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ПРЕДИСЛОВИЕ

Курс общей химии для иностранных студентов технологических специальностей охватывает основные темы теоретических основ предмета, без знания которых не возможно формирование грамотного специалиста.

Для будущих технологов химия является одной из общетеоретических наук, знания которой предшествуют изучению профессионально – направленных дисциплин.

Цель и задача курса «Общая химия» – освоение теоретических основ химии, фундаментальных законов, изучение которых предшествует другим химическим дисциплинам: неорганической, физической и коллоидной.

Программа курса составлена в соответствии с современным уровнем развития науки и требованиями, которые предъявляются к подготовке технологов нехимических специальностей.

Для успешного усвоения материала студентам необходимы знания высшей математики, физики, а также умение использовать вычислительную технику для решения задач. Особое внимание отводится теориям химических процессов.

Программа включает разделы строения веществ, которые объясняют валентные возможности атомов, и многие свойства, что очень важно для характеристики атомов элементов, имеющих биогенное значение, а также для объяснения  свойств образованных ими простых и сложных веществ.
Задача курса - научить будущих специалистов определенным навыкам лабораторного эксперимента: готовить растворы заданных концентраций (молярной, молярной концентрации эквивалента и т.д.),  определять реакцию среды растворов, предсказывать ее, пользоваться лабораторной посудой и работать с приборами, выполнять основные операции анализа, титровать и проводить математическую обработку результатов опытов.

Таким образом, целью курса является обеспечить будущих специалистов необходимым минимумом знаний по общей химии, которые понадобятся в освоении профилирующих дисциплин, а также в практической деятельности, направленной на повышение эффективности производства и охрану окружающей среды.
Занятие 1.
ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ
Химия – наука о веществах, их строении свойствах и превращениях.

Все тела в природе состоят из веществ. Каждое вещество имеет свои определенные химические и физические свойства.

Физические свойства – агрегатное состояние, плотность, растворимость, температура кипения, температура плавления, цвет, вкус, запах и др.

Существует три агрегатных состояния веществ: твердое, жидкое и газообразное. При обычных условиях различные вещества находятся в разных агрегатных состояниях. Например: 
· сахар, соль, сера, алюминий – твердые вещества;
· вода, бензол, серная кислота – жидкие вещества;

· кислород, углекислый газ, метан – газообразные вещества.

Любое вещество при изменении условий (например, температуры) может переходить из одного агрегатного состояния в другое.

Жидкая вода при 100ºС (температура кипения) превращается в пар (газообразное сосотояние), а при 0ºС (температура плавления) превращается в лед (твердое состояние). Изменение агрегатного состояния вещества – это пример физических явлений.
Физические явления – это изменение формы, агрегатного состояния веществ, в результате которых не образуются новые вещества.
Химические свойства вещества – это способность данного вещества превращаться в другие вещества. Превращение одних веществ в другие называются химическими реакциями или химическими явлениями. В результате химических реакций всегда образуются новые вещества. Исходные вещества, которые вступают в химическую реакция, называются реагентами, а новые вещества, которые образуются в результате реакции, называются продуктами реакции. Химические реакции имеют характерные признаки: изменение цвета, образование осадка, выделение газа, теплоты, света и др.

1.1. Первоначальные сведения о строении атома. 

Химический элемент.
Все вещества образованы мельчайшими частицами, которые называются атомами. Атомы имеют сложное строение. В центре любого атома находится ядро. Ядро атома состоит из протонов и нейтронов, которые имеют общее название нуклоны. Протон – это частичка, которая имеет положительный заряд. Заряд протона в условных единицах +1. Символ протона – 1р . Нейтрон – нейтральная частица, заряд нейтрона равен 0, символ нейтрона – 0n.
Ядра атомов имеют положительный заряд, так как состоят из протонов с положительным зарядом и нейтральных нейтронов. Вокруг ядра движутся электроны, которые имеют отрицательный заряд. Заряд электрона в условных единицах равен – 1, а символ – ē.
· Протоны, нейтроны и электроны называются элементарными частицами.
Любой атом содержит равное количество протонов и электронов, поэтому сума положительных зарядов в атоме равна суме отрицательных зарядов. Следовательно, атомы являются электронейтральными частицами. Ядра различных атомов содержат разное количество протонов и нейтронов.
· Главной характеристикой любого атома является заряд ядра – Z и равен числу протонов в ядре.

· Вид атомов с одинаковым зарядом ядер называется химическим элементом.

Каждый элемент имеет свое название и свой символ (знак). Символы элементов состоят из одной или двух букв латинского названия элементов и являются интернациональными. Названия элементов в каждом языке различны. В таблице 1 содержатся русские и латинские названия важнейших химических элементов, их символы и произношения символов в химических формулах.
Например: 

H2O – «аш-два-о»; 

Ca3(PO4)2 – «кальций-три-пе-о-четыре-дважды)».

Все химические элементы делятся на металлы и неметаллы (табл. 2). Причиной этого деления есть различие в строении атома. Распространенность различных химических элементов в природе неодинакова. В земной коре наиболее распространенными элементами являются: кислород О – 49 %, кремний Si – 27 %, алюминий Al – 7 %, железо Fe – 5 %.
Таблица 1 
Названия и символы важнейших химических элементов
	Русское название элемента
	Латинское название элемента
	Символ элемента
	Произношение символа

	Азот 
	Nitrogenium 
	N
	эн

	Алюминий 
	Aluminium
	Al
	алюминий


	Аргон 
	Argon 
	Ar
	аргон

	Барий 
	Barium 
	Ba
	барий

	Бром 
	Bromum
	Br
	бром

	Водород 
	Hydrogenium
	H
	аш

	Гелий 
	Helium
	He
	гелий

	Железо 
	Ferrum 
	Fe
	феррум

	Золото
	Aurum
	Au
	аурум

	Йод 
	Iodum 
	I
	йод

	Калий 
	Kalium
	K
	калий

	Кальций 
	Calcium 
	Ca
	кальций

	Кислород 
	Oxygenium 
	O
	о

	Кремний 
	Silicium 
	Si
	силициум

	Литий 
	Lithium 
	Li
	литий

	Магний 
	Magnesium 
	Mg
	магний

	Марганец 
	Manganum 
	Mn
	марганец

	Медь 
	Cuprum
	Cu
	купрум

	Натрий 
	Natrium
	Na
	натрий

	Неон 
	Neon 
	Ne
	неон

	Олово 
	Stannum 
	Sn
	станнум

	Платина 
	Platinum 
	Pt
	платина

	Ртуть 
	Hydrargirum 
	Hg
	гидраргиум

	Свинец
	Plumbum
	Pb
	плюмбум

	Сера 
	Sulfur
	S
	эс

	Серебро 
	Argentums
	Ag
	аргентум

	Стронций 
	Strontium
	Sr
	стронций

	Титан 
	Titanium 
	Ti
	титан

	Углерод 
	Carboneum 
	C
	це

	Фосфор 
	Phosphorus
	P
	пэ

	Фтор 
	Phuorum
	F
	фтор


	Хлор 
	Chlorum
	Cl
	хлор

	Хром 
	Chromium
	Cr
	хром

	Цинк 
	Zincum 
	Zn
	цинк


Таблица 2

Деление химических элементов на металлы и неметаллы
	Металлы
	Неметаллы

	алюминий Al
	азот N

	барий Ba
	аргон Ar

	железо Fe
	бром Br

	золото Au
	водород H

	калий К
	гелий He

	кальций Са
	йод I

	литий Li
	кислород O

	магний Mg
	кремний Si

	медь Cu
	неон Ne

	натрий Na
	сера S

	олово Sn
	углерод C

	платина Pt
	фосфор P

	ртуть Hg
	фтор F

	свинец Pb
	хлор Cl

	серебро Ag
	

	стронций Sr
	

	титан Ti
	

	хром Cr
	

	цинк Zn
	


1.2. Абсолютные и относительные атомные массы.
Атомы различных элементов имеют разные размеры и массы. Так как атомы имеют форму шара, их размеры характеризуются диаметром или радиусом. Самый маленький атом – это атом водорода, его диаметр приблизительно равен – 1 · 10-8 см, диаметр атома хлора – 1,8 · 10-8 см. Для выражения таких малых величин часто используются единицы длины, которые называются ангстремы (Å) и нанометры (нм):
1 Å = 10-10 м; 1 нм = 10-9 м.

В этих единицах диаметр атома водорода равен 0,1 нм.

Массы атомов тоже являются очень маленькими величинами. Массы атомов которые выражены в обычных единицах массы кг или г называются абсолютными атомными массами и обозначаются символом – ma. Самую маленькую массу имеет атом водорода: ma (Н) = 1,67 · 10-24 г. Использовать такие маленькие величины очень неудобно. Поэтому в химии вместо абсолютных атомных масс используют относительные атомные массы.
За единицу атомных масс принимают 1/12 часть абсолютной атомной массы атома углерода. Следовательно, масса 1/12 части абсолютной массы атома углерода и есть атомная единица массы (рис. 1).
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Рис. 1. К определению атомной единицы массы
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· Относительная атомная масса элемента – это число, которое показывает, во сколько раз абсолютная масса атома данного элемента больше 1/12 части абсолютной массы атома углерода, т.е. атомной единицы массы.
Относительная атомная масса обозначается символом Аr . Относительная атомная масса элемента (Х) равна:
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Рассчитаем, например, относительные атомные массы водорода и кислорода:
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Относительные атомные массы элементов являются безразмерными величинами.
1.3. Молекулы, молекулярные массы. Химические формулы.
Атомы могут соединятся друг с другом, образуя молекулы. Например:

Н + Н = Н-Н, химическая формула – Н2;

Н + Сl = Н-Сl, химическая формула – НСl;
Н + О +.Н = Н-О-Н, химическая формула – Н2О.

Состав любой молекулы можно выразить химической формулой.

· Химические формулы показывают качественный и количественный состав молекул.
· Закон постоянства состава: каждое чистое вещество имеет постоянный качественный и количественный состав, который не зависит от способа получения вещества.
· Молекула – это наименьшая частица вещества, которая сохраняет его химические свойства.
Масса любой молекулы равна сумме масс образующих ее атомов. Например, относительная молекулярная масса (Мr) воды равна:
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Относительная молекулярная масса сульфата железа (III) Fe2(SO4)3 равна: 
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· Относительная молекулярная масса (Мr) вещества – это число которое показывает, во сколько раз абсолютная масса молекулы данного вещества больше 1/12 части абсолютной массы атома углерода.
По формуле вещества можно рассчитать массовую долю каждого химического элемента, который входит в состав вещества. Массовые доли обычно выражают в процентах:
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где ω – массовая доля элемента Х, %;

Аr(Х) – относительная атомная масса элемента Х:
n – число атомов элемента Х в молекуле вещества;

Мr(Х) – относительная молекулярная масса вещества.

Рассчитаем, например, массовые доли водорода и кислорода в воде (Н2О):
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Все вещества делятся на простые и сложные. 

· Простые вещества – это вещества, которые состоят из атомов одного элемента.
· Сложные вещества – это вещества, которые состоят из атома разных элементов.

Например, простые вещества: H2, Cl2. O2, Zn, Al, Ba, Na;
сложные вещества: NaCl, K2SO4, CaCO3.
Масса вещества выражается в г, кг или других единицах массы. Единицей количества вещества является моль (n). 

· Моль – это количество вещества, которое содержит столько атомов, молекул этого вещества, сколько атомов содержится в 12 г углерода С.
Число атомов углерода, которое содержится в 12 г С было подсчитано и равно 6,02 · 1023. Это число называют число Авогадро NA = 6,02 · 1023. 

· 1 моль любого вещества содержит число Авогадро частиц (атомов, молекул)
· Масса одного моля вещества называется молярной массой и обозначается М. Молярная масса вещества численно равна относительной молекулярной массе и выражается в единицах г/моль.

Если вещество состоит из атомов, то его молярная масса в г/моль численно равна относительной атомной массе.

Например: Определить молярные массы водорода Н2, железа Fe, воды Н2О.

Мr(Н2) = 2 → М (Н2) = 2 г/моль;

Аr (Fe) = 56 → М(Fe) = 56 г/моль;

Мr(Н2О) = 18 → Мr(Н2О) = 18 г/моль.
Зная молярную массу вещества можно рассчитать количество моль (n) вещества в любой данной массе вещества за формулой:


[image: image11.wmf].
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Типовая задача: Сколько молей составляют и сколько молекул содержат: а) 8 г кислорода О2; б) 180 мл воды Н2О?
	а)
	Дано:

т (О2) = 8 г
	Решение:

Mr (O2) = 2Ar (O) = 2 ∙ 16 = 32

M (O2) = 32 г/моль

[image: image12.wmf](

)

(

)

(

)

ìîëü

 

0,25

ã

 

32

ã

 

8

O

 

M

O

 

O

2

2

2

=

=

=

m

n 


N (О2) = NА ∙ n(О2) = 6,02 ∙ 1023 моль-1 ∙ 0,25 моль = 1,505 ∙ 1023.

	
	Найти:

n (О2)

N (О2)
	


УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.
1. Что находится в центре атома?

2. Из чего состоит ядро атома?

3. Какой заряд имеют ядра атомов? Почему?

4. Почему атомы являются электронейтральными частицами?

5. Что называется химическим элементом?

6. На какие две группы делятся химические элементы?
7. Какие химические элементы наиболее распространены в земной коре?

8. Заполните свободные клетки в следующей таблице:

	Атом
	Число протонов
	Число электрон
	Заряд ядра
	Число нейтронов
	Число нуклон.
	Число эл.част

	
	1
	
	
	0
	
	

	
	
	6
	
	
	12
	

	
	
	
	+12
	12
	
	

	
	
	80
	
	120
	
	

	
	15
	
	
	
	31
	


9. Что принимают за единицу атомных масс?

10. Что такое относительная атомная масса химического элемента? 

11. Как формулируется закон постоянства состава?

12. Что такое молекула?

13. Что такое относительная молекулярная масса?

14. Чему равна массовая доля химического элемента в веществе?
15. Что является единицей количества вещества?

16. Что такое моль?

17. Как обозначается и чему равно число Авогадро?

18. Сколько молекул содержит 1 моль любого вещества?

19. Чему равно количество вещества?

20. Как называется масса 1 моля вещества?

21. Чему численно равна молярная масса вещества состоящего из: а) атомов; б) молекул? 
22. Подсчитайте общее число атомов в следующих молекулах:

(NH4)3PO4, Ca(H2PO4)2, [Fe(OH)2]2SO4.
23. Рассчитайте относительные молекулярные массы веществ:

C12H22O11, Al2(SO4)3, Na2CO3, Ca(OH)2, CuSO4, Cu(HCO3)2.

24. Чему равны массовые доли элементов у веществах:

NH3, N2O3, NO2, NaNO3, NH4NO3, KNO3. В каком из этих веществ массовая доля азота наибольшая и в каком наименьшая?
Занятие 2.
АТОМ. МОЛЕКУЛА. ХИМИЧЕСКАЯ ФОРМУЛА. СВОЙСТВА ВЕЩЕСТВА

УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.

1. Найдите в тексте из первого занятия и прочитайте предложения, которые дают ответы на следующие вопросы:
· Что такое относительная атомная масса?

· Что такое молекула?

· Что такое относительная молекулярная масса?

· Что такое химический элемент?

· Что называют физическими явлениями?
· Что называют химическими явлениями?

· Что называют агрегатным состоянием вещества?

2. Закончите упражнения:
· Химический элемент – это один вид ….

· Вещества состоят из …….

· Элемент номер 8 имеет русское название…. и химический знак ….

· Относительная атомная масса элемента азота равна…

· Напишите русские названия химических элементов, которые имеют такие знаки: H ….   , Na….      , K ….  , Ca ….    , C ….    , S ….    , Fe …..     .
· Напишите химические знаки элементов, которые имеют такое русское название: Медь – …., кремний – …., хлор – …., цинк – …., алюминий – ….

· Атом – это наименьшая …химического … , которая сохраняет … химические  ….

· Углеродная единица – это 1/12  часть … атома … .

3. Составьте предложения, которые имеют слова: 

	· Вещество
	· Образуют;

	· Состоит из
	· Молекула;

	· Молекула
	· Молекулярная масса;

	· Атом
	· Состоит, состав;

	· Химический элемент
	· Химическая формула

	· Индекс;
	· Простое вещество


4. Составьте рассказ по схеме : 
· химия → вещество → молекула → атом → химический элемент;
· атом → молекула → состав → химическая формула;
5. Прочитайте написанные формулы молекул. Что входит в состав молекул?:
Например : H3PO4  – аш-три-пэ-о-четыре;
В состав H3PO4 входит – три атома водорода,  один атом фосфора, четыре атома кислорода;
· H2SO4 – …
· Na2CO3 – … 
· Сu(OH)2 – …
· SO3 – …
· Fe2O3 – 
· Na3PO4 –…
· CaCl2 –…
· C6H12O6 –…
6. Даны химические формулы веществ: Na, C, CaO, Ba(OH)2, AlCl3, H3PO4. Mn, P, Fe, KOH, Na2O, NaNO3, O2, I2, Na2CO3, Fe(OH)3, HNO3, HBr, Br2, Cu, MgCO3, K, Ca, P2O5, Mg(OH)2, NO2, NaOH, H2SO4,BaSO4. Ca(OH)2, H2S, Al2O3.HCl, Ca3(PO4)2. 
Выпишите из них:

· Формулы простых веществ – …..

· Формулы сложных веществ – …

· Формулы металлов – …

· Формулы неметаллов – …

7. Определите массовую долю кислорода в следующих веществах (ω):
· Mg(OH)2; 
· NO2;
· NaOH;
· H2SO4;

· BaSO4.
8. Рассчитайте относительные молекулярные массы веществ:

· H2SO4 – …
· Na2CO3 – … 
· Сu(OH)2 – …
· SO3 – …
· Fe2O3 – 
· Na3PO4 –…
· CaCl2 –…
· C6H12O6 – ..
8. Сколько молей составляют и сколько молекул содержат:

· 128 г SO2; 
· 8 г NaОН; 
· 280 г N2; 
· 0,9 г H2О; 
· 1 кг СаСО3.

9.Сколько молей составляют и сколько атомов содержат:

· 8 г серы; 
·  280 г железа; 
·  3,2 кг меди.

10. Определите массу: 
· 0,1 моля Н2; 
·  5 моль СО2; 
· 1,5 моль CuSO4, 
· 2,5 моль Mg; 
· 0,01 моль H3PO4.
11. В какой массе воды содержится приблизительно 30,1 · 1024 молекул воды?
12. Масса 3 моль вещества равна 51 г. Чему равны молярная масса и относительная молекулярная масса этого вещества?
ВАЛЕНТНОСТЬ
Рассмотрим химические формулы некоторых элементов с водородом: HCl, H2O, NH3, CH4. Как видно из этих примеров атомы элементов хлора, кислорода, азота, углерода присоединяют не любое, а только определенное количество атомов водорода (1, 2 ,3 ,4 ). Это важное свойство элементов называют валентность.
· Влентность – это свойство атома данного элемента, присоединять определенное число атомов других элементов.
Атом водорода присоединяет всегда один атом другого элемента. Поэтому валентность атома водорода приняли за единицу измерения валентности атомов.

Если атом элемента присоединяет один атом водорода, тогда элемент имеет валентность один (элемент одновалентный). 

Если атом элемента присоединяет два атома водорода, тогда элемент имеет валентность два (элемент двухвалентный).

Если атом элемента присоединяет три атома водорода, тогда элемент имеет валентность три (элемент трехвалентный).

Например, в соединениях: HCl – хлор одновалентный, H2O – кислород двухвалентный, NH3 – азот трехвалентный, CH4 – углерод четырехвалентный. 

В этих примерах валентность элементов определяется по формулах их водородных соединений. Это валентность по водороду.

Валентность обозначают римскими цифрами: I, II, III, IV, V, VI, VII, VIII. Некоторые элементы имеют постоянную валентность. .Это элементы, которые во всех соединениях имеют одинаковую валентность.
Элементы, которые имеют постоянную валентность один: водород, фтор, калий, натрий, литий. 

Элементы с постоянной валентностью два: кислород, магний, кальций, стронций, барий, цинк.

Элемент с постоянной валентностью три – алюминий. 

Большинство элементов имеют переменную валентность. Элементы с переменной валентность в различных соединениях имеют разные значения валентности (табл. 3).

Для определения валентности элементов у соединениях пользуются правилом валентности:
Таблица 3
Наиболее характерные значения валентности некоторых элементов
	Элементы 
	Наиболее характерные валентности

	Cl, Br, I
	I, III, V, VII

	S
	II, IV, VI

	C, Si, Sn, Pb
	II, IV

	P
	III, V

	Ag, Au
	I, III

	Cu
	I, II

	Fe
	II, III

	Cr
	II, III, VI

	Mn
	II, III, IV, VI, VII


· В бинарных соединениях типа АnBm произведение валентности элемента А(х) на число его атомов n равно произведению валентности атома В(у) на число его атомов m: А(х) · n = В(y) · m
Например, определим валентность фосфора в следующих соединениях:
	x I
	x′ II

	PH3
	P2O5


Валентность водорода постоянна и равна один, валентность кислорода постоянна и равна два. Следовательно, на основании правила валентности находим валентность фосфора в этих соединениях.
	x ∙ 1=1 ∙ 3
	x′ ∙ 2=2 ∙ 5

	x = 3
	x′ = 5

	III I
	V II

	PH3
	P2O5


В соединении РН3 – фосфор трехвалентный, а в соединении Р2О5 – фосфор пятивалентный. 
Используя правило валентности можно составлять формулы бинарных соединений. Определять индексы в этих формулах. Например. Составить химическую формулу алюминия с кислородом.

Алюминий и кислород имеют постоянное значение валентности: Al – III, O – II. Наименьшее общее кратное чисел 3 и 2 равно 6. Разделим 6 на валентность алюминия: 6 : 3 = 2, и разделим 6 на валентность кислорода: 6 : 2 = 3. Эти числа равны индексам у символов соответствующих элементов. Формула соединения – Al2О3.
УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.

1. Закончите предложения:

· Химические элементы имеют … или … валентность.
· Кислород проявляет … валентность … .Железо проявляет … валентность … или … .

2. Составьте предложения, которые имеют слова:

· валентность;

· постоянный;

· переменный;

· присоединять.

3. Составьте рассказ по схеме: вещество → химическая формула → индексы → валентность.

4. Определите валентность элементов по формулах:
H2S,      HClO,    HClO2,      HClO3,     N2O3,       N2O5,     H3PO4,     H2SO3.
5. Составьте формулы соединений с водородом следующих элементов:

	О (II) – … 
	B (III) –…

	S (II) – …
	Si (IV) –…

	P (III) – …
	As (III) – …

	Cl (I) – …
	Br (I) – ,,,

	C (IV) – …
	N (III) – …


6. Составьте формулы соединений с кислородом следующих элементов:
	P (III) – …
	Cl (VII) – …

	P (V) –…
	Mn (VII) – …

	S (IV) – …
	Mn (IV) – …

	S (VI) - …
	Mn (II) – …

	C (II) – …
	C (IV) –  …


Занятие 3.
ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ЭЛЕМЕНТОВ

В 1869 году русский ученый Дмитрий Иванович Менделеев открыл периодический закон и создал периодическую таблицу химических элементов. Менделеев расположил все химические элементы по их атомному весу, от самого легкого до самого тяжелого. Он заметил, что свойства элементов повторяются через некоторые интервалы (периоды). Например, свойства лития Li повторяются у натрия Na, калия К и других элементов; свойства фтора F повторяются у хлора С1, брома Вr и других элементов. Менделеев расположил элементы с одинаковыми свойствами друг под другом и составил таблицу. При составлении таблицы он учитывал как атомный вес, так и свойства элементов. Таблица Менделеева состоит из вертикальных и горизонтальных рядов. Вертикальные ряды называются группами. В таблице имеется восемь групп: I, II, III, IV, V, VI, VII, VIII. Каждая группа состоит из двух подгрупп – главной и побочной.

Горизонтальные ряды называются периодами. В таблице имеется семь периодов. I, II, III – это малые периоды. Каждый из них состоит из одного ряда. IV, V, VI – это большие периоды. Каждый из них состоит из двух рядов – четного и нечетного. VII период незаконченный. В него входят радиоактивные элементы.

Таким образом, периодическая система элементов объективно отражает периодический закон, который Д.И. Менделеев сформулировал так: "Свойства элементов находятся в периодической зависимости от заряда ядра атома»".
Датский ученый Нильс Бор (1885 – 1962) установил, что электроны в атоме расположены слоями, которые называются энергетическими уровнями. Число электронных слоев в атоме равно номеру периода. Например, калий находится в четвертом периоде. Значит, атом калия имеет четыре электронных слоя (энергетических уровня). У элементов I периода – один электронный слой (энергетический уровень), у элементов II периода – два, у элементов III периода – три энергетических уровня и т. д. У элементов I, II, III периодов число электронов на внешнем энергетическом уровне равно номеру группы. На внешнем энергетическом уровне не может быть больше восьми электронов. Если на внешнем энергетическом уровне находится восемь электронов, то такой уровень называется завершенным. Свойства химического элемента зависят от его положения в периодической системе.
СЛОВА И СЛОВОСОЧЕТАНИЯ

Период

Периодический

Атомный

Вертикальный

Горизонтальный

Главный

Побочный

Периодический закон

Периодическая система

Атомный вес

Вертикальный ряд

Горизонтальный ряд

Главная подгруппа

Побочная подгруппа

Четный

Нечетный

Радиоактивный

Зависимость

Величина

Радиоактивный элемент
Электронный слой
Порядковый номер

Энергетический уровень

Внешний энергетический уровень

Завершенный уровень

УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.

1. Расскажите о положении в периодической системе Д.И. Менделеева некоторых химических элементов по плану:

а) название и символ элемента;

б) порядковый номер;

в) период и ряд;

г) группа и подгруппа;

д) атомная масса.
Например:
а) Это литий. Его символ Li. Порядковый номер лития – 3. Литий расположен во втором периоде, во втором (четном) ряду. Литий находится в главной подгруппе первой группы. Атомная масса лития – 6,941.

б) Это ртуть. Ее символ Hg. Порядковый номер ртути – 80. Ртуть расположена в шестом периоде, в девятом (нечетном) ряду. Ртуть находится в побочной подгруппе второй группы. Атомная масса

ртути – 200,59.

а) кальций, сера, олово;

б) железо, медь, вольфрам.
2. Расскажите о строении атомов химических элементов по плану:

а) название элемента.

б) порядковый номер.

в) заряд ядра.

г) число электронов и энергетических уровней в атоме.

д) число электронов на внешнем энергетическом уровне.

Образец: а) Это калий. б) Порядковый номер калия 19. в) Заряд ядра +19. г) В атоме калия 19 электронов и 4 энергетических уровня. д) На внешнем энергетическом уровне находится 1 электрон.

1) Натрий. 
2) Сера. 
3) Медь. 
4) Серебро.

3. Ответьте на вопросы:
· Что такое атом? 
· Что находится в центре атома? 
· Что вращается вокруг ядра?
· Что такое электрон, протон и нейтрон? 
·  Почему атом не имеет заряда? 
· Что установил Нильс Бор? 
· Чему равно число энергетических уровней в атоме?
· Чему равно число электронов на внешнем энергетическом уровне?

3. Прочитайте следующий текст. Обратите внимание на употребление глагола относиться.

АЛЮМИНИЙ

Алюминий относится к третьей группе периодической системы элементов. Он представляет собой металл серебристо-белого цвета.

Алюминий относится к легким металлам, его удельный вес – 2,7 г/см3. Он относится к числу хороших проводников тепла и электричества.

4. Ответьте на вопросы. Используйте глагол относиться и данные справа слова.

Образец: Какие элементы входят в группу углерода?

кремний, германий, олово, свинец

К группе углерода относятся кремний, германий, олово, свинец.
	1. В какую группу периодической системы входит кислород?

2. В какую группу периодической системы входит азот?

3. Какой еще элемент входит в пятую группу периодической системы?
	шестая группа

пятая группа

фосфор




3. Из двух предложений составьте одно с предлогом подобно.

Образец: Испарение состоит в превращении жидкости в пар. Кипение состоит в превращении жидкости в пар.
 – Кипение, подобно испарению, состоит в превращении жидкости в пар.

1) Хлор имеет на последнем электронном слое 7 электронов. Бром и йод на последнем электронном слое также имеют 7 электронов. 
–… 

2) Кислород соединяется почти со всеми металлами и неметаллами.

Сера также соединяется почти со всеми металлами и неметаллами. 
–… 
3) Медь – хороший проводник тепла и электричества. Серебро – тоже хороший проводник тепла и электричества.
– …
4) Молекула аргона состоит из одного атома. Молекулы гелия и неона также состоят из одного атома. 
– … 
5) Осмий является тугоплавким металлом. Вольфрам также является тугоплавким металлом. 
– … 
6) Хлор соединяется со многими металлами и некоторыми неметаллами. Бром и йод также соединяются со многими металлами и некоторыми неметаллами. 
– … 
7) Аргон не вступает в соединение с другими элементами.

И неон не вступает в соединение с другими элементами..
 – ….
4. Сравните два вещества. Составьте предложения, используйте конструкцию подобно чему.

	НАТРИЙ

Натрий относится к первой группе периодической системы. Натрий встречается в природе в виде соединений.

ХЛОР

Хлор – активный неметалл. Он встречается в природе только в виде соединений. Хлор – ядовитый газ. Хлор входит в состав цитоплазмы клеток живых организмов.

АЛМАЗ

Алмаз – аллотропическое видоизменение углерода. По химическому составу алмаз представляет собой чистый углерод.
	КАЛИЙ

Калий относится к первой группе периодической системы. Калий встречается в природе в виде соединений.

ФТОР

Фтор – активный неметалл. Он встречается в природе только в виде соединений. Фтор – ядовитый газ. Фтор входит в состав цитоплазмы клеток живых организмов
ГРАФИТ

Графит – аллотропическое видоизменение углерода. По химическому составу графит представляет собой чистый углерод.


5. Сопоставьте характеристики сплавов и металлов, используя словосочетание по сравнению с.

Образец: Латунь, сплав цинка и меди, прочнее, пластичнее и тверже чистой меди. 
По сравнению с чистой медью латунь прочнее, пластичнее и тверже.
1. Алюминий – более мягкий металл, чем железо.
2. Натрий является более активным металлом, чем алюминий. 
3. Температура плавления сплава выше, чем температура плавления чистого металла. 
4. Свинец – более тяжелый металл, чем железо.
Занятие 4.
ОСНОВНЫЕ КЛАССЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ

Все неорганические вещества можна разделить на такие классы: 1) оксиды; 2) кислоты; 3) основания; 4) амфотерные гидроксиды; 5) соли. Каждый класс объединяет вещества сходные по составу и свойствам (табл. 4).

Оксиды
Оксидами называются соединения двух элементов, одним из которых является кислород. Например: Na2O, MgO, SO3, CO. В названии оксидов на первое место ставится слово «оксид» а затем русское название химического элемента в родительном падеже, в круглых скобках римской цифрой указывается валентность. Например: СО2 – оксид углерода (IV), Р2О5 – оксид фосфора (V).
Классификация оксидов
По химическим свойствам оксиды подразделяются на солеобразующие и на несолеобразующие (безразличные). К несолеобразующим относятся CO, N2O, NO. Солеобразующие оксиды способны вступать во взаимодействие с другими оксидами, кислотами, основаниями, образуя соли. 

Солеобразующие оксиды делятся на кислотные (ангидриды), основные и амфотерные. Соединяясь с водой прямым или косвенным путем, они образуют соединения, называемые гидроксидами: 

SO2 + H2O → H2SO3
CaO + H2O → Ca(OH)2.

Гидроксиды, обладающие кислотными свойствами принято называть кислотами, а гидроксиды, обладающие основными свойствами – основаниями. 

Кислотными оксидами называют оксиды, образованные неметаллами. Они взаимодействуют с основными оксидами или основаниями с образованием солей: 

SO2 + CaO → CaSO3
Cl2O7 + 2NaOH → 2NaClO4 + H2O.

Следует отметить, что к кислотным оксидам относятся также соединения, образованные металлами, находящимися в высшей степени окисления, например, V2O5, CrO3, MoO3, WO3, MnO3, Mn2O7. 

Основные оксиды – это оксиды, образованные металлами с низшей степенью окисления, Они вступают в реакцию с кислотными оксидами или кислотами и образуют соли. 

Na2O + CO2 → Na2CO3
MgO +2HCl → MgCl2 + H2O.

Амфотерные оксиды в зависимости от условий могут вступать в реакцию и с кислотами и с основаниями и образуют соли.. 

Амфотерные соединения образуют элементы главных подгрупп, которые расположены на диагонали Be – Ge и далее на вертикали Ge – Pb. Правее вертикали Ge – Pb амфотерные оксиды образуют мышьяк (As) и сурьма (Sb) с валентностью III; левее этой вертикали – галлий (Ga) и индий (In). 

Таким образом, амфотерными являются оксиды главных подгрупп: BeO, Al2O3, As2O3, GeO2, GeO, SnO2, SnO, PbO2, PbO, Sb2O3, Ga2O3, In2O3; из побочных подгрупп следует знать: ZnO, Cr2O3, Fe2O3, Mn2O3, MnO2. 

Bi2O3 – основной оксид. В остальном в главных подгруппах правее и выше элементов с амфотерными оксидами в Периодической таблице расположены элементы, имеющие кислотные оксиды, левее и ниже – основные оксиды. Для того, чтобы доказать амфотерные свойства соединения, необходимо привести минимум две реакции с кислотой и основанием, например: 

ZnO + 2HCl → ZnCl2 + H2O

ZnO + 2NaOH + H2O → Na2[Zn(OH)4].
УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.
1. Какие оксиды называются кислотными?

2. Какие оксиды называются основными?

3. Какие оксиды относятся к кислотным оксидам?

4. Какой из кислотных оксидов не реагирует с водой?

5. Написать названия оксидов за международной номенклатурой:

	CO2
	
	Al2O3
	

	CrO3
	
	Mn2O7
	

	MnO2
	
	N2O5
	

	N2O3
	
	FeO
	

	P2O5
	
	CO
	


6. С какими из приведенных веществ может реагировать оксид серы (VI). Написать уравнения возможних реакций: Na2O, N2O, FeO, SiO2, CrO3, HCl, NO2, Ba(OH)2, H2O, NaCl, NaOH.
7. С какими из приведенных веществ может реагировать оксид кальция. Написать уравнения возможных реакций: CO, K2O, H2SO4, CO2, SO2, MgO, NaOH, N2O5.
8. Распределите формулы оксидов по трех группах: 1) основные оксиды; 2) кислотные оксиды; 3) амфотерные оксиды. K2O, Cl2O, MgO, CO2, N2O3, SiO2, FeO, CrO3, Fe2O3, MnO, Mn2O7, MnO2, SO2, SO3, Al2O3, ZnO.
[image: image13.png]fO°IV ‘OYZ
arlgHdaro iy
IDHOMD
. R 1arnniodring . "
*ON “HOIV ( A0NHINO ) ‘0d°0S 024 ‘0N
JIHLOHI() S*H ‘IDH raredrm | AI9LOIIIN] JAIIHIOHI()
* algHrod
1 -OIDIRRY »V snmoisredoo +
OSHN I “HO0)2d “(HO)D -aro) T
““0DHM aranndoaryedafy °H ...._MMM 1 °N
MM - * @-.—IH&OIHH
+ FONH a%m«m +
smmexdarod N " I <
4 HO®N “(HO)*d ON ‘ON ‘0D
DN “0osn) -rodoramyy (UnoreMm) arod g ammoissedoo IS
(eranarendon) sianndogroeg -0 19U E LI
smnHrad) ) TOUZTH=
] —HO)Z ! } !
OV)H 1aruydodyin {HO)PTN "0"C, nD og “eN
nro) 19101 arlgHdaro iy BIHHEI0H)() Y0 JEINNAE) g
[} _ ) ) 1 i +
HITHYOLD VALOHImMAd — & HI9LD0dII

4129199 XIRDIhHHEIdodH 1990err NMIIH¥YeYq





Занятие 5.
ОСНОВАНИЯ

Основанием называют соединение, которое состоит из атомов металлов и одной или несколько гидроксильных групп OH, например, NaOH или Ва(OH)2.

По растворимости в воде все основания делятся на растворимые в воде. К ним относятся основания щелочных и щелочно-земельных металлов (LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2, Sr(OH)2.), а также гидроксид аммония NH4OH. И нерастворимые в воде основания, к ним относятся все остальные гидроксиды. 

Сильные основания – гидроксиды щелочных металлов называют щелочи: LiOH, NaOH, KOH, RbOH.
	Номенклатура

	Название основания
	=
	«Гидроксид»
	Название металла 

(в род. пад.)
	+
	Валентность металла


Например: Fe(OH)2 – гидроксид железа (II), Fe(OH)3 – гидроксид железа (III), NaOH – гидроксид натрия, Ca(OH)2 – гидроксид кальцыя.

Классификация по числу гидроксильных групп в молекуле

Количество гидроксильных групп в молекуле основания зависит от валентности метала и определяет кислотность основания. Следует помнить, что валентность гидроксильной группы равна I.

Основания делятся на:

· однокислотные, молекулы которых содержат одну гидроксильную группу: NaOH, KOH, LiOH и др.;
· двухкислотные, молекулы которых содержат две гидроксильные группы: Ca(OH)2, Fe(OH)2 и др.;

· трехкислотные, молекулы которых содержат три гидроксильные группы: Ni(OH)3, Bi(OH)3 и др.
Двух- и трехкислотные основания называются много-кислотными.

КИСЛОТИ

Атомы водорода в молекулах кислот могут замещаться атомами металла, в результате чего образуются соли:

	Нх(Ас)
	Замещение атомов Н
	Мех(Ас)у

	Кислота
	атомами металла Ме
	Соль


Так, HNO3 – азотная кислота – из одного атома водорода и кислотного остатка NO3. Под кислотным остатком подразумевается та часть кислоты, которая стоит после водорода Н. Валентность кислотного остатка равна числу атомов водорода в кислоте. 
	Кислота
	Кислотный остаток (Ас)
	Валентность Ас

	HNO3
	– NO3
	I

	H2S
	= S
	II

	H3PO4
	≡ PO4
	III


По составу все кислоты можно классифицировать следующим образом: 
1. По числу атомов водорода, способных замещаться на металл с образованием солей. Различают кислоты одноосновные, содержащие один атом водорода (HCl, HNO3, HMnO4), и многоосновные, содержащие два или более атомов водорода (H2SO4, H3PO4).
· одноосновные, молекулы которых содержат один атом водорода: HCl, HNO3, НСN и др;
· двухосновные, молекулы которых содержат два атома водорода: H2S, H2SO4, H2СO3 и др.;

· трехосновные, молекулы которых содержат три атома водорода: H3PO4, H3ВO3, H3АsO4 и др.;

· четырехосновные: H4P2O7.
2. По наличию кислорода кислоты подразделяются на кислородсодержащие (HNO3, HClO4) и бескислородные (H2S, HBr). 
3. По способности присоединять разное количество молекул воды, образуя при этом мета-, орто- и пироформы кислот. 
Оксиды элементов VI и VII группы присоединяют только одну молекулу воды. Кислотные оксиды элементов III, IV и V (исключение N2O5) могут соединяться с одной, двумя или тремя молекулами воды. 
Например: B2O3 + H2O = 2HBO2 – метаборная кислота 

B2O3 + 3H2O → 2H3BO3 – ортоборная кислота.
Номенклатура
Бескислородные кислоты

	Название бескислородной кислоты
	=
	Название элемента
	+
	Соединительная гласная «-о-»
	+
	«водородная кислота»

	Название кислотного остатка бескислородной кислоты
	=
	Название элемента
	+
	окончание «-ид»


Таблица 6
Формулы и названия бескислородных кислот и кислотных остатков
	НF
	Фтороводородная кислота
	– F
	Фторид 

	НCl
	Хлороводородная кислота
	– Cl
	Хлорид 

	НBr
	Бромоводородная кислота
	– Br
	Бромид

	НI
	Йодоводородная кислота
	– I
	Йодид

	Н2S
	Сероводородная кислота
	= S
	Сульфид

	НСN
	Циановодородная кислота
	– CN
	Цианид 


Для НCl часто используют другое название – соляная кислота (от слова соль), НF – плавиковой кислотой, НСN – синильной кислотой.
Формули и названия найболее важных оксокислот и их кислотных остатков приведены в табл. 4.
Таблица 4
Формулы и названия кислородсодержащих кислот и кислотных остатков

	H2CO3
	Угольная кислота
	= CO3
	Карбонат

	H2SiO3
	Кремниевая кислота
	= SiO3
	Силикат

	HNO3
	Азотная кислота
	– NO3
	Нитрат

	HNO2
	Азотистая кислота
	– NO2
	Нитрит

	H3PO4
	Фосфорная кислота
	≡ PO4
	Фосфат

	H3PO3
	Фосфоритная кислота
	≡ PO3
	Фосфит

	H2SO4
	Серная кислота
	= SO4
	Сульфат

	H2SO3
	Сернистая кислота
	= SO3
	Сульфит

	H2CrO4
	Хромовая кислота
	= CrO4
	Хромат

	H2Cr2O7
	Дихромовая кислота
	= Cr2O7
	Дихромат

	HClO
	Хлорноватистая кислота
	– ClO
	Гипохлорит

	HClO2
	Хлористая кислота
	– ClO2
	Хлорит

	HClO3
	Хлориоватая кислота
	– ClO3
	Хлорат

	HClO4
	Хлорная кислота
	– ClO4
	Перхлорат 

	H2MnO4
	Марганцовистая кислота
	= MnO4
	Манганат

	HMnO4
	Марганцовая кислота 
	– MnlO4
	Перманганат 


АМФОТЕРНЫЕ ГИДРОКСИДЫ
Молекулярная формула любого амфотерного гидроксида может быть записана в форме основания и в форме кислоты:

	
	H – O – Zn – O – H
	

	Zn(OH)2
форма

основания
	
	H2ZnO2
форма

кислоты


Каждому амфотерному гидроксиду можно дать название как основанию и как кислоте:
	Графические формулы
	Амфотерный гидроксид как основание
	Амфотерный гидроксид как кислота
	Кислотный остаток

	O – H 
	Zn(OH)2 
Гідроксид цинка 
	Н2ZnО2 
Цинковая кислота
	= ZnО2 
Цинкат

	Zn
	
	
	

	O – H
	
	
	

	O – H
	Al(OH)3 

Гідроксид алюминия
	Н3AlО3 

Ортоалюминиевая кислота
НAlО2 

Метаалюминиевая кислота
	≡ AlО3 

Ортоалюминат 
– AlО2 

Метаалюминат

	Al – O – H
	
	
	

	O – H
	
	
	

	O – H
	Сr(OH)3 

Гідроксид хрома (III)
	Н3СrО3 

Ортохромистая кислота

НСrО2 

Метахромистая кислота
	≡ СrО3 

Ортохромит 

– СrО2 

Метахромит

	Cr – O – H
	
	
	

	O – H
	
	
	


УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.
1. Что называют основаниями?

2. Что называют щелочами?

3. Как классифицируют основания?

4. Что называют кислотами?

5. Как определяют валентность кислотного остатка?

6. Что такое основность кислоты?

7. Приведите примеры бескислородных кислот и их названия.

8. Приведите примеры кислородсодержащих кислот и их названия.

9. Что такое амфотерные гидрооксиды ? Приведите примеры.

10. приведите примеры амфотерных гидроксидов и их названия.

11. Определите валентность кислотных остатков в таких кислотах

12. НI, Н2S, HNO2, HMnO4, H2CO3, Н3АsО4. Напишите формулы и название кислот, которые соответствуют следующим кислотным оксидам: SO2, SO3, CO2, P2O5, N2O5, Mn2O7, CrO3, SiO2, P2O3, Cl2O. 
13. Напишите формулы и названия оксидов, гидратами которых являются следующие кислоты: H2SiO3, HNO2, H2CrO4, HClO3, H3PO4, H2Cr2O7, , H2MnO4, HClO2.

14. Какие формулы гидроксидов соответствуют таким оксидам? Напишите их формулы и названия:MgO, Mn2O7, CO, P2O3, N2O, Cl2O7, SiO, FeO, Na2O, NO, SO2, CrO3?

15. Классифицируйте следующие основания по кислотности: RbOH, Fe(OH)2, Mn(OH)2, Co(OH)3, TlOH.
16. Напишите названия следующих оснований: Mn(OH)2, KOH, Ni(OH)2, Cu(OH)2, Ca(OH)2, Pt(OH)2, Mn(OH)3.
17. Среди следующих соединений найдите основания, кислоты и назовите их: HNO2, НCl, NaOH, Hg(OH)2, P2O5, NaHCO3, Mn2O7, CH3COOH, Cd(OH)2, Co(OH)3, Al(OH)2Cl, Ra(OH)2.
18.  Напишите формулы следующих амфотерных гидроксидов в форме кислот и определите валентность кислотных остатков в этих кислотах: СrOH)3, Sn(OH)2, Sb(OH)3, Pb(OH)2
19. .Классифицируйте следующие кислоты по основности и по содержанию атомов кислорода: H3PO4, HNO2, Н2S, H2CO3, HClO3, HCN, HF, Н3АsО4.
Занятие 6.
СОЛИ

Соли - это вещества, которые состоят из атомов металла и кислотного остатка. 

Любую соль можно рассматривать как продукт реакции между кислотой и основанием. Соли в зависимости от состава бывают нормальные (средние), кислые и основные.
Нормальные (средние) соли можно рассматривать как продукты полного замещения атомов водорода в молекуле кислоты на металл, либо как продукт полного замещения гидроксильных групп ОН на кислотный остаток. Нормальная соль сульфат кальция (CaSO4) может рассматриваться как продукт замещения обоих атомов водорода в молекуле H2SO4 металлом Са либо как продукт замещения обоих гидроксильных групп в молекуле Ca(OH)2 кислотным остатком.
	H2
	  SO4
	Полное замещение атомов
	K2
	  SO4

	Кислота
	водорода атомами метала
	Нормальная соль

	Fe
	(OH)3
	Полное замещение гидроксидных
	Fe
	(NO3)3

	Основание
	групп кислотными остатками
	Нормальная соль


Номенклатура 
	Название нормальной соли
	=
	Название кислотного остатка
	+
	Название металла

(в род. пад.)
	+
	Валентность метала


Например: NaCl – хлорид натрия, Fe(NO3)2 – нитрат железа (II), Fe(SO4)3 – сульфат железа (III), Ca3(PO4)2 – фосфат кальция.
ЗАПОМНИТЕ! В молекуле нормальной соли сумма валентностей атомов металла равна сумме валентностей кислотных остатков. 

Кислые соли образуются при неполном замещении атомов водорода в молекуле кислоты на металл. Например, кислая соль угольной кислоты - гидрокарбонат натрия (NaHCO3). 
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	Неполное замещение атомов
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	Водовода атомами металла
	

	Кислота

(двухосновная)
	
	I     I

NaHSO4
Кислая соль


Общее количество кислых солей, которое может быть образовано многоосновными кислотами, на единицу меньше, чем число атомов водорода в молекуле кислоты. 
Трехосновная кислота с любым металлом образует одну нормальную и две кислые соли.
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Номенклатура

Молекулы кислых солей содержат атомы водорода, латинское название которого «гидрогениум» (сокращенно: «гидро»)

	Название кислой соли
	=
	«Гидро-» или «дигидро-»
	+
	Название кислотного остатка
	+
	Название металла

(в род. пад.)
	+
	Валентность метала


Одноосновные кислоты, такие как HNO3, HCl кислых солей не образуют. 
Основные соли образуются неполным замещением гидроксильных групп OH- кислотным остатком. По аналогии с кислыми солями число основных солей, образованных основанием, на единицу меньше, чем число  гидроксильных групп в составе снования. 
Двухкислотные основания образует одну нормальную и одно основную соль с данным кислотным остатком.

Трехкислотное основание образует одну нормальную и две основные соли с данным кислотным остатком. (Самостоятлльно напишите формулы двух нормальных и двух однозамещенных основных солей, образуемых Fe(OH)3 и азотной и серной кислотами).

Номенклатура
Молекулы основных солей содержат гидроксидные группы (Сокращенное название гидроксидной группы «гидроксо).

	Название основной соли
	=
	«Гидроксо-» или «дигидроксо-»
	+
	Название кислотного остатка
	+
	Название металла

(в род. пад.)
	+
	Валентность метала


Например: CaOHCl – гидроксохлорид кальция, (CaOH)2SO4 – гидроксосульфат кальция, FeOH(NO3)2 – гидроксосульфат железа (III).
ЗАПОМНИТЕ! Приставка ди- используется, если в молекуле основной соли с одним атомом металла связаны две гидроксидные группы. Например: Fe(OH)2NO3 – дигидроксонитрат железа (III), [Fe(OH)2]2SO4 – дигидроксосульфат железа (III)
Однокислотные основания NaOH, KOH основных солей не образуют. 
Пример1. Составить химические формулы нормальной, кислой и основной соли, которые могут быть образованы Cu(OH)2 и H2SO3. 
Решение. Нормальная соль образована металлом Cu и кислотным остатком SO3 имеет формулу CuSO3 (сульфит меди). Кислая соль состоит из металла Cu и одновалентного кислотного остатка HSO3 и имеет состав Cu(HSO3)2 (гидросульфит меди). 

Формула основной соли, образованной СuOH и SO3, имеет вид: (СuOH)2SO3. Ниже приведены химические реакции получения указанных солей. 

Cu(OH)2 + H2SO3 → CuSO3 + 2H2O, сульфат меди (II) 

Cu(OH)2 + 2H2SO3 → Cu(HSO3)2 + 2H2O, 

2Cu(OH)2 + H2SO3 → (СuOH)2SO3 + 2H2O
Пример2. Классифицируйте и назовите следующие соли: BaSO4, (CuOH)2SO4, NaH2PO4, Ca(HS)2, FeOHCl2, AlPO4, MnOHNO3.
Решение.
Нормальные соли: BaSO4 – сульфат бария, AlPO4 – фосфат алюминия.

Кислые соли: NaH2PO4 – дигидрофосфат натрия, Ca(HS)2 – гидросульфид кальция.

Основные соли: (CuOH)2SO4 – гидроксосульфат меди (II), FeOHCl2 – гидроксохлорид железа (III), MnOHNO3 – гидроксонитрат марганца (II). 
УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.
1. Что такое соли?

2. На какие типы делятся соли?

3. Что такое нормальные (средние соли)? Приведите примеры.

4. Что такое кислые соли? Приведите примеры.

5. Что такое основные соли? Приведите примеры.
6. Даны следующие вещества: K2O, HCl, FeBr3, Cu(OH)2, (CaOH)3PO4, HNO3, MnSO4, NaHS. Выпишите формулы солей, укажите, к какому типу относится каждая соль.
7. Классифицируйте и назовите следующие соли: Cu(NO3)2, (ZnOH)2S, Pb(HSO4)2, BaI2, [Al(OH)2]2SO3, Fe(H2PO4)2, Na2SiO3, KHS.
8. Напишите молекулярные и графические формулы следующих солей: дигидрофосфат натрия, сульфат алюминия, гидроксосульфат цинка, дигидроксонитрат алюминия, бромид железа (III), гидрокарбонат бария, гидроксосиликат кальция, перманганат калия, дихромат натрия, гидросульфид железа (II).
9. Напишите молекулярные и графические формулы нормальных и кислых солей, которые могут быть получены в результате замещения: атомов водорода в молекуле фосфорной кислоты атомами железа. Назовите эти соли. 
10. Напишите молекулярные и графические формулы нормальных и основных солей, которые могут быть получены в результате замещения: гидроксидных групп в молекуле Al(OH)3 кислотными остатками серной кислоты; гидроксидных групп в молекуле Ca(OH)2 кислотными остатками фосфорной кислоты. Назовите эти соли. 
11. Напишите молекулярные и графические формулы нормальных солей, которые могут быть получены в результате замещения в молекуле амфотерного гидроксида Zn(OH)2: гидроксидных групп кислотными остатками азотной кислоты; атомов водорода атомами натрия. Назовите эти соли.
12. Назовите вещества: Zn(OH)2, MgO, P2O3, NaHCO3, CO, HI, H3PO4, KOH, Fe2(SO4)3, (AlOH)3(PO4)2, Ba(MnO4)2. Укажите, к какому классу относится каждое вещество.

13. Напишите молекулярные и графические формулы следующих веществ и укажите, к какому классу относится каждое вещество: гидроксокарбонат меди (II), оксид азота (V), гидроксид никеля (II), гидроксид хрома (III), хлорат калия, сероводородная кислота, цинкат натрия.
Занятие 7.

ОБЩАЯ КЛАССИФИКАЦИЯ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

По числу и остатку исходных веществ (реагентов) и продуктов реакции можно выделить следующие важнейшие типы химических реакций:
	- реакции соединения;
	- реакции разложения;

	- реакции замещения;
	- реакции обмела.


Реакции соединения – это реакции, в ходе которых из двух или нескольких веществ образуется одно вещество более сложного состава: А + В + … = D.

Существует большое число реакций соединения простых веществ (металлов с неметаллами, неметаллов с неметаллами), например: 
	Fe + S = FeS
	2Na + H2 = 2NaH

	S + O2 = SO2
	H2 + Cl2 = 2HCl


Реакции соединения простых веществ всегда являются окислительно-восстановительными реакциями. Как правило, эти реакции экзотермичны.
В реакциях соединения могут участвовать и сложные вещества, например: 
CaO + SO3 = CaSO4
K2O + H2O = 2KOH

CaCO3 + CO2 + H2O = Ca(HCO3)2
В приведенных примерах степени окисления элементов при протекании реакций не изменяются.
Существуют также реакции соединения простых и сложных веществ, которые относятся к окислительно-восстановительным реакциям, например:
2FeCl2 + Cl2 = 2FeCl3
2SO2 + O2 = 2SO3
Реакция разложения – это реакции, при протекании которых из одного вещества образуются два или несколько более простых веществ: А = В + С + …

Продуктами разложения исходного вещества могут быть как простые, так и сложные вещества, например: 

2Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2O

BaCO3 = BaO + CO2
2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2
Реакции разложения обычно протекают при нагревании веществ и являются эндотермическими реакциями. Как и реакции соединения, реакции разложения могут протекать с изменением и без изменения степеней окисления элементов.
Реакции замещения – это реакции между простыми и сложными веществами, при протекании которых атомы простого вещества замещают атомы одного из элементов в молекуле сложного вещества. В результате реакции замещения образуются новое простое и новое сложное вещество:

А + ВС = АС + В

Эти реакции почти всегда являются окислительно-восстановительными реакциями. Например:
Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu

2Al + Fe2O3 = 2Fe + Al2O3
2KBr + Cl2 = 2KCl + Br2
Существует небольшое число реакций замещения, в которых участвуют сложные вещества и которые происходят без изменения степеней окисления элементов, например:
CaCO3 + SiO2 = CaSiO3 + CO2
Ca3(PO4)2 + 3SiO2 = CaSiO3 + P2O5
Реакции обмена – это реакции между двумя сложными веществами, молекулы которых обмениваются своими составными частями:

АВ + СD = АD + СВ

Реакции обмена всегда протекают без переноса электронов, т. е. являются не окислительно-восстановительными реакциями. Например: 
HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O
BaCl2 + H2SO4 = BaSO4 + 2HCl
В результате реакции обмена обычно образуется осадок (↓), или газообразное вещества (↑), или слабый электролит (например: вода).
УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ

1. На какие типы делятся химические реакции по числу и составу исходных веществ и продуктов реакции?

2. Какие реакции называются реакциями соединения? Приведите примеры.

3. Какие реакции называются реакциями замещения? Приведите примеры.

4. Какие реакции называются реакциями расщепления? Приведите примеры.

5. Какие реакции называются реакциями обмена? Приведите примеры.

6. Напишите примеры образования: оксида меди (II) в результате реакций: соединения, разложения; хлорида алюминия в результате реакций: замещения, соединения и обмена. 
7. К какому типу реакций (соединения, разложения, замещения, обмена) относится реакция образования воды в результате: 

1) горения водорода в кислороде;

2) восстановления оксида меди водородом;

3) взаимодействия гидроксида калия с соляной кислотой? Напишите уравнения данных реакций.
8. Какие из следующих реакций являются реакциями замещения?

1) P2O5 + 6КОН = 2К3РО4 + 3Н2О;
2) 2КBr + Cl2 = 2KCl + Br2;
3) 2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑;
tº
4) C(OH)2 = CuO + H2O.
9. Какие из следующих реакций являются реакциями соединения?
1) 2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3Н2↑;
2) 2FeCl2 + Cl2 = 2 FeCl3;
 tº
3) CaCO3 = СаО + СО2↑;
5) 4NO2 + O2 + H2O ↔ 4НNО3.
Занятие 8

РАСТВОРЫ. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ КОНЦЕНТРАЦИИ

Раствором называется гомогенная система, состоящая из двух или более компонентов, соотношения между которыми могут меняться. Одним из компонентов растворов является растворитель, другим компонентом – растворенное вещество. 
Количественный состав раствора определяется концентрацией, т.е. относительным содержанием в нем растворенного вещества. В зависимости от количества растворенного вещества различают несколько типов растворов: 
Насыщенным раствором является такой раствор, который содержит максимально возможное (при t - const) количество грамм растворенного вещества на 100 г Н2О. Раствор, концентрация которого ниже концентрации насыщенного раствора при данных условиях, называется ненасыщенным раствором. 
Концентрированным раствором называется раствор с высоким содержанием растворенного вещества. Раствор, содержащий малое количество растворенного вещества, называется разбавленным.
Понятие «насыщенный раствор» и «концентрированный раствор» не следует путать. Насыщенные растворы хорошо растворимых веществ (хлориды натрия, калия и т.д.) являются и концентрированными растворами. Насыщенные растворы малорастворимых соединений (хлорид серебра) являются сильно разбавленными.
Существует несколько способов выражения концентрации растворов: процентная, молярная, нормальная и т.д. 

Массовая доля (процентная концентрация) показывает, сколько граммов вещества содержится в 100 граммах раствора. Если говорят, что раствор хлорида натрия 30 %-й – это значит, что в каждых 100 граммах раствора содержится 30 г NaCl. 
Пример 1. Сколько граммов растворенного вещества и сколько воды содержится в 30 г 10 %- го раствора сахара? 

Решение. Составляем пропорцию: 

в 100 г раствора содержится 10 г сахара 

в 30 г раствора содержится х г сахара 
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Зная массу растворенного вещества, находят массу растворителя: 
30 – 3 = 27 г воды.
Пример 2. В каком количестве граммов 12%-го раствора содержится 75 г растворенного вещества? 

Решение. Составляем пропорцию: 

100 г раствора содержит 12 г растворенного вещества 

х г раствора содержит 75 г растворенного вещества 
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Пример 3. Сколько граммов BaCl2 нужно растворить в 400 мл воды, чтобы получить 20%-й раствор (ρ(Н2О) = 1 г/мл) н.у.? 

Решение. 100 г раствора содержит 20г BaCl2 и, следовательно, 80 г воды. 

100 г раствора содержит 80 г воды 

х г раствора содержит 400 г воды 
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500 г – 400 г = 100 г BaCl2.
Пример 4. В 1,5 литрах воды растворили 101,5 г соли MgCl2∙6H2O. 

Вычислить массовую долю раствора по безводной соли. Соединение MgCl2∙6H2O называется кристаллогидрат – вещество, которое в своем составе содержит молекулы воды. 

Решение. Молярная масса MgCl2∙6H2O равна 203 г/моль. 

Молярная масса MgCl2 равна 95 г/моль. 

Определим количество безводной соли MgCl2 в 101,5 г MgCl2∙6H2O, принимая количество кристаллогидрата за 1 моль по: 

203 г MgCl2∙6H2O содержат 95 г MgCl2 

101,5 г MgCl2∙6H2O содержат Х г MgCl2: 
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m(р) = 1500 г + 101,5 = 1601,5 г.
Найти процентную концентрацию раствора – это значит, что нужно найти количество растворенного вещества, содержащегося в 100 г раствора. Следовательно, составим следующую пропорцию: 

1601,5 г раствора содержит 47,5 г MgCl2, а 

100 г раствора содержит х г MgCl2 
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Пример 5. Сколько граммов гидроксида калия потребуется для приготовления 2 л 35%-го раствора (ρ = 1,34 г/мл). 

Решение. Настоящий пример отличается от предыдущего только тем, что в условии задан объем (V), а не масса раствора. Массу раствора (m), зная его плотность (ρ), находим по формуле: m= V∙ρ. 

Таким образом, m(раствор) = 2000∙1,34 = 2680 г. 

100 г раствора содержат 35 г КОН 

2680 г раствора содержат х г КОН 


[image: image22.wmf]ÊÎÍ.

ã 

 

938

100

35

2680

=

×

=

x


Молярная концентрация
Молярная концентрация (молярность) показывает, сколько моль вещества содержится в 1 л (1000 мл) раствора. Молярность обозначается СМ - моль/л, (M), например, 1 моль/л, 0,5 М. 

Пример 6. Сколько граммов растворенного вещества содержится в 0,5 л 0,1 М раствора H2SO4? 

Решение. 1 моль H2SO4 составляет 98 г 

0,1 моль H2SO4 составляет х г 
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1000 мл раствора содержат 9,8 г H2SO4 

500 мл раствора содержат Х г H2SO4 
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Пример 7. Определить молярную раствора Na2CO3 , в 2 л которого содержится 21,2 Na2CO3. 

Решение. 2000 мл раствора содержат 21,2 г Na2CO3 

1000 мл раствора содержат Х г Na2CO3 
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Молярная масса Na2CO3 равна 106 г/моль, следовательно, 
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Ответ: 0,1 М. 

Пример 8. Определить молярность 49%-го раствора ортофосфорной кислоты (ρ =1,33 г/мл) . 

Решение. Известна процентная концентрация, т.е. содержание ортофосфорной кислоты 100 г раствора. Требуется определить, сколько граммов кислоты в 1000 мл раствора. 

100 г раствора H3PO4 содержат 49 г H3PO4 

1000 мл ∙1,33 г/мл содержат х г, 
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Масса одного моля H3PO4 составляет 98 г/моль. 

Количество моль ортофосфорной кислоты составляет 
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Таким образом, в 1 литре кислоты содержится 6,65 моль H3PO4 кислоты. По определению это и есть молярная концентрация. Ответ: 6,65 М.
УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ

1.Определите массовую долю азотной кислоты в растворе, если на нейтрализацию 200 г этого раствора пошло 10 г гидроксида калия. 

2. Сколько граммов цинка можно растворить при действии 150 мл раствора 5% соляной кислоты с концентрацией (ρ =1,1 г/мл)? 

3. Углекислый газ, полученный при сжигании 4,48 л метана (н.у.), пропустили через раствор гидроксида натрия. Определите массу образовавшегося карбоната натрия. 

4. Сколько л H2 выделится при взаимодействии цинка с 250 мл НСl, если ее концентрация составила 0,5 г/л? 
5. Сколько воды необходимо добавить к 600 г 20% -го раствора гидроксида калия, чтобы разбавить раствор до концентрации 15%? 

6. Сколько  граммов  сахара  необходимо взять для приготовления 29%-го раствора, если в распоряжении имеется 0,2 л воды? 

7.Какова процентная концентрация раствора, полученного в результате смешения 2 л 32%-й азотной кислоты плотностью 1,2 г/мл и 3 л воды? 

8.Из 200 г 30 % -го раствора серной кислоты выпарили 50 г воды. 

9.Сколько молей растворенного вещества содержится в 0,8 л 10%-го раствора азотной кислоты плотностью 1,054 г/мл? 

10.Из 700 г 60%-го раствора H2SO4 выпариванием удалили 200 г воды. Чему равна массовая доля полученного раствора? 

11. В 1 л воды растворили 660 г KOH. Плотность полученного раствора 1,395. Определить С %, См.
12. Определить процентную концентрацию раствора, полученного при испарении 500 мл воды из 1 л 5% -го раствора хлорида натрия (ρ = 1,02 г/мл). 

13. Сколько воды надо взять для приготовления 0,5 л 1,5 молярного раствора хлорида натрия из 10 г NaCl (ρ = 1,1 г/мл). 
14. Сколько нитрата меди (II) содержится в 50 мл 0,96 М раствора? 

15. Сколько граммов глауберовой соли Na2SO4 ∙10H2O следует растворить в 500 г воды для получения 20% -го раствора Na2SO4? 

16. Сколько граммов Al2(SO4)3 ∙18H2O содержится в 1,5 кг 20% - го раствора Al2(SO4)3? 
17. Определить молярную концентрацию растворенных веществ в следующих растворах: 

а) 16% -го раствора сульфата меди (ρ=1,18 г/мл). 

б) 20% - го раствора хлорида цинка (ρ=1,17 г/мл). 

в) 5% -го раствора ортофосфорной кислоты(ρ=1,2 г/мл). 

г) 30,1% -го раствора азотной кислоты (ρ=1,185 г/мл). 

д) 10% -го раствора сульфата натрия(ρ=1,1 г/мл). 

е) 60% -го раствора уксусной кислоты (ρ=1,8 г/мл). 

ж) 6% -го раствора ортоборной кислоты (ρ=1,2 г/мл). 

з) 98% -го раствора серной кислоты (ρ=1,84 г/мл).
18. Из 5 г карбоната натрия приготовлено 500 мл раствора. Какова молярность этого раствора? 

19. Какова процентная концентрация 5 М раствора серной кислоты (ρ=1,29 г/мл)? 

20. Какова процентная концентрация 2 М раствора сульфата никеля (II) (ρ=1,14 г/мл)?
Занятие 9.

ИОННЫЕ РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ
По способности проводить электрический ток в водном растворе или в расплаве вещества делится на электролиты и неэлектролиты. 

Электролитами называются вещества, растворы или расплавы которых проводят электрический ток. К электролитам относятся соли, кислоты, основания. В молекулах этих веществ имеются ионные или ковалентные сильно полярные химические связи. 
Неэлектролитами называют вещества, растворы или расплавы которых не проводят электрический ток. К неэлектролитам относятся, например, кислород, водород, многие органические вещества (сахар, эфир, бензол и др.). В молекулах этих веществ существуют ковалентные неполярные или малополярные связи.

Для объяснения электропроводимости растворов или расплавов солей кислот и оснований шведский ученый С. Аррениус создал теорию электролитической диссоциации (1887 г.): 

Молекулы электролитов при растворении или расплавлении распадаются на ионы. Процесс распада молекул электролитов на ионы в растворе или в расплаве называется электролитической диссоциацией.

Ионы – это атомы или группа атомов, имеющие положительный или отрицательный заряд.

	
	простые (Na+, Mg2+, S2-, Cl- и др.)

	Ионы
	

	
	сложные (NO3-, NH4+, SO42-, PO43- и др.)


Положительно заряженные ионы называются катионами, отрицательно заряженные ионы анионами.
К катионам относятся: ион водорода Н+, ион аммония NH4+, ионы металлов Na+, К+, Fe2+, Al3+, катионы основных солей CuOH+, Al(OH)2+, FeOH2+ и т. д.
К анионам относятся: гидроксид-ион ОН-, ионы кислотных остатков Cl-, NO3-, SO42-, Cr2O72-, анионы кислых солей HCO3-, H2PO4-, HPO42- и т. д.
Диссоциация – процес обратимый. Это значит, что одновременно идут два противоположных процесса: распад молекул на ионы (ионизация, или диссоциация) и соединение ионов в молекулы (ассоциация, или моляризация). 

Диссоциацию молекул электролитов выражают уравнениями, в которых вместо знака равенства ставят знак обратимости (↔). В левой части уравнения записывают формулы электролита, в правой – формулы ионов, которые образуются в процессе электролитической диссоциации. Например:
Mg(NO3)2 Mg2+ + 2NO3-
Каждая молекула витрата магния диссоциирует на ион магния и два нитрат-иона. Следовательно, в результате диссоциации одной молекули Mg(NO3)2 образуются три иона. 
Общая сумма зарядов катионов равна общей сумме зарядов анионов и противоположна по знаку (так как растворы электролитов электронейтральны).

В водных растворах некоторые электролиты полностью распадаются на ионы. Другие электролиты распадаются на ионы частично, часть их молекул остается в растворе в недиссоциированном виде.

Число, показывающее, какая часть молекул расплавилась на ионы, называется степенью электролитической диссоциации (степенью ионизации).

Степень электролитической диссоциации (α) равна отношению числа молекул, которые распались на ионы, к общему числу молекул в растворе:
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где n – число молекул, расплавившихся на ионы; N – общее число растворенных молекул.
В зависимости от степени диссоциации электролиты делятся на сильные и слабые.
Сильные электролиты – это такие электролиты, которые в водных растворах полностью диссоциируют на ионы, т.е. их степень диссоциации равна 1 (100%). К сильным электролитам относятся: 1) соли; 2) сильные кислоты (HClO4, HClO3, HNO3, H2SO4, HCl, HBr, HI и др.); 3) щелочи (LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2).
Слабые электролиты – это такие электролиты, которые в водных растворах не полностью диссоциируют на ионы, т.е. их степень диссоциации меньше 1 (100%). К слабым электролитам относятся: 1) слабые кислоты (HClO2, HClO, HNO2, H2SO3, H2CO3, H2SiO3, H3PO4, H3PO3, H3BO3, CH3COOH, H2S, HCN, HF и др.); 2) Слабые нерастворимые в воде основания (Fe(OH)2, Pb(OH)2, Cu(OH)2 и др.); 3) гидроксид аммония (NH4OH); 4) вода (Н2О).
Диссоциация кислот, оснований, амфотерных гидроксидов, солей
Кислоты – это электролиты, которые при диссоциации образуют только один вид катионов – катионы водорода Н+.
Составим уравнение электролитической диссоциации сильных кислот: а) одноосновной азотной кислоты HNO3 и б) двухосновной серной кислоты H2SO4:

а) HNO3 ↔ Н+ + NO3-;
б) H2SO4 ↔ 2Н+ + SO42-.
Слабые многоосновные кислоты (H2SO3, H2CO3, H2S, H3PO4 и др.) диссоциируют ступенчато.

Число ступеней диссоциации зависит от основности слабой кислоты Hх(Ас), где х – основность кислоты.
Основания – это электролиты, которые при диссоциации образуют только один вид анионов – гидроксид-ионы ОН-.
Составим уравнение электролитической диссоциации однокислотного основания гидроксида калия КОН:
КОН ↔ К+ + ОН-
Сильное двухкислотное основание Са(ОН)2 диссоциирует так:

Са(ОН)2 ↔ Са2+ + 2ОН-

Слабые многокислотные основания диссциируют ступенчато. Число ступеней диссоциации определяется кислотностью слабого основания Ме(ОН)у, где у – кислотность основания.

Амфотерные гидроксиды – это слабые электролиты, которые при диссоциации образуют одновременно катионы водорода Н+ и гидроксид-анионы ОН-, т.е. диссоциируют по типу кислоты и по типу основания.

К амфотерным гидроксидам относятся Zn(OH)2, Be(OH)2, Sn(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3 и др. Амфотерным электролитом является также вода Н2О. 
Составим уравнение электролитической диссоциации гидроксида цинка Zn(OH)2 без учета ее ступенчатого характера:
	2Н+ + ZnO22- ↔ H2ZnO2 ≡ Zn(OH)2 ↔ Zn2+ + 2OH-

	По типу 

кислоты
	(в растворе)

↑↓
	По типу 

основания

	
	Zn(OH)2
(осадок)
	


Нормальные соли – сильные электролиты, образующие при диссоциации катионы металла и анионы кислотного остатка.
Составим уравнения электролитической диссоциации нормальных солей: а) карбоната калия К2СО3; б) сульфата алюминия Al2(SO4)3:

а) К2СО3 ↔ 2К+ + СО32-;
б) Al2(SO4)3 ↔ 2Al3+ + 3SO42-.
Кислые соли – сильные электролиты, диссоциирующие на катион металла и сложный анион, в состав которого входят атомы водорода и кислотный остаток.
Составим уравнение электролитической диссоциации кислой соли гидрокарбоната натрия NaНСО3:
NaНСО3 ↔ Na+ + НСО3- (α = 1)

Сложный анион НСО3- (гидрокарбонат-ион) частично диссоциирует по уравнению:

НСО3- ↔ Н+ + СО32- (α <<   1)
Основные соли – электролиты, которые при диссоциации образуют анионы кислотного остатка и сложные катионы, состоящие из атомов металла и гидроксогрупп ОН-.
Составим уравнение электролитической диссоциации основной соли Fe(OH)2Cl – дигидроксохлорида железа (III):
Fe(OH)2Cl ↔ Fe(OH)2+ +  Cl- (α = 1)

Сложный катион Fe(OH)2+ частично диссоциирует по уравнениям:

Fe(OH)2+ ↔ FeOH2+ + ОН-;

FeOH2+ ↔ Fe3+ + ОН-.

Для обеих ступеней диссоциации Fe(OH)2+ α <<   1.
Реакции обмена в растворах электролитов
Так как молекулы электролитов в растворах распадаются на ионы, то и реакции в растворах электролитов происходят между ионами. 
Реакции, протекающие между ионами, называются ионными реакциями. Например, взаимодействие между растворами двух солей можна представить в виде уравнения:

	Na2SO4 + BaCl2 = BaSO4↓ + 2NaCl
	(1)


Это уравнение является молекулярным уравнением, так как формулы всех веществ записаны в виде молекул. Исходные вещества Na2SO4 и BaCl2 являются сильными электролитами, т.е. в растворе находятся в виде ионов (Na2SO4 ↔ 2Na+ + SO42-; BaCl2 ↔ Ba2+ + 2Cl-). Сульфат бария – нерастворимая соль, которая выпадает в осадок, следовательно, ионы Ва2+ и SO42- уходят из раствора. Хлорид натрия NaCl – растворимая соль, сильный электролит, в растворе находится в виде ионов (NaCl ↔ Na+ + Cl-). Таким образом, с учетом диссоциации сильных электролитов уравнение реакции можно записать так:
	2Na+ + SO42- + Ba2+ + 2Cl- = BaSO4↓ + 2Na+ + 2Cl-
	(2)


Такое уравнение называется полным ионным уравнением. 
Ионы Na+ и Cl- имеются и в левой, и в правой частях уравнения, т.е. эти ионы в реакции участия не принимают, их можно исключить из уравнения: 

	SO42- + Ba2+ + 2Cl- = BaSO4↓ 
	(3)


Полученное уравнение называется сокращенным ионным уравнением. Оно показывает, что в ходе данной реакции происходит связывание ионов SO42-, которые находились в растворе Na2SO4 и ионов Ва+, которые находились в растворе ВаCl2, и в результате образуется нерастворимая соль BaSO4.
Сокращенное ионное уравнение (3) выражает сущность не только реакции (1). Напишем уравнение нескольких реакций:

	Н2SO4 + Ва(NО3)2 = ВаSO4↓ + 2НNО3
	(4)

	Сильные электролиты
	
	Сильный электролит

	2Н+ + SO42- + Ва2+ +2NО3- = ВаSO4↓ + 2Н+ + 2NО3-

	Al2(SO4)3 + 3ВаCl2 = 3ВаSO4↓ + 2AlCl3
	(5)

	Сильные электролиты
	
	Сильный электролит

	2Al3+ + 3SO42- + 3Ва2+ + 6Cl- = 3ВаSO4↓ + 2Al3+ +6Cl-

	3SO42- + 3Ва2+ = 3ВаSO4↓
	SO42- + Ва2+ = ВаSO4↓.


Как видим, сущность реакции (4) и (5), как и реакции (1), заключается в связывании ионов SO42- и Ва2+ с образованием нерастворимой соли ВаSO4.

В ионных уравнениях формулы веществ записывают в виде ионов или в виде молекул.

В виде ионов записывают формулы:

· сильных кислот (HClO4, HNO3, H2SO4, HCl, HI и др.);

· сильных оснований (щелочей – NaOH, KOH, CsOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2 и др.);
· растворимых в воде солей (Al2(SO4)3, NaBr, КNО3, ВаCl2 и др.).

В виде молекул записывают формулы:

· воды Н2О;
· слабых кислот (HNO2, H2SO3, H2CO3, HCN, CH3COOH, и др.);

· слабых оснований (NH4OH, Fe(OH)2, Cu(OH)2 и др.);

· малорастворимых солей (↓): AgCl, BaSO4, CaCO3, FeS и др.;

· амфотерных гидроксидов (↓): Al(OH)3, Zn(OH)2, Cr(OH)3 и др.

Большая часть молекул слабых электролитов в растворе не диссоциирует на ионы.

В виде молекул также записывают:

· формулы газообразных веществ (CO2, SO2, H2, H2S, NH3 и др.);
· формулы оксидов металлов и неметаллов (Na2O, CaO, P2O5, SiO2, B2O3 и т.д.)
УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ.
1. Что такое кислоты с точки зрения теории электролитической диссоциации?

2. Почему кислоты имеют общее свойства?

3. Что такое основания с точки зрения теории электролитической диссоциации?

4. Почему основания имеют общее свойства?

5. Что такое амфотерные гидроксиды с точки зрения теории электролитической диссоциации?

6. Чем объясняется диссоциация амфотерных гидроксидов одноврименно по типу оснований и по типу кислот?

7. Какие амфотерные гидроксиды вы знаете?

8. Что такое нормальные соли с точки зрения электролитической диссоциации?

9.  Что такое кислые соли с точки зрения электролитической диссоциации?

10. Что такое основные соли с точки зрения электролитической диссоциации?

11. Составьте уравнения электролитической диссоциации следующих электролитов: Ba(OH)2, Al(OH)3, NiSO4, CaCl2, HBr, H2SiO3, KHCO3, PbOHNO3, Be(OH)2, NaH2PO4, Na2HPO4. Какие из этих электролитов образуют катионы водорода?
12. Даны электролиты: (FeOH)2SO4, Al(OH)2Cl, Na3PO4, Li2S, KCN, Ni(NO3)2, Ca(HCO3)2, H2SO3, Co(OH)2. Составьте уравнения электролитической диссоциации этих веществ. Какие из этих электролитов образуют в растворе гидроксид-ионы?
13. Даны электролиты: Zn(H2PO4)2, Mn(OH)2, HMnO4, CH3COOH, Fe(HSO4)3, FeOHCl, Ni(NO2)3, H2MnO4, (MgOH)2SO3. Какие из них образуют ионы водорода? Докажите это уравнение диссоциации.
14. Напишите полные и сокращенные ионные уравнения следующих реакций:

1) Ca(NO3)2 + K2CO3 → CaCO3 + KNO3;
2) HNO3 + Ba(OH)2 → Ba(NO3)2 + H2O;

3) Ba(NO2)2 + K2SO4 → BaSO4 + KNO2;

4) K2CO3 + HCl → KCl + H2O + CO2;

5) Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2;

6) NaOH + Fe(NO3)2 → Fe(OH)2 +NaNO3;
7) Pb(NO3)2 + K2SO4 → PbSO4 + KNO3;

8) Na2SiO3 + Ba(OH)2 → BaSiO3 + NaOH;

9) FeCl3 + CsOH → Fe(OH)3 + CsCl;

10) FeSO4 +Na3PO4 → Fe3(PO4)2 +Na2SO4.
15. Составте молекулярные и ионные уравнения реакций между веществами: 
1) KOH и MgCl2; 
2) NaOH и H2SO3; 
3) K2S и HCl; 
4) CH3COONa и H2SO4; 
5) RbOH и HNO3; 
6) Na2SO4 и BaCl2; 
7) Na2CO3 и HCl. 

Какие реакции обратимы? Какие необратимы?

16. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций между: 
1) уксусной кислотой и гидроксидом бария;

2) карбонатом кальция и азотной кислотой;

3) азотной кислотой и гидрокидом аммония.

Обратимы или не обратимы эти реакции обмена?

17. Составьте молекулярные уравнения реакций, выражаемых ионными уравнениями:

1) Zn2+ + S2- = ZnS;
2) CH3COO- + H+ = CH3COOH;
3) Zn2+ + 2OH- = Zn(OH)2;
4) H+ + OH- = H2O;
5) Fe3+ + 3OH- = Fe(OH)3;
6) PS + 2H+ = H2S + Pb2+;
7) H+ + CN- =HCN;
8) Mg(OH)2 + H+ = MgOH+ +H2O.
Занятие 10.
ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ

Реакции, которые происходят с изменение степени окисления называются окислительно-восстановительными (ОВР). Степень окисления – это условный заряд атома, который определяется исходя из того, что атом полностью отдает или присоединяет электроны.
Любая молекула является электронейтральной, поэтому алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в молекуле всегда равна нулю.

Некоторые элементы во всех сложных веществах имеют постоянную степень окисления:
	Элементы с постоянной степенью окисления
	Степень окисления

	а) щелочные металлы (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr)
	+1

	б) элементы II группы (кроме Hg): Be, Mg, Ca, Sr, Ba, Ra, Zn, Cd
	+2

	в) алюминий Al
	+3

	г) фтор F
	-1


1. Металлы во всех сложных соединениях имеют только положительные степени окисления.
2. Неметаллы могут иметь и положительные, и отрицательные степени окисления. В соединениях с металлами и водородом степени окисления неметаллов всегда отрицательные.

3. Высшая (максимальная) степень окисления элемента, как правило, равна номеру группы, в которой находится элемент в периодической системе.
4. Низшая (минимальная) степень окисления металлов равна нулю. Низшая (минимальная) степень окисления неметаллов обычно равна: - (8 – номер группы, в которой находится элемент).
5. Значения степеней окисления элемента между высшей и низшей степенями окисления называется промежуточными.
Например, элемент-неметалл азот (V группа) может кметь следующие степени окисления: 
	-3
	-2
	-1
	0
	+1
	+2
	+3
	+4
	+5

	Низшая 

Степень

Окисления 
	Промежуточные степени окисления
	Высшая 

Степень

Окисления

	-3
	-2
	-1
	0
	+1
	+2
	+3
	+4
	+5

	NН3
	N2Н4
	NН3ОН
	N2
	N2О
	NО
	N2О3
	NО2
	N2О5

	Примеры соединений 


Значение степеней окисления элементов позволяет делать выводы о химических свойствах веществ, в состав которых входят эти элементы. 
На основании описанных правил определим степени окисления углерода в различных соединениях: 
	х + 1
	х + 4(+1) = 0
	х = -4

	СН4
	
	

	х + 1
	2х + 6(+1) = 0
	х = -3

	С2Н6
	
	

	+1х-2+1
	2х + 6(+1) = 0
	х = -3

	Н С О Н
	
	

	+1х-2-2+1
	х + 2(+1) + 2(-2) = 0
	х = +2

	Н С О О Н
	
	

	х-2
	х + 2(-2) = 0
	х = +4

	СО2
	
	


Степень окисления углерода изменяется от – 4 до +4.

Любая окислительно-восстановительная реакция (ОВР) представляет собой совокупность процессов отдачи и присоединения электронов. 
Процесс отдачи электронов называется окислением. В результате процесса окисления алгебраическая величина степени окисления элемента повышается.

Процесс присоединения электронов называется восстановлением. В результате процесса восстановления алгебраическая сумма степеней окисления понижается. 
Частицы (атомы, молекулы, ионы), которые отдают электроны, называются восстановителями.
Частицы, которые присоединяют электроны, называются окислителями.
Правила составления ОВР
Для составления уравнений ОВР часто используется специальный метод – метод электронного баланса. В основе его лежит следующие правило: общее число электронов, которые отдает восстановитель, должно быть равно общему числу электронов, которые присоединяет окислитель.

Рассмотрим применение метода электронного баланса на примере реакции, которая выражается следующей схемой:

KMnO4 + KBr + H2SO4 → MnSO4 + Br2 + K2SO4 + H2O.
1) определим степени окисления всех элементов в молекулах исходных веществ и продуктов реакции:
	+1+7-2    +1-1    +1+6-2      +2+6-2     0      +1+6-2   +1-2

	KMnO4 + KBr + H2SO4 → MnSO4 + Br2 + K2SO4 + H2O.


2) подчеркнем символы элементов, которые изменяют степени окисления в ходе реакции:

	   +7             -1                      +2             0

	KMnO4 + KBr + H2SO4 → MnSO4 + Br2 + K2SO4 + H2O.


3) составим уравнения процессов окисления и восстановления: 

	Mn+7 + 5ē → Mn+2
	(восстановление)

	2Br-1 - 2ē → Br2
	(окисление)


Обратите внимание, что в левой части уравнения процесса окисления взято два атома брома, так как продуктом окисления является двухатомная молекула брома Br2.
4) находим множители для уравнений процессов окисления восстановления, приумножении на которые числа отданных  и присоединенных электронов будут равны. Так как наименьшим общим кратным чисел «5» и «2» является «10», то уравнение процесса восстановления нужно умножить на «2», а уравнение процесса окисления – «5»:
	2
	Mn+7 + 5ē → Mn+2

	5
	2Br-1 - 2ē → Br2


Два атома Mn+7 присоединяют 10 электронов, а 10 атомов Br-1 отдают 10 электронов, т.е. выполняется основное правило метода электронного баланса.
5) найденные множители запишем как коэффициенты перед формулами веществ, которые содержат элементы, участвующие в процессах окисления и восстановления:
2KMnO4 + 10KBr + H2SO4 → 2MnSO4 + 5Br2 + K2SO4 + H2O.
6) после этого уравниваем числа атомов элементов, которые не изменяют степени окисления. В данном случае это атомы калия, серы, водорода и кислорода.
2KMnO4 + 10KBr + H2SO4 → 2MnSO4 + 5Br2 + 6K2SO4 + 8H2O.
Обычно числа атомов водорода и кислорода уравнивают в последнюю очередь. Во многих случаях равенство чисел атомов кислорода в левой и в правой частях уравнения ОВР свидетельствует о том, что это уравнение составлено правильно (в составленном уравнении 40 атомов кислорода и в левой и в правой частях).

УПРАЖНЕНИЯ И ЗАДАНИЯ. 
1. Что такое окислительно-восстановительные реакции? Чем обусловлено изменение степеней окисления в ходе окислительно-восстановительных реакций?

2. Как называется: а) процесс отдачи электронов; б) процесс присоединения электронов? Как изменяются степени окисления атомов в этих процессах?
3. Как называются частицы (атомы, молекулы, ионы), которые: а) отдают электроны; б) присоединяют электроны?

4. Методом электронного баланса составьте уравнения ОВР, которые протекают по схемам:
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Для каждой реакции укажите вещество-окислитель и вещество-восстановитель, процесс окисления и процесс восстановления.
5. Определите степени окисления и валентности:

1) фосфора в: PH3, P2O3, H3PO4, Mg3P2;
2) брома в: NaBr, HBrO, KBrO3, Br2O5;
3) хрома в:Cr2O3, K2CrO4, H2Cr2O7, Cr(OH)3;
4) марганца в: MnO, KMnO4, MnCl2, H2MnO4;
5) серы в: CaS, SO3, H2SO3, BaSO4; 
6) кремния в: SiO2, H2SiO3, SiH4, SiCl4;
7) хлора в: HClO, HClO2, BaCl2, Cl2O7;
8) железа в: Fe2O3, Fe2S3, FeSO4, H2FeO4;
9) азота в: HNO2, NH3, N2, Ca3N2.
ПРИЛОЖЕНИЕ
Периодическая система химических
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*Лантаноиды 
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Таблица растворимости солей, кислот и оснований
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Условные обозначения таблицы растворимости: 

Р - вещество хорошо растворимо в воде;
М - вещество малорастворимо в воде;
Н - вещество практически нерастворимо в воде, но легко растворяется в слабых или разбавленных кислотах;
РК - вещество нерастворимо в воде и растворяется только в сильных неорганических кислотах;
НК - вещество нерастворимо ни в воде, ни в кислотах;
Г - вещество полностью гидролизуется при растворении и не существует в контакте с водой;- - вещество не существует.
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