях: HCl, NaH, H2S, H2O, CaH2. Назовите эти соединения и представьте схемы строения их молекул.

3. Чем объясняется направленность ковалентной связи? Как направлены связи Se-H в молекуле H2Se?

4. Указать тип химической связи в молекулах: H2, Cl2, HCl. Привести схему перекрывания облаков.

5. Сравнить способы образования ковалентных связей в молекулах CH4, NH3 и в ионе NH4+. Могут ли существовать ионы CH5+ и NH5+?

Вариант 13

1. По донорно-акцепторному механизму ковалентная связь образуется при помощи не поделенной  электронной пары. Можно ли считать, что водородная связь образуется по донорно-акцепторному механизму?

2. В молекулах SO2 и SO3 атом серы находится в состоянии sp2-гибридизации. Полярны ли эти молекулы? Какова их пространственная структура?

3. Какую валентность и степень окисления имеют элементы в соединениях: Mg3P2, K2SO4, Zn(AlO2) 2, KmnO4, H2O2, K2Cr2O7, NH4NO4, NH3?

4. Какая химическая связь называется ионной? Каков механизм её образования? Какие свойства ионной связи отличают её от ковалентной? Приведите два примера типичных ионных соединений. Напишите уравнения превращения соответствующих ионов в нейтральные атомы.

5. От каких факторов зависит прочность (энергия разрыва) химической связи?

 Вопросы для самопроверки

1.Ионная и ковалентная связь, электронно-точечные представления. Примеры.

2.Объясните причины и приведите примеры сходства и отличия ионной связи от ковалентной.

3.Ковалентный или ионный тип связи характерен для следующих соединений: NaI, SO2, KF, CO2?

4.Металлическая связь. Обоснование общности физических и химических свойств металлов.

5.Почему в металлах химическая связь делокализована?

6.Донорно-акцепторная связь. Необходимые условия её образования. Перспективы химии комплексных соединений.

7.Способы перекрывания атомных орбиталей, отвечающие образованию σ- и π-связей. Их относительная прочность. Геометрия молекул.

8.Орбитальные модели молекул на примере H2S, PCl3.

9.Гибридизация атомных орбиталей и геометрия молекул BeF2, BH3, CH4.

10.Водородная связь, её природа и особенности, её роль в молекулярной биологии.

11.Валентность и степень окисления. Всегда ли совпадают они по величине? Примеры.

12.Чем отличаются аморфные вещества от кристаллических?

Контрольные задания
41-50. Для предложенного в вашем задании (таблица 5) соединения постройте графическую формулу и укажите виды химической связи в этой молекуле: ионная, ковалентная полярная, ковалентная неполярная, донорно-акцепторная, металлическая, водородная.

   Для определения вида химической связи пользуйтесь таблицей электроотрицательностей элементов.

   Пример: Графическая формула сульфата натрия Na2SO4

                    Na–O                  O
                                     S
                    Na – O                O
Связь Na–O ионная; связь О – S ковалентаная полярная.

Таблица 5.

	№ задания
	Соединения

	41

42

43

44

45

46

47

48

49

50
	гидросульфат натрия

гидрокарбонат кальция

карбонат алюминия

тиосульфат натрия

гидросульфит натрия

дигидрофосфат кальция

нитрит аммония

гидрофосфат кальция

гидроксонитрат кальция

фосфат алюминия


5. Закономерности протекания химических процессов

Литература: 1, глава IV, с.111-134
                        Методические указания

     Химические реакции осуществляют для получения необходимых веществ или энергии за счет их протекания. Рассмотрение реальности протекания химического процесса следует проводить с двух позиций – энергетической и кинетической. Сначала необходимо оценить, возможна ли вообще данная реакция в заданных условиях. Анализ энергетических соотношений показывает, что самопроизвольно протекают процессы в сторону наиболее вероятного состояния систем. В результате таких процессов энергия выделяется и система переходит в состояние с меньшей энергией. В практике, однако, обнаруживается, что некоторые из таких процессов протекают настолько медленно, что их невозможно использовать. Поэтому рассмотрение способов и путей влияния на скорость процесса существенно для его практической реализации.

     Скорость химической реакции зависит от многих факторов, но важнейшими являются природа реагирующих веществ, концентрация, температура, давление и действие катализаторов. При постоянной температуре скорость реакции прямо пропорциональна концентрации реагирующих веществ. Данное количественное соотношение известно как закон действующих масс.

     Зависимость скорости реакции от температуры выражается правилом Вант-Гоффа. Если процесс протекает только в одном направлении, то его называют необратимым. Процессы, протекающие в двух противоположных направлениях, называют обратимыми. Когда в обратимом процессе скорости прямой и обратной реакций становятся равными, то в системе устанавливается динамическое равновесие. Смещение химического равновесия осуществляется в соответствии с принципом Ле-Шателье.

     Законы химической кинетики распространяются не на все типы реакций, в основу классификации которых положены различные критерии.

     Предлагаемые ниже вопросы для самопроверки могут служить одновременно и планом изучения данной темы.

Вопросы для самопроверки

1.Дайте определение понятию «скорость химической реакции». В каких единицах она измеряется? Какие факторы влияют на скорость химической реакции?

2.Сформулируйте закон действия масс. Приведите примеры того, как аналитически (уравнением) можно записать закон действия масс для реакций, протекающих в гомогенной и гетерогенной системах.

3.Что такое константа скорости химической реакции, от каких факторов она зависит?

4.Сформулируйте правило Вант-Гоффа. Дайте пример расчёта изменений скорости реакции при повышении или понижении температуры с использованием этого правила.

5.Почему часть столкновений между молекулами не приводит к протеканию реакции? Что такое энергия активации?

6.Как можно объяснить механизм действия катализаторов при гомогенном катализе, гетерогенном катализе?

7.Чем характеризуется состояние химического равновесия? Какие величины, характеризующие прямую и обратную реакции при химическом равновесии, равны друг другу?

 Контрольные задания

     51-55. Дайте определение понятию скорость химической реакции. Опишите количественно (где это можно), как влияют на скорость реакции внешние условия (концентрация, температура, давление). Рассчитайте, во сколько раз изменится скорость прямой реакции при изменении указанных в таблице 6 условий.
Таблица 6

	№ 
	Реакция
	Изменение температуры
	Температурный коэффициент γ
	Изменение давления

	51

52

53
54
55
	-

-

H2 + Cl2 = 2HCl

2Fe + O2 = 2FeO

CaO + CO2 = CaCO3
	уменьшение на 40º

увеличение на 30º

-
-
-
	3

2

-
-
-
	-

-

увеличение 
в 2 раза

уменьшение 
в 3 раза

увеличение 
в 3 раза


 56-60. Чем характеризуется состояние химического равновесия? От каких факторов зависит константа равновесия? Предскажите в соответствии с принципом Ле-Шателье направление смещения равновесия при изменении внешних условий (отдельно для разных факторов) по данным таблицы 7.

Таблица 7.

	№
	Реакция
	Изменение температуры
	Изменение давления
	Изменение концентрации

	56

57

58

59

60
	CO2+CaCO3+H2O (пар) = = Са(НСО3)2-Q

NH3+H2O = NH4OH+Q

N2O4=2NO2-Q

4NH3+5NO2 =

=4NO+6H2O (пар) +Q

2CO+O2=2CO2+Q
	повышение

понижение

понижение

повышение
повышение
	понижение

повышение

повышение

понижение
повышение
	увеличение с СО2

уменьшение с NH3
увеличение с NO2
увеличение с NO2
уменьшение с O2


6. Растворы. Концентрация растворов

Литература:1, с.154-160

                                  Методические указания
Растворы - гомогенные системы переменного состава, сос​тояние из двух или более компонентов. Раствор состоит из растворителя и растворенного вещества.          

Состав любого раствора может быть выражен как качественно, так и количественно. Раствор с относительно низким содер​жанием растворенного вещества называют разбавленным, а раствор с относительно высоким содержанием растворенного вещества -  концентрированным. Для  более точной количественной оценки растворов используют другие понятия. Концентрация - это количество растворенного  вещества, содержащегося в определенном количестве раствора или растворителя.

Наиболее часто употребляемые в химии способы выражения концентрации растворов: массовая доля, молярность, моляльность, нормальность, титр.

Массовая доля – (процентная концентрция) отношение массы растворенного вещества к общей массе раствора, выраженная в процентах.

W=mв ва  *100% / m р-ра 

Например: 20% раствор – означает, что 20г вещества содержится в 100г раствора.

Молярность- отношение количества растворенного вещества к объему раствора См =m*1000/М*V(л) См=0,5М, это значит, что  в 1л раствора содержится 0,5моль растворенного вещества.

Нормальность - отношение числа эквивалентов растворенного вещества к объему раствора.

C = m *1000/МЭ*V:  С = 0,75 н, это значит в 1 л раствора содержится 0,75 моль-экв.

Титр – это количество растворенного вещества в 

1 мл раствора     Т= Сн*Э/1000

Моляльность – отношение количества растворенного вещества к массе растворителя, 

С m = 1,5 моль/кг (Н2О)

Пример 1. Какой объем 96%-ной серной кислоты (ρ=1,84 г/мл) и какую массу воды надо взять для приготовления 200 мл 15%-ного раствора серной кислоты (ρ=1,10 г/мл) 

Решение: найдем массу 200 мл 15% раствора H2SO4
m р-ра =V* ρ =200*1,10=220г   

Находим массу  растворенного вещества в 220г раствора 15%-ной концентрации

100г-------15г

220г--------Хг

Х = 220*15/ 100 = 33г

Находим объем 96% - раствора H2SO4 содержащего 33г H2SO4
100г р-ра --- 96г

Хг ----------- 33г

Х=100*33 / 96 = 34,4г

V= mp-pа / ρ =34,4 / 1,84 =18,7(мл)

Итак, для приготовления 200 мл 15% раствора H2SO4 требуется 18,7 мл 96% раствора H2SO4
M (H2O) = mp-pa - mв-ва = 220-33 = 187г H2O

Пример 2:  Расчитать молярность 32% раствора азотной кислоты, плотность которого равна 1,198 г/мл.

См=m*1000 / M*V;  принимаем V = 1л или 1000мл

mp-pа= 1000*1,198 = 1198г.    mв-ва=mp-pа*W / 100=384,36г   Это составляет  ν = m/M = 384,36 / 63 = 6,1моль.

M(HNO3) =63 г/моль                    См=6,1 моль/л

Контрольная работа по теме: Растворы. Способы выражения концентрации.

Вариант 1

1. Сколько граммов растворенного вещества и воды содержится в 400г раствора H2SO4 ,ω=20%

2. Плотность 40%-ного (по массе) раствора HNO3 равна 1,25 г/мл. Рассчитать молярность этого раствора.

3. Имеется раствор, в 1 л которого содержится 18,9г HNO3. Рассчитайте молярную концентрацию эквивалента этого раствора.

4. К раствору 3,5M NH4Cl объемом 80 мл и плотностью 1,05 г/мл прилили воду объемом 40 мл (ρ =1г/мл). Определить массовую долю соли в полученном растворе.

5. Сколько мл 0,35н раствора H2SO4 требуется для взаимодействия с 200 мл 0,7н раствора BaCl2. Определить титр серной кислоты.

Вариант 2.

1. Сколько граммов КОН содержится в 300 мл 27%-ного раствора КОН, ρ=1,25 г/мл

2. В 450 мл 0,5М раствора содержится 23,85г растворенного вещества. Вычислите молярную массу вещества.

3. Сколько фосфата натрия нужно взять, чтобы приготовить 20 мл 0,5н раствора.

4. Вычислить молярную концентрацию 20%-ного раствора FeSO4, плотность которого 1, 21 г/мл

5. Какой объем воды надо прибавить к 400 мл 20%-ного (по массе) раствора H2SO4 (ρ=1,14г/мл) чтобы получить 15%-ный раствор?

Вариант 3.

1. Сколько граммов растворенного вещества и воды содержится в 250 мл 8% раствора K2CO3 (ρ=1,08г/мл)?

2. В каком объеме 1н раствора содержится 114г Al2(SO4)3
3. В 1 кг воды растворено 666г КОН, плотность которого раствора равна 1,395г/мл. Вычислить молярную концентрацию этого раствора.

4. Какой объем 0,05н раствора можно получить из 100мл 1н раствора.

5. Какой объем 2М раствора Na2CO3 надо взять для приготовления 500 мл 0,25н раствора.

Вариант 4.

1. Сколько граммов растворенного вещества и воды содержится в 120г 6% раствора NH3.

2. Сколько граммов вещества растворено в 2л 0,3н CaCl2?

3. Вычислить молярную концентрацию эквивалента 5%-ного раствора фосфорной кислоты, плотность которого 1,527г/мл.

4. Сколько мл 0,5М раствора H2SO4 можно приготовить из 15мл 2,5М раствора.

5. В каком объеме 1М раствора содержится 114г Al2(SO4)3
Вариант 5.

1. Сколько граммов растворенного вещества и воды содержится  в 750 г раствора HCl?   ω=25%.

2. Сколько мл  90%-ного раствора H2SO4 (ρ=1,814г/мл). потребуется для приготовления 5л 2н раствора H2SO4?

3. Вычислить нормальность H2SO4, титр которого равен 0,02446г/мл.

4. Сколько граммов соды  содержится в 500 мл 0,25М раствора Na2CO3?

5. Определить массовую долю вещества в растворе, полученном смешиванием 300г 25% и 400г 40%-ного (по массе) растворов этого вещества.

Вариант 6.

1. Сколько граммов КОН содержится в 700 мл 35%-ного раствора (ρ=1,3 г/мл).

2. К 500мл 32%-ного (по массе) раствора HNO3 прибавили 1л воды. Чему равна массовая доля HNO3 в полученном растворе.

3. Рассчитайте молярную концентрацию 10%-ного раствора серной кислоты, плотность которого 1,07г/мл.

4. В 1,5л  0,125н раствора содержится 13,31г растворенного вещества. Чему равен эквивалент вещества.

5. Сколько мл 3М раствора требуется для приготовления 1л 0,3М раствора.

Вариант 7.

1. Сколько граммов растворенного вещества и воды содержится в 2,5кг раствора с массовой долей КОН   ω=25%?

2. Вычислить нормальность NaOH, титр которого равен 0,004020г/мл.

3. Определить молярную концентрацию раствора K2SO4, в 3 литрах которого содержится 58,8г K2SO4.

4. Какой объем 30%-ного раствора NaOH  необходимо взять для приготовления 300 мл 0,2н раствора.

5. Какую массу 20%-ного раствора КОН надо добавить к 1кг 50%-ного раствора, чтобы получить 25%-ный раствор.

Вариант 8.

1. Сколько граммов HCl содержится в 250 мл 7,15%-ного раствора (ρ=1,035 г/мл).

2. Сколько воды нужно прибавить к 100 кг 92%-ной H2SO4, что бы получить 28,5%-ный раствор.

3. Молярная концентрация эквивалента раствора HCl Сэ = 0,09н. Рассчитать титр раствора HCl.

4. На нейтрализацию 200мл раствора щелочи израсходовано 300 мл 0,3н раствора кислоты. Определить молярную концентрацию эквивалента раствора щелочи.

5. Какова молярность 25%-ного раствора сульфата цинка (ρ=1,3 г/мл).

Вариант 9.

1. Сколько граммов NaOH содержится в 200мл 8%-ного раствора NaOH (ρ=1,09 г/мл)

2. Сколько граммов 30%-ного (по массе) раствора NaCl нужно добавить к 300г H2O, чтобы получить 10%-ный раствор соли.

3. Рассчитать нормальную концентрацию 10% раствора серной кислоты (ρ=1,07 г/мл).

 4. Сколько граммов вещества растворено в 2л 0,02м  НNО3
5. На нейтрализацию 10 мл 0,1н раствора КОН израсходовали 12мл раствора H2SO4 неизвестной концентрации. Определить нормальность раствора серной кислоты и количество H2SO4 раствора.

Вариант 10

1. Сколько граммов Na2SO4*10H2O надо растворить в 800г воды, чтобы получить 10%-ный (по массе) раствор Na2SO4 

2. До какого объема надо разбавить 500мл 20%-ного (по массе) раствора    NaCl     (ρ =1,152),    чтобы     получить   4,5% - ный раствор (ρ=1,029 г/мл)

3. Сколько граммов K2CO3 потребуется для приготовления 500мл 0,1М раствора.

4. Сколько граммов хлорида бария потребуется для приготовления 800мл 0,5н раствора.. 

5. Какой объем 2М раствора Na2CO3 надо взять для приготовления 1л 0,25н раствора.

Вариант 11

1. В какой массе воды нужно растворить 25г CuSO4*5H2O чтобы получить 8% -ный (по массе) раствор CuSO4
2. Какой объем 5М КОН потребуется для приготовления 0,6М раствора КОН объемом 250мл.

3. Сколько граммов KCl потребуется для приготовления раствора этой соли объемом 300мл с концентрацией 0,15М KCl.

4. Рассчитать нормальность концентрированной соляной кислоты (плотность 1,18 г/мл) содержащей 36,5% (по массе) HCl.

5. Какой объем воды надо прибавить к 100 мл 20%-ного (по массе) раствора H2SO4 (ρ=1,14 г/мл), чтобы получить 5%-ный раствор.

Вариант 12

1. Определить массовую долю CuSO4 в растворе, полученном при растворении 50г медного купороса CuSO4*5H2O в 450г воды.

2. Сколько мл концентрированной соляной кислоты (ρ=1,19 г/мл) содержащей 38% (по массе) НСl, нужно взять, для приготовления 1л 2н раствора.

3. В каком объеме 0,1н раствора содержится 8г CuSO4?

4. В 250 мл содержится 12г хлорида магния. Вычислить молярную концентрацию раствора.

5. До какого объема надо разбить 500 мл 3н раствора, чтобы молярная концентрацию эквивалента стала равной 0,5н.

Вариант 13

1. Сколько граммов H3PO4 содержится в 200мл 40%-ного раствора (ρ =1,26 г/мл).

2. Найти массу NaNO3, необходимую для приготовления 300мл 0,2М раствора.

3. Сколько граммов Na2CO3 содержится в 500 мл 0,25н раствора 

4. Сколько мл 96%-ного (по массе) раствора H2SO4 

(ρ=1,84 г/мл) нужно взять для приготовления 1л 0,25н раствора.

5. Какой объем 2н раствора H2SO4 потребуется для приготовления 500 мл 0,5н раствора.

Вариант 14

1. Найти массовую долю HNO3 в растворе, в 1л которого содержится 224г HNO3  (ρ=1,12г/мл)

2. К 100мл 96%-ной (по массе) H2SO4 (ρ=1,84 г/мл) прибавили 400 мл воды. Получился раствор плотностью 1,229 г/мл. 

Вычислить молярную концентрацию эквивалента и массовую долю H2SO4 в растворе.

3. Рассчитать сколько граммов фосфорной кислоты содержится в 500 мл  0,1н раствора фосфорной кислоты.

4. 200 мл раствора едкого кали (КОН) содержит 5,6г КОН. Чему равна молярность этого раствора?

5. Какой объем 0,3н раствора щелочи требуется для нейтрализации 250 мл 0,2н раствора кислоты?
Контрольные задания

61-70. В соответствии с номером вашего задания заполните пропуски в таблице 8. Например, в задаче 66 надо найти молярную и нормальную концентрацию 10% -ного раствора СuSO4 ( плотность раствора 1,1 г/мл). 

Таблица 8.
	№


	Растворен-ное 

вещество
	Концентрация раствора
	Плотность 

Раствора

г/мл

	
	
	Процентная

С%
	Молярная

(молярность См)
	Нормальная

(нормальность Сн)
	

	1
	2
	3
	4


	5
	         6



	61

62

63

64

65

66

67

68

69

70
	НNО3
НСI
NaОН

Н3РО4
Н2SО4
СuSО4
(NН4)2SО4
КОН

СН3СООН

КNО3
	10

5

10

2
	1,2

0,4

0,5
	0,3

0,1

0,2
	1,05

1,02

1,05

1,01

1,027

принять1,1

принять1,0

1,01

принять1,0

принять1,0


     7. Электролитическая диссоциация. Гидролиз солей.
Литература:1, с.138-192
                                     Методические указания.


     Водные растворы солей, кислот и оснований характеризуется электрической проводимостью. Вещества, водные растворы которых проводят электрический ток, называют электролитами, а их распад на ионы – электролитической диссоциацией. Для количественной характеристики процесса диссоциации используют степень диссоциации, по которой определяют силу электролита. Обычно  по соотношению концентрации ионов Н+ и ОН- судят о свойствах растворов. Поскольку в водных растворах электролиты находятся в виде ионов, то и реакции, протекающие в растворах электролитов, есть реакции между ионами. Поэтому их принято выражать ионными уравнениями, которые лучше соответствуют реально протекающим процессам и в то же время являются более строгими, чем молекулярные, так как не содержат компонентов, не участвующих в реакции. 

     Ионно – молекулярные, или просто ионные, уравнения реакции обмена отражают состояние электролита в растворе. В этих уравнениях сильные растворимые электролиты, поскольку они полностью диссоциированы, записывают в виде ионов, а слабые электролиты, малорастворимые и газообразные вещества записывают в молекулярной форме.

     В ионно – молекулярном уравнении одинаковые ионы из обеих его частей исключаются. При составлении ионно – молекулярных уравнений следует помнить, что сумма электрических зарядов в левой части уравнения должна быть равна сумме электрических зарядов в правой части уравнения.

Пример 1. 
     Написать ионно – молекулярные уравнения реакций взаимодействия между водными растворами следующих веществ: 

а) НСI  и  NаОН ;            б) Рb(NО3)2 и Nа2S ;           в) NаСIО и НNО3,

г)К2СО3 и Н2SО4,                         д) СН3СООН  и NаОН.

Решение: Запишем уравнения взаимодействия указанных веществ в молекулярном виде:

а) НСI+ NаОН = NaCI + Н2О
б) Рb(NО3)2 + Nа2S  = РbS   + 2NаNО3
в) NaClO+ НNО3 = NаNО3 + НСIО

г)К2СО3 + Н2SО4 = К2SО4 + СО2 + Н2О 

д) СН3СООН + NаОН = СН3СООNа + Н2О 


Отметим, что взаимодействие этих веществ возможно, так как в результате происходит связывание ионов с образованием слабых электролитов (Н2О, НСIО), осадка (РbS), газа (СО2)


Распишем молекулярные уравнения в полном ионном виде:

а) H+ +Cl- + Na+ + OH- =  Na+ + Cl-  + H2O

б) Pb2++2NO3- +2Na+ +S2- =  PbS  + 2Na+ + 2NO3-
в) Na+ +ClO- +H+ +NO3-= Na+ + NO3- + HClO

г) 2K+ +CO32 - +2Н++ SO42- = 2K++SO42-+CO2   + H2O

д) CH3COOH +Na+ +OH- = CH3COO- +Na+ + H2O


В реакции (д) два слабых электролита, но так как реакции идут в сторону большего связывания ионов и вода – более слабый электролит, чем уксусная кислота, то равновесие реакции смещено в сторону образования воды. Исключив основные ионы из обеих частей равенства  а) H+ и Cl-  б) Na+ и NO3- в) Na+ и NO3-  г) K+ и SO42- д) Na+ получаем ионно-молекулярные уравнения соответствующих реакций в сокращенном ионном виде:

а) H+ + OH- = H2O
б) Pb2+ + S2- =  PbS  
в) ClO- +H+ = HClO
г) CO32 - +2Н+ = CO2   + H2O
д) CH3COOH +OH- = CH3COO-  + H2O
Пример 2.  

        Составьте молекулярные уравнения реакции, которым соответствуют следующие сокращенные ионно-молекулярные уравнения:

а) SO32- + 2Н+ = SO2   + H2O
б) Pb2+ + CrO42- = PbCrO4
в) HCO3- + OH- = CO32- + H2O

г) ZnOH + H+ = Zn2+ + H2O


В левой части данных ионно-молекулярных уравнений указаны свободные ионы, которые образуются при диссоциации растворимых сильных электролитов, следовательно, при составлении молекулярных уравнений следует находить из соответствующих растворимых сильных электролитов. Например:
а) Na2SO3 + 2HCl = 2NaCl + SO2   + H2O
б) Pb(NO3)2 + K2CrO4 = PbCrO4 + 2KNO3
в) KHCO3 + KOH = K2CO3 + H2O

г) ZnOHCl + HCl = ZnCl2 + H2O
Обменные реакции в растворах электролитов протекают в направлении связывания ионов, приводящего к образованию малорастворимых веществ (осадка или газов) или молекул слабых электролитов.

Например: уравнения реакций нейтрализации сильных кислот сильными основаниями
H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O

2HCl + Ca(OH)2 = CaCl2 + 2H2O

выражаются одним и тем же ионно-молекулярным уравнением, из которого H+ + OH-- = H2O 
следует, что сущность этих процессов сводится к образованию малодиссоциируемого электролита – воды. Следующие  реакции выражают один и тот же

H2SO4 + BaCl2 = BaSO4 + 2HCl
Ba(NO3)2 + Na2SO4 = BaSO4 + 2NaNO3

процесс образования  осадка ВаSO4  из ионов Ва2+ и  SO42 -
 Пример: Записать в ионно-молекулярной форме уравнения реакции между следующими веществами:

а) CH3COONa + H2SO4
б) Na2CO3+ HNO3  

в) HCN+Ca(OH)2

Составляем ионно-молекулярные уравнения реакции, если известно, что CH3COOН, Н2CO3 , H2O – слабые электролиты.

а) CH3COONa + H2 SO4= 2CH3COOH+ Na2SO4
2CH3 COO – +2Na+ + 2H+ + SO4 2- = 

2CH3COOH+ 2Na+ + SO4 2-
2CH3COO- + 2H+ = 2CH3COOH

б) Na2CO3 + 2HNO3 = H2O + CO2 + 2NaNO3 

2Na+ + CO32- + 2H+ + 2NO3- = 

H2O + CO2 + 2Na+ + 2NO3-
CO32- + 2H+ = H2O + CO2
в) 2HCN + Ca(OH)2 = Ca(CN)2 + 2H2O 

2H+ +2CN- + Ca2+ +2OH- = Ca2+ + 2CN- + 2H2O

2H+ + 2OH- = 2H2O
 Гидролиз - обменное взаимодействие соли с водой, в результате, которого образуется слабая кислота или слабое основание. Гидролизу подвергаются соли, образованные слабой кислотой и сильным основанием. (Na2CO3, KCN и т.д. )

KCN + HOH = HCN + KOH
K+ + CN- + HOH = HCN + K+ + OH-
CN- + HOH = HCN + OH- 

Анион кислоты взаимодействует с водой, освобождая гидроксид-ион, который придает щелочную реакцию среды. При гидролизе соли, образованной слабым основанием и сильной кислотой, гидролизу подвергаются катион соли, при котором возрастает концентрация ионов водорода – среда кислая (CuSO4, AICI3, Fe(NO3)3  и т.д.).

ZnCl2 + HOH = ZnOHCl + HCl 

Zn 2+  +HOH = ZnOH+ + H+
При гидролизе соли, образованной слабой кислотой и слабым основанием, гидролизу подвергается катион и анион соли; (NH4)2CO3,CH3COONH4  и т.д.                            

        (NH4)2CO3 + HOH = NH4OH + NH4HCO3

               2NH4+ +  CO32- + HOH = NH4OH +NH4+ + HCO3-

В этом случае реакция раствора зависит от относительной силы кислоты и основания, образующих соль. Если ККИСЛ. = КОСН.,  то катион и анион гидролизуется в равной степени – среда нейтральная, если ККИСЛ.> КОСН.,  то катион соли гидролизуется в большей степени, чем анион, так что [Н+]  будет больше – среда слабокислая, если КОСН.> ККИСЛ.,  то гидролизу подвергается анион соли – среда слабощелочная.

Соли, образованные сильной кислотой и сильным основанием, гидролизу не подвергаются (Na2SO4, KCI, Ba(NO3)2). Концентрацию Н+ или ОН- можно определить, если известна константа гидролиза соли и степень гидролиза. Ионное произведение воды К[Н2О] = [H+][OH-]. Константа воды при t0=250С равна 10-14 отсюда [H+] = [OH-] = 10-7.

 Водородный показатель (рН) – это десятичный логарифм  концентрации водородных ионов, взятых с обратным знаком  рН = - lg [H+]. 

Константа гидролиза соли,  образованной слабой кислотой и с сильным основанием, равна отношению концентрации слабой кислоты [HA] к концентрация аниона [A-].
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Константа гидролиза соли, образованной слабым основанием и сильной кислотой, равна отношению

 Ме(ОН)n-концентрации слабого основания  к концентрации катиона металла Ме n+   
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Степенью гидролиза (h) - называется доля электролита, подвергшаяся гидролизу. Она связана с константой гидролиза Кг = h*См / (I-h), если h<<I, то Кг = h2 *См, где См - молярная концентрация.

На процесс гидролиза значительное влияние оказывает концентрация и температура. Из последнего следует, что чем меньше концентрация, тем степень гидролиза больше. С повышением температуры концентрация Н+ и ОН- ионов возрастает вследствие чего увеличивается вероятность связывания их с образованием малодиссоциированной кислоты или основания. Поэтому с увеличением температуры степень гидролиза повышается.

Пример: Определить рН 0,IM раствора фосфата калия K1(H3PO4)=7,5-10-3, K2(H3PO4)=6,3*10-8, K3(H3PO4)=1,3*10-12
Решение: Записываем уравнение реакции гидролиза фосфата калия по 1 ступени:

K3PO4 + НОН <==> K2HPO4 + КОН

3К+ + РО43- + НОН <==> 2К+ + HPO42- + К+ + ОН-

PO43- + НОН <==> HPO42- + ОН-

Константа гидролиза по этой ступени определяется константой диссоциации фосфорной кислоты

K3(H3PO4)=1,3*10-12
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Находим степень гидролиза   
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M

C

Kr

h

=

 
[image: image17.wmf]2

3

10

8

,

2

1

,

0

10

7

,

7

-

-

×

=

×

=

h


Концентрация образовавшихся гидроксид-ионов равна h*См, т.е.  [OH–] = 2,8*10-2 * 0,1 = 2,8*10-3 

Определим рН,  рН = - lg [H+], концентрацию 
РН= - lg(0,39*10-11) = 11,4

Контрольная работа

Вариант  1.

1. Написать в ионно-молекулярной форме уравнения реакций, приводящих к образованию малорастворимых осадков или газов: 

а) Pb(NO3)2 + KI    б) NiCl2 + H2S    в) К2СО3 + HCI
2. Написать уравнение реакции гидролиза сульфата  магния в ионно-молекулярной форме и указать реакцию ее водного раствора.

3. При гидролизе каких солей образуются гидроксосоли:

а) CuSO4,    б)CaCO3,          в)FeCl3,               г) K3PO4?

Ответ подтвердите уравнениями реакций.

4. Определить рН 0,02 н раствора соды Na2CO3, учитывая только первую ступень гидролиза, Кг(Н2СО3) = 4,7 *10-11
5.Водородный показатель одного раствора равен 2, другого - 4.  Во сколько раз концентрация ионов водорода больше в первом растворе, чем во втором?

Вариант 2.

1.Вычислить константу гидролиза хлорида аммония, определить степень гидролиза этой соли в 0,01М растворе и рН раствора. Кд (NH4OH)=1,8.10-5
2.Указать какие из перечисленных солей подвергаются гидролизу Na3PO4, PbCl2, NaClO4. Ответ подтвердите уравнениями реакций 

в ионно-молекулярной форме. Указать реакцию среды  водного раствора соли.

3.Написать в ионно-молекулярной форме уравнения реакций, приводящих к образованию малорастворимых осадков ли газов: 

а)CuSО4+NaOH   б)CaCO3+HCl   в)Na2SO4 + ВаCl2
4.Растворы каких солей имеют кислую среду: а)Mg(NО3)2  б)ZnSO4  в)CaCO3. Ответ подтвердите уравнениями реакций.

5.Водородный показатель водопроводной воды 

равен 8.  Чему равна концентрация гидроксид-ионов?

Вариант3

1.При гидролизе, каких солей образуются основные соли: а)K2SO4  б)Al2(SO4)3,  в)MgCl2, г)Fe2(SO4)3

Ответ подтвердите уравнениями реакций.

2.Составить в молекулярной форме уравнения реакций, которые выражаются следующими ионно-молекулярными уравнениями: 

а)NO-2+H+ <==> HNO2                   б)Cu2++ OH-               в)Pb2++2I- <==> PbI2
3.При pH<3 индикатор метиловый красный окрашен в красный цвет, при рН > 6,3 - в желтый, при промежуточных значениях рН в оранжевый цвет. Какова будет окраска индикатора в 0,1М растворе NН4Br?  Kд (NH4OH) =1,8.10-5
4.Растворы каких солей имеют щелочную среду: a)Na2Cr2O7  б)ZnCl2  в)CaI2, MnSO4 Ответ подтвердите уравнениями реакций.

5.К чистой воде прибавили кислоту, вследствие чего концентрация ионов водорода стала равна 10-5г-ион/л. Какова стала концентрация гидроксид-ионов?

Вариант 4.

1.Гидролиз, каких солей  идет до конца а)AI(CH3COО)3,  б)(NH4)2S  в)BaCl2, г)Pb(NO2)2?

2.Растворы, каких солей имеют значение рН<7?

   а)СrCl3  б)Na2SO3  в)MnSO4  г)K2S?

3.Написать в ионно-молекулярной форме уравнения реакций взаимодействия между водными растворами следующих веществ: a)NaHCO3 и HCl,  б)FeCl3 и KOH,  в)Pb(CH3COO)2 и Na2S.

4.Вычислите константу гидролиза гипохлорита калия. Какова степень гидролиза соли в 0,1М растворе и рН раствора? Kд(HClO)=5,0.10-8.

5.Концентрация гидроксид-ионов в растворе равна          10-10 моль/л. Чему равен водородный показатель такого раствора.

Вариант 5.

1.Гидролиз, каких солей идет до конца.

  а)CH3COONa  б)MgS  в)Pb(NO3)2  г)CuСO3? 

2.Растворы, каких солей имеют рН>7?

a)CuSO4  б)K2CO3, c)Al2(SO4)3,  г)BaS. Ответ подтвердите уравнениями реакций.

3.При сливании водных растворов Cr(NO3)3 и Na2S образуется осадок гидроксида хрома (Ш) и выделяется газ. Составить молекулярные и  ионно-молекулярные уравнение происходящих реакций.

4.Вычислить константу гидролиза формиата натрия HCOONa. Какова степень гидролиза соли в 0,1М растворе и рН раствора? Кд(HCOOH)=1,8.10-4.

5.При каком условии степень гидролиза солей усиливается:

   а) разбавление 


 б) нагревание 

   в) охлаждение 


 г) увеличение концентрации

Вариант 6.

1.Раствор NaH2PO4 имеет слабокислую, а раствор Na3PO4-сильнощелочную реакцию. Объяснить эти факты и мотивировать их соответствующими ионно-молекулярными уравнениями.

2.В растворах, каких солей фенолфталеин приобретает малиновую окраску:

   a) AlCl3  б) Na2S  в) KNO2  г) CuSO4
   Ответ мотивировать соответствующими ионно-молекулярными уравнениями.

3.Вычислить константу гидролиза сульфита натрия, степень гидролиза соли в 0,01М растворе и рН раствора, учитывая только первую ступень гидролиза. К1 (H2SO3)=1,6.10-2, K2 (H2SO3)=6,3.10-8
4.Написать в молекулярно-ионной форме уравнения следующих реакций, идущих в сторону образования малодиссоциированных соединений или газов.

а) NH4Cl+Ca(OH)2   б) KCN+H2SO4  в) (NH4)2SO4+KOH   г)HCOONa+HJ
5.Найдите концентрацию ионов водорода и гидроксид-ионов, и указать реакцию среды раствора при рН=3.

Вариант 7.

1.При смешивании растворов Al2(SO4)3 и Na2S в осадок выпадает гидроксид алюминия. Объяснить причину, и составить молекулярное и ионно-молекулярное уравнение происходящих реакций.

2.Какова реакция среды растворов следующих солей: а)KI,   б)Na2SO4   в)NaH2PO4  г) ZnSO4?  Дать объяснение. Написать соответствующие ионно-молекулярные уравнения реакций.

3.Концентрация ионов водорода в растворе равна 2,5.10-5 моль/л. Определить рН раствора.

4.Вычислить константу гидролиза фторида калия, определить степень гидролиза этих солей в 0,01М растворе и рН раствора. Kд (HF) = 6.10-4    

5.Написать в ионно-молекулярной форме уравнения реакций взаимодействия между водными растворами следующих веществ: a)KHS и H2SO4   б)Zn(NО3)2 и KOH(избыт.)  в)Ca(OH)2 и CO2.

Вариант 8

1.Растворы, каких солей гидролизу не подвергается: a)KCN, б)Na2SO4  в)PbCl2  г)LiСl?

2.Гидролиз, каких солей идет до конца: a)Ca(ClO4)2, б)Al2S3  в)(NH4)2SO4  г)FeCl3? Ответ мотивировать соответствующими ионно-молекулярными уравнениями.

3.Написать в молекулярно-ионной форме уравнения реакций нейтрализации и указать какая из них протекает обратимо, а какая необратимо.  a)H2SO4+NaOH   в)NH4OH+H2SO4   б)HСlO+NaOH     г)NH4OH+HСN

4.Вычислить константу гидролиза ацетата натрия СH3COONa. Определить степень гидролиза соли в 0,1н растворе и рН раствора  Kд(CH3COOH) = 1,8.10-5

5.Какова концентрация  ионов водорода в растворе, рН которого 2,4?

Вариант 9

1.Указать какие из перечисленных ниже солей подвергается гидролизу: а)ZnBr2  б)LiCl   в)Na3PO4  г)NaClO
Для каждой гидролизующейся соли написать уравнение гидролиза в ионно-молекулярной форме и указать реакцию ее водного раствора.

2.При 60оС ионное произведение воды КН2O=10-13 считая, что константа диссоциации Кд(НClO)=5,0.10-8 хлорноватистой кислоты не изменяется с температурой, определить рН 0,001н раствора KСlO при 25о и при 60оС.

3.При гидролизе, каких солей образуются основные соли:

   a)MgCl2  б)K3PO4  в)Al2(CO3)3  г)NaCl
4.Составьте в молекулярной форме уравнения реакций, которые выражаются следующими ионно-молекулярными уравнениями:

   a)Zn2++2OH– = Zn(OH)2    б)Сa2++CO32– = CaCO3  в)Al(OH)3+OH– =            r)AlO-33 + H2O

5.Найдите концентрацию ионов водорода и гидроксид-иона, и указать реакцию среды раствора при рН=10

Вариант 10.

1.Составить молекулярные и ионные уравнения реакций образования малодиссоциированных и летучих соединений:

  a) HCN   б)H2S  в)NH4OH   г)H2CO3
2.Какие из солей подвергаются гидролизу:

  а)Li2CO3  б)NaCl   в)BeSO4
3.Почему раствор NaHCO3 имеет слабощелочную, а раствор NaHSO3-слабокислую реакцию?

4.Добавление каких из перечисленных ниже реагентов к раствору FeCl3 усилит гидролиз соли: 

  а)Na2CO3    б)ZnCl2  в)Na2CO3  г)NaOH  д)NH4Cl  е)Zn  ж)H2O.    Дайте обоснованный ответ.

5.Вычислить константу гидролиза ортодигидрофосфата натрия. Определить степень гидролиза соли в 2,4М растворе и рН раствора, учитывая, что гидролиз идет по первой ступени. Kд(H3PO4)=1,3*10-12
Вариант 11.

1.Вычислить константу гидролиза фосфата натрия. Определить степень гидролиза соли в 0,1М растворе и рН раствора, учитывая, что соль гидролизуется  по второй ступени. Kд(H3PO4)=6,3*10-8
2.Написать в молекулярно-ионной форме уравнения гидролиза солей и указать реакцию их водных растворов:

  а)Na2SO3  б)Li2S  в)Na2AsO4
3.Растворы, каких солей имеют рН>7

   а)Ba(CN)2   б)Zn(NO3)2  в)CuSO4  г)BaCl2
Ответ мотивировать соответствующими уравнениями реакций.

4.Написать в молекулярно-ионной форме уравнения следующих реакций:

  a) Pb(NO3)2+KI     б) АlBr3+AgNO3   в) FeCl3+NH4OH
5.Концентрация гидроксид- ионов в растворе равна           10-9моль/л.   Чему равен водородный показатель такого раствора?

Вариант 12.

1.В растворах каких солей лакмус окрашивается в синий цвет?

   a)Ba(CN)2  б)K2S  в)SnCl2   г)MnSO4
2.Написать в молекулярно-ионной форме уравнения следующих реакций:

   a)Cr2(SO4) +KOH(избыток)   б) Al(OH)3+KOH
   г) СaSO4+BaCl2
3.Растворы, каких солей подвергаются гидролизу:

   а)Fr(NO3)   б)CuSO4  в)Сa(HS)2  г)MnSO4  

4.Вычислить константу гидролиза цианида калия. Определить степень гидролиза соли в 0,05М растворе и рН раствора. Кд(НСN) =7,9.10-10
5.Вычислить рН раствора и концентрацию гидроксид- иона, если концентрация ионов водорода равна 2.10-7 моль/л.

Вариант 13

1.Какие из указанных солей не подвергаются гидролизу: 

а)PbCl2   б)К2СO3   в)Ba(NO3)2  г)K2HPO4.

Дайте мотивированный ответ.

2.Написать в молекулярно-ионной форме уравнения следующих реакций:

a) NH3+H2SO4   б) NH4OH+H2S  в) Ag2CrO4+NaCl  

3.Растворы, каких солей окрашивают лакмус в красный цвет?

   а)CrCl3   б)Na2CO3   в)Rb2SO3   г)ZnS
4.Опредеить рН 0,1М раствора карбоната калия K2(H2CO3)=4,7.10-11 , учитывая только первую степень гидролиза соли.

5.Вычислить рН раствора, в котором концентрация гидроксид- иона равна 4,6.10-4моль/л.

Вариант 14

1.Растворы каких солей являются гидролитически кислыми:

а)CaS   б)MgCl2  в)K2SO4   г)Pb(CH3COO)2?

Ответ мотивировать соответствующими уравнениями реакций.

2.Написать в молекулярно-ионной форме уравнения следующих реакций:

a)Cr2(SO4)3+KOH   б)KHSO3+H2SO4
в)HBrO+Ca(OH)2
3.Гидролиз, каких солей идет до конца: а)KCN  б)Cu2S  в)PbCl2  г)Na2CO3
4.Сравнить степень гидролиза и РН среды в 0,1М и 0,001М растворах цианида калия:  Kд(HCN)=7,9.10-10

5.Вычислить рН раствора, в котором концентрация гидроксид-иона равна 9,3.10-9моль/л.

  Контрольные задания 
71-80. В соответствии с номером вашего задания в таблице 9 составьте 

молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия между водными  растворами веществ, указанных в таблице 9.
Таблица 9.

	№ задания
	Водные  растворы веществ

	71

72

73

74

75

76

77

78

79

80
	NaHCO3 и NaOH

K2SiO3 и HCl

BaCl2 и Na2SO4
K2S и HCl

FeSO4  и (NH4)2S

CaCl2 и AgNO3
FeCl3 и KOH

Sn(OH)2 и KCl

NH4Cl  и Ba(OH)2
Ca(OH)2 и HNO3


81-90. Составьте по два молекулярных уравнения реакций, которые выражаются сокращенными ионно-молекулярными уравнениями, указанными для номера вашего задания в таблице 10.
Таблица 10.

	№ задания
	Сокращенные ионно-молекулярные уравнения



	81

82

83

84

85

86

87

88

89

90
	Mg2+ + CO32- = MgCO3
H+ + OH- = H2O

Cu2+ + S2- = CuS

SiO32- + 2H+ = H2SiO3
Pb2+ + 2I- = PbI2
Fe3+ + 3OH- = Fe(OH)3
Ba2+ + SO42- = BaSO4
HCO3- + H+ = H2O + CO2
H+ + NO2- = HNO2
CH3COO- + H+ = CH3COOH


8. Комплексные соединения

Литература: 1, глава VI, с. 193-208
                              Методические указания

     Комплексные соединения очень разнообразны и многочисленны. Они широко применяются в аналитической химии, в металлургии (для получения химически чистых металлов – платины, золота, урана и др.), в качестве красителей, дающих прочные покрытия, для серебрения и во многих других областях науки и техники. Хлорофилл, гемоглобин, многие ферменты и т.д. являются комплексными органическими соединениями. 

     Комплексными соединениями называются определенные молекулярные соединения, при сочетании компонентов, которых образуются положительно или отрицательно заряженные сложные ионы, способные к существованию как в кристалле, так и в растворе.

     Комплексообразование происходит во всех случаях, когда из менее сложных систем образуются системы более сложные.

     В структуре комплексного соединения различают координационную (внутреннюю) сферу, состоящую из центральной частицы комплексообразователя (ион или атом) – и окружающих ее лигандов (ионы   противоположного знака или молекулы). Ионы, находящиеся за пределами координационной сферы, образуют внешнюю сферу комплексного соединения. Число лигандов вокруг комплексообразователя называется его координационным числом. Внутренняя сфера (комплекс) может быть анионом, катионом и не иметь заряда. Например, в комплексном соединении K3[Fe(CN)6] внешняя сфера – 3K+, внутренняя сфера [Fe(CN)6]3-, где Fe3+ - комплексообразователь, а 6CN- - лиганды, причем 6 – координационное число. 

     Таким образом комплексное соединение (как правило) в узлах кристаллической решетки содержит комплекс, способный к самостоятельному существованию и в растворе. Название комплексных частиц дают, указывая сначала название лигандов, затем комплексообразователя с указанием степени окисления.

     Названия лигандов:

Cl- ( и др. галогены) – хлоро; Н2О - акво, NН3 – аммин, СN- - циано (и др.). Количество лигандов указывают приставками: ди, три, тетра, пента, гекса.

     Названия соединений с комплексным анионом оканчиваются «-ат», в комплексных катионах название комплексообразования дается без специальных окончаний.

Примеры:

Са2[Fe(CN)6] – гексацианоферрат (II) кальция,

[Fe(H2O)6]SO4 -сульфат гексааквожелеза (II).

Пример 1. Определите заряд комплексного  иона, координационное число (к.ч.) и степень окисления комплексообразователя в соединениях:

а) K4[Fe(CN)6]
б) Na[Ag(NO2)6]

в) K2[MoF8]

г) [Cr(H2O)2(NH3)3Cl]Cl2
Решение:

      Заряд комплексного иона равен заряду внешней сферы, но противоположен ему по знаку. Координационное число комплексообразователя  равно числу лигандов, координированных вокруг него. Степень окисления комплексообразователя определяется также, как степень окисления атома в любом соединении, исходя из того, что сумма степеней окислений всех атомов в молекуле равна нулю. Заряды нейтральных молекул (Н2О, NН3) равны нулю. Заряды кислотных остатков определяют из формул соответствующих кислот. Отсюда:

            заряд иона                                к. ч.                      степень окисления

а)               -4                                            6                                +2

б)               -1                                            2                                +1

в)               -2                                            8                                +6

г)              +2                                            6                                +3

Пример 2. Напишите выражение для константы нестойкости комплекса [Fe(CN)6]4-. 

Решение. Если комплексная соль гексацианоферрат (II) калия, являясь  сильным электролитом, в водном растворе необратимо диссоциирует на ионы внешней и внутренней сфер.

                   K4[Fe(CN)6] = 4K+ + [Fe(CN)6]4-
То комплексный ион диссоциирует обратимо и в незначительной степени на составляющие его частицы:

                    [Fe(CN)6]4-       Fe2+ + 6CN-
Обратимый процесс характеризуется своей константой равновесия, которая в данном  случае называется константой нестойкости (Кн) комплекса:

                  Кн = 
[image: image18.wmf]]
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Чем меньше значение  Кн, тем более прочен данный комплекс.

  Вопросы для самопроверки 

1.Какие соединения называются комплексными? 

2.Можно ли провести резкую границу между двойными и комплексными 

 солями?

3.Для каких элементов периодической системы Д.И.Менделеева характерно 

 образование комплексных соединений?

4.Основные положения координационной теории Вернера.

5.Что такое лиганды, комплексообразователь, координационное число, внутренняя и внешняя сфера комплекса?

6. Номенклатура комплексных соединений?

7.Какова классификация комплексных соединений исходя из природы

   лигандов?

8.Какими типами химической связи образованы комплексные соединения? 

9.Как происходит диссоциация комплексных электролитов?

10.Что такое константы устойчивости комплексных соединений?

11.Каково значение комплексных соединений ?

  Контрольные задания

91-100. В таблице 12 представлены задания для двух веществ, соответствующих вашему варианту. В одном случае надо по данной формуле комплексного соединения определить комплексообразователь, лиганды, координационное число, внутреннюю и внешнюю сферу комплекса. Во втором случае по данным характеристикам комплекса надо составить формулу комплексного соединения. Результаты можно оформить в виде таблицы, аналогичной табл. 12.

     Запишите выражения для константы устойчивости (или нестойкости) комплексного иона. Дайте название рассмотренным веществам.

Таблица 12.

	№ задания
	Комплексо-образователь
	Лиганд
	Координаци-онное число
	Внутренняя сфера
	Ионы внешней сферы
	Формула комплексного соединения
	Выражение для общей константы устойчивости комплексного иона

	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8

	91
	
	
	
	
	
	K2(PtCl6)
	

	
	Zn2+
	OH-
	4
	
	Na+
	
	

	92
	
	
	
	
	
	K4[Fe(CN)6]
	

	
	Al3+
	OH-
	6
	
	K+
	
	

	93
	
	
	
	
	
	K3[Fe(CN)6]
	

	
	Cr+
	OH-
	6
	
	K+
	
	

	94
	
	
	
	[Cu(H2O)]52+
	SO42-
	
	

	
	Pt4+
	NH3-
	6
	
	Cl-
	
	

	95
	
	
	
	
	
	 [Cu(NH3)4]SO4
	

	
	
	NO2-
	
	[Co(NO2)6]3-
	Na+
	
	

	96
	
	
	
	
	
	Fe3[Fe(CN)6]2
	

	
	
	
	
	[PtBr6]2-
	Na+
	
	

	97
	
	
	
	
	
	[Cr(H2O)6]Cl3
	

	
	Co3+
	NO2-
	6
	
	K+
	
	

	98
	
	
	
	
	
	[Co(NH3)6]Cl2
	

	
	
	
	
	[SiF6]2-
	Na+
	
	

	99
	Ag+
	CN-
	2
	
	Na+
	
	

	
	
	
	
	
	
	K2[PtCl4]
	

	100
	
	
	
	
	
	[Ag(NH3)2]Cl
	

	
	Co2+
	CNS-
	4
	
	NH4+
	
	


9.  Окислительно-восстановительные реакции 

Литература : 1, глава VII, с. 109-125
                                  Методические указания

     Окислительно-восстановительными называются реакции, сопровождающиеся изменением степени окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ. Под степенью окисления (n) понимают тот условный заряд атома, который вычисляется исходя из предположения, что молекула состоит только из ионов. Иными словами : степень окисления - это тот условный заряд, который приобрел бы атом элемента, если предположить, что он принял или отдал то или иное число  электронов.

     Окисление – восстановление – это единый, взаимосвязанный процесс. Окисление приводит к повышению степени окисления восстановителя, а восстановление – к ее понижению у окислителя. Повышение или понижение степени окисления атомов отражается в электронных уравнениях; окислитель принимает электроны, а восстановитель их отдает. При этом не имеет значения, переходят ли электроны от одного атома к другому полностью и образуются ионные связи или электроны только оттягиваются к более электроотрицательному атому и возникает полярная ковалентная связь. О способности того или иного вещества проявлять окислительные, восстановительные или двойственные  (как окислительные так и восстановительные) свойства можно судить по степени окисления атомов окислителя и восстановителя .

     Атом того или иного элемента в своей высшей степени окисления не может ее повысить (отдать электроны) и проявляет только окислительные свойства, а в своей низшей степени окисления не может ее понизить (принять электроны) и проявляет только восстановительные свойства. Атом же элемента, имеющий  промежуточную степень окисления, может проявлять как окислительные, так и восстановительные свойства.

Например:

N+5(HNO3)        S+6(H2SO4)    проявляют только окислительные свойства

N+4(NO2)           S+4(SO2)
N+3(HNO2)

N+2(NO)            S+2(SO)           проявляют окислительные                                

N+1(N2O)                                   и восстановительные

N0(N2)               S0(S2S8)

N-1(NH2OH)     S-1(H2S2)
N-2(N2H4)  

N-3(NH3)           S-2(H2S)   проявляют только восстановительные свойства

     При окислительно-восстановительных реакциях валентность атомов может и не меняться. Например, в окислительно-восстановительной реакции     H20 + Cl20 = 2H+Cl- валентность атомов водорода и хлора до и после реакции равна единице. Изменилась их степень окисления. Валентность определяет число связей, образованных данным атомом, и поэтому знака не имеет. Степень же окисления имеет знак плюс или минус.

Нахождение степени окисления  

Используют следующие правила:

1) Степень окисления атомов в молекуле простых веществ равна нулю. Например: N20, Na0, H20, Fe0, CI20, C0 и т. д.

2) Степень окисления катионов металлов равны: для щелочных металлов +1, для щелочноземельных +2, для алюминия +3.

3) Водород во всех соединениях, кроме гидридов щелочных и щелочноземельных металлов, имеет степень окисления +1.

4) Кислород почти всегда имеет степень окисления (–2) (кроме пероксидов Н2О2, фторида кислорода ОF2)

5) Сумма степеней окисления всех атомов входящих в состав молекулы равна нулю.

6) Сумма степеней окисления всех атомов, входящих в состав сложного иона, равна заряду иона.

Например: Вычислить степень окисления хрома в молекуле дихромата калия К2Cr2O7.  Степень окисления калия (+1), степень окисления кислорода (–2), степень окисления хрома – ( х).

Составляем уравнение: 2.1 + 2х + (-2) .7 = 0

Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций:

Применяется два метода составления уравнений окислительно-восстановительных реакций – метод электронного баланса и метод полуреакций. При составлении уравнений ОВР рекомендуется придерживаться следующего порядка:

1) Составить схему реакции с указанием исходных и  образующихся веществ, отметить элементы, изменяющие в результате реакций степень окисления, найти окислитель и восстановитель.

2) Составить схемы полуреакций окисления и восстановления с указанием исходных и образующихся реально существующих в условиях реакции ионов или молекул.

3) Уравнять число атомов каждого элемента в левой и правой частях полуреакций, при этом следует помнить, что в водных растворах в реакциях могут участвовать молекулы H2O, ионы  H+ или ОН-.

4) Уравнять суммарное число зарядов в обеих частях каждой полуреакции, для этого прибавить к левой и правой частям полуреакции необходимое число электронов.

5) Подобрать множители (основные коэффициенты) для полуреакций  так, чтобы число электронов, отдаваемых при окислении, было равно числу электронов, принимаемых при восстановлении.

6) Сложить уравнения полуреакций с учетом найденных коэффициентов.

7) Расставить коэффициенты в уравнении реакции.

Следует иметь в виду, что в водных растворах связывание избыточного кислорода и присоединение кислорода восстановителем происходит по разному в кислой, нейтральной и щелочной средах. В кислых растворах избыток кислорода связывается ионами водорода с

образованием молекул воды, а в нейтральных и щелочных молекулами воды – с образованием гидроксид-ионов, например:
        МпО-4   +8Н+   + 5е–      =       Мn +2 +4Н2О кислая среда

                NO-3 +6H2O + 8 е–      =      NH3 + 9OH-     нейтральная или щелочная среда

Присоединение кислорода восстановителем осуществляется в кислой и нейтральных средах за счет молекул воды образованием ионов водорода, а в щелочных средах – за счет гидроксид- ионов с образованием молекул воды, например:
          

I2+6H2O – 10e– = 2IО -3   +12Н+

Кислая или нейтральная среда


СrO2– +4OH–   -3e–  =
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H

CrO

2

2

4

2

+

-



Щелочная среда

Пример: Окисление сульфида мышьяка (Ш) концентрированной азотной кислотой происходит по схеме:

AS2 S3 +HNO3-(H3AsO4+H2SO4+NO

Закончить  уравнение реакции.
Решение  В этой реакции в состав восстановителя входят два окисляющихся элемента: мышьяк и сера, степень окисления мышьяка повышается от +3 до +5; а серы – от –2 до +6. При этом одна молекула As2S3 расходуется на образование двух AsO43- и трех ионов SO42-.
As2S3→2AsO4 3+ +3SO4 2-
Источником кислорода, в кислой среде служат молекулы воды. Для образования 2AsO43- требуется 8 молекул воды, а для образования 3SO42- еще двенадцать. Всего двадцать молекул воды примут участие в полу реакции, причем высвобождается сорок катионов Н+.

As2S3 + 20Н2О → 2AsO43- + 3SO42-+ 40Н+
В левой части заряженных частиц нет, а суммарный заряд правой части равен +28, таким образом, при окислении одной  молекулы As2S3 отдает 28 электронов. Окончательно получаем уравнение полуреакции.

As2S3 + 20Н2О – 28ē → 2AsO43- + 3SO42-+ 40H+

При составлении уравнения полуреакции восстановления азота исходим из схемы NO3- → NO
В ходе этого процесса высвобождается два атома кислорода, которые в кислой среде связываются в две молекулы воды с четырьмя ионами Н+

NO3- + 4Н+ → NO + 2Н2О

Суммарный заряд в левой части равен +3, а правой заряженных частиц нет. Следовательно, в процессе восстановления принимают участие три электрона

NO3- + 4Н+ +3ē → NO + 2Н2О                                     

Суммируем уравнения полуреакций, первое из них умножаем на 3, а второе  - на 28

As2S3 + 2О Н2О – 28ē → 2AsO43- + 3SO42- + 4ОН–    
 3

NO3- + 4Н+ +3ē → NO + 2Н2О                                     
28


3As2S3 + 28NO3- + 112Н+ + 6О Н2О = 6AsO43- + 9SO42-+ 28NO + 12ОН– + 56Н2О

После приведения подобных членов в обеих частях уравнения получаем

3As2S3 + 28NO3- + 4Н2О = 6AsO43- + 9SO42-+ 28NO + 8Н+

или в молекулярной форме

3As2S3 + 28НNO3 + 4Н2О = 6Н3AsO43- + 9Н2SO4 + 22NO
В тех случаях, когда  окислительно-восстановительная реакция происходит не в водной среде, рекомендуется составлять уравнения методом электронного баланса.

Пример: Составить реакции восстановления оксида железа (Ш) углем. Реакция протекает по схеме:

Fe2O3 + C → Fe + CO
Решение: Железо восстанавливается, понижая степень окисления от  +3 до 0, углерод окисляется, его степень окисления повышается от 0 до +2. Составляем схемы процесса окисления и восстановления.

2 Fe+3  + 3e → Fe0
3 C0     - 2e → C+2
Отношение чисел электронов, участвующих в восстановлении и окислении равно 3 : 2, следовательно, в реакции 2 атома железа восстанавливается 3 атомами углерода.

Fe2O3 + 3C = 4Fe + 3CO

Пример1.

     Исходя из степени окисления (n) азота, серы и марганца в соединениях NH3, HNO2, HNO3, H2S, H2SO3, H2SO4, MnO2, KMnO4, определите, какие из их могут быть только восстановителями, только окислителями и какие проявляют как окислительные, так и восстановительные свойства.

Решение.

Степень окисления n (N) в указанных соединениях соответственно равна:    

 -3(низшая),  +3(промежуточная), +5 (высшая); n(S) соответственно равна: -

 2(низшая), +4(промежуточная), +7(высшая). Отсюда NH3 ,H2S -  только    восстановители; HNO3, H2SO4, KMnO4 только окислители; HNO3, H2SO3, 

MnO2- окислители и восстановители.
Пример 2.Составьте уравнения окислительно-восстановительной реакции взаимодействия сероводорода с подкисленным раствором перманганата калия. 
Решение: Если в условии задачи даны как исходные вещества, так и продукты их взаимодействия, то написание уравнения реакции сводится, как правило, к нахождению и расстановке коэффициентов. 
Сначала запишем схему реакции – формулы взятых и полученных веществ.

          H2S + KMnO4 + H2SO4 = S + MnSO4 + K2SO4 + H2O

Затем определим изменение степеней окисления атомов до и после реакции

          +1   -2      +1   +7   -2         +1+6  -2         0         +2  +6  -2         +1 +6 -2         +1  -2

          H2S + KMnO4 + H2SO4 = S + MnSO4 + K2SO4 + H2O
     Изменяются степени окисления у серы и марганца (H2S восстановитель, КMnO4  окислитель)

     Далее составляем электронные уравнения, т.е. изображаем процессы отдачи и присоединения электронов:

      S-2 – 2ē = S0          5
Mn+7 + 5ē = Mn+2   2

     И, наконец, находим коэффициенты при восстановителе и окислителе, а затем при других веществах в схеме реакции. Из уравнения видно, что надо взять 5 моль H2S и 2 моль KMnO4, тогда получим 5 моль атомов S и 2 моль MnSO4. Кроме того, из сопоставления числа атомов в левой и правой частях уравнения найдем, что образуется также 1 моль K2SO4 и 8 моль воды. Окончательное уравнение реакции имеет вид

           5H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O
     Правильность написания подтверждается подсчетом атомов кислорода; в левой части: 2·4+3·4=20,  в правой: 2·4+4+8=20

Контрольная работа

1. Написать уравнения в ионно-молекулярной форме, указать окислитель и восстановитель. Вычислить эквивалент окислителя и восстановителя.

2. Какие из перечисленных ниже уравнений реакции являются окислительно-восстановительными. 

3. Какие из перечисленных ниже процессов представляют собой процесс окисления.

4. Руководствуясь строением атома, решите, могут ли играть роль восстановителя следующие ионы или атомы Mn2+, S2– , O2–, Na+.

5. Исходя из периодической системы укажите элементы, обладающие наиболее сильными окислительными свойствами. 
Таблица 2                                                                                             

 


Вопросы 







	
Вариант
	1
	2
	3
	4
	5

	1
	K2S+KМnO4+

+H2O→S+

+MnO2+KOН
	a)HCl+2Al=2AlCl3+3H2

b)P2O5+5C=5CO+2P

в)H2SO4+NaOH=  NaHCO4+H2O

г)CaCO3=CaO+CO2
	a)Cl2→ClO3-

б)2KI→I2
в)S→H2S

г)NO3-→NH3
	a)Cl2

б)N-3
в)Sn+2
г)P+5
	a)Tc
б)V
в)Sr
г)P

	2
	KМnO4+ Na2SO3+H2SO4→ K2SO4+MnSO4

+ Na2SO4+ H2O
	a)Ca(OH)2+2NH4Cl→CaCl2+

2NH3+2H2O

б)2FeCl3+ H2S=2FeCl2+S+ 2HCl

в) 2Fe2O3+CO=CO2+2FeO

г)Zn(OH)2+2NaOH= =Na2ZnO2+2 H2O 
	a)N-5→N+
б)As+3→ As+5
в)CrO42-→CrO2-
г)Cl+6→Cl+7
	a)Mn0
б)As+5
в)Fe+2
г)H+
	a)Cd
б)W
в)N
г)Hg

	3
	KI+K2Cr2O7+

H2SO4→I2+ K2SO4+

Cr2(SO4)3+H2O
	a)H2+Br2=2HBr

б) K2CrO4+ H2SO4→H2O+

K2SO4+K2Cr2O7
в)NH4Cl=NH3+HCl

г)NH4NO3=N2O+2H2O
	a)NO3-→NO

б)H+→H2
в)V+2→VO3-
г)Cl-→ClO3-
	a)As+3
б)C+4
в)S0
г)Cl+7
	a)Rb

б)Sc

в)S

г)Mo

	4
	S+HNO3= H2SO4+NO
	a)Ca(OH)2+CO2=CaCO3 +H2O

б)SO2+ H2O= H2SO3
в)Ca+2H2O= Ca(OH)2+H2
г)Na2O+ H2O+2NaOH
	a) SO32-→S0
б)MnO4-→Mn+2

в) V+3→V+5
г) Bi0→Bi+3
	a)Al

б)Al+3
в)N-3

г)F2
	a)F

б)Se

в)Fr

г)Ne

	5
	SO2+Br2+ H2O→

HBr+ H2SO4
	a)NH3+HNO3→ NH4NO3
б)PbO2+4HCl=PbCl2+ Cl2+H2O

в)SO3+ H2O= H2SO4
г)SnCl2+HgCl2= SnCl4+Hg
	a)NH4+→N2

б)IO3-→I2

в) MnO4-→ MnO42-
г)Sn→Sn+4
	a)Cr+6

б)Cr+2
в)H20

г)

Mg+2
	a)Cr
б)W
в)C
г)Sn

	6
	KMnO4+Na2SO3 + H2O→Na2SO4+

+MnO2+KOH
	a)Fe+S=FeS

б)FeO+H2SO4=FeSO4+ H2O

в)Cu+H2SO4=CuSO4+SO2+ H2O

г)CaO+H2O=Ca(OH)2


	a)Pb+4→Pb+2

б)2I-→I20

в) N+5→N-3
г) Zn0→Zn+2
	a)K
б)S+6

в)Cl-

г)Cu+2
	a)F
б)Ba
в)Cs
г)Cl

	Вариант
	1
	2
	3
	4
	      40

5

	7
	I2+KOH→ KIO3+KI+H2O
	a)HNO3+S=NO+H2SO4
б)H2SO4+ Ca(OH)2=СаSO4+2H2O

в)Zn+H2SO4=ZnSO4+H2
г)Na2CO3+2HCl =-2NaCl+CO2+ H2O
	a) NH3→NO

б)Fe2O3→Fe0

в) I20→2IO4-
г) O2→ H2O
	a)Fe-
б)Cr+6
в)Na0

г)Al+3
	a)Pb
б)Cl
в)Zn
г)Br

	8
	Zn+HNO3→

Zn(NO3)2+ N2O+H2O
	a)Al(OH)3+2NaOH→2NaAlO2+ 4H2O

б)4NH3+3O2=3N2+6H2O

в)HClO3+3H2SO3=HCl+ 3H2SO4
г)Fe2O3+3HCl=2FeCl3+ +3H2O
	a)Al+3→ Al0
б)Fe+2→ Fe+3
в) SO2→SO42-
г)ClO4-→Cl-
	a)S-2

б)Cr+3
в)Pb+4

г)N+5
	a)Sn

б)Nb

в)Br
г)Os

	9
	KMnO4+

Na2SO3+KOH→ Na2SO4+

K2MnO4+ H2O
	a)NaCl+H2SO4=2HCl+ +Na2SO4
б)AgNO3+HCl=AgCl+HNO3
в)Ag+2HNO3=AgNO3+NO2+ Н2O

г)2HCl+2Na=2NaCl+H2
	a)NO2→NO2-

б) NO3-→NO
в) S0→S-2
г) V+2→VO3-
	a)Ba+2

б)

Mn+7
в)Mn0

г)S-2
	a)Si

б)Pb

в)

ZnO
г)Cu

	10
	H2O2→H2 O+O2
	a) Cr2(SO4)3+6RbOH= 2Cr(OH)3+Rb2SO4
б)2Rb+2H2O=2RbOH+H2
в)2Ag2O=4Ag+O2
г)BaCl2+H2 SO4=Ba SO4+2HCl
	a)Al→AlO2-
б)Cr+3→Cr2O72-

в)MnO4-→Mn+2
г) NO3-→NO2
	a)V+5
б)Bi

в)P-3

г)N
	a)K

б)Br

в)Be

г)Ra

	11
	KClO3+FeSO4→KCl+

Fe2 (SO)4+H2O
	a)NaNO3→NaNO2+O2
б)Ca(HCO3)2CaCO3→

→CO2+H2O

в)MgO+H2CO3=MgCO3+H2O

г)N2+3H2= 2NH3
	a)N2→N-3

б)NH4+→N+2

в) K0→ K+
г)S0→SO42-
	a)I-

б)Fr
в)Cl+7

г)Cl2
	a)

Mg

б)Ag

в)O2

г)Po

	12
	KMnO4+H2O2+ H2 SO4→K2SO4+ O2+MnSO4+ H2O
	a)2Cu+O2=2CuO

б)CuSO4+Fe=FeSO4+Cu

в)CuSO4+2NaOH=Cu(OH)2+Na2SO4

г)NH4Cl→NH3+HCl
	a)2Cl-→Cl2

б)NO2→NO3-

в) AsO33-→As-3

г) NH3→N20
	a)Ag

б)As+5

в)Cl-

г)S+6
	a)Zn
б)F
в)Hg
г)Ti


Вопросы для самопроверки

1. Какие реакции называются окислительно-восстановительными?

2. Что понимают под степенью окисления?

3. Какого правила следует придерживаться при определении  степени окисления? 

4. Какие различают степени окисления?

5. Какое вещество называется окислителем и какое восстановителем? Что с ними происходит в окислительно-восстановительных реакциях?

6. В чем основное отличие реакций ионного облика от окислительно-восстановительных?

7. Какие существуют типы окислительно-восстановительных реакций?

8. Могут ли реакции окисления и восстановления протекать раздельно?

9. Могут ли положительно заряженные ионы быть восстановительными, окислительными? В каких случаях? Примеры.

10. Может ли одно и то же вещество быть окислителем и восстановителем? Примеры.

  Контрольные задания

     111-120.Составьте уравнения окислительно-восстановительной реакции и подберите коэффициенты в реакциях, соответствующих вашему заданию в таблице 13. Рассчитайте, сколько граммов окислителя потребуется для восстановления 10г соответствующего реакции восстановителя.
Таблица 13.

	№ задания
	Уравнения окислительно-восстановительных реакции



	111

112

113

114

115

116

117

118

119

120
	KMnO4 + Na2S + H2SO4 = K2SO4 + MnSO4 + Na2SO4 + H2O

MnO2 + HCl = MnCl2 + Cl2 + H2O

Cu + HNO3 = Cu(NO3)2 + NO + H2O

KMnO4 + H2O2+ H2SO4 = K2SO4 + MnSO4 + O2 + H2O

K2Cr2O7 + Na2SO3 + H2SO4 = K2SO4 + Cr2(SO4)3 + Na2SO4 + H2O

FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 = Fe2(SO) 3  + K2SO4 + MnSO4 + H2O

KMnO4 + H2O2C4 + H2SO4 = K2SO4 + MnSO4 + CO2 + H2O

KMnO4 + KNO2 + H2SO4 = K2SO4 + MnSO4 + KNO3 + H2O

NaS + H2Cr2O7 + H2SO4 =  Na2SO4 + K2SO4 + Cr2(SO4)3+ H2O
KMnO4 + HCl  = Cl2 + KCl + MnCl2 + H2O
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