ПЕРЕДМОВА
Хімія є однією з фундаментальних природничих дисциплін, вивчення якої передбачено учбовими планами для студентів інженерно-технічних (нехімічних) спеціальностей, зокрема для напряму «Гірництво», затверджених Міністерством освіти і науки України.

Однією з умов приєднання України до Болонського процесу є використання в національній системі освіти передових технологій та підходів визнаних у світі. Чільне місце серед них займають компетентнісний, особистісно-орієнтований та діяльнісний підходи до навчання. Впровадження їх у навчальний процес неможливе без відповідних методичних рекомендацій та дидактичних матеріалів.
Дані методичні рекомендації є спробою втілення компетентнісного підходу до проведення лабораторних занять і самостійної роботи студентів напряму «Гірництво» у процесі вивчення ними дисципліни «Хімія». Вони роз’яснюють сутність компетентнісного підходу до навчання та умови його впровадження у навчальний процес. 
Навчальна дисципліна «Хімія» поряд з іншими природничими дисциплінами посідає чільне місце в системі вищої екологічної освіти. Це фундаментальний природознавчий курс, який забезпечує вивчення властивості хімічних елементів та утворених ними речовин дозволяє встановити характер та рівень небезпечності шкідливого виробничого впливу гірничого виробництва на стан здоров’я населення та навколишнє середовище. В результаті студенти отримують знання уміння та навички, які дозволяють їм виявити можливі техногенні забруднення та небезпечні впливи на людину та довкілля, дати попередню оцінку можливого екологічного збитку від виробничих процесів, розробити способи його запобіганню, а отже в подальшій професійній діяльності звести його до мінімуму.
1. Мета та завдання навчальної дисципліни

Мета. Хімія одна з природничих фундаментальних наук, знання основ якої необхідне для плідної діяльності сучасного інженера, пов'язаної з одержанням, переробкою та застосуванням речовин і виробів з них.

Сучасна хімічна наука грунтується на досягненнях, набутих зусиллями багатьох поколінь і має суттєві здобутки в теоретичній та практичній галузях. Це дає змогу використати ці здобутки для вирішення різноманітних технологічних задач. Даний курс є комплексним і включає основи загальної, неорганічної, кристаллохімії та геохімії. Все це направлено на цільову фундаментальну підготовку з хімії майбутніх фахівців з напряму «Гірництво».

Завданням курсу є вивчення будови і властивостей неорганічних речовин, мінералів, гірських порід, вивчення геохімічних процесів, що протікають в земній корі під дією навколишнього середовища, будова Землі. Ці знання необхідні для осмислення тих геохімічних процесів, які протікають при обробці природного каменю.

У результаті вивчення навчальної дисципліни студент повинен 

знати: . - основні закони і концепції хімії;

- сучасне представлення про будову речовини;

- основні термодинамічні і кінетичні закономірності хімічних процесів;

· властивості хімічних елементів, сполук і їх взаємоперетворення;

· геохімічні властивості основних хімічних елементів.

вміти: - виконувати підготовчі і основні операції при проведенні хімічного експерименту;

· користуватися сучасним хімічним обладнанням для досліджень якісного і кількісного складу гірських порід та мінералів;

· встановлювати взаємозв’язок складу, будови, властивостей і застосування неорганічних сполук;

· вміти проводити генетичний зв’язок між неорганічними речовинами;

- проводити розрахунки, статистичну і графічну обробку результатів досліджень. 
2. Програма навчальної дисципліни

Змістовий модуль 1. Основні положення будови атома, молекули речовини.

Тема 1. Будова атомів. Ядерна модель атома. Основні принципи квантової механіки. Електронна хмара, атомна орбіталь. Квантові числа. Принцип Паулі, правило Хунда, правила Клечковського. Послідовність заповнення енергетичних рівнів і підрівнів атомів. Періодичний закон і система елементів. Періодичні властивості простих речовин - елементів. Періодичні властивості елементів: електронна будова атомів, енергія іонізації, спорідненість до електрона, радіуси атомів іонів, електронегативність, ступінь окислення.
Тема 2 . Хімічний зв'язок. Види хімічного і нехімічного зв'язку, параметри. Валентність, її види. Ковалентний зв'язок, його властивості. Метод валентних зв'язків. Способи утворення ковалентного зв'язку, направленість ковалентного зв'язку, та зв'язок. Гібридизація атомних орбіталей, геометрична форма молекул. Полярність ковалентного зв'язку, дипольний момент. Полярні і неполярні молекули. Іонний та металічний зв'язки. Нехімічні види зв'язку. Іонний зв'язок, його властивості. Електровалентність. Енергія іонної решітки Металічний зв'язок. Міжмолекулярна взаємодія, її види - дисперсійна, орієнтаційна, індукційна.

Тема 3. Енергетика хімічних реакцій. Термодинамічні закономірності перебігу хімічних реакцій, 1-й закон термодинаміки. Внутрішня енергія, ентальпія. Закон Гесса, наслідки з нього. II-закон термодинаміки. Ентропія, енергія Гіббса. Умови самостійного перебігу хімічних реакцій. Хімічна кінетика і рівновага. Гомогенні та гетерогенні системи. Швидкість хімічної реакції. Закон діючих мас. правило Вант-Гоффа. Енергія активації; рівняння Арреніуса. Механізми хімічних реакцій. Стимуляція хімічних реакцій. Хімічна рівновага, константа рівноваги. Принцип Ле-Шателье. Зв'язок константи рівноваги з енергією Гіббса.

Тема 4. Істинні (молекулярні) розчини. Фізико-хімічна теорія розчинів, способи вибору концентрації розчинів. Закони розведених істиних розчинів - осмотичний закон Вант-Гоффа. І- ий, 11-ий, 111-й закони Рауля.
Теми лабораторних занять

Тема 1. Основні класи неорганічних сполук, способи одержання та хімічні властивості.

Тема 2. Будова атома. Хімічний зв’язок.

Тема 3. Енергетика хімічних реакцій. Хімічна кінетика і рівновага.

Тема 4. Розчини. Приготування розчинів.
Змістовний модуль 2. Фізико-хімічні властивості розчинів. Електрохімічні властивості.

Тема 1. Розчини електролітів. Теорія електролітичної дисоціації. Ступінь, константа дисоціації, ізотонічний коефіцієнт. Добуток розчинності, іонно-обмінні реакції. Водневий показник. Гідроліз солей. Електролітичні процеси.   

Тема 2. Електрохімічні процеси. Хімічні джерела електричної енергії. Електродні потенціали. Електрохімічний ряд напруг металів. Корозія металів. Способи захисту металів від корозії. Електроліз. Послідовність електродних процесів. Кількісні закони електролізу. Електроліз з нерозчинними та розчинними анодами. Практичне застосування електролізу. 

Тема 3. Окиснювально-відновні реакції. Ступінь окислення, окислення і відновлення, окислювачі і відновники. Складання рівняння, класифікація окислювально-відновних реакцій. Окислювальне відновні потенціали, направленість окислювально-відновних реакцій.

Тема 4. Комплексні сполуки. Комплекси, коплексоутворювачі, ліганди, заряд та координаційне число комплексів. Типи комплексних сполук.
Теми лабораторних робіт

Тема 1. Електролітична дисоціація, визначення рН, гідроліз солей.
Тема 2. Окисно-відновні реакції.
Тема 3. Електрохімічні процеси. Складання гальванічних елементів. Електроліз. Кількісні закони електролізу.
Тема 4. Комплексні сполуки

Змістовний модуль 3. Основи геохімії.

Тема 1. Геохімія як наука. Поширеність елементів. Коротка історія геохімії. Будова Землі. Виникнення земних оболонок та особливості їх структури. Будова океанічної кори. Поширеність хімічних елементів в оболонках Землі. 

Тема 2. Геохімія атмосфери та гідросфери. Відкриття атмосфери, будова атмосфери та її склад. Підземна атмосфера. Геохімія океану, вод континенту. Фактори та загальні характеристики міграції елементів. Гіпергенез. Закон міграції хімічних елементів (закон Гольдшмідта). Принцип рухливих компонентів. Механічна міграція. Мінерали-індикатори, мінерали-концентратори. Вивітрювання основних кислих порід, вапняків. Утворення грунтів. Інфільтраційні родовища.

Тема 3. Елементи VI А підгрупи. Положення в періодичній системі, будова атомів, ступені окислення, поширення в природі. Прості речовини - кисень, сірка, геохімічна роль кисню. Фізико-хімічні властивості сполук сірки - 2, +4, +6, їх геохімічна роль. Сульфідні мінерали.

Тема 4. Елементи IV А підгрупи. Положення в періодичній системі, будова атомів, ступені окислення, поширення в природі. Прості речовини - вуглець, кремній, їх властивості і геохімічна роль. Оксиди вуглецю, вугільна кислота, карбонати, гідрокарбонати, властивості. Діоксиди силіцію, силікатна кислота, силікати (їх будова і класифікація), властивості, будова.
Теми лабораторних робіт

Тема 1. Сульфідні та сульфатні мінерали.
Тема 2. Силікати, їх класифікація. Карбонатні породи
4. Самостійна робота

1. Сучасні уявлення про будову атома. Систематика хімічних елементів. Періодичний закон і система елементів.
2. Хімічний зв’язок і будова молекул, складання схем будови молекул.
3. Енергетика хімічних реакцій. Розв’язування задач.
4. Основні класи неорганічних сполук, способи одержання та хімічні властивості. Класифікація металів, загальна характеристика хімічних властивостей металів.
5. Колігативні властивості розчинів. Способи вираження концентрації речовини. Фізичні властивості розбавлених розчинів. Приготування розчинів. Розрахунки концентрацій, розв’язування задач.

6. Розчини електролітів. Дисоціація і рівновага у водних розчинах електролітів. Водневий і гідроксильний показники, іоно-обмінні реакції та гідроліз солей.

7. Окисно-відновні реакції та їх складання.
8. Електрохімічні процеси. Складання гальванічних елементів. Властивості електрохімічного ряду напруг. Електролітичні процеси. Корозія металів. Способи захисту металів від корозії.

9. Елементи VA підгрупи; азот, фосфор.
10. Метали IIIА і ІІІВ підгруп. Алюміній.
11. Метали сімейства феруму (Fe, Co, Ni)
12. Метали ІІ групи головної підгрупи. Твердість води та способи її усунення.
13. Геохімія ізотопів.
5. Методи навчання

Вивчення програмного матеріалу передбачає застосування наочних посібників і технічних засобів навчання, у тому числі зразків природного каменю, мінералів, моделей кристалічних решіток, лекційних демонстраційних дослідів, діапозитивів.

Успішне засвоєння програмного матеріалу передбачає систематичну самостійну роботу студентів, яка здійснюється під керівництвом викладача на лекціях, лабораторних роботах, консультаціях.

Знання студентів контролюється шляхом перевірки домашніх завдань до лабора​торних робіт, усному опитуванні, перевірці лабораторних журналів, контрольному опи​туванні із застосуванням білетів безмашинного контролю при здачі лабораторних робіт.

6. Методи контролю

Система контролю знань та умови складання заліку, іспиту. Навчальна дисципліна "Хімія" оцінюється за модульно-рейтинговою системою. Вона складається з 3 модулів.

Результати навчальної діяльності студентів оцінюються за 100 - бальною шкалою. 

Форми поточного контролю: оцінювання домашніх самостійних завдань; тестів та контрольних робіт виконаних студентами під час лабораторних занять. 

Студент може отримати бали за доповнення, усні відповіді, виконання домашніх завдань та лабораторних робіт та написання самостійних робіт на усіх лабораторних заняттях впродовж двох семестрів. 
Оцінка за лабораторну роботу включає в себе:

- оцінку за теоретичну підготовку (усне або письмове опитування): 0–5 бали (0 – незадовільно, 1-3– задовільно, 4 – добре, 5 – відмінно);

- оформлення протоколу і виконання лабораторної роботи: 0–2 бали (0 – незараховано (відсутній), 1 – 2 – зараховано);

- виконання домашнього письмового завдання: 0–3 бали (0 – невірно, 1 – зі значними помилками, 2 – з незначними помилками, 3 – вірно);

- написання поточної самостійної роботи: 10 балів ( 9-10 балів відмінно, 8-6 – добре; 5-4 – задовільно; 0-3 – незадовільно).

Розрахунок максимальної кількості балів за змістовий модуль 1: 

20 (контрольна робота) + 80 (лабораторні роботи) = 100 балів.

Модульний контроль: 3 модульні контрольні роботи.

За результатами семестру студент отримує підсумкову оцінку за 100-бальною системою, яка розраховується як середньозважене оцінок за кожен з двох модулів у семестрі. 

	
	І семестр
	ІІ семестр

	
	Змістовий модуль 1 (ЗМ1)
	Змістовий модуль 2 (ЗМ2)
	Підсумкова 

Оцінка

(ПО)
	Змістовий модуль 3 (ЗМ3)

	Коефіцієнт
	k1=0,5
	k2=0,5
	
	

	Максимальна оцінка в балах
	100
	100
	200
	100

	Оцінка в балах
	50
	50
	100
	50


9. Розподіл балів, які отримують студенти

Приклад для заліку

	Поточне тестування та самостійна робота
	Сума
	коефіцієнт

	Змістовий модуль №1
	Змістовий модуль № 2
	
	

	Т1
	Т2
	Т3
	Т4
	КМР
	Т1
	Т2
	Т3
	Т4
	КМР
	200
	k = 2

	20
	20
	20
	20
	20
	20
	20
	20
	20
	20
	
	


Приклад для екзамену

	Поточне тестування та самостійна робота
	Сума

	Змістовий модуль 3
	100

	Т1
	Т2
	Т3
	Т4
	КМР
	

	20
	20
	20
	20
	20
	


Т1, Т2 ... Т12 – теми змістових модулів.

Шкала оцінювання: національна та ECTS
	Сума балів за всі види навчальної діяльності
	Оцінка ECTS
	Оцінка за національною шкалою

	
	
	для екзамену, курсового проекту (роботи), практики
	для заліку

	90 – 100
	А
	Відмінно  
	Зараховано

	82-89
	В
	Добре
	

	74-81
	С
	
	

	64-73
	D
	Задовільно
	

	60-63
	Е
	
	

	35-59
	FX
	Незадовільно з можливістю повторного складання
	Не зараховано з можливістю повторного складання

	0-34
	F
	Незадовільно з обов’язковим повторним вивченням дисципліни
	Не зараховано з  обов’язковим повторним вивченням дисципліни
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1. Г.В. Скиба. Методичні вказівки до виконання контрольних робіт для студентів заочної форми навчання по спеціальності 6.090301 «Розробка родовищ корисних копалин», ЖІТІ, 1998.

2. Б.М. Федишин, Г.В. Скиба. Хімія. Частина 1. Загальна, неорганічна та аналітична хімія. Лабораторний практикум.– Житомир: ЖІТІ, 2000. – 159 с

3. Б.Т. Камінський Д.Б., Камінський Б.Т. Типові задачі по курсу «Хімія», Ж.итомир, ЖІТІ, 1998.

4. Г.В. Скиба. Методичні вказівки до виконання лабораторних робіт для студентів гірничих спеціальностей, Частина ІІ. – Житомир: ЖДТУ, 2005. – 62 с
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	Лабораторна робота № 1.
	Основні класи неорганічних сполук.

	Короткі теоретичні відомості 


Найважливішими класами неорганічних сполук за функціональними ознаками є оксиди, кислоти, основи, амфотерні гідроксиди, солі.

Оксидами називаються бінарні оксигеновмісні сполуки, в яких Оксиген виявляє негативний ступінь окиснення. Отже, до оксидів належать майже всі бінарні сполуки елементів з Оксигеном, крім сполуки Оксигену з Флуором OF2. Ця сполука відноситься до фторидів, оскільки Оксиген в ній має ступінь окиснення +2. За хімічними властивостями оксиди поділяються на солетворні і несолетворні. Солетворні в свою чергу поділяються на основні, кислотні та амфотерні.

Основними оксидами називаються оксиди, гідрати яких є основними. До основних оксидів належать оксиди металів (не всі): Li2O, Na2O, K2O, MnO, CrO, BaO, CaO та інші. Основні оксиди здатні реагувати з ангідридами кислот та кислотами і не реагують з основними оксидами та основами.

Кислотними оксидами називаються оксиди, які з водою утворюють кислоти. Тому кислотні оксиди часто називають ангідридами кислот. До кислотних оксидів належать V2O5, CrO3, MnO3, SO3, CO2 тощо. Кислотні оксиди не взаємодіють між собою і з кислотами, вступають у реакції з основними оксидами та основами. Наприклад: 

Ca(OH)2 + N2O3 = Ca(NO2)2 +H2O 

SO3 + CaO = CaSO4

В результаті таких реакцій утворюються солі.

Амфотерні оксиди одночасно виявляють властивості кислотних і основних оксидів: у разі дії на них кислот або ангідридів вони ведуть себе як основні, а в разі дії основних оксидів або основ як кислотні. Наприклад, амфотерний оксид цинку ZnO з гідроксидом Na і сульфатною кислотою реагує за рівняннями реакцій:

ZnO + 2NaOH = NaZnO2 + H2O;

ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O. 

До амфотерних оксидів належать: Al2O5, ZnO, Cr2O3, BeO, SnO, SnO2 тощо. Амфотерні оксиди у воді не розчиняються.

Якщо метал утворює декілька оксидів, то основними, як правило, бувають ті, що виявляють нижчий ступінь окиснення металу. Оксиди з проміжними ступенями окиснення металів здебільшого амфотерні, а оксиди металів із ступенями окиснення 5,6,7 майже завжди кислотні.

Найпростіші оксиди добувають безпосереднім окисненням елементів киснем, термічним розкладанням основ, кислот і солей, які містять Оксиген. Прикладами можуть бути такі реакції:

S + O2 = SO2;

Cu(OH)2 = CuO +H2O;

H2SO4 =SO3 + H2O;

CaCO3 = CaO +CO2­.

Існує декілька номенклатурних правил оксидів. Якщо елемент утворює кілька оксидів, то в їх назвах, згідно з номенклатурними правилами ЮПАК, зазначають ступінь окиснення електропозитивного елемента римською цифрою в дужках після назви сполуки. Наприклад: FeO - ферум (ІІ) оксид, Fe2O3 - ферум (ІІІ) оксид, CuO - купрум (ІІ) оксид, Cu2O - купрум (І) оксид. 

Основами називаються сполуки, до складу яких входять атом металу і гідроксильні групи – ОН.

Число гідроксильних груп у молекулі основи відповідає валентності металу і визначає кислотність основи. Наприклад, NaOH – однокислотна основа; Ca(OH)2 – двокислотна основа.

Добувають основи декількома способами. Розчинні основи (луги) у виробництві добувають електролізом водних розчинів їх солей (NaCl, KCl тощо), а також дією на розчини їх карбонатів гашеним вапном: NaCO3 + Cа(OH)2 = 2NaOH + CaCO3Ї
У лабораторних умовах луги можна добути також дією на воду лужними і лужноземельними металами або їхніми оксидами.

Нерозчинні основи добувають дією розчинних основ на солі того металу, основу якого потрібно добути.

CuSO4 + 2NaOH = Na2SO4 + Cu(OH)2Ї 

Основи взаємодіють з кислотами та кислотними оксидами з утворенням солей:

Cа(OH)2 + 2HCl = CaCl2 + 2H2O
Cа(OH)2 +SO3 = CaSO4 + 2H2O
 За номенклатурними правилами ІЮПАК речовини, які містять ОН-групи називаються гідроксидами. Якщо елемент утворює декілька гідроксидів, то в його назві позначають ступінь окиснення металу римською цифрою в дужках після назви гідроксиду: Cu(OH)2 - купрум (ІІ) гідроксид, Fe(OH)2 - ферум (ІІ) гідроксид, Fe(OH)3 - ферум (ІІІ) гідроксид. Існують також інші назви гідроксидів: Fe(OH)2 - ферум дигідроксид тощо.

Кислотами називаються сполуки, що містять у молекулах атоми Гідрогену, здатні заміщуватись на атоми металу з утворенням солей. За кількістю таких атомів Гідрогену у кислоті визначається основність кислоти: HCl - одноосновна кислота, H2SO4 - двохосновна кислота, H3PO4 - трьохосновна тощо.

За міжнародною номенклатурою назви безосигеновмісних кислот складаються з назви елемента чи групи атомів, які утворюють кислоту та слова „гідроген” з додаванням суфікса –ід або –ид. HCl – гідроген хлорид, HBr – гідроген бромід, H2S – дигідроген сульфід.

За міжнародною номенклатурою назва оксигеновмісних кислот складається за наступною схемою: при утворенні назви кислоти до кореня латинського найменування елемента додають:

· при найменшому ступені окиснення додається префікс гіпо- та суфікс –іт або -ит;

· при дещо більшому ступені окиснення –ит або -іт;

· при вищому ступені окиснення – суфікс -ат.

Наприклад:

	HNO2 –
	нітритна кислота;
	HNO3 – 
	нітратна кислота;

	H2SO4 –
	сульфатна кислота;
	H2SO3 –
	сульфітна кислота;

	H2CrO4 –
	хроматна кислота;
	H2CO3 – 
	карбонатна кислота;


Для складання формули кислоти із відповідного ангідриду (оксиду), необхідно до формули ангідриду додати воду:

	    CrO3 
	    Mn2O7
	   P2 O5 

	+
	+
	+

	H2    O 
	H2       O 
	H2    O

	H2CrO4
	H2Mn2O8 : 2 = HMnO4
	H2P2O6 : 2 = HPO3


Хімічні властивості кислот.

1. Кислоти реагують з основами, вступаючи в реакцію нейтралізації, і з основними оксидами. Наприклад:

H3PO4 + 3NaOH = Na3PO4 + 3H2O

H2SO4 + CaO = CaSO4 + H2O

2.  Водні розчини розбавлених кислот (крім нітратної) реагують з металами, які стоять в ряду активностей лівіше гідрогену, з витісненням Н2 та з утворенням солей. Наприклад:

Fe + H2SO4 = FeSO4 + H2

3.  З концентрованою H2SO4 та HNO3 (розбавленою та концентрованою) метали взаємодіють без виділення Н2. Наприклад:

3Cu + 8HNO3розб = 3Cu(NO3)2 + 2NO­ +4H2O   

Zn + 2H2SO4конц = ZnSO4 + SO2­ + 2H2O  

4.  Розчини кислот кислі на смак, замінюють колір індикаторів: синього лакмусу – на червоний, метилоранжевого – на червоний.

Способи одержання кислот.

1. Взаємодія ангідридів кислот з водою. Наприклад:

SO3 + H2O = H2SO4
2.  Взаємодія солей з кислотами. Діючи на розчинні солі  сильними кислотами (як правило сульфатною), одержують слабкі чи летючі кислоти. Наприклад: 

NaClтв + H2SO4(конц) = 2HCl­ + Na2SO4.

Na2SiO3 + 2HCl(конц) = H2SiO3Ї + 2NaCl

3.  Синтез із простих речовин. Цим способом одержують гідроген елементні сполуки, водні розчини яких являються кислотами. Наприклад:

H2 +Cl2 = 2HCl.

Солі – це складні речовини, до складу яких завжди входять атоми металу (катіони) і кислотні залишки (аніони).

Солі діляться на середні, кислі, основні, подвійні та змішані.

Середні солі являються продуктами повного заміщення атомів гідрогену в кислоті на атоми металу.

При складанні загальних формул середніх солей необхідно сполучити атоми металу та кислотні залишки в молекулу солі так, щоб сумарний заряд атомів металу був рівний за величиною сумарному заряду кислотних залишків.

При назвах солей найбільш широко використовується міжнародна номенклатура, згідно якої назви середніх солей складаються із назви металу та кислотного залишку. Якщо метал має змінну валентність, так її вказують у дужках римськими цифрами після назви металу. Наприклад: СаSO4 – кальцій сульфат; Fe2(SO4)3 – ферум (ІІІ) сульфат тощо.
Кислі солі є продуктами неповного заміщення атомів гідрогену в багатоосновній кислоті на атоми металу. Одноосновні кислоти (HCl, HNO3 та інші) містять тільки один атом гідрогену, здатний заміщуватись на метал. Тому такі кислоти кислих солей не утворюють. Приклади кислих солей та їх назв: KHSO4 –калій гідроген сульфат; KH2PO4 – калій дигідрогенфосфат, K2HPO4 – дикалій гідроген фосфат тощо. 

Основні солі є продуктами неповного заміщення гідроксильних груп в основах на кислотні залишки. Однокислотні основи (NaOH, KOH) містять лише одну гідроксильну групу, яка може заміщуватись на кислотний залишок. Тому такі основи основних солей не утворюють.

Заряд катіону основної солі дорівнює алгебраїчній сумі зарядів металу та незаміщених гідроксильних груп. Наприклад: Mg(OH)2 – основа, MgOH+ – катіон. [Mg+2(OH)-]+1
Приклади основних солей та їх назв: Fe(OH)2Cl – ферум дигідроксохлорид, FeOHCl2 – ферум гідроксохлорид, (MgOH)2SO4 –димагній дигідроксосульфат і т. д. 

Подвійні солі містять два катіони різних металів, зв’язані з однаковим кислотним залишком. Їх формули записують або у вигляді двох солей через крапку: K2SO4ЧAl2(SO4)3 або, разом KAl(SO4)2. 

Змішані солі містять два аніони різних кислот та катіон одного металу. Наприклад: Cl – Ca – OСl або CaOCl2. 
Способи одержання солей.
1.  Взаємодія кислот з основами. Наприклад:

NaOH + HCl = NaCl + H2O

Ca(OH)2 +H2SO4 = CaSO4Ї +H2O 

2.  Взаємодія кислот з солями. Для здійснення цієї реакції необхідно, щоб сіль, яка утворюється випадала в осад, або щоб нова кислота була більше летючою, ніж вихідна. Наприклад:

CuCl2 + H2S = CuSЇ + 2HCl

2NaClтв + H2SO4(конц) = Na2SO4 + 2HCl­
При дії надлишку кислоти на середні солі цим методом одержують кислі солі, переводять основні солі в середні. Наприклад:

Na2SO4 + H2SO4 = 2NaHSO4.

CoOHCl + HCl = CoCl2 + H2O.

3.  Взаємодією кислот з основними оксидами та лугами – з кислотними оксидами. Неприклад:

H2SO4 + BaO = BaSO4Ї + H2O.

2NaOH + CrO3 = Na2Cr2O4 + H2O.     

4.  Взаємодією основних оксидів з кислотними. Наприклад: 

                      t° 

CaO + SiO2 = CaSiO3
5.  Взаємодія основ з солями. Цим методом одержують середні солі, інші основи, основні солі, переводять кислі солі в основні. Наприклад:

FeCl3 + 3KOH = 3KCl +Fe(OH)3Ї
ZnCl2 + NaOH = ZnOHCl + NaCl

Ca(HCO3)2 + Cа(OH)2 = 2CaCO3Ї + 2H2O.

6.  Взаємодія між двома солями. Ці реакції протікають до кінця в тому випадку, якщо один із продуктів випадає в осад. Наприклад:

BaCl2 + FeSO4 = BaSO4Ї + FeCl2
MnCl2 + Na2S = MnSЇ + 2NaCl.

7.  Взаємодією металів з кислотами. Метали, які стоять в ряду активностей лівіше гідрогену з розбавленими кислотами реагують з утворенням солей. Наприклад:

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2
3Mg + 8HNO2(розб) = 3Mg(NO3)2 + 2NO + 4H2O

Експериментальна частина
Прилади та реактиви: сірка, магнієві ошурки, металічний цинк, розчин лакмусу H2SO4 (ρ = 1,84), розчини: CuSO4, Cu(OH)2, NaOH, H2SO4 (1:5), Ba(NO3)2, K2SO4; дистильована вода, хімічні стакани (100 - 200мл), колба (300мл), пробірки, лійка, фарфорова чашка, фільтрувальний папір, апарат Кіппа, технохімічні терези, набір наважків, пальник, сушильна шафа.

	Дослід №1
	Добування оксидів SO2, MgO, безпосереднім окисненням сірки та магнію. 


Порядок виконання роботи:
Помістіть на металеву ложечку невелику кількість сірки та нагрійте в полум’ї газового пальника. Коли сірка загориться внесіть в склянку з дистильованою водою, до якої попередньо додайте краплю індикатора метил-оранжевого, та збовтайте. Такий самий дослід проробіть з магнієвими ошурками, проте в колбу з дистильованою водою попередньо додайте краплю розчину індикатора фенол-фталеїну. 

Запис даних досліду. Напишіть рівняння реакцій горіння сірки та магнію, рівняння розчинення продуктів згорання у воді. Які речовини утворились? Назвіть їх. Як змінився колір індикатора? Зробіть висновок про характер утворених оксидів.

	Дослід №2
	Добування купрум (ІІ) оксиду розкладанням купрум (ІІ) гідроксиду. 


Порядок виконання роботи:
Діючи на розчин купрум (ІІ) сульфату надлишком лугу, добудьте купрум (ІІ) гідроксид. Нагрійте його. Спостерігайте за зміною кольору.

Запис даних досліду. Напишіть рівняння реакцій одержання купрум (ІІ)гідроксиду та його розкладу. Поясніть зміну кольору осаду.

	Дослід №3
	Взаємодія натрію з водою


Порядок виконання роботи:

В кристалізатор налийте до половини водопровідної води, додайте 1-2 краплі індикатора фенол-фталеїну. Візьміть пінцетом із бюкса кусочок металічного натрію величиною з половину горошини, просушіть його фільтрувальним папером і помістіть у воду. Ведіть спостереження тих змін, які відбуваються під час реакції.

Запис даних досліду. Напишіть рівняння реакції Взаємодії натрію з водою. Поясніть зміну кольору води в кристалізаторі.

	Дослід №4
	Добування солей та основ. 


Порядок виконання роботи:
До купрум (ІІ) оксиду (добутого в попередньому досліді, добавте трохи H2SO4 (1:5) і нагрійте до повного розчинення. (Яка сполука утвориться?). Зверніть увагу на колір добутого розчину. Розлийте цей розчин у дві пробірки. У першу насипте трохи залізних ошурок та збовтайте. Спостерігайте, як змінюватиметься колір розчину та ошурок. У другу налийте розчину лугу (NaOH). Спостерігайте колір утвореного осаду.

Запис даних досліду. Напишіть послідовно всі рівняння реакцій і дайте належне пояснення всім змінам, які спостерігали.

	Дослід №5
	Добування солі за допомогою обмінної реакції. 


Порядок виконання роботи.
Потрібно добути 5г BaSO4, виходячи з Ba(NO3)2 та K2SO4. За рівнянням реакції розрахуйте потрібну кількість обох солей. Проведіть дослід. Спостерігайте, як випадатиме осад. 

Запис даних досліду.  Напишіть рівняння реакції, яку спостерігали, поясніть зміни. 

	Дослід №6
	Одержання малорозчинної основи алюміній гідроксиду та вивчення його хімічного характеру. 


Порядок виконання роботи.
В дві пробірки помістити по чотири краплі розчину алюміній сульфату і додати по чотири краплі розчину амоній гідроксиду. Спостерігайте утворення осаду. В одну пробірку з утвореним осадом додайте чотири краплі розчину сульфатної кислоти, а в іншу чотири краплі розчину натрій гідроксиду. Спостерігайте зміни, що відбуваються.

Запис даних досліду. 

Напишіть рівняння реакцій, які спостерігали, поясніть зміни. Зробіть висновок про хімічний характер добутого алюміній гідроксиду.
Контрольні запитання та задачі.
1. Які оксиди можна добути нагріванням таких речовин: H2SiO3, Pb(NO3)2, Fe(OH)3, CaCO3? Напишіть рівняння реакцій і назвіть хімічні сполуки.
2. З якими з перелічених нижче оксидів реагуватиме соляна кислота: SiO2, CuO, SO2, F2O3, P2O5, CO2, ZnO, K2O? Напишіть можливі рівняння реакцій і назвіть всі речовини.

3. Чи можуть одночасно бути в розчині NaOH; KOH; NaOH; CO2; Ca(OH)2; Ba(OH)2; KOH; P2O5; Ca(OH)2; CO2; KOH; Al(OH)3? Поясніть свої висновки.

4. Які з наведених нижче гідроксидів розчиняються в лугах: Ca(OH)2, Sn(OH)2, Fe(OH)3, Fe(OH)2, Mg(OH)2, Al(OH)3, Zn(OH)2. Напишіть рівняння можливих реакцій і назвіть продукти реакцій.
5. Які кислоти можуть утворитися при безпосередній взаємодії з водою оксидів, назвіть їх: P2O5, CO2, CrO3, SO2?
6. Напишіть рівняння таких реакцій і назвіть продукти реакцій за міжнародною номенклатурою:

	1) Ag2O + HNO3 =...;
2) Cr2O3 + H2SO4 =...;
3) Zn + AgNO3 =...;
4) Ca(OH)2 + P2O5 =...;
5) CaO + SiO2 =...;
6) Pb(NO3)2 + ZnSO4 =...;
7) Al(SO4)3 + Na3PO4 =;...
	8) NaOH + CH3COOH =...;
9) Al2O3 + H2SO4 =...;
10) Mg(OH)2 + P2O5 =...;
11) NaOH + Al2O3 =...;
12) Zn(OH)2 + NaOH =...;
13) CaCl2 + Na2CO3 =...;
14) Al(SO4)3 + Na3PO4 =... .


7.  За допомогою яких реакцій можна добути CuCl2, виходячи із Cu(NO3)2? Напишіть відповідні рівняння реакцій.

	Лабораторна робота № 2.
(семінарське заняття)
	Будова атомів та періодичний закон елементів Д.І. Менделєєва.




Контрольні питання та задачі.

1. Коротко викласти раціональну суть теорій  будови  атомів Резерфорда та Бора, їх недоліки.

2. Перерахувати та пояснити основні принципи  квантової механіки.

3. Що таке електронна хмара, орбіталь? Привести характеристику та можливі значення квантових чисел.

4. Сформулюйте правила квантування електронів: принцип Паулі, правила Хунда, І-ше та ІІ-ге правила Клечковського. Який порядок заповнення електронами рівнів та підрівнів  в атомах?

5. Який підрівень заповнюється в атомах після заповнення підрівня 5p? Після заповнення підрівня 5d?

6. Що таке період? Група?, головна та побічна підгрупа? S-, p-, d-, f- елементи?

7. Представити формулою та схемою будову електронних оболонок атомів Е7, Е16, Е25.

8. Зовнішній електронний рівень атому елемента має будову ј 3S2 3p1. Визначити групу, підгрупу, період, порядковий номер та назву елемента. Привести електронну формулу та графічну схему атому даного елементу в нормальному та збудженому стані.

9. Електронна будова атома елемента 1S2 2S2 2p6 . Якій із приведених частинок вона відповідає: Al3+, F0, Na+, Mg0? Які частинки називають ізоелектронними? Привести електронні формули та графічні схеми ізоелектронних частинок.

10. Чому Оксиген та Сульфур, будучи повними електронними аналогами, знаходячись в одній і тій же групі та підгрупі періодичної системи проявляють різну валентність: у Сульфуру 2, 4, 6 у Оксигену -2. Відповідь обгрунтуйте, виходячи із будови атомів цих елементів.

11. Значення перших потенціалів іонізації елементів І групи періодичної системи елементів відповідно дорівнюють(в В): Li –5,39;Cs –3,9;Cu —7,7;Ag–9,2. Вказати: а) у елементів якої підгрупи першої групи металічні властивості більше виражені; б) чим пояснити різницю в зміні значень потенціалів іонізації в підгрупах.

12. Що спільного і яка різниця в електронній будові атомів S і Cr ? Відповідь обгрунтувати, виходячи з електронної будови атомів елементів

13. Що таке енергія іонізації атому? В  яких одиницях вона вимірюється? Як змінюються металічні (відновні) властивості s- та р-елементів в групах періодичної системи із збільшенням порядкового номеру? Виходячи із величини енергії іонізації, вказати який із приведених елементів: Ве, Mg, Ca, Sr, Ba проявляють найбільш виражені металічні властивості?

14. Що таке спорідненість до електрону? В яких одиницях вона виражається? Як змінюється неметалічна активність в рядах елементів: а) С, N, OF ; б) F, Cl, Br, I. Із збільшенням порядкового номеру? Відповідь обгрунтуйте будовою атомів відповідних елементів.

15. Що таке електронегативність? Як змінюється електронегативність елементів в періодах та групах періодичної системи. Вказати як в рядах елементів: а) B, C, N, OF, та б) O, S, Se, Tl - змінюються їх неметалічні властивості (див. табл.). 

Таблиця 1
	Елемент
	І, В
	Е,еВ
	ЕH
	Елемент
	І, В
	Е,еВ
	ЕH

	H
	13,6
	0,75
	2,1
	Mg
	7,64
	-0,32
	1,2

	He
	24,58
	-0,22
	-
	Ca
	6,11
	-0,6
	1,04

	Li
	5,39
	0,59
	0,98
	Sr
	5,69
	0,21
	0,99

	Be
	9,32
	-0,19
	1,5
	Ba
	5,21
	-
	-

	B
	8,31
	0,33
	2,0
	S
	10,36
	2,15
	2,6

	C
	11,26
	1,24
	2,5
	Sc
	9,75
	-
	2,5

	N
	14,53
	-0,21
	3,07
	Tl
	9,01
	-
	2,1

	O
	13,61
	1,47
	3,50
	Cl
	13,01
	3,7
	3,0

	F
	17,42
	3,52
	4,0
	Br
	11,84
	3,51
	2,8

	Ne
	21,56
	-0,57
	-
	I
	10,45
	3,24
	2,6

	Na
	5,14
	0,34
	0,93
	K
	4,34
	0,52
	0,91


	Лабораторна робота № 3.
	Хімічна кінетика і рівновага.

	Короткі теоретичні відомості 


Хімічна кінетика – розділ хімії, що вивчає швидкість і механізм хімічних реакцій.
Швидкість хімічної реакції – зміна концентрації однієї з реагуючих речовин або одного з продуктів реакції за одиницю часу при постійному об’ємі системи. 

А + В = Е + D
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υ – швидкість хімічної реакції, моль/л·с;
С1, С2 – концентрації (початкова і кінцева), моль/л;
t1, t2 – час (початковий і кінцевий), сек.
Швидкість реакції: в даний момент часу      (перша похідна по часу)
Фактори, що впливають на швидкість реакції:

· природа реагуючих речовин;

· концентрація;

· температура;

· каталізатор;

· тиск (для газів);

· ступінь подрібнення (для твердих речовин).

Залежність швидкості реакції від концентрації.

аА + bB = eE + dD
υ = k·CaA·CbB
CA – концентрація компонента А;
CB – концентрація компотна В;

a, b, e, d – стехіометричні коефіцієнти в рівнянні реакції;

υ – швидкість хімічної реакції, моль/л·с;
k – константа хімічної реакції.

Швидкість хімічної реакції пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин в степенях, що відповідають стехіометричним коефіцієнтам в рівнянні реакцій – кінетичне рівняння реакції, основний закон хімічної кінетики. 
Якщо одна з реагуючих речовин в твердому стані (гетерогенна система):

аА(тв.) + bB = eE + dD
υ = k·CB
Вплив температури на швидкість реакції.

Правило Вант-Гоффа: при підвищені температури на кожні 10 градусів швидкість більшості реакцій збільшується в 2 – 4 рази.
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υt1, υt2 – швидкість реакції при температурі t1, t2;
γ – температурний коефіцієнт швидкості реакції.

Хімічна рівновага
Хімічна рівновага відноситься до оборотних процесів.

Стан реагуючих речовин, при якому швидкість прямої реакції дорівнює швидкості зворотної, називається хімічною рівновагою.

Концентрації речовин в стані рівноваги називаються рівноважними.

аА + bB ↔ eE + dD
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Константа рівноваги реакції – це відношення добутку молярних рівноважних концентрацій продуктів реакції до добутку молярних концентрацій вихідних речовин в степенях, які дорівнюють коефіцієнтам в рівнянні реакції, при постійній температурі.
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Вплив зовнішніх факторів на стан рівноваги узагальнює принцип Ле-Шательє: якщо на систему, що перебуває в стані рівноваги, подіяти ззовні (С, t, p), то рівновага зміщується в бік реакції, що послаблює цю дію.
· при збільшенні концентрації рівновага зміщується в сторону реакції, яка проходить із зменшенням кількості моль газів, при зменшенні концентрації – навпаки;

· підвищення або пониження тиску для газових реакцій рівноцінно підвищенню або пониженню концентрації;

· підвищення тиску при постійній температурі зміщує рівновагу в напрямі зменшення об’єму;

· підвищення температури зміщує рівновагу в напрямі ендотермічної реакції, а пониження – в напрямі екзотермічної.
Експериментальна частина
Прилади та реактиви: секундомір, бюретки на 25 мл, електроплитка, пробірки, термометри зі шкалою 0-50ºС, стакани ємністю 0,5 л, калій хлорид кристалічний, розчини: Na2S2O3 0,1M, H2SO4 1M, FeCl3 насичений, NH4SCN насичений, I2 0,1H, крохмаль 0,5%.
	Дослід №1
	Залежність швидкості реакції від концентрації реагуючих речовин


Натрій тіосульфат розкладається в розчині сульфатної кислоти за рівнянням:

Na2S2O3 + H2SO4 = Na2SO4 + SO2 + S + H2O
Реакція складається з 3-х стадій:

S2O2-3 + 2Н+→ Н2S2O3 (дуже швидка стадія)

Н2S2O3 → Н2SO3 + S (повільна стадія)

Н2SO3 → SO2 + H2O (швидка стадія)

______________________________________
S2O2-3 + 2Н+→ S + SO2 + H2O
Швидкість сумарного процесу визначається швидкістю повільної другої стадії.

Порядок виконання роботи.
В п’ять пробірок налийте з бюреток 0,1М розчину Na2S2O3 і воду в кількостях, вказаних в таблиці. В інші п’ять пробірок налийте з бюретки по 5 мл 1М H2SO4. Злийте попарно приготовлені розчини Na2S2O3 і H2SO4 (перший розчин приливати до другого). В момент змішування розчину увімкніть секундомір і визначте час появи легкого помутніння (опалесценція) розчину. Результати досліду занесіть в таблицю. Концентрацію розчину Na2S2O3 в кожній пробірці знаходять за співвідношенням:
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В дослідах вимірюється не швидкість реакції, а проміжок часу τ між її початком і видимим результатом. Проте цей проміжок зворотно пропорційний швидкості реакції υ, тому величину 1/τ називають умовною швидкістю реакції υум.
Побудуйте графік залежності швидкості реакції розкладу Na2S2O3 від концентрації.

Таблиця 1
	№ пробірки
	Об’єм, мл
	С
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моль/л
	Час появи помутніння τ, с
	υум.=1/τ, с-1

	
	Na2S2O3 (а)
	H2O (б)
	H2SO4 (в)
	
	
	

	1
	1
	4
	5
	0,01
	
	

	2
	2
	3
	5
	0,02
	
	

	3
	3
	2
	5
	0,03
	
	

	4
	4
	1
	5
	0,04
	
	

	5
	5
	0
	5
	0,05
	
	


	Дослід №2
	Залежність швидкості реакції від температури


В три пробірки налийте по 5 мл 0,1М Na2S2O3, а в три інші – по 5 мл 1М H2SO4. Поміщають всі пробірки в стакан з водою і через 5-7 хвилин, замірявши температуру води в стакані, зливають разом вміст однієї пари пробірок з Na2S2O3 і H2SO4. Поміщують цю пробірку знову в стакан і визначають за секундоміром час до появи легкого помутніння. Наливають в стакан гарячої води так, щоб температура води підвищилась приблизно на 10ºС і знову витримують розчин при цій температурі 5-7 хвилин. Зливають вміст другої пари пробірок з Na2S2O3 і H2SO4 і визначають час до появи помутніння. Дослід з третьою парою пробірок проводять при температурі приблизно на 10ºС вище від попередньої. Результати досліду записують в таблицю 2.
Таблиця 2
	№ п\п
	t, ºС
	Час появи помутніння, τ, с
	υум.=1/τ,  с-1
	1/Т, К-1
	lg υум

	1
	
	
	
	
	

	2
	
	
	
	
	

	3
	
	
	
	
	


Побудуйте графік залежності логарифма швидкості реакції від зворотної величини абсолютної температури. З графіка визначте тангенс кута нахилу прямої і обчисліть енергію активації реакції:
Еа = 2,3·R·tgα
Користуючись правилом Вант-Гоффа, визначте температурний коефіцієнт швидкості реакції.
	Лабораторна робота № 4.
	Розчини. Приготування розчинів.

	Короткі теоретичні відомості 


Розчини цілком однорідні суміші з двох (або кількох) речовин, в яких молекули (або іони) одної речовини рівномірно розподілені між молекулами іншої речовини. У розчинах протікає багато природних і промислових процесів. З ними пов’язане формування покладів ряду корисних копалин, їх видобування і переробка, розділення речовин, глибоке очищення тощо.
Розчин – гомогенна, термодинамічно стійка система змінного хімічного складу, яка складається з розчиненої речовини, подрібненої до розмірів окремих молекула бо іонів та розчинника. 
Розчинена речовина – це індивідуальна сполука, яка може бути виділена з розчину та існувати у вільному стані. 
Розчинник – це компонент розчину, який не змінює агрегатного стану при розчиненні або концентрація якого суттєво більша концентрації інших компонентів.
Концентрація розчину кількісно характеризує його склад, вміст розчиненої речовина(в певних одиницях) в одиниці маси чи об’єму розчину. Використовують різні способи виразу концентрації розчинів як через безрозмірні величини (масова, мольна частки), так і через розмірні величини (молярна нормальна, моляльна, масова концентрації, титр).
1. Масова частка розчиненої речовини ω – це відношення маси розчиненої речовини тр.р. до маси розчину тр-ну..
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2. Мольна частка розчиненої речовини Np.p. – це відношення кількості моль розчиненої речовини np.p. до суми кількостей моль розчиненої речовини і розчинника nр-ка
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Де тр.р і тр-ка – маси відповідно розчиненої речовини і розчинника; Мр.р. і Мр-ка – відповідно їх молярні маси.
3. Молярна концентрація СМ або полярність М виражається кількістю моль розчиненої речовини в 1 л розчину; має розмірність моль/л або моль/дм3, кмоль/м3
4. Молярна концентрація еквівалента Сек виражається кількістю еквівалентів розчиненої речовини в 1 л розчину; має розмірність моль/л. В хімічній практиці молярну концентрацію еквівалента називають також нормальність та позначають літерою Н.
Якщо концентрації реагуючих  речовин виражені через молярні концентрації еквівалентів, то такі розчини реагують без залишку в кількостях, пропорційних їх еквівалентам. Тоді:

Кількість еквівалентів однієї речовини nек1, які знаходились в розчині з об’ємом V1 і молярною концентрацією еквівалента Сек1, дорівнюватиме кількості еквівалентів другої речовини nек2 в розчині об’ємом V2 і молярною концентрацією еквівалента Сек2.
nек1 = nек2;     V1· Сек1 = V2· Сек2.

5. Моляльна концентрація Ст або моляльність т виражається кількістю моль розчиненої речовини в 1000г (1 кг) розчинника; має розмірність моль/кг.

Властивості розведених молекулярних розчинів, які не залежать від природи розчиненої речовини, а визначаються лише кількістю часинок в розчині, називаються колігативними властивостями. До колігативних властивостей належать осмотичний тиск, пониження тиску насиченої пари над розчинами, пониження температури замерзання та підвищення температури кипіння розчинів.
Осмотичний тиск розчину чисельно дорівнює тому тиску, який створювала б розчинена речовина, якби вона знаходилась при даній температурі в газоподібному стані і займала тойже об’єм, що і розчин. Осмотичний тиск обчислюється за законом Вант-Гоффа: 
Осмотичний тиск розведеного молекулярного розчину π пропорційний його молярній концентрації СМ і температурі Т
π = См·R·T
Пониження тиску насиченої пари над розчином в залежності від концентрації виражаються 1-им законом Рауля:
відносне пониження тиску насиченої пари над розчином прямо пропорційне мольній частці розчиненої речовини Np.p.:
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де Р0, Р – тиск пари відповідно над чистим розчинником і розчином;
тр.р., тр-ка – маси відповідно розчиненої речовини і розчинника;

Мр.р, Мр-ка – молярні маси відповідно розчиненої речовини і розчинника;
Р0 – Р – пониження тиску пари;

Р0 – Р/Р0 – відносне пониження тиску пари.
Температури кипіння і замерзання (кристалізації) розчинів залежить від тиску пари над розчинами та виражається 2-им законом Рауля:

Пониження температури замерзання ∆Тзам. або підвищення температури кипіння розчину ∆Ткип. прямо пропорційно моляльній концентрації розчиненої речовини Ст
∆Тзам. = КТ ·Ст              ∆Ткип = ЕТ· Ст,
де КТ – кріоскопічна стала, вона залежить лише від природи розчинника (КТ(Н2О) – 1,86);
ЕТ – ебуліоскопічна стала, вона також залежить лише від природи розчинника (ЕТ(Н2О) – 0,52).
Експериментальна частина
Прилади та реактиви: натрій хлорид, вода, набір аерометрів, терези, стакани, циліндри, скляні палички.

	Дослід №1
	Приготування 100 мл розчину натрій хлориду заданої концентрації методом наважки.


1. Отримайте завдання на приготування розчину з масовою концентрацією ωх = 5-15%.

2. В табл. 1 знайдіть густину розчину заданої концентрації ρх, г/см3.

Таблиця 1

Густина водних розчинів натрій хлориду, г/см3
	Концентрація, мас.%
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7

	Густина, г/см3
	1,0053
	1,0125
	1,0196
	1,0268
	1,0340
	1,0413
	1,0486

	Концентрація, мас.%
	8
	9
	10
	11
	12
	13
	14

	Густина, г/см3
	1,0559
	1,0636
	1,0707
	1,0782
	1,0857
	1,0933
	1,1009


3. Визначте масу даного розчину:
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4. Визначте масу розчиненої речовини:
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5. визначте масу води для приготування заданого розчину:
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6. Зважте на терезах розраховану масу натрій хлориду і перенесіть її в стакан. Циліндром відміряйте необхідний об’єм води (густину води приймаємо рівною 1 г/см3), перелийте її в стакан з сіллю і перемішуйте до повного розчинення солі.

7. Заміряйте густину приготовленого розчину ρ1 і, користуючись табл., визначте концентрацію приготовленого розчину ω1. Якщо виміряне значення густини ρ1 в таблиці відсутнє, то концентрацію розчину ω1 знаходять методом інтерполяції. Інтерполяція – це знаходження проміжного значення величини за двома її найближчими більшим і меншим значеннями.

Приймемо, що залежність густини розчину від концентрації носить лінійний характер (рис.). Тоді густина розчину ρ1 знаходиться між найближчими меншим ρм і більшим ρб значеннями, а концентрація ω1 – між відповідними значеннями ωм і ωб. Інтерполяцію можна виконати графічно, будуючи графік у відповідному масштабі, або аналітично, за формулою:


[image: image14.wmf](

)

.

1

1

÷

÷

ø

ö

ç

ç

è

æ

-

-

´

-

+

=

м

б

м

м

б

м

r

r

r

r

w

w

w

w


Обчисліть відносну похибку δ при визначенні ω1  розрахуйте молярну концентрацію СМ, молярну концентрацію еквіваленту Сек і титр Т приготовленого розчину:
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Де МNaCl – молярна маса натрій хлориду; δ – відносна похибка визначення ω1. отримані результати запишіть в табл. 1

Результати визначення концентрації розчину NaCl
	Задана концентрація
	Густина, г/см3
	Розрахункові маси, г
	Густина отриманого розчину, г/см3
	Отримані концентрації
	Відносна похибка

	ωх
	ρх
	NaCl
	Н2О
	ρ1
	ω1,%
	СМ, моль/л
	Сек, моль-екв/л
	Т, г/см3
	δ, %


Дослід 2. Приготування 100 мл розчину натрій хлориду методом розбавлення.

Вихідний розчин – отриманий в попередньому досліді з концентрацією ω1.

1. Отримайте завдання на приготування розчину з концентрацією ωх2.

2. В табл. знайдіть густину заданого розчину ρх2, г/см3.
3. Визначте масу розчину, який необхідно приготувати:
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4. Розрахуйте масу вихідного розчину mр-ну1 з концентрацією ω1, необхідну для приготування заданого розчину:
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5. Обчисліть масу води mв2, необхідну для приготування заданого розчину:
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6. Обчисліть об’єми вихідного розчину з масою mр-ну1 і води з Vв2:
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7. Налийте в циліндр розрахований об’єм вихідного розчину, перелийте його в стакан, долийте розрахований об’єм води і старанно перемішайте.
8. Виміряйте аерометром густину одержаного розчину ρ2 і визначте концентрацію ω2. обчисліть масу NaCl в одержаному розчині:
Обчисліть молярну концентрацію, молярну концентрацію еквівалента і титр одержаного розчину. Результати запишіть в табл. 2.

Таблиця 2
Результати розрахунків визначення об’єму води для розбавлення розчину NaCl
	Концентрація вихідного розчину ω1, %
	Концентрація заданого розчину ω2, %
	Концентрація заданого розчину, ρ2, г/см3
	Маса заданого розчину mр-ну1, г
	Об’єми
	Концентрації
	Відносна похибка

	
	
	
	
	Вихід-ного розчин Vр-ну1
	Води Vв2
	ω
	СМ
	Сек
	Т
	δ, %


	Лабораторна робота № 5.
	Розчини електролітів.


Короткі теоретичні відомості
Електроліти – речовини, які в розчинах чи розплавах проводять електричний струм.

Електролітична дисоціація – розпад молекул речовини в розчині чи розплаві на позитивно і негативно заряджені частки.

Теорія електролітичної дисоціації Арреніуса:

1. електроліти при розчиненні розпадаються (дисоціюють) на позитивно та негативно заряджені іони;
2. під дією електричного струму, позитивно заряджені іони (катіони) рухаються до катоду, а негативно заряджені (аніони) – до аноду;

3. дисоціація – зворотний процес.

Причина дисоціації – фізико-хімічна взаємодія розчиненої речовини і розчинника.
Ступінь дисоціації α – відношення числа молекул, (п) що розпався на іони в розчині чи розплаві, до загальної кількості молекул в розчині (N):

Фактори, що впливають на ступінь електролітичної дисоціації:
· Природа розчинника;

· Температура;

· Концентрація розчину (обернено пропорційна α);

· Присутність в розчині іонів домішок, однойменних з іонами електроліта.
Сильні і слабкі електроліти:

Сильні електроліти практично повність дисоціюють на іони (всі розчинні солі, кислоти (H2SO4, HNO3, HCl, HBr) гідроксиди лужних та лужноземельних металів)
Слабкі електроліти дисоціюють на іони лише частково (органічні кислоти, слабкі мінеральні кислоти (H2CO3, H2S, HNO2,…); нерозчинні основи та NH4OH).
Оскільки електролітична дисоціація є процесом оборотним, то як будь-який оборотний процес характеризується константою рівноваги, яка називається константою дисоціації Кд
Константа дисоціації – це відношення добутку молярних концентрації іонів в степенях, що дорівнюють стехіометричним коефіцієнтам, до початкової молярної концентрації електроліту при постійній температурі:

КтАп ↔ тК+ + пА-
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Для сильних електролітів константи дисоціації не існує, тому що вони дисоціюють практично повністю. 
Електролітична дисоціація води і іонний добуток води.

Вода є амфотерним слабким електролітом.

Константа дисоціації води має вигляд:
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[Н+]·[ОН-] = 1·10-14  
Одержаний вираз називається іонним добутком води:

При 22ºС добуток молярних концентрацій іонів [Н+] і·[ОН-] є сталою величиною, яка складає 10-14.
Водневий показник (рН) – десятковий лагорифм молярної концентрації іонів Гідрогену у водному розчині, взятий з протилежним знаком. Виражає характер середовища розчину.
рН = - lg [Н+]
рН +рОН = 14
рН < 7 – кисле середовище, 

рН = 7 – нейтральне середовище,

рН > 7 – лужне середовище.
Індикатори – речовини, за допомогою яких якісно визначають середовище розчину, в залежності від зміни їх забарвлення.
	Індикатор
	Забарвлення в середовищі

	
	кислому
	нейтральному
	лужному

	Лакмус
	Червоний
	Синій
	Синій

	Метиловий оранжевий
	Червоний
	Оранжевий
	Жовтий

	Фенолфталеїн
	Безбарвний
	Безбарвний
	Малиновий

	Метиловий червоний
	Червоний
	Жовтий
	Жовтий

	Бромтимоловий голубий
	Жовтий
	Голубий
	Голубий


Гідроліз солей

Гідроліз солей – реакція обмінного розкладу солей водою, в результаті чого з іонів розчиненої солі і Гідрогену чи гідроксиду води утворюють молекули слабких електролітів і змінюється водневий показник середовища розчину.

Солі утворені катіонами сильних кислот та аніонами сильних кислот не гідролізуються.

Гідролізуються солі:

1) Солі утворені катіонами слабких основ і катіонами слабких кислот. Гідроліз відбувається по катіону, рН < 7, середовище кисле.
NH4Cl + H2O ↔NH4OH + HCl

NH4+ +Cl- + H2O ↔ NH4OH + H+ +Cl-
NH4+ + H2O ↔ NH4OH + H+
2) Солі утворені катіонами сильних основ та аніонами слабких кислот. Гідроліз відбувається по аніону, рН > 7, середовище лужне.
NaCN + H2O ↔ NaOH +HCN
Na+ + CN- + H2O ↔ Na+ +OH- + HCN

CN- + H2O ↔ OH- + HCN
3) Солі, утворені катіонами слабких основ та аніонами слабких кислот. Розчин такої солі практично нейтральний, рН ≈ 7.
NH4CH3COO + H2O ↔ NH4OH +CH3COOH

NH4+ +CH3COO- + H2O ↔ NH4OH +CH3COOH

Іонообмінні реакції
Хімічні реакції в розчинах електролітів відбуваються між іонами  називаються іонообмінними. Рівняння таких реакцій записують в молекулярній, іонно-молекулярній і короткій іонно-молекулярній формах. При складанні рівнянь реакцій в іонно-молекулярній формах формули малорозчинних сполук, газів, слабких електролітів і комплексних сполук пишуть без змін.

Іонообмінні реакції являються необоротними , ідуть зліва направо, до кінця, якщо внаслідок взаємодії між іонами:
1) Утворюється осад малорозчинної сполуки:
Молекулярне рівняння реакції:

AgNO3 + HCl → AgCl + HNO3
Іонно-молекулярне рівняння:
Ag+ + NO3- + H+ + Cl- →AgCl + H+ + NO3 –
Коротке іонно-молекулярне рівняння:

Ag+ + Cl- →AgCl;
2) Виділяється летка сполука:
Na2S + 2HCl → 2NaCl + H2S↑
2Na+ + S2- + 2H+ + 2Cl- → 2Na+ + 2Cl- + H2S↑

S2- + 2H+ → H2S↑;
3) Утворюється слабкий електроліт:

H2SO4 + 2KOH → K2SO4 + 2H2O
2H+ + SO42- + 2K+ + 2OH- →2K+ + SO42- + 2H2O

2H+ + 2OH- →2H2O

4) Утворюється комплексна сполука.
FeCl3 + 3NH4SCN + 3H2O → [Fe(SCN)3(H2O)3] + 3NH4Cl
Fe3+ + 3Cl- + 3NH4+ + 3SCN- + 3H2O → [Fe(SCN)3(H2O)3] +3NH4+ + 3Cl-
Fe3+ + 3SCN- + 3H2O → [Fe(SCN)3(H2O)3] + 3Cl-
Експериментальна частина
Прилади та реактиви: рН-метр; електроплитка; пробірки; стакани; розчини 0,1М: HCl, H2SO4, HNO3; розчини 0,1М: NaON, KOH, NH4OH; розчини 0,1М: NaCl, BaCl2, K2SO4, ZnSO4, Al2(SO4)3, Na2SO4, NaNO3, Na2CO3, FeSO4, FeCl3, CH3COONa, CH3COONH4; кристалічні: NH4Cl, CH3COONa; індикатори метилоранж, лакмус, фенолфталеїн, універсальний індикатор.
	Дослід №1
	Визначення середовища розчинів за допомогою індикаторів


В чотири пробірки помістіть по 2-3 краплі розчину HCl і в кожну з них додайте 1-2 краплі індикаторів: в першу – метилоранжу, в другу – лакмусу; в третю – фенолфталеїну і в четверту – універсальний індикатор. Повторіть дослід, замінивши розчин HCl на розчин KOH. Якого забарвлення набуває кожен із індикаторів в розчинах кислоти і лугу? Окремо визначте забарвлення індикаторів в нейтральному середовищі – дистильованій воді. Результати запишіть в таблицю 1.

Таблиця 1
	Індикатор
	Забарвлення індикатора в середовищі

	
	кислому
	нейтральному
	лужному

	Метилоранж
	
	
	

	Лакмус
	
	
	

	Фенолфталеїн
	
	
	

	Універсальний індикатор
	
	
	

	≈ рН
	
	
	


	Дослід №2
	Визначення рН розчинів потенціалометричним методом


Для точного вимірювання рН розчинів широко використовують потенціалометричний метод з застосуванням спеціальних приладів – рН-метрів, дія яких базується на вимірюванні потенціала індикаторного електрода, який залежить від концентрації іонів Н+ в досліджуваному розчині.

Підготуйте рН-метр до роботи згідно інструкції по експлуатації. Стандартний і індикаторний електроди промийте дистильованою водою і осушіть фільтрувальним папером. В стакан налийте досліджуваний розчин HCl і опустіть в нього електроди. Виміряйте рН розчину.

Вийміть електроди з розчину, промийте їх водою і осушіть, в промитий дистильованою водою стакан налийте досліджуваний розчин NaON і виміряйте рН. Обчисліть рН розчинів HCl і NaON даної концентрації. Результати запишіть в таблицю 2
Таблиця 2
	Розчин
	Концентрація, моль/л
	рН

	
	
	виміряне
	обчислене

	HCl
	
	
	

	NaON
	
	
	


	Дослід №3
	Необоротні і оборотні іонообмінні реакції 


В п’ять пробірок помістіть по 4-5 крапель розчинів:

BaCl2 і Na2SO4;

Na2CO3 і H2SO4;
NaOH і HNO3;
FeCl3 і NH4SCN;
NaNO3 і K2SO4.

В третю пробірку до розчину NaOH додайте спершу краплю фенолфталеїну і після цього – розчину HNO3. Що спостерігається в пробірках? Напишіть рівняння іонообмінних реакцій в молекулярній, повній і короткій іонно-молекулярних формах. За яких умов іонообмінні реакції являються необоротними, проходять до кінця?

	Дослід №4
	Гідроліз солей


На листок білого паперу помістіть п’ять окремих смужок універсального індиаторного папірця і на кожну з них нанесіть краплю розчинів NaCl, K2SO4, ZnSO4, Na2CO3, NH4CH3COO. Порівняйте забарвлення індикаторних папірців із шкалою, запишіть рН розчинів солей, охарактеризуйте природу кожної солі. Результати запишіть в таблицю 3
Таблиця 3
	Речовина
	Сіль утворена
	рН
	Число ступенів гідролізу

	
	кислотою сильн. слаб.
	основою сильн. слаб.
	
	

	NaCl
	
	
	
	

	K2SO4
	
	
	
	

	ZnSO4
	
	
	
	

	Na2CO3
	
	
	
	

	NH4CH3COO
	
	
	
	


	Лабораторна робота № 6.
	Окисно-відновні реакції


Короткі теоретичні відомості
Хімічні реакції, в ході яких змінюються ступені окиснення елементів у сполуках, називаються окисно-відновними реакціями.

Ступінь окиснення – умовний заряд атома елемента в сполуках, який обчислюють, допускаючи, що всі сполуки складаються з іонів.
Правила обчислення ступеня окиснення
1. Ступінь окиснення елемента в простих речовинах дорівнює нулю, наприклад, Н20, О20, S0, Fe0.
2. Ступінь окиснення Гідрогену в сполуках +1, а Оксигену – 2, наприклад, H2+1SO4-2. 
3. Вищий ступінь окиснення елемента, як правило, дорівнює номеру групи. Елементи – метали у сполуках мають лише позитивні ступені окиснення.
4. Елементи –неметали, крім позитивних, мають і негативні ступені окиснення. Мінімальний негативний ступінь окиснення елемента-неметала дорівнює (№ групи – 8).
5. Сума ступенів окиснення всіх атомів або іонів, що входять до складу сполуки, дорівнює нулю.

Сума ступенів окиснення всіх атомів в складі іона дорівнює заряду іона.
	К+1MnxO4-2
	(SxO4-2)2-

	+1 + x – 2·4 = 0
x = +7
	x – 2·4 = – 2
x = +6


Реакція окиснення – процес віддачі електронів з підвищенням ступеня окиснення.
Окисник – елемент, який у процесі реакції приймає електрони, при цьому ступінь окиснення зменшується.

Реакція відновлення – процес приєднання електронів із зменшенням ступеня окиснення.

Відновник – елемент, який в процесі реакції віддає електрони, при цьому ступінь окиснення підвищується. 

Рівняння окисно-відновних реакцій складають , користуючись правилом електронного балансу:

кількість електронів, які віддає атом (іон, молекула) відновника, повинна дорівнювати кількості електронів, які приєднують частинки окисника.
Визначення коефіцієнтів в рівняннях окисно-відновних реакцій методом електронного балансу.
H2S + KMnO4 + H2SO4 → S + MnSO4 + K2SO4 + H2O
Визначаємо ступені окиснення елементів:

H2+1S-2 + K+1Mn+7O4-2 + H+12S+6O-24 → S0 + Mn+2S+6O-24 + K+12S+6O-24 + H+12O-2
Виділяємо елементи, які змінили ступінь окиснення:

H2+1S-2 + K+1Mn+7O4-2 + H+12S+6O-24 → S0 + Mn+2S+6O-24 + K+12S+6O-24 + H+12O-2
Складаємо електронні рівняння для елементів, які змінили ступінь окиснення:

S-2 - 2ē → S0
Mn+7 + 5ē → Mn+2
Визначаємо елементи: відновник, окисник, реакцію окиснення і відновлення:
Відновник S-2 - 2ē → S0 – окиснення 
Окисник    Mn+7 + 5ē → Mn+2 – відновлення.
Записуємо кількість електронів в реакції окиснення і відновлення:
	S-2 - 2ē → S0
Mn+7 + 5ē → Mn+2
	2
5


Знаходимо спільне кратне цих чисел:

	S-2 - 2ē → S0
Mn+7 + 5ē → Mn+2
	2

5
	10


Ділимо спільне кратне на кількість електронів, при цьому одержуємо коефіцієнти при відновнику і окиснику
	S-2 - 2ē → S0
Mn+7 + 5ē → Mn+2
	2

5
	10
	5

2
	


Ставимо ці коефіцієнти в лівій частині рівняння:

5H2+1S-2 +2K+1Mn+7O4-2 + H+12S+6O-24 → S0 + Mn+2S+6O-24 +  K+12S+6O-24 + H+12O-2
Зрівнюємо число атомів, які змінили ступені окиснення, в правій частині рівняння:
5H2S + 2KMnO4 + H2SO4 → 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + H2O
Зрівнюємо число атомів, що не змінили ступені окиснення (передостанню чергу при Гідрогені, в останню – при Оксигені):
5H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 → 5S + 2MnSO4 + K2SO4 +8H2O
Експериментальна частина
Прилади та реактиви: пробірки; розчини: KMnO4 0,5H, H2SO4 2H, NaOH 2H, K2SO3 кристалічний.
	Дослід №1
	Окисні властивості калій перманганату в залежності в залежності від рН середовища




В три пробірки помістіть по 2-3 краплі розчину KMnO4 і додайте: в першу пробірку – 2 краплі розчину H2SO4, в другу – стільки ж розчину NaOH, в третю – дистильованої води. В кожну пробірку внесіть на кінчику шпателя по крупинці K2SO3 і перемішайте. Як зміниться забарвлення в кожній пробірці? Майте на увазі, що сполуки Мангану з різними ступенями окиснення мають характерне забарвлення: іон MnO4-  – фіолетовий, Mn2+ – практично безбарвний, іон MnO42-  – зелений, діоксид MnO2 – малорозчинна сполука бурого кольору. Складіть рівняння реакції за участю KMnO4 і K2SO3 в кислому, лужному і нейтральному середовищах, визначте окисник і відновник. До яких ступенів окиснення відновлюється KMnO4 при рН < 7? рН = 7? рН > 7?

	Лабораторна робота № 7.
	Електрохімічні процеси


Короткі теоретичні відомості
Елктрохімічними процесами називають окисно-відновні реакції, які відбуваються в розчинах або розплавах електролітів на поверхні електродів і супроводжуються або появою в системі електричного струму, або відбуваються при підведенні струму від зовнішнього джерела.
Електрод – це пластинка з металу, графіту або іншого матеріалу, який має електричну провідність і опущена в розчин або розплав електроліта.

Різниця потенціалів на межі розділу метал-розчин електроліту називаються електродним потенціалом (φ). Електродному потенціалу прийнято приписувати той знак, який виникає на поверхні металу в подвійному електричному шарі.

Електродний потенціал металу залежить від наступних факторів:

1) природи металу, яка визначається величиною його стандартного електродного матеріалу φ0Ме/Меп+;
2) температури Т;

3) заряду іона металу п;
4) від активності (молярної концентрації) іонів електроліта в розчині. Ця залежність виражається рівнянням Нернста:
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Експериментальна частина
Прилади та реактиви: вольтметр; гальванометр; випрямляч; стакани на 100 мл; пластини з міді, цинку, заліза; мідна дротина; електролітичний ключ; гранули цинку; смужки оцинкованого і лудженого заліза 1×10 см; графітові електроди; розчини: CuSO4, 1M; FeSO4, 1M; ZnSO4, 1M; K3[Fe(CN)6], 0,5H; KI, 0,5H; Na2SO4, 0,5H; крохмаль, 0,5%; фенолфталеїн; універсальний індикаторний папір.

	Дослід №1
	Гальванічні елементи Даніеля-Якобі




В стакан з 1М розчину ZnSO4 опустіть зачищену наждачним папером і промиту дистильованою водою цинкову пластинку; в другий стакан з 1М розчином FeSO4 опустіть аналогічно підготовлену залізну пластинку. З’єднайте стакани електрохімічним ключем, а електроди – провідниками з вольтметром. Спостерігайте відхилення стрілки приладу. Замініть цинковий електрод приготовленим мідним електродом. В яку сторону відхилилась стрілка вольтметра? Замініть послідовність з’єднання електродів з вольтметром.

Напишіть схеми цинк-залізного і залізо-мідного гальванічних елементів, вкажіть анод, катод. В якому напрямку переміщуються електрони в зовнішньому ланцюгу цих елементів? Напишіть рівняння реакції на електродах елементів, сумарні рівняння реакції. В знайдіть табличні значення стандартних електродних потенціалів металів і обчисліть стандартну напругу цих гальванічних елементів.
	Дослід №2
	Гальванічний елемент Вольта (контактна електрохімічна корозія металів)




В пробірку наберіть 1 мл розчину H2SO4, розведіть 1-1,5 мл води і помістіть гранулу цинку. Спостерігайте повільне виділення водню на поверхні металу (корозія цинку). Опустіть в розчин кислоти зачищену мідну дротину. Чи витісняє мідь водень з розчину H2SO4? Доторкніться дротиною до гранули цинку. Що відбувається?

Складіть схему корозійного мікрогальванічного елемента, напишіть рівняння реакцій на електродах. Чому при контакті цинку і міді в розчині кислоти водень виділяється на поверхні міді, а швидкість корозії цинку зростає?
	Дослід №2
	Корозія оцинкованого і лудженого заліза




В дві пробірки по 0,5 мл розчину H2SO4, додайте 5 мл води і 2-3 краплі розчину K3[Fe(CN)6], який є чутливим реактивом на іони Fe 2+ i Zn 2+. В першу пробірку помістіть смужку оцинкованого заліза, а в другу – лудженого. Спостерігайте появу жовтого забарвлення в першій пробірці внаслідок утворення комплексу Zn3[Fe(CN)6]2 і синього в другій – за рахунок комплексу Fe [Fe(CN)6]2.

Напишіть схеми мікрокорозійного цинк-залізного і залізо-олов’яного гальванічного елементів в розчині H2SO4 і рівняння реакції при порушенні покриттів. Зробіть висновок про захисну здатність цинкового і лудженого покриттів на залізі.

	Дослід №3
	Електроліз водного розчину KI з інертними електродами



В U-подібну трубку налийте на ¾ її висоти розчину KI і помістіть в обидва коліна графітові електроди, вставлені в гумові пробки. З’єднайте провідниками електрод-катод з клемою (-) випрямляча, а анод – з клемою (+). В прикатодний розчин додайте 5-6 крапель фенолфталеїну, а в прианодний – стільки ж розчину крохмалю. Включіть випрямляч, подаючи на електроди різницю потенціалів ~2В. Спостерігайте виділення бульбашок газу (якого?) на поверхні катода і зміну забарвлення розчинів біля електродів (чому?).

Напишіть рівняння реакцій на електродах, складіть сумарне рівняння електролізу.
	Лабораторна робота № 8.
	Сульфур


Теоретична частина

Сульфур належить до елементів VI групи головної підгрупи періодичної системи елементів.

Атоми елементів головної підгрупи у зовнішньому електронному шарі містять s2p4-електрони. У Сульфуру валентними можуть бути не лише 3s і 3p, а й 3d-орбіталі. Тому в разі збудження атомів Сульфуру вони можуть містити до шести неспарених електронів. 

Для Сульфуру зарактерні такі ступені окиснення: –2 (сульфідна кислота, сульфіди); +4 (осид сульфуру (ІV), сульфітна кислота, сульфіти); +6 (сульфатна кислота, сульфати).
Вміст Сульфуру в земній корі становить 5·10-2. Сульфур в природі трапляється у вільному стані (самородна сірка). До найважливіших природних сполук Сульфуру належать сульфати: глауберова сіль – Na2SO4·10H2O;  гіпс – CaSO4· 2H2O; сульфіди і полісульфіди – цинкова обманка ZnS; мідний блиск – Cu2S; кіновар – HgS; свинцевий блиск або галеніт – PbS, залізний колчедан або пірит – FeS2. Великі кількості сульфатів перебувають у розчиненому стані в природних водах. Сульфур входить до складу білкових речовин.

Газ Н2S одержують при взаємодії сульфідів металів з кислотами:

MgS + 2HCl = H2S + MgCl2

Пропускаючи газ сірководень через воду одержують сульфідну кислоту. Сульфідна кислота – слабка кислота, у водних розчинах дисоціює за двома ступенями:

H2S↔ HS- + H+
HS– ↔ S2– + H+
Сульфіди металів І та ІІ груп розчинні у воді і гідролізують з утворенням лужного середовища:

Na2S + H2O = NaHS + NaOH.

В хімічних рівняннях реакцій сульфіди проявляють тільки відновні властивості. 

Експериментальна частина

    Прилади та реактиви. Пробірки циліндричні. Тигель  фарфоровий. Чашка фарфорова. Прилад для  одержання H2S. Прилад для одержання SO2 газу. Азбестова сітка. Пінцет. Мікро-стаканчик. Фільтрувальний папір.  Сірка. Мідь. Сульфід натрію. Цинк. Залізо. Лакмусовий папір. Бензол. Спирт етиловий.

     Розчини: Br2, I2, H2S, Na2S, KI(0,1м), Na2SO4 (0,5м), HgNO3 (0,5м), HNO3 (2м), HNO3 (2м), HCl (2м), H2SO4 (2м), (NH4)2SO4 (0,5м), BaCl2 (0,5м), FeCl3 (0,5м), KMnO4 (0,5м), K2Cr2O7 (0,5м), MnSO4 (0,5м), Pb(NO3)2 (0,5м), AgNO3 (0,1м), Na2SO3 (0,5м),  Na2SO3 (0,5м). 

	Дослід №1
	Відновні властивості сульфідів.




Виконання роботи. В дві пробірки помістити наступні розчини: в першу – 5 крапель KМnO4  та 2 краплі 2М розчину H2SO4, у другу – стільки ж K2Cr2O7 та H2SO4 . В кожну із пробірок по краплях додати розчину сульфіду калію до зміни кольору кожного розчину та його помутніння внаслідок виділення сірки.

     Запис даних досліду. Написати  рівняння відповідних  реакцій, враховуючи, що  MnO4- переходить  в іон Mn 2+, Сr2О7 2- в  – 2Сr 3+ – іон.
	Дослід №2
	Одержання оксиду сульфуру (ІV) та його розчинення у воді.


    Виконання роботи: Приготувати дві пробірки: одну з розчином нейтрального лакмусу, другу – з дистильованою водою. Пробірку наповнити на 1/3 її об’єму кристалами К2SO3, додати 6-8 крапель 4н розчину H2SO4 та швидко закрити корком з газовідвідною трубкою. Газ, який виділяється пропустити в пробірку з нейтральним лакмусом та дистильованою водою на протязі 2 – 3 хвилин. Якщо виділення газу протікає не досить енергійно, пробірку обережно підігріти. Як змінився колір лакмусу, на які властивості водного  розчину SO2 це вказує?

     Запис даних досліду. Написати  рівняння реакції одержання SO2, його взаємодії з водою та схему рівноваги в одержаному  розчині.  Як зміститься  ця рівновага при додаванні лугу?
	Дослід №3
	Окиснювальні та відновні властивості сполук Сульфуру (ІV)



     Виконання роботи. В дві пробірки, із яких одна із розчином сульфіду калію, а друга з йодною водою (3 – 5 крапель у дистильованій воді), додати по декілька крапель розчину сульфур (ІV) оксиду у воді, одержаного в попередньому досліді. Відмітити, які зміни відбулися в розчинах.

     Запис даних досліду. Написати  рівняння відповідних реакцій та вказати , які  властивості проявляє сульфур (ІV) оксид в обох випадках.

      Дослід №4. Дегідратні властивості сульфатної кислоти.

     Виконання роботи. На листочку фільтрувального паперу за допомогою скляної палички зробити напис 2н розчином сульфатної кислоти. Папір просушити.  

Запис даних досліду. Відмітити та пояснити зміни, які стались на  папері. Яку властивість проявляє сульфатна кислота в цьому досліді?

     Дослід №5. Взаємодія сульфатної кислоти з металами.

     А) Взаємодія розбавленої H2SO4 з металами.

     Виконання роботи.  В три пробірки  внести по 5 – 8 крапель  2н розчину  H2SO4 та по кусочку металів: в першу - Zn, в другу - Fe, в третю – Cu. Якщо реакція  протікає повільно, трохи підігріти пробірки  над невеликим полум’ям.

     Запис даних досліду. В якому  випадку реакція не протікає? Чому? Написати рівняння реакцій, що відбулись. Який елемент в цих реакціях є окисником?

     Б) Взаємодія  концентрованої H2SO4 з металами.

     Виконання роботи. В пробірку помістити 5–10 крапель концентрованої сульфатної кислоти і занурити мідну дротинку. Якщо реакція  протікає повільно, трохи підігріти пробірку над невеликим полум’ям.

Якщо в результаті реакції виділяється газ, піднести вологий лакмусовий  папірець, відмітити зміну  його кольору. По запаху (обережно) визначити, який газ виділяється.

     Запис даних досліду. Описати  явища, які спостерігаються, пояснити ці зміни. Написати рівняння реакцій та вказати, який елемент в молекулі  H2SO4 є окисником.

     Дослід №6. Різна розчинність сульфіту та сульфату барію у кислоті.

     Виконання роботи.  В двох пробірках одержати обмінною реакцією сульфіт та сульфат Ва, для цього взяти по 3 – 4 краплі розчинів відповідних солей. Спостерігати утворення осадів в обох пробірках. Порівняти розчинність сульфіту та сульфату барію у кислоті, додавши в обидві пробірки по 1–2 краплі 2н HNO3. Що спостерігається? Чи можна цією реакцією розпізнати іони SО32- та SO42-?

     Запис даних досліду. Написати рівняння реакцій одержання сульфату і сульфіту барію та розчинення останнього у кислоті.

     Дослід  №7. Тіосульфат натрію та його властивості. Нестійкість тіосульфату в кислому середовищі. 

     Виконання  роботи. Внести в пробірку 5 – 6 крапель розчину  Na2S2O3 та 3 – 4 краплі H2SO4.

     Запис даних досліду. Відмітити  випадання сірки. По запаху визначити, який газ виділяється. Привести графічну формулу Na2S2O3. Написати рівняння реакції взаємодії тіосульфату натрію із сульфатною кислотою. Вказати окисник та відновник.

     Дослід №8. Контрольний.

     Одержати у викладача суху сіль, розчинити її в дистильованій воді та розмішати скляною паличкою. Встановити відомими вам реакціями, чим є дана сіль: сульфатом, сульфітом, тіосульфатом чи сульфідом. Описати методику роботи  та  явища які спостерігали. На основі спостережень зробити висновок про присутність чи відсутність кожного йона. Записати рівняння реакцій.

                                       Контрольні  питання  та задачі. 

1. Написати електронні формули сульфіду селену  та  телуру в нормальному  та збудженому  стані.

2. В якому  ступені  окиснення  Сульфур може бути: а) лише відновником; б) лише  окисником. Привести приклади реакцій та  урівняти їх.

3. В якому ступені окиснення Сульфур може бути  і окисником і відновником? Привести приклади відповідних реакцій.

4. Написати рівняння гідролізу сульфідів: Na2S, CuS в молекулярному  та іонному  вигляді.

5. Написати рівняння гідролізу сульфіту   Na2SO3  в молекулярному  та іонному  вигляді.

6. Написати графічну  формулу  тіосульфату натрію, вказати  ступінь  окиснення Сульфуру  в цій  сполуці. Пояснити  його  нестійкість  в кислому  середовищі.

7. Написати  в іонному  і молекулярному  вигляді рівняння реакцій: 

(NH4)2S+FeCl3= …

H2S+FeCl3= …

H2SO3+ZnCl2 = …

8. Дописати  рівняння реакції та поставити коефіцієнти:

Na2S + HNO 3(kонц.) = … 

K2Cr2O7 + Na2S + H2SO4 = …

Na2SO3 + Zn + HCl(розб.) = …

	Лабораторна робота № 9.
	Карбон і Силіцій


Теоретична частина

     Карбон і Силіцій належать до ІV групи головної підгрупи  періодичної системи елементів Д.І.Менделєєва. На зовнішньому  енергетичному рівні  атомів знаходиться  по 4 електрони. Для них  характерний ступінь окиснення +2; +4. Карбон і Силіцій – типові неметали, їх гідроксиди проявляють лише кислотні властивості  (H2CO3 – карбонатна кислота  і  H2SiO3 – силікатна кислота). Елементи утворюють газоподібні водневі сполуки  CH4 – метан,  SiH4 – сілан, з киснем утворюють  оксиди –  CO – чадний газ (оксид карбону (ІІ), CO2 – вуглекислий газ (оксид карбону ІV) ,  SiO2 .

Сполуки Карбону з металами називаються  карбідами CaC2 – карбід калбцію, а  Силіцію – силіцідами Mg2Si – силіцід магнію.  Оксиди  CO  і SiO  – несолетворні. Діоксиди CO2  і  SiO2 – це ангідриди відповідних кислот – H2CO3 , H2SiO3 . Обидві кислоти дуже слабкі і термічно нестійкі. Велике значення мають солі  цих кислот – карбонати (Na2CO3, K2CO3, CaCO3) і  силікати  (Na2SiO3, К2SiO3, CaSiO3), гідрокарбонати  (NaHCO3,  Ca(HCO3)2). Більшість карбонатів і силікатів погано  розчиняються у воді. Водні розчини карбонатів і силікатів мають  лужну реакцію.

                                        Експериментальна частина

     Прилади і реактиви. Капельна пипетка, прилади  для  одержання оксидів карбону  (ІІ) і (IV), фільтрувальний папір, активоване вугілля, фуксин, оксид  купруму, мармур, крейда, вапняна вода, бром, лакмус нейтральний розчин; розчини:  Pb(NO3)2, KI, KMnO4, AgNO3 , Na2CO3 ,  K2CO3 , H2SO4 , HCl,  CaCl2, Na2SiO3 ,  NaOH,  CuSO4 , NH4Cl, NH4OH;                порошок силікагелю  прокалений, кварцевий  пісок.

     Приготування силікагелю: змішати  в фарфоровій  чашці рівні об’єми  (по 50 мл) рідкого скла та HCl (37 %-ної концентрації) (ρ = 1,79г/см3 ). Суміш лишити відстоюватись на добу. Утворений  гель  розрізати  на куски  і  промити  в  стакані декантацією до повного  видалення  іонів  хлору (проба  на AgNO3). Злити воду  і  промитий гель сушити при температурі 40 – 500С на протязі 24 годин, потім при 500 – 1000С на протязі 10-12 годин.

     Дослід №1. Адсорбційні  властивості вугілля. 

А) Адсорбція кольорових речовин із  розчину.  

Виконання роботи. В пробірку  до половини  її об’єму налити світло-рожевого фуксину. Внести в розчин активоване вугілля. Щільно закрити  пробірку та  енергійно потрясти її 2 – 3 хвилини. Дати  розчину  постояти, спостерігайте зміни. 

Запис даних досліду. Пояснити зміни, що спостерігались.

Б) Адсорбція іонів із розчину . 

Виконання роботи. В пробірку  внести 2 – 3 краплини 0,01н розчину    Pb(NO3)2 .  Додати  до нього одну  краплю 0,1н розчину   KI. Що спостерігаєте? В іншу пробірку  до того ж розчину  Pb(NO3)2  внести невелику кількість  активованого вугілля (аналогічно першому досліду), потрясти пробірку. Потім додати одну краплину 0,1н розчину   KI. Порівняти кількості  одержаних осадів у першому та другому  випадках. Чим пояснити відмінності? 

Запис даних досліду.  Описати, що спостерігається. Скласти рівняння  реакції, зробити висновки. 

Дослід №2. Відновні властивості Карбону. Відновлення вугіллям оксиду  купруму (ІІ).

Виконання роботи. На листку  фільтрованого паперу змішати  один об’єм порошку оксиду купруму (ІІ) з двома об’ємами порошку вугілля. Приготовлену  суміш помістити в  циліндричну  пробірку, яку  закріпити в   штативі горизонтально. Нагрівати  суміш на протязі 10 – 12 хвилин на сильному полум’ї. Після  охолодження пробірки, висипати її вміст на лист  білого паперу. Спостерігайте колір одержаного продукту. Зверніть увагу  на колір  нальоту на стінках пробірки.

     Запис даних досліду. Поясніть спостереження. Напишіть  рівняння реакції.

     Досділ №3.  Одержання оксиду  Карбону (ІV) та його розчинення у воді.

     Виконання роботи. Приготувати пробірку  з нейтральним розчином лакмусу (5 – 6 крапель).  В колбу покласти  3 – 4 кусочки крейди. Закріпити колбу в штативі, внести до  неї 5 крапель  води  та 10 крапель концентрованої  HCl. Швидко закрити колбу пробкою з газовідвідною трубкою. Кінець трубки опустити в  пробірку  з нейтральним розчином лакмусу  і  пропускати  газ  2 – 3 хвилини. Відмітити зміну  кольору  лакмусу.

     Запис даних досліду. Описати  пророблену роботу, намалювати прилад. Написати схему  рівноваги, яка  встановилась у водному  розчині  оксиду  карбону (ІV). Як зміститься  ця рівновага  при додаванні в розчин  лугу? Кислоти? Вказати причину  зміщення рівноваги в кожному  випадку.

     Дослід №4. Гідроліз карбонату  та гідрокарбонату  натрію.

     Виконання роботи.  В дві пробірки внести  по 3 – 4 краплі нейтрального розчину лакмусу. В одну  із пробірок додати 1 – 2 краплі розчину  карбонату  натрію, а в іншу  – таку ж кількість  гідрокарбонату натрію.  Відмітити відмінність  в кольорі  лакмусу.

     Запис даних досліду. Написати  в молекулярному  та іонному  вигляді  рівняння  реакції гідролізу першої та другої солі. В якому  випадку гідроліз протікає слабше? Чому?

     Дослід №5. Вплив іону CO32-  на гідроліз деяких солей.

     Виконання роботи. До  розчинів солей  хлориду Феруму (ІІІ) та хлориду Стануму (ІV) (3 – 4 краплі) додати   по 3 – 5 крапель розчину    Na2CO3 .

     Запис даних досліду. Відмітити   виділення газу та утворення осадів при гідролізу солей Феруму  та  Стануму. Написати рівняння реакції гідролізу вказаних солей в молекулярному та іонному вигляді при додаванні до них  Na2CO3 . Чому в присутності  йонів CO32-   гідроліз практично протікає до кінця?

     Дослід №6. Термічний розклад карбонатів.

     Виконання роботи. В дві пробірки внести окремо невеликі кількості  сухих солей (1/8 пробірки) (CuOH)2CO3,  CaCO3. Пробірку з     (CuOH)2CO3 закріпити в штативі під кутом, закрити її пробкою з газовідвідною трубкою, кінець якої опустити у   вапняну воду. Пробірку  обережно нагріти  невеличким полум’ям. Що  відбувається  з вапняною водою. Аналогічний  дослід повторити  з CaCO3.  Прокалювання CaCO3  вести більш енергійно. 

    Запис даних досліду. Описати  і пояснити  спостереження,  відмітити відмінність  в термічній  стійкості солей. Написати рівняння реакцій.

     Дослід №7. Одержання  геля  та  золя силікатної кислоти.

     Виконання роботи. В дві пробірки внести  по 4-5 крапель  в одну  -  силікату натрію, в другу – концентрованої соляної кислоти (р= 1,19г/см3). Додати  в першу  пробірку  6–7 крапель 2н розчину  HCl, а в другу – 1–2 краплі  насиченого  розчину   Na2SiO3 . Закрити  пробірку та потрусити. Спостерігати  утворення геля  силікатної кислоти в першій пробірці і золя  - в другій. Одержаний  золь Н2SiO3  нагріти  невеликим полум’ям до переходу  в гель. Як  називається  процес переходу золя  в гель? Яке значення  має  нагрівання?

     Запис даних досліду.  Описати  пророблену роботу. Написати рівняння реакції одержання   Na2SiO3 (дана формула умовна, в дійсності склад кремнієвої кислоти більш складний і може бути виражений  загальною формулою    SiO2 · H2O.

     Дослід №8. Адсорбційні властивості  силікагелю. 

     Виконання роботи. Помістити  в  пробірку 5-7 крапель  розчину  сульфату  тетраамінокупруму. В розчин всипати  дрібний силікагель. Закрити  пробірку  пальцем  і енергійно потрясти, перемішати розчин. Спостерігати  забарвлення силікагелю та послаблення кольору розчину внаслідок адсорбції силікагелем іонів [Cu(NH3)4]2+ . Дати розчину постояти, злити його із  силікагелю. Силікагель  промити 2-3 рази  дистильованою водою. Додати 5-10 крапель соляної кислоти. Спостерігати забарвлення силікагелю внаслідок руйнування забарвлених іонів соляною кислотою.

                        [Cu(NH3)4]2+ + 4H+ = Cu2+ + 4NH4+

 Запис даних досліду. Описати пророблену роботу і зробити висновки.

     Дослід №9. Солі  кремнієвої кислоти.

     А) Одержання силікату  натрію.

     Виконання роботи. Поставити  тигель на  фарфоровий  трикутник, покласти в нього пінцетом кусочок NaOH величиною в горошину. Нагріти  тигель  до повного розплавлення лугу. В  розплавлену масу внести один мікрошпатель  проплавленого силікагелю і  знову нагріти  масу  до  повного розплавлення. Щоб  впевнитись в утворенні  солі  кремнієвої кислоти, провести  слідуючий дослід. Тигель  охолодити і  додати 5-8 крапель  дистильованої води і  добре  вимішати  скляною паличкою. Декілька крапель розчину  перенести  пипеткою в пробірку. До  розчину  додати  рівний   об’єм  2н  HCl   і нагріти  на полум’ї.

 Запис даних досліду.   Описати  пророблену роботу. Відмітити  утворення гелю H2SiO3.  Написати рівняння  реакції  одержання H2SiO3  (силікатної) кислоти.

     Дослід №10. Гідроліз  силікату натрію. 

     Виконання роботи.  В дві пробірки внести   по 5-6 крапель  розчину силікату  натрію, в одну з них додати  краплю фенолфталеїну. Відмітити  появу  червоного кольору.  На надлишок якого іону  це вказує? В другу  пробірку додати 4-5 крапель   NH4Cl розчину. 

     Запис даних досліду. Відмітити явища, які  спостерігагали  і пояснити  відмінності  в ступені гідролізу  Na2SiO3  в чистій воді і в присутності  хлориду  амонію. Написати  молекулярні  та іонні  рівняння обох випадків  гідролізу. Присутність якого  йону збільшує ступінь гідролізу у другому  випадку? Як сповільнити гідроліз силікату  натрію?

                                     Контрольні питання за  задачі.

1. Написати рівняння реакцій одержання оксиду  карбону трьома різними  способами.

2. Пояснити утворення  зв’язків в  молекулі СО  методом ВЗ. Яка  кратність  зв’язку  в молекулі СО?

3. Який тип гібридизації атомних орбіталей атома Карбону має місце при утворенні молекули CO2? Яку  геометричну  форму  має  ця молекула? Привести відповідну схему.

4. Більше, чи менше семи значення рН в  розчині  карбонатів лужних металів? Відповідь обгрунтуйте, написавши відповідні  рівняння.

5. Закінчити рівняння реакцій:

Si + HF + HNO3 = NO + H2SiF6 + 

Si + NaOH + H2O =

Mg2Si + NH4Cl = SiH4 + NH3 +

SiO2 + HF =

Na2SiO3 + NH4Cl + H2O =

6. .Як одержати  із кварцевого піску: а)кремній; б)SiF4; в)Na2SiO3. Написати рівняння відповідних реакцій.

7. Хімічний склад ортоклазу виражається  формулою – K2O·Аl2O3 ·6SiO2. Написати  рівняння процесу вивітрювання ортоклазу під впливом CO2 та  H2O. 

8. Після  пропускання 1м3 повітря через розчин Ba(OH)2 утворилося 2,64г. карбонату  барію. Обчислити % вміст  CO2 в повітрі.

9. Описати хімічний склад  звичайного, кварцевого та рідкого скла?

10. Скільки потрібно взяти  магнію, щоб добути у вільному  стані  кремній з 0,3г чистого кварцу?

11. Склад звичайного скла  можна  подати  формулою  Na2O·CaO· 6SiO2 . Обчислити  теоретичну  витрату сировини (соди, вапняку, кремнезему)  на виготовлення однієї тонни скла.

Практична робота №3

ОБЧИСЛЕННЯ ЗА ХІМІЧНИМИ ФОРМУЛАМИ.

СПОСОБИ ЗОБРАЖЕНЬ ФОРМУЛ СИЛІКАТІВ

Теоретична частина

1. Обчислення масових часток елементів у речовинах
Хімічні формули можна використовувати для обчислення масових часток елементів у речовинах. Масова частка визначається як відношення маси елемента, який міститься в даній масі речовини, до маси речовини:
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де ( – масова частка елемента,

me – маса елемента в даній масі речовини,

mp – маса речовини.

Виражаючи масу елемента в даній речовині і масу речовини через відносну атомну та молекулярну маси, отримуємо формулу:
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· – масова частка елемента в речовині,

Аr – відносна атомна маса елемента,

Мr – відносна молекулярна маса речовини.

Ці формули використовуються для розв’язування задач.

Задача. Природний газ складається в основному з газу метану, формула якого СН4. Обчисліть масову частку карбону в метані.
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Ar(C) = 12,

Мr(CH4) = 12+4·1 = 16,

((C) = 
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Відповідь: масова частка Карбону в метані становить 75%.

Задача. Обчисліть масову частку Гідрогену у воді.
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Ar(H) = 1,

Мr(H2O) = 2·1+16 = 18,

((H) = 
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Відповідь: масова частка Гідрогену у воді 11,1%.

Задача. Кальций карбонат, з якого складається крейда, має формулу СаСО3. Обчисліть масові частки Карбону, Оксигену і Кальцію у цій речовині.
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Ar(Са) = 40,

Ar(С) = 12,

Ar(О) = 16,

Мr(СаСО3) = 40+12+3·16 = 100,

((Са) = 
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Відповідь: масові частки Кальцію, Карбону і Оксигену в карбонаті кальцію відповідно дорівнюють: 40%, 12%, 48%.

2. Розв’язок задач на знаходження найпростішої формули речовини
Задача. Масові частки Калію, Хрому і Оксигену в складі сполуки відповідно дорівнюють: 26,53%, 35,37% і 38,1%. Знайти формулу сполуки.

З умови задачі зрозуміло з яких атомів складається дана речовина, залишається лише встановити їх кількість.

У загальному вигляді формулу невідомої сполуки можна подати, умовно позначивши її як речовину А:

А – КxCryOz, де х,y,z – індекси.

Відповідно до закону сталості складу речовини співвідношення атомів у молекулі речовини таке саме, як і співвідношення кількостей речовини елементів у будь-якій довільній кількості речовини:

х:y:z = n(K):n(Cr):n(O).

Припускаємо, що маса невідомої речовини 100г, тоді

m(K)=26,53г,

m(Cr)=35,37г,

m(O)=38,1г.

За формулою 
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обчислюємо кількість речовини кожного елемента:

М(К) = 39г/моль, М(Cr) = 52г/моль, M(O) = 16г/моль.
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Отже, підставляючи дані у попередню формулу, отримуємо таке співвідношення:

х:y:z = 0,66:0,68:2,38.

Поділивши кожне число на найменше, отримуємо:

1:1:3,5.

Зрозуміло, що індекс повинен бути цілим числом, тому це співвідношення збільшуємо у два рази:

2:2:7.

Підставляємо ці значення у загальну формулу і отримуємо: К2Cr2O7.

Відповідь: формула сполуки - К2Cr2O7.

3. Способи зображень формул силікатів.

Силікати – це особливий клас неорганічних сполук основною структурною одиницею яких є ізольовані чи зв’язані один з одним силіційоксигенні тетраедри [SiO4]4–.

Склад силікатів в кристаллохімії зображають такими способами:

1. У вигляді молекулярних формул оксидів. Наприклад: Al2O3·2SiO2·2H2O – альбіт. Зображення формул силікатів у вигляді формул оксидівпояснюється тим, що силікати за своїми властивостями наближаються до типових оксидів.

2. У вигляді солей полісілікатної кислоти. Наприклад: Mg2SiO4 – магнієва сіль ортосілікатної кислоти. Однак зображення у вигляді таких формул не дає ніякої інформації про їх структуру.

3. У вигляді структурних формул, які в певній мірі говорять про їх внутрішню будову. Правило написання структурної формули. Склад чистого чи змішаного силіційоксигенного мотиву в структурі силікату, що періодично повторюється, записується в квадратних дужках. Зліва від них записуюються катіони, справа аніони, які не входять в силіційоксигенний мотив, а знаходять зовні структури силікату. Наприклад: Al2[Si2O5](OH)4 – каолініт.

Таким чином структурні формули несуть інформацію не тільки про склад, але в деякій мірі про структуру силікатів.

Із структурної формули силікату можна вивести молекулярну фрмулу. Наприклад. Олівін – MgFe[SiO4], враховуючи валентності хімічних елементів записують відповідну йому молекулярну формулу – MgO·FeO·SiO2.

Контрольні питання та задачі

1. Що називають силікатами? Пояснити на основі квантово-механічної теорії утворення зв’язків Si – Oта Si – O – Si.

2. Які існують способи зображення формул силікатів?

3. Вивести молекулярні формули силікатів із структурних:

Ве2[SiO4] – фенакіт;

Zn2[SiO4] – вілеміт;

Fe3Аl2[SiO4]3 –  альмандін;

Zn4(OH)2[Si2O7]H2O – каламін;

Cu6[Si6O18]H2O –аширит;

Be3Al2[Si6O18] – берил;

(Mg, Fe)2Al3[AlSi5O18] – кордієрит;

Ca2Mg5[Si4O11]2(OH)2 – тремоліт;

Ca,Mg[Si2O6] – діопсид; 

Na,Al[Si2O6] – жадеїт; 

NaFe[Si2O6] – егирин; 

CaMn[Si2O6] – родоніт;

Mg3[Si4O10](OH)2 – тальк; 

Al2[Si4O10](OH)2 – пірофіліт;

KAl[AlSi3O10](OH)2 – мусковіт.

4. Визначіть масові частки Гідрогену, Сульфуру і Оксигену в сульфатній кислоті, формула якої H2SO4.

5. Обчисліть масові частки Натрію і Хлору в кухонній солі, формула якої NaCl.

6. Обчисліть масові частки елементів у глюкозі, формула якої С6Н12О6.

7. Скільки натрію можна добути з 50 кг кухонної солі, формула якої NaCl?

8. Мідний колчедан має формулу CuFeS2. Обчисліть масу міді, яку можна добути з 500 кг цієї руди.

9. Масова частка куприту, формула якого Cu2О, у мідній руді – 3%. Яку масу міді можна добути з 10 т такої руди?

10. Скільки мангану можна добути з 15 т руди, масова частка піролюзиту MnO2 в якій – 17%?

11. Свинцевий блиск має формулу PbS. Обчисліть масу свинцю, яку можна добути з 1,5 т цього мінералу, якщо масова частка PbS в руді становить 38%.

12. Карбон дисульфід використовують як розчинник органічних речовин. Знайдіть його молекулярну формулу, коли відомо, що масові частки Карбону і Сульфуру відповідно становлять 15,8% і 84,2%. Відносна молекулярна маса сіркокарбону дорівнює 76.

13. З карборунду виготовляють точильні і шліфувальні камені. Знайдіть його формулу, коли відомо, що масові частки Силіцію і Карбону відповідно: 70% і 30%, а відносна молекулярна маса дорівнює 40.

14. До складу силікатного клею входить речовина, масові частки в якій: Натрію – 37,7%, Силіцію – 23%, Оксигену – 35,3%. Встановіть її формулу, якщо відносна молекулярна маса дорівнює 122.

15. Масові частки Калію, Хрому і Оксигену в складі сполуки відповідно дорівнюють: 26,53%, 35,37% і 38,1%. Знайти формулу сполуки.

16. Натрій тіосульфат, що використовують для обробки фотоматеріалів, складається з атомів Натрію, Сульфуру і Оксигену, масові частки яких відповідно становлять: 29,11%, 40,51%, 30,38%. Яка формула натрій тіосульфату?

11
25

_1345279929.unknown

_1473683317.unknown

_1473699123.unknown

_1473699641.unknown

_1473709988.unknown

_1473967434.unknown

_1474315900.unknown

_1473966848.unknown

_1473699924.unknown

_1473699454.unknown

_1473698257.unknown

_1473698728.unknown

_1473695887.unknown

_1345282971.unknown

_1473682185.unknown

_1473682544.unknown

_1345354399.unknown

_1473539787.unknown

_1345354517.unknown

_1345353655.unknown

_1345280812.unknown

_1345282415.unknown

_1345280573.unknown

_1170482561.unknown

_1170482565.unknown

_1345274365.unknown

_1345274580.unknown

_1345274196.unknown

_1170482563.unknown

_1170482564.unknown

_1170482562.unknown

_1170482557.unknown

_1170482559.unknown

_1170482560.unknown

_1170482558.unknown

_1170482555.unknown

_1170482556.unknown

_1170482553.unknown

_1170482554.unknown

_1170482551.unknown

_1170482552.unknown

_1170482550.unknown

