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Учебно-методическое  пособие «Химия» предназначено для студентов–заочников направлений 13.03.03 Энергетическое машиностроение всех форм обучения в помощь при изучении дисциплины «Химия», а также для практической и самостоятельной работы над этим курсом. Пособие содержит краткий теоретический материал, примеры решения задач, а также задачи для выполнения контрольных работ, их варианты, список рекомендуемой литературы.







  ВВЕДЕние
Химия - одна из фундаментальных естественнонаучных дисциплин. Знание основ химии способствует формированию естественнонаучного  мировоззрения студентов и необходимо для последующего изучения общенаучных и специальных дисциплин. 
В пособии изложены теоретические положения, посвященные основным понятиям и законам химии, энергетике, кинетике химических реакций и процессов, окислительно-восстановительным системам, отдельным элементам и т.д.  Курс химии в пособии разбит на 11 тем, каждая  включает краткое теоретическое описание материала, примеры задач и варианты их решения, контрольные задания, предназначенные для проверки качества усвоения студентом-заочником учебного материала.
При изучении каждой темы следует:
- внимательно изучить краткую теорию к этой теме;
- рекомендуется также материал темы дополнительно изучить по одному или нескольким рекомендованным учебным пособиям; при необходимости студент может обратиться за консультацией на профильную кафедру;
- после усвоения материала целесообразно разобраться в приемах решения типовых задач, приводимых в качестве примеров;
- решить задачи своего варианта контрольной работы, относящиеся к изученной теме.  
Вариант контрольного задания выбирается в соответствии с двумя последними цифрами зачетной книжки студента. 
Контрольную работу следует писать аккуратно, разборчиво, оставляя поля для замечаний преподавателя. Вопросы и задачи контрольной работы необходимо переписывать полностью и указывать номера задач в соответствии с заданием. Ход решения задач должен быть изложен ясно. А все расчеты доведены до конца. Неряшливо или не полностью выполненные контрольные работы возвращаются студенту.
В конце работы указываются учебники и учебные пособия, которыми пользовался студент, дата выполнения работы и ставится подпись студента.
Контрольная работа высылается на проверку в сроки, предусмотренные учебным графиком. Получив рецензию, студент должен внимательно ознакомиться со всеми замечаниями преподавателя. Если работа не зачтена, то на  повторное рецензирование высылается эта же работа, в конце которой в виде дополнения (доработки) приводится исправленный текст. Исправленную работу следует высылать вместе с рецензией преподавателя. Во время экзаменационной сессии преподаватель проводит собеседование по содержанию контрольных работ для выявления степени самостоятельности выполнения студентом заданий.
Студент, изучивший весь предусмотренный программой материал и выполнивший контрольную работу, допускается к лабораторно-экзаменационной сессии. В ходе сессии студент слушает лекции по основным вопросам курса химии, выполняет под руководством преподавателя лабораторные работы, сдает зачет и/или экзамен. К сдаче экзамена допускаются студенты, имеющие зачтенную контрольную работу, выполнившие лабораторный практикум и имеющие по нему зачет (допуск).
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Простые вещества состоят из атомов одного химического элемента. Например: O2, S, Fe, O3. 
Сложные вещества (химические соединения) состоят из атомов разных элементов. Например: H2O, HNO3, NaCl. 
Оксиды
Оксиды – сложные вещества, состоящие из двух элементов, один из которых – кислород. Общая формула оксидов – ЭхОу, где Э – любой химический элемент, х и у – число атомов элемента и кислорода соответственно. Степень окисления атома кислорода постоянна и равна (-2). 
Так как молекула вещества электронейтральна, то сумма отрицательных степеней окисления всех атомов кислорода в формуле оксида должна быть равна суммарной положительной степени окисления всех атомов элемента. Например: 
Название оксидов образуется от слова «оксид» с добавлением названия элемента и с указанием степени окисления его. Например: оксид серы (VI) – SO3, оксид железа (III) – Fe2O3. [image: C:\Users\Егор\Desktop\Безымянный.png]
Основные оксиды образуют атомы металлов (Na2O, CaO).
В качестве гидратов (продуктов их взаимодействия с водой) им соответствуют основания, например, Na2O  NaOH, CaO  Ca(OH)2.
С водой реагируют только оксиды щелочных Li, Na и K и щелочно-земельных металлов Ba, Sr, Ca.
Кислотные оксиды образуют атомы неметаллов (CO2, N2O5) и металлов высшей степени окисления (Cr+5O3, Mn2+7 O7). Гидратами кислотных оксидов являются кислоты, например, CO2  H2CO3; N2O5  HNO3.
Амфотерные оксиды образуют атомы некоторых металлов (ZnO, Al2O3, Cr2O3, BeO, TiO2 и др.). В зависмости от условий реакций они проявляют двойственный характер: свойства кислотных или основных оксидов. 
Гидратами таких оксидов могут быть основания или кислота, например:
               H2ZnO2
ZnO
               Zn(OH)2

Химические свойства оксидов
	основные
	кислотные
	амфотерные

	Взаимодействие
с кислотами

	
соль
	
-
	 

	с щелочами

	-
	CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O
соль
	ZnO + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2O

	с водой

	Na2O + H2O = 2NaOH
щелочь
	SO3 + H2O = H2SO4
	-

	оксидов

	CaO + CO2 = CaCO3
кислотный оксид
	CO2 + CuO = CuCO3
основной оксид
	-



Кислоты
Кислоты – вещества, содержащие атомы водорода, способные замещаться атомами металла. Общая формула кислот HxЭОу. Степень окисления атома водорода (+1), поэтому группировка ЭОу называемая кислотным остатком, имеет отрицательную степень окисления, соответствующую числу атомов водорода в молекуле кислоты.
Название кислот производится от названия элемента, стоящего в формуле после водорода.
В табл. 1 приложения приведены формулы некоторых кислот, их кислотных остатков и названий, соответствующих им солей.
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Основность кислот определяется по числу атомов водорода, способных замещаться на атомы металлов: 
· Одноосновные кислоты: HNO3, HCl, H2S.
· Двухосновные: H2SO4, H2CO3.
· Трехосновные: H3BO3, H3PO4.
Если в молекуле кислоты содержится более двух атомов водорода, то она может существовать в двух видах: орто- и мета-форме. Например, HPO3 – метафосфорная кислота может быть получена из орто-формы H3PO4. При дальнейшей дегидратации образуется кислотный оксид, соответствующей кислоты, называемой ангидридом: H3PO4  2HPO3 P2O5 (ангидрид фосфорной кислоты). 
Химические свойства кислот
	Взаимодействие с металлами

	2Fe + HCl = FeCl2 + H2

	с основными оксидами

	CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O

	с основаниями

	NaOH + HCl = NaCl + H2O

	с солями

	                                                                              CO2↑
Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2CO3
                                                                            H2O



Основания
Основания – соединения, содержащие ионы металла и гидроксид-ионы OH-. Общая формула оснований Ме(OH)n, где Ме – ионы металла; n – число гидроксид-ионов (1, 2, 3…).
Названия оснований образуются от слова «гидроксид» и русского названия металла в родительном падеже с указанием в скобках валентности металла. Например, Fe(OH)3 – гидроксид железа (III), гидроксид кальция – Ca(OH)2.
Щелочи – растворимые в воде основания LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, Ba(OH)2, Sr(OH)2.
Амфотерные гидроксиды – гидроксиды, соответствующие амфотерным оксидам. Например, Zn(OH)2 ↔ H2ZnO2.                                                                                                                                                                                                                                          .                              основание                   кислота
Химические свойства. 
	Основания
	Амфотерные гидроксиды

	Взаимодействие:

	с кислотами (реакция нейтрализации)

	KOH + HCl = KCl + H2O
	Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2 H2O

	с кислотными оксидами
SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2O
	с основаниями (в водных растворах)
Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 

	с растворами солей
2KOH + CuSO4 = Cu(OH)2↑ + K2SO4
	-

	дегидратация

	Cu(OH)2  CuO + H2O
	2Al(OH)2  Al2O3 + 3 H2O



Соли
Соли – сложные вещества, содержащие ионы металла и ионы кислотного остатка. Общая формула солей Мех(ЭОу)n.
Соль образуется, как продукт замещения водородных ионов кислоты атомами (или ионами) металла, либо гидроксильных групп основания кислотными остатками: H2SO4 + Zn = ZnSO4 + H2↑
H2SO4 + Zn(OH)2 = ZnSO4 + 2 H2O.
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Средние соли – продукты полного замещения ионов водорода кислоты или гидроксогрупп OH- основания:
2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O
Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O
Названия средних солей некоторых кислот даны в табл. 1 приложения.
Кислые соли – продукт неполного замещения ионов водорода кислоты. В формулах таких солей незамещенный водород входит в состав кислотного остатка:                      2H2SO4+2Na = 2NaHSO4+H2↑
	Названия кислых солей образуется добавлением к названию средней соли слова «гидро» с греческой числовой приставкой, указывающей число незамещенных ионов водорода. Например: NaHCO3 – гидрокарбонат натрия, Mg(H2PO4)2 – дигидроортофосфат магния. 
	Основные соли – продукты неполного замещения гидроксильных групп основания кислотными остатками:
2Ca(OH)2+H2SO4 = Ca(OH)2SO4+2H2O
	Названия основных солей содержат слово «гидроксо» с указанием греческой числовой приставкой числа незамещенных гидроксогрупп, например: [Al(OH)2]SO4 – дигидроксосульфат алюминия, AlOHCl2 - гидроксохлорид алюминия.
	Двойные соли состоят из ионов двух разных металлов и кислотного остатка. Например: KAl(SO4)2 можно рассматривать как сочетание двух простых солей: K2SO4•Al2(SO4)3, KMgCl3 как сочетание двух простых солей: K2SO4•Al(SO4)3, KMgCl3 как KCl•MgCl2. 
Химические свойства
	Взаимодействие:

	с металлами

	Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu↓

	c щелочами

	6NaOH + Al2(SO4)3 = 3Na2SO4 + 2Al(OH)3↓

	с кислотами

	FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S↑

	с солями

	CaCl2 + Na2CO3 = NaCl +CaCO3↓



Примеры решения задач
	Задача 1. Определить к какому классу относятся вещества, имеющие следующие химические формулы: K2SiO3, Ba(HSO4)2, KMnO4, Ni(OH)2, H2S, MnO2. Дать названия.
      Решение:  K2SiO3 – средняя соль (силикат калия);
	     Ba(HSO4)2 – кислая соль (гидросульфат бария);
	     KMnO4 – средняя соль (перманганат калия);
	     Ni(OH)2 – основание (гидроксид никеля (II));
	     H2S – кислота (сероводородная);
	     MnO2 – основной окси магния.
	Задача 2. С помощью каких реакций можно осуществить следующие превращения: Mg → MgO → MgCl2 → Mg(OH)2 → MgO
	Решение: 1. 2Mg + O2 = 2MgO
	                 2. MgO + 2HCl = MgCl2 + H2O
	                 3. MgCl2 +2NaOH = Mg(OH)2↓ + 2NaCl
	                 4. Mg(OH)2 → MgO +H2O




Контрольные задания
1. а) Определить тип соли, дать название каждой. Выписать кислотные остатки, указав степень их окисления: Cr(NO3)3, Mg(HCO3)2, Al2(SO4)3, FeOHCl2.
б) Составить несколько уравнений получения карбоната магния.
2. а) Определить среди приведенных оксидов кислотные: CuO, P2O5, SiO2, Na2O, Al2O3, Mn2O7. Написать формулы соответствующих им гидратов. Составить уравнения химических реакций, характерных для кислотных оксидов.
б) Составить уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения: CuSO4→Cu(OH)2→CuO→CuCO3→CuO→Cu.
3. а) Составить формулы гидроксидов, соответствующих следующим оксидам: оксид меди (II), оксид фосфора (V), оксид кремния (IV), оксид натрия, оксид хрома (VI). 
б) Какие из приведённых веществ реагируют с гидроксидом натрия: BaSO4, HNO3, CO2, AlCl3, Zn(OH)2, CaO? Составить уравнение реакций.
4. а) Какой из приведенных оксидов соответствует марганцовой кислоте KMnO4: MnO2, MnO3, Mn2O7, Mn2O3? Ответ обосновать. Каков характер этого оксида?
б) Составить уравнения, с помощью которых можно осуществить следующие превращения: Al→Al2O3→AlCl3→Al(OH)3→NaAlO2.
5. а) Какая из приведенных кислот хлора не имеет ангидрида (кислотного оксида): HClO3, HClO2, HCl, HClO4. Ответ обосновать. Дать названия всем кислотам и их солям.
б) Составить формулы всех возможных солей металла магния и ортофосфорной кислоты. Дать им названия.  
6. а) Написать уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения: Pb→Pb(NO3)2→Pb(OH)2→PbOHCl→PbCl2. Дать названия полученным веществам.
б) Составить уравнения химических реакций, доказывающих амфотерные свойства гидроксида алюминия.
7. а) Закончить уравнения реакций. Какая из них является реакцией нейтрализации?
CuSO4 + NaOH→;          SO2 + H2O→;
Ba(OH)2+ HNO3→;        P2O5 + NaOH→;
б) Составить химические формулы соединений, исходя из их названия: оксид серы (VI), сульфат хрома (III), гидрокарбонат магния, гидроксид железа (III), оксид титана (IV), дигидроксокарбонат аммония.
8. а) Поверхность металла перед пайкой или сваркой обрабатывают кислотой (процесс «травления»). Зачем? Составить уравнение протекающей при этом реакции.
б) Составить уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения: 
Cu→CuO→CuCl2→Cu(OH)2→CuSO4→Cu
9. а) Цинк растворяется в воде только в присутствии щелочи. Почему? Составить уравнения протекающих при этом реакций.
б) Какая из кислот серы не имеет оксида: H2SO3, H2S, H2SO4? Почему? Для остальных кислот составить формулы их оксидов. 
10. а)  Какие вещества можно получить из реактивов: оксид цинка, соляная кислота, оксид серы (IV), цинк, едкий натр (щелочь)? Составить уравнения реакций.
б) Распределить вещества по классам химических соединений, дать им названия: Fe(OH)2, H3BO3, NaHS, CrOHCl2, BaO, Al2(SO4)3. 
11. а) указать кислотный остаток и степень окисления его для следующих соединений: Cr(NO3)3, Ca(HS)2, FeCl3, (MgOH)3PO4, Na2ZnO2. Дать названия соединениям.
б) Закончить уравнения реакций: 
K2CO3 + H2SO4→;     Al(OH)3 + NaOH→;    Mg + HCl→;    SO3 + CaO→;    CuOHCl + HCl→.
12. а) Составить уравнения реакций, при помощи которых можно получить: гидроксид меди (II), гидрокарбонат натрия, серную кислоту и ее соль.
б) Написать формулы оксидов, соответствующих следующим гидроксидам: Be(OH)2, HClO4, KOH, HNO2. Дать названия оксидам. 
13. а) Какие из приведенных оксидов реагируют с соляной кислотой: SO3, CaO, Na2O, N2O5? Составить уравнения реакций взаимодействия. Какие свойства – кислотные или основные – характерны для этих оксидов?
б) Составить не менее 6 уравнений реакций получения солей различными способами. Дать названия полученным веществам.
14. а) С помощью каких реакций можно осуществить следующие превращения: оксид бария → гидроксид бария → гидрокарбонат бария → карбонат бария → оксид бария.
б) Составить формулы веществ по их названиям, указать, к какому классу химических веществ они принадлежат: хромат свинца (II), оксид хлора (V), ортофосфат калия, гидроксид марганца (IV), гидросульфит натрия. 
15. а) Классифицируйте приведенные оксиды по их свойствам: SiO2, MgO, CrO3, P2O5, Al2O3. Ответ обосновать соответствующими уравнениями реакций.   
б) Оксид натрия растворили в воде и пропустили через раствор углекислый газ. В результате нейтрализации образуется кислая соль. Составьте уравнения протекающих реакций.
16. а) При пропускании оксида углерода (IV) через раствор гидроксида бария получили гидрокарбонат бария, который при прокаливании превращается в карбонат бария. Составить уравнения реакций. 
б) В двух склянках находятся сухие соли: хлорид натрия и карбонат натрия. При помощи какого одного реактива можно распознать эти вещества. Составить уравнение реакции. 
17. а) Какие соли фосфорной кислоты можно получить при ее взаимодействии с гидроксидом калия в следующих соотношениях: H3PO4 + 2KOH→; H3PO4 + KOH→; H3PO4 + 3KOH→. Дать названия солям.
б) Привести примеры реакций, доказывающие основной характер оксида магния и его гидроксида. 
18. а) Осуществить превращения: 
Fe(NO3)3→Fe(OH)3→Fe2O3→Fe→FeCl3.
б) Определить класс следующих веществ: Ba(HS)2, HNO2, AlBr3, (CuOH)2CO3 и дать им названия.
 19. а) Составить не менее 4 реакций получения карбоната кальция. 
б) В двух пробирках находятся сухие вещества: оксид кальция и оксид фосфора (V). При помощи каких реагентов можно различить эти вещества? Составить уравнения реакций. 
 20. а) С помощью каких реакций можно получить ортофосфат кальция из простых веществ: кальция, фосфора и кислорода? Составить уравнения реакций.
б) Какие вещества образуются при прокаливании: карбоната и гадрокарбоната кальция? Составить уравнения реакций.
21. а) Написать уравнения реакций получения гидроксохлорида меди (II), гидросульфита калия.
б) Закончить уравнения реакций и назвать полученные продукты:
Fe2O3 + H2SO4→;        N2O5 + Ba(OH)2→;
SO3 + H2O→;               ZnO + KOH→.
 22. а) С какими из веществ реагирует оксид углерода (IV): MgO, NaCl, ZnO, AgNO3, N2O5. Составить уравнения реакций.
б) Написать уравнения реакций получения гидроксида цинка, если исходным веществом является оксид цинка.
23. а) Составить уравнения реакций следующих превращений: 
Al → Al2O3 → AlCl3 → Al(OH)3 → Al2O3 → KAlO2.
б) Как из известняка, содержащего карбонат кальция, и соляной кислоты, не расходуя других веществ, получить новые вещества?  Составить уравнения реакций.
24. а) Составить уравнения реакций следующих превращений:
C→CO2→Ca(HCO3)2→CaCO3→CO2 
      б) Медные изделия со временем покрываются на воздухе зеленым налетом за счет образования гидроксокарбоната меди. Составить уравнение реакции его образования
25. а) Минерал малахит – основная соль меди и угольной кислоты – при прокаливании изменяет свою зеленую окраску на белую. Почему? Составить уравнение реакции.
      б) Гидроксид хрома (III) растворяется в растворах кислоты и щелочи? Почему? Составить уравнения соответствующих реакций.


Тема 2                 ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ

Вещество

         
↓

Молекула

           		  ↓

Атом


Молекула – наименьшая частица вещества, сохраняющая его свойства.
Атом – наименьшая частица химического элемента, входящая в состав молекул простых и сложных вещество.
Химический элемент – совокупность атомов с одинаковым зарядом ядра.
Относительная атомная масса химического элемента Ar:

где m – масса атома, г
                m(C) – масса атома углерода С.
Атомная единица массы (а.е.м.) –  .
Числовое значение Ar приведено для каждого элемента в периодической системе.
Относительная молекулярная масса вещества Mr:
Mr = Ar1 + Ar2 + …
Например: Mr (H2O) = 2Ar(H) + Ar(O) = 2∙1,0079+15,99=19,01 (а.е.м.)
Моль – количество вещества, содержащее столько структурных единиц, сколько атомов содержится в 12 г изотопа углерода-12. Структурными единицами вещества могут быть атомы, молекулы, ионы и др.
Количество молей веществ соответствуют стехиометрическим коэффициентам, стоящим перед формулами в уравнении.
Например, в реакции: 2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O соотношение количества молей реагирующих веществ равно 2:1.
В системе СИ число молей обозначается «n».
Число Авогадро NA – 6,02∙1023 моль-1 – число структурных единиц в 1 моль любого вещества.
Молярная масса вещества М, г/моль – масса моля вещества.
Взаимосвязь солярной массы химического элемента численно равна его относительной атомной массе. Например: Ar(O) = M(O) = 16 г/моль.
Молярная масса сложного вещества численно соответствует его относительной молекулярной массе. Mr(H2O) = M(H2O) = 18 г/моль.
Эквивалентом элемента Э называется такое его количество, которое соединятся с 1 моль атомарного водорода Н или замещает его в химических реакциях. Эквивалент измеряется в молях.
Эквивалентная масса Мэ – масса эквивалентного количества вещества. Размерность – г/моль.
Закон эквивалентов: массы реагирующих веществ пропорциональны их эквивалентам или эквивалентным массам.

На основании закона эквивалентов выведены формулы для расчета эквивалентных масс элементов и химических соединений:

B – валентность элемента;

n – число атомов элемента;



B – валентность металла; n – число атомов металла;
Закон Авогадро – в равных объёмах различных газов при одинаковых условиях (P, t) содержится одинаковое число молекул.
Мольный объём газа Vm – объём 1 моль газа при данных условиях. Он рассчитывается по формуле:

V – общий объём газа; n – число молей газа.
Нормальные условия для газов (н.у.): Т=273 К=0℃
						р = 101 кПа = 760 мм.рт.ст. = 1 атм.
1 моль газа при н.у. занимает объём 22,4 л (Vm = 22,4 л/моль).
Относительная плотность газов (Д)

(если V1=V2)
m1 и m2 – массы различных газов при их одинаковых объёмах;
М1 и М2 – молярные массы газов.
Мольная масса вещества в газообразном состоянии:

Мольная масса газа по относительной плотности водорода:

где 2 – молярная масса водорода Н2, равная 2г/моль.
Молярная масса газа по относительной плотности воздуха:

где 29 – средняя молярная масса воздуха, равная 29 г/моль.
Уравнение Клапейрона – Менделеева

R – универсальная газовая константа, равная 8,31 Дж/моль∙К;
m – масса газа, г;
M – молярная масса, г/моль;
p, V, T – параметры газа в данных условиях.

Примеры решения задач
Задача 1. Масса 0,001 м3 газа при нормальных условиях (н.у.) равна 0,0021 кг. Определить мольную массу газа.
Решение: Молярная масса газа соответствует массе объема 1 моля при н.у., т.е., 22,4 л.
	Составляем пропорцию:
	1 л (или 0,001 м3) – 2,1 г (или 0,0021 кг)
		22,4 л/моль – х г/моль

Ответ: молярная масса газа равна 47,04 г/моль.
Задача 2. При полном растворении 0,08 г трехвалентного металла в соляной кислоте выделилось 99,6 мл водорода (н.у.). Рассчитать молярную и эквивалентную массу металла. Какой это металл?
Решение: По закону эквивалентов определяем массу металла:

где Vэ – эквивалентный объем (или объем эквивалентного количества газа), л/моль.
 	Эквивалентный объем водорода равен 11200 мл ( 11,2 л/моль ).

х = 9 г/моль.
 	Молярную массу найдем, как произведение эквивалентной массы и валентности: М = 9 г/моль ∙ 3 = 27 г/моль.
	По таблице Д.И.Менделеева данная молярная масса принадлежит алюминию Al.

Контрольные задания
26. Жидкий кислород перевозят в транспортных ёмкостях, вмещающих 3,2 т кислорода. Какой объем при и.у. занимает такое количество газообразного кислорода?
27. При разложении бертолетовой соли KClO3 образуется кислород .Какой объем кислорода при н.у. можно получить при разложении 1 моля соли?
28. Какой объем водорода при н.у. выделится при растворении в воде 1 моль любого щелочного металла?
29. Качество карбида кальция CaC2 определяется литражом –объемом газа при н.у.,образуещегося при действии воды на 1 кг карбида:
CaC2 + H2O→C2Н2 ↑+ Сa(OH)2                                                                                                         ацетилен
Каков литраж химически чистого карбида, если взять 2,16 кг технического с 80 %-ым содержанием чистого вещества?
30. Карбид кальция поставляется потребителям в барабанах, вмещающих 130 кг. Какой объем ацетилена при н.у. можно получить из 80 %-го технического карбида при действии на него водой? 
                                                                                               ацетилен 
31. Сколько грамм алюминия потребуется, чтобы растворить в щёлочи NaOH и получить 336 лводорода? Составить уравнение реакции. 
32. Сколько граммов оксида алюминия образуется при восстановлении 800 г Fe2O3 алюминия? 
33.  Сколько литров воздуха требуется для сжигания 30 г магния, принимая содержание кислорода в воздухе равным 21%?
34.  Сколько молей железа в килограммовой гири, если она изготовлена из чугуна, содержащего 95% железа? Какова масса этого количества молей Fe?
35.  При прокаливании гидроксида железа (III) получают коричневую краску железной сурик. Сколько кг этого гидроксида требуется для получения 8 кг сурика?
36.  Сколько граммов ортофосфорной кислоты получится при растворении 284 г оксида фосфора (V)? Сколько молей щёлочи NaOH потребуется для её нейтрализации? 
37.  Человек выдыхает в сутки до 1300 г углекислого газа. Какой объем при н.у. занимает такое количество углекислого газа? Чему равен его объём при температуре 20 0С и нормальном давлении? 
38.  На сжигание 1.5 г двухвалентного металла требуется 0,69 л кислорода при н.у. Рассчитать эквивалентную массу металла и определить металл.
39.  Какой объем занимает 0,1 моль оксида азота (V). Сколько молекул находится в этом объёме? Какова масса одной молекулы?
40.  Вычислить атомную массу двухвалентного металла, если известно, что при взаимодействии 4г металла с кислотой выделилось 2,24 литра водорода при н.у.
41.  Какой объем кислорода при н.у выделится при разложении, бертолетовой соли KClO3 массой 1,225 г, если при этом образовалось 0,745 г хлорида калия?
42.  Оксид металла (III) содержит по массе 70% металла. Найти эквивалентную массу металла и определить металл.
43.  Эквивалентная масса четырехвалентного элемента равна 3г. Какого процентное содержание кислорода в его оксиде?
44.  Вычислить эквивалентную массу серы в соединении, содержащем 5,92% водорода.
45.  Вычислить валентность хрома в оксиде с 68,42%-м содержанием хрома.
46.  Плотность газа равна 1,34 г/л. Какова его относительная плотность по воздуху?
47.  Найти молекулярную формулу углеводорода (соединение водорода с углеродом), содержащего по массе 93.75 углерода, если плотность этого вещества по воздуху равна 4,41.
48.  При разложении карбоната кальция выделилось 11,2 л углекислого газа (н.у). Сколько граммов едкого калия (гидроксида калия) потребуется для связывания этго количества газа?
49.  Вычислить массу азота в 1 кг: а) калийной селитры KNO3; б) аммиачной селитры NH4NO3. В какой из них больше процентное содержание азота? 
50.  Сколько граммов металла с эквивалентной массой 12,16 г/моль взаимодействует с 310 см3 кислорода при н.у?


Тема 3            СТРОЕНИЕ АТОМА И ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН

Атом


Электрон
Ядро



Нейтрон n
Заряд 0
Протон р
Заряд +





зЯзя




Положительный заряд ядра равен количеству электронов в атоме. A=Z+N          

Состав ядра                              где  А – массовое число (Ar) элемента;
                                                          Z – число    протонов;  
                                                          N – число нейтронов.
Изотопы – разновидности атомов одного элемента, обладающих одинаковыми зарядами ядер, но разными массовыми числами. Например, изотопы кислорода, , , , где числа 16, 17, 18 – атомная масса изотопов соответственно. 
Относительная атомная масса элемента Ar приведена в таблице Менделеева и равна среднему значению масс всех его природных изотопов с учетом их распространенности. 
Согласно волновой природе электрона, его состояние в атоме характеризуется четырьмя квантовыми числами: n, l, m, mз
1. Главное квантовое число n определяет энергетический уровень электрона (удаленность от ядра) принимает целые значения от 1 до ∞. 
Буквенные обозначения энергетических уровней по мере удаления от ядра: K,L,M,N,O,P,Q. 
Энергетические уровни подразделяются на подуровни.
2. Орбитальное (побочное) квантовое число l, обуславливает энергетический подуровень и для главного квантового числа принимает целочисленные значения от 0 до n-1. 
	Подуровни состоят из орбиталей.
	Орбитали – пространство вокруг ядра, в котором наиболее вероятно нахождение электрона. Взаимосвязь энергетических уровней и подуровней представлена графически на рисунке.
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3. Магнитное квантовое число m определяет энергетическое состояние электрона, связанное с его магнитными свойствами (ориентацией орбиталей во внешнем магнитном поле). Оно зависит от значения орбитального квантового числа и принимает целочисленные значения от -1 до +1. Например, для l=0 (s-подуровень) m=0; для l = 1 (p-подуровень) m = -1, 0, +1 и т.д. 
Атомная орбиталь (АО) – пространство вокруг ядра, в которой с наибольшей вероятностью находится электрон. Она характеризуется совокупностью 3 квантовых чисел n, l, m.
Графически АО представляется квантовой ячейкой в форме квадрата - □.
Число АО на подуровнях:

s-подуровень→ одна s-орбиталь     □

p-подуровень→ три p-орбитали       □□□  
d-подуровень→ пять d-орбиталей     □□□□□

                                                                      
f-подуровень→ семь f-орбиталей     □□□□□□□

                                                                         
4.Спиновое квантовое число m – характеризует энергетическое состояние электрона в зависимости от собственного вращательного момента. Оно принимает только два значения: +1/2 и -1/2.
Электроны, имеющие разнонаправленные (антипараллельные) спины, схематически обозначаются ↑ и ↓.
Распределение электронов по энергетическим уровням, подуровням, атомным орбиталям в атоме подчиняется трем правилам:
1.Принцип наименьшей энергии 
Электрон в атоме занимает тот энергетический подуровень, на котором он обладает минимальной энергией. Эта последовательность вытекает из двух правил Клечковского: заполнение подуровней электронами происходит в порядке увеличения суммы(n + l); при одинаковой сумме – в порядке увеличения главного квантового числа n.
Последовательность заполнения энергетических уровней и подуроней электронами следующая:
	n=1
	n=2
	n=3
	n=4
	n=5
	n=6
	n=7

	1s
	2s,2p
	3s,3p
	4s,3d,4p
	5s,4d,5p
	6s,4f,5d,6p
	7s,5f,6d,7p


2.Принцип Паули: в атоме не может быть двух электронов, для которых все четыре квантовых числа были бы одинаковыми. Отсюда следует, что в одной квантовой ячейке АО не может находиться более двух электронов с антипараллельными спинами.↓↑
3.Правило Хунда: на данном подуровне число неспаренных электронов с параллельными спинами должно быть максимальным. Например: распределение трех электронов на трех р-орбиталях может быть:
↑  ↑  ↑    правильно
↑  ↓  ↑    неправильно
↑↓  ↑        неправильно 
Согласно перечисленным правилам, распределение электронов в атоме по квантовым числам следующее:
	Энергетические уровни
	Орбитали и число электронов на них

	N
	Число электронов
	s
	p
	d
	f

	1
	2
	2
	-
	-
	-

	2
	8
	2
	6
	-
	-

	3
	18
	2
	6
	10
	-

	4
	32
	2
	6
	10
	14


Общее число электронов на энергетическом уровне определяется по формуле:  N=2n2

Дополнение
Валентность – способность атома присоединять определенное количество атомов другого элемента.
С точки зрения строения атома она определяется числом неспаренных электронов, количество которых может меняться.
Например, атомы галогенов на внешнем энергетическом уровне имеют по 7 электронов, но валентным является только один электрон у фтора, а у остальных галогенов за счет распаривания электронов на свободные             d-орбитали число валентных электронов достигает 7.

↓↑ ↓↑↓                                                      ↓  ↓

                                                        

                                                            

F  2  ↓                                             ↓↑ ↓↑  ↑


                                                     
     B = 1                                Cl 3 ↓↑

                                                       

                                               B=1,3,5,7.
Периодический закон Д.И. Mенделеева: Свойство химических элементов, а также формы и свойства их соединений находится в периодической зависимости от заряда ядер их атомов.   
Периодическая система – графическое отражение периодического закона. Она состоит из 7 периодов (горизонтальная последовательность элементов), 8 групп (вертикальное расположение элементов), которые делятся на подгруппы : главные (А) и побочная (В). В главной подгруппе число элементов, стоящих друг под другом, больше, а в побочной подгруппе их меньше.
Например, в VII группе главную подгруппу составляют элементы галогены – F, Cl, Br, I, At, а побочную – Mn, Te, Re; в VIII группе – инертные газы Ne, Ar, Cr, Xe, Rn входят в главную подгруппу, а Fe, Co, Ni и стоящие под ними элементы составляют три побочные подгруппы.
В группе расположены элементы, имеющие одинаковую валентность.
Подгруппу образуют элементы с одинаковой электронной конфигурацией, а следовательно, и сходными физическими и химическими свойствами (электронные и химические аналоги).
Каждый элемент в периодической системе занимает строго определенное место, что позволяет получить информацию о структуре его атомов.
      - порядковый номер элемента численно равен заряду ядра атома и количеству электронов в нем.
      - номер периода определяет количество энергетических уровней.
      - номер группы показывает максимальную положительную степень окисления.
      -в главных подгруппах содержатся s- и  p-элементы, т.е. заполняются электронами s- или p-подуровни внешнего энергетического уровня атомов элементов.
     - в побочных подгруппах содержатся d- или f-элементы. У d-элементов заполняется d-подуровень второго снаружи (предвнешнего) уровня, а на внешнем уровне остается 2 электрона (реже 1). У f-элементов заполняется f-подуровень третьего снаружи уровня, а на внешнем остается два электрона – это лантаноиды и актиноиды.
Распределение электронов в атоме элемента можно представить в виде электронной или электронно-графической формулы.
Например: элемент О (кислород) имеет формулы: электронную 1s22s22p4 и графическую ↓↑ ↓  ↓ p
                            
           n=2 ↓↑         n=1 ↓↑ 
 Nn



Периодичность свойств химических элементов объясняется повторяемостью в заполнении электронами внешнего и предвнешнего энергетических уровней.
Электронные аналоги – химические элементы, атомы которых имеют сходное строение внешнего предвнешнего энергетических уровней.
Например,
электронные аналоги :  
Фундаментальные свойства атомов: атомный радиус, энергия ионизации, энергия сродства и электроотрицательность.
Атомный радиус r – расстояние от ядра атома до максимума электронной плотности его валентных электронов. В пределах периода атомные радиуса уменьшаются с ростом порядкового номера элемента.
В главных подгруппах радиусы атомов увеличиваются, в побочных при переходе от второго элемента к третьему атомный радиус изменяется незначительно, в некоторых случаях даже несколько уменьшается.
Энергия ионизации I – минимальная энергия, необходимая для отрыва электрона от атома (или иона) и удаление его на бесконечно большое расстояние: Э0 – е → Э+.
Энергия ионизации зависит от атомного радиуса, а также особенностей электронной конфигурации атомов.
В пределах периода слева направо энергия ионизации атомов возрастает, а в подгруппе уменьшается. Энергия ионизации является количественной мерой металличности элементы: чем она меньше, тем в большей степени элемент проявляет металлические свойства.
Энергия сродства к электрону Еср (сродство к электрону) – энергия, выделяющаяся при присоединении нейтральным атомом избыточного электрона: Э + е → Э-.
Сродство к электрону – количественная мера неметалличности элемента: чем больше Еср, тем более типичным неметаллом является элемент. В пределах периода сродство к электрону возрастает слева направо, а в подгруппах убывает сверху вниз.
Электроотрицательность (ЭО) – полусумма энергий ионизации и сродства к электрону. Шкала ЭО элементов см. в табл. 2 приложения.
В периодах и группах ЭО изменяется также,  как и энергия сродства к электрону.
Электроотрицательность дает возможность сравнивать природу двух элементов: чем меньше ЭО, тем сильнее выражены металлические свойства элементов и слабее – неметаллические.
Химические элементы делят на металлы и неметаллы.
Атомы металлов обладают способностью отдавать электроны или полностью смещать свои валентные электроны к другим атомам.
Проявлению металлических свойств элементов способствует:
а) малое число электронов на внешнем энергетическом уровне (не более 4);
б) малая энергия ионизации и электроотрицательности; в) большой атомный радиус.
Неметаллические свойства определяются способностью атомов оттягивать на себя электроны других атомов (или принимать электроны).
Проявлению неметаллических свойств способствует: 
а) большое число электронов на внешнем уровне (обычно больше 4);
б) большие энергии ионизации атомов и сродства к электрону; в) малый атомный радиус.
Дополнение
Важнейшей характеристикой атомов химических элементов в соединении является его степень окисления. 

Степень окисления – условный заряд, который приобрел бы атом,  если бы отдал или присоединил какое-то количество электронов. 
Электроны переходят от элементов с меньшей электроотрицательностью к элементам с большей. При этом первый принимает целочисленное положительное значение степени окисления,  а второй отрицательное. 
Например:                  Mg0 - 2ē → Mg+2;                     O0 + 2ē → O-2
Высшая степень окисления элемента (положительная) обычно равна номеру группы(кроме О и F). 
Низшая степень окисления (отрицательная) равна числу  электронов,  которое может присоединить атом до образования устойчивой электронной конфигурации ближайшего инертного газа. 
Например: Cl-1, N-3, O-2.
Свойство оксидов и гидроксидов зависит от степени окисления ответствующих элементов. 
	Оксид
	Na2O+1
	Mg+2
	Al2O3 +3
	SiO2+4
	P2O5+5
	SO3+6
	Cl2O7+7

	Гидроксид
	NaOH
	Mg(OH)2
	Al(OH)3
H3AlO3
	H2SiO3
	H3PO4
	H2SO4
	HClO4

	Хим. Характер
	основной
	амфотерный
	кислотный

	

Усиление основных свойств
	
	

Усиление кислотных свойств 



Примеры  решения задач
          Задача 1. Составить электронную  формулу элемента с порядковым номером 23. К какому семейству он принадлежит? Определить число валентных электронов. Какими квантовыми числами описываются электроны последнего энергетического уровня? Каков характер этого элемента и его соединений?
        Решение: Этим элементом является  Ванадий V, который расположен в  побочной подгруппе V группы 4 периода. Электронная формула ванадия, согласно последовательности заполнения энергетических уровней и орбиталей. 1s22s22p63s23p63d104s2 .
Элемент относится к  семейству d-элементов,  так как 3d-подуровень является незавершенным. Распределение валентных электронов по атомным орбиталям: 	↑
↑


↑

↑↓

                                                            3d                     4s
Число неспаренных электронов 3, что соответствует его валентности (В=3).
При возбуждении атома (подводе к нему энергии) происходит распаривание 4s – электронов и переход одного из них на 3d-подуровень, за счет чего валентность атома возрастает до 5.  ↓

↓
↓
↓
↓

                                                                                                 3d                  4s
Значение квантовых чисел 5 валентных электронов (4s1  и  3d4) следующие:
4s1-электроны: n=4, l=0, m=0, ms = +1/2
3d4 – электроны: n=3, l=2,  m=+2+10+1, ms = +1/2 и -1/2
             Задача 2.  Какие из электронных формул атомов элементов неверны? Почему? Назвать элементы,  которым отвечает правильно составленные электронные формулы. 
а) 1S22S22P53S1    б) 1s22s22p6    в)1s22s22p63s23p63d4
г)1s22s22p63s23p64s2     д)1s22s22p63d2 
а) 1S22S22P53S1 , так как 3S – орбиталь заполняется после заполнения 2р-орбиталей до 6 электронов.
б) 1s22s22p63s23p63d4 , потому  что 3d-орбиталь заполняется  после заполнения 4s – орбитали, а она отсутствует. 
д) 1s22s22p63d2 , так как 3d-орбиталь заполняется  только после заполнения 3s- и 3p-орбиталей.
Контрольные задания
51. Какая из приведенных электронных формул атома соответствует элементу натрию: а)1s22s22p63s2  б)1s22s22p63s23p1  в)1s22s22p63s1
52. Какие элементы в приведенных  парах являются электронными аналогами: Ti – V, Ti – Zn, Ti – Ge?  Ответ обосновать, составить электронные формулы атомов этих элементов .
53. Какая электронная формула соответствует наиболее активному металлу: а)1s22s2   б) 1s22s22p63s23p64s1  в)1s22s22p63s23p63d104s1
54. Структура валентного электронного слоя атома выражается формулой …3d54s2 . Назовите этот элемент и охарактеризуйте его свойства.
55. Почему элемент кислород стоит в VI группе периодической системы,  имея валентность 2?
56.  К какому семейству относится элемент с порядковым номером 31? Ответ подтвердить электронной формулой элемента. 
57. В какой группе и подгруппе находится элемент, атом которого на 3d – орбитали имеет 3 электрона? Его электронная структура.  
58. Почему хлор и марганец находятся в одной группе,  но в разных подгруппах? Охарактеризовать их свойства.
59. Какая из приведенных частиц  имеет электронную конфигурацию,  одинаковую с атомом Аргона: Са2+, К+, Cl, K?
60. Обосновать место нахождения элемента ванадия (V) в  V группе периодической системы с точки зрения электронной структуры его атома? 
61. Назвать элемент и написать его электронную  формулу, если валентные электроны его атома имеют следующие значения квантовых чисел: n=4, l=0, m=0, ms= +1/2
62. Какие значения квантовых чисел имеют валентные электроны атома элемента алюминия?
63. Указать элемент, валентные электроны которого имеют конфигурацию …4s24 p2.  Охарактеризовать валентные электроны квантовыми числами. 
64. Квантовые числа для электронов внешнего энергетического уровня атомов элемента имеют следующие значения:  n=4, l=0, m=0, ms=+1/2. Составить электронную формулу атомов этого элемента  и определить, сколько свободных 3d- орбиталей он содержит. 
65. Какие значения принимают квантовые числа валентных электронов атомов магния Mg?
66.У какого элемента 4-го периода – хрома или селена -  сильнее выражены металлические свойства? Ответ мотивировать строением атомов элемента. 
67. Чем можно объяснить переменную валентность атома хрома? Составить электронную конфигурацию и электронно-графическую формулу атома.
68. На примерах любых элементов покажите периодическое изменение изменение их свойств и обоснование его с точки зрение строения их атомов. Ответ обосновать строение атомов этих элементов. 


Тема 4                    ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.
           ТЕРМОХИМИЧЕСКИЕ РАСЧЕТЫ

         Термодинамика  - наука о взаимных превращениях одних видов энергии и работы в другие. Она устанавливает законы этих превращений, а так же направлении самопроизвольного течения различных процессов в данных условиях.
Раздел, изучающий тепловые эффекты химических реакций,  называется термохимией.
         Тепловым эффектом реакции Q называют количеством теплоты, выделяющееся или поглащающееся при химических реакциях.
        Тепловые эффекты реакций выражаются в килоджоулях, кДж.
        Тепловые эффекты вызываются качественными изменениями в системе, происходящими в результате химической реакции:  разрываются химические связи в исходных веществах и образуются новые связи в конечных продуктах. Эти изменения сопровождаются поглощением или выделением энергии, обычно в виде теплоты. Реакции, которые сопровождаются выделением теплоты, называют электротермическими (Q > 0), поглащение теплоты – эндотермическими (Q < 0). Значение тепловых эффектов реакции имеет большее значение при определении условий протекания тех или иных процессов.
           В ходе экзотермической реакции выделяемая теплота теряется системой, т.е теплосодержание системы уменьшается.
В случае эндотермической реакции теплосодержание системы, наоборот, увеличивается.
Теплосодержание системы определяется величиной, называемой энтальпией H.
      Таким образом, тепловой эффект реакции показывает изменение теплосодержания системы, т.е. изменение энтальпии ∆H. При экзотермических реакциях (Q > 0) энтальпия системы уменьшается (∆H < 0), а при эндотермических (Q < 0)- увеличивается (∆H > 0).
        Термохимические уравнения – уравнения химических реакций с уравнением и тепловых эффектов и агрегатных состояний веществ. 
      Все термохимические расчеты основаны на законе Гесса – частном случае закона сохранения энергии: 
      Тепловой эффект химического процесса зависит только от природы и состояния исходных веществ и продуктов реакции и не зависит от промежуточных стадий процесса.
      Чаще в термохимических  расчетах применяют следствие из закона Гесса: 
         Тепловой эффект химической реакции за вычетом суммы энтальпии образования ∆H ̊ продуктов реакции за вычетом суммы энтальпии образования исходных веществ с учетом коэффициентов перед формулами этих веществ в уравнении реакции:
∆Н х.р. = ∑∆Н прод - ∑∆Нисх                                 (1)
        Теплота образования (энтальпия образования)∆H ̊ - тепловой эффект: образования 1 моль соединения из простых веществ при стандартных условиях. Теплота образования простых веществ принята за 0.
      Теплота сгорания - теплота, которая выделяется при сгорании 1 моль вещества. 
                                    Примеры решения задач
Задача 1. Тепловой эффект реакции сгорания этана равен – 1560 кДж/моль, Вычислить теплоту образования этана.
C2H6(г) + 31/2 O2 (г) = 2CO2 (г) +3 H2O(ж); ∆H ̊ = -1560 кДж.
Решение: Воспользуемся следствием из закона Гесса (1) для данного уравнения: ∆H ̊ = (2 ∆H ̊(СО2)  + 3 ∆H ̊ (H2O)  ) - ∆H ̊ (C2H4)  .
Подставим данные задачи и теплоты образования веществ из табл.3 приложения:     -1560 = 2(-393,5) + 3(-286,2) - ∆H ̊ (C2H4)  ,
         откуда ∆H ̊ (C2H4)   = -85,6 кДж/моль.
Задача 2. Реакция  горения этилового спирта выражается уравнением:
C2H5OH(ж) + 3 O2 (r) = 2CO2  (r) + 3H2O(ж). Вычислить тепловой эффект реакции и написать термохимическое уравнение ее.
   Решение: Вычисляем ∆H ̊  реакции, применяя следствие из закона Гесса(1) : 
∆H ̊ x.p = (2  ∆H ̊ (CO2) ) + 3 ∆H ̊ (H2O)  ) - ∆H ̊ (C2H4OH)  .
 Подставим данные теплот образования из табл. 3 приложения:
Δ = 2(-393,5)+(-286,2) – (227,61) = -1418 кДж.
Напишем термохимическое уравнение реакции:
С2Н5ОН (ж) + 3О2 (г) +3Н2О (ж);       Δ = -1418 кДж.

Контрольные задания
При решении задач этого раздела пользуйтесь табл. 3 приложения.
71. При взаимодействии газообразных сероводорода и диоксида углерода образуются пары воды и сероуглерод CS2 (г). Написать термохимическое уравнение этой реакции, вычислить ее тепловой эффект.
Ответ: +65,43 кДж
72. Написать термохимическое уравнение реакции между СО (г) и водородом, в результате которой образуются СН4 (г) и Н2О (г). Сколько теплоты выделится при этой реакции, если было получено 67,2 л метана в пересчете на нормальные условия?
Ответ: 618,48 кДж.
73. Вычислить теплоту образования NO, исходя из термохимического уравнения 4NH3 (г) + 5О2 (г) = 4NO (г) + 6Н2О (ж);  Δ х.р. = -1168,80 кДж.
Написать термохимическое уравнение реакции образования NO.
Ответ: 90,37 кДж.
74. Кристаллический хлорид аммония образуется при взаимодействии газообразных аммиака и хлорида водорода. Написать термохимическое уравнение этой реакции, вычислить ее тепловой эффект. Сколько теплоты выделится, если в реакции было израсходовано 10 л аммиака в пересчете на нормальные условия?
Ответ: -78,97 кДж.
75. Исходя из теплоты образования воды (ж) и теплового эффекта реакции: Н2О2 (ж) = Н2О (ж) +  О2 (г);   Δ х.р. = -97,9 кДж, вычислить теплоту образования  Н2О2.
Ответ: -187,4 кДж.
76. Сколько теплоты выделится при сжигании 38 г сероуглерода, если теплота образования его +115,28 кДж/моль.
Ответ: -551,3 кДж.
77.  Тепловой эффект реакции сгорания жидкого бензола с образованием паров воды и диоксида углерода равен -3135,58 кДж. Составить термохимическое уравнение этой реакции и вычислить теплоту образования С6Н6 (ж).
Ответ: +49,03 кДж.
78. Вычислить, сколько теплоты выделится при сгорании 165 л (н.у.) ацетилена С2Н2, если продуктами сгорания являются диоксид углерода и пары воды?
Ответ: 924,88 кДж.
79.  Вычислить тепловой эффект реакции восстановления оксида цинка углем с образованием СО, если ΔZnO = -348 кДж/моль.
Ответ: 237,5 кДж.
80. Вычислить тепловой эффект реакции образования 120 г оксида магния: 2Mg (к) + СО2 (г) = 2MgO (к) + С (к).
Ответ: -1215,225 кДж.
81. Исходя из реакции SiO2 (к) + 2MgO (к) + Si (к);  Δ х.р. = -372 кДж. Вычислите теплоту образования оксида кремния (IV).
Ответ: -831,66 кДж.
82.  При сгорании газообразного аммиака  образуются пары воды и оксид азота. Сколько теплоты выделится при этой реакции, если было получено 44,8 л NO в пересчете на нормальные условия?
Ответ: 452,37 кДж.
83. При сгорании 11,5 г жидкого этилового спирта выделилось 308,71 кДж теплоты. Написать термохимическое уравнение это реакции с образованием паров воды и оксида углерода (IV). Вычислить теплоту образования С2Н5ОН (ж).
Ответ: -277,67 кДж/моль.
84. Вычислить теплоту образования оксида железа (III) в реакции
        Fe2O2 (к) + 2Al (к) = 2Fe (к) + Al2O3 (к);   Δ х.р. = -852 кДж.
Ответ: - 46,19 кДж/моль.
85.  Вычислить теплоту образования NН3 (г), исходя из уравнения реакции горения аммиака, если тепловой эффект реакции  равен -15303 кДж.
Ответ: -46,19 кДж/моль.
86. При взаимодействии 12,6 г железа с серой выделилось 22,62 кДж теплоты. Вычислить теплоту образования сульфида железа FeS.
Ответ: -100,46 кДж/моль.
87. При сгорании 1,7 л ацетилена (н.у.) выделяется 58,7 кДж теплоты. Написать термохимическое уравнение реакции и вычислить теплоту образования С2Н2 (г). 
Ответ: 226,75 кДж/моль.
     88.  Сера сгорает в окиси азота (I) согласно уравнению:
2N2O (г) + S (к) = 2N2 (г) +SO2 (г). Вычислить тепловой эффект сгорания 5 г серы в оксиде азота (I).
Ответ: -71,9 кДж.
89. Вычислить тепловой эффект реакции:
B2O3 (к) +3Mg (к) = 2В (к) +3MgO (к), если в реакции участвует 7 г оксида бора. 
Ответ: -53,95 кДж.
90. Написать уравнение реакции горения метана и вычислить, сколько теплоты выделится при сгорании 10 кг метана.
Ответ: -50 ∙ 104  кДж.
91. Вычислить тепловой эффект реакции восстановления оксида хрома (III) алюминием. Написать термохимическое уравнение реакции.
92. При сгорании 3,6 г магния выделяется 90,37 кДж тепла. Вычислить теплоту образования оксида магния.
Ответ: -601,45 кДж.
93. Исходя из теплоты образования воды (ж) и теплового эффекта реакции: Н2О2 (ж) = Н2О +  O2 (г);   Δ х.р. = -97,9 кДж, вычислить теплоту образования перекиси водорода.
94. Вычислить тепловой эффект реакции образования 10 кг чистого карбида кальция СаС2: СаО (к) + 3С (к) = СаС2 (к) + СО (г).
Ответ: 72171,875 кДж.
95. Вычислить тепловой эффект реакции горения 11,2 л газообразного аммиака с образованием газообразного азота и воды в парообразном состоянии.
Ответ: -316, 57 кДж.


Тема 5              НАПРАВЛЕННОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

Различают и неизолированные химические системы.
Изолированная химическая система не может обмениваться с окружающей средой энергией (ΔН = 0). В таких системах критерием термодинамической возможности самопроизвольного протекания реакции является изменение энергии (ΔS).
Энтропия S – термодинамическая функция, характеризующая степень беспорядка в системе. В стандартных условиях она обозначается S0 и имеет размерность Дж/моль ∙ К.
Cамопроизвольное протекание реакции возможно только при условии ΔS > 0.
Рассчет ΔS производится по аналогичной зависимости, как и ΔН:
		ΔS = 0прод - 0мех,	(2)
Где 0 – сумма стандартных энтропий продольной реакции.
В неизолированной системе, которая обменивается энергией с окружающей средой, возможность самопроизвольного протекания реакции определяется действием 2 факторов: изменением ΔН и ΔS.
Критерием возможности самопроизвольного протекания реакции в этом случае служит величина,связывающая оба эти фактора – энергия Гиббса:
 G = H – T ∙ K.
Реакция возможна, если  ΔG < 0, размерность энергии Гиббса – кДж/моль.
Изменение энергии Гиббса при стандартных условиях реакции определяется по уравнению:    
                      ΔG0 = 0прод - 0исх                                     (3)

Примеры решения задач
Задача 1. Какая – прямая или обратная – реакция будет протекать при стандартных условиях в системе: CH4 (г) + СО2 (г) ↔ 2СО (г) + 2Н2 (г).
Решение: Для ответа на вопрос вычислим ΔG0298 прямой реакции по уравнению (3). Значения ΔG0298 веществ приведены в табл. 3 приложения. 
ΔG0298 процесса:
            ΔG0298 = 2(-137,27) + 2(0) – (-50,79 – 394,38) = +170,63 кДж.
То,что ΔG0298 > 0, указывает на невозможность самопроизвольного протекания прямой  реакции при стандартных условиях [T = 298 K и р = 1,013 ∙ 105 Па (760 мм рт. ст. или 1 атм)].
Задача 2. На основании стандартных теплот образования и абсолютных стандартных энтропий веществ (табл. 3 приложения), вычислите ΔG0298 реакции, протекающей по уравнению: СО (г) + Н2О (ж) = CO2 (г) + Н2 (г).
  Решение: ΔG = ΔН - Т ΔS; ΔН и ΔS – функции состояния, поэтому 
  ΔН х.р. = 0прод - 0исх, (уравнение 1),
  ΔS х.р.= 0прод - 0исх, (уравнение 2),
  ΔН х.р. =(-393,51 +0) – (-110,52 – 285,84) = +2,85 кДж.
  ΔS х.р.= (213,65 + 130,59) – (197,9 + 69,94) = 0,07639 кДж/моль ∙ К.
  ΔG0298 = +2,85 – 298 ∙ 0,07639 = -19,91 кДж.
Задача 3. Пользуясь значениями ΔG0 образования отдельных соединений, вычислить ΔG0 реакции СОСl2 (г) + Сl2 (г) и определить, возможна ли эта реакция при стандартных условиях.
  Решение: По уравнению 3:
  ΔG0 = ΔG0CO + ΔG0Сl2)- ΔG0COCl2 = (-137,2 + 0) + 210,4 = 73,2 кДж. Так как 
ΔG0 > 0, реакция в данных условиях неосуществима.
Задача 4. Вычислите:  ΔН , ΔS и ΔG0298 реакции, протекающей по уравнению: Fe2O3 (к) + 3С (к) = 2 Fe (к) +3СО (г).
Возможна ли реакция восстановления Fe2O3 углеродом при температуре 1000К?
  Решение: ΔН х.р. и ΔS х.р. находим из уравнений (1) и (2) (см. задачу 2):
  ΔН х.р. = [3∙(-110,52) + 2∙0] – [822,10 + 3∙0)] = -331,56 + 822,10 = +490,54 кДж;
       ΔS х.р.  = (2∙27,2 + 3∙197,91) – (89,96 + 3∙5,69) = 541,1 Дж /К.
Энергию Гиббса при соответствующих температурах находим из соотношения ΔG0Т = ΔН0 - Т ΔS:
   ΔG01000 = 490,54 - 1000∙541,1/1000 = -50,56 кДж.
Поскольку   ΔG01000  < 0, значит реакция при 1000 К возможна.

Контрольные задания
При решении задач этого раздела пользуйтесь табл.3 приложения.
96. На основании стандартных теплот образования и абсолютных стандартных энтропий соответствующих веществ вычислить ΔG0298  реакции, протекающей по уравнению: 4NH3 (г) + 5О2 (г) = 4NO (г) + 6Н2О (г). Возможна ли эта реакция при стандартных условиях?
Ответ: -957,77 кДж.
97. Вычислить изменение энтропии в реакциях:
а) С2Н4 (г) + 3О2 (г) = 2СО2 (г) + 2Н2О (г); б) СН4 (г) + 4Сl (г) = ССl4 (ж) + 4НСl (г).
Ответ: -29,8 кДж; -117 Дж
98. На основании стандартных теплот образования и абсолютных стандартных энтропий соответствующих веществ вычислить ΔG0298  реакции, протекающей по уравнению: СО (г) + 3Н2 (г) = СН4 (г) + Н2О (г).
Возможна ли эта реакция при стандартных условиях?
Ответ: -142,16 кДж
99. Прямая или обратная реакция будет протекать при с.у в системе: 2NO(г) + + O2(г) = 2NO2(г)? Ответ дайте по значению ∆G реакции.
Ответ: 69,71 кДж.
100. По данным таблицы вычислить ∆С° реакции и определить принципиальную возможность ее осуществления при стандартных условиях: 
2NH3 (г) + 2,5О2 (г) - 2NO (г) + 3H2O (ж). 
 	Ответ: -505,5 кДж. 
101. При каком значении температуры наступит равновесие системы: 4HCI (г) + O2 (г) = 2Н2O (г) + 2Сl2 (г); ∆H = -114,42 кДж? 
 	Ответ: 891 К. 
102. Вычислить изменение энтропии для реакций, протекающих по уравнениям: а) 2СН4 (г) = С2Н2 (г) + ЗН2 (г); 6) N2 (г) + ЗН2 (г) = 2NH3 (г); в) С (графит) + О2 (г) = С02 (г). Почсму в этих реакциях ∆S298 > 0; < 0;~0? 
 	Ответ: 220.21 Дж/К; -198,26 Дж/К; 2.93 Дж/К. 
103. По табличным данным вычислить ∆G° реакции н определить принципиальную возможность ее осуществления при стандартных условиях: S02 (г) + 2H2S (г) = 2S (к) + 2H2O (ж). 
	Ответ: -108,2 кДж. 
104. На основании стандартных теплот образования и абсолютных стандартных энтропий соответствующих веществ вычислить ∆G298 реакции, протекающей по уравнению: СO2 (г)+ 4H2 (г) = CH4 (г) + 2H2O (ж). 
 	Возможна ли эта реакция при стандартных условиях? 
 	Ответ: -130,89 кДж. 
105. По данным таблицы вычислить ∆С° реакции и определить принципиальную возможность ее осуществления при стандартных условиях. 
HCI (г) + 1/2O2 (г) = Сl2(г) + H2O (ж). 
 	Ответ: -120.6 кДж. 
106. Вычислить ∆C° реакции и определить, в каком направлении она может протекать при стандартных условиях: N2 (г) + 1/2O2 (г) = N2O (г).
107. Возможна ли при стандартных условиях экзотермическая реакция H2 (r) + CO2 (г) = CO (г) + H2O (ж) ∆H = -2.85 кДж? Зная тепловой эффект реакции абсолютные стандартные энтропии соответствующих веществ определите  ∆G этой реакции. 
 	Ответ: +19,91 кДж. 
108. Восстановление Fe3O4 оксидом углерода идет по уравнению: Fe3O4(к) + СO(r) = 3FeO(к) + CO2(г). Вычислить ∆G и сделать вывод о возможности само произвольного протекания этой реакции при с.у. Чему равно ∆S в этом процессе?
109. Возможно ли в с.у. реакция восстановления оксида CuO водородом?
110. По данным таблицы вычислить ∆G0 реакции и определить принципиальную возможность ее осуществления при стандартных условиях: 
2HF(г) + 1/2O2(г) = F2(г) + H2O(ж)   
Ответ: 302,5 кДж.  
111. Вычислить ∆H, ∆S и ∆G298 реакции, протекающей по уравнению 
TiO2(к) + 2C(к) = Ti (к) + 2СО (г). Возможна ли реакция восстановления TiO2 углеродом при температуре 1000К?
Ответ: 722,86 кДж; 364,84 Дж/К; 358,02 кДж; +684,14 кДж.  
112. На основании стандартных тсплот образования и абсолютных стандартных энтропии соответствующих веществ вычислить ∆G0298 реакции, протекающей по уравнению: С2H4(г) + 3O2(r) = 2СO2(г) + 2Н2O(ж). Возможна ли эта реакция при стандартных условиях? 
Ответ: - 1331,21 кДж. 
113. Уменьшается или увеличивается энтропия при переходах: а) воды 
в пар; б) графита в алмаз? Почему? Вычислить ∆S° для каждого превращена. Сделать вывод о количественном изменении энтропии при фазовых и аллотропических превращениях. 
Ответ: 1)118,78 Дж/ (моль К); б) -3,25 Дж/ (моль-К). 
114. Вычислить, при какой температуре начнется диссоциация пентахлорида фосфора, протекающая по уравнению: 
PCl5(г) = РСl3() + Сl2 (г); ∆H = 92,59 кДж. 
Oтвет: 351 К. 
115. Осуществима ли принципиально реакция восстановления  водородом в стандартных условиях оксида МnО. ∆G0MnO = -403.
116. При каком значении температуры наступит равновесие в системе СО(г) + 2Н2(г) = CH3OH(ж); ∆H = -128,05 кДж. 
Ответ: -385,5 К.
117. Осуществима ли в стандартных условиях реакция восстановления водородом оксида свинца РbО.
118. Вычислить ∆H, ∆S и ∆G298 реакции, протекающей по уравнению Fe2O3(K) + ЗН2(г) = 2Fe(к) + 3H2O(г). Возможна ли реакция восстановления Fe2O3 водородом при 500 К? 
Ответ: -95,81кДж; 138,83 Дж/К; 54,6кДж; 25,8 кДж.
119. По данным таблицы вычислить ∆G° реакции и определить принципиальную возможность се осуществления при стандартных условиях: N2O(г) + NO(г) = NO2(г) + N2(г)
Ответ:385,5 кДж.
120. Реакция горения ацетилена идет по уравнению С2Н2(г) + 5/2О2(г) = 2СО2(г) + H2O(ж). Вычислить ∆S298 и ∆G298 . объяснить уменьшение энтропии в результате этой реакции. 
Ответ: -1235,15 кДж; -216.15 Дж/(моль∙К). 


Тема 6             ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И РАВНОВЕСИЕ

        Система - совокупность веществ, находящихся во взаимодействии мысленно выделенных из окружающей среды. Часть системы, отделенная от других её частей хотя бы одной границей раздела, называется фазой. 
         Гомогенная система состоит из веществ, находящихся в одной фазе.   Гетерогенная система состоит из веществ, находящихся в разных фазах и имеющих хотя бы одну поверхность раздела. 
         Кинетика — учение о скорости различных процессов, в том числе химических реакций. Скорость химических реакций зависит от многих факторов, основными из которых являются концентрации реагирующих веществ и давление для газообразных веществ, температура и действие катализатора. 
         Скорость химической реакции определяется изменением концентрации реагирующих веществ в единицу времени. 
                                                      ,
где ∆С— изменение молярной концентрации; ∆τ- время протекания реакции, с. 
       Зависимость скорости реакции от концентрации реагентов выражается законом действия масс: 
     Скорость химической реакции прямо пропорциональна произведения концентраций реагирующих веществ в степенях, равных стехиометри-ческим коэффициентам. 
       Например, для реакции 2A + В = С; V = k[A]2[B] где [A] и [B] — концентрации реагирующих веществ, моль/л; к — константа скорости реакции при данной температуре, которая зависит от природы реагирующих веществ и температуры. 
       В гетерогенных системах скорость реакции зависит от площади поверхности твердых веществ (т. е. степени их измельчения). Концентрации же твердых веществ обычно не изменяются в холе реакции и поэтому они не включаются в уравнение закона действия масс. 
       Например: С (к) + Н2O (г) = СО (г) + Н2(г); 
       Vпр = k [Н2O]; Vобр = k[СО] [H2]. 
        Зависимость скорости реакции от температуры выражается правилом   Вант-Гоффа:
       При повышении температуры на каждые 10°С скорость реакции возрастает примерно в 2-4 раза.
      Число, показывающее, во сколько раз увеличивается скорость химической реакции при повышении t на 10°С, называется температурным коэффициентом скорости реакции и обозначается γ. Зависимость скорости реакции от температуры может быть выражена уравнением:

Если химическая реакция обратима, то с течением времени наступает момент, когда скорость прямой реакции становится равна скорости обратной реакции. Такое состояние равенства скоростей называется химическим равновесием. Концентрации всех веществ в этом состоянии называют равновесными, при этом дальнейшего изменения их концентраций их происходит. 
      Состояние химического равновесия характеризуется константой равновесия К. 
         Для уравнения А + B ↔ С + D         К= 
где [A]р.[B]р.[C]р,[D]р— равновесные концентрации. 
Направление смещения равновесия подчиняется принципу Ле-Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо воздействие, то равновесие системы сместится в направлении уменьшения оказанного воздействия. 



Примеры решения задач

Задача 1. 
Как изменится скорость реакции 2NO (г) + О2 (г) 2NO2 (г), если: а) уменьшить объем реакционного сосуда в три раза, б) уменьшить концентрацию NО в два раза? 
Решение: До изменения объема и концентрации скорость реакции выражалась уравнением: v = k[N0]2[O2]. 
а) Вследствие уменьшения объема концентрация каждою из реагирующих веществ возрастет в три раза. Следовательно, теперь 
v’=k(3[NO])2 (3[O2]) = 27k [NO]2 [О2]. 
Сравнив выражения v и v’ находим, что скорость реакции возрастет в 27 раз. 
б) Вследствие уменьшения концентрации [NO] в 2 раза скорость равна          v' = k(1/2[NO])2([O2]) = 1/4k[NO]2[O2]. Сравнив скорости v и v’, находим, что 
скорость реакции уменьшилась в 4 раза. 
Задача 2. 
Температурный коэффициент скорости реакции равен 2,8. Во сколько раз возрастет скорость реакции при повышении температуры от 20 до 75°C? 
Решение: Поскольку ∆t = 55°C, то, обозначив скорость реакции при 20  
и 75° соответственно через v и v’, можем записать: 
Отсюда v’/v = 287. Скорость реакции увеличится в 287 раз.  
Задача 3. 
В системе СО + Cl2 = COCl2 равновесные концентрации веществ [Cl2] = 0,3моль/л, [CO] =0,2моль/л, [COCl2] = 1,2моль/л. Вычислить констату равновесия системы и начальные концентрации хлора и оксида углерода (II).
Решение: Из уравнения реакции видно, что на образование 1,2 моль COCl2 идет по 1,2 моль Cl2 и CO. Следовательно, исходная концентрация хлора 0,3 + 1,2 = 1,5 моль/л, оксида углерода 0,2 + 1,2 = 1,4 моль/л.

Константа равновесия 


Задача 4. 
Для гомогенной равновесной системы 2Cl2(г) + 2H2O(r) = 4HCl(r)+ + O2(r) 
Обоснуйте, в каком направлении ∆Н < 0 при постоянном давлении сместится равновесие при повышении: а) температуры; б) давления.
Решение: а) по принципу Ле Шателье при увеличении температуры равновесие сместится в сторону эндотермической реакции (∆Н > 0).
В данном случае изменение прямой реакции ∆Н < 0, т.е реакция экзотермическая и равновесия сместится в сторону этой реакции.
б) при повышении давления равновесие смещается в сторону меньшего объема (меньшего числа частиц). В данной гомогенной системе слева 4 моля газовых веществ, а справа – 5, следовательно, равновесие сместится влево в сторону исходных веществ.

Контрольные задания
121. При 393 К реакция заканчивается за 18 мин. Через сколько времени эта реакция при 453 К, если температурный коэффициент скорости реакции равен 3?
122. В гомогенной газовой системе A + B ↔ C + D равновесие установилось при концентрациях: [B] = 0,05 моль/л и [C] = 0,02 моль/л. Константа равновесия системы 0,04. Вычислите исходные концентрации вещества А и В.
Ответ: [A] = 0,22 моль/л, [B] = 0,07 моль/л
123. Написать выражение константы равновесия для гетерогенной системы CO2(r) + C ↔ 2CO(r). Как изменится скорость прямой реакции образования СО, если его концентрацию уменьшить в 4 раза? Как следует изменить давление для повышения выхода СО?
124. В какую сторону сместится равновесие в следующих обратимых реакциях:
а) N2(r) + O2(r) ↔ 2NO(r), ∆H = -179,74 кДж;
б) СО(r) + H2O(r) ↔ CO2(r) + H2(r), ∆Н = 41,8 кДж
при повышении температуры? При повышении давления? При повышении концентрации исходных веществ?
125. Температурный коэффициент скорости некоторых ферментативных процессов равен 7. Принимая скорость ферментативного процесса при 20 ̊С за единицу, указать, чему могла бы быть равна скорость этого процесса при 50 ̊С.
Ответ: 343.
126. Равновесие гомогенной системы 4HCl(p) + O2(r) ↔ 2H2O(p) + 2Cl2(p) установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ:
[H2O] = 0,14 моль/л; [Cl2] = 0,14 моль/л; [HCl] = 0,2 моль/л; [O2] = 0,32 моль/л. Вычислить исходные концентрации хлористого водорода и кислорода.
Ответ: [HCl] = 0,48 моль/л, [O2] = 0,39 моль/л.
127. Вычислить константу равновесия для гомогенной системы CO(г) + H2O(r) ↔ CO2(r) + H2(r), если равновесные концентрации веществ равны: [CO] = 0,004 моль/л, [H2O] = 0,064 моль/л, [CO2] = 0,016 моль/л, [H2] = 0,016 моль/л. Чему равны исходные концентрации воды и оксида углерода (II)?
Ответ: k = 1, [H2O] = 0,08 моль/л, [CO] = 0,02 моль/л.
128. На сколько градусов нужно повысить температуру, чтобы скорость реакции возросла в 90 раз? Температурный коэффициент скорости равен 2,7.
129. Во сколько раз следует увеличить концентрацию оксида углерода (II) в системе 2СО(г) = СО2(г) + С(к), чтобы скорость реакции увеличилась в 4 раза?
Ответ: в 2 раза.
130. Реакция между оксидом азота (II) и хлором протекает по уравнению 2NO(r) + Cl2(r) ↔ 2NOCl(r). Как изменится скорость при увеличении: а) концентрации оксида азота в 2 раза; б) концентрации хлора в 2 раза; в) концентрации обоих веществ в 2 раза?
Ответ: а) в 4 раза, б) в 2 раза, в) в 8 раз.
131. При повышении температуры на 50 ̊С скорость реакции возросла в 1200 раз. Вычислить γ реакции.
Ответ: 4,12.
132. Написать уравнение скорости реакции С(к) + O2(г) = СО2(г) и определить, во сколько раз увеличится скорость реакции при повышении концентрации кислорода в 3 раза.
Ответ: в 3 раза.
133. Во сколько раз следует увеличить давление, чтобы скорость образования NO2(r) по реакции 2NO(r) + O2(r) ↔ 2NO2(r) возросла в 1000 раз?
Ответ: в 10 раза.
134. Исходные концентрации оксида углерода (II) и паров воды равны и составляют 0,03 моль/л. Вычислить равновесные концентрации СО, Н2О и Н2 в системе СО(г) + Н2О(г) ↔ СО2(г) + Н2(г), если равновесная концентрация СО2 оказалась равной 0,01 моль/л. Вычислить константу равновесия.
Ответ: 0,02 моль/л, 0,02 моль/л, 0,01 моль/л
135. На сколько градусов следует повысить температуру системы, чтобы скорость протекающей в ней реакции возросла в 30 раз (γ = 2,5)?
Ответ: на 37 ̊С.
136. Во сколько раз следует увеличить концентрацию водорода в системе N2(r) + 3H2(r) ↔ 2NH3(r), чтобы скорость реакции возросла в 100 раз?
Ответ: в 4,64 раза.
137. При некоторой температуре равновесные концентрации в системе 2SO2(r) + O2(r) ↔ 2SO3(r) составляли [SO2] = 0,04 моль/л, [O2] = 0,06 моль/л, [SO3] = 0,02 моль/л. Вычислить константу равновесия и исходные концентрации оксида серы (IV) и кислорода.
Ответ: 4,17; 0,06 моль/л; 0,07моль/л.
138. В какую сторону сместится равновесие обратимых реакций: 
а) 2NO(r) + O2(r) = 2NO2(r), ∆H0298 < 0;  б) N2(r) + O2(r) = 2NO(r), ∆H0298 > 0 при повышении температуры? При понижении температуры? При уменьшении объема системы?
139. Вычислить константу равновесия системы COCl2(r) ↔ CO(r) + Cl2(r), если при некоторой температуре концентрации оксида углерода и хлора в системе равны и составляют 0,001 моль/л, а [COCl2] = 4,65·10-5 моль/л.
Ответ: К = 2,1·10-2.
140. Определите температурный коэффициент скорости реакции, если при понижении температуры на 45°С реакция замедлилась в 25 раз.
141. В какую сторону сместится равновесие в следующих обратимых реакциях: а) PCl5(r) = PCl3(r) + Cl2(r) – 129,58 кДж, б) N2(r) + 3H2(r) ↔ 2NH3(r) + 91,96 кДж. При повышении температуры? При понижении давления? При уменьшении концентрации исходных веществ?
142. Скорость некоторой реакции при 100°С равна единице. Чему будет равна скорость этой реакции при 200°С, если принять температурный коэффициент скорости реакции равным 3?
143. Как надо поступить, чтобы при данной концентрации исходных веществ максимально повысить выход SO3 по реакции
2SO2(r) + O2(r) = 2SO3(r) + 188,1 кДж?
144. Напишите выражение для константы равновесия гетерогенной системы С(к) + Н2О(г) = СО(г) + Н2(г). Как следует изменить концентрацию и давление, чтобы сместить равновесие в сторону обратной реакции – образования водяных паров?
145. Константа скорости реакции 2А + В = С равна 0,8. Начальные концентрации [A] = 2,5 моль/л, [B] = 1,5 моль/л. В результате реакции концентрация вещества В стала 0,5 моль/л. Вычислить, чему стала равна концентрация вещества А и скорость реакции.
Ответ: 0,5 моль/л, 0,1 моль/л·с.


Тема 7            ХИМИЧЕСКИЕ СИСТЕМЫ

Кристаллические вещества могут иметь разную систему дисперсности – крупно- и мелкокристаллическую.
Дисперсные системы являются гетерогенными и состоят из дисперсионной среды и находящихся в ней раздробленных частиц другого вещества любого размера – дисперсной фазы. Обязательным условием существования дисперсных систем является взаимная нерастворимость диспергированного вещества и среды.
Дисперсные системы классифицируют по степени дисперсности, агрегатному состоянию дисперсной фазы и дисперсной среды.
По степени дисперсности системы бывают:
1) грубодисперсные, с макроскопической раздробленностью;
2) грубодисперсные, с микроскопической раздробленностью;
3) предельно высокодисперсные, с ультра микрогетерогенной раздробленностью, в которых граница фаз не может быть обнаружена световым микроскопом.
Фазы дисперсных систем могут быть в любом из трех агрегатных состояний: Г(газ), Ж(жидкость), Т(твердое) вещество. Примеры дисперсных систем: аэрозоли, пыль, эмульсии, суспензии.
Растворы – гомогенные однородные системы, состоящие из двух или более компонентов. Степень раздробленность частиц в них – молекулярная или ионная. Растворы, находящиеся в молекулярном состоянии – неэлектролиты, а в ионном – электролиты. К электролитам относятся растворы кислот, щелочей, растворимых солей, а также расплавы.
Реакции в растворах электролитов
В обменных реакциях, проходящих между электролитами в растворах, могут участвовать недиссоциированные молекулы слабых электролитов, твердые вещества, газы, а также находящиеся в растворе ионы. Поэтому сущность протекающих процессов наиболее полно выражают химические уравнения, записанные в ионно-молекулярном виде и показывающие состояние электролита в растворе. В этих уравнениях сильные растворимые электролиты, которые полностью диссоциированы, записывают в виде ионов, а слабые электролиты, малорастворимые, нерастворимые газообразные вещества – в молекулярном виде.
В ионно-молекулярном уравнении исключаются одинаковые ионы из обеих его частей. При составлении таких уравнений следует помнить, что суммы электрических зарядов ионов в левой и правой частях уравнения должны быть равны.
Примеры решения задач
Задача 1. Написать ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия водных растворов следующих веществ: а) HClO4  и NaOH;
б) Ва(NO3)2 и Na2S; в)NaClO и  HNO3; г) К2СО3  и Н2SО4 д) СН3СООН и NaОН.
       Решение: Запишем уравнения реакций взаимодействия указанных веществ в молекулярном виде:
а) НС1O4 + NаОН  =NаСlO4 + Н2O
б) Ва(NO3)2 + Na2SO4 =  ВаSO4 + 2NaNO3,
в) К2СО3 + Н2SO4 = К2SO4 + СО2 + Н2O
г) СH3СООН + NaOH = СНзСООNa + Н2O
Взаимодействие этих веществ возможно, так как в результате реакций ионы связываются с образованием слабого электролита (Н20), осадка BaSO4 , газа CO2.
Полные ионные уравнения реакций:
[bookmark: bookmark1][bookmark: bookmark2]а) H+  + ClO4-+Na +  +  OH-  = Na++ ClO4-  + H2O
б) Ва2+ + 2NO3-  + 2Na+ + SO42- = BaSO4 + 2Na+ +  2NО3-
в) 2K+ + СО32- +  2Н+  + SO42- =  2К+  + SO42- + CO32- + H2O                                    г) СН3СООН + Na+ +OH- = CH3COO-  + Na+ + H2O  
Исключим одинаковые ионы и» обеих частей уравнений а) Na+ и
СlO4- ; б) Na+ и NO3- ; в)К+ и SO42-  ; г) Na+ . Получим краткие ионно- молекулярные уравнения соответствующих реакций:
а) Н+ + ОН- = H2O;	6) Ва2+ + SO42- =  BaSO4;*

в) СО32-  + 2H+  = CO2 + H2O ; г) CH3COOH +OH- = CH3COO- + Н2O. 
Задача 2. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют следующие краткие ионные уравнения:
а) НСО3- + OH- = CO32- + H2O; б)2Ag+ + CrO42- = AgCrO4 ; 
в) SO32- +2H+ =SO2 + H2O
Решение: В левой части данных ионных уравнений указаны ионы, которые образуются при диссоциации сильных электролитов в растворе, следовательно, при составлении молекулярных уравнений следует выбирать соответствующие растворимые сильные электролиты. 
Например:
а) КHСО3 + КОН = К2СО3 + Н2O ; б) 2AgNO3 + К2CrО4  = Ag2CrO4 + 2KNO3  
в)  Na2SO3 + 2HCl = 2NaCl + SO2  + H2O


Контрольные задания
При решении заданий этого раздела см, табл. 4 приложения.
146. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а) NaClO и Н2SO4; б) К2SiO3 и HNO3; в) BaCl2 и Na2SO4 .
147. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а) КСN и Н2SO4 ; б) FeSO4 и (NH4)2S ; в)Ca(OH)2 и HCl.
148.Напишите молекулярные уравнения реакций, которые выражаются следующими краткими ионными уравнениями:
a) HSO3- + OH- = H2O + SO32-  ; б) Be(OH)2 + 2OH- = BeO22-+2H2O;
в) Al(OH)3 + 3H+ = Al3+ + 3H2O.
149. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакции взаимодействия в растворах между: а) РЬ(NO3)2 и KI; б) АlСl3, и Аl(OH)3; в) НВг и Са(ОН)2.
150.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а) Сг2(SO4)3  и  КОН; б) NaHS и Н2SO4;  в) Sn(OH)2 и  НС1.
151.Какие из веществ: NaCl , CuSO4 , CH3COOK   Mg(ОН)2 — взаимодействуют с раствором серной кислоты? Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения этих реакций.
152.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия и растворах между: а) РЬ(NO3)2и К2SO4; б)Cu(NO3)2 и K2S;  в) NiSO4 и NaOH.
153.Напишите молекулярные уравнения реакций, которые выражаются краткими ионно-молекулярными уравнениями:
а)СаСО3 + 2Н+ =  Са2+ + H2O + СО2  б) Сг(OH)3 +  OH- = CrO2-  + 2H2O;
в) Cu2+  + H2S = CuS + 2H+
154.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а) Ва(ОН)2 и Na2SO4;
б) Сu(ОН)2 и H2SO4; в) СаСО3 и НNО3.
155.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а) Na3PO4 и СаС12; б) К2СО3, и ВаС12; в)Zn(ОН)2 и КОН.
156.Написать молекулярные уравнения реакций, которые выражаются ионно-молекулярными уравнениями:
а)Fe(OH)3 + 3H+  = Fe3+ + 3H2O ; б)Cd2+ + 2OH- = Cd(OH)2;
в)H+ + NO2- = HNO2.
157.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а)РЬS и НС1; б)А1(ОН)3, и NaOH;
в) КОН и СоCl2.
158.Какие из веществ: Аl(OН)3 ; H2SO4 ; Ва(ОН)2 — будут взаимодействовать с гидроксилом калия? Выразите эти реакции молекулярными и ионно-молекулярными уравнениями.
159.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а) Н2SO4 и Na2СО3 ; б) ВаС12 и K2SO4;  в) СН3СООNa и НС1.
160.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия в растворах между: а) FeС13, и АgNO3 ; б) СuSO4  и (NH4)2S ; в) МgСО3 и НС1.
161.Напишите молекулярные уравнения реакций, которые выражаются ионно-молекулярными уравнениями:
а) СО32- + 2H+ = CO2 + H2O ; б) СН3СОО- + H+ = СН3СООН;

в) Fe3+ + 3OH- = Fe(OH)3.

162.Какие из веществ: КСl, NiSO4, Ва(ОН)2, NaHCO3  взаимодействуют с раствором гидроксида натрия. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения этих реакций.
163.Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций, протекающих между веществами: а) МgСО3, и HN03); б) CH3COOH и NaOH; в) Ва(OH)2 и HСl.
164.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакции взаимодействия в растворах между: а) РЬ(NO3)2 и КI; б) А1Сl3 и АgNО3); в) НВг и Са(ОН)2.
[bookmark: bookmark0]165.Напишите молекулярные уравнения реакций, которые выражаются следующими краткими ионными уравнениями:
a) Cu2++S2- = CuS;   б) Pb(ОН)2+2OH- = PbO22- + 2H2O; 
в)SiO32- + 2H+ = H2SiO3.
166.Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций, протекающих между веществами: а) Pb(ОН)2 и HN03; б) Hg(NО3)2 и КI; 
в) CdSO4 и  Na2S.
167.Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций, протекающих между веществами: а) K2SiO3 и НС1; б) КНСО3 и КОН; 
в) Ba(NО3)2 и Na2SO4.
  168.Напишите молекулярные уравнения реакций, которые выражаются   следующими краткими ионно-молекулярными уравнениями:
а) Zn2+ + H2S = ZnS + 2H+;  б) НСО3-  +  Н+  =H2O + СО2;
в) Н+ + ОН- = H2O.
169.К каждому из веществ: Сг(ОН)3 , Bа(ОН)2 , HNO3 ,  FeCl3  прибавили раствор едкого кали. В каких случаях произошли реакции? Выразите их молекулярными и ионными уравнениями.
170.Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия и растворах между: а) СиSO4 и Н2S; б) Al(ОН)3 , и  КОН; в) FeCl3 и  NaОН.

Тема 8        ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ

Окислительно-восстановительными называются реакции, сопровождающиеся переходом электронов от одних атомов или ионов к другим. При этом изменяется степень окисления одного или нескольких элементов, входящих в состав реагирующих веществ.
Степень окисления - условный заряд, который бы приобрел атом элемента, если предположить, что он принял или отдал то или иное число электронов. Степень окисления атомов обозначается цифрами со знаком «+» или «-». Степень окисления отдельных атомов и простых вешеств» равна нулю (например, Fe0 , P0, Cu0, N20, O20,Cl20).  Алгебраическая сумма степеней окисления элементов, образующих сложное вещество, также равна 0 (например, С+4O2-2, K+Mn+7O4-2).
Окисление-восстановление — это единый, взаимосвязанный процесс.
Окисление — процесс отдачи электронов частицей или атомом, при этом положительная степень окисления частицы повышается. Восстановление— процесс присоединения электронов частицей или атомом, при этом положительная степень окисления частицы уменьшается.
Окислитель — вещество, атомы или ионы которого присоединяют электроны, восстановитель — вещество, атомы или ионы которого отдают электроны в химической реакции. Окислитель в химической реакции восстанавливается, а восстановитель — окисляется.
Изменение степени окисления атомов отражается в электронных уравнениях. О способности того или иного вещества проявлять окислительные, восстановительные или двойственные (как окислительные, так и восстановительные) свойства можно судить по степени окисления атомов окислителя и восстановителя.
Атом элемента в своей высшей положительной степени окисления не может ее повысить (о. дать электроны) и проявляет только окислительные свойства, а в своей низшей отрицательной степени окисления не может ее понизить (принять электроны) и проявляет только восстановительные свойства. Атом же элемент, имеющий промежуточную степень окисления, может проявлять и окислительные, и восстановительные свойства . Например, HN+5O3  H2S+6 O4  проявляют только окислительные свойства. Так. в соответствующих кислотах HN+5 O3 и Н2S+6 O4 азот и сера, имея высшую степень окисления, проявляют только окислительные свойства.
В кислотах HN+3 O2  и Н2S+4 O3 азот и сера имеют промежуточную степень окисления и проявляют окислительные и восстановительные свойства.
В соединениях N-3Н3  H2S-2  азот и сера проявляют только восстановительные свойства, так как имеют наименьшую степень окисления.
Окислительно-восстановительные реакции, в которых молекулы исходного вещества содержат элемент в промежуточной степени окисления и являются  одновременно и окислителем, и восстановителем, называются реакциями  диспропорционирования. Например, в реакции 4H3PO3 = 3H3PO4  +PH3  и окислителем и восстановителем является H3P+3O3.
Реакции, в которых окислитель и восстановитель — разные элементы, но входят в  состав одной и той же молекулы, называются реакциями внутримолекулярного окисления-восстановления. Например, в реакции         (N-3H4)2Cr2+6O7 = N2 + Cr2O3  + H2O окислитель Cr+6  и восстановитель N-3  входят в состав молекулы одного вещества.

Примеры  решения  задач
Задача 1. Расставьте коэффициенты в уравнении окислительно-восстановительной реакции, идущей по схеме: 
КМnО4 +  Н3PO4 + H2SO4 = МnSO4 + H3PO4  
укажите процессы окисления и восстановления, а также окислитель и восстановитель
Решение: Если в условии даны продукты реакции, то написание уравнения сводится  к нахождению и расстановке коэффициентов. Коэффициенты определяют методом электронного баланса, используя электронные уравнения.
Определяем степени окисления восстановителя и окислителя до и после реакции и отражаем это в электронных уравнениях: 

окислитель            2        Mn+7 + 5ē = Mn+2                восстановление
восстановитель     5        P+3 - 2ē  = P+5                                     окисление
Общее число электронов, отданных восстановителем, должно быть равно числу электронов, присоединенных окислителем, поэтому находим наименьшее общее кратное для них – 10. Разделив это число на 5, получаем коэффициент 2 для окислителя и продукта его восстановления, а разделив его на 2 получаем коэффициент 5 для восстановителя и продукта его окисления. Коэффициенты перед веществами, атомы которых не меняют свою степень окисления, находим подбором. Уравнение реакции будет иметь вид:
 
2KMnO4 + 5H3PO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5 H3PO4 + K2SO4 + 3H2O

Задача 2. Составьте уравнение реакции взаимодействия цинка с концентрированной серной кислотой, учитывая максимальное восстановление последней, и расставьте коэффициенты по методу электронного баланса.
Решение: Магний, как и любой металл, проявляет только восстановительные свойства. В концентрированной серной кислоте окислителем является сера (+6) кислотного остатка. Максимальное восстановление серы означает, что она приобретает минимальную свою степень окисления (-2). Магний в соединениях имеет постоянную степень окисления (+2). Отразим сказанное в электронных уравнениях:
восстановитель     4       Zn0 - 2ē = Zn2+         процесс окисления
окислитель            1       S6+ + 8ē = S2-             процесс восстановления
Составим уравнение реакции:
4Zn + 5H2SO4 = 4ZnSO4 +H2S + 4H2O

Контрольные задания
Для всех приведенных ниже схем окислительно-восстановительных реакций составьте электронные уравнения, расставьте коэффициенты, и укажите, какое вещество является окислителем, какое – восстановителем, что окисляется и что восстанавливается. 
171. FeSO4 + Br2 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 + HBr
        KMnO4 + HBr → Br2 + KBr + MnBr2 + H2O
172. Hg + HNO3 → Hg(NO3)2 + NO2 + H2O
        H3AsO3 + KMnO4 + H2SO4 → H3AsO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O
173. KMnO4 + H3PO3 + H2SO4 → H3PO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O
        H2S + Cl2 + H2O → H2SO4 + HCl
174. KClO3 + MnO2 + KOH → K2MnO4 + KCl + H2O
        HNO3 + Ca → NH4NO3 + Ca(NO3)2 + H2O
175. SnCl2 + HgCl2 + HCl → Hg + H2[SnCl6]
        K2S + KMnO4 + H2SO4 → S + K2SO4 + MnSO4 + H2O
176. Al + HNO3 = Al(NO3)3 + NH4NO3 + H2O
        FeSO4 + KClO3 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 + KCl + H2O
177. KIO3 + KI + H2SO4 → I2 + K2SO4 + H2O
        KClO3 + Na2SO3 → KCl + Na2SO4
178. K2SO3 + K2Cr2O7 + H2SO4 → K2SO4 + Cr2(SO4)3 + H2O
        P + HClO3 + H2O → H3PO4 + HCl
179. H2S + HNO3 → S + NO2 + H2O
        Mg + H2SO4 → MgSO4 + H2S + H2O
180. NaBr + MnO2 + H2SO4 → MnSO4 + Na2SO4 + Br2 + H2O
        Cu2O + NHO3 → Cu(NO3)2 + NO + H2O
181. HI + K2Cr2O7 + H2SO4 → I2 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + H2O
        H2SO3  + HClO3 → H2SO4 + HCl
182. KNO2 + KMnO4 + H2O →  KNO3 + MnO2 + KOH
        Au + HNO3 + HCl →  AuCl3 + NO + H2O
В задачах 183 – 197 укажите, какой коэффициент стоит перед восстановителем.
183. FeS + HNO3 → Fe(NO3)3 + H2SO4 + NO2 + H2O
        KMnO4 + Na2SO3 + KOH → K2MnO4 + Na2SO4 + H2O
184. HCl + KMnO4 → Cl2 + MnCl2 + KCl + H2O
        K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 → S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O
185. CrCl3 + Br2 + KOH → K2CrO4 + KBr + KCl + H2O
        FeS + HNO3 → Fe(NO3)2 + S + NO + H2O
186. P + KMnO4 + H2O → KH2PO4  + K2HPO4 + MnO2
        NaCrO2 + PbO2 + NaOH → Na2CrO4 + Na2PbO2 + H2O
187. Mn(NO3)2 + NaBiO3 + HNO3 → HMnO4 + Bi(NO3)3 + NaNO3 + H2O
        I2 + Cl2 + H2O → HIO3 + HCl
188. PbS + HNO3 → PbSO4 + NO2 + H2O
        Cd + KMnO4 + H2SO4 → CdSO4 + 4MnSO4 + K2SO4 + H2O
189. Mg + H2SO4 → MgSO4 + H2S + H2O
        FeSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O
190. Na2SO3 + KMnO4 + H2SO4 → Na2SO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O
        Cr2O2 + KClO3 + KOH → K2CrO4 + KCl + H2O
191. KI + KMnO4 + H2SO4  → I2 + MnSO4 + H2O
        NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2CrO4 + NaBr + H2O
192. NaNO2 + KMnO4 + H2SO4 → NaNO3 + K2SO4 + MnSO4 +  H2O
        K2Cr2O7 + HCl →  Cl2 + CrCl3 + KCl + H2O
193. KI + NaNO2 + H2SO4 →  I2 + NaNO3 + K2SO4 + H2O
        MnSO4 + PbO2 + HNO3 →  HMnO4 + Pb(NO3)2 + PbSO4  + H2O
194. FeSO4  + KMnO4 + H2SO4 →  Fe(SO4)3 + MnSO4 + K2SO4 + H2O
        HCl + CrO3 → Cl2 + CrCl3  + H2O
195. CuCl2 + KI →  CuCl + I2 + KCl
        FeSO4 + NaClO + NaOH + H2O → Fe(OH)3 + Cl2 + Na2SO4
196. K2CrO4 + FeSO4 + H2SO4 →  Fe(SO4)3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O
        AsH3 + HNO3 →  H3AsO4 + NO2 + H2O
197. KBr + KBrO3 + H2SO4 →  Br2 + K2SO4 + H2O
        KClO3 →  KClO4 + KCl



Тема 9       СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ

Контрольные задания
При решении задач этого раздела см. табл 5 приложения
198. Алюминий вытесняет водород из воды только при добавлении щелочи. Ответ обосновать соответствующими уравнениями реакций.
199. Кусочек латуни (сплав цинка и меди) растворили в азотной кислоте. В раствор добавили избыток щелочи. В растворе или в осадке находятся цинк и медь? Составить уравнения реакций. 
200. Кусочек серебряной монеты массой 0,3 г растворили в азотной кислоте и осадили серебро из полученного раствора в виде хлорида серебра. Масса осадка составляла 0,199 г. Сколько процентов серебра (по массе) содержалось в монете?
201. При погружении железной пластинки массой 20,4 г в раствор медного купороса масса её увеличилась и составила 22 г. Какая масса железа при этом растворилась?
202. В присутствии влаги и углекислого газа медь окисляется и покрывается зеленым налетом. Какое образуется соединение? Составить уравнение реакции. Что произойдет, если на него подействовать соляной кислотой?
203. Гидроксид какого из s- элементов II периода проявляет амфотерные свойства? Составить уравнения реакций, доказывающих такой характер гидроксида. 
204. Серебро не растворяется в разбавленной серной кислоте, но хорошо растворяется в концентрированной. Почему? Составить молекулярное уравнение реакции. 
205. Какую кислоту – разбавленную или концентрированную азотную – экономичнее (расход кислоты меньше) взять для растворения меди. Составить уравнения реакций растворения меди. 
206. При восстановлении водородом смеси оксида железа (II) и оксида железа  (III) получили железо массой 122 г. Определить массовую долю, % каждого оксида в смеси.
207. Металлическая ртуть содержит примеси «неблагоприятных» металлов – цинка, олова, свинца. Для их удаления ртуть обрабатывают раствором нитрата ртути (II). На чем основан такой метод очистки? Составить уравнения реакций. 
208. Что называется царской водкой? Написать уравнение реакции взаимодействия её с платиной, которая окисляется до соединения (IV).
209. В каких из приведенных растворов масса кадмиевой пластинки увеличивается: а) нитрата серебра; б) сульфата цинка; в) хлорида никеля (II).
Ответ обосновать соответствующими реакциями.
210. В какой металлической таре можно хранить раствор медного купороса: а) оцинкованной; б) луженой (покрытой оловом); В) никелированной; г) медной. Ответ обосновать.
211. Медные предметы после погружения в раствор хлорида ртути (II) становится как бы «серебряными». Почему? Составить уравнение протекающей реакции.
212. Технический цинк массой 1,32 г обработали серной кислотой. Объём выделившегося при этом водорода при нормальных условиях составлял 448 мл. Определить содержание % цинка в технических металле.
213. Цинковую пластинку массой 80 г погрузили в раствор нитрата свинца (II). Через некоторое время масса пластинки стала больше и составила 94 г. Почему? Ответ обосновать соответствующими реакциями. Какая масса свинца садилась на пластинке? 
214. Деталь цинка массой 73 г поместили в раствор сульфата никеля (II). Через некоторое время масса образует сталь 71,8 г. Почему? Сколько растворилось цинка?
215. В раствор сульфат меди поместили порошок магния массой 20 г. Через некоторое время металлический осадок собрали и высушили. Его масса увеличилась и составила 28 г. Сколько меди при этом выделилось из раствора?
216. Определить массу технического алюминия с содержанием 98,4% чистого алюминия, который потребуется для алюмотермического получения хрома из оксида хрома (III).
217. Образец сплава железа с углеродом (чугун) массой 7,27 г растворили в серной кислоте. Объём выделившегося водорода при нормальных условиях составлял 2,8 л. Определить содержание, % углерода в этом сплаве.
218. Образец сплава цинка и меди (латуни) массой 20 г обработали избытком «концентрированного раствора щелочи. При этом выделился газ объёмом 5,2 л (при нормальных условиях). Определить содержание, % цинка и меди в сплаве. 
219. При растворении некоторого металла «Х» в азотной кислоте выделился оксид азота (II). Полученный раствор нейтрализовали избытком раствора щелочи. При этом образовался осадок голубого цвета, который после прокаливания приобрел темную окраску. Какой это металл? Составить уравнения соответствующих реакций.
220. Образец оксида железа массой 32 г восстановлен до свободного металла оксидом углерода (II). Определить формулу оксида железа, если объем газа, вступившего в реакцию, составил при нормальных условиях 13,44л.
   221. Один из сплавов меди – бронза, содержит 85% меди, 12% олова и 3% цинка. Какой объем оксида азота (IV) при нормальных условиях выделится при действии концентрированной азотной кислоты на образец массой 30г.
   222. Металл ванадий получают восстановлением оксида ванадия (V) металлическим кальцием. Какую массу металла можно получить при восстановлении концентрата массой 400г, в котором массовая доля оксида ванадия составляет 85%?


Тема 10               ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ СИСТЕМЫ

Контрольные вопросы
    При решении задач этого раздела см. табл. 5 приложения.
   223. Медь не вытесняет водород из разбавленных кислот. Почему? Но если к медной пластинке, опущенной в кислоту, прикоснуться цинковой, то на меди начнется бурное выделение водорода. Дать объяснение, составив уравнения электронные анодного и катодного процессов.
   224. Как происходит амфотерная коррозия луженного железа при нарушении покрытия? Составить электронные уравнения анодного и катодного процессов. 
   225. Железное изделие покрыли никелем. Какое это покрытие – анодное или катодное? Составить уравнения анодного и катодного процессов коррозии изделия при нарушении целостности покрытия в кисло среде. 
   226. В раствор соляной кислоты поместили цинковую пластинку, покрытую медью. В каком случае процесс коррозии цинка происходит интенсивнее? Ответ мотивировать соответствующими электронными уравнениями.
   227. Как протекает амфотерная коррозия железа, покрытого никелем, если покрытие нарушено? Составить уравнения анодного и катодного процессов. К какому типу покрытий – анодному или катодному оно относится? 
   228. Цинковую и железную пластину опустили в раствор сульфата меди. Какие процессы протекают на каждой пластинке? Изменится ли что-нибудь, если наружные концы их соединить проводником? Ответ обосновать уравнениями окислительно-восстановительных реакций.
   229. В чем сущность протекторной защиты металлов? Какой металл целесообразней выбрать для защиты от коррозии свинцовой оболочки кабеля: Zn, Mg, Cr? Составить уравнения анодного и катодного процессов амфотерной коррозии. Какое вещество является продуктом коррозии?
   230. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрей образуется ржавчина? Составить уравнения анодного и катодного процессов.
   231. Неочищенная медь содержит примеси серебра и цинка. Что произойдет с этими примесями при электролитическом рафинировании меди? Составить схему электродных процессов при электролизе. 
   232. Если опустить в разбавленный раствор H2SO4 пластинку из чистого железа, то выделение на ней пузырьков водорода идет медленно и постепенно прекращается. Но если к ней прикоснуться цинковой палочкой, начнется бурное выделение водорода. Какой металл при этом растворяется? Составить уравнение электронных процессов. 
   233. Водный раствор содержит ионы Fe2+, Ag+, Bi3+, Mg2+, Pb2+ одинаковой концентрации. В какой последовательности эти ионы будут восстанавливаться на катоде при электролизе? Какой из этих металлов нельзя получить таким способом?
   234. Химические процессы, происходящие при работе железно-никелевого аккумулятора, выражаются схемой: 
Fe+Ni2O3+3H2O        Fe(OH)2+2Ni(OH)2? 
Составить уравнения реакций окисления и восстановления. Рассчитать, сколько граммов железа вступает в реакцию, если при этом образуется 0,5 моля Ni(OH)2?
   235. Какие заклепки следует ставить на железном изделии, чтобы процесс коррозии и изделия и заклепок протекал равномерно? Составить уравнение окислительно-восстановительных процессов в нейтральной среде.
   236. Составить гальванический элемент, в основе работы которого лежит суммарное уравнение электродных процессов: Cu + Ag- = Cu2+ + Ag0. Составить уравнения анодного и катодного процессов.
   237. Цинковая и серебряная пластинки соединены внешним проводником и опущены в раствор серной кислоты. Составить уравнение окислительно-восстановительных реакций, протекающих на электродах.
  238. Медная и платиновая пластинки соединены внешним проводником и опущены в раствор нитрата серебра. Какие процессы протекают на электродах? Составить уравнения реакций.
   239. Как объяснить явление, наблюдаемое рудокопами, добывающими медные руды: их железные кирки обмеднялись с поверхности при прикосновении с рудничными водами. Составить уравнения соответствующих реакций.
   240. О каком металле II группы периодической системы элементов идет речь, если при помещении раствора его соли на медную пластинку на ней появляется серебрист белое пятно. Объяснить это с химической точки зрения уравнением реакции.
   241. Алюминий склепан с медью. Какой металл будет подвергаться коррозии, если эти металлы попадут в кислую среду. Составить уравнение окислительно-восстановительных процессов.
   242. Железо покрыто хромом. Какой из металлов будет корродировать в случае нарушения поверхностного слоя покрытия в атмосфере промышленного района (влажный воздух содержит CO2, SO3 и другие газы)? Составить уравнения окслительно-восстановительных процессов.


Тема 11           ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ. ПОЛИМЕРЫ

Органическая химия – наука, изучающая органические вещества, способы их получения и свойства. Наилучшим определением предмета органической химии является определение, данное в 1871 г. немецким ученым К.Шорлеммером: «Органическая химия – это химия углеводородов и их производных».
  Современная классификация органических соединений основана на их химическом строении. Главными признаками их различия являются строение углеродного скелета молекул и наличие в них различных функциональных групп атомов.
Наиболее важным классом органических соединений являются углеводороды, составляющие основу органической химии. 
Углеводороды, в зависимости от формы цепи углеродных атомов, делятся на алифатические и циклические. 
Алифатические углеводороды (нециклические или углеводороды жирного ряда) подразделяются на предельные и непредельные углеводороды. 
К предельным углеводородам относятся соединения ряда метана (алканы). Все члены гомологического ряда алканов отвечают общей формуле ряда        Сn Н 2n+2. Алканы с большим числом атомов углерода называются по греческому названию числительных с окончанием – ан. Например, С5Н12 – пентан, С6Н14 – гексан, С7Н16 – гептан, С8Н18 – октан, С9Н20 – нонан, С10Н22 – декан и т.д.
К непредельным:
– этиленовые (алкены, т.е. содержащие – двойную связь), бщая формула гомологического ряда алкенов СnН2n. По рациональной номенклатуре все алкены рассматриваются как производные этилена, а по международной номенклатуре в названии соответствующего алкана окончание «ан» заменяется окончанием «ен».
- алкадиены (с двумя двойными связями). Общая формула гомологического ряда алкадиенов СnН2n-2.
 - ацетиленовые (алкины, т.е. содержащие тройную связь). По названию первого члена этого гомологического ряда – ацетилена – их иногда называют ацетиленовыми углеводородами. Общая формула гомологического ряда алкинов СnH2n-2, т. е. они изомерны диеновым углеводородам. Тройная связь, входящая в состав алкинов, состоит из одной σ-связи и двух π- связей.
По рациональной номенклатуре все алкины называются как производные ацетилена, а по международной номенклатуре в названиях соответствующих алканов окончание «ан» заменяется окончанием «ин». Место тройной связи обозначается цифрой - номером того атома углерода, от которого начинается тройная связь.
      Циклические углеводороды подразделяются на:
- карбоциклические (циклы которых образованы только атомами углерода). Карбоциклические углеводороды подразделяются на алициклические (циклоалканы и др.) и ароматические (бензол, нафталин и др.).

Общая формула гомологического ряда циклоалканов СnН2n, т.е. они содержат на два атома водорода меньше, чем соответствующие алканы. Названия нафтенов по международной номенклатуре образуются путем добавления приставки "цикло" к названию соответствующего алкана. Например:



циклопропан    циклобутан     циклопентан    циклогексан

Ароматическими соединениями называют большую группу органических веществ, в молекуле которых содержится одно или несколько бензольных колец. Простейшим ароматическим углеводородом является сам бензол. Его цикл построен из шести атомов углерода - С6Н6. Гомологи бензола образуются путем замещения атомов водорода алкильными радикалами. Общая формула гомологического ряда CnH2n-6. 



- гетероциклические (в циклы которых, кроме атомов углерода, входят и другие элементы, чаще всего кислород, сера, азот). 
Органические соединения, сходные по химическим свойствам и различающиеся по молекулярному весу и физическим свойствам, образуют гомологические ряды.
 Гомологическим рядом называется ряд сходных по строению и свойствам веществ, каждый последующий член которого отличается от предыдущего на -СН2- группу, называемую гомологической разностью. 
От каждого ряда углеводородов получается большое число производных, в  которых один или несколько атомов водорода замещены различными функциональными группами атомов. 
Различают следующие важнейшие классы органических соединений:
- галогенопроизводные – вещества, содержащие в молекуле один или несколько атомов галогена. Различают фтор-, хлор-, бром- и йодпроизводные;
- спирты – соединения, содержащие гидроксильную группу – ОН;
    - простые эфиры – вещества, молекулы которых состоят из углеводородных радикалов, соединенных атомом кислорода (R-O-R);




- альдегиды и кетоны – соединения, в состав которых входит карбонильная группа         . В альдегидах эта группа соединена с углеводородным радикалом и атомом водорода               , а в кетонах – с двумя углеводородными радикалами 		; Карбоновые кислоты содержат в своем составе карбоксильную группу 		;
- нитросоединения – вещества, в состав которых входит нитрогруппа –NO2;
- амины содержат аминогруппу –NH2;
- азосоединения – вещества, содержащие группу –N=N–, соединенную с органическими радикалами С6Н5-N=N-C6H5;
- тиоспирты и тиоэфиры – соединения, по строению аналогичные спиртам и эфирам, но вместо атома кислорода содержащие атомы серы R-SH, R-S-R;
- металлоорганические соединения – вещества, содержащие атомы металла, непосредственно связанные с углеродными атомами.
Все эти классы соединений образует любой углеводород и гетероциклическое соединение. Большая часть органических соединений представляет собой соединения со смешанными функциями, т.к. они содержат различные функциональные группы. К ним относятся гидроксикислоты, аминокислоты, углеводы и многие другие.

  Полимеры – высокомолекулярные соединения, макромолекулы которых состоят из повторяющихся звеньев, последовательно связанных в виде цепи.
   Полимеры получают из низкомолекулярных соединений, называемых мономерами, двумя методами: полимеризацией и поликонденсацией. 
   При полимеризации макромолекулы образуются в результате раскрытия ненасыщенных связей мономеров. При этом химический состав мономера и повторяющегося звена цепи одинаков: nA      [ -A-A-A]n. 
   Никаких других продуктов, кроме полимера, при этом не образуется.
   При поликонденсации полимеры образуются в результате реакции присоединения функциональных групп мономеров с выделением еще и побочных продуктов (воды, галогеноводорода и др.)
   A + B       A/B/ + C ,        где С – побочный продукт 
   Сополимеризация – совместная полимеризация двух или трех разлчных мономеров.
                                                  Контрольные задания
   243. Какая общая формула выражает состав этиленовых углеводородов (алкенов)? Какие химические реакции наиболее характерны для них? Что такое полимеризация, поликонденсация? Чем отличаются друг от друга эти реакции? 
   244. Каковы различия в составах предельных и непредельных углеводородов? Составьте схему образования каучука из дивинила и стирола. Что такое вулканизация? 
   245. Какие соединения называют альдегидами? Что такое формалин? Составьте схему получения фенолоформальдегидной смолы и рассчитайте её массу, если израсходовано по 500 молей исходных полимеров. 
   246. Напишите уравнение реакции получения ацетилена. При взаимодействии какого вещества с ацетиленом образуется акрилонитрил? Составьте схему полимеризации акрилонитрила. 
   247. Как получают в промышленности стирол? Приведите схему его полимеризации. Определите массу стирола, которую нужно взять для получения 1т полистирола, если потери в производстве составляют 15%.
   248. Какая общая формула выражает состав ацетиленовых углеводородов (алкинов)? Как из метана получить ацетилен, затем винилацетилен, а из последнего хлоропрен? 
249. Написать уравнение реакции дегидратации пропилового спирта. Составить схему полимеризации полученного углеводорода. 
Чему равен массовый выход продукта реакции дегидратации, если из 30 кг спирта получено 19кг углеводорода?
   250. Как называют углеводороды, представителем которых является изопрен? Составить схему сополимеризации изопрена и изобутилена. Какая масса образовавшегося полимера, если его выход составляет 70% и израсходовано по 350 молей мономеров?
   251. Написать структурную формулу акриловой кислоты и уравнение реакции взаимодействия этой кислоты с метиловым спиртом. Определить массу образовавшегося продукта, если в реакцию вступило 3,4кг метилового спирта. Составить схему полимеризации образовавшегося продукта реакции. 
   252. Как из карбида кальция и воды по реакции Кучерова получить уксусный альдегид, а затем винил уксусную кислоту (винил ацетат)? Написать уравнения соответствующих реакций. Составить схему полимеризации винилацетата. 
   253. Напишите уравнение реакции поликонденсации этиленгликоля. Назовите полимер, получающийся при этой реакции.
   254. Написать уравнение реакции полимеризации формальдегида и определить коэффициент полимеризации получения полиформальдегида со средней молекулярной массой 45000.
   255. Полимером какого непредельного углеводорода является натуральный каучук? Написать структурную формулу этого углеводорода. Что такое вулканизация каучука? В чем различие строения и свойств каучука и резины? 
   256. Какие углеводороды называются алкенами? Приведите пример. Какова общая формула этих углеводородов? Составить схему получения полиэтилена.
   257.  Написать структурную формулу метакриловой кислоты и уравнение реакции ее с метиловым спиртом, назвать продукт реакции. Составить схему полимеризации бутадиена (дивинила).
   258. Какие углеводороды называют алкадиенами? Приведите пример. Какова общая формула этих углеводородов? Составить схему полимеризации и определить массу полученного полимера, если в реакцию вступило 250 молей мономера. 
   259. Какие соединения называют полимерами? Назвать два типа реакции, в результате которых можно получить полимеры и привести пример каждого типа. Назвать в них исходные мономеры и полученные полимеры. 
260. Изопреновый каучук получают полимеризацией изопрена. Составить уравнение реакции.
261. Для получения синтетического волокна «нитрон» в качестве мономера используют акрилонитртл СН2=СH-СN. Составить уравнение полимеризации этого мономера.
262. Определить коэффициент полимеризации изобутилена при получении полиизобутилена с М=56280. Составить уравнение реакции.
263. Как из карбида кальция, хлорида натрия, серной кислоты и воды получить винилхлорид? Написать уравнение соответствующих реакций. Составить схему полимеризации винилхлорида.
264. Написать уравнение реакции полимеризации формальдегида. Какое количество полимера образуется, если для реакции было взято 250г раствора формальдегида с массовой долей 40%.
265. Муравьиный альдегид вступает в реакцию полимеризации с мочевиной (карбамидом) CO(NH2)2 образует синтетическую карбамидную смолу. Составить уравнение реакции, считая, что на 1 моль карбамида необходим 2 моль формальдегида.































Контрольные работы
	Варианты контрольных
работ
	Номера заданий

	
	Работа №1
	Работа №2

	1
	1,27,53,74,100,126
	146,172,201,227,247

	2
	2,28,54,75,101,127
	147,173,202,228,248

	3
	3,29,55,76,102,128
	148,174,203,229,249

	4
	4,30,56,77,103,129
	149,175,204,230,250

	5
	5,31,57,78,104,130
	150,176,205,231,251

	6
	6,32,58,70,105,131
	151,177,206,132,252

	7
	7,33,59,80,106,132
	152,178,207,233,253

	8
	8,34,60,81,107,133
	153,178,208,234,254

	9
	9,35,61,82,108,134
	154,180,209,235,255

	10
	10,36,62,83,109,135
	155,181,210,236,256

	11
	11,37,63,84,110,136
	156,182,211,237,257

	12
	12,38,64,85,111,137
	157,183,212,238,257

	13
	13,26,51,71,96,121
	158,171,198,223,243

	14
	14,39,52,72,97,122
	159,184,199,224,244

	15
	15,40,65,73,98,123
	160,185,200,225,245

	16
	16,41,6686,99,124
	161,186,221,226,246

	17
	17,42,67,87,112,125
	162,187,220,240,258

	18
	18,43,68,88,113,138
	163,190,213,241,259

	19
	19,44,69,89,114,139
	164,188,214,242,260

	20
	20,45,70,990,115,140
	165,189,215,227,261

	21
	21,46,51,91,116,141
	166,191,217,130,262

	22
	22,47,52,92,117,142
	167,192,216,223,265

	23
	23,48,53,93,118,143
	168,193,222,225,264

	24
	24,49,54,94,119,144
	169,194,218,229,263

	25
	25,50,55,95,120,145
	170,195,219,228,249

	26
	2,.28,59,79,101,136
	150,196,220,224,247

	27
	5,26,60,80,107,129
	153,197,198,233,253

	28
	7,29,61,82,96,130
	147,171,199,231,243

	29
	6,27,62,83,100,133
	154,172,200,230,251

	30
	1,30,56,85,114,131
	152,179,205,229,254

	31
	3,35,57,81,111,132
	148,178,201,232,244

	32
	2,34,58,84,113,135
	151,177,204,238,245

	33
	4,32,63,87,112,136
	169,173,202,237,246

	34
	10,33,64,86,97,134
	146,174,203,228,247

	35
	9,28,65,88,98,121
	149,175,206,227,248

	36
	8,31,66,89,99,122
	148,176,207,226,249

	37
	6,26,67,71,113,124
	159,180,201,223,265

	38
	10,27,68,75,112,125
	149,183,203,225,263

	39
	11,28.70,72,96,127
	146,185,205,227,261

	40
	13,30,69,74,97,123
	150,181,202,224,260

	41
	13,31,51,73,111,128
	158,184,204,226,262

	42
	14,32,57,78,110,139
	147,182,198,230,264

	43
	25,29,52,77,98,129
	148,189,200,228,257

	44
	24,40,58,76,99,126
	151,187,199,229,256

	45
	23,41,56,90,100,135
	167,186,206,242,259

	46
	18,47,53,95,101,137
	169,188,207,239,258

	47
	19,42,54,92,102,138
	267,190,209,241,253

	48
	20,43,58,94,103,130
	157,197,208,240,245

	49
	15,44,55,91,104,140
	155,191,210,237,254

	50
	16,45,59,93,105,145
	166,195,215,238,247

	51
	17,46,60,80,106,142
	152,193,214,236,246

	52
	21,50,61,82,107,141
	154,192,212 ,231,247

	53
	22,49,64,84,108,143
	153,194,213,233,250

	54
	3,48,62,81,109,144
	156,196,219,232,248

	55
	2,35,63,83,120,125
	160,171,208,235,251

	56
	1,33,65,85,117,131
	163,175,211,226,249

	57
	4,34,70,87,115,136
	165,176,213,234,243

	58
	7,38,68,88,114,133
	161,172,209,224,252

	59
	5,36,67,86,119,134
	164,174,210,227,244

	60
	6,37,69,89,116,132
	162,173,212,225,255

	61
	8,35,66,75,118,135
	170,176,217,223,249

	62
	10,39,65,77,119,137
	156,179,214,228,250

	63
	9,30,51,79,99,139
	150,178,215,236,253

	64
	13,26,55,74,96,138
	153,185,216,230,254

	65
	11,28,53,72,98,126
	152,181,222,232,255

	66
	12,31,52,73,97,121
	154,183,221,231,257

	67
	17,27,54,71,102,124
	151,180,220,234,259

	68
	15,29,60,76,101,122
	55,182,218,232,256

	69
	16,35,56,78,100,123
	167,184,219,233,259

	70
	14,32,57,79,104,127
	169,186,201,239,260

	71
	21,34,59,81,103,130
	166,188,204,242,262

	72
	18,33,58,82,112,128
	168,190,203,241,261

	73
	20,40,62,80,105,129
	157,187,202,240,263

	74
	19,4160,83,107,125
	158,189,205,238,264

	75
	2,46,70,93,99,140
	170,196,199,223,245

	76
	25,50,68,94,106,137
	146,194,198,225,247

	77
	24,49,67,94108,139
	147,197,200,224,246

	78
	23,47,69,91,110,136
	148,195,206,227,248

	79
	1,48,65,92,109,145
	149,193,207,226,243

	80
	4,45,66,89,111,143
	150,191,209,230,244

	81
	7,43,64,90,113,141
	153,190,211,228,149

	82
	3,42,61,87,114,144
	154,192,208,229,251

	83
	5,38,63,88,116,142
	151,173,210,231,252

	84
	8,37,54,86,117,134
	152,171,213,240,250

	85
	6,36,51,84,119,138
	155,174,215,233,255

	86
	10,30,53,85,118,135
	157,172,214,234,253

	87
	9,44,52,79,120,132
	156,176,212,238,254

	88
	13,26,55,81,97,131
	167,179,217,235,257

	89
	11,27,56,80,95,130
	158,175,216,239,258

	90
	12,31,62,83,99,129
	165,197,219,236,256

	91
	17,28,57,78,98,133
	163,175,218,237,255

	92
	15,29,59,77,100,127
	159,160,220,228,260

	93
	14,33,58,71,102,126
	161,162,222,232,259

	94
	16,35,60,75,101,128
	160,184,221,240,262

	95
	18,36,70,73,105,132
	162,185,205,242,261

	96
	19,34,69,74,103,124
	164,181,203,241,265

	97
	21,32,67,72,104,122
	166,183,201,225,264

	98
	20,38,68,76,107,121
	169,186,204,227,263

	99
	22,41,51,94,112,123
	168,188,202,229,250

	100
	25,39,52,93,115,125
	170,187,199,223,251





























ПРИЛОЖЕНИЕ
Таблица 1
Название некоторых кислот, кислотный остатков и солей
	Кислота
	Кислотный
остаток
	Соли

	Формула
	Название
	Формула
	Формула
	Название 

	HCl
HClO2
HClO3
HNO3
HNO2
H2SO4
H2SO3
H2S
H2CO3
H2SiO3
H3BO3
HBO2
H3PO4
H2CrO4
H2Cr2O7
H2MnO4
HMnO4
H3AsO4
	соляная
хлорная
хлориоватая
       азотная
азотистая
серная
сернистая
сероводородная 
угольная
кремневая
ортоборная
метаборная
ортофосфорная
хромовая
дихромовая
марганцовистая
марганцовая
ортомышьяковая
 
	

















	NaCl
NaClO3
KClO3
NaNO3
NaNO2
Na2SO4
Na2SO3
Na2S
Na2CO3
Na2SiO3
Na3BO3
NaBO2
Na3PO4
Na2CrO4
Na2Cr2O7
Na2MnO4
NaMnO4
Na3AsO4

	хлорид
перхлорид
хлорат
нитрат
нитрит
сульфат
сульфит
сульфид
карбонат
силикат
ортоборат
метаборат
ортофосфат
хромат
ди(би)хромат
манганат 
перманганат
ортоарсенат



Таблица2
Электроотрицательности элементов
	Период
	Группа

	
	I
	II
	III
	IV
	V
	VI
	VII
	VIII

	1
	H
2,1
	
	
	
	
	
	
	

	2
	Li
0,97
	Be
1,47
	B
2,01
	C
2,5
	N
3,07
	O
3,5
	F
4,1
	

	3
	Na
1,01
	Mg
1,23
	Al
1,47
	Si
1,74
	P
2,1
	S
2,6
	Cl
2,83
	

	4
	K
0,91
     Cu
    1,75

	Ca
1,04
      Zn
    1,66
	Se
1,2
     Ya
     1,82
	Ti
1,32
       Ge
      2,02
	V
1,45
       As
       2,2
	Cr
1,56
        Se
      2,48
	Mn
1,6
       Br
      2,74
	Fe    Co   Ni
1,64  1,7  1,75





Таблица 3
Термодинамические константы некоторых веществ
	Вещество 
	ΔНº298+
кДж/моль
	ΔGº298+
кДж/моль
	S298+
кДж/моль

	Al (к)*
	0
	0
	28,31

	Al2O3 (к)
	-1675,0
	-1576,4
	50,94

	В2О3 (к)
	-1264,0
	-1184,0
	53,85

	С (алмаз)
	1,897
	2,866
	2,38

	С (графит)
	0
	0
	5,74

	СО (г)
	-110,5
	-137,27
	197,4

	СО2 (г)
	-393,51
	-394,38
	213,6

	COCl2 (г)
	-223,0
	-210,5
	289,2

	CS2 (г)
	115,3
	65,1
	237,8

	CS2 (ж)
	87,8
	63,6
	151,0

	С2Н2 (г)
	226,75
	209,2
	200,8

	С2Н4 (г)
	52,28
	68,72
	219,4

	СН4 (г)
	-74,85
	-50,79
	186,19

	С2Н6 (г)
	-84,67
	-32,89
	229,5

	С6Н6 (ж)
	49,04
	124,50
	173,2

	СН3ОН (ж)
	-238,7
	-166,31
	126,7

	С2Н5ОН (ж)
	-227,6
	-174,77
	160,7

	СаО (к)
	-635,1
	-604,2
	39,7

	СаС2 
	-62,7
	-67,8
	70,3

	Са(ОН)2 (к)
	-986,2
	-896,76
	83,4

	Cl2 (г)
	0
	0
	223,0

	НCl (г)
	-92,30
	-95,27
	186,7

	НCl (ж)
	-167,5
	-131,2
	55,2

	НClО (ж)
	-116,4
	80,0
	129,7

	Cr (к)
	0
	0
	23,76

	Cr2О3 (к)
	-1141,0
	-1046,84
	81,1

	CuO (к)
	-165,3
	-127,19
	42,64

	Fe (к)
	0
	0
	27,15

	FeО (к)
	-263,68
	-244,35
	58,79

	Fe2О3 (к)
	-821,32
	-740,99
	89,96

	Fe3О4 (к)
	-1117,71
	-1162,84
	151,46

	Н2 (г)
	0
	0
	130,6

	F2 (г)
	0
	0
	203,3

	HF (г)
	-268,6
	-269,9
	173,5

	Н2О (г)
	-241,84
	-228,8
	188,74

	Н2О (ж)
	-285,84
	-237,5
	69,96

	Н2О2 (ж)
	-187,36
	-117,57
	105,86

	Mg (к)
	0
	0
	32,55

	MgО (к)
	-601,24
	-569,6
	26,94

	N2 (г)
	0
	0
	191,5

	N2О (г)
	81,55
	103,6
	220,0

	NО (г)
	90,37
	86,69
	210,62

	NО2 (г)
	33,89
	51,84
	240,45

	NН3 (г)
	-46,19
	-16,64
	192,5

	NН4Cl (к)
	-315,39
	-343,64
	94,56

	О2 (г)
	0
	0
	205,03

	PCl3 (г)
	-277,0
	-286,27
	311,7

	PCl5 (г)
	-369,45
	-324,55
	362,9

	Pb (к)
	0
	0
	64,9

	PbО (к)
	-217,86
	-188,49
	67,4

	Mn (к)
	0
	0
	31,76

	MnО (к)
	-384,9
	-402,87
	60,3

	S (ромб)
	0
	0
	31,88

	SO2 (г)
	-296,9
	-300,37
	248,1

	H2S (г)
	-20,15
	-33,02
	205,64

	H2S (ж)
	-39,33
	-27,36
	122,2

	SiO2 (к)
	-859,3
	-803,75
	42,09

	ZnO (к)
	-349,0
	-318,19
	43,5

	Ti (к)
	0
	0
	30,66

	TiО2 (к)
	-944,1
	-959,08
	50,28



*Условные обозначения: к – кристаллический; г – газообразный; ж – жидкий;  ромб – ромбический
Таблица 4
Растворимость солей и оснований в воде*
	Анионы
	Li+
	Na+
K+
	NH4+
	Cu2+
Ni2+
	Ag+
	Mg2+
	Ca2+
	Sr2+
	Ba2+
	Zn2+
	Hg2+
	Al3+
	Sn2+
	Pb2+
	Bi3+
	Cr3+
	Mn2+
	Fe2+
	Fe3+
	Cd2+

	Cl-
	Р
	Р
	Р
	Р
	Н
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	М
	-
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р

	Br+
	Р
	Р
	Р
	Р
	Н
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	М
	Р
	Р
	М
	-
	Р
	Р
	Р
	Р
	

	I-
	Р
	Р
	Р
	-
	Н
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Н
	Р
	Р
	Н
	-
	Р
	Н
	Р
	Р
	Р

	NO3-
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	-
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р

	CH3COO-
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	-
	Р
	-
	-
	Р
	Р
	Р
	Р

	S+
	Р
	Р
	Р
	Н
	Н
	-
	Р
	Р
	Р
	Н
	Н
	-
	Н
	Н
	Н
	-
	Н
	Н
	Н
	Н

	SO32-
	Р
	Р
	Р
	-
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	-
	-
	Н
	Н
	-
	Н
	Н
	Н
	Н

	SO42-
	Р
	Р
	Р
	Р
	М
	Р
	М
	М
	Н
	Р
	-
	Р
	Р
	Н
	-
	Р
	Р
	Р
	Р
	Н

	CO32-
	Р
	Р
	Р
	-
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	-
	-
	Н
	Н
	Н
	-
	Н
	Н
	Н
	Н

	SiO32-
	Р
	Р
	Р
	Н
	-
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	-
	Н
	-
	Н
	-
	-
	Н
	Н
	Н
	-

	CrO42-
	Р
	Р
	Р
	Н
	Н
	Р
	М
	М
	Н
	Н
	Н
	-
	-
	Н
	Н
	-
	Н
	-
	-
	-

	PO43-
	Н
	Р
	Р
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н

	OH-
	Р
	Р
	Р
	Н
	-
	Н
	М
	М
	Р
	Н
	-
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н



*Примечание: (Р – растворимое, М – малорастворимое, Н – практически нерастворимое вещество, прочерк означает, что вещество не существует или разлагается водой).

Таблица 5
Стандартные электродные потенциалы некоторых металлов 
(ряд напряжений)
	Электрод
	Еº, В
	Электрод
	Еº, В

	Li+/Li
	-3.045
	Cd2+/Cd
	-0.403

	Rb+/Rb
	-2.925
	Co2+/Co
	-0.277

	K+/K
	-2.924
	Ni2+/Ni
	-0.25

	Cs+/Cs
	-2.923
	Sn2+/Sn
	-0.136

	Ba2+/Ba
	-2.90
	Pb2+/Pb
	-0.127

	Ca2+/Ca
	-2.87
	Fe3+/Fe
	-0.037

	Na+/Na
	-2.714
	2H+/H2
	±0.000

	Mg2+/Mg
	-2.37
	Sb3+/Sb
	+0.20

	Al3+/Al
	-1.70
	Bi3+/Bi
	+0.215

	Ti2+/Ti
	1.603
	Cu2+/Cu
	+0.34

	Zr4+/Zr
	-1.58
	Cu+/Cu
	+0.52

	Mn2+/Mn
	-1.18
	Hg22+/2Hg
	+0.79

	V2+/V
	-1.18
	Ag+/Ag
	+0.80

	Cr2+/Cr
	-0.913
	Hg2+/Hg
	+0.85

	Zn2+/Zn
	-0.763
	Pt2+/Pt
	+1.19

	Cr3+/Cr
	-0.74
	Au3+/Au
	+1.50

	Fe2+/Fe
	-0.44
	Au+/Au
	+1.70
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