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ВВЕДЕНИЕ

Предлагаемый курс лекций по неорганической химии предназначен для студентов первого курса всех специальностей  филиала государственного образовательного учреждения высшего образования «Самарский государственный университет путей сообщения» в г. Саратове, с одной стороны, в качестве общеобразовательной дисциплины, а с другой стороны, как теоретической базы для усвоения целого ряда вопросов специальных и общетехнических дисциплин.

Основными задачами изучения курса неорганической химии в филиале являются: 

– обобщение сведений о химических свойствах неорганических веществ на основе Периодического закона Д. И. Менделеева, развитие понятий о механизмах протекания химических реакций и их использований в основных производственных процессах на железнодорожном транспорте;
– углубление понятий о качественных и количественных отношениях в химии и теориях, развиваемых химической наукой;
– углубление знаний студентов в области неорганической химии по таким вопросам, как: свойства основных классов неорганических соединений и генетические связи между ними;
– развитие умения и навыков работы с химическими реактивами и посудой;

– обучение студентов выполнять химические реакции по получению и распознаванию веществ, а также реакции, характеризующие их свойства;

– формирование у студентов умений решать учебные химические задачи;
– продолжение формирования у студентов естественнонаучного мировоззрения;
– обеспечение получения студентами полного среднего образования;

– установление связи химии с практикой железнодорожного транспорта.    

В рамках программы учебной дисциплины планируется освоение обучающимися следующих результатов:

	Личностные:
	Метапредметные:
	Предметные:

	Л.1. Чувство гордости и уважения к истории и достижениям отечественной химической науки.

Л.2. Готовность к продолжению образования и повышения квалификации в избранной профессиональной деятельности и объективное осознание роли химических компетенций в этом.

Л.3. Умение использовать достижения современной химической науки и химических технологий для повышения собственного интеллектуального развития в выбранной профессиональной деятельности.

Л.4. Обладание навыками безопасной работы во время проектно-исследовательской и экспериментальной деятельности, при использовании лабораторного оборудования
	М.1. Использование различных видов познавательной деятельности и основных интеллектуальных операций (постановки задачи, формулирования гипотез, анализа и синтеза, сравнения, обобщения, систематизации, выявления причинно-следственных связей, поиска аналогов, формулирования выводов) для решения поставленной задачи, применение основных методов познания (наблюдения, научного эксперимента) для изучения различных сторон химических объектов и процессов, с которыми возникает необходимость сталкиваться в профессиональной сфере.
М.2. Использование различных источников для получения химической информации, умение оценить ее достоверность для достижения хороших результатов в профессиональной сфере.
	П.1. Сформированность представлений о месте химии в современной научной картине мира; понимание роли химии в формировании кругозора и функциональной грамотности человека для решения практических задач.

П.2. Владение основополагающими химическими понятиями, теориями, законами и закономерностями; уверенное пользование химической терминологией и символикой.
П.3. Владение основными методами научного познания, используемыми в химии: наблюдением, описанием, измерением, экспериментом; умение обрабатывать, объяснять результаты проведенных опытов и делать выводы; готовность и способность применять методы познания при решении практических задач.
П.4. Сформированность умения давать количественные оценки и производить расчеты по химическим формулам и уравнениям.
П.5. Владение правилами техники безопасности при использовании химических веществ.
П.6. Сформированность собственной позиции по отношению к химической информации, получаемой из разных источников.

	
	
	



В текстах приняты условные обозначения:
       [image: image1.wmf]  - Вопросы и упражнения.
Раздел 1 Общая и неорганическая химия
Тема 1.1 Основные понятия и законы

1.1.1 Основные понятия неорганической и общей химии
Химия – наука, изучающая строение и свойства химических элементов и соединений, а также их превращения в ходе химических реакций. 
Вещество – вид материи, состоящий из определенных одинаковых структурных частиц (атомов, молекул, ионов), обладающий массой покоя и индивидуальными физическими и химическими свойствами. В зависимости от состава, вещества делятся на простые (состоят из атомов одного вида) и сложные (состоят из атомов или ионов нескольких элементов). 
Аллотропия – явление образования одним химическим элементом нескольких простых веществ, обладающих различными физическими и химическими свойствами. Соответствующие простые вещества называют аллотропными формами, или аллотропными модификациями данного элемента. 
Атом – сложная электронейтральная наименьшая частица химического элемента, состоящая из положительно заряженного ядра (составляет основу массы атома) и вращающихся вокруг ядра отрицательно заряженных электронов (образуют электронную оболочку атома). 
Атомная масса – значение массы атома, выраженное в относительных атомных единицах массы. Выбор особой единицы для измерения масс атомов связан с неудобством выражать массу атомов в граммах из-за чрезвычайно малых масс атомов (10–22–10–24 г). Впервые понятие атомной массы ввел Д. Дальтон (1808).
 Химический элемент – вид атомов, имеющих одинаковый заряд ядра, который определяет свойства элемента. 
Молекула – наименьшая частица вещества молекулярного строения, определяющая свойства данного соединения и способная к самостоятельному существованию. 
Молекулярная масса – масса молекулы, выраженная в атомных единицах массы (а.е.м.). 
Моль – единица количества вещества. 
Молярная масса – масса одного моля вещества. 
Явление физическое – форма движения материи, не сопровождающаяся превращением веществ. Например, плавление, кипение, дробление, испарение, магнитное притяжение, световое излучение и др.

Явление химическое – форма движения материи, сопровождающаяся превращением веществ. Например, образование соли и воды при взаимодействии щелочи с кислотой. В перечень химических явлений (химических реакций) не включают ядерные реакции.
Валентность – свойство атома присоединять или замещать определенное число других атомов или атомных групп с образованием химической связи. 
Степень окисления – формальная величина, равная условному заряду атома в сложном соединении, вычисленному при предположении, что все химические связи в нем являются ионными 

Химические реакции – явления превращения одного или нескольких веществ в одно или в несколько других веществ. Их классифицируют по ряду признаков. 
1. По составу исходных и конечных веществ реакции подразделяются на:

а) Реакции разложения: 
CaCO3 
[image: image2.wmf]¾
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 CaO + CO2↑;
2H2O2 → H2O + O2↑
б) Реакции соединения:

2Mg + O2 = 2MgO;
SO3 + H2O = H2SO4;

в) Реакции замещения: 

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu↓;

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑;

г) Реакции обмена:
KOH + HNO3 = KNO3 + H2O;
H2SO4 + BaCl2 = BaSO4↓ + 2HCl.

2. В зависимости от теплового эффекта реакции подразделяются на:

a) Экзотермические (протекают с выделением тепла):                                                                            

CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O + Q;

H2 + Cl2 = 2HCl + Q.

б) Эндотермические (протекают с поглощением тепла):

N2 + O2 = 2NO – Q;
2H2O = 2H2 + O2 – Q.

3. По изменению степеней окисления элементов, входящих в состав реагирующих веществ, выделяют окислительно-восстановительные реакции. Например:
2K+1Cl+5O3–2 = 2K+1Cl–1 + 3O20↑;
	Окислитель

Восстановитель
	Cl+5 + 6 ē  → Cl–1
2O–2 – 2 ē ×2 → O20
	2

3
	Восстановление

Окисление


2K+1Mn+7O4–2 + 6K+1I–1 + 4H2+1O–2 = 8K+1O–2H+1 + 2Mn+4O2–2↓ + 3I20↓.

	Окислитель

Восстановитель
	Mn+7 + 3ē ( Mn+4
2I–1 – 2ē ( I20
	2

3
	Восстановление

Окисление


4. По направленности процесса реакции группируют на необратимые и обратимые реакции:

NaCl + AgNO3 = NaNO3 + AgCl↓.

N2 + 3H2 
[image: image3.wmf] 2NH3 + Q.
5. В зависимости от агрегатного состояния реагентов и наличия или отсутствия границы раздела фаз между ними реакции классифицируют на гетерогенные и гомогенные реакции:
C + O2 = CO2.

CH2=CH2 + H2 
[image: image4.wmf]¾
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 CH3–CH3.

6. Реакции с участием катализаторов называют каталитическими реакциями:

2SO2 + O2 
[image: image5.wmf]5
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Химическая формула – принятая во всех странах условная запись, отображающая  качественный и количественный состав (иногда и строение) химического соединения с помощью химических знаков и индексов. 

Уравнение химической реакции – условная запись химического процесса с помощью знаков и химических формул. Уравнение реакции раскрывает как качественную, так и количественную сторону химического превращения. 
[image: image6.wmf]        
1. Перечислите основные понятия химии.
2. Как отличить физическое явление от химического?
3. Назовите типы химических формул. Приведите примеры.

4. Сформулируйте определение химической реакции.

5. Укажите признаки химических явлений (реакций).
6. Что показывает уравнение химической реакции?
7. Приведите примеры различных типов химических реакций.

8. Перечислите основные правила составления уравнений химических реакций.
9.  Определите валентность и степень окисления атомов в веществах с формулами: N2, NF3, NH3, H2O2, F2, SO2, SO3, N2O5.
10.  Определите количества вещества: а) азота массой 14 г; б) железа массой 118 г; в) серы массой 64 г.

11.  Определите массу: а) 0,5 моль KOH; б) 3 моль HNO3; в) 2 моль H2SO4; г) 0,1 моль  FeCl3.
12.  Определите массовые доли элементов в фосфорной кислоте.
13.  Рассчитайте массу атома кислорода, если относительная атомная масса его равна 16.
14.  Какие химические явления лежат в основе технологических операций на предприятиях железнодорожного транспорта?

1.1.2 Основные законы неорганической и общей химии
Химические явления, как и все процессы в природе и обществе, протекают на основе объективных законов.
Закон постоянства состава веществ – закон, согласно которому состав индивидуального химического вещества молекулярного строения (дальтониды) всегда постоянен и не зависит от способа, места и времени получения этого вещества. 

Закон сохранения массы (веществ) – суммарная масса веществ, вступивших в химическую реакцию, равна общей массе веществ, получившихся в результате этой реакции. 

Закон сохранения энергии – в изолированной системе независимо от происходящих в ней процессов энергия не производится и не уничтожается, а только может переходить из одной формы в другую; то есть энергия изолированной системы постоянна. 

Закон Авогадро – один из основных газовых законов, согласно которому в равных объемах различных газов при одинаковых условиях (температуре и давлении)  содержится равное число молекул. 

Периодический закон Д. И. Менделеева – основной закон химии; сформулирован впервые Д. И. Менделеевым в 1869 году: «Свойства химических  элементов и их соединений находятся в периодической зависимости от заряда ядер их атомов, или атомного номера элемента». 

Энергия ионизации – энергия, которая необходима для отрыва электрона от атома с образованием катиона. Энергия ионизации выражается в электрон-вольтах и возрастает для элементов данного периода в порядке увеличения заряда ядер их атомов. В пределах главных подгрупп элементов энергия ионизации уменьшается с увеличением радиусов атомов. 
Ионизация – превращение атомов или молекул в заряженные частицы – ионы. Ионизация может происходить в ходе химической реакции, под действием электрического тока, высокой температуры, света, механического воздействия.

Сродство к электрону – энергия, которая выделяется при присоединении электрона к атому (молекуле или радикалу) с образованием аниона, выражается в электрон-вольтах, изменяется периодически в зависимости от атомного номера (заряда ядра атомов) в периодической системе химических элементов. 

Тема 1.2 Периодический закон и Периодическая система химических элементов Д.И. Менделеева. Строение атома
1.2.1 Периодическая система химических элементов Д.И. Менделеева
Периодическая система химических элементов Д. И. Менделеева – графическое отображение периодического закона в виде таблицы химических элементов (Приложение 1). 
Период периодической системы химических элементов – совокупность последовательно расположенных химических элементов в порядке возрастания зарядов их атомов, начинающаяся щелочным металлом и заканчивающаяся благородным газом. Исключение составляют первый период (начинается водородом) и седьмой период (пока еще не завершен). Первые три периода называют малыми; следующие – большими. Изменение химических свойств элементов в периодах происходит последовательно от металлических   (у элементов в начале периода) до неметаллических (у элементов в конце периода). Физический смысл периода в том, что в атоме химического элемента данного периода столько электронных уровней, каков номер периода. 
Группа периодической системы химических элементов – совокупность химических элементов периодической системы, имеющих, как правило, сходный состав соединений, в которых данные химические элементы проявляют одинаковую высшую степень окисления. Периодическая система включает в себя восемь групп элементов, каждая из которых разбита на две подгруппы. Подгруппы, в которые входят элементы и малых, и больших периодов, называются главными, а подгруппы, состоящие только из элементов больших периодов – побочными. 

Элементы каждой подгруппы обладают одинаковым строением внешних электронных уровней, и, следовательно, сходными химическими свойствами, вследствие чего некоторые подгруппы элементов получали особые названия (галогены, благородные газы и др.). В каждой главной подгруппе с увеличением порядкового номера вследствие ослабления связи между ядром и внешними валентными электронами усиливаются металлические и ослабевают неметаллические свойства элементов.

На основе положения химического элемента в периодической системе можно составить достаточно подробную характеристику его химических свойств, а также свойств его соединений.

s-Элементы – химические элементы, в атомах которых электроны  заполняют s-подуровни внешнего электронного уровня. К ним относятся элементы главных подгрупп I-II групп, а также водород и гелий. Валентными электронами этих элементов являются только s-электроны внешнего энергетического уровня. Поэтому s-элементы проявляют, как правило, в соединениях постоянные степени окисления, равные номеру группы (исключение – гелий, для которого соединения не получены); все они являются металлами, кроме водорода и гелия.

p-Элементы – химические элементы, в атомах которых электроны заполняют p-подуровни внешних электронных уровней. К ним относятся элементы главных подгрупп III-VIII групп, исключая водород и гелий. Валентными электронами этих элементов являются s- и р-электроны внешнего энергетического уровня. Многие р-элементы проявляют в соединениях переменные степени окисления; большинство из них являются неметаллами.

d-Элементы – химические элементы, в атомах которых электронами заполняются d-подуровни предвнешнего электронного уровня. На внешнем уровне атомов этих элементов находится, как правило, по два s-электрона. У атомов некоторых элементов наблюдается, так называемый, «проскок» s-электронов с внешнего уровня на d-подуровень, например, у атомов хрома и меди на внешнем уровне остается по одному s-электрону, а предвнешний d-подуровень приобретает значения 3d5 и 3d10, которые обладают особой устойчивостью. 
f-Элементы – химические элементы, в атомах которых электронами  заполняются f-подуровни третьего снаружи уровня. К ним относятся лантаноиды и актиноиды. Валентными электронами  у атомов этих элементов являются не только s-электроны внешнего электронного уровня, но и соответствующие f-электроны (у некоторых элементов также d-электроны – Се, U). В связи с этим f-элементы имеют сходные свойства; в соединениях проявляют переменные степени окисления; все они являются металлами.

Основные химические законы, теории и учения способствуют более полному и осознанному пониманию химических процессов; формируют научное мировоззрение; являются основой для количественных расчетов и позволяют решать многие расчетные задачи практического и технологического значения. Алгоритмы решения задач приведены в приложении (Приложения 2-6).
[image: image7.wmf] 

     1. Сформулируйте основные количественные законы химии и объясните     их с точки зрения атомно-молекулярного строения.
2. В чем отличие формулировки периодического закона, данной Д. И. Менделеевым, от современной формулировки?

3. Какие свойства химических элементов изменяются периодически?

4. Покажите на примере свойств щелочных металлов и галогенов закономерное изменение их свойств.

5. Проведите обзор структуры Периодической системы химических элементов.

6. Покажите в периодической системе периоды химических элементов и объясните физический смысл периода.

7. Покажите в периодической системе группы химических элементов и объясните физический смысл деления элементов на группы и подгруппы. 

8. Чем характеризуются s-, p-, d- и f-элементы?
9. Дайте характеристику по периодической системе Д. И. Менделеева  элементам с порядковыми номерами 12, 26, 47, 53, 80 и 83.

10.  Как изменяются свойства элементов в периоде, группе (слева направо)?
11.  Через раствор NaOH массой 15 г пропустили сероводород H2S массой 30 г, какая соль образуется при этом? Определите ее массу и количество.

12.  При взаимодействии 18 г технического сплава алюминия с избытком раствора гидроксида натрия, выделяется 21,4 л газа     (н. у.). Определите массовую долю алюминия в исходном сплаве.

13.  Определите элемент, при полном сжигании 0,51 г которого образуется 1,28 г диоксида.
14.  Определите массовую долю серы в сульфате двухвалентного металла, 7,2 г которого при реакции с избытком хлорида бария образовали  13,98 г осадка. Найдите формулу сульфата.
15.  Для получения осадка сульфата бария был взят раствор серной кислоты с содержанием основного вещества массой 490 г. Массовая доля выхода соли от теоретически возможного составила 96(. Какова масса полученного сульфата бария?
16.  Образец удобрения содержит 80% KCl. Какова массовая доля калия в пересчете на K2O в этом образце?
17.  Для уничтожения вредных грызунов в полевых условиях используют хлор, заполняя им норы животных. Хранят и перевозят хлор в стальных баллонах под давлением около   6,06∙105 Па. Рассчитайте объем, который займет хлор массой 50 кг при нормальных условиях.
18.  Какой объем хлороводорода может быть получен из 40 л хлора?
19.  Оксид ванадия (V) получают сжиганием порошка металла в кислороде. Рассчитайте массу ванадия, необходимую для получения оксида массой 50 г.

20.  Произойдет ли полная нейтрализация при сливании растворов, содержащих 20 г гидроксида калия и 22,5 г азотной кислоты?
1.2.2 Строение атома

Атом состоит из положительно заряженного ядра и электронной оболочки, образованной движущимися вокруг ядра электронами. Ядро атома имеет сложную структуру. Основные ядерные частицы – это протон (р+), элементарная частица, обладающая массой 1,007276 а.е.м. и положительным зарядом, равным по абсолютной величине заряду электрона; и нейтрон (n0), также представляющую собой элементарную частицу, но не обладающую электрическим зарядом; масса нейтрона составляет 1,008665 а.е.м. 

Электроны движутся с большой скоростью в пространстве вокруг ядра. Такое пространство вокруг ядра, в котором наиболее вероятно нахождение электрона, называется орбиталью.

Состояние электрона в атоме описывается четырьмя квантовыми числами. Первое квантовое число – главное (n) – характеризует величину энергии электрона (его энергетический уровень) и принимает любое положительное целочисленное значение от единицы до величины, соответствующей номеру периода, в котором находится данный элемент. Для обозначения энергетического уровня вместо цифр (1, 2, 3 и т.д.) используют также буквенные обозначения (K, L, M, N и т.д.).

Второе квантовое число – орбитальное (l) – описывает форму (симметрию) орбиталей и характеризует величину орбитального импульса движущегося электрона. Оно может принимать целочисленные значения от 0 до (n–1). Для обозначения соответствующих орбиталей применяют строчные буквы латинского алфавита: s (l = 0), р (l = 1), d (l = 2), f (l = 3). Форма и ориентация s- , р- и d-электронных орбиталей приведены на рис. 12. Электроны с различными орбитальными квантовыми числами  (s-электроны,             р-электроны и т.д.) отличаются различной энергией: их энергия тем больше, чем больше значение l. 

Третье квантовое число электрона – магнитное (m) – определяет пространственную ориентацию и число орбиталей на соответствующем подуровне. Оно принимает целочисленное значение от –l до +l, а всего это число может принимать (2l + 1) значений для данного l, включая нулевое. Для s-подуровня возможна одна орбиталь (m = 0), для   р-подуровня – три 2р-орбитали: 2рx, 2рy, 2рz (m = –1, 0, +1), для  d-подуровня – пять орбиталей  (m = –2, –1, 0, +1, +2) и т.д. 

Четвертое квантовое число – спиновое (ms) – характеризует собственное вращение электрона. Проекция собственного момента количества движения электрона на избранное направление (например, на ось z) называется спиновым квантовым числом. Спиновое число имеет два значения: +1/2 и –1/2, их изображают в виде противоположно направленных стрелок: ↑ или ↓.

В атоме не может быть двух электронов, у которых были бы одинаковыми все четыре квантовых числа (принцип Паули). Это означает, что на одной орбитали, характеризующейся определенными значениями главного, орбитального и магнитного квантовых чисел, могут находиться лишь два электрона с ms = +1/2 и –1/2  (с антипараллельными спинами).

Электроны с противоположно направленными спинами, но одинаковыми значениями остальных квантовых чисел называются спаренными, или электронной парой. 

Принцип Паули позволяет рассчитать максимальное число электронов на каждом энергетическом уровне и подуровне в атоме. Максимально возможное число электронов на подуровне находят по формуле 2(2l + 1). В соответствии с этой формулой на одной s-орбитали может находиться не более двух электронов (l = 0), на трех р-орбиталях – не более шести (l = 1), на пяти d-орбиталях – не более 10 (l = 2), на семи f-орбиталях не более 14 электронов (l = 3).

Общее число электронов, которое может находиться на энергетическом уровне, определяется по формуле N = 2n2, где N – число электронов, n – номер периода. Согласно этой формуле максимальное число электронов в К-уровне равно 2, L-уровне – 8, в М-уровне – 18 и т.д.

Последовательность заполнения электронных орбиталей происходит согласно правилу Клечковского. 

1. При увеличении заряда ядра атома последовательное заполнение электронных орбиталей происходит от орбиталей с меньшим значением суммы главного и орбитального квантовых чисел   (n + l) к орбиталям с большим значением этой суммы.

2. При одинаковых значениях суммы (n + l) заполнение орбиталей происходит последовательно в направлении возрастания значения главного квантового числа n.

Заполнение энергетических подуровней подчиняется правилу Хунда (Гунда): устойчивому состоянию атома соответствует такое распре-деление электронов в пределах энергетического подуровня, при котором абсолютное значение суммарного спина атома максимально.
Распределение электронов по орбиталям называется электронной конфигурацией, или электронной формулой данного атома. Например, электронная формула атома кремния выражается записью – 1s22s22p63s23p2.

[image: image8.wmf] 

1. Сформулируйте определение понятия «атом».

2. Из каких частиц состоит атом?
3. Сформулируйте определения понятий «нуклиды», «изотопы», «изобары». Приведите примеры.

4. Каково строение атомного ядра?

5. В чем недостаток атомной модели Резерфорда?

6. Сформулируйте определение понятия «орбиталь».

7. Сколько пространственных ориентаций возможно для s- и  p-электронов?

8. Какими параметрами характеризуется состояние электрона в атоме?

9. Охарактеризуйте квантовые числа электрона.

10.  Какие принципы и правила определяют состояние электронов в атоме? Ответ поясните примерами.

11.  Как определить максимальное число электронов на каждом уровне атома?
12.  Составьте электронную формулу атома титана Ti, атома кадмия Cd.

13.  Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 23, 33. Чем отличаются их электронные формулы?
Тема 1.3 Строение вещества

1.3.1 Типы химических связей

Под химической связью понимают электростатические силы взаимодействия, обусловливающие существование двух- и многоатомных структур вещества – молекул, ионов, радикалов, кристаллов. Основными типами химической связи являются ковалентная, ионная, металлическая и водородная связи. 
Ковалентная связь (гомеополярная, атомная связь) – вид химической связи между атомами, осуществляемой общими для этих атомов парами электронов. Если связанные атомы имеют равные значения электроотрицательности, ковалентная связь является неполярной (Н• + •Н → Н
[image: image9.emf]Н, или Н-Н); если эти атомы различаются по электроотрицательности, ковалентная связь  становится полярной  (Н• + •Сl → Н
[image: image10.emf]Сl, или Н→Сl). 

Электроотрицательность – способность атома притягивать к себе валентные электроны других атомов при образовании химической связи. Количественной характеристикой электроотрицательности является полусумма энергии ионизации атома и сродства к электрону. На практике чаще пользуются величинами относительной электроотрицательности, принимая ее для лития, равную 1. Наибольшее значение электроотрицательности у фтора (4,0), наименьшее – у  цезия (0,7); у инертных газов электроотрицательность отсутствует.  

Электроотрицательность – одно из важнейших свойств элемента, характеризующее металлические или неметаллические свойства. Чем больше электроотрицательность, тем сильнее проявление неметаллических свойств элемента. 

При образовании ковалентной связи между двумя атомами разных элементов общее электронное облако смещается к более электроотрицательному атому. Например, образование молекулы HCl можно представить схемой:

Н• + •Cl = Нδ+
[image: image11.emf]Сlδ-
Электронная пара смещена к атому хлора, так как относительная электроотрицательность атома хлора (2,83) больше, чем у атома водорода (2,1).

σ-Связь (сигма-связь) – вид ковалентной связи, при образовании которой область перекрывания электронных орбиталей (в отличие от    π-связи) находится на условной прямой, соединяющей ядра связанных между собой атомов. В зависимости от вида электронов, участвующих в образовании связи, различают s-s-, s-p-, p-p-связи. 
π-Связь (пи-связь) – вид ковалентной связи, образованной, например, двумя р-электронами в результате двойного перекрывания их гантелеобразных  электронных орбиталей. 

Ковалентная связь образуется не только за счет перекрывания одноэлектронных облаков, – это обменный или равноценный механизм образования ковалентной связи. Возможен и другой механизм ее образования – донорно-акцепторный. 

Донорно-акцепторная связь – химическая ковалентная связь атомов в молекуле, осуществляемая за счет двух электронов одного атома (донора электронов) и вакантной (свободной) орбитали второго атома (акцептора электронов). Донорно-акцепторная связь отличается от обычной ковалентной связи только генетически (способом образования). Примером донорно-акцепторной связи служит образование иона аммония. Он получается в ре​зультате того, что атом азота имеет свободную (неподеленную) электронную пару, за счет которой и формируется еще одна ковалентная связь с катионом водорода, переходящего к аммиаку от молекул кислот или воды. 
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Донорно-акцепторная связь


  Атом азота здесь связан с четырьмя атомами водорода ковалентными связями, три из них обычные (т.е. каждая из этих связей осуществляется за счет взаимодействия двух электронов: по одному от атома азота и атомов водорода). Четвертая связь осуществляется только за счет электронов атома азота. Все четыре связи в ионе равноценны во всех отношениях, кроме происхождения. В рассмотренном случае образования иона аммония катион Н+ является акцептором, а атом азота – донор электронов.

Донорно-акцепторная связь играет большую роль в образовании комплексных соединений.
Ковалентные соединения – химические соединения, в которых атомы связаны между собой ковалентным связями. 

Ионная связь (электровалентная связь) – химическая связь между противоположно заряженными ионами в соединениях с ионной кристаллической решеткой.

Ионные соединения – химические соединения, образованные ионами, которые связаны между собой ионными связями; имеют ионную кристаллическую решетку. Ионные кристаллы отличаются твердостью, высокими температурами плавления, отсутствием летучести, слабой деформируемостью, и, следовательно, высокой хрупкостью.

Металлическая связь – вид химической связи в металлах, возникающая между положительно заряженными ионами металла и свободными электронами  в кристаллической решетке вещества. Валентные электроны атомов металлов относительно слабо связаны с ядрами атомов и могут легко отрываться от них. Поэтому в узлах кристаллической решетки металлов находятся не только атомы металла, но и положительные ионы. Свободные электроны («электронный газ») могут достаточно легко перемещаться внутри кристаллической решетки, однако, при этом не покидают пределы металла. Между атомами металла, катионами и электронами возникает динамическое (подвижное) равновесие, поэтому в целом образец металла электронейтрален. Металлическая связь определяет характерные свойства металлов: металлическую кристаллическую решетку, металлический блеск, пластичность, высокую тепло- и электропроводность.

Водородная связь – особый вид химической связи (обозначается точками) между полярными молекулами веществ, содержащих связанные с сильно электроотрицательными элементами (кислород, азот, галогены) атомы водорода. 
1.3.2 Типы кристаллических решеток

Кристаллы – твердые тела, в которых структурные частицы (ионы, атомы, молекулы) упорядочены в виде строго определенной периодично повторяющейся трехмерной структуры, имеющие форму правильных симметричных многогранников. При этом каждому веществу в кристаллическом состоянии соответствует определенная кристаллическая структура и определяемый ею внешний вид. Если образец вещества состоит из одного кристалла, он называется монокристаллом; в противном случае применяется термин поликристалл. Многие свойства кристаллов обусловлены не только элементным составом, но и в значительной степени кристаллической структурой, ее симметрией, силами связи между частицами, наличием дефектов в структуре и т.д. В зависимости от этого у кристаллов проявляются различные свойства, которые находят широкое применение: твердость, тугоплавкость, прозрачность, окраска; пьезо-, пиро- и сегнетоэлектрические свойства; полупроводниковые, оптические, ювелирные качества и т.д.

Кристаллическая решетка – закономерное пространственное расположение ионов, атомов или молекул в кристаллах. В зависимости от характера структурных частиц кристалла, которые расположены в узлах кристаллической решетки различают ионные, атомные, металлические и молекулярные кристаллические решетки.
Ионная кристаллическая решетка – кристаллическая решетка твердого вещества, в узлах которой находятся ионы, связанные между собой электростатическими силами притяжения (ионной связью). Ионная кристаллическая решетка характерна для солей и других ионных соединений, обусловливая их характерные физико-химические свойства. 
Атомная кристаллическая решетка – кристаллическая решетка, в узлах которой находятся атомы, связанные друг с другом ковалентной связью. Вещества, обладающие атомной кристаллической решеткой – самые твердые и тугоплавкие из известных соединений, плохо проводят тепло и электричество, например, алмаз, корунд, карбид бора, кварц и др.
Металлическая кристаллическая решетка – кристаллическая решетка, состоящая из атомов, атомные орбитали которых, перекрываясь, создают совокупность близко расположенных по энергии молекулярные орбитали или энергетические зоны, которые соприкасаются или перекрываются. Нижняя зона занята электронами, а верхняя состоит из свободных энергетических уровней (зона проводимости). В тепловом и электрическом поле электроны перемещаются с одного энергетического уровня на другой, легко перемещаются по близко расположенным энергетическим уровням, при этом не происходит разделения электронов и положительных ионов. Вещества, обладающие металлической кристаллической решеткой, отличаются высокой электрической проводимостью и теплопроводностью, металлическим блеском и непрозрачностью, легкой деформируемостью (ковкостью и пластичностью).

Молекулярная кристаллическая решетка – кристаллическая решетка вещества,  в узлах которой находятся молекулы, связанные друг с другом силами межмолекулярного притяжения (Ван-дер-Ваальсовы силы). Вещества, обладающие молекулярной кристаллической решеткой характеризуются летучестью, низкими температурами плавления, малой твердостью (вода, иод, нафталин и др.).
Ван-дер-Ваальсовы силы – межмолекулярные силы взаимодействия, которые не приводят к образованию новых веществ, те есть не вызывают разрыв и образование химических связей. Природа Ван-дер-Ваальсовых сил – электростатические силы притяжения и отталкивания между молекулами в твердых телах, жидкостях и газах. Обусловливают и объясняют ряд свойств реальных газов, жидкостей, а также твердых веществ с молекулярной кристаллической решеткой. 
1.3.3 Агрегатное состояние веществ
Многие вещества могут находиться в зависимости от давления и температуры в одном из агрегатных состояний: твердом, жидком, газообразном. При достаточно низких температурах и высоких давлениях все вещества находятся в твердом (кристаллическом или аморфном) состоянии. Твердое и жидкое состояние вещества называют конденсированным состоянием. 

Жидкости имеют много общего с твердыми веществами по компактному расположению частиц, что вызывает малую их сжимаемость по сравнению с газами. Для жидкости характерен определенный объем, в свободном состоянии она стремится принять такую форму, которая соответствовала бы минимальной площади ее поверхности. Энергия, необходимая для увеличения поверхности жидкости, называется поверхностным натяжением, измеряется эта энергия в Дж/м2. Минимального значения поверхностное натяжение достигает, когда жидкость принимает сферическую форму (например, капли жидкости в эмульсиях).

Аморфные вещества – твердые вещества, атомы, молекулы или ионы которого не упорядочены в кристаллическую структуру. Аморфные вещества  при повышении температуры переходят в жидкое состояние постепенно, т.е. не имеют определенной точки плавления. К аморфным веществам относятся стекло, смолы, битумы, янтарь, гидроксиды тяжелых металлов в момент их получения, высокомолекулярные соединения и др. 
СРАВНИТЕЛЬНАЯ    ХАРАКТЕРИСТИКА ТВЕРДЫХ,   ЖИДКИХ    И    ГАЗООБРАЗНЫХ СОСТОЯНИЙ    ВЕЩЕСТВА
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	Полностью заполняют предоставленный им объем
	Сохраняют
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	ВЗАИМНОЕ РАСПОЛОЖЕНИЕ МОЛЕКУЛ
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	Расположены близко друг к другу, расстояние между молекулами меньше, размеров молекул
	Располагаются в строго определенном порядке

	ХАРАКТЕР ДВИЖЕНИЯ МОЛЕКУЛ
	С большой скоростью движутся во всех направлениях
	Могут скачками менять свое положение
	Колеблются около определенной точки

	ХАРАКТЕР ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ МОЛЕКУЛ
	Слабо притягиваются друг к другу
	Притягиваются друг к другу, при попытки сжатия заметно проявляется отталкивание
	Частицы сильно притягиваются друг к другу
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1. Сформулируйте определение понятия «химическая связь».

2. Охарактеризуйте ковалентную связь. Какие виды ковалентной связи вам известны? Приведите примеры.

3. Сформулируйте определение понятия «электроотрицательность».

4. Охарактеризуйте π- и σ-связи. Приведите примеры.

5. Объясните механизм образования донорно-акцепторной связи.

6. Какие соединения называются комплексными? Приведите примеры.

7. Укажите области применения комплексных соединений на железнодорожном транспорте.
8. Какова характеристика ионной связи?

9. Какие соединения относятся к ионным? Приведите примеры.

10.  Как будет изменятся способность элементов к образованию металлической связи?

11.  Охарактеризуйте особенности водородной связи, ее влияние на свойства веществ.

12.  Назовите агрегатные состояния веществ. Приведите примеры.

13.  Чем отличаются аморфные вещества от кристаллов?

14.  На конкретных примерах покажите зависимость свойств веществ от типа кристаллических решеток. Укажите области их использования в профессиональной деятельности.

Тема 1.4 Вода. Растворы. Электролитическая диссоциация
1.4.1 Растворение как физико-химический процесс
Раствор – гомогенная система, состоящая из растворителя, раство-ренного вещества и продуктов их взаимодействия (сольватов). Если растворитель вода, то продуктами взаимодействия растворенных веществ с молекулами воды являются гидраты. 

Растворитель – вещество, имеющее то же агрегатное состояние, что и раствор или вещество, которого в системе больше.

В зависимости от содержания растворенного вещества растворы подразделяют на разбавленные, концентрированные, насыщенные и пересыщенные. 

Растворимость вещества показывает содержание этого вещества в его насыщенном растворе при данной температуре. 
Концентрация раствора (смеси, сплава) – величина, выражающая количественные отношения компонентов в растворе или смеси. Разработан целый ряд способов выражения концентрации: процентная (по массе, объему, числу частиц), нормальная, молярная, коэффициент растворимости и др. Основные способы выражения концентрации, их обозначение, формулы для вычисления, а также единицы измерения представлены в табл. 1, где:  n – количество растворенного вещества, моль; V – объем раствора, л; m(В) – масса растворенного вещества, кг; mр-ра – масса раствора, кг; ∑ni – сумма количеств растворенного вещества и растворителя, моль.
Таблица 1.
 Основные способы выражения концентрации растворов

	Символ
	Название концентрации
	Математическое выражение
	Единицы измерения

	1. с(В)
	Молярная концентрация растворенного вещества В
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	2. ((В)
	Массовая доля растворенного вещества В
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Электролитическая диссоциация – распад кристаллов некоторых ионных соединений, а также молекул некоторых ковалентных веществ при их растворении на катионы и анионы под воздействием молекул растворителя или в расплавленном состоянии. Вещества, диссоциирующие на ионы в растворе или в расплаве, называются электролитами. 
Степень электролитической диссоциации – величина, количественно характеризующая распад электролита в данном растворе или расплаве на ионы. Степень электролитической диссоциации определяется отношением числа диссоциированных на ионы молекул к общему числу молекул растворенного вещества: 
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Некоторые значения степени электролитической диссоциации приведены в приложении. (Приложение 8).
Степень электролитической диссоциации зависит от природы растворенного вещества и растворителя, от концентрации и температуры раствора. В зависимости от величины степени электролитической диссоциации электролиты делятся на сильные, слабые и электролиты средней силы. К сильным электролитам относят те вещества, степень электролитической диссоциации которых в водных растворах больше 30% (серная, соляная, азотная, хлорная кислоты; щелочи; соли и др.). К слабым электролитам относят вещества, степень диссоциации которых менее 3% (аммиак, угольная, уксусная, борная кислоты и др.) 
Ионное произведение воды. Водородный показатель. Вода – самое распространенное вещество на Земле. Вода является важнейшим растворителем, относится к слабым электролитам и подвергается в незначительной степени электролитической диссоциации, что можно выразить следующим уравнением:

H2O + H2O 
[image: image18.wmf] H3O+ + OH–;
или в упрощенном виде:

H2O 
[image: image19.wmf] H+ + OH–.
К реакции диссоциации воды применим закон действующих масс. Поэтому выражение для константы равновесия этого процесса имеет вид:
[image: image20.wmf]16

2

о

равн

10

8

,

1

O]

[H

]

[OH

]

[

Н

C)

25

(

-

×

=

-

×

+

=

 

K


Поскольку концентрация недиссоциированных молекул воды остается величиной практически постоянной в разбавленных растворах электролитов (~ 55,55 моль/л), то выражение для константы диссоциации воды упрощается:
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Константу Кв называют константой ионного произведения воды. При данной температуре ионное произведение воды – величина постоянная и составляет 1(10–14 при 25 0С.

Величина Kв свидетельствует о том, что в чистой воде концентрации протонов и гидроксид-ионов одинаковы ([H+] = [OH–]) и равны 1(10–7 моль/л. Такие растворы называют нейтральными. В кислых растворах    [H+] > [OH–], а в щелочных [H+] < [OH–]. 

Для оценки характера кислотности растворов (концентрации протонов или гидроксильных ионов) удобнее применять водородный (рН) или гидроксильный (рОН) показатели соответственно. Водородный показатель (рН) – количественная характеристика концентрации ионов водорода в водных растворах. Водородный показатель численно равен отрицательному десятичному логарифму концентрации (активности) ионов водорода ([Н+]), выраженному в молях ионов водорода в литре раствора (моль/л): рН = -lg [Н+]. При обычных условиях для нейтральных растворов рН = 7, для щелочных растворов рН > 7, для кислых растворов рН < 7. Величину рН растворов определяют при помощи кислотно-основных индикаторов и измерением потенциометрами. Величина рН растворов имеет большое значение при протекании многих химических и, особенно, биохимических процессов.
Кислоты – сложные химические соединения, которые в свете теории электролитической диссоциации можно рассматривать как электролиты, водные растворы которых содержат в качестве положительно заряженных ионов только катионы водорода (точнее – ионы гидроксония) и отрицательно заряженные ионы кислотного остатка (SO42–, Cl–, NO3–, ClO4–, PO3–, S2–, CH3COO–, MnO4– и др.), например, H2SO4, HCl, HNO3, HClO4, HPO3, H2S, CH3COOН, НMnO4 и др. 
Основания – класс химических соединений, диссоциирующих в водном растворе с образованием в качестве анионов только гидроксид-ионов, например, NaOH 
[image: image22.wmf] Na+ + ОН–.
Соли – сложные вещества, образующиеся при полном или частичном замещении атомов водорода в молекуле кислоты на атом металла или гидроксигрупп основания на кислотный остаток
Реакции в растворах электролитов (слабых и сильных) всегда протекают между ионами, на которые данные электролиты распадаются в результате электролитической диссоциации. Поэтому сущность протекающих процессов наиболее полно выражается записью их в форме ионно-молекулярных уравнений.

Например, уравнения реакций взаимодействия различных сильных кислот с сильными основаниями:
HCl + NaOH = NaCl + H2O, или
2HNO3 + Ba(OH)2 = Ba(NO3)2 + 2H2O
выражаются одним и тем же ионно-молекулярным уравнением:

H+ + OH– = H2O.
При составлении ионно-молекулярных уравнений учитывают наличие в исходных веществах или продуктах реакции малорастворимых и малодиссоциирующих электролитов     (Приложение 9). Например, в реакции:

H2SO4 + Ba(CH3COO)2 = BaSO4( + 2CH3COOH
исходные вещества являются сильными хорошо растворимыми электролитами, BaSO4 – малорастворимое вещество, а CH3COOH – малодиссоциирующее соединение. Поэтому ионно-молекулярное уравнение имеет вид:
2H+ + SO42– + Ba2+ + 2CH3COO– = BaSO4( + 2CH3COOH.

Для реакции H2SO4 + Ba(NO3)2 = BaSO4( + 2HNO3  образуется только один малорастворимый электролит – BaSO4, поэтому ионно-молекулярное уравнение выглядит иначе:

2H+ + SO42– + Ba2+ + 2NO3– = BaSO4( + 2H+ + 2NO3–;
SO42– + Ba2+ = BaSO4(.
Если слабые электролиты или малорастворимые вещества имеются как среди исходных веществ, так и среди продуктов реакции, то равновесие смещается в сторону образования наименее диссоциирующих соединений:

CH3COOH + NaOH = CH3COONa + H2O, или
СH3COOH + OH– = CH3COO– + H2O
равновесие реакции смещено в сторону образования более  слабого электролита – воды, поскольку Кд(H2O) = 1(10–14, а Кд(CH3COOH) = 1,75 (10–5. 

Кислотно-оснόвные реакции, в которых участвуют слабые кислоты или слабые основания, являются обратимыми протолитическими процессами. Поэтому при растворении в воде солей, в состав которых входят катионы слабых оснований и анионы слабых кислот, протекает гидролиз – обменная протолитическая реакция компонентов соли с молекулами воды. Соли, образованные сильными электролитами, гидролизу не подвергаются (NaCl, K2SO4, Ba(NO3)2  и др.).

Составление молекулярных и ионно-молекулярных уравнений рассмотрим на примере гидролиза солей Na2CO3, CuSO4, NH4CN. 

1. Na2CO3 – соль образована сильным основанием (NaOH) и слабой кислотой (H2CO3), поэтому гидролиз протекает по аниону слабой кислоты (СО32–):
I ступень: CО32– + НOH 
[image: image23.wmf] HCO3– + OН–;
II ступень: HCО3– + НOH 
[image: image24.wmf] H2CO3 + OН–.
При составлении молекулярного уравнения учитывают реальное число стадий гидролиза, которое на единицу меньше основности слабой кислоты или кислотности слабого основания. Поэтому:
Na2CО3 + Н2O 
[image: image25.wmf] 2Na+ + HCO3– + OН–.
Поскольку в результате гидролиза карбоната натрия в растворе накапливаются ОН–-ионы, как видно из ионно-молекулярного уравнения реакции по I ступени, то рН раствора > 7 (среда щелочная).

2. CuSO4 – соль образована слабым основанием (Cu(OH)2) и сильной  кислотой (H2SO4), поэтому гидролиз протекает по катиону слабого основания – Сu2+:
I ступень: Сu2+ + НOH 
[image: image26.wmf] СuOH+ + Н+;
II ступень: СuОH+ + НOH 
[image: image27.wmf] Сu(OH)2 + Н+;
2СuSO4 + 2Н2O 
[image: image28.wmf] 2СuOH+ + 2SO42– + 2Н+.
В растворе появляется избыток ионов водорода, поэтому рН < 7 (среда кислая).

3. NH4CN – соль образована и слабой кислотой (HCN), и слабым основанием (NH4OH), поэтому гидролиз протекает и по катиону, и по аниону соли:
CN– + НOH 
[image: image29.wmf] HCN + OН– (по аниону);
NH4+ + НOH 
[image: image30.wmf] NH3∙H2O + Н+ (по катиону);
NH4CN + Н2O 
[image: image31.wmf] NH3∙H2O + НCN.
Кислотность среды в данном случае будет определяться относительной силой электролита. Поскольку Кд(NH3∙H2O) = 1,75(10–5 больше, чем Кд(HCN) = 7,9(10–10, то гидролиз соли по аниону протекает в большей степени, чем по катиону, следовательно, рН ≥ 7 (среда слабо щелочная).
Электролиз – это окислительно-восстановительный процесс, протекающий на электродах при прохождении постоянного электрического тока через раствор или расплав электролита. 

Если электролизу подвергается раствор или расплав электролита, содержащий несколько одноименно заряженных катионов или анионов, то последовательность их восстановления или окисления будет зависеть от величины их электродных потенциалов в данных условиях, концентрации раствора, силы тока, материала электродов и других факторов.

Так, при электролизе водных растворов, содержащих ионы меди, ртути, серебра, золота, платины, они практически полностью восстанавливаются на катоде в виде металла. При электролизе водных растворов, содержащих ионы щелочных, щелочноземельных и других активных металлов, они не восстанавливаются. На катоде вместо них восстанавливается водород воды. При электролизе водных растворов, содержащих ионы металлов со значениями электродных потенциалов большими, чем у алюминия, но меньшим, чем у водорода, на катоде одновременно восстанавливаются эти металлы и водород воды. На практике при электролизе в растворы этих металлов прибавляют специальные добавки, чтобы предотвратить восстановление водорода.

Если в растворе присутствуют катионы нескольких металлов, то в первую очередь при электролизе будут восстанавливаться менее активные (в ряду они стоят правее) (Приложение 10).

Процессы, протекающие на аноде, во многом зависят от материала анода. Растворимые аноды в ходе электролиза могут окисляться и переходить в раствор в виде ионов. На нерастворимых анодах в процессе электролиза могут окисляться анионы электролита или гидроксигруппы воды с выделением кислорода. Так, при электролизе бескислородных кислот галогенов и их солей (кроме фтороводородной кислоты и фторидов) на аноде будет выделяться соответствующий галоген. 

Определен также ряд анионов по способности их окисления на аноде (легче всего окисляется сульфид-анион, труднее – нитрат-анион). Сульфат-анионы и нитрат-анионы при электролизе содержащих эти ионы водных растворов не окисляются на аноде; здесь протекает реакция окисления гидроксид-ионов: 

4ОН– – 4ē ( 2H2O + О2(.

При электролизе водных растворов кислородсодержащих кислот с максимальным значением степени окисления неметалла и их солей соответствующие анионы будут накапливаться в анодном пространстве, а окислению будут подвергаться гидроксигруппы воды с выделением кислорода. Ионы водорода и гидроксид-ионы образуются вследствие диссоциации воды: 

H2O 
[image: image32.wmf] Н+ + ОН–.
Анионы, содержащие неметалл в промежуточной степени окисления, будут окисляться в водных растворах в ходе электролиза. Для предотвращения химического взаимодействия продуктов электролиза между собой катодное и анодное пространство разделяют диафрагмами.   

При решении задач воспользуйтесь краткими электрохимическими рядами напряжений катионов и анионов.

Li  Ca  Na  Mg  Al  Cr  Zn  Fe  Pb  (H)  Cu  Hg  Ag  Au
I–   Br–   S2–   Cl–   (OH–)   SO42–   NO3–    СО32–   РО43–  МnO4–   F–
Количественные соотношения процессов электролиза определяются законами, установленными М. Фарадеем. Общая формулировка этих законов может быть выражена следующим образом. Масса электролита, подвергшегося электролизу, а также массы восстановленного на катоде и окисленного на аноде веществ пропорциональны молярным массам эквивалентов этих веществ и количеству электричества, пропущенного через раствор или расплав электролита, в соответствии с уравнением:
m = M(Экв)It / F,
где  m – масса вещества, г;

М(Экв) – молярная масса эквивалента вещества, г/моль;

I – сила тока, А;

t – время прохождения тока через раствор, с;

F – число Фарадея (количество электричества, необходимого для электрохимического окисления или восстановления порции вещества, соответствующей молярной массе эквивалента), 96500 Кл/моль.
Электролиз находит весьма широкое применение. Для защиты металлических изделий от коррозии на их поверхность наносится слой другого металла (хрома, серебра, золота, меди, никеля и т.д.). Гальванические покрытия придают предметам красивый декоративный вид. Электролиз используется для получения многих металлов, и очистки некоторых из них от примесей. Электродные процессы лежат в основе работы аккумуляторов. 
Аккумуляторы – химические источники электрического тока, в которых энергия химических реакций превращается в электрическую энергию. Аккумуляторы после исчерпывания своего ресурса, можно вновь регенерировать путем зарядки. На практике наиболее распространены свинцовые аккумуляторы. Они состоят из свинцовых пластин (электродов), опущенных в раствор серной кислоты (электролит). При этом пластины покрываются тонким слоем сульфата свинца PbSO4. Каждая пара электродов дает напряжение около 2 вольт. Если собрать «батарею» из 12 пар пластин, то получится источник тока, дающий напряжение 24 В, применяемый в автомобилях и других видах транспорта. Часто применяют и другие аккумуляторы, например, железоникелевые, кадмийникелевые и др.
      

Гальванотехника (техническое применение электролиза) подразделяется на: гальваностегию (покрытие) и гальванопластику. Гальваностегия используется на вагоно-, тепловозно- и электровозоремонтных заводах и ремонтных мастерских. Методами электролиза хромируют, цинкуют, никелируют поверхности металлов, и проводят электрохимическое полирование. Гальванопластика используется для получения металлических рельефных изображений предметов (радиотехнические схемы, матрицы для тиснения кожи, бумаги, детали подвижного тягового состава).

[image: image33.wmf]
1. Сформулируйте определение понятий «раствор», «растворитель».

2. Перечислите известные вам виды растворов.                                                     

3. Что показывает растворимость вещества?

4. Сформулируйте определение понятия «концентрация раствора».

5. Перечислите основные способы выражения концентрации растворов.

6. Образец гематита содержит 82( Fe2O3. Какова массовая доля железа в данном образце?

7. При анализе стали на содержание в ней углерода образец сплава сжигают в токе кислорода и улавливают выделившийся при этом оксид углерода (IV). Определите массовую долю углерода в образце стали, если навеска его была 10,00 г, а масса оксида углерода (IV) составила 0,23 г.

8. Для приготовления 500 т цементного раствора, применяемого в строительстве, смешивают 75 т цементного порошка, 300 т песка и    125 т воды. Определите массовые доли компонентов в растворе.

9.  На предприятиях железнодорожного транспорта (гальванические цеха, экологические лаборатории) для определения содержания нерастворимых примесей в растворах или воде применяют фильтрование. Вычислите массовую долю нерастворимых примесей в данном образце раствора, если масса осадка на фильтре равнялась 1,2 г, масса фильтрата – 18,8 г.

10. Какие вещества называются электролитами и неэлектролитами? Приведите примеры.

11. Сформулируйте определение понятия «электролитическая диссоциация».

12. Сформулируйте основные положения теории электролитической диссоциации.

13. Приведите примеры диссоциации растворов сильных и слабых электролитов.

14. Что показывает степень электролитической диссоциации, и от каких факторов она зависит?
15. Перечислите электролиты степень диссоциации, которых более 30%; от 3 до 30%; менее 3%.

16. Что означает ионное произведение воды?
17. Какова окраска индикаторов – лакмуса, фенолфталеина, метилового оранжевого: а) в кислой среде; б) в щелочной среде;  в) нейтральной среде? 

18.  Что такое водородный показатель? Каково его практическое значение?
19.  В каких процессах на предприятиях железнодорожного транспорта учитывают водородный показатель?
20.  Перечислите типы аккумуляторов, применяемых в тяговом подвижном составе.
21.  В какой цвет окрасится лакмус в растворе, полученном при взаимодействии 40 г гидроксида кальция с соляной кислотой, содержащей 40 г хлороводорода?
22. Сформулируйте определение понятия «кислота» в свете теории электролитической диссоциации.

23. Составьте уравнения электролитической диссоциации следующих кислот: иодоводородной HI, угольной H2CO3, фосфорной H3PO4, серной H2SO4.
24. Сформулируйте определение понятия «основание» в свете теории электролитической диссоциации.

25. Составьте уравнения электролитической диссоциации следующих оснований: гидроксида лития LiOH, гидроксида стронция Sr(OH)2.
26. Сформулируйте определение понятия «cоль» в свете теории электролитической диссоциации.

27. Составьте уравнения электролитической диссоциации следующих солей: сульфата алюминия Al2(SO4)3, карбоната натрия Na2CO3.
28. Перечислите важнейшие кислоты, основания и соли, используемые на предприятиях железнодорожного транспорта?
29.  В 200 мл воды растворили 4,0 г оксида бария. Определите массовую долю растворенного вещества в растворе.    

30. Какие реакции называют реакциями ионного обмена? В каких случаях они протекают до конца?
31. Напишите полные и краткие ионные уравнения реакций между растворами: а) хлорида калия и нитрата серебра; б) гидроксида калия и нитрата меди (II); в) сульфата натрия и нитрата бария; г) сульфата алюминия и хлорида бария.                                                                                 

32. Составьте молекулярные уравнения по ионным уравнениям:                 а) Zn2+ + 2OH– = Zn(ОН)2;
б) FeS + H+ = H2S + Fe2+;

в) H+ + CN– = HCN; 

г) CH3COO– + H+ = CH3COOH.

33. В каких технологических процессах железнодорожного транспорта используют реакции ионного обмена?

34. Объясните понятие «гидролиз солей».

35. Какие соли подвергаются полному гидролизу? Приведите примеры.
36.  Жесткая вода содержит гидрокарбонат магния (массовая доля 0,008%) и  гидрокарбонат кальция (массовая доля 0,0012%). Рассчитайте массу гидроксида кальция, которую надо добавить к воде массой 1 т для устранения жесткости.
37. Сформулируйте определение понятия «электролиз».

38. Каковы закономерности протекания электролиза водных растворов солей?

39. Водный раствор содержит катионы различных металлов – Ag+, Cu2+, Fe2+. В каком порядке будет протекать их выделение на катоде при электролизе?                                                                                            
40. Каково практическое значение электролиза? Объясните принцип работы аккумуляторов. 
41. Какие виды аккумуляторов применяют в тяговом подвижном составе железнодорожного транспорта?

42. Сформулируйте определение понятий «гальваностегия» и «гальванопластика».

43. Определите массу хрома, которая выделяется на катоде при электролизе сульфата хрома в течение 3-х часов при токе 12,4 А, если выход хрома по току равен 60%. Приведите схему электролиза раствора сульфата хрома.
44. Составьте уравнения реакций, протекающих на графитовых электродах при электролизе: а) расплава MgCl2, б) раствора MgCl2.
45.  Определите неизвестный двухвалентный металл, если при пропускании тока, силой 2 А в течение 1 часа 14 минут 24 секунд через водный раствор соли этого металла на одном из графитовых электродов выделился металл массой 2,94 г. Выход по току принять за 100%.
46.  Определите массу меди, выделившейся на катоде при пропускании тока силой 2 А в течение 10 мин через раствор хлорида меди (II).

Тема 1.5 Классификация неорганических соединений и их свойств
Оксиды

Бинарные соединения, в состав которых обязательно входит кислород в степени окисления –2, называются оксидами. Степень окисления второго элемента в оксидах всегда положительна и зависит от строения его атомов. 

Получение оксидов. К настоящему времени не получены лишь оксиды гелия, неона и аргона. Многие оксиды получают непосредственным сжиганием простых и сложных веществ в воздухе или в кислороде, другие оксиды получают косвенным путем: 
C + O2 = CO2;

4Li + O2 = 2Li2O;

2C2H6 + 7O2 → 4CO2 + 6H2O;

4CH3NH2 + 9O2 → 4CO2 + 10H2O + 2N2;

CaCO3 
[image: image34.wmf]t

=

 CaO + CO2;

2Cu(NO3)2 
[image: image35.wmf]t

=

 2CuO + 4NO2 + O2;

2Fe(OH)3 
[image: image36.wmf]t

=

 Fe2O3 + 3H2O.
Химические свойства оксидов. Оксиды реагируют со сложными и простыми веществами. 
Свойства оснóвных оксидов: 
MgO + 2HCl =  MgCl2 + H2O;
MgO + H2SO4 = MgSO4 + H2O;

3MgO + 2H3PO4 = Mg3(PO4)2 + 3H2O;

Na2О + H2O = NaOH (реакция идет бурно);
MgO + H2O = Mg(OH)2 (реакция практически не идет);

ZnO + H2O (реакция не идет);

CuO + C = Cu + CO.
Свойства кислотных оксидов: 
SO2 + 2NaOH = Na2SO3 + H2O;
P2O5 + 6NaOH = 2Na3PO4 + 3H2O;

 SO2 + H2O = H2SO3;
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4;

2SO2 + O2 =2SO3.

Свойства амфотерных оксидов: 
ZnO + 2HCl = ZnCl2 + H2O;

ZnO + 2NaOH + H2O = Na2[Zn(OH)4].

[image: image37.wmf]                                 

1. Сформулируйте определение понятия «оксиды».

2. Перечислите основные способы получения оксидов. Приведите соответствующие уравнения реакций.

3. Какие химические свойства характерны для оксидов? Приведите соответствующие уравнения реакций.

4. Укажите основные области применения оксидов в железнодорожном хозяйстве.

Кислоты

Кислоты – сложные соединения, содержащие катионы водорода и анионы кислотного остатка. В зависимости от содержания или отсутствия в кислотах атомов кислорода в составе молекулы кислоты делятся на бескислородные (HBr, H2S, H[AuCl4] и др.) и кислородсодержащие (HPO3, H2SO4, НMnO4 и др.). По числу атомов водорода, способных к диссоциации (замещению на металлы или другие катионы) кислоты подразделяются на однооснόвные, двухоснόвные и т.д.

Получение кислот. Кислоты образуются при взаимодействии простых и сложных веществ: 
SO3 + H2O = H2SO4;
H2 + Br2 = 2HBr;

Na2SiO3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2SiO3.

Химические свойства кислот. Водные растворы кислот имеют кислую среду (избыток Н+) и изменяют окраску индикаторов в соответствующие цвета: метилового оранжевого – на красную; фиолетового лакмуса – на красную. Кислоты реагируют:

a) С нерастворимыми основаниями:
3HNO3 + Fe(OH)3  = Fe(NO3)3 + 3H2O;

3HCl + Fe(OH)3 = FeCl3 + 3H2O;

3H2SO4 + 2Fe(OH)3 = Fe2(SO4)3 + 6H2O;
      б) Со щелочами:            HCl + NaOH = NaCl + H2O;

H3PO4 + 3NaOH = Na3PO4 + 3H2O;

H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O;
в) С оснóвными  и амфотерными оксидами:
2HNO3 + MgO = Mg(NO3)2 + H2O;

2HCl + MgO = MgCl2 + H2O;

H2SO4 + MgO = MgSO4 + H2O;

2HNO3 + ZnO =  Zn(NO3)2 + H2O;

2HCl + ZnO =  ZnCl2 + H2O;

H2SO4 + ZnO = ZnSO4 + H2O.

Типичные кислоты реагируют не со всеми металлами: 
Zn + 2HCl = ZnCl2 + 2H2↑;
Fe + 2HCl = FeCl2 +2H2↑;
Cu + HCl – реакция не идет.

Кислоты могут вступать в химические реакции с солями:

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2(;

Na2SO4 + HCl – реакция не идет;
AgNO3 + HCl = AgCl ( + HNO3.
Кислородсодержащие кислоты разлагаются при нагревании:

H2SO4 
[image: image38.wmf] SO3( + H2O(.
[image: image39.wmf]                                   

1. Сформулируйте определение понятия «кислоты».

2.  Объясните классификацию кислот на конкретных примерах.

3.  Перечислите основные способы получения кислот. Приведите соответствующие уравнения реакций.

4.  Как изменяют водные растворы кислот окраску индикаторов?

5.  Какие химические свойства характерны для кислот? Приведите соответствующие уравнения реакций.

6.  Укажите основные области применения кислот в железнодорожном хозяйстве.

Основания
Основания – сложные соединения, содержащие катионы металла и анионы гидроксогруппы.

Получение оснований. Нерастворимые основания получают реакцией обмена (соль + растворимое основание). Щелочи получают электролизом, и взаимодействием соответствующих металлов или их оксидов с водой:

CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2( + Na2SO4;
2Li + 2H2O = 2LiOH + H2↑;
CaO + H2O = Ca(OH)2.

Химические свойства оснований. Водные растворы растворимых оснований имеют щелочную среду (избыток ОН–) и изменяют окраску индикаторов в соответствующие цвета: метилового оранжевого – на желтую; бесцветного фенолфталеина – на малиновую; фиолетового лакмуса – на синюю.
Характерными реакциями оснований являются:

a) Реакции нейтрализации с кислотами: 

KOH + HBr = KBr + H2O;
Zn(OH)2 + H2SO4 = ZnSO4 + 2H2O;

NaOH + HNO3 = NaNO3 + H2O;

б) Реакции обмена с кислотными оксидами: 

 2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O;

Na2CO3 + CO2 + H2O = 2NaHCO3;
в) Реакции щелочей с некоторыми солями: 

2NaOH + CuCl2 = Cu(OH)2 ( + 2NaCl;

NaOH + KCl – реакция не идет.
Нерастворимые основания разлагаются при нагревании: 
Cu(OH)2 
[image: image40.wmf]t

=

 CuO + H2O.
[image: image41.wmf]                                   

1. Сформулируйте определение понятия «основания».

2.  Перечислите основные способы получения оснований. Приведите соответствующие уравнения реакций.

3.  Какую реакцию среды имеют водные растворы растворимых оснований?

4.  Какие химические свойства характерны для оснований? Приведите соответствующие уравнения реакций.

5.  Укажите основные области применения оснований в железнодорожном хозяйстве.

Соли

Соли – сложные соединения, состоящие из катиона металла и аниона кислотного остатка. 
Получение солей. Соли получают в результате реакций нейтрализации кислот и оснований, а также взаимодействием других соединений и простых веществ. Следует отметить, что в промышленности многие соли получают очисткой природных минералов. 
Реакции нейтрализации:

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O;

Ca(OH)2 + H2SO4 = CaSO4 ( + 2H2O;

Cu(OH)2 + H2SO4 = CuSO4 + 2H2O.
Реакции кислот с оснóвными и амфотерными оксидами:

MgO + H2SO4 = MgSO4 + H2O;

CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O;

ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O.
Реакции кислот с металлами:

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2(;

2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2↑.

Взаимодействие щелочей с кислотными и амфотерными оксидами:

2KOH + CO2 = K2CO3 + H2O;

2KOH + ZnO + H2O = К2[Zn(OH)4];

Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 ↓ + H2O.
Взаимодействие солей с кислотами и щелочами:

FeCl3 + H3PO4 = FePO4 (+ 3HCl;

FeCl3 + 3KOH = Fe(OH)3( + 3KCl;

H2S + CuCl2 = CuS↓ + 2HCl.

Взаимодействие солей с солями:

K2CO3 + CaCl2 = CaCO3( + 2KCl;

2K2CO3 + 2CuSO4 + H2O = (CuOH)2CO3( + 2K2SO4 + CO2(;

Na2SO4 + BaCl2 = BaSO4↓ + 2NaCl.

Взаимодействие солей с простыми веществами:

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu(;

2KI + Cl2 = 2KCl + I2(;

4Cl2 + Na2S2O3 + 5H2O = 2NaCl + 2H2SO4 + 6HCl.

Реакции металлов с неметаллами:

Zn + S = ZnS;

2K + Cl2 = 2KCl;

Ca + F2 = CaF2.

Реакции оснóвных оксидов с кислотными оксидами:

CaO + CO2 = CaCO3;

CaO + SiO2 = CaSiO3.
Химические свойства солей. 
a) Электролитическая диссоциация солей в водных растворах:

NaCl 
[image: image42.wmf] Na+ + Cl–.
NaHSO4 
[image: image43.wmf] Na+ + HSO4– (первая ступень);
HSO4– 
[image: image44.wmf] Н+ + SO4– (вторая ступень).

КAl(SO4)2 
[image: image45.wmf]  K+ + Al3+  + 2SO42–.
[Cu(NH3)4]SO4 
[image: image46.wmf]  [Cu(NH3)4]2+ + SO42–.
б) Разложение солей при нагревании:

FeSO4 · 7H2O 
[image: image47.wmf]t

=

 FeSO4 + 7H2O;

2FeSO4 
[image: image48.wmf]t

=

 Fe2​O3 + SO3( + SO2(.

в) Гидролиз некоторых солей:

Al2(SO4)3 + 2H2O 
[image: image49.wmf] 2AlOH2+ + 2Н+ + 3SO42–;
(NH4)2СО3 + 2H2O 
[image: image50.wmf] 2NH3·H2O + Н2CO3;

Al2S3 + 6H2O ( 2Al(OH)3( + 3H2S( (гидролиз идет необратимо);

KNO3 + H2O ( гидролиза нет.
Названия важнейших кислот и их солей приведены в приложении (Приложение 7). 
[image: image51.wmf]                                   

1. Сформулируйте определение понятия «соли».

2.  Приведите классификацию солей на конкретных примерах.

3.  Перечислите основные способы получения солей. Приведите соответствующие уравнения реакций.

4.  Какие химические свойства характерны для солей? Приведите соответствующие уравнения реакций.

5.  Укажите основные области применения важнейших классов неорганических соединений в железнодорожном хозяйстве.

[image: image52.wmf]  Вопросы ко всей теме:
1. С какими из перечисленных веществ будет реагировать:  
а) гидроксид натрия – H2O, Zn, O2, Si, P, NO2, ZnO, Al(OH)3; 
б) гидроксид бария –  CO2, O2, HNO3, NaOH, Na2SO4, FeO, Al2O3, AgCl, CuO; 

в) гидроксид магния – SO3, O2, HCl, Na3PO4, NaOH, CuO.  Напишите соответствующие уравнения реакций.

2.  С какими из перечисленных веществ будет реагировать:  
а) соляная кислота – Fe, Hg, P2O5, SO2, Al2O3, Al, Zn(OH)2, Na2SO4;                         б) разбавленная серная кислота – SO3, Fe3O4, Cu, Mg, CO, Na3PO4, P2O5; 
в) разбавленная азотная кислота – Zn, S, CuO, Fe, ZnO, Cu, Al(OH)3, P. 
Напишите соответствующие уравнения реакций.

3.  Составьте равнения реакций: NaCl→Na→NaOH→Na2SO4→NaNO3.

4.  Составьте уравнения реакций: S→SO2→H2SO3→Na2SO3→Na3PO4.
5.  Составьте уравнения реакций: Cu→Cu(NO3)2→Cu(OH)2→CuO→Cu→CuCl2.
6.  Составьте уравнения реакций: Zn→ZnS→ZnCl2→Zn(NO3)2→Zn(OH)2 →Na2[Zn(OH)4].
7. Составьте уравнения реакций: P→P2O5→H3PO4→K3PO4.
8. Где находит применение в отраслях железнодорожного хозяйства  хром и его соединения? 

9. Чем можно объяснить, что железо в чистом виде практически не применяется?
10.  Серная кислота применяется в технологии для травления металлов (удаление пленки оксидов с поверхности металлов). Рассчитайте оптимальное отношение массы кислоты в растворе к массе оксида меди (II) при травлении меди, если известно, что кислоты берётся в 10 раз больше, чем требуется по уравнению реакции.
11.  Оксид хрома, применяемый в составе пасты для полировки поверхности деталей, содержит 68,42% хрома. Определите степень окисления хрома и формулу оксида.
12.  Фторид алюминия, применяемый в производстве эмалей, получают нейтрализацией гидроксида алюминия плавиковой кислотой. Рассчитайте массовую долю фтороводорода в кислоте, если на взаимодействие с 200 г гидроксида алюминия потребовалось 405 г плавиковой кислоты.
13.  При сжигании 1,2 г металла образуется оксид массой 2 г. Определите, какой был взят металл, если известно, что он всегда двухвалентен.
14.  Массовые доли примесей в чугуне соответственно равны: углерода – 4%, кремния – 1,5 %, фосфора – 2,2 %, серы – 0,2 %. Рассчитайте объём кислорода (н. у.), который необходим для окисления указанных примесей в чугуне массой 500 кг.
15.  Образец чугуна массой 8,2 г растворили в соляной кислоте, и при этом выделилось 3,2 л водорода (н. у.). Считая, что сплав не содержал никаких посторонних металлических и неметаллических примесей, рассчитайте массовую долю углерода в данном образце чугуна.
16.  Можно ли по внешнему виду определить, к какому классу веществ относится данное вещество?

17.  Какие физико-химические исследования (опыты) необходимо провести с веществом, чтобы точно определить его принадлежность к:

а) простым веществам; б) металлам или неметаллам; в) сложным веществам; г) оксидам; д) кислотным, оснóвным или амфотерным оксидам;  е) основаниям, кислотам или солям? 
Тема 1.6 Химические реакции 
1.6.1 Типы химических реакций

Химические реакции – явления превращения одного или нескольких веществ в одно или в несколько других веществ. Ход химических процессов записывается с помощью уравнений химических реакций. Условно уравнение реакции можно записать следующим образом: аА + bB = cC + dD. В этой записи буквами A, B, C и D обозначены вещества, участвующие в реакции (участники реакции), Буквами  A и B обозначены исходные вещества (реагенты) реакции. Буквами C и D обозначены продукты реакции (конечные вещества). Реакции протекают с определенными внешними признаками: выпадение осадка, выделение газа, появление света, появление запаха, выделение или поглащение тепла, изменение окраски; однако главным критерием, по которому судят о прохождении химической реакции – это образование нового вещества или новых веществ. 
Химические явления (реакции) очень разнообразны, их классифицируют по ряду признаков. 
3. По составу исходных и конечных веществ реакции подразделяются на:

а) Реакции разложения: 
CaCO3 
[image: image53.wmf]¾
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 CaO + CO2↑;
2H2O2 → H2O + O2↑;
         б) Реакции соединения:

2Mg + O2 = 2MgO;
SO3 + H2O = H2SO4;

в) Реакции замещения: 

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu↓;

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑;

г) Реакции обмена:
KOH + HNO3 = KNO3 + H2O;
H2SO4 + BaCl2 = BaSO4↓ + 2HCl.

4. В зависимости от теплового эффекта реакции подразделяются на:

b) Экзотермические (протекают с выделением тепла):                                                                            

CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O + Q;

H2 + Cl2 = 2HCl + Q.

б) Эндотермические (протекают с поглощением тепла):

N2 + O2 = 2NO – Q;
2H2O = 2H2 + O2 – Q.

3. По изменению степеней окисления элементов, входящих в состав реагирующих веществ, выделяют окислительно-восстановительные реакции. Например:
2K+1Cl+5O3–2 = 2K+1Cl–1 + 3O20↑;
	Окислитель

Восстановитель
	Cl+5 + 6 ē  → Cl–1
2O–2 – 2 ē ×2 → O20
	2

3
	Восстановление

Окисление


2K+1Mn+7O4–2 + 6K+1I–1 + 4H2+1O–2 = 8K+1O–2H+1 + 2Mn+4O2–2↓ + 3I20↓.

	Окислитель

Восстановитель
	Mn+7 + 3ē ( Mn+4
2I–1 – 2ē ( I20
	2

3
	Восстановление

Окисление


4. По направленности процесса реакции группируют на необратимые и обратимые реакции:

NaCl + AgNO3 = NaNO3 + AgCl↓.

N2 + 3H2 
[image: image54.wmf] 2NH3 + Q.
5. В зависимости от агрегатного состояния реагентов и наличия или отсутствия границы раздела фаз между ними реакции классифицируют на гетерогенные и гомогенные реакции:
C + O2 = CO2.

CH2=CH2 + H2 
[image: image55.wmf]¾
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 CH3–CH3.

6. Реакции с участием катализаторов называют каталитическими реакциями:

2SO2 + O2 
[image: image56.wmf]5
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1.6.2 Окислительно-восстановительные реакции
Рассмотрим более подробно Окислительно-восстановительные реакции (реакции окисления-восстановления) — химические реакции, в которых происходят процессы окисления и восстановления, то есть изменяются степени окисления отдельных атомов, входящих в состав реагирующих веществ. 
Вещество, в состав которого входит элемент, повышающий степень окисления за счет потери (отдачи) электронов, называют восстановителем. Типичными (сильными) восстановителями являются водород, уголь, цинк, алюминий, кальций, магний, сероводород, угарный газ и многие другие вещества. 
Вещество, в состав которого входит элемент, понижающий степень окисления за счет приобретения (присоединения) электронов, называют окислителем. Типичными (сильными) окислителями являются галогены, кислород, азотная кислота, серная кислота, перманганат калия, дихроматы и многие другие вещества. 
Самым сильным окислителем является электрический ток анода, а самым сильным восстановителем является ток катода. 

Формально окислительно-восстановительные реакции можно рассматривать как отдачу электронов атомом одного реагента (восстановителя) атому другого реагента  (окислителя):

[image: image57.wmf]-
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 Процесс повышения степени окисления (отдача электронов) называют окислением, процесс понижения значения степени окисления (присоединение электронов) называют восстановлением. Оба процесса протекают только одновременно и взаимосвязано. 

Различают несколько типов окислительно-восстановительных реакций:
а) Реакции межмолекулярного окисления-восстановления, в ходе которых изменяются степени окисления атомов элементов, входящих в состав разных исходных веществ: 
Fe2+3O3 + 3C+2O = 2Fe0 + 3C+4O2;
б) Реакции внутримолекулярного окисления-восстановления, в ходе которых изменяются степени окисления атомов разных элементов, входящих в состав одного и того же исходного вещества:
4Fe+2S+6O4–2 = 2Fe2+3O3 + 4S+4O2 + O20;

в) Реакции, в ходе которых изменяются степени окисления атомов одного элемента, входящего в состав одного и того же исходного вещества. Данную группу реакций называют реакциями самоокисления-самовосстановления, или диспропорционирования:
4Na2S+4O3 = Na2S–2 + 3Na2S+6O4.
Рекомендуется следующий порядок записи установления коэффициентов в уравнении окислительно-восстановительной реакции.

K+1Mn+7O4–2 + K+1I–1 + H2+1O–2 → K+1O–2H+1 + Mn+4O2–2 + I20.

	Окислитель

Восстановитель
	Mn+7 + 3ē ( Mn+4
2I–1 – 2ē ( I20
	6
	2

3
	Восстановление

Окисление


2KMnO4 + 6KI + 4H2O = 8KOH + 2MnO2( + 3I2(.

[image: image58.wmf]
1. Сформулируйте определение понятия «степень окисления».
2.  Что такое окислительно-восстановительный процесс? Чем отличается процесс окисления от процесса восстановления? 

3. Охарактеризуйте типы окислительно-восстановительных реакций. Приведите примеры.

4. На каком правиле основан подбор коэффициентов в уравнении методом электронного баланса? Приведите примеры.

5. Расставьте коэффициенты в уравнениях окислительно-восстановительных реакций методом электронного баланса, как это указано выше:
а) KMnO4 + H2S + H2SO4 = MnSO4 + S + K2SO4 + H2O;

б) KMnO4 + K2SO3 + KOH = K2MnO4 + K2SO4 + H2O;

в) HBr + KMnO4  = Br2 + MnBr2 + KBr + H2O;

г) H2S + K2Cr2O7 + H2SO4  = S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O;

д) Zn + HNO3 + H2SO4 = N2O + ZnSO4 + H2O;

е) S + KClO3 + H2O = Cl2 + H2SO4 + K2SO4;
ж) HClO4 + SO2 + H2O  =  H2SO4 + HCl;

з) Mg + H2SO4  = MgSO4 + S + H2O;

и) FeCl2 + HClO4 + HCl  = Cl2 + FeCl3 + H2O;

к) I2 + KOH = KIO3 + KI + H2O;

л) Mg + HNO3 = N2O + Mg(NO3)2 + H2O;

м) P + HNO3 + H2O = H3PO4 + NO;

н) SO2 + K2Cr2O7 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O;

о) FeS + O2 = Fe2O3 + SO2.
6. Определите объем водорода (при нормальных условиях), выделенный при взаимодействии с соляной кислотой алюминия массой 5 г.

1.6.3 Скорость химической реакции

Скорость химической реакции – это изменение  концентрации или количества одного  из  реагирующих  веществ  или  продуктов  реакции в  единицу  времени: v = ΔС / Δt.         

С наибольшей скорость проходят реакции ионного обмена, особенно  реакции нейтрализации и реакции растворов с образованием осадка или газа.
Рассмотрим зависимость скорости химических реакций от различных факторов (табл.2).

	Условия
	Выводы

	Природа реагирующих веществ
	а) 2Na + H2O → 2NaOH + H2↑

б) 2 K + H2O → 2KOH + H2↑ 

V(б) > V(а), т.к.радиус атома калия больше радиуса атома натрия, поэтому атомы калия отдают электроны гораздо энергичнее, чем атомы натрия, поэтому скорость реакции во втором случае больше.

	Концентрация веществ 

(в разбавленном или газообразном состоянии)
	S + O2 → t 0 →SO2 + Q

а) горение в чистом кислороде 
б) горение в воздухе

V(а) > V(б), так как концентрация кислорода в воздухе в 5 раз меньше. Чтобы произошла реакция, необходимо столкновение молекул реагирующих веществ. Частота же столкновений зависит от числа молекул в единице объема, то есть концентрации. Скорость химических реакций пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ. В общем виде: А + В →С, тогда V = k • [А] • [В], где k – константа скорости (величина постоянная); [А] и [В] – концентрации реагирующих веществ. 

	Площадь поверхности соприкосновения реагирующих веществ (в твердом состоянии)
	Fe + S → t 0 →FeS

а) куски среднего размера; 

б) мелко измельченные куски и перемешивание. 

V(б) > V(а). При измельчении увеличивается площадь соприкосновения реагирующих веществ; следовательно, увеличивается и скорость реакции.

	Температура
	2Н2 + О2 → t0 →2Н2О + Q
а) при t0 = 200С химическая реакция практически не идет, V = 0 

б) при t0 = 6000С реакция происходит мгновенно, со взрывом. 

Скорость химической реакции возрастает по правилу Вант – Гоффа (1884 г.). При повышении температуры на каждые 100 скорость большинства реакций увеличивается в 2-4 раза.

	Катализатор
	2Н2О2 → t0 МпО2 →2Н2О + О2 ↑

а) без катализатора 

б) с катализатором МпО2
V(б) > V(а). 

С катализатором МпО2 скорость реакции значительно увеличивается.


 Вопросы:

1. Что такое скорость химической реакции? В каких единицах она измеряется?
2. Что такое константа скорости реакции? Какие условия проведения реакции влияют, а какие не влияют на величину константы скорости?
3. Как рассчитать изменение скорости реакции при повышении (понижении) концентрации газообразного или растворенного вещества?
4. Когда влияет давление на скорость химической реакции?
5. Как рассчитать изменение скорости реакции при повышении (понижении) давления в системе?
6. Как влияет температура на скорость химической реакции? Приведите уравнение Вант-Гоффа.
7. Что такое температурный коэффициент реакции?
Тема 1.7 Металлы и неметаллы
1.7.1 Химия металлов. Коррозия металлов. Методы защиты конструкций подвижного состава железнодорожного транспорта
К металлам относят простые вещества, обладающие в обычных условиях высокими значениями электрической проводимости и теплопроводности, металлическим блеском и пластичностью. По технической классификации металлы делят на черные (железо и его сплавы), цветные (медь, свинец, никель, кобальт, олово, ртуть и др.), легкие металлы с плотностью менее 5000 кг/м3  (щелочные металлы, алюминий, магний, кальций и др.), драгоценные, или благородные металлы (серебро, золото, платиновые металлы). Обычно к металлам относят и их сплавы. 

Сплавы – это однородные системы, состоящие из двух или более металлов (иногда компонентами сплава могут быть и неметаллы), обладающие характерными металлическими свойствами. В  промышленности, медицине, быту и т.д. чаще всего используют не чистые металлы, а их сплавы.

Получение металлов. В природе в свободном виде встречаются только благородные металлы, ртуть и некоторые другие в незначительных количествах. В связи с этим возникает проблема получения металлов для практического использования во всех сферах человеческой деятельности. Поскольку степень окисления этих элементов  в соединениях всегда положительна, получение металлов в свободном виде в любом случае сводится к восстановлению их из природного сырья или продуктов его переработки.

 2CuO + C = 2Cu + CO2↑;

CuO + H2 = Cu + H2O;

Al + Fe2O3 = Fe + Al2O3 + Q.

 Многие металлы получают электролизом расплавов или растворов их соединений. Процессы протекают по уравнениям:
2CuSO4 + 2H2O 
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 2Cu↓ + 2H2SO4 + O2↑;

4NaOH 
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 4Na + 2H2O + O2↑.
Химические свойства металлов. Металлы реагируют с простыми веществами. К ним относятся:

a) Реакции металлов с кислородом: 

4Na + O2  
[image: image61.wmf]0

180

=

 2Na2O;

2Na + O2 
[image: image62.wmf]0

300

=

Na2O2;

4Al + 3O2 = 2Al2O3;
б) Реакции металлов с неметаллами: 
Zn + S = ZnS + Q;

Ca + F2 = CaF2;

2Fe + 3Cl2  = 2FeCl3.

Металлы реагируют и со сложными веществами:

a) Водой: 
2Li + 2H2O =2LiOH + H2↑;
Mg + H2O 
[image: image63.wmf]t

=

 Mg(OH)2↓ + H2↑;
2Al + 6H2O = 2Al(OH)3↓+ 3H2↑;
б) Кислотами:
2Na + 10HNO3(конц) = 8NaNO3 + N2O↑ + 5H2O;

Сa + 2HCl  = CaCl2 + H2↑;
в) Солями:
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu↓;

Zn + Hg(NO3)2 = Zn(NO3)2 + Hg↓.
Коррозия металлов. Коррозия – явление разрушения материалов и веществ под воздействием факторов внешней среды.

Различают химическую и электрохимическую коррозию металла.

Химическая коррозия − разрушение металла в результате его окисления в окружающей среде без возникновения электрического тока в системе (по условиям протекания коррозионного процесса различают газовую коррозию и коррозию в жидкостях). Процесс можно представить в следующем виде:

2Mg + O2 = 2MgO;

4Al + 3O2 = 2Al2O3.

Скорость химической коррозии зависит от характера продуктов коррозии. При окислении на поверхности металла образуется оксидная пленка, которая определяет скорость дальнейшего окисления своей плотностью, защитными свойствами и наличием трещин.
Электрохимическая коррозия − разрушение металла в среде электролита с возникновением в системе электрического тока (водные растворы солей, кислот, щелочей, морская вода, почва, атмосферная коррозия). При этом возникают короткозамкнутые гальванические пары, что и обусловливает процесс коррозии. Электрохимическая коррозия более агрессивна по отношению к металлам, чем химическая, и зависит от электродного потенциала металла. Процесс можно представить в следующем виде:
Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑.

Микробиологическая коррозия (действие бактерий) изменяет рН среды, способствует разрушению защитных покрытий на металле. Процесс протекает в несколько стадий: а) транспортировка микроорганизмов из воздушной, водной среды и почвы на поверхность металлоконструкций; б) адсорбирование на металле; в) образование и рост колоний микроорганизмов, сопровождающееся появлением коррозионно-активных продуктов жизнедеятельности микроорганизмов.


Защита от коррозии. Методы защиты от коррозии разнообразны, но основными являются: 

а) Поверхностные покрытия металлов, которые изолируют металлоконструкцию от внешней среды. Покрытия могут быть металлическими (никель, хром, цинк, медь) и неметаллическими (лаки, краски, эмали, пасты);
б) Создание сплавов, стойких к коррозии, например, легирование стали − введение в состав стали хрома, марганца, никеля и других легирующих элементов;

в) Электрохимические методы (протекторная защита) применяются в среде электролита (морская вода, подземные и почвенные воды) присоединением  к изделию другого более активного металла;

г) Изменение состава агрессивной среды в результате кипячения растворов, обдувки инертными газами или химической обработки;

д) Введение ингибиторов коррозии, которые снижают скорость коррозии в десятки и сотни раз;
е) Гумирование в виде защиты от коррозии резиной или эбонитом аппаратуры, трубопроводов, цистерн для перевозки химических грузов.
Все эти методы используются в железнодорожном хозяйстве, которое представляет сложный комплекс, включающий: железнодорожный путь со всеми его обустройствами; подвижной состав со службами, обеспечивающими его эксплуатацию; средств автоматики, телемеханики и связи; здания различного назначения; устройства энергоснабжения; ремонтные предприятия и т.д.
[image: image64.wmf]                                   

1. Сформулируйте определение понятия «простые вещества».

2. Сформулируйте определение понятия «сложные вещества».

3. Сформулируйте определение понятия «металлы».

4. Почему металлы проявляют только восстановительные свойства?

5. Где располагаются металлы в Периодической системе химических элементов Д. И. Менделеева?

6. Какое агрегатное состояние характерно для металлов при обычных условиях?

7. Объясните понятие «электрохимический ряд напряжений металлов».

8. Чем отличаются по строению и свойствам металлы главных и побочных подгрупп. Приведите примеры.

9. Охарактеризуйте свойства и применение меди в железнодорожном хозяйстве. Приведите уравнения химических реакций.

10.  На каких свойствах основано применение титана в железнодорожном хозяйстве. Составьте электронную формулу атома титана и схему распределения электронов по энергетическим уровням.

11.  Перечислите основные способы получения металлов. Приведите соответствующие уравнения реакций.

12.  Какие химические свойства характерны для металлов? Приведите соответствующие уравнения реакций.

13.  Укажите основные области применения металлов в железнодорожном хозяйстве.

14.  Сформулируйте определение понятия «сплавы»; по каким признакам они классифицируются. Где их используют на железной дороге?
15.  Назовите важнейшие сплавы цветных металлов и их области применения в железнодорожном хозяйстве.
16.  С какой целью внешнюю поверхность цистерн для хранения и перевозки нефтепродуктов (бензин, керосин) окрашивают в серебристый цвет?
17.  Можно ли считать коррозией следующие процессы: а) окисление железа при электросварке; б) взаимодействие цинка с соляной кислотой при получении раствора для травления металла в ходе паяния. Дайте обоснованный ответ.

18.  Будет ли защищен железнодорожный мост, выполненный из стали, от электрохимической коррозии в воде, если на нем укрепить пластину из другого металла: а) магния; б) свинца;         в) никеля?
19.  К раствору, содержащему 27 г хлорида меди (II), добавили 14 г железных опилок. Какая масса меди выделилась в результате этой реакции?
20.  Какие виды коррозии характерны для объектов железнодорожного транспорта?
21.  Перечислите меры борьбы с коррозией на предприятиях железнодорожного транспорта.
1.7.2 Химия неметаллов
 Около 20 химических элементов образуют простые вещества, являющиеся неметаллами, обладающих свойствами противоположными свойствам металлов: отсутствие металлического блеска, ковкости (пластичности), электрической проводимости, с низкой теплопроводностью. 

Получение неметаллов. В природе неметаллы находятся в свободном и связанном виде. Кислород один из самых распространенных элементов на Земле (в свободном состоянии содержится в воздухе 20,95% по объему). Получение неметаллов в свободном виде возможно различными способами:

а) Термическим разложением: 

2KMnO4 = K2MnO4 + MnO2 + O2;
б) Химическим окислением: 

4HCl + MnO4 = MnCl2 + Cl2 + 2H2O;

в) Термическим восстановлением: 

5C + Ca3(PO4)2 + 3SiO2 
[image: image65.wmf]t

=

 3CaSiO3 + 2P + 5CO и т.д.
Химические свойства неметаллов. Неметаллы реагируют с простыми веществами. К ним относятся реакции неметаллов с:

a) Металлами: 
H2 + 2Na 
[image: image66.wmf]t

=

 2NaH;

I2 + 2K = 2KI;

2P + 3Ca 
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=

 Ca3P2.
б) Кислородом:

N2 + O2 
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 2NO;
S + O2 = SO2;

C + O2  = CO2.
в) Водородом:

C + 2H2 
[image: image69.wmf]t

=

 CH4;

S + H2 
[image: image70.wmf]t

=

 H2S;

Br2 + H2 
[image: image71.wmf]t

=

 2HBr.
г) Неметаллами:
Si + 2Br2 
[image: image72.wmf]t

=

 SiBr4;

3I2 + 2P 
[image: image73.wmf]t

=

 2PI3;

2P + 3S 
[image: image74.wmf]t

=

 P2S3.

Неметаллы реагируют и со сложными веществами:

a) Водой: 
C + H2O 
[image: image75.wmf]t

=

 CO + H2;

Cl2 + H2O = HCl + HClO.
б) Оксидами:
C + FeO = Fe + CO;

H2 + CuO = Cu + H2O.
в) Основаниями:
3Cl2 + 6NaOH 
[image: image76.wmf]t

=

 NaClO3 + 5NaCl + 3H2O;

4P + 3KOH + 3H2O 
[image: image77.wmf]t

=

 PH3↑ + 3KH2PO2.
г) Кислотами:

S + 2HNO3 = H2SO4 + 2NO;

C + 2H2SO4 = CO2 + 2SO2 + 2H2O.
д) Солями:
Cl2 + 2KI = 2KCl + I2.
[image: image78.wmf]                                   

1. Сформулируйте определение понятия «неметаллы».

2.  Где располагаются неметаллы в Периодической системе химических элементов Д. И. Менделеева?

3.  Перечислите основные способы получения неметаллов. Приведите соответствующие уравнения реакций.

4.  Какие химические свойства характерны для неметаллов? Приведите соответствующие уравнения реакций.

5.  Укажите основные области применения неметаллов в железнодорожном хозяйстве.
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Приложение 1.

Периодическая система химичеких элементов Д. И. Менделеева

	Пери

о

ды
	Ря

ды
	Группы элементов

	
	
	I
	II
	III
	IV
	V
	VI
	VII
	VIII
	

	1
	1
	H      1
    1,00794
	
	
	
	
	
	      (H)
	2           He
4,002602
	

	2
	2
	Li      3 

      6,.941               
	Be       4

     9,01218
	5         B
10,811
	6         C    

12,011
	7        N 

14,0067
	8       O 

15,9994
	9         F
     18,9984
	10      Ne
20,179
	

	3
	3
	Na    11

  22,98977         
	Mg    12

        24,305
	13       Al
 26,98154
	14           Si   

28,0855
	15           P     

30,97376
	16         S
 32,066
	17          Cl
35,453
	18         Ar
 39,948
	

	4
	4
	K      19

     39,0983
	Ca     20

         40,078
	Sc       21
         4,9559
	Ti       22

            47,88
	V       23

      50,9415
	Cr     24

      51,9961
	Mn     25

        54,9380
	Fe      26

          55,847
	Co     27
      58,9332
	Ni    28
       58,69

	
	5
	29      Cu

63,546
	30     Zn
65,39
	31     Ga
69,723
	32      Ge
72,59
	33     As
74,9216
	34       Se
78,96
	35      Br
79,904
	36      Kr
83,80
	

	5
	6
	Rb    37
     85,4678
	Sr      38

           87,62
	Y        39
        88,9059
	Zr      40
           91,22
	Nb     41
      92,9064
	Mo   42
        95,94
	Тс      43
             [98]
	Ru     44

         101,07
	Rh     45
    102,9055
	Pd    46
      106,42

	
	7
	47    Ag
107,8682
	48     Cd
112,41
	49          In
114,82
	50      Sn
118,710
	51     Sb
121,75
	52     Te
127,60
	53        I

126,9045
	54      Xe
131,29
	

	6
	8
	Cs    55
  132,9054
	Ba     56
        137,33
	La57– Lu71  

*
	Hf      72
         178,49
	Ta     73
    180,9479
	W     74
      183,85
	Re      75

        186,207
	Os      76
           190,2
	Ir      77
       192,22
	Pt     78
      195,08

	
	9
	79    Au
196,9665
	80        Hg
200,59
	81       Tl
204,383
	82      Pb
207,2
	83      Bi
208,9804
	84     Po
[209]
	85          At
[210]
	86         Rn

[222]
	

	7
	10
	Fr    87
         [223]
	Ra     88
           [226]
	Ac89–(Lr)103
**
	Rf     104
            [261]
	Db   105
           [262]
	Sg    106
         [263]
	Bh    107
           [262]
	Hs     108
           [265]
	Mt   109
          [266]
	

	Высшие

оксиды
	R2O
	RO
	R2O3
	RO2
	R2O5
	RO3
	R2O7
	RO4
	

	Летучие

водород-ные сое-динения
	
	
	
	RH4
	RH3
	RH2
	RH
	
	


	*Лантаноиды
	La        57
        138,9055
	Ce        58
            140,12
	Pr         59

        140,9077
	Nd        60

             144,24
	Pm      61                

             [145]
	Sm       62

            150,36
	Eu        63

            151,96
	Gd       64

            157,25

	**Актиноиды
	Ac        89

              [227]
	Th        90

         232,0381
	Pa         91

                [231]
	U          92

         238,0289
	Np       93
              [237]
	Pu        94

               [244]
	Am      95

               [243]
	Cm      96

               [247]


	*Лантаноиды
	Tb           65

             159,9254
	Dу           66

                 162,50
	Ho           67

             164,9304
	Er           68

                 167,26
	Tm          69

             168,9342
	Yb           70
                 173,04
	Lu           71

               174,967

	**Актиноиды
	Bk           97

                   [247]
	Cf           98

                    [251]
	Es            99

                    [252]
	Fm         100

                    [257]
	Md         101

                    [258]
	No         102

                    [259]
	Lr          103

                    [260]


Приложение 2.

Алгоритм решения задач на вычисление массовой доли элементов по формулам веществ

	Последовательность действий
	Задача. Рассчитайте массовую долю элементов в сульфате кальция CaSO4.

	1. Внимательно прочтите задачу и кратко запишите условие, используя известные обозначения.
	Дано: CaSO4;

Найти: w (Ca); w (S); w (O).



	2. Определите относительную молярную массу сульфата кальция, пользуясь  Периодической системой элементов Д.И. Менделеева.  
	Mr (CaSO4) = 40 + 32 + (16∙4) = 136.



	3. Рассчитайте массовую долю кальция в сульфате кальция.
	40/136 = 0,29, или 29%.


	4. Рассчитайте массовую долю серы в сульфате кальция.
	32/136 = 0,24, или 24%.


	5. Рассчитайте массовую долю кислорода в сульфате кальция, как разность массовых долей кальция и серы, т. к. сульфат кальция, кроме кальция и серы, содержит только кислород.
	w (O) = 1– (0,29 + 0,24) = 0,47;
w (O) = 100 – (29 + 24) = 47%.

	6. Запишите ответ.
	Ответ: Массовая доля элементов в CaSO4: Сa – 0,29; S – 0,23; O – 0,47.


Приложение 3.

Алгоритм решения задач по химическому уравнению

	Последовательность действий
	Задача. Какой объем кислорода (н.у.) израсходуется на сжигание 8 г магния?

	1. Внимательно прочтите задачу и кратко запишите условие, используя известные обозначения.
	Дано: m(Mg)= 8г;

Найти: V(O2).



	2. Составьте уравнение химической реакции и расставьте коэффициенты.
	2Mg + O2 = 2MgO

	3. Определите формулы веществ, о которых говорится в задаче и надпишите над ними, что дано и что неизвестно (с единицами  измерения).
	8 г       х л

2Mg + O2 = 2MgO

	4. Подпишите под этими же формулами количества веществ; молярные массы и/или объемы; массы и/или объемы веществ.
	       8 г       х л

      2Mg + O2 → 2MgO
   2моль     1моль

24 г/моль  22,4 л/моль

      48 г      22,4 л

	5. Составьте пропорцию и найдите неизвестные.
	48 г (Mg) – 22,4 л  (O2)

   8г (Mg) – x л (O2)
x = 8∙22,4 / 48 = 3,7 (л)

	6. Запишите ответ.
	Ответ: На сжигание 8 г магния расходуется 3,7 л кислорода.


Приложение 4.

Алгоритм решения задач на вычисление объема газообразного продукта реакции по известному объему газообразного исходного вещества

	Последовательность действий
	Задача. Какой объем хлороводорода может быть получен из 40 л хлора? 

	1. Внимательно прочтите задачу и кратко запишите условие, используя известные обозначения.
	Дано: V(Cl2) = 40 л;
Найти: V(HCl).


	2. Оформите стехиометрическое уравнение реакции. 
	Cl2 →
2НCl

	3. Определите формулы веществ, о которых говорится в задаче и надпишите над ними, что дано и что неизвестно (с единицами  измерения).
	40 л       х л

Cl2   → 2НCl

	4. Подпишите под этими же формулами количества веществ  (по коэффициентам) и их объемные отношения.
	40 л        х л

Cl2   →  2НCl
1 моль  2 моль
1 л         2 л

	5. Составьте пропорцию и найдите неизвестные .
	х = 2 ∙ 40 / 1 = 80 (л)

	6. Запишите ответ.
	Ответ: 80 л.


   Приложение 5.

Алгоритм решения задач на вычисление массы продукта реакции при условии, что одно из исходных веществ взято в избытке

	Последовательность действий
	Задача. Определите массу осадка, образовавшегося при добавлении к раствору хлорида калия, содержащего 7,45 г KCl, 10 г 5%-ного раствора нитрата серебра. 

	1. Внимательно прочтите задачу и кратко запишите условие, используя известные обозначения.
	Дано: m(KCl) = 7,45 г;
          m (р-р AgNO3) = 10 г;

          w(AgNO3) = 5%.

Найти: m(AgCl).

	2. Определите массу чистого нитрата серебра в растворе по формуле:

w = m(вещесва)/m(раствора) ∙ 100%
	5% = х/10 ∙ 100%

х = 0,5 (г)



	3. Составьте уравнение химической реакции и расставьте коэффициенты.  
	AgNO3 + KCl = KNO3 + AgCl↓



	4. Определите формулы веществ, о которых говорится в задаче и надпишите над ними, что дано и что неизвестно (с единицами  измерения).
	0,5 г        7,45 г                  х г

AgNO3 + KCl = KNO3 + AgCl↓



	5. Подпишите под этими же формулами количества веществ  (по коэффициентам) и молярные массы.
	     0,5 г       7,45 г                  х г

    AgNO3 + KCl = KNO3 + AgCl↓

    1моль     1 моль              1 моль

170 г/моль  74,5 г/моль      143,5 г/моль

	6. Определите количества исходных веществ.
	ν(KCl) = m/M = 7,45/74,5 = 0,1 (моль)

ν(AgNO3) = m/M = 0,5/170 = 0,003 (моль)

	7. Определите какое из веществ находится в избытке.
	Хлорид калия взят в избытке, следовательно, нитрат серебра –  в недостатке.

	8. Определите массу осадка по недостатку.
	x = ν∙М = 0,003∙143,5 = 0,4305 (г)

	9. Запишите ответ.
	Ответ: В осадок выпадает 0,43 г хлорида серебра.


Приложение 6.

Алгоритм решения задач на определение массовой доли выхода продукта, если известна масса одного из реагентов и масса получившегося на практике вещества

	Последовательность действий
	Задача. Из 31 г фосфата кальция при электротермическом восстановлении получено 6 г фосфора. Рассчитайте выход продукта реакции.

	1. Внимательно прочтите задачу и кратко запишите условие, используя известные обозначения.
	Дано: m(Ca3(PO)4)= 31 г;
          П.В.(практический выход)(P) = 6 г.
Найти: η(P)

	2. Составьте уравнение химической реакции и расставьте коэффициенты. 
	Ca3(PO4)2 + 5C + 3SiO2 = 3CaSiO3 + 2P + 5CO

	3. Определите формулы веществ, о которых говорится в задаче и надпишите над ними, что дано и что неизвестно (с единицами  измерения).
	    31 г                                                  Т.В. г
                                         (теоретический выход)
Ca3(PO4)2 + 5C + 3SiO2 = 3CaSiO3 + 2P + 5CO

	4. Подпишите под этими же формулами количества веществ  (по коэффициентам) и молярные массы.
	    31 г                                                  Т.В. г
Ca3(PO4)2 + 5C + 3SiO2 = 3CaSiO3 + 2P + 5CO

1 моль                                                2 моль

310 г/моль                                        31 г/моль

	5.Определите количества веществ. 
	ν(Ca3(PO4)2) = m/M = 31/310 = 0,1 (моль)

ν(P) = 2∙ν(Ca3(PO4)2) = 2∙0,1 = 0,2 (моль)

	6. Определите теоретический выход фосфора.
	Т.В. = ν∙М = 0,2∙31 = 6,2 (г)

	7. Определите выход продукта реакции по формуле:

η = П.В. / Т.В. ∙ 100%
	η = (6/6,2) ∙ 100% = 96,8%



	8. Запишите ответ.
	Ответ: Выход фосфора составил 96,8% от теоретически возможного. 


Приложение 7.
Важнейшие кислоты и соли

	Формулы кислот
	Анион
	Названия кислот
	Названия солей

	HF
	F–
	Фтороводородная (плавиковая)
	Фториды

	HCl
	Cl–
	Хлороводородная
	Хлориды

	HBr
	Br–
	Бромоводородная 
	Бромиды 

	HBrO
	BrO–
	Бромноватистая
	Гипобромиты

	HClO
	ClO–
	Хлорноватистая
	Гипохлориты 

	HClO2
	ClO2–
	Хлористая 
	Хлориты

	HClO3
	ClO3–
	Хлорноватая 
	Хлораты

	HClO4
	ClO4–
	Хлорная
	Перхлораты

	HNO2
	NO2–
	Азотистая
	Нитриты

	HNO3
	NO3–
	Азотная
	Нитраты

	HMnO4
	MnO4–
	Марганцовая 
	Перманганаты

	HPO3
	PO3–
	Метафосфорная
	Метафосфаты 

	H2CO3
	CO32–
	Угольная
	Карбонаты

	H2S
	S2–
	Сероводородная
	Сульфиды

	H2SO4
	SO42–
	Серная
	Сульфаты 

	H2SeO4
	SeO42–
	Селеновая
	Селенаты

	H2SiO3
	SiO32–
	Метакремниевая 
	Метасиликаты

	H2Cr2O7
	Cr2O72–
	Дихромовая 
	Дихроматы 

	H2CrO4
	CrO42–
	Хромовая 
	Хроматы 

	H3PO4
	PO43–
	Ортофосфорная 
	Фосфаты 

	H3AsO4
	AsO43–
	Мышьяковая
	Арсенаты

	H4SiO4
	SiO44–
	Ортокремниевая
	Ортосиликаты


Приложение 8.
Степень электролитической диссоциации электролитов в 0,1 моль (экв.)/л растворе при 18 0С 

	Название и формула электролита
	Ионы, образующиеся при диссоциации
	Степень диссоциации, %

	
	катионы
	анионы
	

	Кислоты
	
	
	

	1. Азотная HNO3
	H+
	NO3–
	92

	2. Соляная HCl
	H+
	Cl–
	92

	3. Серная H2SO4
	2 H+
	SO42–
	58

	4. Фосфорная H3PO4
	H+
	H2PO4–
	27

	5. Сернистая H2SO3
	2 H+
	SO32–
	34

	6. Уксусная CH3COOH
	H+
	CH3COO–
	1,3

	7. Угольная H2CO3
	H+
	HCO2–
	0,17

	8. Сероводородная H2S
	2 H+
	S2–
	0,07

	9. Борная H3BO3
	H+
	H2BO3–
	0,01

	Основания
	
	
	

	1. Гидроксид натрия NaOH
	Na+
	OH–
	92

	2. Гидроксид калия KOH
	K+
	OH–
	91

	3. Гидроксид бария Ba(OH)2
	Ba2+
	2OH–
	71

	4. Гидрат аммония NH3 ∙ H2О
	NH4+
	OH–
	1,3

	Соли
	
	
	

	1. Тип Me+A–(например KCl, NaNO3)
	Me+
	A–
	86

	2. Тип Me2+A2– или Me2+A2–(например, BaCl2, K2SO4 )
	Me2+; 2Me+
	2A–,

A2–
	73

73

	3. Тип Me3+A3– или Me3+A3–(например,AlCl3, K3[Fe(CN)6] 
	Me3+, 3Me+
	3A–,

A3–
	65

65

	4. Тип Me2+A2– (например, CuSO4)
	Me2+
	A2–
	40


Приложение 9.
Растворимость кислот, оснований и солей в воде
	Ионы
	H+
	Li+
	NH4+
	K+
	Na+
	Ag+
	Ba2+
	Ca2+
	Mg2+
	Zn2+
	Mn2+
	Cu2+

	OH–
	
	P
	P
	P
	P
	–
	P
	M
	H
	H
	H
	H

	NO3–
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P

	F–
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	M
	H
	H
	M
	M
	H

	Cl–
	P
	P
	P
	P
	P
	H
	P
	P
	P
	P
	P
	P

	Br–
	P
	P
	P
	P
	P
	H
	P
	P
	P
	P
	P
	P

	I–
	P
	P
	P
	P
	P
	H
	P
	P
	P
	P
	P
	–

	S2–
	P
	P
	P
	P
	P
	H
	P
	–
	M
	P
	H
	H

	SO32–
	P
	P
	P
	P
	P
	M
	H
	H
	H
	H
	H
	–

	SO42–
	P
	P
	P
	P
	P
	M
	H
	M
	P
	P
	P
	P

	CO32–
	P
	P
	P
	P
	P
	M
	H
	H
	H
	H
	H
	–

	SiO32–
	H
	P
	–
	P
	P
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H

	PO43–
	P
	H
	P
	P
	P
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H

	CrO42–
	P
	P
	P
	P
	P
	H
	H
	M
	P
	H
	H
	H

	CH3COO–
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P


	Ионы
	Cu+
	Hg+
	Hg2+
	Pb2+
	Sn2+
	Sr2+
	Fe2+
	Fe3+
	Al3+
	Cr3+
	Bi3+

	OH–
	H
	–
	–
	H
	H
	M
	H
	H
	H
	H
	H

	NO3–
	P
	P
	P
	P
	–
	P
	P
	P
	P
	P
	P

	F–
	–
	–
	–
	H
	P
	M
	M
	P
	P
	P
	H

	Cl–
	P
	H
	P
	M
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	–

	Br–
	–
	H
	M
	M
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	–

	I–
	–
	H
	–
	H
	M
	P
	P
	P
	P
	P
	–

	S2–
	–
	H
	H
	H
	H
	P
	H
	–
	–
	–
	H

	SO32–
	H
	–
	–
	H
	H
	–
	–
	–
	H
	–
	H

	SO42–
	P
	M
	P
	H
	P
	H
	P
	P
	P
	P
	P

	CO32–
	–
	H
	H
	H
	–
	H
	H
	H
	–
	–
	–

	SiO32–
	–
	–
	–
	H
	–
	H
	H
	H
	–
	–
	–

	PO43–
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	M
	H
	H
	H

	CrO42–
	–
	–
	–
	H
	–
	M
	–
	–
	–
	–
	H

	CH3COO–
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P


Примечание: Р - растворимое вещество, М - малорастворимое вещество,                    Н - вещество, практически нерастворимое в воде; прочерк означает, что соединение не существует или разлагается водой.

Приложение 10.

[image: image79.emf]Электрохимический ряд напряжений металлов                          

не восстанавливаются на  катоде  из водных растворов;   восстанавливаются  ионы  водород а  

восстанавливаются на  катоде  из водных  растворов  вместе с  ионами вод орода  

восстанавливаются  из  водного   раствор а  при  электролизе на катоде  

Li +  K +  Ca 2+  Na +  Mg 2+  Al 3+  

Zn 2+  Cr 3+  Fe 2+  Ni 2+  

H +  

Cu 2+  Ag +  Hg 2+  Au 3+  

Усиление восстановительных свойств металлов  

Увеличение окислительной способности ионов   в водном растворе  
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