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ГОСУДАРСТВЕННЫЙ ОБРАЗОВАТЕЛЬНЫЙ СТАНДАРТ

ВЫСШЕГО ПРОФЕССИОНАЛЬНОГО ОБРАЗОВАНИЯ

Направление подготовки дипломированного специалиста

260501 «Технология продуктов общественного питания»
	ЕН.Ф.04.01
	Неорганическая химия:
	200

	
	Периодическая система и строение атомов элементов; химическая связь, ковалентаная связь, метод валентных связей, гибридизация, метод молекулярных орбиталей, ионная связь, химическая связь в комплексных соединениях; строение вещества в конденсированном состоянии.

Растворы: способы выражения концентраций, идеальные и неидеальные растворы, активность; растворы электролитов; равновесие в растворах.

     Окислительно-восстановительные реакции; протолитическое равновесие; гидролиз солей; скорость химических реакций; химия элементов групп периодической системы.
	


2. Цель и задачи дисциплины

Задача курса – освоение студентами фундамента современной химической науки и на его основе – химии элементов и их соединений.

Обучение циклу химических дисциплин начинается с общей и неорганической химии, которые закладывают комплекс знаний для дальнейшего обучения по курсу аналитической химии и физико-химическим методам анализа, физической и коллоидной химии, органической и биологической химии, которые создают базу для решения конкретных научных и производственных задач в технологиях производства различных продуктов питания.

Задачей дисциплины является получение углубленных теоретических знаний, обучение методам эксперимента в химии, умению определить направления и оптимальные условия протекания химических процессов, методике выбора и анализа веществ, применяемых в технологических процессах.

В задачи курса входит: изучение строения неорганических веществ и зависимость свойств их от природы вещества; изучение факторов, определяющих самопроизвольное протекание различных химических процессов; способы защиты от токсического влияния неорганических соединений.

3. Требования к минимуму содержания и уровню освоения дисциплины

Студент должен:

знать: основные законы химии; строение простых и сложных веществ; зависимость свойств веществ от вида химической связи; классификацию неорганических веществ; основные закономерности протекания химических процессов; свойства растворов неэлектролитов и электролитов; комплексообразование в растворах; способы и условия получения труднорастворимых веществ; окислительно-восстановительные процессы; свойства химических элементов, применение их и их соединений в пищевой промышленности, токсичность этих элементов;

уметь: проводить расчеты количественных характеристик химических величин; прогнозировать свойства элементов и его важнейших соединений по положению элемента в периодической системе Д.И. Менделеева; определять возможность и путь самопроизвольного протекания химических процессов, в основе которых лежат различные химические реакции; подбирать оптимальные условия проведения химических реакций; 

приобрести навыки химического эксперимента;

владеть: современными методами химического анализа и обработки результатов химических и физико-химических измерений.

4. Объем дисциплины

4.1. Объем дисциплины и виды учебной работы

	Виды учебной работы
	Количество часов по формам обучения

	
	Очная
	Заочная

(полная)
	Заочная 

(сокращ.)

	№№ семестров
	I, II семестр
	I, II семестр
	I семестр

	Аудиторные занятия
	136
	32
	18

	лекции
	36
	12
	8

	практические и семинарские занятия
	40
	4
	2

	тематические дискуссии и деловые игры
	40
	16
	8

	лабораторные работы 

(лабораторный практикум)
	
	
	

	Самостоятельная работа
	64
	168
	182

	ВСЕГО ЧАСОВ НА ДИСЦИПЛИНУ
	200
	200
	200

	Текущий контроль (количество контрольных работ)
	конт. раб. № 1,2

I семестр,

контр. раб. № 3,4

II семестр
	конт. раб. № 1

I семестр,

контр. раб. № 2

II семестр
	конт. раб. 

I семестр,



	Лабораторные работы (количество)
	20
	6
	3

	Виды итогового контроля (зачет, экзамен)
	I, II семестр

зачет, 

II семестр 

экзамен
	I семестр 

экзамен
	II семестр 

экзамен


Внеаудиторная самостоятельная работа включает подготовку к лабораторным работам, выполнение упражнений и контрольных домашних заданий, подготовку к коллоквиумам, самостоятельное изучение отдельных разделов и составляет 64 часа по дисциплине.
4.2. Распределение часов по темам и видам учебной работы

Форма обучения очная

	Название разделов и тем
	Всего часов по учебному плану
	Виды учебных занятий *

	
	
	Аудиторные занятия, 

из них
	СР

	
	
	Л
	С
	ЛР
	

	1
	2
	3
	4
	5
	6

	1. Введение в предмет. Место неорганической химии в изучении дисциплин химического цикла. Краткий обзор работ основоположников химии. Значения приобретения знаний для формирования специалиста в области пищевых технологий. Философское значение основных химических понятий. Основные химические законы. Химический эквивалент. Закон эквивалентов. Определение молярных масс газов.
	16
	4
	2
	8
	2

	Итого по разделу:
	16
	4
	2
	8
	2

	2. Строение атома. Принципы квантовой механики. Характеристика состояния электрона в атоме. Квантовые числа. Электронные семейства элементов. Составление электронных формул.
	8
	4
	2
	-
	2

	Итого по разделу:
	8
	4
	2
	-
	2

	3. Периодический закон и периодическая система Д.И. Менделеева. Связь электронного строения элемента с местоположением в периодической системе. Изотопы. Общий обзор изменения свойств элементов в периодах и группах. Периодический закон как основа развития неорганической химии.
	4
	2
	-
	-
	2

	Итого по разделу:
	4
	2
	-
	-
	2

	Раздел 4. Химическая связь
	
	
	
	
	

	4.1. Строение и свойства молекул. Основные виды химической связи. Ковалентная связь. Метод валентных связей, основные положения метода ВС. Механизмы образования связи. Количественные характеристики химической связи: энергия, длина, полярность. Свойства ковалентной связи; направленность и насыщенность. Гибридизация атомных орбиталей. Пространственное строение молекул, валентные углы, полярность молекул.
	8
	2
	2
	
	4

	4.2. Метод молекулярных орбиталей (МО). Энергетические диаграммы распределения электронной плотности. Порядок связи. Применение метода МО к описанию связи между атомами 1 и 2 периодов периодической системы.
	4
	2


	
	
	2

	4.3. Ионная связь. Свойства ионной связи, отличие в свойствах соединений с ионной и ковалентной связью. Металлическая связь. Водородная связь. Влияние вида связи на химическую активность веществ.
	4
	2


	
	
	2

	4.4. Силы межмолекулярного взаимодействия: ориентационное, индукционное, дисперсионное. Агрегатное состояние веществ как проявление взаимодействия между атомами и молекулами. Строение веществ в конденсированном состоянии. Типы кристаллических решеток.
	2
	
	
	
	2

	Итого по разделу:
	18
	6
	2
	-
	10

	5. Энергетика химических реакций. Закон Гесса и следствия из него. Расчет тепловых эффектов различных реакций. Внутренняя энергия и энтальпия. Энтропия. Энергия Гиббса, направление протекания химических процессов.
	10
	2
	-
	4
	4

	Итого по разделу:
	10
	2
	-
	4
	4

	Раздел 6. Химическая кинетика и равновесие.
	
	
	
	
	

	6.1. Скорость химических реакций. Влияние различных факторов на скорость реакции: концентрации веществ, давления (для реакций, протекающих в газовой фазе), температуры, катализатора. Закон действующих масс. Правило Вант-Гоффа. Понятие об энергии активации. Гомогенный и гетерогенный катализы, их механизмы.
	14
	4


	2
	4
	4

	6.2. Обратимые и необратимые химические реакции. Химическое равновесие. Константа равновесия. Смещение химического равновесия. Принцип Ле Шателье. Факторы, влияющие на равновесие: концентрация, температура, давление.
	10
	2


	-
	4
	4

	Итого по разделу:
	24
	6
	2
	8
	8

	Раздел 7. Основные характеристики дисперсных систем и их классификация

	7.1. Истинные растворы. Образование растворов. Тепловые эффекты при растворении. Гидратная теория Д.И. Менделеева. Гидраты, сольваты, кристаллогидраты. Растворимость газов, жидкостей, твердых веществ в воде. Качественная характеристика растворимости веществ. Насыщенные, ненасыщенные и пересыщенные растворы. Количественные характеристики растворимости - способы выражения концентраций растворов: массовая доля (%), нормальная, молярная, моляльная концентрации, мольная доля.
	14
	4


	2
	4
	4

	7.2. Растворы электролитов и неэлектролитов. Свойства растворов неэлектролитов. Осмос. Осмотическое давление. Давление насыщенного пара растворителя над раствором, Понижение давления пара. Повышение температуры кипения растворов и понижение температуры замерзания растворов. Закон Рауля.
	8
	4


	
	
	4

	7.3. Свойства растворов электролитов. Электролитическая диссоциация. Теория Аррениуса. Механизмы диссоциации электролитов с различными видами связи. Изотонический коэффициент. Сильные и слабые, электролиты. Степень электролитической диссоциации. Связь изотонического коэффициента со степенью диссоциации. Константа диссоциации. Связь степени диссоциации и константы диссоциации. Закон разбавления Оствальда. Кажущаяся степень диссоциации сильных электролитов. Активность ионов.  Произведение растворимости труднорастворимых веществ.
	12
	4


	
	4
	4

	7.4. Обменные реакции в растворах электролитов. Ионное произведение воды. Водородный показатель рН. Индикаторы. Гидролиз солей. Влияние различных факторов на гидролиз солей.
	10
	2


	
	4
	4

	Итого по разделу:
	44
	14
	2
	12
	16

	8. Комплексообразование в растворах. Состав, структура, номенклатура и классификация соединений. Комплексообразователи, лиганды, кординационное число. Изомерия комплексных соединений. Диссоциация комплексных соединений. Устойчивость комплексного иона. Применение комплексных соединений в технологических процессах. Образование химической связи между комплексообразователем и лигандами по методу ВС. Определение типа гибридизации орбиталей комплексообразователя и пространственного строения иона, его магнитные свойства.
	16
	4
	2
	8
	2

	Итого по разделу:
	16
	4
	2
	8
	2

	Раздел 9. Окислительно-восстановительные процессы

	9.1. Важнейшие окислители и восстановители. Степень окисления, определение степени окисления. Изменение окислительно-восстановительных характеристик элементов в периодах и группах периодической системы Д.И. Менделеева. Составление уравнения окислительно-восстанови-тельных реакций. Метод ионно-электронного баланса.


	8
	2


	2
	4
	-

	9.2. Химические источники электрического тока. Элемент Якоби-Даниэля. ЭДС гальванического элемента. Стандартные электродные потенциалы, и их определение с помощью водородного электрода сравнения. Расчет потенциалов различных электродных процессов. Уравнение Нернста. Влияние концентрации, реакции среды на электродные потенциалы. Направление протекания окислительно-восстанови-тельных процессов.
	10
	4


	2
	-
	4

	9.3. Электролиз. Электролиз расплавов и их растворов. Законы электролиза. Электрохимический эквивалент. Коррозия. Виды и механизмы коррозии. Основные методы защиты от коррозии.
	10
	2


	
	4
	4

	Итого по разделу:
	28
	8
	4
	8
	8

	Раздел 10. Химия элементов групп периодической системы

	10.1. Химия элементов щелочных и щелочноземельных.
	10
	2
	
	4
	4

	10.2. Химия элементов IV, V, VI, VII групп.
	10
	2
	
	4
	4

	10.3. Химия микроэлементов (алюминия, железа, цинка, меди и т.д.).
	12
	2
	
	4
	6

	Итого по разделу:
	32
	6
	-
	16
	14

	ИТОГО по дисциплине:
	200
	56
	16
	64
	64


    Примечание.  * Л – лекции; ПС – практические и семинарские занятия; 

                                 ЛР - лабораторные работы; СР – самостоятельная работа.

4.3. Распределение часов по темам и видам учебной работы

Форма обучения заочная

для студентов с ускоренным сроком обучения на базе СПО (ТЗ)

	Название разделов и тем
	Всего 
часов по учебному плану
	Виды учебных занятий *

	
	
	Аудиторные занятия, 

из них
	СР

	
	
	Л
	С
	ЛР
	

	1
	2
	3
	4
	5
	6

	1. Введение в предмет. Место неорганической химии в изучении дисциплин химического цикла. Краткий обзор работ основоположников химии. Значения приобретения знаний для формирования специалиста в области пищевых технологий. Философское значение основных химических понятий. Основные химические законы. Химический эквивалент. Закон эквивалентов. Определение молярных масс газов.
	16
	2
	-
	-
	14

	Итого по разделу:
	16
	2
	-
	-
	14

	2. Строение атома. Принципы квантовой механики. Характеристика состояния электрона в атоме. Квантовые числа. Электронные семейства элементов. Составление электронных формул.
	8
	-
	2
	-
	6

	Итого по разделу:
	8
	-
	2
	-
	6

	3. Периодический закон и периодическая система Д.И. Менделеева. Связь электронного строения элемента с местоположением в периодической системе. Изотопы. Общий обзор изменения свойств элементов в периодах и группах. Периодический закон как основа развития неорганической химии.
	4
	-
	-
	-
	4

	Итого по разделу:
	4
	-
	-
	-
	4

	Раздел 4. Химическая связь
	
	
	
	
	

	4.1. Строение и свойства молекул. Основные виды химической связи. Ковалентная связь. Метод валентных связей, основные положения метода ВС. Механизмы образования связи. Количественные характеристики химической связи: энергия, длина, полярность. Свойства ковалентной связи; направленность и насыщенность. Гибридизация атомных орбиталей. Пространственное строение молекул, валентные углы, полярность молекул.
	4
	-
	-
	-
	4

	4.2. Метод молекулярных орбиталей (МО). Энергетические диаграммы распределения электронной плотности. Порядок связи. Применение метода МО к описанию связи между атомами 1 и 2 периодов периодической системы.
	4
	-
	-
	-
	4

	4.3. Ионная связь. Свойства ионной связи, отличие в свойствах соединений с ионной и ковалентной связью. Металлическая связь. Водородная связь. Влияние вида связи на химическую активность веществ.
	4
	-
	-
	-
	4

	4.4. Силы межмолекулярного взаимодействия: ориентационное, индукционное, дисперсионное. Агрегатное состояние веществ как проявление взаимодействия между атомами и молекулами. Строение веществ в конденсированном состоянии. Типы кристаллических решеток.
	6
	-
	-
	-
	6

	Итого по разделу:


	18
	-
	-
	-
	18

	5. Энергетика химических реакций. Закон Гесса и следствия из него. Расчет тепловых эффектов различных реакций. Внутренняя энергия и энтальпия. Энтропия. Энергия Гиббса, направление протекания химических процессов.
	10
	-
	-
	-
	10

	Итого по разделу:
	10
	-
	-
	-
	10

	Раздел 6. Химическая кинетика и равновесие.
	
	
	
	
	

	6.1. Скорость химических реакций. Влияние различных факторов на скорость реакции: концентрации веществ, давления (для реакций, протекающих в газовой фазе), температуры, катализатора. Закон действующих масс. Правило Вант-Гоффа. Понятие об энергии активации. Гомогенный и гетерогенный катализы, их механизмы.
	14
	2


	-
	4
	8

	6.2. Обратимые и необратимые химические реакции. Химическое равновесие. Константа равновесия. Смещение химического равновесия. Принцип Ле Шателье. Факторы, влияющие на равновесие: концентрация, температура, давление.
	10
	-
	-
	-
	10

	Итого по разделу:
	24
	2
	-
	4
	18

	Раздел 7. Основные характеристики дисперсных систем и их классификация

	7.1. Истинные растворы. Образование растворов. Тепловые эффекты при растворении. Гидратная теория Д.И. Менделеева. Гидраты, сольваты, кристаллогидраты. Растворимость газов, жидкостей, твердых веществ в воде. Качественная характеристика растворимости веществ. Насыщенные, ненасыщенные и пересыщенные растворы. Количественные характеристики растворимости - способы выражения концентраций растворов: массовая доля (%), нормальная, молярная, моляльная концентрации, мольная доля.
	14
	2


	-
	4
	8

	7.2. Растворы электролитов и неэлектролитов. Свойства растворов неэлектролитов. Осмос. Осмотическое давление. Давление насыщенного пара растворителя над раствором, Понижение давления пара. Повышение температуры кипения растворов и понижение температуры замерзания растворов. Закон Рауля.
	8
	
	-
	
	8

	7.3. Свойства растворов электролитов. Электролитическая диссоциация. Теория Аррениуса. Механизмы диссоциации электролитов с различными видами связи. Изотонический коэффициент. Сильные и слабые, электролиты. Степень электролитической диссоциации. Связь изотонического коэффициента со степенью диссоциации. Константа диссоциации. Связь степени диссоциации и константы диссоциации. Закон разбавления Оствальда. Кажущаяся степень диссоциации сильных электролитов. Активность ионов.  Произведение растворимости труднорастворимых веществ.
	12
	
	-
	
	12

	7.4. Обменные реакции в растворах электролитов. Ионное произведение воды. Водородный показатель рН. Индикаторы. Гидролиз солей. Влияние различных факторов на гидролиз солей.
	10
	
	-
	-
	10

	Итого по разделу:
	44
	2
	-
	4
	38

	8. Комплексообразование в растворах. Состав, структура, номенклатура и классификация соединений. Комплексообразователи, лиганды, кор-динационное число. Изомерия комплексных соединений. Диссоциация комплексных соединений. Устойчивость комплексного иона. Применение комплексных соединений в технологических процессах. Образование химической связи между комплексообразователем и лигандами по методу ВС. Определение типа гибридизации орбиталей комплексообразователя и пространственного строения иона, его магнитные свойства.
	16
	2
	-
	-
	14

	Итого по разделу:
	16
	2
	-
	-
	14


	Раздел 9. Окислительно-восстановительные процессы

	9.1. Важнейшие окислители и восстановители. Степень окисления, определение степени окисления. Изменение окислительно-восстановительных характеристик элементов в периодах и группах периодической системы Д.И. Менделеева. Составление уравнения окислительно-восстанови-тельных реакций. Метод ионно-электронного баланса.


	8
	-


	-
	-
	8

	9.2. Химические источники электрического тока. Элемент Якоби-Даниэля. ЭДС гальванического элемента. Стандартные электродные потенциалы, и их определение с помощью водородного электрода сравнения. Расчет потенциалов различных электродных процессов. Уравнение Нернста. Влияние концентрации, реакции среды на электродные потенциалы. Направление протекания окислительно-восстанови-тельных процессов.
	10
	-


	-
	-
	10

	9.3. Электролиз. Электролиз расплавов и их растворов. Законы электролиза. Электрохимический эквивалент. Коррозия. Виды и механизмы коррозии. Основные методы защиты от коррозии.
	10
	-
	-
	-
	10

	Итого по разделу:
	28
	-
	-
	-
	28

	Раздел 10. Химия элементов групп периодической системы

	10.1. Химия элементов щелочных и щелочноземельных.
	10
	-
	-
	-
	10

	10.2. Химия элементов IV, V, VI, VII групп.
	10
	-
	-
	-
	10

	10.3. Химия микроэлементов (алюминия, железа, цинка, меди и т.д.).
	12
	-
	-
	-
	12

	Итого по разделу:
	32
	-
	-
	-
	32

	ИТОГО по дисциплине:
	200
	8
	2
	8
	182


    Примечание.  * Л – лекции; ПС – практические и семинарские занятия; 

                                 ЛР - лабораторные работы; СР – самостоятельная работа.

4.4. Распределение часов по темам и видам учебной работы

Форма обучения заочная

для студентов с пятилетним сроком обучения 
на базе средней общеобразовательной школы (ТПи)

	Название разделов и тем
	Всего 
часов по учебному плану
	Виды учебных занятий *

	
	
	Аудиторные занятия, 

из них
	СР

	
	
	Л
	С
	ЛР
	

	1
	2
	3
	4
	5
	6

	1. Введение в предмет. Место неорганической химии в изучении дисциплин химического цикла. Краткий обзор работ основоположников химии. Значения приобретения знаний для формирования специалиста в области пищевых технологий. Философское значение основных химических понятий. Основные химические законы. Химический эквивалент. Закон эквивалентов. Определение молярных масс газов.
	16
	2
	-
	-
	14

	Итого по разделу:
	16
	2
	-
	-
	14

	2. Строение атома. Принципы квантовой механики. Характеристика состояния электрона в атоме. Квантовые числа. Электронные семейства элементов. Составление электронных формул.
	8
	-
	-
	-
	8

	Итого по разделу:
	8
	-
	-
	-
	8

	3. Периодический закон и периодическая система Д.И. Менделеева. Связь электронного строения элемента с местоположением в периодической системе. Изотопы. Общий обзор изменения свойств элементов в периодах и группах. Периодический закон как основа развития неорганической химии.
	4
	-
	-
	-
	4

	Итого по разделу:
	4
	-
	-
	-
	4

	Раздел 4. Химическая связь
	
	
	
	
	

	4.1. Строение и свойства молекул. Основные виды химической связи. Ковалентная связь. Метод валентных связей, основные положения метода ВС. Механизмы образования связи. Количественные характеристики химической связи: энергия, длина, полярность. Свойства ковалентной связи; направленность и насыщенность. Гибридизация атомных орбиталей. Пространственное строение молекул, валентные углы, полярность молекул.
	4
	-
	-
	-
	4

	4.2. Метод молекулярных орбиталей (МО). Энергетические диаграммы распределения электронной плотности. Порядок связи. Применение метода МО к описанию связи между атомами 1 и 2 периодов периодической системы.
	4
	-
	-
	-
	4

	4.3. Ионная связь. Свойства ионной связи, отличие в свойствах соединений с ионной и ковалентной связью. Металлическая связь. Водородная связь. Влияние вида связи на химическую активность веществ.
	4
	-
	-
	-
	4

	4.4. Силы межмолекулярного взаимодействия: ориентационное, индукционное, дисперсионное. Агрегатное состояние веществ как проявление взаимодействия между атомами и молекулами. Строение веществ в конденсированном состоянии. Типы кристаллических решеток.
	6
	-
	-
	-
	6

	Итого по разделу:


	18
	-
	-
	-
	18

	5. Энергетика химических реакций. Закон Гесса и следствия из него. Расчет тепловых эффектов различных реакций. Внутренняя энергия и энтальпия. Энтропия. Энергия Гиббса, направление протекания химических процессов.
	10
	-
	-
	-
	10

	Итого по разделу:
	10
	-
	-
	-
	10

	Раздел 6. Химическая кинетика и равновесие.
	
	
	
	
	

	6.1. Скорость химических реакций. Влияние различных факторов на скорость реакции: концентрации веществ, давления (для реакций, протекающих в газовой фазе), температуры, катализатора. Закон действующих масс. Правило Вант-Гоффа. Понятие об энергии активации. Гомогенный и гетерогенный катализы, их механизмы.
	14
	2
	-
	-
	12

	6.2. Обратимые и необратимые химические реакции. Химическое равновесие. Константа равновесия. Смещение химического равновесия. Принцип Ле Шателье. Факторы, влияющие на равновесие: концентрация, температура, давление.
	10
	-
	-
	-
	10

	Итого по разделу:
	24
	2
	-
	-
	22

	Раздел 7. Основные характеристики дисперсных систем и их классификация

	7.1. Истинные растворы. Образование растворов. Тепловые эффекты при растворении. Гидратная теория Д.И. Менделеева. Гидраты, сольваты, кристаллогидраты. Растворимость газов, жидкостей, твердых веществ в воде. Качественная характеристика растворимости веществ. Насыщенные, ненасыщенные и пересыщенные растворы. Количественные характеристики растворимости - способы выражения концентраций растворов: массовая доля (%), нормальная, молярная, моляльная концентрации, мольная доля.
	14
	-
	-
	-
	14

	7.2. Растворы электролитов и неэлектролитов. Свойства растворов неэлектролитов. Осмос. Осмотическое давление. Давление насыщенного пара растворителя над раствором, Понижение давления пара. Повышение температуры кипения растворов и понижение температуры замерзания растворов. Закон Рауля.
	8
	
	-
	-
	8

	7.3. Свойства растворов электролитов. Электролитическая диссоциация. Теория Аррениуса. Механизмы диссоциации электролитов с различными видами связи. Изотонический коэффициент. Сильные и слабые, электролиты. Степень электролитической диссоциации. Связь изотонического коэффициента со степенью диссоциации. Константа диссоциации. Связь степени диссоциации и константы диссоциации. Закон разбавления Оствальда. Кажущаяся степень диссоциации сильных электролитов. Активность ионов.  Произведение растворимости труднорастворимых веществ.
	12
	2
	-
	4
	6

	7.4. Обменные реакции в растворах электролитов. Ионное произведение воды. Водородный показатель рН. Индикаторы. Гидролиз солей. Влияние различных факторов на гидролиз солей.
	10
	-
	-
	4
	6

	Итого по разделу:
	44
	2
	-
	8
	34

	8. Комплексообразование в растворах. Состав, структура, номенклатура и классификация соединений. Комплексообразователи, лиганды, кор-динационное число. Изомерия комплексных соединений. Диссоциация комплексных соединений. Устойчивость комплексного иона. Применение комплексных соединений в технологических процессах. Образование химической связи между комплексообразователем и лигандами по методу ВС. Определение типа гибридизации орбиталей комплексообразователя и пространственного строения иона, его магнитные свойства.
	16
	2
	-
	4
	10

	Итого по разделу:
	16
	2
	-
	4
	10

	Раздел 9. Окислительно-восстановительные процессы

	9.1. Важнейшие окислители и восстановители. Степень окисления, определение степени окисления. Изменение окислительно-восстановительных характеристик элементов в периодах и группах периодической системы Д.И. Менделеева. Составление уравнения окислительно-восстановительных реакций. Метод ионно-электрон-ного баланса.


	8
	2


	-
	4
	2

	9.2. Химические источники электрического тока. Элемент Якоби-Даниэля. ЭДС гальванического элемента. Стандартные электродные потенциалы, и их определение с помощью водородного электрода сравнения. Расчет потенциалов различных электродных процессов. Уравнение Нернста. Влияние концентрации, реакции среды на электродные потенциалы. Направление протекания окислительно- восстановительных процессов.
	10
	2


	-
	-
	8

	9.3. Электролиз. Электролиз расплавов и их растворов. Законы электролиза. Электрохимический эквивалент. Коррозия. Виды и механизмы коррозии. Основные методы защиты от коррозии.
	10
	-
	-
	-
	10

	Итого по разделу:
	28
	-
	-
	-
	28

	Раздел 10. Химия элементов групп периодической системы

	10.1. Химия элементов щелочных и щелочноземельных.
	10
	-
	-
	-
	10

	10.2. Химия элементов IV, V, VI, VII групп.
	10
	-
	-
	4
	6

	10.3. Химия микроэлементов (алюминия, железа, цинка, меди и т.д.).
	12
	-
	-
	-
	12

	Итого по разделу:
	32
	-
	-
	4
	28

	ИТОГО по дисциплине:
	200
	12
	-
	20
	168


    Примечание.  * Л – лекции; ПС – практические и семинарские занятия; 

                                 ЛР - лабораторные работы; СР – самостоятельная работа.

5. Содержание курса

5.1. Неорганическая химия

1. Основные понятия химии. Международная система единиц физических величин и ее применение в химии. Простые и сложные вещества, индивидуальные вещества и их смеси. Стехиометрические законы. Моль. Эквивалент. Классы химических соединений.

2. Основы строения вещества. Квантово-механическая теория строения атома. Двойственная природа электрона. Квантовые числа, их физический смысл. Последовательность заполнения уровней и подуровней электронами (главные и побочные подгруппы, электронные семейства элементов).

Периодический закон как основа неорганической химии. 

Основные виды химической связи. Ковалентная связь. Направленность и насыщаемость. МВС. Сигма- пи- связи. Ионная связь. Электростатическое взаимодействие ионов. Водородная связь, ее влияние на свойства вещества. 

3. Закономерности протекания химических процессов. Элементы химической термодинамики. Внутренняя энергия и энтальпия, их физический смысл. Эндо- и экзотермические процессы. Термохимические уравнения. Закон Гесса и его следствия. Понятие об энтропии. Условия самопроизвольного протекания и равновесия химических реакций. 

4. Химическая кинетика и химическое равновесие. понятие о скорости химических реакций, ее зависимость от температуры, концентрации, катализатора. ЗДМ для гомо- и гетерогенных процессов. Ингибиторы, ферменты. Обратимые и необратимые процессы, химическое равновесие, константы химического равновесия, смещение химического равновесия. Принцип Ле-Шателье.

5. Растворы. Образование растворов (растворитель, растворяемое вещество). Растворимость, способы выражения концентрации растворов (массовая доля, молярная, эквивалентная, моляльная, титр). 

Свойства разбавленных растворов неэлектролитов: давление пара растворов, законы Рауля, осмос и осмотическое давление.

Растворы электролитов. Электролитическая диссоциация. Степень и константа диссоциации слабого электролита. Закон разбавления Оствальда.

Сильные электролиты. Ионная сила растворов, коэффициент активности.

Гидролиз солей. Ступенчатый, полный гидролиз. Факторы, влияющие на процесс гидролиза. 

Вода. Ионное произведение воды, водородный показатель и реакция среды. Расчет кислотно-основных равновесий. 

Реакции в растворах электролитов. Произведение растворимости (ПР); осаждение и растворение малорастворимых электролитов.

Буферные растворы, буферная емкость. 

6. Окислительно-восстановительные реакции. Понятие о степени окисления. Процессы окисления и восстановления. Важнейшие окислители и восстановители. Положение элементов в Периодической системе и изменение их окислительно-восстановительных свойств. Классификация окислительно-восстановительных реакций. Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций методом электронно-ионного баланса. 

7. Электрохимические процессы. Понятие об электродных потенциалах. Стандартные и окислительно-восстановительные потенциалы. ХИЭЭ. Гальванический элемент. Концентрационный гальванический элемент. ЭДС. Аккумуляторы. Топливные элементы. 

Электрохимические процессы, коррозия.

8. Комплексные соединения (к.с.). Определение к.с., строение. Комплексообразователь, лиганды, координационное число. Классификация к.с, номенклатура, устойчивость (Кнестойкости, Кустойчивости). 

9. Коллоидные растворы. Общие понятия. Классификация дисперсных систем. Устойчивость дисперсных систем. Примеры дисперсных систем. ПАВ (поверхностно-активные вещества).

5.2. Химия элементов и их соединений

1. Периодическая система элементов Д.И. Менделеева. Структура периодической системы. Электронные аналоги. Изменение свойств элементов (вертикальное, горизонтальное, периодичность, диагональное сродство).

2. Металлы и их соединения. Общая характеристика s-, p-металлов, физические и химические свойства, способы получения. d- металлы, особенности электронной структуры. Физические и химические свойства, получение. 

3. Неметаллы и их соединения. Галогены. Общая характеристика, способы получения. Кислородсодержащие кислоты и их соли. Аналитические реакции галогенид-ионов. 

Сера и ее соединения. Общая характеристика. Получение. Кислородсодержащие кислоты и их соли. Аналитические реакции сульфат-, сульфит-, и сульфид- ионов.

Азот, аммиак, соли аммония. Способы получения. Азотсодержащие кислоты. Определение нитрид-, нитрат- ионов. 

Фосфор. Общая характеристика основных соединений фосфора. Фосфорные удобрения. Аналитические реакции фосфат- ионов.

5.3. Основы качественного и количественного анализа веществ и материалов

1. Общие понятия аналитической химии. Аналитический сигнал. Требования, предъявляемые к аналитическим реакциям. Чувствительность, специфичность реакций. 

2. Основы качественного анализа. Классификация ионов. Систематический и дробный анализ. Групповой реактив. Маскирование. Обнаружение ионов Fe2+, Fe3+ при совместном присутствии. Реакции обнаружения ионов цинка, кадмия, ртути, карбонат- ионов.

3. Основы количественного анализа. Классификация методов количественного анализа. Характеристика гравиметрии и титриметрии. Расчеты. Методы нейтрализации, окисления – восстановления, комплексометрии. Индикаторы, их подбор, индикаторные ошибки.

6. Планы семинарских занятий 

Тема 2, 3, 4. Основы строения вещества. 
Цель - формирование знаний современного внутреннего строения атома; взаимосвязь физических и химических понятий; причины химического взаимодействия веществ.

Вопросы к теме:

1. Внутреннее строение атома. Двойственная природа электрона. Квантовые числа, их физический смысл.

2. Заполнение уровней и подуровней электронами элементов главных и побочных подгрупп периодической системы. Периодическое изменение свойств s-, p-, d-, f-элементов. Современная формулировка периодического закона.

3. Основные виды химической связи (ковалентная, метод валентных связей, ионная). Межмолекулярное взаимодействие. Водородная связь.

Литература

1. Денисов В. В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003. с. 40 – 96.

2. Ахметов Н. С. Общая и неорганическая химия. – М.: Высш. шк., 2005. с. 16 – 35; с. 47 – 106.

3. Истомина В. А. Периодический закон и строение атома. Методические указания. / ПИ (ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 13 с.
Тема 6. Химическая кинетика и химическое равновесие

Цель - формирование знаний химической кинетики, гомо- , гетерогенные реакции. Условия их протекания.

Вопросы к теме:

1. Скорость химической реакции. Гомо- и гетерогенные реакции.

2. Факторы, влияющие на скорость химической реакции. Закон действующих масс. 

3. Химическое равновесие, константа равновесия, принцип Ле – Шателье. Смещение химического равновесия. Энтропия. Энергия Гиббса.

Литература

1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 189 – 200, 212 – 214.

2. Денисов В. В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003. с. 102 – 125.

3. Истомина В. А. Химическая кинетика и равновесие. Скорость химических реакций. Методические указания. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 17 с.
Тема 12. Электрохимические процессы

Цель – формирование знаний электрохимических процессов

Вопросы к теме:

1. Понятие об электродных потенциалах. Стандартные и равновесные окислительно – восстановительные потенциалы.

2. Химические источники тока (ГЭ, аккумуляторы, топливные элементы, концентрационные). Устройство и механизм действия. ЭДС гальванического элемента.

3. Коррозия (сущность химической и электрохимической коррозии). Способы защиты металлов от коррозии.

Литература

1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 225 – 257.

2. Денисов В. В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003. с. 230 - 245, с. 250 - 257.

3. Истомина В. А. Электрохимические процессы. Методическая разработка. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007. с. 26.
Тема 20, 21. Основы аналитической химии

Цель - 
Вопросы к теме:

1. Аналитическая классификация катионов и анионов. Групповой реактив. Систематический и дробный анализ.

2. Методы количественного анализа (гравиметрия, титриметрия). Расчеты в гравиметрии и титриметрии. Титр, фактор пересчета.

3. Методы нейтрализации, окисления – восстановления. Рабочие растворы, индикаторы, индикаторные ошибки.

Литература

1. Основы аналитической химии/ под ред. Золотова Ю. А.  – М.: Высшая школа, 1996. – Т. 1. Общие вопросы. Методы разделения. – 384 с.; Т. 2. Методы химического анализа. – 461 с.

2. Харитонов Ю.Я. Аналитическая химия. Аналитика. Кн. 2 - Количественный анализ. Физико-химические (инструментальные) методы анализа: Учеб. Для вузов. - М.: высшая школа, 2001. – 559 с.: ил.
7. Лабораторные работы

7.1. Лабораторный практикум 

Лабораторный практикум по неорганической химии содержит экспериментальные работы по общетеоретическим разделам химии.

Необходимость этого продиктована спецификой преподавания общей химии студентам – нехимикам, требующей в сравнительно короткий срок научить обучающихся студентов основным приемам эксперимента, умению наблюдать и самостоятельно проводить постановку простого опыта, сделать анализ полученных результатов и вывод.

При выборе работ ставилась цель научить студентов пользоваться некоторыми физическими приборами (термостаты, рН-метры, ареометры и т.д.), таблицами (произведение растворимости, констант диссоциации, констант нестойкости, окислительно – восстановительных потенциалов).

Раздел 1. Фундаментальные законы и теория химии

Тема 1. Основные понятия и законы химии

Лабораторная работа № 1

Раздел 1. Растворы и их свойства
Классы неорганических соединений

Цель: на основе эксперимента закрепить знания по классам неорганических соединений, их различие, свойства, поведение в растворах.

Оксиды
Опыт 1. Получение и свойства
а). Поместить небольшое количество порошка серы на ложечку для сжигания, нагреть на спиртовке до воспла​менения, внести в стаканчик с 5-10 мл воды и прикрыть пробкой или листком бумаги.

После прекращения горения серы полученный оксид растворить в воде, встряхивая стаканчик; определить реакцию раствора, прибавив к содержимому стакана 2-3 капли метилоранжа. Определить рН раствора с помощью универсальной лакмусовой бумаги. Написать уравнения реакций.
б). Сухую пробирку с карбонатом меди закрыть пробкой с газоотводной трубкой, опущенной в пробирку с известковой водой, и нагреть на спиртовке. Написать уравнения реакций, происходящих в обеих пробирках. Проверить отношение оксида меди (II) к кислотам и щелочам. К какому типу относятся полученные оксиды?

Кислоты

Опыт 2. Взаимодействие кислот с солями

а)
К нескольким кристалликам хлорида натрия прилить 2-3 капли концентрированной серной кислоты и нагреть пробирку. К отверстию(не касаясь стенок) поднести смоченную водой универсальную лакмусовую бумажку и определить характер образующегося газообразного вещества. Написать уравнение реакции его получения.
б)
К 5-6 каплям раствора силиката натрия прилить по каплям разбавленную соляную кислоту. Встряхнусь пробирку. Что выпадает в осадок? Написать уравнение реакции.
в). Взаимодействие кислот с металлами
В отдельные пробирки с кислотами положить небольшие количества цинка, железа, меди. Для опытов взять по 5 капель следующих кислот (разбавленных и концентрированных): соляную, серную, азотную. Обратить внимание на выделяющиеся газы (цвет) при растворении металлов в азотной кислоте. Написать уравнения реакций.

Опыт 3.
Основные гидроксиды

а). Взаимодействие металла с водой

Опыт требует осторожности! В фарфоровую чашку с водой прибавить 2 – 3 капли индикатора фенолфталеина и туда же опустить маленький кусочек (величиной со спичечную головку) металлического натрия, предварительно осушенного фильтровальной бумагой и очищенного скальпелем от окисленного поверхностного слоя. Какой газ выделяется? Почему раствор приобрел малиновую окраску? Написать уравнение реакции.

б). Взаимодействие оксида металла с водой

В пробирку с водой поместить небольшое количество кристаллического оксида кальция, перемешать и добавить каплю фенолфталеина. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. Как называется раствор гидроксида кальция в растворе?

в). Взаимодействие соли с растворимым основанием

В пробирку внести 3 – 4 капли хлорида железа (III) и добавить 2 – 3 капли гидроксида натрия. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

Опыт 4.

Амфотерные гидроксиды

В две пробирки внести по 3-4 капли хлорида хрома (Ш) и в каждую добавить 2 н. раствор щелочи до образования зеленовато-серого осадка гидроксида хрома (Ш). Испытать отношение последнего и ки​слоте и избытку щелочи, для чего добавить в одну пробирку по кап​лям 2 н. раствор соляной или серной кислот, а в другую - 2 н. раст​вор щелочи до растворения осадка. Написать уравнения реакций. При взаимодействии гидроксида хрома (Ш) с избытком щелочи получается комплексная соль К[Сг(ОН)4]. Сделать вывод о характере гидроксида хрома (Ш).

Опыт 5.

Соли

а). Путем обменных реакций между двумя солями, солью и кислотой, солью и основанием получать сульфат бария. Написать уравнения выполненных реакции, используя таблицу растворимости солей и оснований.

б). Поместить кусочек цинка или железа (проволоку или гвоздь) в пробирку с раствором сульфата меди. Что при этом наблюдается? Написать уравнение реакции.

в).В пробирку внести 4-5 капель гидроксида кальция и пропустить в нее из аппарата Кипа диоксид углерода. Отметить появление осадка. Продолжить пропускать диоксид углерода до полного растворения осадка, обусловленного образованием растворимого гидрокарбоната. Написать уравнения реакций.

Вопросы и задачи

1. Дайте определения и приведите примеры основных классов неорганических соединений.

2. Следующие соединения распределите по классам:

а) оксиды (основные, кислотные, амфотерные, безразличные);

б) гидроксиды (кислотные, оксикислоты, основные, амфотерные);

в) бескислородные кислоты;

г) соли (средние, кислые, основные)

Fe(OH)2, Cr2O3, AlCl3, H3PO4, CaO, HI, Al2O3, CO, Ca(OH)2, CO2, MgOHCl, HClO4, K2HPO4, Fe2(SO4)3, NaOH, SeO3, Cl2O7, H2S, Al(OH)3, NaH2PO4, KClO3, AlOHCO3, FeO, KMnO4, H2CrO4, K2Cr2O7.

3. Какие гидроксиды или оксикислоты соответствуют оксидам:

CrO3, SO3, P2O5, Cl2O7, CO2, FeO, Cr2O3, MgO, SO2, CdO, SiO2?

4. Расположите следующие кислоты в порядке возрастания их силы:

а) H2SO4, H3PO4, HClO4, H4SiO2;

б) HClO2, HClO, HClO4, HClO3.

5. Укажите, какой из гидроксидов обладает наиболее амфотерными свойствами в каждом ряду:

а) NaOH, Mg(OH)2, Al(OH)3, Si(OH)4;

б) Si(OH)4, Ge(OH)4, Sn(OH)4, Pb(OH)4.

6. Попарно смешали растворы следующих веществ:

а) MgCl2 + KOH;                       e) K2CO3 + HCl;

б) Na2SO4 + KOH;                    ж) Pb(NO3)2 + H2S;

в) Al(OH)3 + NaOH;                 з) Cu(OH)2 + HNO3;

г) Ca(OH)2 + FeCl3;                  и) NaHSO4 + NaOH;

д) NaCl + CH3COOH;               к) Na2HPO4 + KOH.

Между какими из указанных веществ возможны реакции обмена? Написать ионные уравнения возможных реакций.

7. Смешаны растворы Na2S, BaCl2 и H2SO4 (избыток). Какие реакции будут протекать?

8. С помощью каких реакций можно осуществить следующие превращения:

а) S → SO2 → SO3 → H2SO4;

б) S → SO2 → H2SO3 → Na2SO3 → SO2;

в) Fe → Fe2(SO4)3 → Fe(OH)3 → Fe(NO3)3 →Fe2O3?

Тема 7. Концентрация растворов

Лабораторная работа № 2

Растворы. Приготовление растворов различной концентрации

Цель: закрепление теоретических знаний в приготовлении растворов различной концентрации и способов ее выражения (w%, Cм, Сн, С( ). Получение практических навыков в приготовлении растворов различной концентрации.

Тема 8. Растворы электролитов

Раздел 1. Растворы. Приготовление растворов различной концентрации. Определение концентрации растворов.

Раствором называют гомогенную систему, состоящую из двух или нескольких веществ (компонентов), причем растворенное вещество (одно или несколько) равномерно распределено в виде молекул, атомов или ионов в другом – растворителе.

В процессе растворения частицы растворяемого вещества образуют с растворителем нестойкие, имеющие переменный состав соединения, называемые сольватами. Если растворитель – вода, растворы называются гидратами. Растворение веществ сопровождается выделением или поглощением теплоты и изменением объема.

По растворимости все вещества делятся на хорошо растворимые, малорастворимые и практически нерастворимые. Абсолютно нерастворимых веществ нет. Растворимость выражается концентрацией насыщенного раствора. Ее определяют по максимальному числу граммов вещества, которое можно растворить в 100 г растворителя при данной температуре, и называют коэффициентом растворимости. Например, при 18˚С в 100 г воды растворяется 51, 77 г соли Pb(NO3)2.

Растворы бывают насыщенные, ненасыщенные и перенасыщенные.

Насыщенными называют растворы, в которых нерастворенное вещество (осадок) находится в равновесии с растворенным.

Раствор, концентрация которого меньше концентрации насыщенного при той же температуре раствора, называется ненасыщенным.

Раствор, концентрация которого больше концентрации насыщенного при той же температуре, называется перенасыщенным.

Говоря о растворимости вещества, необходимо указать температуру. Как правило, растворимость твердых веществ с увеличением температуры возрастает. Однако имеются вещества, растворимость которых с повышением температуры увеличивается незначительно (NaCl) или вообще уменьшается (Ca(OH)2, Li2SO4).

Растворимость жидкостей в жидкостях различна. Одни из них растворяются неограниченно, другие – практически нерастворимы.

Растворимость газов в жидкостях очень различна. Повышение температуры и понижение давления уменьшают растворимость газов в жидкостях. Газы с незначительной растворимостью и не вступающие в химическое взаимодействие с растворителем, имеют следующую закономерность: масса газа, растворяющегося в данном объеме жидкости, прямо пропорциональна давлению, под которым находится газ (закон Генри).

Растворимость газов часто характеризуется коэффициентом абсорбции, который выражает объем газа, растворяющегося в одном объеме растворителя с образованием насыщенного раствора.

Если над жидкостью находится смесь газов, то каждый из них растворяется пропорционально своему парциальному давлению.

Способы выражения концентрации растворов

Концентрацией раствора называется количество растворенного вещества, содержащегося в определенном количестве раствора или растворителя.

Основные способы выражения концентрации растворов следующие: процентная (массовая доля), молярная, моляльная, эквивалентная, титр, мольная доля.

Процентная концентрация по массе (С) показывает число единиц массы растворенного вещества, содержащихся в 100 единицах массы раствора; например, W = 5,3% (мас.).

Молярная концентрация, или молярность (См), показывает число молей растворенного вещества, содержащихся в 1 л раствора; например, См = 2,3 М или См = 2,3 моль/ л.

Моляльная концентрация, или моляльность (Сm), показывает число молей  растворенного вещества, содержащихся в 1 кг растворителя, например, Сm = 1,8 моля на 1000 г этилового спирта.

Эквивалентная концентрация, или нормальность (Сн), показывает число эквивалентов растворенного вещества, содержащихся в 1 л раствора, например, Сн = 1,5 н.

Титр – граммовое содержание вещества в 1 мл раствора, например, Т0,1 н Н2SO4 = 0,0049 г/мл.
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где Э – эквивалентная масса вещества, Сн – нормальность раствора; М – молярная масса вещества, См - молярность.

Мольная доля растворенного вещества (N2) показывает отношение числа молей растворенного вещества (n2) к сумме числа молей растворителя (nI) и растворенного вещества, например, 

                                                                 n2
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Мольная доля растворителя (NI) показывает отношение числа молей растворителя (nI) сумме числа молей растворителя и растворенного вещества:

                                                                 n2
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Ориентировочное определение концентрации растворенного вещества (в пределах точности ± 0,5%) может быть проведено путем измерения плотности раствора с последующим нахождением концентрации по специальным таблицам.

Плотность раствора определяют с помощью ареометра, который представляет собой поплавок с дробью или ртутью и узким отростком – трубкой, в которой находится шкала с делениями. Ареометры, применяемые для определения плотности жидкостей тяжелее воды, имеют нуль вверху шкалы, а для определения плотности жидкостей легче воды – книзу шкалы. При определении плотности исследуемый раствор наливают в цилиндр и осторожно погружают в него ареометр, не допуская соприкосновения его со стенками цилиндра, полного погружения или всплывания. Уровень раствора должен приходиться на шкалу ареометра. 
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То деление шкалы, до которого ареометр погрузился в жидкость, показывает ее плотность. Если в таблицах нет цифры, отвечающей сделанному отчету на шкале ареометра, но имеются близкие величины (немного больше и немного меньше), то процентное содержание вещества вычисляют методом интерполяции (определение промежуточной величины по двум известным крайним). Например, имеется раствор гидроксида калия с плотностью 1,190 г/ см3. По табл. 1 находим, что растворам гидроксида калия плотности 1,176 и 1,217 г/ см3 отвечает процентная концентрация 20 и 24% соответственно. Разница плотностей равна

1,217 – 1,176 = 0,041,

а в процентном содержании составляет 4%. Определяем разницу между плотностью нашего раствора с меньшей концентрацией:

1,190 – 1,176 = 0,014.

Увеличение плотности на 0,041 соответствует увеличению процентного содержания на 4%, а по увеличению плотности на 0,014 находим увеличение процентного содержания из пропорции:
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Прибавляя найденную величину к процентному содержанию щелочи в растворе с меньшей плотностью, находим искомое процентное содержание:

20 + 1,37 = 21,37 (%).

Приготовление растворов различной концентрации

а) Из твердого вещества и воды

Приготовить 150 г 5%-ного раствора хлорида натрия. Рассчитать количество хлорида натрия, необходимого для приготовления выше указанного раствора. Какой объем воды при этом необходимо взять?

На технохимических весах с точностью до 0,01 г взвесить в предварительно взвешенном стаканчике рассчитанное количество хлорида натрия. Мензуркой или мерным цилиндром отмерить необходимый объем дистиллированной воды. Навеску хлорида натрия количественно перенести в стакан емкостью 250 - 300 мл и растворить в воде, перемешивая содержимое стеклянной палочкой.

Налить полученный раствор в сухой цилиндр (или ополоснуть его этим раствором) и ареометром определить плотность приготовленного раствора.

По найденной плотности, пользуясь табл. 1, определить процентное содержание хлорида натрия в растворе. Если в таблице нет этой величины, то, используя метод интерполяции, вычислить процентное содержание. Установить величину расхождения найденной концентрации с заданной. Рассчитать молярность и нормальность приготовленного раствора. Раствор сохранить для следующей работы.

б) Из концентрированного раствора и воды

Приготовить 250 мл раствора хлорида натрия определенной плотности из концентрированного (ранее приготовленного) раствора и воды.

Для приготовления этого раствора необходимо знать плотность ранее приготовленного (с точностью 0,003) и процентную концентрацию заданного растворов.

Находят в справочнике процентную концентрацию по указанной преподавателем относительной плотности. По этим величинам необходимо рассчитать, какое количество вещества по объему исходного раствора и воды следует смешать, чтобы получить 250 мл заданного раствора. Вначале определить массу вещества, необходимого для получения заданного раствора; затем найти массу исходного раствора, в котором содержится нужное количество вещества, зная относительную плотность раствора, перейти к объему. По разнице между заданным объемом (250 мл) и рассчитанным для исходного раствора определяется объем воды.

Цилиндром отмерить рассчитанные объемы воды и хлорида натрия, тщательно перемешать, перелить в сухой цилиндр и ареометром определить относительную плотность полученного раствора. Если в справочнике нет найденной по ареометру величины плотности, то определить нужную величину методом интерполяции. Вычислить молярность и нормальность раствора.

Пример индивидуального задания.

1. Приготовить 100 мл 0,65 н раствора Ba(NO3)2. Какова плотность и процентная концентрация раствора?
2. Из 0,65 н раствора приготовить 100 мл 2%-ного раствора (( = 1,015 г/ мл). Какова молярность этого раствора?
3. Из полученных растворов приготовить 100 мл 6%-ного раствора  Ba(NO3)2 с ( = 1,049 г/ мл. Подсчитать титр этого раствора.

Задачи

1. Концентрация какого раствора является мерой растворимости вещества при данной температуре?

2. Как влияют температура, давление, природа растворителей на растворимость твердых веществ, жидкостей, газов?

3. Дать определения понятий «молярность» (См), «нормальность» (Сн), «моляльность» (Сm), «мольная доля» компонента раствора.

4. Определить См, Сн  следующих растворов:

а) 30% раствора едкого натра (ρ = 1,33 г/см3);

б) 20% раствора фосфорной кислоты (ρ = 1,11 г/см3);

в) 48% раствора серной кислоты (ρ = 1,38 г/см3);

г) 20% раствора соляной кислоты (ρ = 1,10 г/см3).

5. Какой объем 92% серной кислоты (ρ = 1,83 г/см3) следует взять для приготовления 6 л 0,5 н раствора?

6. Чему равна молярность 1 н раствора КОН, H2SO4, Fe2(SO4)3?

7. Какова нормальность 0,2 М раствора К3РО4?

8. Смешано 150 мл 0,2 М раствора серной кислоты и 100 мл 1 н раствора едкого натра. Какое вещество и в каком избытке было взято?

9. Сколько граммов Н3РО4 нужно для приготовления 200 мл 0,02 н раствора?

10. Сколько граммов медного купороса CuSO4*5H2O и воды требуется для приготовления 200 г 5% раствора CuSO4, рассчитанного на безводную соль?

11. Какой объем 1 М раствора нитрата серебра AgNO3 необходимо добавить к 100 мл 1 М раствора хлорида железа (III) FeCl3, чтобы полностью осадить хлорид-ионы в виде хлорида серебра?

Лабораторная работа № 3

Реакции в растворах электролитов

Цель: иметь четкое представление о сильных и слабых электролитах, труднорастворимых соединениях, произведении растворимости, констант диссоциации.

Раздел 1. Растворы и их свойства

Тема 9. Гидролиз солей

Вещества, проводящие электрический ток в расплавленном или растворенном состоянии, называются электролитами. При растворении в воде или других полярных растворителях электролиты подвергаются электролитической диссоциации, т. е. распадаются на положительно и отрицательно заряженные ионы – катионы и анионы. 

Различают сильные и слабые электролиты.

Сильные электролиты при растворении в воде полностью диссоциируют. К ним относятся почти все растворимые соли, кислоты (HCl, H2SO4, НNО3, HBr, HI, HMnO4, HClO4), основания щелочных и щелочно-земельных металлов (кроме Mg(OH)2, Be(OH)2).

Слабые электролиты при растворении лишь частично диссоциируют. К ним относятся многие органические вещества, некоторые минеральные кислоты (H2SO3, H2S, H2SiО3), вода, большинство оснований.

Характер ионов, образующихся при диссоциации разных электролитов, различен. Кислоты – это электролиты, образующие при диссоциации в водных растворах катионы – ионы водорода и анионы -  кислотные остатки. Например,

НNО3   ↔   Н+   +   NО3-.

Диссоциация многоосновных кислот происходит ступенчато, причем по первой ступени всегда больше, чем на каждой последующей:

                 H2SO3   ↔   Н+   +  HSO3-    (первая ступень),

HSO3-   ↔   Н+   +  SO32-    (вторая ступень).

Основания – электролиты, при диссоциации которых образуются гидроксид-ионы.

КОН   ↔   К+   +   ОН- 
         Ва(ОН)2   ↔   (ВаОН)+   +   ОН-  (первая ступень),

                        (ВаОН)+   ↔   Ва2+   +   ОН-         (вторая ступень).

Солями называют электролиты, дающие в водном растворе ионы металла и кислотного остатка. Например:

Nа2СО3   ↔   2Nа+  +   СО32-.

Диссоциация кислых и основных солей происходит ступенчато:

КHSO4   ↔   К+   +   НSO4-   (первая ступень),

НSO4-   ↔   Н+   +   SO42-          (вторая ступень);

MgOHСl  ↔   Mg(OH)+   +  Сl-   (первая ступень),  

Mg(OH)+   ↔   Mg2+   +   OH-      (вторая ступень).  

Известны электролиты, при диссоциации которых образуются ионы водорода и гидроксид-ионы. Такие соединения называются амфотерными. Простейшим амфотерным соединением является вода, дающая при диссоциации ионы Н+ и ОН-. Однако диссоциация настолько мала, что концентрация водородных и гидроксид-ионов в чистой воде равна лишь 1*10-7 моль/ л.

Практически амфотерность соединения можно определить по способности его образовывать соли как с кислотами, так и со щелочами. Например, уравнения реакций взаимодействия Al(OH)3 с кислотой и основанием без учета гидратации могут быть представлены следующим образом:

Al(OH)3   +   3NаОН   →   Nа3[Al(OH)6 ];

                           Al(OH)3   +   3ОН-   →   [Al(OH)6 ]3-;

Al(OH)3   +   3НCl   →   AlCl3   +   3Н2О;

                           Al(OH)3   +   3Н+   →   Al3-   +   3Н2О.  
Приведенные выше  определения кислот и оснований с позиций классической теории электролитической диссоциации применимы к водным растворам. Для неводных сред была разработана протонная теория кислот и оснований (Бренстед, 1923 г.), основанная на следующих определениях: кислоты – вещества, отщепляющие протоны, основания – вещества, присоединяющие протоны.

В соответствии с протонной теорией соотношение между кислотой и основанием дается по следующей схеме: основание  +  протон  =  кислота. В системе из двух способных взаимодействовать с протоном веществ основанием всегда является то, которое прочнее его связывает, т. е. обладает большим протонным сродством. Например, в ряду NH3  -  H2O  -  HF наблюдается уменьшение протонного сродства. С аммиаком вода выступает как кислота, а с HF  - как основание:

NH3  +  H2O  =  NH4+  +  OН-;  

HF  +  H2O  =  H3O+   +  F-. 

Если для кислот протонная трактовка совпадает с обычной и лишь распространяет ее и на неводные растворы, то для оснований она различна. Так, КОН считается основанием не из-за способности отщеплять гидроксид-ион, а потому, что ОН- способен присоединять протон с образованием Н2О. Следовательно, основанием является не КОН в целом, а именно ОН-.

Для воды имеет место равновесие H2O  ↔ Н+  +  ОН- . Всякое изменение концентрации одного из этих ионов должно сопровождаться эквивалентным изменением концентрации другого. Поэтому для водных растворов оба подхода практически приводят к одним и тем же результатам.

Амфотерный электролит по протонной теории тот, который может быть донором и акцептором протонов:

[Zn(OH)2(H2O)2]   +   2H2O  ↔  [Zn(OH)4]2-   +   2H3O+,

       кислота            основание    основание        кислота

[Zn(OH)2(H2O)2]   +   2H2O  ↔  [Zn(H2О)4]2+   +   2ОН-.

     основание            кислота        кислота          основание  

Состояние равновесия можно выразить следующим образом:

                                   ОН-                                                ОН- 

[Zn(H2О)4]2+                                      [Zn(OH)2(H2O)2]                      [Zn(OH)4]2-.

                                  Н3О+                                                    Н3О+  

В кислой среде равновесие смещается влево, в щелочной – вправо.

В растворах электролитов реагируют ионы растворенных веществ. Реакции между ними протекают в тех случаях, когда в результате их взаимодействия образуются малорастворимые соединения (осадки), малодиссоциирующие вещества, газы, комплексные соединения. Сущность протекающих процессов полно выражается при записи их в форме ионно-молекулярных уравнений. В таких уравнениях слабые электролиты, малорастворимые соединения, газы записывают в молекулярном виде, находящиеся в растворе сильные электролиты – в виде составляющих их ионов. Например, образование осадка:

BaCl2  +  K2CrO4  →  BaCrO4(  +  2KCl;

Ba2+  +  CrO42-  →  BaCrO4.

Растворимость малорастворимых солей характеризуют при помощи произведения растворимости (ПР). ПР формулируется следующим образом: для насыщенного раствора труднорастворимого электролита произведение концентрации его ионов, возведенных в степень их стехиометрических коэффициентов, при данной температуре есть величина постоянная.

ПРBaCrO4  =  [Ba2+] * [CrO42-]  =  1,6*10-12.

Для труднорастворимого осадка:

AnBm  ↔ nAm+  +  mBn-,

ПРAnBm  =  [Am+]n * [Bn-]m   или
ПРAnBm  =  СnAm+  *  СmBn-.

Чем меньше величина ПР, тем менее растворимо вещество.

Реакции, идущие с образованием малодиссоциирующих соединений:

2СН3СООNа  +  H2SO4  ↔  2СН3СООН  +  Nа2SO4;

СН3СОО-  +  Н+  ↔  2СН3СООН.

Слабые электролиты характеризуются степенью диссоциации α и константой диссоциации Кдис.
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Константа равновесия, характеризующая диссоциацию слабого электролита, называется константой диссоциации. Например, для водного раствора НСN устанавливается равновесие

НСN  ↔    Н+   +   СN-,

константа которого связана с концентрацией продуктов распада (диссоциации) и недиссоциированных молекул отношением

                                                                 [Н+] * [СN-]

                                           Кдис.НСN   =                             ,

                                                                      [НСN] 

                                                                  [Н+] * [НСО3-]

Н2СО3  ↔  Н+  +  НСО3-;             К1  =          [Н2СО3]         = 4*10-7;

                                                                 [Н+] * [СО32-]

НСО3-  ↔  Н+  +  СО32-;             К2  =         [НСО3-]            = 5*10-11.

Вода, являясь слабым электролитом, характеризуется константой ионного произведения воды:

Кн2о  =  [Н+] * [ОН-] =1*10-14.

В тех случаях, когда малорастворимые вещества (или слабые электролиты) имеются как среди исходных веществ, так и среди продуктов реакции, равновесие смещается в сторону образования менее растворимых или наименее диссоциированных веществ. Например,

СН3СООН  +  NаОН  →  СН3СООNа  +  H2O,

СН3СООН  +  ОН-  →  СН3СОО-  +  H2O.

В данном случае равновесие реакции будет смещено в сторону образования воды, константа диссоциации которой 1,8*10-16 значительно меньше константы диссоциации СН3СООН (1,8*10-5).

Реакции, сопровождающиеся образованием комплексного иона:

CuSO4  +  4NH4OH  ↔  [Cu(NH3)4]2+  +  4H2O  +  SO42-;

                         Cu2+  +  4NH3  ↔  [Cu(NH3)4]2+.

Прочность комплексных ионов характеризуется константой нестойкости. Чем прочнее комплексный ион, тем меньше его константа нестойкости. Например,

                                                          [Cu2+] * [NH3]4
                                           Кнест.  =                                  = 2,1*10-13.

                                                          [[Cu(NH3)4]2+] 

Реакции идущие с образованием труднорастворимого соединения

Ход работы.

В три пробирки внести по 2 – 3 капли растворов: в первую – хлорида железа (III), во вторую – силиката натрия, в третью – хлорида бария. Добавьте в них по такому же количеству растворов: в первую – гидроксида натрия, во вторую – соляной кислоты, в третью – разбавленной серной кислоты.

Объясните наблюдаемые явления, пользуясь таблицей произведения растворимости. Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном виде.

Зависимость растворимости осадков труднорастворимых веществ 

от величины их произведения растворимости

1. В одну пробирку внести 2 капли растворов сульфата железа (II), в другую – 2 капли раствора сульфата меди. В каждую пробирку добавьте по 2 – 3 капли раствора сульфида аммония или сероводородной кислоты. Наблюдайте выпадение осадков.
Раствор с осадков слейте и добавьте по 6 – 7 капель 2 н раствора соляной кислоты. Какой из сульфидов растворяется? Объясните различие в растворимости осадков, пользуясь значениями произведения растворимости. Напишите ионные уравнения реакций.

2. Внесите в пробирку 2 капли раствора нитрата или ацетата свинца и 3 капли раствора сульфата натрия. Какое вещество выпалов осадок? Напишите уравнение реакции.

Жидкую фазу слейте с осадка и к последнему добавьте 4 – 5 капель сульфида аммония, перемешайте содержимое пробирки. Как изменился цвет осадка? Какое вещество образовалось? Выпишите из таблицы величины произведения растворимости полученных труднорастворимых солей и объясните переход одного осадка в другой.

3. Получите хлорид свинца взаимодействием 4 капель нитрата свинца и 7 капель хлорида натрия. Раствор над осадком взять пипеткой и внести по 3 капли в две пробирки. В одну добавьте 2 – 3 капли хлорида натрия, в другую – такой же объем йодида калия. Какая соль выпала в осадок? Написать ионные уравнения реакций. На основании опыта сделать заключение о сравнительной величине произведения растворимости полученных солей. Проверить вывод по табличным данным.

Реакции, идущие с образованием слабых электролитов

1. В одну пробирку внесите несколько кристалликов ацетата натрия, в другую – 4 капли хлорида аммония. Добавьте в первую пробирку несколько капель серной кислоты (1:1), перемешайте раствор и слегка подогрейте. Определите по запаху какое вещество образовалось. Во вторую пробирку добавьте 3 – 4 капли концентрированного раствора щелочи. Определите по запаху выделение аммиака. Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах.

2. Возьмите в две пробирки по 4 – 5 капель 2 н раствора щелочи (КОН или NаОН) и добавьте по 1 капле фенолфталеина. Почему изменился цвет растворов? В одну пробирку добавьте по каплям 2 н раствор соляной или серной кислоты, во вторую – 2 н уксусной кислоты до обесцвечивания растворов.

Чем объяснить исчезновение гидроксид-ионов при добавлении кислоты? В каком случае обесцвечивание растворов наступило быстрее? Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций нейтрализации щелочи кислотами. Почему равновесие ионного процесса смещается в сторону образования воды при наличии в левой части равенства малодиссоциируемых молекул уксусной кислоты?

Реакции, идущие с образованием газа

Поместите в две пробирки по 5 – 6 капель карбоната натрия. В одну пробирку внесите 4 – 5 капель хлорида кальция. Какое вещество выпало в осадок? Напишите ионное уравнение реакции.

Во вторую пробирку внесите несколько капель 2 н соляной кислоты и наблюдайте выделение газа. Нагрейте содержимое пробирки до прекращения выделения газа и внесите 4 – 5 капель хлорида кальция. Почему в этом случае не образуется осадок карбоната кальция? Напишите ионное уравнение реакции взаимодействия соды с соляной кислотой.

Реакции, идущие с образованием комплексного иона

В пробирку с 3 каплями сульфата никеля (II) добавьте раствор гидроксида натрия до образования осадка. Раствор слейте и внесите 25% раствор аммиака до растворения осадка гидроксида никеля (II) вследствие образования комплексного основания. Сравните окраску ионов Ni2+ с окраской полученного раствора. Присутствие каких ионов сообщает окраску раствору?

Напишите уравнение реакции получения комплексного соединения и его координационную формулу, учитывая, что координационное число никеля равно 6. Какое основание является более сильным электролитом: гидроксид никеля (II) или соответствующее комплексное основание?

Упражнения и задачи

1. Написать уравнения электролитической диссоциации следующих веществ и показать, в каких случаях диссоциация идет ступенчато:

КОН, FeCl3, H3PO4, Ba(OH)2, Zn(NO3)2, H2SO4.

2. Написать уравнения последовательных стадий электролитической диссоциации сероводородной и угольной кислот и выразить в общем виде их константы диссоциации.

3. Выразить молекулярными уравнениями реакции:

Fe3+   +   3OH-   (   Fe(OH)3,

Ba2+   +   SO42-   (   BaSO4,

H+   +   OH-   (   H2O,

SO32-   +   2H+   (   SO2   +   H2O,

Cu2+   +   4NH3   (   (Cu(NH3)4(2+.

4. Написать в молекулярной форме уравнения реакций:

NiCl2   +   H2S   (   ;

Fe(OH)3   +   H2SO4   (   ;

CuSO4   +   NaOH   (   ;

H3PO4   +   Ba(OH)2   (   ;

5. Составить молекулярные и ионные уравнения реакций образования нерастворимых, малодиссоциированных и летучих соединений: Ni(OH)2, Fe2S3, BaCrO4, CaF2, H2S, CH3COOH, PbI2, CO2, HCN, NH4OH.

6. Сколько граммов BaSO4 содержится в 2 л его насыщенного раствора при 25(С?

7. Вычислить произведение растворимости хлорида серебра, если в 500 мл насыщенного раствора содержится 0,94*10-3 г соли.

8. Почему при добавлении к насыщенному раствору сульфата бария гипсовой воды (насыщенный раствор CaSO4) наблюдается выделение осадка?

9. В 1 мл насыщенного раствора карбоната серебра содержится 0,032 г Ag2CO3. вычислите ПРAg2CO3.

10. Вычислите растворимость PbI2 в молях и граммах на 1 л раствора. ПРPbI2 = 8*10-9.

11. ПРZnS = 1*10-26, ПРMnS = 2,5*10-10, ПРCuS = 6*10-36. При растворении какой из указанных солей создается в растворе большая концентрация S2- - ионов?

12. Добавлением какого электролита достигается наибольшая полнота осаждения иона Ba2+: а) NaOH; б) KCl; в) Na2SO4; г) K2CrO4; д) K2CO3; 

е) (NH4)2C2O4?
Раздел 1. Растворы и их свойства.

Тема 9. Гидролиз солей. Водородный показатель (рН).

Лабораторная работа № 4

Гидролиз солей

Цель: закрепить теоретические знания гидролиза солей, научиться определять рН раствора гидролизующейся соли, протекание необратимого гидролиза. Изучить факторы, влияющие на гидролиз.

Растворение многих веществ в воде часто сопровождается химическим взаимодействием обменного характера. Процесс взаимодействия солей с водой, приводящий к образованию слабых электролитов, называется гидролизом.

Количественно гидролиз солей может быть охарактеризован степенью гидролиза - h и константой гидролиза - Кг.
h =     количество молекул, подвергшихся гидролизу
         общее количество молекул соли в растворе

Kг определяет состояние химического равновесия в растворе гидролизованной соли. Константа и степень гидролиза связаны уравнением:

Кг =   h2С      ,

 1 – h
где С – концентрация соли, моль/л.

при h<<(I ею можно пренебречь, тогда уравнение принимает вид:

Кг = h2•C, или h = Кг/С.

Из последнего уравнения следует, что степень гидролиза данной соли тем больше, чем меньше ее концентрация, т.е. при разбавлении гидролизующейся соли степень ее гидролиза возрастает. Повышение температуры ведет к усилению гидролиза (увеличивается степень диссоциации воды), понижение – к его ослаблению. Значит, чтобы гидролиз протекал менее интенсивно, работать следует с крепкими растворами и при пониженной температуре. Полезно также добавить к раствору избыток одного из образующихся при гидролизе продуктов (кислоты или щелочи).


Рассмотрим отдельные возможные случаи гидролиза солей.

I. Соли, образованные слабым основанием и сильной кислотой

Гидролиз таких солей обусловлен связыванием гидроксид-ионов воды в слабый электролит и накоплением в растворе ионов Н+. Реакция раствора становится кислой (рН<7).

NH4CI  +  H2O           NН4ОН  +  HCI;

NН4+  +  H2O             NН4ОН  +  Н+         (рН<7).
Кг =            КН2О         =   1·10-14    = 5,6·10-10
  Кдис. NH4OH       1,8·10-5
При концентрации соли NH4Cl, равной 0,01М, определим h и рН.

h =  Кг  =   5,6·10-10  = 2,38·10-4 или 0,0238%;

   С          0,01

[H+]  =  h·c  =  2,38·10-4·0,01  =  2,38·10-6 моль/л;

рН  =  -Ig[H+]  =  -Ig[2,38·10-6]  =  5,62.

Если соль образована многозарядным катионом, гидролиз протекает ступенчато с образованием основных солей. Например, гидролиз хлорида кадмия CdCl2. первая ступень: 

CdCl2  +  H2O             CdOHCl  +  HCl;


Cd2+  +  H2O             (CdOH)+  +  H+            (PH<7).

Вторая ступень:

CdOHCl  +  H2O             Cd(OH)2  +  HCl;


(CdOH)+  +  H2O            Cd(OH)2  +  H+       (pH<7).

Гидролиз солей по первой ступени всегда протекает в большей степени, чем по каждой следующей. В некоторых случаях при гидролизе солей, образованных слабым основанием и сильной кислотой, получаются оксосоли. Например, гидролиз BiCl3 протекает по реакции:

BiCl3  +  Н2О           BiOCl  +  2HCl.


2. Соли, образованные сильным основанием и слабой кислотой 
гидролиз таких солей обусловлен связыванием ионов водорода в слабый электролит и накоплением в растворе гидроксид-ионов, обеспечивающих щелочную реакцию раствора (рН>7). Например, 

KCN  +  H2O          KOH  +  HCN;

CN-  +  H2O          HCN  +  OH-             (pH>7).

                                      Кг  =     КН2О       =    1·10-14     =  1,3·10-5 .

                                                 Кдис. НСN        7,9·10-10
Вычислим h и pН 0,01М раствора KCN.

h =  Кг  =  1,3·10-5  =  3,6·10-2, или 3,6%.

  См         0,01

[OH]-  =  h·С  =  3,6·10-2·0,01  =  3,6·10-4
рОН  =  -Ig[OH-]  =  -Ig[3,6·10-4]  =  3,44;

рН  +  рОН  =  14;

рН  =  14 – рОН  =  14 – 3,44  =  10,56.

Если соль образована сильным основанием и слабой многоосновной кислотой, гидролиз протекает ступенчато с образованием кислых солей. Например, первая ступень:

Na2SO3  +  H2O           NaHSO3  +  NaOH;


SO32-  +  H2O            HSO3-  +  OH-        (pH>7).

Кг1  =  КН2О  =  1·10-14  =  1,6·10-7 .

 Кдис.2    6,3·10-8
Вторая ступень:

NaHSO3  +  H2O            H2SO3  +  NaOH;

  HSO3-  +  H2O           H2SO3  +  OH-          (pH>7).


Кг2  =  КН2О  =  1·10-14  =  6,3·10-13 .

 Кдис.1    1,6·10-2
Обычно гидролиз до образования свободного основания или кислоты не идет (первый случай) из-за накопления в растворе соответственно ионов Н+ или ОН-, т.е. более интенсивно гидролиз протекает по первой ступени.

3. Соли, образованные слабым основанием и слабой кислотой

такие соли сильнее подвергаются гидролизу, так как их ионы одновременно связывают ионы Н+ и ОН- воды, сдвигая равновесие ее диссоциации. Например, гидролиз NH4CN.

NH4CN  +  H2O           NH4OH  +  HCN;

NH4+  +  H2O            NH4OH  +  H+,

CN-  +  H2O           HCN  +  OH-.

Ионы H+ и ОН- соединяются и образуют воду. Это приводит к смещению равновесия вправо. Реакция раствора зависит в этом случае от относительной силы образующихся в результате гидролиза основания и кислоты. Растворы солей этого типа могут иметь слабокислую или слабощелочную реакцию среды. В нашем примере Кдис.NH4OH = 1,8·10-5, а Кдис.HCN = 7,9·10-10, т.е. реакция раствора будет слабощелочная.

Соли, образованные очень слабой кислотой и очень слабым основанием, гидролизуются необратимо. Например,

Al2S3   +    6Н2O   =    2Al(OH)3   +   3H2S    .

Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой, гидролизу не подвергаются, так как при их взаимодействии с водой не образуются слабые электролиты. К таким солям можно отнести NаС1, ВаС12, Na2SO4, KNO3 и т.д.
Определение рН растворов солей

Ход работы:

В шесть пробирок последовательно внести по одному микрошпателю следующих солей: хлорида алюминия, карбоната натрия, ацетата натрия, ацетата аммония, карбоната аммония и хлорида натрия. Туда же добавить по 8-10 капель дистиллированной воды и размешать стеклянной палочкой. С помощью универсальной индикаторной бумаги определить рН приготовленных растворов.

Полученные результаты представьте в виде таблицы:

	Формула соли
	Реакция среды
	рН раствора (рН<7; рН>7; рН=7)


Написать молекулярные и ионные уравнения реакций гидролиза взятых солей. В каком случае гидролиз протекает ступенчато? Сделать общие выводы о реакции среды в растворах солей, образованных:

а)  слабым основанием и сильной кислотой;

б)  слабой кислотой и сильным основанием;

в)  слабой кислотой и слабым основанием;

г)  сильной кислотой и сильным основанием.
2. Исследование продуктов гидролиза

ход работы:

В пробирку внести 5-6 капель хлорида железа (III) и испытать его действие на универсальную лакмусовую бумажку (определить рН). Написать уравнение реакции гидролиза соли по первой ступени.

В раствор соли FeCl3 добавить немного порошка магния. Наблюдается выделение пузырьков газа. Какой газ выделяется и почему? Дайте объяснения и напишите уравнение реакции. 

3. Полный (необратимый) гидролиз

Ход работы:

В две пробирки внести по 6-7 капель раствора хлорида алюминия. В одну из пробирок внесите такой же объем сульфида аммония, в другую – карбоната натрия. Отметьте выделение сероводорода из первой пробирки (по запаху или почернению фильтровальной бумаги, смоченной раствором ацетата свинца) и появление пузырьков диоксида углерода во второй. В обоих случаях в осадок выделился гидроксид алюминия. Докажите опытным путем, что осадком является Al(OH)3 (амфотерные свойства). 

Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций. Почему не образовалось сульфида и карбоната алюминия?

4. Факторы, влияющие на степень гидролиза

Ход работы:

а) Влияние силы кислоты и основания, образующих соль, на степень гидролиза

в две пробирки до 2/3 объема налить дистиллированной воды. В одну из них внести один микрошпатель кристаллов сульфита натрия, в другую – столько же карбоната натрия. Содержимое пробирок перемешать и в каждую добавить по одной капле фенолфталеина. В растворе какой соли окраска индикатора интенсивнее? Почему? Написать ионные уравнения гидролиза обеих солей по первой ступени.

б) Влияние температуры на степень гидролиза

В пробирку внести два микрошпателя ацетата натрия и 7 капель дистиллированной воды. К полученному раствору добавить 1 каплю фенолфталеина, перемешать раствор и нагреть на кипящей водяной бане.

Изменилась ли интенсивность окраски индикатора в нагретом растворе соли по сравнению с первоначальной? Охладить пробирку в холодной воде. Написать уравнение реакции гидролиза ацетата натрия. Сделать вывод об изменении концентрации ионов ОН- в растворе на основании изменения окраски индикатора.

в) Влияние разбавления раствора на степень гидролиза соли, обратимость гидролиза

В пробирку внести 3 капли раствора хлорида сурьмы (III) и по каплям добавлять дистиллированную воду до выпадения осадка хлорида оксосурьмы SbOCl, образующегося на второй ступени гидролиза из Sb(OH)2Cl.

Написать ионные и молекулярные уравнения первой и второй ступеней гидролиза SbCl3.
К раствору с осадком SbOСl прибавить соляную кислоту до растворения осадка, а затем вновь добавить воду. Дать объяснения наблюдаемым явлениям. Написать уравнение реакции растворения SbOCl.

Упражнения и задачи

1. Какие из указанных ниже солей подвергаются гидролизу и какая форма гидролиза (простая, ступенчатая, полная) будет иметь место в каждом отдельном случае:

a) KCl; б) K3PO4; в) KclO4; г) Al2S3; д) CuSO4; е) Al(NO3)3.

2. Какую реакцию растворов должны показывать водные растворы нитрата аммония, нитрата калия, цианида калия, ацетата аммония, сульфата аммония? Указать причину наблюдаемого явления и написать соответствующие ионные уравнения реакций.

3. При смешении растворов СrСl3 и Na2CO3 образуется осадок Сr(ОН)3. Объясните причину и напишите уравнения реакций в молекулярном и молекулярно-ионном виде.

4. Подберите по два уравнения в молекулярном виде к каждому из молекулярно-ионных:
а) Fe3+  +  2H2O          Fe(OH)2+  +  2H+;

б) S2-  +  H2O         OH-  +  HS-;

в) CO32-  +  H2O          HCO3-  +  OH-;

г) CN-  +  H2O           HCN  +  OH-.
5. Найти концентрацию ионов Н+ и ОН- и указать реакцию раствора при рН=2 и рН=11.

6. Концентрация ионов водорода в растворе равна 6,3·10-5 моль/л. Определить рН и рОН раствора.
7. какова концентрация ионов водорода в растворе, рН которого 5,2?

8. вычислить Кг, h и рН при комнатной температуре в растворах солей, подвергающихся гидролизу по катиону одноосновного основания:

а) в 0,1М растворе хлорида аммония;

б) в 0,01М растворе хлорида аммония;

в) в 0,1М растворе нитрата аммония.

9. вычислить Кг, h и рН при комнатной температуре в растворах солей, гидролизующихся по аниону слабой одноосновной кислоты:

а) 0,01М СН3СООNa;

б) 0,1М KCN;

в) 0,1М NaClO.

10. По величине рН вычислить молярную концентрацию, Кг, h соли в следующих растворах:

а) NH4Cl, если рН=5,62;

б) NH4NO3, если рН=6,12;

в) КCN, если рН=11,57.

Раздел 1. Растворы и их свойства

Тема 11. Окислительно–восстановительные процессы
Лабораторная работа № 5

Окислительно-восстановительные реакции

Цель: закрепить теоретические знания о типах окислительно-восстановительных реакций, определении окислителя, восстановителя, знать и уметь определять электродный потенциал, ЭДС.

Различают химические реакции с изменением и без изменения степеней окисления элементов. Такое подразделение условно, так как неизменность степени окисления элементов в результате химических реакций не означает отсутствия перестройки электронных структур взаимодействующих частиц. Здесь обязательно наблюдается изменение характера межмолекулярных, межатомных и межионных связей, а значит и эффективных зарядов атомов.

При окислительно-восстановительных реакциях происходит изменение степени окисления элементов. Последнее обусловлено оттягиванием или перемещением электронов. Поэтому окислительно-восстановительным реакциям можно дать следующее определение: это реакции, при которых происходит переход электронов от одних атомов, ионов или молекул к другим. Например, вытеснении из раствора медного купороса элементарной меди железом: 

CuSO4   +   Fe   =   Cu   +   FeSO4,

электроны от атома железа переходят к ионам меди:

Cu2+   +   Fe0   =   Cu0   +   Fe2+,

NH4-3NO3+5   =   N+2O   +   Н2О.

Окислением называется процесс отдачи электронов. Вещество, отдающее электроны, называется восстановителем. В результате отдачи электронов восстановитель окисляется:

Fe0   -   2ē   →   Fe2+,

N3-   -   4ē   →   N+.

Восстановлением называется процесс присоединения электронов, сопровождающийся понижением степени окисления. Вещество, присоединяющее электроны, называется окислителем. В результате присоединения электронов окислитель восстанавливается:

Cu2+   +   2ē   →   Cu0,

N5+   +   4ē   →   N+.

Любая окислительно-восстановительная реакция является результатом одновременно протекающих процесса окисления и процесса восстановления, которые в химических реакциях не могут существовать один без другого.

KI   +   2FeCl3   →   I2   +   2FeCl2   +   2KCl

Fe3+   +   1ē   →   Fe2+               2

2I-   -   2ē   →   I20                 1

Восстановитель:    2I-   -   2ē   →   I20            (процесс окисления)

Окислитель:           Fe3+   +   1ē   →   Fe2+      (процесс восстановления)

Различают три типа окислительно-восстановительных реакций: межмолекулярные, внутримолекулярные и реакции самоокисления - самовосстановления (диспропорционирования).

В молекулярных окислительно-восстановительных реакциях происходит изменение степеней окисления элементов разных молекул:

2K2MnO4   +   Cl2   →   2KMnO4   +   2KCl.

При внутримолекулярном окислении – восстановлении происходит изменение степеней окисления разных элементов одной и той же молекулы:

2K+Cl5+O32-   →   2KCl-   +   3O20.

В реакциях самоокисления – самовосстановления степень окисления одного и того же элемента и понижается, и повышается:

2Cl20   +   6NaOH   →   5NaCl-   +   NaCl5+O3   +   3H2O.

В написанной реакции хлор является и окислителем, и восстановителем. Для составления уравнений окислительно – восстановительных реакций, протекающих в растворах между ионами и молекулами реагентов, используются два метода: электронного баланса и электронно-ионных уравнений.

Сущность метода электронно-ионных уравнений состоит в уравнивании числа всех атомов до и после реакции наряду с уравниванием общего заряда частиц путем добавления или вычитания необходимого числа электронов. При этом в электронно-ионных уравнениях, как и в реакциях обмена, малорастворимые, летучие и слабодиссоциирующие вещества представляются в их молекулярных формах.

Следует иметь в виду, что в водных растворах связывание избыточного кислорода и присоединение кислорода восстановителем происходит по-разному в кислой, нейтральной и щелочной средах.

В кислых растворах избыток кислорода связывается ионами водорода с образованием молекул Н2О, в нейтральных и щелочных – молекулами воды с образованием гидроксид-ионов. Например:

MnO2   +   4H+   +   2ē   →    Mn2+   +   2H2O (кислая среда);

NO3-   +   2H2O   +   3ē   →   NO   +   4OH- (нейтральная или

                                                                          щелочная среда).

Присоединение кислорода восстановителем осуществляется в кислой и нейтральной средах за счет молекул воды с образованием ионов водорода, в щелочной среде – за счет гидроксид-ионов с образованием молекул воды. Например:

SO32-   +   2OH-   →   SO42-   +   H2O   +   2ē (щелочная среда);

I2  +  6H2O  →  2IO3-  +  12H+  +  10ē (нейтральная или кислая среда).

Уравнения окислительно-восстановительных реакций по электронно-ионному методу составляются следующим образом:

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

2. Написать схемы полуреакций окисления и восстановления с указанием реально существующих в условиях реакции ионов или молекул.

3. Уравнять число атомов каждого элемента в левой и правой частях полуреакций, помня, что в водных растворах могут участвовать молекулы Н2О, ионы Н+ и ОН-.

4. Уравнять суммарное число зарядов в обеих частях каждой полуреакции.

5. Подобрать множители (коэффициенты) для полуреакций. При этом число электронов, отдаваемых восстановителем, должно быть равно числу электронов, принимаемых окислителем.

6. Сложить уравнения полуреакций с учетом коэффициентов.

7. Расставить коэффициенты в уравнении реакции.

Составим уравнение реакции между бихроматом калия и йодидом калия в кислой среде.

1. K2Cr+62O7   +   KI-   +   H2SO4   (   Cr+32(SO4)3   +   K2SO4   +   I20   +   H2O;

2. Cr2O72-   +   I-   +   H+   (   2Cr3+   +   I20;

3. Cr2O72-   +   14H+   +   6ē   (   2Cr3+   +   7H2O     1

4. 2 I-   +   2ē   (   I20                                                   3

5. Cr2O72-   +   6I-   +   14H+   (   2Cr3+   +   3I20   +   7H2O;

2K+   +   6K+   +7SO42-   =   3SO42-   +   4K2SO4
K2Cr2O7   +   6KI   7H2SO4   =   Cr2(SO4)3   +   3I2   +   4K2SO4   +   7H2O.


Рассмотрим уравнение реакции MnO2 с O2 в щелочной среде.

1. Mn4+O2   +   O20   +   KOH   (   K2Mn6+O4   +   H2O2-;

2. MnO2   +O2   +   OH-   (   MnO42-   +   H2O;

3. MnO2   +   4OH-   -   2ē   (   MnO42-   +   2H2O    2

4. 2O0   +   4H+   +   4ē   (   2H2O                             1

5. 2MnO2   +8OH-   +   O2   +   4H+   (   2MnO42-   +   4H2O   +   2H2O;

2MnO2   +   4H2O   -   4 OH-   +   O2   (   2MnO42-   +   4H2O   +   2H2O;

                                                                 4K+           4K+
2MnO2   +   O2    +   4KOH   =   2K2MnO4   +   2H2O.

Для количественной характеристики окислительно-восстановительной активности веществ, находящихся в растворах или соприкасающихся с ними, пользуются величинами электродных или окислительно-восстановительных потенциалов.

Чем больше алгебраическая величина электродного потенциала, тем активнее данная частица как окислитель, и наоборот.

Пользуясь таблицей нормальных окислительно-восстановительных потенциалов, можно предсказать возможность осуществления и направленность окислительно-восстановительных реакций. Процесс может протекать в выбранном направлении при условии, если разность потенциалов имеет положительное значение, а следовательно, и э.д.с. системы величина положительная, т. е. > 0.

Например, перманганат калия КмnO4 можно получить окислением манганата калия бромом:
2К2мnO4 + Вr2 = 2КмnO4 + КВr
Можно ли вместо брома использовать хлор или йод?
По таблице нормальных окислительно-восстановительных потенциалов находим электродные потенциалы пар:

Ео мnO4– / мnO42–  = 0,56 В;


Ео 2Cl– / Cl2  = 1,36 В ;
Ео 2Вr– / Вr2 = 1,08 В


Ео 2I– / I2 = 0,53 В
Вычисляем э.д.с. = Еокис-ля – Евос-ля
1) Э.Д.С. = 1,08 – (+0,56) = 0,52 (В);

2) Э.Д.С. = 1,36 – (+0,56) = 0,80 (В);

3) Э.Д.С. = 0,53 – (+0,56) = –0,03 (В).

Значит,  в качестве окислителя можно использовать хлор, но нельзя – йод.

При решении вопроса о направленности окислительно-восстановительных реакций следует помнить:
1. Окислительно-восстановительные реакции протекают в сторону образования менее активных веществ из более активных.

2. Из всех возможных, при данных условиях окислительно-восстановительных реакций в первую очередь в большинстве случаев протекает та, Э.Д.С. которой наибольшая.

Ход работы

I. Внутримолекулярное окисление-восстановление
Фарфоровую чашечку поставить в кольцо штатива и внести 3-4 микрошпателя кристаллического бихромата аммония (NH4)2Cr2O7. На спиртовке осторожно до начала реакции нагреть содержимое чашечки и наблюдать разложение соли. Написать уравнение реакции, учитывая, что продуктами ее являются азот, вода и оксид хрома (III) - вещество зеленого цвета. Что является окислителем, восстановителем? Как изменилась их степень окисления? Будет ли эта реакция обратимой?
2. Реакция самоокисления-самовосстановления сульфита натрия
В две сухих пробирки поместить по 2-3 кристаллика сульфита натрия. Одну пробирку укрепить в штативе и нагревать в течение 5-7 мин. Дать охладиться. В обе пробирки внести по 5 капель дистиллированной воды, размешать до полного растворения солей. В одну пробирку добавить 2-3 капли раствора сульфата меди (II), а во вторую – хлорид бария, отметить образование осадков и их цвет. Черный осадок является сульфидом меди (II), белый – сульфатом бария.

Написать уравнение реакции разложения сульфита натрия, учитывая, что продуктами прокаливания будет сульфид и сульфат натрия. Как изменяется степень окисления серы в данной реакции?

3. Межмолекулярное окисление-восстановление. 
Окислительные и восстановительные свойства свободных галогенов
а) В две пробирки внести по 3 капли йодной воды. В одну из них добавить несколько капель хлорной воды, в другую - сероводородной воды. Встряхиванием перемешать содержимое пробирок. Происходит ли изменение окраски растворов в обеих пробирках?

Написать уравнения протекающих реакций, учитывая, что в одном случае образуется соляная и йодноватая (НIO3) кислоты, в другом –иодоводородная и серная. Доказать наличие сульфат-ионов хлоридом бария. Восстановителем или окислителем являются в этих реакциях йод и хлор?

б) В пробирку внести 3 капли сульфата железа (II) и туда же добавить равный объем хлорной воды, содержимое пробирок перемешать. На полученный раствор содействовать 2 каплями роданида калия или аммония (KSCN или NH4SCN). О чем свидетельствует появление интенсивно разовой или кроваво-красной окраски раствора?

Написать уравнение реакции, указать окислитель и восстановитель.

в) В пробирку с 3-4 каплями сульфата хрома (III) внести избыток гидроксида калия (до растворения осадка гидроксида хрома (III)) и добавить хлорной воды до образования желтой окраски раствора. Написать уравнения реакции, имея в виду, что образуются хромат-ионы СrO42–.

4. Восстановительные свойства галогенид-ионов
В две пробирки внести по 3 капли йодида калия. В одну из пробирок добавить равный объем FeCI3, в другую - хлорной воды. Чем объяснить появление окраски растворов в пробирках?

Написать уравнения реакций. Окислителем или восстановителем выступают йодид-ионы в этих реакциях? Написать электронные формулы атомов I, S, N в отрицательных степенях окисления. Могут ли они быть окислителями в химических реакциях?

5. Восстановительные свойства атомарного водорода
В пробирку внести 4 капли разбавленного раствора перманганата калия, такой же объем 2 н. серной кислоты и опустить кусочек цинка. Объясните изменение окраски раствора. Напишите уравнение реакции восстановления КМnO4 атомарным водородом в сернокислой среде.

6. Влияние реакции среды на протекание окислительно-восстановительных процессов

В три пробирки внести по 4 капли раствора перманганата калия. В одну пробирку добавить 2 капли 2 н. раствора серной кислота, во вторую - такой же объем воды, в третью - 2 капли 2 н. раствора щелочи. Во все три пробирки внести по I микрошпателю кристаллического сульфита калия или нитрита натрия и содержимое пробирок перемешать до растворения соли. Наблюдать за изменением окраски растворов.

Написать уравнения реакций восстановления КМnО4 в кислой, щелочной и нейтральной средах. Учесть, что соединения марганца в различных степенях окисления имеют характерную окраску: ион МnO4– - фиолетовую; МnO42– - зеленую; Мn2+ - бледно-розовую, а при малой концентрации практически бесцветен. Диоксид марганца является труднорастворимым веществом бурого цвета. До какой степени окисления восстанавливается марганец в KМnO4 при pн < 7, рН = 7, рН > 7?

Упражнения
1. Указать, какие из следующих реакций являются окислительно-восстановительными:
H2O4 + 2К0Н = K2SO4 + 2Н2O;

4Мg + 9HN03 → 4Mg(NO3)2 + NН3 + 3H2O; 

CaCI2 + Na2CO3 = 2NаС1 + CaCO3;

2C + O2 = 2CO;

Zn + 2HCI → 2ZnCI2 + H2;

Fe2O3 + CO → 2FeO + CO2;

2Na2SO4 + 2SiO2 + С → Na2SiO3 + 2SO2
Ответ мотивировать и указать в окислительно-восстановительных реакциях окислитель и восстановитесь.

2. Указать, какие из ионов и атомов могут быть только восстановителями или только окислителями, или как восстановителями, так и окислителями: Na, Zn, I–, S6+, N3–, S4+, S2–, MnO4–, NO3–, Sn4+.
3. Окисление или восстановление происходит при переходах:
2Cl– → Cl2; Cl– →  ClO4–; FeSO4 → Fe2(SO4)3; NH3 → NO; Fe2O3 → Fe?
4. Указать окислитель и восстановитель и подобрать коэффициенты в уравнениях реакций:

AgNO3 → Аg + NO2 + O2 ;
NH4NO2→ N2 + H 2O; 

NН4NO3 → N2O + Н2O;
H2O → Н2 + O2 ;
Pb(NO3)2 → PbO + NO2 + O2;
I2 + Ва(OН)2 → Ва(IO3)2 + ВаI2 + Н2O;
Р + Н2O → Н3РO4 + РН3;
KВrO → KBrO3 + KBr.
5. Напишите реакции взаимодействия между:
а) нитратом марганца (II) и диоксидом свинца в присутствии азотной кислоты, при этом марганец окисляется до марганцевой кислоты,
б) иодоводородом и азотистой кислотой, при этом азотистая кислота восстанавливается до оксида азота (II).

6. По приведенным ниже электронно-ионным схемам составьте уравнения окислительно-восстановительных реакций (в молекулярном виде):

a) Cr2O72– + 6ē + 14H+ = 2Cr3+ + 7H2O;

3S2–  –  6ē    =     3S0 ;
б) O2° + 4ē + 2Н2O = 4OН–;

    2Fe – 4ē = 2Fe2+;
в) 3Сuo – 6ē = 3Сu2+;
    2NO3– + 6ē + 8Н+ = 2NO + 4Н2O.
7. Подобрать коэффициенты в следующих окислительно-восстановительных реакциях:

КСlO3 + I2 + Н2O = HIO3 + KCI;

Ag + H2SO4 = SO2 + Аg2SO4 + H2O

As2O3 + HNO3 + H2O = H3AsO4 + NO;

KIO3 + Na2SO3 + H2SO4 = I2 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O;

Bi2O3 + Cl2 + KOH = KCl + KBiO3 + H2O

Co(OH)2 + Cl2 = Co(ClO)2 + CoCl2 + H2O
8. Можно ли в качестве окислителя в кислой среде использовать К2Сr2O7, в следующих процессах при стандартных условиях:
а) 2F– – 2ē → F2,

Еo 2F– / F2 = 2,85 В;
б) 2Вr– – 2ē → Вr2,
Еo 2Br– /Br2 = 1,06 В;

в) 2Сl– – 2ē → С12,
E° 2Cl– / Cl2 = 1,36 B;

Г) 2I– – 2ē → I2, 

Eo 2I– / I2 = 0,54 В.
Стандартный окислительно-восстановительный потенциал Е° системы
Cr2Q72– + 14H+ + 6ē = 2Сr3+ + 7Н2O 

равен 1,33 В.
9. Какой из окислителей:  PbO2, MnO2, K2Cr2O7 является наиболее эффективным по отношению к KCl с целью получения Сl2?
10. Могут ли одновременно находиться в растворе кислоты HI и H2SeO3?
Раздел 1. Растворы и их свойства

Тема 13. Комплексные соединения

Лабораторная работа № 6

Комплексные соединения

Цель: научиться определять катионные и анионные комплексы, исследовать поведение их в растворе, а также отличать от двойных солей.

Соединения типа Н2О, NH3, SO3, С6Н6, BF3, и те, в которых элемент проявляет свою максимальную валентность, называются валентно-насыщенными, или соединениями первого порядка. При взаимодействии их друг с другом получаются соединения высшего порядка. Например: 

Fe(CN)2  +  4KCN = Fe(CN)2 ·4KCN,

Hgl2  + 2KI = HgI2 ·2KI.
А. Вернер ввел в химию представления о соединениях высшего порядка и дал первое определение понятия комплексного соединения.

Комплексными называются соединения, в узлах кристаллической решетки которых содержатся ионы (комплексы), способные к самостоятельному существованию в растворе или расплаве.

В каждом комплексном соединении различают внутреннюю и внешнюю сферы. Более прочно связанные частицы внутренней сферы называют комплексным ионом, или комплексом. При написании координационной формулы эту часть комплексного соединения заключают в прямоугольные скобки.

Fe(CN)2 ·4KCN или K4[Fe(CN)6];

CrCl3·6NH3 или [Cr(NH3)6Cl3.
Центральный атом внутренней сферы, вокруг которого координируются ионы или нейтральные молекулы, называется комплекcообразователем или центральным атомом комплекса. В роли комплексообразователя чаще всего выступают ионы переходных металлов, реже нейтральные атомы или ионы. Ионы или молекулы, координируемые около центрального атома, называются лигандами. Последние бывают ионные и молекулярные.

	Л и г а н д ы

	ионные
	молекулярные


CN- - циано                         Н2О - акво

ОН- - гидроксо                   NH3 - аммин

NO2- - нитро                       CO - карбонил

F- - фторо                            CH3NH2 - метиламин

Cl- - хлоро                           N2H4 – гидразин

Координационное число, или координационная валентность – число мест во внутренней сфере комплекса, которые могут занять лиганды.

	Координационное число
	Заряд комплексо-образователя


2                                             1

4, 6                                         2

6, 4                                         3

8                                             4

Заряд комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов комплексообразователя и лигандов. Например, состав комплексного соединения выражается формулой CeCl3·3NH3·H2O, координационная формула этого соединения имеет вид:
[Cr(NH3)3H2OCl2]Cl, где
Cr3+ - комплексообразователь, или центральный атом; NH3, H2O, Cl- - лиганды; координационное число равно 6; [Cr(NH3)3H2Ocl2]+ - внутренняя сфера; Cl- - внешняя сфера.

Классификация комплексных соединений основывается на различных принципах:
1. По принадлежности к классу соединений различают: 

комплексные кислоты - н[АuСl4] ;
комплексные основания - [Zn(NН3)4](OН)2;

комплексные соли -[Co(NH3)3(H2O)3Cl3.
2. По природе лигандов: 

аквокомплексы - [Co(Н2O)6]SO4;

аммиакаты - [Cu(NH3)4]SO4;
ацидокомплексы - лигандами являются анионы различных кислот –K2[HgI4], К3[Fe(СN)6] - иодидный и цианидный ацидокомплексы; гидроксокомплексы - K2[Zn(OH)4].

3. По знаку заряда комплекса различают: 

кaтионные комплексы - [Cr(NH3)3(H2O)3]Cl3;

анионные комплексы – Rb2[IrCl6];

нейтральные комплексы – [Fe(CO)5]

нейтральные комплексы не имеют внешней сферы. Бикомплексы состоят из комплексных катионов и анионов. Например, [Co(NH3)6][Fe(CN)6].

4. По внутренней структуре комплексные соединения различаются:

а) моно- и полиядерные; б) простые и циклические.

В растворах комплексные соединения диссоциируют как сильные электролиты (первичная диссоциация на внешнюю и внутреннюю сферы). Комплексный ион, как слабый электролит, диссоциирует незначительно (вторичная диссоциация). Количественно диссоциация этого иона характеризуется константой нестойкости (Кнест.) или константой устойчивости (Куст.). 
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[Ag(NH3)2]Cl           [Ag(NH3)2]+  +  Cl- (первичная диссоциация);

[Ag(NH3)2]+           Ag+  +  2NH3 (вторичная диссоциация).

Кнест. =   [Ag+]·[NH3]2   = 9·10-8 .

 [[Ag(NH3)2]+]

Значения констант нестойкости комплексных соединений колеблются в широких пределах и могут быть мерой устойчивости комплекса. Чем устойчивее комплексный ион, тем меньше константа нестойкости и больше константа устойчивости.

Например:

Кнест.[Ag(CN)2]- = 1·10-21;

Кнест.[Ag(NН3)2]+ = 9·10-8;

Кнест.[Ag(S2O3)2]3- = 1·10-13.

Самым прочным является комплексный ион [Ag(CN)2]- .

Комплексные соединения с непрочной внутренней сферой называются двойными солями и диссоциируют на все составляющие их катионы и анионы. Например, соединение состава CuCl2·2KCl – двойная соль – диссоциирует:

CuCl2·2KCl             Сu2+  +  2K+  +  4Cl-.

Ход работы 

Опыт I. Катионные комплексы
а) Получение и исследование комплексного соединения сульфата тетраамминмеди (II).
Поместить в пробирку 5-6 капель раствора сульфата меди и осторожно, по каплям, добавлять 10%-ный раствор аммиака. Наблюдать растворение выпавшего осадка основного сульфата меди и изменение цвета раствора при образовании комплексного сульфата тетраамминмеди (II).
Написать уравнения всех проведенных реакций, учитывая, что полученное комплексное соединение диссоциирует на 2 иона, написать его координационную формулу и уравнение электролитической диссоциации. Записать К нестойкости комплексного иона.

б) Комплексное основание никеля

Получить осадок гидроксида никеля (II), внося в пробирку 3-4 капли раствора сульфата никеля и такой же объем раствора едкого натра. Пипеткой удалить жидкую фазу.

К осадку прибавить 5-6 капель 25%-го раствора аммиака. Что происходит? Сравнить окраску ионов Ni2+ в растворе сульфата никеля с окраской полученного раствора. Присутствием каких ионов обусловлена окраска раствора? Написать уравнения реакций образования гидроксида никеля (II), взаимодействия гидроксида никеля с аммиаком и уравнение электролитической диссоциации образовавшегося комплексного основания (координационное число никеля принять равным шести). Какое основание является более сильным: простое или комплексное? Ответ обосновать.

Опыт 2. Анионные комплексы

а) Тетраиодомеркурат калия

в две пробирки внести по 1-2 капли раствора нитрата ртути (II). Одну пробирку оставить в качестве контрольной, в другую добавить раствора иодида калия до полного растворения образующегося в начале оранжевого осадка иодида ртути (II). Испытать растворы в обеих пробирках на присутствие ионов Hg2+, добавив в каждую пробирку по 2 капли раствора едкого натра.

Из какого раствора выпадает желтый осадок оксида ртути (II)? Почему во второй пробирке при действии щелочи осадок не выпадает?

Написать уравнения реакций образования иодида ртути (II), взаимодействия иодида ртути с избытком иодида калия (координационное число иона Hg2+ равно 4). Написать уравнения электролитической диссоциации нитрата ртути (II) и полученной соли – тетраиодомеркурата калия. Записать выражение константы нестойкости комплексного иона.

б) Гидроксокомплексы

В две пробирки поместить раздельно растворы солей цинка и хрома (III). В каждую из них добавлять по каплям раствор щелочи. Наблюдать вначале выпадение осадков, затем их растворение в избытке щелочи.
Написать уравнения проделанных реакций, учитывая, что образуются растворимые гидроксокомплексы, содержащие ионы [Zn(ОН)4]2-, [Cr(OH)6]3-. Учитывая, что гидроксокомплексы цинка и хрома растворяются также в кислотах, указать, к какому типу они относятся.

Опыт 3. комплексные соединения в реакциях обмена

а) Взаимодействие гексацианоферрата (II) калия с сульфатом меди. В пробирку к 4-5 каплям раствора сульфата меди добавить такой же объем раствора комплексной соли K4[Fe(CN)6. Отметить цвет образовавшегося осадка гексацианоферрата меди. Написать молекулярное и ионное уравнения реакции.

Опыт 4. Прочность комплексных ионов 

Разрушение комплексов

В пробирку с раствором сульфата меди (II) добавить сульфид аммония. Что наблюдаете? Написать уравнение реакции, отметить цвет осадка. В другой пробирке получить комплексное соединение меди (см. опыт 1).

К раствору комплексной соли меди прибавить раствор сульфида аммония. На присутствие каких ионов в растворе указывает появление осадка? Написать уравнение реакции взаимодействия сульфата меди с избытком аммиака.

Написать уравнение электролитической диссоциации комплексной соли меди и ее комплексного иона. Почему выпадает осадок из раствора комплекса при добавлении сульфида аммония? Сравните по таблице величину константы нестойкости комплексного иона меди с произведением растворимости сульфида меди.

Опыт 5. двойные соли

В три пробирки внести по 4-5 капель (NH4)2SO4·FeSO4·6H2O (соли Мора). В одну пробирку добавить 2-3 капли раствора сульфида аммония, в другую – столько же раствора хлорида бария. Отметить цвет осадков и написать ионные уравнения реакций их образования. Выпавший черный осадок представляет собой сульфид железа (II). На присутствие каких ионов в растворе двойной соли указывают эти реакции?

В третью пробирку добавить 4-5 капель концентрированного раствора NaOH и опустить ее в водяную баню, нагретую почти до кипения. Подержать над пробиркой красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению окраски лакмуса и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. На присутствие каких ионов в растворе двойной соли указывает эта реакция?

Учитывая результат опыта, написать уравнение электролитической диссоциации соли Мора.

Проверить действием раствора сульфида аммония, обнаруживаются ли ионы Fe2+ в растворе К4[Fe(CN)6]. наблюдается ли выпадение черного осадка FeS? Почему?

Объяснить наблюдаемые явления. Написать уравнения соответствующих реакций, а также диссоциацию К4[Fe(CN)6]. Чем отличается электролитическая диссоциация двойной соли от диссоциации соли, содержащей устойчивый комплексный ион?

Вопросы, упражнения и задачи

1. По каким особенностям комплексные соединения (КС) выделяются в особый класс?

2. На какие основные части можно разбить молекулу КС? Что такое центральный ион, лиганд, внешняя и внутренняя сфера КС?

3. От каких факторов зависит координационное число КС? Приведите примеры КС с К.Ч.=2,4,6.

4. Как диссоциируют КС в растворах? Что такое Кнест.?

5. Дайте определение хелатного комплекса. Приведите примеры хелатных комплексных соединений.

6. Определить степень окисления и координационное число комплексообразователя в следующих комплексных соединениях и дать их названия: [Ce(NH3)3Cl]Cl2; K2[HgI4]; [Cr(NH3)3H2Ocl2]Cl; H[AuCl4]; K2[Cd(CN)4]; Na2[MoF6]; [Co(Nh3)2(NO2)2(H2O)2]NO2; K4[Fe(CN)6]; Ca[ZrF6]; H2[PtCl6]; K[Ag(CN)2].

7. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений, дать их названия: 3NaCl·IrCl3; CuSO4·4NH3; BaF2·SiF4; 3KCN·Fe(CN)3; PtCl4·KCl·NH3; NH4CN·Cr(CN)3·2H2O; Zr(OH)4·2KOH; CoCl3·H2O·4NH3; KF·VF5; 4KCN·Fe(CN)2; CoCl2·4NH3.

8. Напишите формулы следующих комплексных: хлорид бро-мотетраамминаквохрома (III); трихлоротриамминкобальт (III); гекса-хлоро-(IV)платинат калия; сульфат пентаамминаквоникеля (II); хлорид гексааквотитана (III); тетрагидроксоцинкат (II) калия; тетранитродиаммин-(II)кобальтат калия; нитрат гидроксодиамминакво-платины (II); хлорид диамминсеребра (I).

9. Какие вам известны комплексные соединения, в которых комплексообразователем служат неметаллы?

10. Определить степень окисления и координационное число комплексообразователя в следующих комплексных соединениях и дать их названия: [Сr(NH3)3Cl]Cl2; K2[HgI4]; [Cr(NH3)3H2Ocl2]Cl; H[AuCl4]; K2[Cd(CN)4]; Na2[MoF6]; [Co(NH3)2(NO2)2(H2O)2]NO2; K4[Fe(CN)6]; Ca[ZrF6]; H2[PtCl6]; K[Ag(CN)2].
11. Определить знак заряда и величину комплексных ионов: [Ag+1(NH3)2]; [B3+F5]; [Co3+(NH3)4(H2O)2]; [Fe3+F6]; [Pt4+(NH3)5Cl]; [Au3+Cl4]; [Fe2+(CN)6]; [Bi3+I4]; [Cr3+(NH3)3(H2O)3]; [Pd2+B4]; [Co3+(H2O)2(CN)4]; [Pt4+(OH)6]; [Cu2+(NH3)2Br4].
12. Координационное число платины (IV) равно шести, написать координационные формулы следующих комплексных соединений: PtCl4·2NH3; PtCl4·3NH3; PtCl4·4NH3; PtCl4·6NH3; PtCl4·5NH3 .
13. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений, дать их названия: 3NaCl·IrCl3; CuSO4·4NH3; BaF2·SiF4; 3KCN·Fe(CN)3; PtCl4·KCl·NH3; NH4CN·Cr(CN)3·2H2O; Zr(OH)4·2KOH; CoCl3·H2O·4NH3; KF·VF5; 4KCN·Fe(CN)2; CoCl2·4NH3.

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций обмена между следующими соединениями:

[Co(NO3)2(NH3)4]Cl  +  AgNO3                   

[Cd(NH3)4]SO4  +  BaCl2              

K3[Fe(CN)6]  +  FeCl2                    
15. Написать уравнения диссоциации в растворе по I и II ступеням следующих соединений и выражение константы нестойкости комплексных ионов: K2[Zn(CN)4]; Cs[AuCl4]; Na[Co(NH3)2(SCN)2C2O4]; Na2[Ni(CN)4]; K4[Mo(CN)8]; [Co(NH3)4(NO3)2]Cl.
16. Напишите формулы следующих комплексных соединений: хлорид бромотетраамминаквохрома (III); трихлоротриамминкобальт (III); гексахлоро-(IV)платинат калия; сульфат пентаамминаквоникеля (II); хлорид гексааквотитана (III); тетрагидроксоцинкат (II) калия; тетранитродиаммин-(II)кобальтат калия; нитрат гидроксодиамминакво-платины (II); хлорид диамминcеребра (I).
17. Приведите примеры катионных и анионных комплексных соединений для Сr3+ и дайте их название. Координационное число Сr3+ - 6.

18. Тиоцианид калия - KSCN при добавлении к раствору соли (NН4)2SO4·Fe2(SO4)3 связывает ион Fe3+ в тиоцианид железа (III); а при добавлении к раствору соли 3КСN·FеСl3 - не связывает. Какая из этих солей двойная и какая комплексная? Приведите уравнения диссоциации обеих солей в водных растворах.

19. Сколько миллилитров 0,1н раствора AgNO3 требуется для осаждения ионов CI- из 25 мл 0,1 М раствора [Сr(H2O)5Cl]Cl2?

20. На осаждение брома из раствора комплексной соли [Cr(H2O)6]Br3 израсходовано 50 мл 10% раствора AgNO3 (ρ=1,088г/см3). Сколько комплексной соли содержалось в растворе?
Раздел 2. Химия элементов и их соединений

Тема 2. Металлы и их соединения

Лабораторная работа № 7

Алюминий, железо, цинк.

Цель: изучить поведение металлов по отношению к кислотам и щелочам различной концентрации; научиться определять ионы AL3+, Fe2+, Fe3+, Zn2+ в растворах.

ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ЖЕЛЕЗА

Опыт 1. Характерные реакции на ионы Fe2+ и Fe3+
а) Действие на соли железа (II)  гексацианоферрата (III) калия

Приготовить в пробирке раствор соли Мора и добавить 1 каплю раствора гексацианоферрата (III) калия (красной кровяной соли К3[Fe(CN)6]). Отметить цвет образовавшегося осадка (турнбулева синь), указать химическое название  и формулу полученного вещества. Данная реакция является характерной на ион Fe2+. Написать молекулярное и ионное уравнение реакции.

б)  Действие на соли железа (III)  гексацианоферрата (II) калия

Поместить в пробирку 2-3 капли раствора хлорида железа (III) и добавить 1 каплю раствора гексацианоферрата (II) калия (желтой кровяной соли К4[Fe(CN)6]). Что наблюдается? 

Отметить цвет образовавшегося осадка (берлинская лазурь), указать химическое название и формулу полученного вещества. Написать молекулярное и ионное уравнение реакции.

в)   Действие на соли железа (III) тиоцианида аммония ( или  калия) 

Поместить в пробирку 5-6 капель  раствора хлорида железа (III) и добавить 1 каплю 0,01 н. раствора тиоцианида аммония (или калия). Такой же опыт проделать с раствором соли Мора. Перенести 1 каплю полученного в первой пробирке раствора в другую пробирку и добавить 8-10 капель воды. 

Написать уравнение реакции с получением Fe(CSN)3, сообщающего раствору ярко-красную окраску. Отметить, что окраска характерна только для соли железа (III). Чем объясняется ослабление окраски при разбавлении?

Опыт 2. Взаимодействие железа с кислотами

В три пробирки внести по 5 капель 2 н. растворов кислот: в первую – соляной, во вторую – серной, в третью – азотной. В четвертую пробирку поместить 3 капли концентрированной серной кислоты. В каждую пробирку поместить немного железных опилок или кусочек железной стружки, после чего пробирку с концентрированной серной кислотой осторожно нагреть. Наблюдать происходящие процессы. Затем в каждую пробирку прибавить по 1 капле 0,01 н. раствора тиоцианида калия или аммония, которые с ионами Fe3+ дают характерную красную окраску соединения Fe(CSN)3.

Убедиться в том, что в соляной и разбавленной серной кислотах образуются ионы Fe2+, а в азотной кислоте и концентрированной серной кислоте – ионы Fe3+. Наблюдать за появлением окраски следует внимательно, так как через некоторое время (1-2 минуты) в кислой среде Fe(CSN)3 разлагается. 

Написать уравнения проведенных реакций. Какие ионы являются окислителями в каждой из этих реакций? Чем объяснить, что при взаимодействии железа с серной кислотой различной концентрации образуются соли железа в различной степени окисления?

Опыт 3. Гидроксид железа (II)

В солях железа (II) вследствие частичного окисления на воздухе всегда присутствует железо(III). Поэтому во всех опытах по изучению свойств железа (II) следует брать наиболее устойчивую двойную кристаллическую соль Мора (NH4)2SO4.FeSO4.6H2O. Для приготовления раствора в пробирку  поместить 2 микрошпателя порошка этой соли и растворить её в 4-5 каплях воды. Чем объясняется большая устойчивость в кристаллическом состоянии соли Мора по сравнению с сульфатом железа(II)? Почему раствор (NH4)2SO4.FeSO4.6H2O должен быть свежеприготовленным? 

В уравнениях реакций вместо формулы соли Мора можно пользоваться формулой сульфата железа (II), так как двойная соль Мора практически полностью диссоциирует  при растворении в воде  на все составляющие её ионы.

В пробирку с 3-4 каплями раствора соли Мора приливать 2 н. раствор щелочи до выпадения зеленого осадка гидроксида железа (II). Перемешать полученный осадок стеклянной палочкой  и наблюдать через 1-2 минуты побурение осадка вследствие  окисления гидроксида железа (II) в гидроксид железа (III) Fe(OH)3.

Проверить опытным путем, как взаимодействует свежеосажденный гидроксид железа (II) с 2 н. раствором соляной кислоты. Какие свойства проявляет  в этой реакции гидроксид железа (II)?

Написать уравнения реакций: а) образования гидроксида железа (II); б) окисление полученного основания в гидроксид железа (III) под действием кислорода воздуха и воды.

Опыт 4. Восстановительные свойства соединений железа (II)

а) Восстановление азотной кислоты

Приготовить в двух цилиндрических пробирках раствор соли Мора. В одну из них добавить  1 каплю концентрированной азотной кислоты, подогреть раствор до прекращения выделения газа и дать ему остыть. Затеи в обе пробирки добавить по 1 капле 0,01 н. раствора тиоцианида аммония. В какой пробирке наблюдается красное окрашивание  раствора и почему? Написать уравнение реакции, считая, что азотная кислота восстанавливается преимущественно до NO.

б) Восстановление пероксида водорода 

Приготовить в двух пробирках раствор соли Мора. В одну из них добавить 2-3 капли 2 н. раствора серной кислоты и 2-3 капли 3%-ного раствора пероксида водорода. Затем в обе пробирки добавить по 1 капле 0,01 н. раствора тиоцианида аммония. В какой пробирке наблюдается красное окрашивание и почему?

Проверить опытным путем, как протекает восстановление пероксида водорода солью железа (II) в щелочной среде. Отметить выпадение осадка гидроксида железа (III). Написать уравнения реакций.

в) Восстановление нитрата серебра

Приготовить в двух пробирках раствор соли Мора. В одну из них добавить 6-7 капель раствора нитрата серебра и слегка нагревать небольшим пламенем горелки, не доводя жидкость до кипения. На какой процесс указывает появление на внутренних стенках пробирки серебряного зеркала?

Охладив пробирку, добавить в неё и в контрольную пробирку по 1 капле 0,01 н. раствора тиоцианида аммония. В какой пробирке наблюдается окрашивание и почему?

Записать уравнение реакции восстановления нитрата серебра солью железа (II):

3AgNO3  +  FeSO4  =  3Ag  +  Fe(NO3)3 +  Fe2(SO4)3

Опыт 5. Гидроксид железа (III)

В две пробирки внести по 5-6 капель раствора хлорида железа (III) и добавить по 3-4 капли 2 н. раствора щелочи. Что наблюдается? В одну пробирку добавить разбавленной кислоты до растворения осадка, во второй пробирке проверить растворимость осадка в щелочи.

Несмотря на отсутствие взаимодействия Fe(OН)3 со щелочью при обычных условиях гидроксид железа (III) амфотерен. Кислотные свойства он проявляет только при сплавлении со щелочами или карбонатами щелочных металлов. При этом образуются соли железистой кислоты, называемые ферритами. Водой они полностью гидролизуются.

Написать уравнения реакций:

а) взаимодействия хлорида железа (III) с раствором щелочи с образованием гидроксида железа (III) Fe(OH)3;

б) растворение гидроксида железа (III) в кислоте;

в) образование ферритов при сплавлении, дописав следующие реакции:

Fe2O3  +  Na2CO3 

Fe2O3  +  KOH

г) полного гидролиза феррита натрия, протекающего с образованием Fe(OH)3;

Опыт 6. Окислительные свойства соединений железа  (III)

а)  Окисление иодида калия

В пробирку с 3-4 каплями раствора FeCl3 добавить 1-2 капли раствора иодида калия. В какой цвет и почему окрашивается  раствор?  Написать уравнение реакции.

б)  Окисление сульфита натрия

В пробирку с 3-4 каплями раствора FeCl3 добавить несколько кристалликов сульфита натрия. При этом вначале появляется буро-красное окрашивание вследствие  образования малоустойчивого сульфита железа (III), которое исчезает при нагревании.

Убедиться в восстановлении железа до степени окисления +2. Какой реактив для этого следует применить?

Написать уравнение реакции окисления сульфита натрия хлоридом железа (III), учитывая, что в реакции принимает участие вода.

Опыт 7. Гидролиз солей железа

а)  Гидролиз сульфата железа (II)

Поместить в пробирку 5-6 капель нейтрального раствора лакмуса и добавить 2 микрошпателя FeSO4.7H2O. Размешать стеклянной палочкой. Установить по цвету лакмуса реакцию среды в полученном растворе. Написать уравнение реакции гидролиза FeSO4 по первой ступени.

б)  Гидролиз хлорида железа (III)

Поместить в 2 пробирки по 5-6 капель  нейтрального раствора лакмуса и по 2 микрошпателя хлорида железа (III). Определить по цвету раствора реакцию среды. Одну из пробирок нагреть. Что наблюдается при нагревании?

Написать уравнение реакции гидролиза FeCl3 на холоду и при нагревании. Как можно уменьшить степень гидролиза этой соли? Какая соль FeCl2 или FeCl3 в большей степени подвергается гидролизу? Ответ мотивировать.

в)  Гидролиз хлорида железа (III) в присутствии соды (Nа2СО3).

Поместить в пробирку 3-4 капли раствора хлорида железа (III) и прибавлять по каплям раствор соды. Отметить выпадение в осадок гидроксида железа (III). Какой газ выделяется? Написать уравнение реакции. 

Опыт 8.  Действие сероводорода и сульфида аммония на соли железа (II) и железа (III)

а) Получение сульфида железа (II)

Поместить в две пробирки по 5-6 капель свежеприготовленного раствора соли Мора. В одну из них добавить 2 капли сероводородной воды, в другую – 2 капли раствора сульфида аммония. В какой пробирке выпал осадок сульфида железа (II)? Проверить растворимость выпавшего осадка в разбавленной соляной кислоте. 

Объяснить почему сульфид железа (II) не выпадает в осадок при действии сероводородной воды, но выпадает при действии сульфида аммония. Написать в молекулярной и ионной форме уравнения реакций образования сульфида железа (II) и его растворения в соляной кислоте.

б) Действие сероводорода и сульфида аммония на соли железа (III)

Поместить в две пробирки по 3-4 капли раствора соли железа (III). В одну из них добавить 2 капли сероводородной воды, в другую – 2 капли раствора сульфида аммония. Одинаков ли цвет выпавших осадков? 

Ответить на вопросы:

а) Почему при действии сероводорода  и сульфида аммония на соли железа (III) не выпадает осадок сульфида железа (III)?

б) Каким свойством железа (III) объясняется появление  в обеих пробирках коллоидного осадка серы?

в) Учитывая, что исходный раствор соли Fe (III) подкислен (для ослабления гидролиза), объяснить выпадение при действии сульфида аммония осадка сульфида железа (II)? 

Написать уравнения всех проделанных реакций.

Опыт 9. Получение комплексного фосфата железа (III)

В пробирку с 3-4 каплями раствора FeCl3 добавить 1 каплю 0,01 н. р-ра тиоцианида калия, затем 2 капли 2 н. раствора ортофосфорной кислоты. Что наблюдается? Учитывая, что устойчивый комплексный  ион [Fe(PO4)2]3- бесцветен, объяснить наблюдаемое явление и написать уравнение реакции.

Химические свойства алюминия

Опыт 1. Взаимодействие алюминия с кислотами

а) Взаимодействие алюминия с разбавленными кислотами

В три пробирки внести по 5-8 капель 2 н. растворов кислот: соляной, серной, азотной. В каждую пробирку опустить по маленькому кусочку алюминиевой фольги. Во всех ли случаях протекает реакция на холоду? Нагреть пробирки на водяной бане. Что наблюдается? Написать уравнения реакций. Какой газ выделяется при взаимодействии алюминия с разбавленной азотной кислотой? С разбавленными серной и соляной?

б) Взаимодействие алюминия с концентрированными  кислотами

Проделать опыт, аналогичный опыту 1а, заменив разбавленные кислоты концентрированными: соляной, серной, азотной. Как протекают реакции на холоду? С какой кислотой алюминий не взаимодействует? Почему? Нагреть пробирки на водяной бане. Как влияет нагревание?

Отметить наблюдаемые явления, ответить на все вопросы. Написать уравнения реакций, учитывая, что при нагревании азотная кислота восстанавливается в основном до диоксида азота, а серная кислота до диоксида серы на холоду и частично до свободной серы при нагревании. Влияет ли изменение концентрации соляной кислоты на характер её взаимодействия с алюминием?

в) Пассивация алюминия 

В пробирку с раствором соляной кислоты (5-8 капель) опустить полоску алюминиевой фольги. Наблюдать выделение водорода. Вынуть алюминий из пробирки, ополоснуть водой и опустить в раствор концентрированной азотной кислоты на 2-3 минуты. Вынуть, ополоснуть водой и снова опустить в пробирку с соляной кислотой. Выделяется ли водород? Растворяется ли алюминий? Что произошло с алюминием?

Опыт 2. Растворение алюминия в водном растворе щелочи

 Внести в пробирку полоску алюминиевой фольги и добавить 3-4 капли воды. Нагреть пробирку на водяной бане. Наблюдается ли выделение водорода? Добавить в пробирку 5-8 капель 2 н. раствора едкого натра. Отметить интенсивное выделение водорода.

Опыт 3. Влияние хлорид-иона на коррозию алюминия

Ион хлора является сильным активатором коррозии. Его присутствие в растворе способствует разрушению защитной пленки оксида алюминия, вследствие чего коррозия усиливается.

В две пробирки  поместить по кусочку алюминия и добавить в одну из них 5-8 капель раствора сульфата меди, в другую – столько же раствора хлорида меди (II). Отметить различный результат в обоих случаях: в то время как в первой пробирке алюминий остается почти без изменения, во второй он быстро покрывается налетом меди.

Написать уравнение реакции.

Опыт 4. Взаимодействие алюминия с неметаллами
а) Взаимодействие алюминия с йодом

Опыты а и б проводить в вытяжном шкафу! 

В тигелек или фарфоровую чашечку поместить по одному микрошпателю мелкорастертого йода и порошка алюминия. Тщательно перемешать стеклянной палочкой. К смеси добавить 1-2 капли дистиллированной воды. Отметить выделение паров йода.

Написать уравнение реакции. Отметить её тепловой эффект.

б)    Взаимодействие алюминия с серой

5 - 6 микрошпателей порошка алюминия и вдвое большее количество растертой в порошок серы тщательно перемешать на фильтровальной бумаге. Приготовленную смесь перенести на асбестовую сетку, помещенную на кольцо штатива. Пламенем спиртовки нагреть сетку снизу в том месте, где находится смесь. Во время нагревания смесь перемешивать стеклянной палочкой. Наблюдающиеся вспышки объясняются экзотермичностью процесса взаимодействия алюминия с серой. 

Опыт 5. Гидроксид алюминия, его получение и свойства

В две пробирки внести по 2-3 капли раствора соли алюминия и по 2-3 капли 2 н. раствора едкого натра до образования осадка гидроксида алюминия. В одну пробирку к полученному осадку добавить 3-5 капель 2 н. раствора соляной кислоты, а в другую – столько же 2 н. раствора едкого натра. Что происходит в обоих случаях? Написать уравнения реакций.

Опыт 6. Гидролиз солей алюминия

а) Гидролиз хлорида алюминия 

В пробирку внести 5-6 капель  нейтрального раствора лакмуса и 1-3 капли раствора хлорида алюминия. Отметить, как изменилась окраска лакмуса и объяснить причину этого изменения. Написать  в молекулярном и ионном виде уравнение реакции гидролиза, протекающего преимущественно по первой ступени. Почему гидролиз этой соли не протекает до конца? Как можно уменьшить степень гидролиза этой соли?

б) Совместный гидролиз хлорида алюминия и сульфида аммония

Внести в пробирку 2-3 капли раствора соли алюминия и добавить столько же  раствора сульфида аммония. Отметить выпадение осадка гидроксида алюминия и выделение сероводорода. Написать уравнение реакции совместного гидролиза двух солей. Почему в данном случае гидролиз протекает до конца? Произойдет ли в водном растворе аналогичная реакция, если сульфид аммония заменить сульфидом натрия? Возможно ли реакцией обмена между двумя соответствующими солями в водном растворе получить карбонат алюминия?

Химические свойства цинка

Опыт 1. Растворение цинка в кислотах и щелочах

Налить в пробирку 4-5 капель 2 н. раствора серной кислоты, добавить 1 микрошпатель цинковой пыли и слегка подогреть. То же проделать с концентрированной серной кислотой и по запаху определить выделение диоксида серы. 

Таким же образом проверить растворимость цинка в 2 н. растворе соляной кислоты и в 2 н. растворе едкой щелочи. Описать наблюдаемое. Почему разбавленная и концентрированная серная кислота по-разному реагируют с цинком? Какой атом и в какой степени окисления является окислителем в том и другом случае?

Опыт 2. Восстановительные свойства цинка

 В фарфоровый тигелек поместить немного цинковой пыли, прибавить 4 капли 0,5 н. раствора нитрата калия и 4-5 капель концентрированного раствора едкой щелочи. Осторожно нагревая (на асбестовой сетке), довести содержимое тигелька почти до кипения. Наблюдать выделение аммиака по запаху и по посинению в нем красной лакмусовой бумажки, смоченной водой. Какая соль цинка должна получиться в данных условиях?     

Написать уравнение реакции в молекулярном и ионном виде. Обратить внимание на высокую восстановительную способность цинка. Выписав соответствующие окислительно-восстановительные потенциалы, решить вопрос о том, будет ли цинк восстанавливать бихромат калия  в кислой среде.

Опыт 3. Гидроксид цинка и его свойства

Налить в две пробирки по 3-4 капли раствора соли цинка. В каждую пробирку добавлять по каплям 2 н. раствор едкой щелочи до появления белого студенистого осадка гидроксида. Испытать отношение полученного гидроксида к кислотам и щелочам.

Написать уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Написать схему равновесия  диссоциации гидроксида цинка  и её смещение под действием Н+ и ОН--ионов.

Опыт 4. Сульфид цинка

В пробирку с 3-4 каплями раствора соли цинка  добавить 2-3 капли насыщенного раствора сульфида аммония. Отметить цвет образовавшегося осадка и добавить в пробирку  1 каплю 1 н. соляной кислоты. Отметить происходящее. Написать уравнения реакций.

Опыт 5. Гидролиз солей цинка

Поместить в пробирку несколько кристалликов соли цинка и растворить их в 1-2 каплях воды. Добавить в пробирку 2-3 капли раствора лакмуса и слегка подогреть. Во вторую пробирку налить 2-3 капли раствора лакмуса и 1-2 капли воды и сравнить цвет содержимого этой пробирки с окраской полученного раствора. На какую реакцию среды указывает окраска лакмуса в растворе соли?  Написать уравнение реакции в молекулярном и ионном виде. 

Опыт 6. Комплексные соединения цинка

Поместить в пробирку 1 каплю раствора соли цинка и добавить 2 капли 2 н. раствора аммиака. Осадок какого вещества образовался?  К полученному осадку приливать по каплям избыток раствора аммиака до растворения осадка. Написать уравнение реакции, считая, что характерным координационным числом для иона цинка является 4. Написать  уравнение диссоциации  полученного комплексного соединения и комплексного иона, а также выражение констант их нестойкости.     

Раздел 2. Химия элементов и их соединений

Тема 3, 4. Неметаллы и их соединения

Лабораторная работа № 8

Сера, углерод, кремний и их соединения

Цель: закрепить теоретический материал, научиться определять ионы SO42-, SO32-, S2-, S2O32-, CO32-.

Опыт 1. Получение сульфидов и изучение их свойств
В четыре пробирки внесите раздельно по 3 - 5 капель растворов солей: кальция, кадмия, марганца (II), свинца (II). К каждому раствору добавьте по 2 - 3 капли раствора сульфида аммония или натрия. Во всех ли пробирках появился осадок? Отметьте цвета осадков. К полученным осадкам прибавьте по 3 - 5 капель раствора азотной кислоты. Отметьте, какие осадки растворились.
Какие из этих солей можно получить, заменив сульфид аммония на раствор сероводорода? Проверьте ваш вывод опытом и дайте соответствующее объяснение, пользуясь произведением растворимости солей.

Опыт 2. Гидролиз сульфидов
Несколько кристалликов сульфида натрия растворить в воде. Испытать раствор красной, синей или универсальной лакмусовыми бумажками. Отметить происходящее изменение цвета лакмуса. Написать уравнение реакции. Какой вывод можно сделать о силе сероводородной кислоты?
Опыт 3. Получение полисульфидов
В пробирку налить 3 - 5 капель концентрированного раствора сульфита натрия и высыпать в него немного мелко истолченной серы. Нагреть раствор до кипения и добавлять в него серу до образования насыщенного раствора. Наблюдать за изменением его цвета. Горячий раствор отфильтровать и к 1 - 2 мл его добавить разбавленную соляную кислоту до кислой реакции. Выделяется сероводород и выпадает осадок серы. Написать уравнения реакций.
Опыт 4. Получение диоксида серы и сернистой кислоты
В пробирку внести кристаллы сульфита натрия, добавить 6-8 капель 4н. раствора серной кислоты и быстро закрыть пробкой с отводной трубкой. Заранее приготовить две пробирки - одну с дистиллированной водой, другую- с раствором нейтрального лакмуса - и выделяющийся в пробирке газ поочередно направьте в эти пробирки. Если выделение газа идет недостаточно энергично, пробирку слегка подогрейте. Как изменился цвет лакмуса? Напишите уравнения реакций получения диоксида серы и сернистой кислоты; схему равновесия в водном растворе диоксида серы; выражения констант диссоциации К1 и К2 сернистой кислоты. Найдите значения этих констант в справочнике. К сильным или слабым электролитам относится сернистая кислота? Как смещается равновесие в водном растворе диоксида при добавлении щелочи и нагревании? Может ли существовать в водном растворе элементарный четырехвалентный ион серы?

Опыт 5. Восстановление сернистой кислоты
Налить в пробирку немного раствора соляной кислоты и насытить его сернистым газом. Затем бросить в раствор 1-2 кусочка цинка. Образующийся атомарный водород восстанавливает сернистую кислоту до сероводорода: Через несколько минут отлить часть раствора и доказать присутствие в нем сероводорода. Написать уравнения реакций.
Опыт 6. Горение магния в сернистом газе.
В стакан наполненный сернистым газом внести горящую ленту магния, держа ее щипцами. Магний продолжает гореть, при этом образуется оксид магния и сера. Написать уравнение реакции.

Опыт 7. Реакция на сульфит-ион.
К раствору сернистой кислоты или какой-нибудь ее соли прилить раствор хлорида бария. Выпадает белый осадок сульфита бария. При добавлении разбавленной соляной кислоты он растворяется и выделяется диоксида серы.
Опыт 8. Дегидратирующие свойства серной кислоты

А) Взаимодействие с клетчаткой
Опустите конец стеклянной палочки в раствор разбавленной серной кислоты и проведите ею по листу фильтровальной бумаги. Подсушите слегка над пламенем горелки.  Почему фильтровальная бумага в местах, смоченных серной кислотой, почернела? Что произошло с клетчаткой?

Б) Взаимодействие с сахаром
В пробирку поместите мелко истолченный сахар. Добавьте воды и несколько капель концентрированной серной кислоты. Размешайте стеклянной палочкой, чтобы масса была однородной, пробирку закрепите в штативе. Отметьте и объясните изменение цвета сахара и увеличение объема всей массы. Какие свойства серной кислоты обнаружены этим опытом? Запишите уравнения реакций дегидратации сахара СбН22О11.
Опыт 9. Окислительные свойства серной кислоты
В одну пробирку положить кусочек серы, в другую - угля. Прилить в каждую пробирку раствор серной кислоты и осторожно нагревать. Исследовать запах выделяющегося газа (осторожно!), написать уравнения реакций.
Опыт 10. Взаимодействие серной кислоты с солями других кислот
В три пробирки поместите по несколько кристаллов: в первую - хлорида натрия, во вторую - нитрата натрия, в третью - ацетата натрия. Добавьте в каждую по 3 - 5 капель концентрированной серной кислоты. Пробирки с растворами нагрейте на водяной бане. По запаху и цвету определите какие вещества выделяются. Напишите уравнения соответствующих реакций.
Опыт 11. Взаимодействие разбавленной и концентрированной серной кислоты с металлами
А) Действие разбавленной серной кислоты на медь, железо и магний
В три пробирки с раствором разбавленной серной кислоты опустите: в первую - стружку меди, во вторую - порошок железа, в третью - кусочек ленты магния. Во всех ли пробирках идет реакция? Как можно объяснить различия во взаимодействии взятых металлов с разбавленной серной кислотой? Напишите уравнения реакций.
Б) Взаимодействие концентрированной серной кислоты с цинком

В пробирку внесите порошок цинка и концентрированную серную кислоту. Отметив в пробирке появление пузырьков газа, подержите над ее отверстием фильтровальную бумагу, смоченную раствором соли свинца. Как изменился цвет бумаги? Напишите уравнения реакции.
Опыт 12. Отношение сернокислых солей к нагреванию

Положить в пробирку немного медного купороса. Нагреть содержимое пробирки. Наблюдать обезвоживание кристаллогидрата, а затем образование черного порошка оксида меди (II). В выделяющиеся пары внести синюю лакмусовую бумажку, смоченную дистиллированной водой, и наблюдать изменение цвета. Написать уравнение реакции разложения медного купороса.

Опыт 13. Получение малорастворимых сульфатов
Получите на предметном стекле осадки сульфатов бария, свинца и серебра, прибавляя по капле растворимого сульфата к капле раствора соли бария, свинца и серебра. Рассмотрите на черном фоне полученные осадки. Напишите в ионной форме соответствующие реакции, являющиеся реакциями обнаружения сульфат-иона. Нерастворимость сульфата бария в соляной и азотной кислотах позволяет сделать заключение о наличии сульфат–иона.

Опыт 14. Образование и распад тиосерной кислоты
2-3 кристаллика тиосульфата натрия растворить в воде и прибавить немного соляной кислоты. Через некоторое время наблюдать помутнение раствора, а затем образование осадка. Осторожно понюхать выделяющийся газ. Как доказать, что осадок состоит из серы? Написать уравнение реакции.
Опыт 15. Контрольный опыт
Получить у преподавателя раствор соли. Определите с помощью известных вам реакций, солью какой кислоты является данная соль: сернистой, серной, сероводородной.

У Г Л Е Р О Д,   К Р Е М Н И Й

Атомы элементов подгруппы углерод – свинец имеют во внешнем слое по 4 электрона. При химических реакциях они проявляют восстановительные свойства (в реакциях с окислителями) и окислительные (в реакциях с восстановителями) свойства:

R - 4ē = R4+          R - 2ē = R2+          R + 4ē = R4-       

Вследствие одинаково выраженной тенденции к потере и при​обретению электронов атомы этих элементов связываются с ато​мами других элементов преимущественно за счет ковалентной связи, образуя неполярные соединения.
При обыкновенной температуре кислород практически не действует на углерод и кремний. При повышенных температурах происходит более или менее энергичное окисление элементов с образованием оксидов RO3 и RO.
При нагревании с концентрированными азотной и серной кис​лотами уголь окисляется в диоксид углерода. Кислоты, кроме плавиковой, на кремний не действуют.
В присутствии щелочей кремний вытесняет из воды водород
Si + 2NaOH + H2O = 2Н2 + Na2SiО3
Соединения углерода с металлами называются карбидами (на​пример, карбид кальция СаС2); соединения кремния — силици​дами  (например,  силицид  магния  Mg2Si).
Некоторые из этих соединений получаются синтетически, на​пример:
                                 2Mg  + Si==Mg2Si

Карбиды и силициды щелочных и щелочноземельных металлов и алюминия легко разлагаются водой (гидролиз) и кислотами с образованием  газообразных  водородных соединений:
        СаС2 + 2НОН = С2Н2 + Са(ОН)2 

        Mg2Si + 4HC1 = SiH4 + 2MgCl2
Простейшие водородистые соединения, в которых число атомов водорода отвечает максимальной валентности элемента, имеют общую формулу RH4. Эти соединения (СН4 и SiH4) с ковалентными связями между атомами газообразны, неполярны и обла​дают восстановительными свойствами.
Метан СН4 при поджигании горит по уравнению:
                           СН4 + 2О2  =  2Н2О +СО2
Смеси метана с воздухом или кислородом взрывоопасны.
Водородные соединения кремния — силаны (SiH4, Si2H6 и др.) самопроизвольно загораются на воздухе.
Оксид углерода СО и оксид кремния SiO относятся к безраз​личным оксидам, так как они не соединяются с водой и не обладают ни кислотными, ни основными свойствами. Оксид углерода (II) (угарный газ) получается при нагревании смеси муравьиной и концентрированной серной кислот. СО ядовит и проявляет восстановительные свойства.

Диоксид углерода получают сжиганием угля или разложе​нием карбонатов и гидрокарбонатов при нагревании или взаимо​действии их с кислотами.
При нормальных условиях 1,7 объема СО2 растворяется в од​ном объеме воды. Образующаяся при этом угольная кислота очень слабая. Раствор представляет собой равновесную систему:

СО2 + Н2О   ↔   Н2СО3  ↔   Н∙ +  НСО3′

                                                                                     ↨

                                                                                Н∙ +  НСО3″

При нагревании равновесие смещается в сторону выделения СО2.
Из кислот кремния следует отметить: H2SiО3 —метакремне-вую кислоту и Н4SiО4—ортокремневую кислоту, получаемые в виде студней при обменных реакциях солей кремневых кислот с минеральными кислотами. Известно большое количество так называемых поликремневых кислот общей формулы (SiO2)х * (H2O)у Простейшей из них (х = 2; у = 1) является двуметакремневая кислота H2Si2О5. Кислоты кремния  - очень слабые кислоты.

Угольная кислота образует два ряда солей: карбонаты (с ионом СО3″) и гидрокарбонаты (с ионом НСО3′). Карбонаты ще​лочных металлов (кроме лития) и аммония растворимые в воде; из них наиболее важны безводная или кальцинированная сода Nа2СО3, кристаллическая сода Na2CO3*10Н2О, безводный и вод​ный поташ К2СО3 и К2СО3*2Н2О и карбонат аммония (NH4)2CO3. Из гидрокарбонатов наибольшее значение имеет гидрокарбонат натрия (питьевая, или двууглекислая сода) NaHCO3.
Соли кремневых кислот называются силикатами; из них рас​творимы в воде только Na2SiО3 и K2SiО3 («растворимое стекло»).
Средний состав обычного оконного стекла выражается форму​лой Na2O*CaO*6SiO2; вода частично растворяет стекло.
Растворимые соли перечисленных выше кислот подвергаются гидролизу; растворы имеют щелочную реакцию. Так гидролиз соды протекает по уравнению

2Na∙   +   СО3″   +   НОН   ↔  2Na∙   + НСО3′   +   ОН′

Аналогично ведут себя и другие соли, кроме Na2SiО3 и K2SiО3, которые при гидролизе переходят в соли двуметакремневой кис​лоты
4Na∙   +   2SiO3″   +   НОН  ↔  4Na∙   +   Si2O5" +   2OH'

Сильные восстановители (как, например, Mg и P) при температуре горения окисляются диоксидами углерода и кремния:

2Mg   +   CO2   =   2MgO   +   C

Опыт 1. Получение угля из сахара

В фарфоровый тигель всыпать около 3 г чистого тростникового сахара (порошок). Тигель поставить в фарфоровый треугольник и нагревать. В начале сахар плавится, обугливается и масса вспенивается вследствие горения летучих продуктов. Перемешать массу стеклянной палочкой и нагревать в течение нескольких минут на паяльной горелке до получения объемистой пористой массы. Составить уравнение реакции. Продукт оставить для опыта 3.

Опыт 2. Адсорбционные свойства угля

В конические колбочки налить отдельно сероводородную воду и раствор краски индиго, всыпать в каждую из них по 1 г мелко измельченного угля и энергично взбалтывать содержимое колбочек. Через 10 – 15 мин отфильтровать уголь и определить (по запаху и цвету) отсутствие в растворах сероводорода и индиго.

Чем отличается активированный уголь от обычного?

Опыт 3. Восстановительные свойства углерода и кремния

Испытать действие концентрированной серной кислоты при нагревании на уголь, полученный в опыте 1. Определить по запаху выделяющийся газ (осторожно!). Составить уравнение реакции.

Опыт 4. Растворение СО2 в воде

Налить в пробирку 5 мл раствора нейтрального лакмуса и медленно пропускать из аппарата Киппа ток диоксида углерода, промываемого водой в промывной склянке. Как меняется цвет и почему? Составить уравнение реакции. Половину раствора отлить в другую пробирку и продолжительное время ее осторожно нагревать. Как меняется окраска и почему?

Опыт 5. Образование кремневой кислоты

К 4 мл 25-30%-ного раствора силиката натрия прилить равный объем концентрированной соляной кислоты и наблюдать через 20 мин образование студнеобразной кремневой кислоты. Содержание пробирки при опрокидывании ее не выливается. Составить уравнение реакции.

Опыт 6. Адсорбционные свойства силикагеля

К 15-20 каплям раствора сульфата меди добавлять по каплям раствор аммиака до тех пор, пока не получится темно-синий раствор комплексного аммиачного соединения меди. В раствор всыпать 2 г измельченного силикагеля (диаметр зерен 0,25-0,5 мм) и продолжительное время взбалтывать смесь. Бесцветный порошок силикагеля принимает темно-синюю окраску, а раствор бледнеет. Слить раствор, силикагель промыть 3-4 раза декантацией, прибавить 2 мл соляной кислоты и взболтать. Силикагель теряет синюю окраску, так как медно-аммиачный комплекс вымывается кислотой.

Опыт 7. Отношение солей угольной кислоты 

к прокаливанию и действию кислот

а) В четыре сухие пробирки поместить по 0,5 г следующих солей: СаСО3, NaHCO3, Na2CO3 и К2СО3. Каждую пробирку поочередно закрыть пробкой с газоотводной трубкой, согнутой под прямым углом и опущенной в пробирку с известковой водой. Нагревать пробирку с веществом в пламени горелки, отмечать помутнение известковой воды. Какие соли угольной кислоты не разлагаются при нагревании? Составить уравнение всех проведенных реакций.

б) По 0,5 г тех же солей обработать в пробирках раствором 2 н. соляной кислоты. Все ли соли растворяются в кислоте? Каким характерным явлением сопровождается процесс растворения карбонатов в кислотах? Составить уравнения реакций. Почему в огнетушителях применяют гидрокарбонат, а не карбонат натрия? Ответ мотивировать.

Опыт 8. Гидролиз солей

а)Раствор карбоната и силиката натрия испытать красной лакмусовой бумажкой. Составить уравнения реакций гидролиза. Какая из солей легче гидролизуется и почему?
б)
К раствору сульфата алюминия прибавить раствор соды. Выпадает белый объемистый осадок гидроксида алюминия и одновременно выделяются пузырьки СО2. Составить уравнения.
в) Раствор силиката натрия (1-2 мл) смешать с двойным объемом раствора хлорида аммония и слегка подогреть. Наблюдать образование осадка и определить по запаху, какой газ образуется. Составить уравнения реакций. В каком случае гидролиз практически необратим?
Сведения об элементах и их свойствах излагать 

в такой последовательности:

1. Строение атомного ядра. Изотопный состав.
2. Распространенность элемента в земной коре. Важнейшие минералы.
3. Строение электронных оболочек атома. Проявляемая степень окисления.
4. Физические и химические свойства простых веществ, образуемых данным элементом.
5. Применение простых веществ и сложных соединений данного элемента в народном хозяйстве, науке и технике.
Раздел 3. Основы качественного и количественного анализа веществ и материалов

Тема 2. Основы количественного анализа (титриметрия)

Лабораторная работа № 9

Титриметрические методы анализа

Цель: закрепить теоретические знания количественного анализа, овладеть титриметрией, уметь определять общую и карбонатную жесткость.
Определение концентрации щелочи

Определение количества вещества (процентного состава вещества, концентрации растворов и т. п.) можно проводить с помощью методов количественного анализа: гравиметрического (весового), объемного, газового, оптического, электрохимического и т. д.

Объемный анализ основан на измерении объема раствора известной концентрации, затраченного на реакцию с определяемым компонентом.

Раствор реактива, имеющий известную концентрацию, называется титрованным или стандартным. Для измерения объема израсходованного раствора применяются бюретки. Титрованный раствор добавляют к раствору анализируемого вещества до тех пор, пока количество прибавляемого реактива не будет соответствовать количеству реагирующего с ним определяемого компонента. Этот процесс называется титрованием.

Момент титрования, когда достигнуто эквивалентное соотношение реагирующих между собой веществ, называется точкой эквивалентности. Последнюю устанавливают с помощью индикаторов или с помощью специальных приборов. Индикаторы – вещества, обладающие способностью вблизи точки эквивалентности резко изменять окраску титруемого раствора. Момент, при котором происходит изменение окраски раствора, называется точкой конца титрования. При титровании необходимо выбирать такой индикатор, чтобы разность между точкой эквивалентности и точкой конца титрования была наименьшей.

В соответствии с характером протекающих реакций между титрованным раствором реактива и определяемым веществом все методы объемного анализа делят на четыре группы: нейтрализации, окисления-восстановления, осаждения и комплексообразования.

Метод нейтрализации, основанный на применение реакции нейтрализации

NaOH + HCl  =  NaCl + H2O

позволяет с помощью титрованных растворов кислот (HCl, H2SO4) определить количественно основания, и наоборот.

Ход работы.

Промыть бюретку небольшими порциями (по 5 – 7 мл) рабочего раствора (0,1 н H2SO4) 3 – 4 раза, чтобы избежать разбавления его водой, оставшейся на стенках и затворе бюретки. Затем в бюретку налить 0,1 н раствора H2SO4 почти доверху и осторожно слить до нулевого значения (нижняя часть бюретки должна быть заполнена).

В коническую колбу отмерить пипеткой определенный объем щелочи, предварительно сполоснув пипетку исследуемым раствором, и добавить 1 - 2 капли метилоранжа. Оттитровать взятый раствор щелочи кислотой, прибавляя из бюретки небольшими порциями кислоту при непрерывном перемешивании раствора круговыми движениями колбочки до изменения желтой окраски индикатора в оранжевую от одной избыточной капли кислоты. 

Отметить объем рабочего раствора, пошедшего на титрование, с точность до сотых долей миллилитра. Определение повторить 3-4 раза. Расхождение между параллельными титрованиями не должно превышать 0,10 мл. Для расчета брать среднее значение объема затраченной кислоты. Зная, что в реакции нейтрализации число грамм-эквивалентов кислоты должно равняться числу грамм-эквивалентов щелочи, вступившей в реакцию, т. е. Vщ * Нщ = Vк * Нк, вычислить по результатам определения нормальность, молярность и титр исследуемого раствора щелочи. Запись ведите в форме:

	№ титрования
	Объем исследуемого раствора щелочи, мл
	Количество капель индикатора
	Объем 0,1 н раствора кислоты, мл

	1
	10
	1
	9,80

	2
	10
	1
	9,75

	3
	10
	1
	9,70


среднее – 9,75.

Титр раствора рассчитайте по формуле
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где Т – титр определяемого раствора щелочи, г/ мл; Э – грамм-эквивалент щелочи; Сн – нормальность раствора.

Жесткость воды; общая, карбонатная

Природная вода никогда не бывает совершенно чистой. Являясь хорошим растворителем многих органических, неорганических веществ, газов, вода в процессе кругооборота приобретает множество примесей,  которые делают ее иногда непригодной ни для питья, ни для технических целей. Обычно состав примесей определяется ионами Са2+, Mg2+, Na+, SO42–, Сl–, HСO3–, НSiO3–.

Жесткость волы обусловлена содержанием в ней растворимых солей кальция, магния, гидрокарбонатов, сульфатов, хлоридов. Различают постоянную и временную жесткость. Последняя определяется содержанием в воде растворимых гидрокарбонатов кальция и магния. При кипячении такой воды гидрокарбонаты переходят в малорастворимые карбонаты.
     2Mg(HCO3)2 = MgCO3(Mg(OH)2 + CO2 + H2O; Ca(HCO3)2 = CaCO3 + H2O

Общая жесткость равна сумме временной и постоянной. Выражается жесткость воды в миллиграмм-эквивалентах Са2+ и Мg2+ на 1 л воды. Вода с жесткостью менее 4 мг-экз/л называется мягкой, от 4 до 8 - средней, а от 8 до 12 - жесткой.

Для определения общей жесткости воды используют комплексоно-метрический (трилонометрический) метод.

Комплексонами называют группу органических реактивов, которые представляют собой производные аминополикарбоновых кислот, например: нитрилтриуксусная кислота (НТА) - комплексен I, этилен-диаминтетрауксусная кислота (ЭДТА) - комплексов II, двунатриевая соль этилендиаминтетрауксусной кислоты - комплексон III, или трилон Б (он же хелатон 3). 

Трилон Б
  НOOCH2C                                  CH2COOН

                         N-CH2-CH2-N                                   * 2H2O

NaOOCH2C                                   CH2COONa

сокращенно обозначают Na2(H2(R, где R – радикал этилендиаминтетрауксусной кислоты.
Трилонометрический метод основан на мгновенном образовании малодиссоциированных комплексных соединений магния и кальция с трилоном Б. Уравнение такого процесса имеет вид: 

Ca2+ + H2R2– = CaR2– + 2H+
Освободившиеся в результате реакции ионы водорода понижают рН раствора, а комплексные соединения кальция и магния в кислой среде разрушаются. Чтобы поддержать рН раствора на требуемом уровне, необходимо проводить титрование в буферных растворах.
Определение эквивалентной точки проводят с помощью металлоин-дикаторов, которые представляют собой органические соединения (красители), образующие с катионами окрашенные комплексные соединения. Так, эриохром черный Т (С20Н17О7N3Na) или хром темно-синий (C16H10O9N2Nа2) при рН = 8-10 образуют с ионами кальция и магния окрашенные в винно-красный цвет комплексные соединения. Прочность этих комплексов ниже, чем с трилоном Б, а поэтому, когда кальций и магний полностью провзаимодействуют с титрантом (трилоном Б), окраска-изменяется на синюю.

Комплексонометрическое определение общей жесткости воды

Общую жесткость воды определяют комплексонометрическим методом, используя в качестве титранта трилон Б.

Заполнить бюретку 0,02 н раствором трилона Б. В коническую колбу пипеткой отмерить указанное преподавателем количество анализируемой воды и долить дистиллированной водой до объема 100 мл. Добавить 5 мл аммиачного буферного раствора для создания среды с рН в пределах 9 – 10 и щепотку индикатора эриохрома черного Т, при этом раствор окрасится в красный цвет.

Содержимое колбы перемешать вращательными движениями и сразу же титровать из бюретки 0,02 н раствором трилона Б до перехода окраски из красной в синюю. Титрование проводить аналогично определению щелочи, результаты записать в таблицу.

	№ титрования
	Объем воды, взятый для анализа, V1, мл
	Объем раствора 0,02 н трилона Б, пошедшего на титрование, V, мл
	Средний объем 0,02 н трилона Б, V2, мл


Общую жесткость (Жо)воды рассчитать по формуле

                                                    V2 тр.Б * CH тр.Б * 1000
                                        Жо   =                  1                             (мг – экв/ л).
К какому типу жесткости относится исследованная вода?

7.2. Лабораторный практикум

для студентов заочной формы обучения

Для студентов заочной формы обучения (ИТз и ИТПи) лабораторный практикум включает по две лабораторных работы.

Перечень лабораторных занятий

1. Классы неорганических соединений. Индикаторы, рН (2 часа).

2. Реакции в растворах электролитов (ПР, степень диссоциации, константа диссоциации) (4 часа).

3. Комплексные соединения (2 часа).

4. Окислительно-восстановительные процессы (4 часа).

Лабораторная работа № 1

Классы неорганических соединений

Цель: Закрепить и углубить теоретические знания по классам неорганических соединений. Научиться определять рН растворов.

Оксиды
Получение и свойства
1.
Поместить небольшое количество порошка серы на ложечку для сжигания, нагреть на спиртовке до воспла​менения, внести в стаканчик с 5-10 мл воды и прикрыть пробкой или листком бумаги.

После прекращения горения серы полученный оксид растворить в воде, встряхивая стаканчик; определить реакцию раствора, прибавив к содержимому стакана 2-3 капли метилоранжа. Определить рН раствора с помощью универсальной лакмусовой бумаги. Написать уравнения реакций.
2.
Сухую пробирку с карбонатом меди закрыть пробкой с газоотводной трубкой, опущенной в пробирку с известковой водой, и нагреть на спиртовке. Написать уравнения реакций, происходящих в обеих пробирках. Проверить отношение оксида меди (II) к кислотам и щелочам. К какому типу относятся полученные оксиды?
Кислоты

1. Взаимодействие кислот с солями
а)
К нескольким кристалликам хлорида натрия прилить 2-3 капли концентрированной серной кислоты и нагреть пробирку. К отверстию(не касаясь стенок) поднести смоченную водой универсальную лакмусовую бумажку и определить характер образующегося газообразного вещества. Написать уравнение реакции его получения.
б)
К 5-6 каплям раствора силиката натрия прилить по каплям разбавленную соляную кислоту. Встряхнусь пробирку. Что выпадает в осадок? Написать уравнение реакции.
2. Взаимодействие кислот с металлами
В отдельные пробирки с кислотами положить небольшие количества цинка, железа, меди. Для опытов взять по 5 капель следующих кислот (разбавленных и концентрированных): соляную, серную, азотную. Обратить внимание на выделяющиеся газы (цвет) при растворении металлов в азотной кислоте. Написать уравнения реакций.
Основные гидроксиды

1. Взаимодействие оксида металла с водой
В пробирку с водой поместить небольшое количество кристаллического оксида кальция, перемешать и добавить каплю фенолфталеина. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. Как называется раствор гидроксида кальция в растворе?

2. Взаимодействие соли с растворимым основанием

В пробирку внести 3-4 капли хлорида железа (III) и добавить 2-3 капли гидроксида натрия. Что наблюдается? Написать уравнение реакции. 

Амфотерные гидроксиды

В две пробирки внести по 3-4 капли хлорида хрома (Ш) и в каждую добавить 2 н. раствор щелочи до образования зеленовато-серого осадка гидроксида хрома (Ш). Испытать отношение последнего и кислоте и избытку щелочи, для чего добавить в одну пробирку по каплям 2 н. раствор соляной или серной кислот, а в другую - 2 н. раствор щелочи до растворения осадка. Написать уравнения реакций. При взаимодействии гидроксида хрома (Ш) с избытком щелочи получается комплексная соль К[Сг(ОН)4]. Сделать вывод о характере гидроксида хрома (Ш).

Соли

1. Путем обменных реакций между двумя солями, солью и кислотой, солью и основанием получать сульфат бария. Написать уравнения выполненных реакции, используя таблицу растворимости солей и оснований.

2. Поместить кусочек цинка или железа (проволоку или гвоздь) в пробирку с раствором сульфата меди. Что при этом наблюдается? Написать уравнение реакции.

3. В пробирку внести 4-5 капель гидроксида кальция и пропустить в нее через аппарат Кипа диоксид углерода. Отметить появление осадка. Продолжить пропускать диоксид углерода до полного растворения осадка, обусловленного образованием растворимого гидрокарбоната. Написать уравнения реакций.

Вопросы для самоконтроля

1. Ангидридом какой кислоты является Р2О5: 

а) фосфористой;

б) двуфосфорной;

в) ортофосфорной.

2. Ангидридом какой кислоты можно считать CI2O7:

а) хлорной;

б) хлорноватой;

в) хлорноватистой.

3. Какая формула соответствует хромовой кислоте:

а) Н3CrO3;

б) Н2CrO4;

в) Н2Cr2O7.

4. следующие соединения распределите по классам:

а) оксиды (основные, кислотные, амфотерные, безразличные);

б) гидроксиды (кислотные, оксокислоты, основные, амфотерные);

в) бескислородные кислоты;

г) соли (средние, кислые, основные)

Fe(OH)2, Cr2O3, AICI3, H3PO4, CaO, HI, AI2O3, CO, Ca(OH)2, CO2, MgOHCI, HCIO4, K2HPO4, Fe2(SO4)3, NaOH, SeO3, CI2O7, H2S, AI(OH)3, NaH2PO4, KCIO3, AIOHCO3, FeO, KMnO4, H2CrO4, K2Cr2O7.

5. Какие из перечисленных оснований образуют щелочи? КОН, Fe(OH)3, Zn(OH)2, Cu(OH)2, Ba(OH)2.

6. Какая реакция раствора (кислая, нейтральная, щелочная), если рН: 3; 7; 12; 6; 9?
Лабораторная работа № 2

Реакции в растворах электролитов

Цель: Студент должен усвоить равновесие в системе: а) осадок – раствор, произведение растворимости; б) слабый электролит. Константа и степень диссоциации. Используя таблицы растворимости, произведения растворимости и константы диссоциации предвидеть сдвиг химического равновесия.

Вещества, проводящие электрический ток в расплавленном или растворенном состоянии, называются электролитами. При растворении в воде или других полярных растворителях электролиты подвергаются электролитической диссоциации,  т.е. распадаются на положительно и отрицательно заряженные ионы - катионы и аниона.
Различают сильные и слабые электролиты.
Сильные электролиты при растворении в воде полностью диссоци​ируют. К ним относятся почти все растворимые соли, кислоты, основания щелочных и щелочноземельных ме​таллов(кроме Be и Mg).
Слабые электролиты при растворении лишь частично диссоциируют. К ним относятся многие органические вещества, некоторые минераль​ные кислоты, вода,  большинство оснований.
Характер ионов,  образующихся при диссоциации разных электро​литов, различен. Кислоты - это электролиты, образующие при диссо​циации в водных растворах катионы - ионы водорода и анионы - кис​лотные остатки. Например,
HNO3 ↔ H+ + NO3-
Диссоциация многоосновных кислот происходит ступенчато, причем, но первой ступени всегда больше, чем по каждой последующей:
H2SO3 ↔ H+ + HSO3- 
(первая ступень),
HSO3-  ↔ H+ + SO32-
(вторая ступень).
Основания - электролиты, при диссоциации которых образуются гидроксид-ионы:

КОН ↔ К+ + ОН-
Солями называют электролиты, дающие в водном растворе ионы металла и кислотного остатка. Например:
Na2SO4  ↔ 2 Na+ + SO2-4
Реакции, идущие с образованием труднорастворимого соединения
В три пробирки внести по 2-3 капли растворов: в первую - хлори​да железа (Ш), во вторую - силиката натрия, в третью - хлорида ба​рия. Добавьте в них по такому же количеству растворов:  в первую - гидроксида натрия, во вторую - соляной кислоты, в третью - разбавленной серной кислоты.
Объясните наблюдаемые явления, пользуясь таблицей растворимости. Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном виде.

Зависимость растворимости осадков труднорастворимых веществ
 от величины их произведения растворимости
1. В одну пробирку внести 2 капли раствора сульфата железа (II), в другую – 2 капли раствора сульфата меди. В каждую пробирку добавьте по 2-3 капли раствора сульфида аммония или сероводородной воды. Наблюдайте выпадение осадков.
Раствор с осадков слейте и добавьте по 6-7 капель 2 н. раствора соляной кислоты. Какой из сульфидов растворяется? Объясните разли​чие в растворимости осадков, пользуясь значениями произведения растворимости. Напишите ионные уравнения реакций.
2. Внесите в пробирку 2 капли раствора нитрата или ацетата свинца и 3 капли раствора сульфата натрия. Какое вещество выпало в осадок? Напишите уравнение реакции.
Жидкую фазу слейте с осадка и к последнему добавьте 4-5 капель сульфида аммония, перемешайте содержимое пробирки. Как изменялся цвет осадка? Какое вещество образовалось? Выпишите из таблицы ве​личины произведения растворимости полученных труднорастворимых солей и объясните переход одного осадка в другой.
3. Получите хлорид свинца взаимодействием 4 капель нитрата свинца и 7 капель хлорида натрия. Раствор над осадком взять пипеткой и внести по 3 капли в две пробирки. В одну добавьте 2-3 капли хлорида натрия, а другую - такой же объем иодида калия. Какая соль выпала в осадок? Написать ионные уравнения реакций. На основании опыта сделать заключение о сравнительной величине произведения раствори​мости полученных солей. Проверить вывод по табличный данным.
Реакции, идущие с образованием слабых электролитов
1. В одну пробирку внесите несколько кристалликов ацетата нат​рия, в другую - 4 капли хлорида аммония. Добавьте в первую пробир​ку несколько капель серной кислоты (1:1), перемешайте раствор и слегка подогрейте. Определите по запаху, какое вещество образо​валось. Во вторую пробирку добавьте 3-4 капли концентрированного раствора щелочи. Определите по запаху выделение аммиака. Напишите уравнения реакция в молекулярной и ионной формах, константы диссоциации СН3СООН, NH4OH.
2. Возьмите в 2 пробирки по 4-5 капель 2 н. раствора щелочи (КОН или NаOH) и добавьте по 1 капле фенолфталеина. Почему изме​нился цвет растворов? В одну пробирку добавьте по каплям 2 н. раст​вор соляной или серной кислоте, во вторую - 2 н. уксусной кислоты до обесцвечивания растворов.
Чем объяснить исчезновение гидроксид - ионов при добавлении ки​слоты? В каком случае обесцвечивание раствора наступило быстрее? 

Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций нейтрализации щелочи кислотами. Почему равновесие ионного процесса смещается в сторону образования воды при наличии в левой части равенства ма​лодиссоциируемых молекул уксусной кислоты?
Реакции, идущие с образованием газа
Поместите в две пробирки по 5-6 капель карбоната натрия. В одну пробирку внесите 4-3 капель хлорида кальция. Какое вещество выпало в осадок? Напишите ионное уравнение реакции,
Во вторую пробирку внесите несколько капель 2 н. соляной кисло​ты и наблюдайте выделение газа. Нагрейте содержимое пробирки до прекращения выделения газа и внесите  4-5 капель хлорида кальция. Почему в этом случае не образуется осадок карбоната кальция? На​пишите ионное уравнение реакции взаимодействия соды (Na2CO3) с соляной ки​слотой.
Реакции, идущие с образованием комплексного иона
В пробирку с 3 каплями сульфата никеля (II) добавьте раствор гидроксида натрия до образования осадка. Раствор слейте и внесите 25% раствор аммиака до растворения осадка гидроксида никеля (II) вследствие образования комплексного основания. Сравните окраску ионов Ni2+ с окраской полученного раствора. Присутствие каких ионов сообщает окраску раствору?
Напишите уравнение реакции получения комплексного соединения и его координационную формулу, учитывая, что координационное чис​ло никеля равно 6.  Какое основание является более сильным элект​ролитом:  гидроксид никеля (II) или соответствующее комплексное ос​нование?

Вопросы для самоконтроля

1. Написать уравнения электролитической диссоциации следующих веществ и показать, в каких случаях диссоциация идет ступенчато: КОН, H3PO4, Ba(OH)2, Zn(NO3)2, H2SO4.
2. Написать уравнения последовательных стадий электролитической диссоциации сернистой и угольной кислот и выразить в общем виде их константы диссоциации.

3. Составить молекулярные и ионные уравнения реакций образования нерастворимых, малодисоциированных и летучих соединений: Ni(OH)2, Fe2S3, BaCrO4, CaF2, H2S, CH3COOH, PbI2, CO2, HCN, NH4OH.

Лабораторная работа №3

Комплексные соединения

Цель: научиться определять катионные и анионные комплексы, исследовать поведение их в растворе, а также отличать от двойных солей.

Соединения типа Н2О, NH3, SO3, С6Н6, BF3, и те, в которых элемент проявляет свою максимальную валентность, называются валентно-насыщенными, или соединениями первого порядка. При взаимодействии их друг с другом получаются соединения высшего порядка. Например: 

Fe(CN)2  +  4KCN = Fe(CN)2 ·4KCN,

Hgl2  + 2KI = HgI2 ·2KI.
А. Вернер ввел в химию представления о соединениях высшего порядка и дал первое определение понятия комплексного соединения.

Комплексными называются соединения, в узлах кристаллической решетки которых содержатся ионы (комплексы), способные к самостоятельному существованию в растворе или расплаве.

В каждом комплексном соединении различают внутреннюю и внешнюю сферы. Более прочно связанные частицы внутренней сферы называют комплексным ионом, или комплексом. При написании координационной формулы эту часть комплексного соединения заключают в прямоугольные скобки.

Fe(CN)2 ·4KCN или K4[Fe(CN)6];

CrCl3·6NH3 или [Cr(NH3)6Cl3.
Центральный атом внутренней сферы, вокруг которого координируются ионы или нейтральные молекулы, называется комплекcообразователем или центральным атомом комплекса. В роли комплексообразователя чаще всего выступают ионы переходных металлов, реже нейтральные атомы или ионы. Ионы или молекулы, координируемые около центрального атома, называются лигандами. Последние бывают ионные и молекулярные.

	Л и г а н д ы

	ионные
	молекулярные


CN- - циано                         Н2О - акво

ОН- - гидроксо                   NH3 - аммин

NO2- - нитро                       CO - карбонил

F- - фторо                            CH3NH2 - метиламин

Cl- - хлоро                           N2H4 – гидразин

Координационное число, или координационная валентность – число мест во внутренней сфере комплекса, которые могут занять лиганды.

	Координационное число
	Заряд комплексо-образователя


2                                             1

4, 6                                         2

6, 4                                         3

8                                             4

Заряд комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов комплексообразователя и лигандов. Например, состав комплексного соединения выражается формулой CeCl3·3NH3·H2O, координационная формула этого соединения имеет вид:
[Cr(NH3)3H2OCl2]Cl, где
Cr3+ - комплексообразователь, или центральный атом; NH3, H2O, Cl- - лиганды; координационное число равно 6; [Cr(NH3)3H2Ocl2]+ - внутренняя сфера; Cl- - внешняя сфера.

Классификация комплексных соединений основывается на различных принципах:
5. По принадлежности к классу соединений различают: 

комплексные кислоты - н[АuСl4] ;
комплексные основания - [Zn(NН3)4](OН)2;

комплексные соли -[Co(NH3)3(H2O)3Cl3.
6. По природе лигандов: 

аквокомплексы - [Co(Н2O)6]SO4;

аммиакаты - [Cu(NH3)4]SO4;
ацидокомплексы - лигандами являются анионы различных кислот –K2[HgI4], К3[Fe(СN)6] - иодидный и цианидный ацидокомплексы; гидроксокомплексы - K2[Zn(OH)4].

7. По знаку заряда комплекса различают: 

кaтионные комплексы - [Cr(NH3)3(H2O)3]Cl3;

анионные комплексы – Rb2[IrCl6];

нейтральные комплексы – [Fe(CO)5]

нейтральные комплексы не имеют внешней сферы. Бикомплексы состоят из комплексных катионов и анионов. Например, [Co(NH3)6][Fe(CN)6].

8. По внутренней структуре комплексные соединения различаются:

а) моно- и полиядерные; б) простые и циклические.

В растворах комплексные соединения диссоциируют как сильные электролиты (первичная диссоциация на внешнюю и внутреннюю сферы). Комплексный ион, как слабый электролит, диссоциирует незначительно (вторичная диссоциация). Количественно диссоциация этого иона характеризуется константой нестойкости (Кнест.) или константой устойчивости (Куст.). 
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[Ag(NH3)2]Cl           [Ag(NH3)2]+  +  Cl- (первичная диссоциация);

[Ag(NH3)2]+           Ag+  +  2NH3 (вторичная диссоциация).

Кнест. =   [Ag+]·[NH3]2   = 9·10-8 .

 [[Ag(NH3)2]+]

Значения констант нестойкости комплексных соединений колеблются в широких пределах и могут быть мерой устойчивости комплекса. Чем устойчивее комплексный ион, тем меньше константа нестойкости и больше константа устойчивости.

Например:

Кнест.[Ag(CN)2]- = 1·10-21;

Кнест.[Ag(NН3)2]+ = 9·10-8;

Кнест.[Ag(S2O3)2]3- = 1·10-13.

Самым прочным является комплексный ион [Ag(CN)2]- .

Комплексные соединения с непрочной внутренней сферой называются двойными солями и диссоциируют на все составляющие их катионы и анионы. Например, соединение состава CuCl2·2KCl – двойная соль – диссоциирует:

CuCl2·2KCl             Сu2+  +  2K+  +  4Cl-.

Ход работы 

Опыт I. Катионные комплексы
а) Получение и исследование комплексного соединения сульфата тетраамминмеди (II).
Поместить в пробирку 5-6 капель раствора сульфата меди и осторожно, по каплям, добавлять 10%-ный раствор аммиака. Наблюдать растворение выпавшего осадка основного сульфата меди и изменение цвета раствора при образовании комплексного сульфата тетраамминмеди (II).
Написать уравнения всех проведенных реакций, учитывая, что полученное комплексное соединение диссоциирует на 2 иона, написать его координационную формулу и уравнение электролитической диссоциации. Записать К нестойкости комплексного иона.

б) Комплексное основание никеля

Получить осадок гидроксида никеля (II), внося в пробирку 3-4 капли раствора сульфата никеля и такой же объем раствора едкого натра. Пипеткой удалить жидкую фазу.

К осадку прибавить 5-6 капель 25%-го раствора аммиака. Что происходит? Сравнить окраску ионов Ni2+ в растворе сульфата никеля с окраской полученного раствора. Присутствием каких ионов обусловлена окраска раствора? Написать уравнения реакций образования гидроксида никеля (II), взаимодействия гидроксида никеля с аммиаком и уравнение электролитической диссоциации образовавшегося комплексного основания (координационное число никеля принять равным шести). Какое основание является более сильным: простое или комплексное? Ответ обосновать.

Опыт 2. Анионные комплексы

а) Тетраиодомеркурат калия

в две пробирки внести по 1-2 капли раствора нитрата ртути (II). Одну пробирку оставить в качестве контрольной, в другую добавить раствора иодида калия до полного растворения образующегося в начале оранжевого осадка иодида ртути (II). Испытать растворы в обеих пробирках на присутствие ионов Hg2+, добавив в каждую пробирку по 2 капли раствора едкого натра.

Из какого раствора выпадает желтый осадок оксида ртути (II)? Почему во второй пробирке при действии щелочи осадок не выпадает?

Написать уравнения реакций образования иодида ртути (II), взаимодействия иодида ртути с избытком иодида калия (координационное число иона Hg2+ равно 4). Написать уравнения электролитической диссоциации нитрата ртути (II) и полученной соли – тетраиодомеркурата калия. Записать выражение константы нестойкости комплексного иона.

б) Гидроксокомплексы

В две пробирки поместить раздельно растворы солей цинка и хрома (III). В каждую из них добавлять по каплям раствор щелочи. Наблюдать вначале выпадение осадков, затем их растворение в избытке щелочи.
Написать уравнения проделанных реакций, учитывая, что образуются растворимые гидроксокомплексы, содержащие ионы [Zn(ОН)4]2-, [Cr(OH)6]3-. Учитывая, что гидроксокомплексы цинка и хрома растворяются также в кислотах, указать, к какому типу они относятся.

Опыт 3. комплексные соединения в реакциях обмена

а) Взаимодействие гексацианоферрата (II) калия с сульфатом меди. В пробирку к 4-5 каплям раствора сульфата меди добавить такой же объем раствора комплексной соли K4[Fe(CN)6. Отметить цвет образовавшегося осадка гексацианоферрата меди. Написать молекулярное и ионное уравнения реакции.

Опыт 4. Прочность комплексных ионов 

Разрушение комплексов

В пробирку с раствором сульфата меди (II) добавить сульфид аммония. Что наблюдаете? Написать уравнение реакции, отметить цвет осадка. В другой пробирке получить комплексное соединение меди (см. опыт 1).

К раствору комплексной соли меди прибавить раствор сульфида аммония. На присутствие каких ионов в растворе указывает появление осадка? Написать уравнение реакции взаимодействия сульфата меди с избытком аммиака.

Написать уравнение электролитической диссоциации комплексной соли меди и ее комплексного иона. Почему выпадает осадок из раствора комплекса при добавлении сульфида аммония? Сравните по таблице величину константы нестойкости комплексного иона меди с произведением растворимости сульфида меди.

Опыт 5. двойные соли

В три пробирки внести по 4-5 капель (NH4)2SO4·FeSO4·6H2O (соли Мора). В одну пробирку добавить 2-3 капли раствора сульфида аммония, в другую – столько же раствора хлорида бария. Отметить цвет осадков и написать ионные уравнения реакций их образования. Выпавший черный осадок представляет собой сульфид железа (II). На присутствие каких ионов в растворе двойной соли указывают эти реакции?

В третью пробирку добавить 4-5 капель концентрированного раствора NaOH и опустить ее в водяную баню, нагретую почти до кипения. Подержать над пробиркой красную лакмусовую бумажку, смоченную водой. По изменению окраски лакмуса и по запаху определить, какой газ выделяется из пробирки. На присутствие каких ионов в растворе двойной соли указывает эта реакция?

Учитывая результат опыта, написать уравнение электролитической диссоциации соли Мора.

Проверить действием раствора сульфида аммония, обнаруживаются ли ионы Fe2+ в растворе К4[Fe(CN)6]. наблюдается ли выпадение черного осадка FeS? Почему?

Объяснить наблюдаемые явления. Написать уравнения соответствующих реакций, а также диссоциацию К4[Fe(CN)6]. Чем отличается электролитическая диссоциация двойной соли от диссоциации соли, содержащей устойчивый комплексный ион?

Вопросы, упражнения и задачи

1. По каким особенностям комплексные соединения (КС) выделяются в особый класс?

2. На какие основные части можно разбить молекулу КС? Что такое центральный ион, лиганд, внешняя и внутренняя сфера КС?

3. От каких факторов зависит координационное число КС? Приведите примеры КС с К.Ч.=2,4,6.

4. Как диссоциируют КС в растворах? Что такое Кнест.?

5. Дайте определение хелатного комплекса. Приведите примеры хелатных комплексных соединений.

6. Определить степень окисления и координационное число комплексообразователя в следующих комплексных соединениях и дать их названия: [Ce(NH3)3Cl]Cl2; K2[HgI4]; [Cr(NH3)3H2Ocl2]Cl; H[AuCl4]; K2[Cd(CN)4]; Na2[MoF6]; [Co(Nh3)2(NO2)2(H2O)2]NO2; K4[Fe(CN)6]; Ca[ZrF6]; H2[PtCl6]; K[Ag(CN)2].

7. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений, дать их названия: 3NaCl·IrCl3; CuSO4·4NH3; BaF2·SiF4; 3KCN·Fe(CN)3; PtCl4·KCl·NH3; NH4CN·Cr(CN)3·2H2O; Zr(OH)4·2KOH; CoCl3·H2O·4NH3; KF·VF5; 4KCN·Fe(CN)2; CoCl2·4NH3.

8. Напишите формулы следующих комплексных: хлорид бро-мотетраамминаквохрома (III); трихлоротриамминкобальт (III); гекса-хлоро-(IV)платинат калия; сульфат пентаамминаквоникеля (II); хлорид гексааквотитана (III); тетрагидроксоцинкат (II) калия; тетранитродиаммин-(II)кобальтат калия; нитрат гидроксодиамминакво-платины (II); хлорид диамминсеребра (I).

9. Какие вам известны комплексные соединения, в которых комплексообразователем служат неметаллы?

10. Определить степень окисления и координационное число комплексообразователя в следующих комплексных соединениях и дать их названия: [Сr(NH3)3Cl]Cl2; K2[HgI4]; [Cr(NH3)3H2Ocl2]Cl; H[AuCl4]; K2[Cd(CN)4]; Na2[MoF6]; [Co(NH3)2(NO2)2(H2O)2]NO2; K4[Fe(CN)6]; Ca[ZrF6]; H2[PtCl6]; K[Ag(CN)2].
11. Определить знак заряда и величину комплексных ионов: [Ag+1(NH3)2]; [B3+F5]; [Co3+(NH3)4(H2O)2]; [Fe3+F6]; [Pt4+(NH3)5Cl]; [Au3+Cl4]; [Fe2+(CN)6]; [Bi3+I4]; [Cr3+(NH3)3(H2O)3]; [Pd2+B4]; [Co3+(H2O)2(CN)4]; [Pt4+(OH)6]; [Cu2+(NH3)2Br4].
12. Координационное число платины (IV) равно шести, написать координационные формулы следующих комплексных соединений: PtCl4·2NH3; PtCl4·3NH3; PtCl4·4NH3; PtCl4·6NH3; PtCl4·5NH3 .
13. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений, дать их названия: 3NaCl·IrCl3; CuSO4·4NH3; BaF2·SiF4; 3KCN·Fe(CN)3; PtCl4·KCl·NH3; NH4CN·Cr(CN)3·2H2O; Zr(OH)4·2KOH; CoCl3·H2O·4NH3; KF·VF5; 4KCN·Fe(CN)2; CoCl2·4NH3.

14. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций обмена между следующими соединениями:

[Co(NO3)2(NH3)4]Cl  +  AgNO3                   

[Cd(NH3)4]SO4  +  BaCl2              

K3[Fe(CN)6]  +  FeCl2                    
15. Написать уравнения диссоциации в растворе по I и II ступеням следующих соединений и выражение константы нестойкости комплексных ионов: K2[Zn(CN)4]; Cs[AuCl4]; Na[Co(NH3)2(SCN)2C2O4]; Na2[Ni(CN)4]; K4[Mo(CN)8]; [Co(NH3)4(NO3)2]Cl.
16. Напишите формулы следующих комплексных соединений: хлорид бромотетраамминаквохрома (III); трихлоротриамминкобальт (III); гексахлоро-(IV)платинат калия; сульфат пентаамминаквоникеля (II); хлорид гексааквотитана (III); тетрагидроксоцинкат (II) калия; тетранитродиаммин-(II)кобальтат калия; нитрат гидроксодиамминакво-платины (II); хлорид диамминcеребра (I).
17. Приведите примеры катионных и анионных комплексных соединений для Сr3+ и дайте их название. Координационное число Сr3+ - 6.

18. Тиоцианид калия - KSCN при добавлении к раствору соли (NН4)2SO4·Fe2(SO4)3 связывает ион Fe3+ в тиоцианид железа (III); а при добавлении к раствору соли 3КСN·FеСl3 - не связывает. Какая из этих солей двойная и какая комплексная? Приведите уравнения диссоциации обеих солей в водных растворах.

19. Сколько миллилитров 0,1н раствора AgNO3 требуется для осаждения ионов CI- из 25 мл 0,1 М раствора [Сr(H2O)5Cl]Cl2?

На осаждение брома из раствора комплексной соли [Cr(H2O)6]Br3 израсходовано 50 мл 10% раствора AgNO3 (ρ=1,088г/см3). Сколько комплексной соли содержалось в растворе?
Лабораторная работа №4

Окислительно-восстановительные реакции

Цель: закрепить теоретические знания о типах окислительно-восстановительных реакций, определении окислителя, восстановителя, знать и уметь определять электродный потенциал, ЭДС.

Различают химические реакции с изменением и без изменения степеней окисления элементов. Такое подразделение условно, так как неизменность степени окисления элементов в результате химических реакций не означает отсутствия перестройки электронных структур взаимодействующих частиц. Здесь обязательно наблюдается изменение характера межмолекулярных, межатомных и межионных связей, а значит и эффективных зарядов атомов.

При окислительно-восстановительных реакциях происходит изменение степени окисления элементов. Последнее обусловлено оттягиванием или перемещением электронов. Поэтому окислительно-восстановительным реакциям можно дать следующее определение: это реакции, при которых происходит переход электронов от одних атомов, ионов или молекул к другим. Например, вытеснении из раствора медного купороса элементарной меди железом: 

CuSO4   +   Fe   =   Cu   +   FeSO4,

электроны от атома железа переходят к ионам меди:

Cu2+   +   Fe0   =   Cu0   +   Fe2+,

NH4-3NO3+5   =   N+2O   +   Н2О.

Окислением называется процесс отдачи электронов. Вещество, отдающее электроны, называется восстановителем. В результате отдачи электронов восстановитель окисляется:

Fe0   -   2ē   →   Fe2+,

N3-   -   4ē   →   N+.

Восстановлением называется процесс присоединения электронов, сопровождающийся понижением степени окисления. Вещество, присоединяющее электроны, называется окислителем. В результате присоединения электронов окислитель восстанавливается:

Cu2+   +   2ē   →   Cu0,

N5+   +   4ē   →   N+.

Любая окислительно-восстановительная реакция является результатом одновременно протекающих процесса окисления и процесса восстановления, которые в химических реакциях не могут существовать один без другого.

2KI   +   2FeCl3   →   I2   +   2FeCl2   +   2KCl

Fe3+   +   1ē   →   Fe2+               2

2I-   -   2ē   →   I20                 1

Восстановитель:    2I-   -   2ē   →   I20            (процесс окисления)

Окислитель:           Fe3+   +   1ē   →   Fe2+      (процесс восстановления)

Различают три типа окислительно-восстановительных реакций: межмолекулярные, внутримолекулярные и реакции самоокисления - самовосстановления (диспропорционирования).

В молекулярных окислительно-восстановительных реакциях происходит изменение степеней окисления элементов разных молекул:

2K2MnO4   +   Cl2   →   2KMnO4   +   2KCl.

При внутримолекулярном окислении – восстановлении происходит изменение степеней окисления разных элементов одной и той же молекулы:

2K+Cl5+O32-   →   2KCl-   +   3O20.

В реакциях самоокисления – самовосстановления степень окисления одного и того же элемента и понижается, и повышается:

2Cl20   +   6NaOH   →   5NaCl-   +   NaCl5+O3   +   3H2O.

В написанной реакции хлор является и окислителем, и восстановителем. Для составления уравнений окислительно – восстановительных реакций, протекающих в растворах между ионами и молекулами реагентов, используются два метода: электронного баланса и электронно-ионных уравнений.

Сущность метода электронно-ионных уравнений состоит в уравнивании числа всех атомов до и после реакции наряду с уравниванием общего заряда частиц путем добавления или вычитания необходимого числа электронов. При этом в электронно-ионных уравнениях, как и в реакциях обмена, малорастворимые, летучие и слабодиссоциирующие вещества представляются в их молекулярных формах.

Следует иметь в виду, что в водных растворах связывание избыточного кислорода и присоединение кислорода восстановителем происходит по-разному в кислой, нейтральной и щелочной средах.

В кислых растворах избыток кислорода связывается ионами водорода с образованием молекул Н2О, в нейтральных и щелочных – молекулами воды с образованием гидроксид-ионов. Например:

MnO2   +   4H+   +   2ē   →    Mn2+   +   2H2O (кислая среда);

NO3-   +   2H2O   +   3ē   →   NO   +   4OH- (нейтральная или

                                                                          щелочная среда).

Присоединение кислорода восстановителем осуществляется в кислой и нейтральной средах за счет молекул воды с образованием ионов водорода, в щелочной среде – за счет гидроксид-ионов с образованием молекул воды. Например:

SO32-   +   2OH-   →   SO42-   +   H2O   +   2ē (щелочная среда);

I2  +  6H2O  →  2IO3-  +  12H+  +  10ē (нейтральная или кислая среда).

Уравнения окислительно-восстановительных реакций по электронно-ионному методу составляются следующим образом:

8. Написать схему реакции с указанием исходных и образующихся веществ, отметить элементы, изменяющие в результате реакции степень окисления, найти окислитель и восстановитель.

9. Написать схемы полуреакций окисления и восстановления с указанием реально существующих в условиях реакции ионов или молекул.

10. Уравнять число атомов каждого элемента в левой и правой частях полуреакций, помня, что в водных растворах могут участвовать молекулы Н2О, ионы Н+ и ОН-.

11. Уравнять суммарное число зарядов в обеих частях каждой полуреакции.

12. Подобрать множители (коэффициенты) для полуреакций. При этом число электронов, отдаваемых восстановителем, должно быть равно числу электронов, принимаемых окислителем.

13. Сложить уравнения полуреакций с учетом коэффициентов.

14. Расставить коэффициенты в уравнении реакции.

Составим уравнение реакции между бихроматом калия и йодидом калия в кислой среде.

6. K2Cr+62O7   +   KI-   +   H2SO4   (   Cr+32(SO4)3   +   K2SO4   +   I20   +   H2O;

7. Cr2O72-   +   I-   +   H+   (   2Cr3+   +   I20;

8. Cr2O72-   +   14H+   +   6ē   (   2Cr3+   +   7H2O     1

9. 2 I-   +   2ē   (   I20                                                   3

10. Cr2O72-   +   6I-   +   14H+   (   2Cr3+   +   3I20   +   7H2O;

2K+   +   6K+   +7SO42-   =   3SO42-   +   4K2SO4
K2Cr2O7   +   6KI   7H2SO4   =   Cr2(SO4)3   +   3I2   +   4K2SO4   +   7H2O.


Рассмотрим уравнение реакции MnO2 с O2 в щелочной среде.

6. Mn4+O2   +   O20   +   KOH   (   K2Mn6+O4   +   H2O2-;

7. MnO2   +O2   +   OH-   (   MnO42-   +   H2O;

8. MnO2   +   4OH-   -   2ē   (   MnO42-   +   2H2O    2

9. 2O0   +   4H+   +   4ē   (   2H2O                             1

10. 2MnO2   +8OH-   +   O2   +   4H+   (   2MnO42-   +   4H2O   +   2H2O;

2MnO2   +   4H2O   -   4 OH-   +   O2   (   2MnO42-   +   4H2O   +   2H2O;

                                                                 4K+           4K+
2MnO2   +   O2    +   4KOH   =   2K2MnO4   +   2H2O.

Для количественной характеристики окислительно-восстановительной активности веществ, находящихся в растворах или соприкасающихся с ними, пользуются величинами электродных или окислительно-восстановительных потенциалов.

Чем больше алгебраическая величина электродного потенциала, тем активнее данная частица как окислитель, и наоборот.

Пользуясь таблицей нормальных окислительно-восстановительных потенциалов, можно предсказать возможность осуществления и направленность окислительно-восстановительных реакций. Процесс может протекать в выбранном направлении при условии, если разность потенциалов имеет положительное значение, а следовательно, и э.д.с. системы величина положительная, т. е. > 0.

Например, перманганат калия КмnO4 можно получить окислением манганата калия бромом:
2К2мnO4 + Вr2 = 2КмnO4 + КВr
Можно ли вместо брома использовать хлор или йод?
По таблице нормальных окислительно-восстановительных потенциалов находим электродные потенциалы пар:

Ео мnO4– / мnO42–  = 0,56 В;


Ео 2Cl– / Cl2  = 1,36 В ;
Ео 2Вr– / Вr2 = 1,08 В


Ео 2I– / I2 = 0,53 В
Вычисляем э.д.с. = Еокис-ля – Евос-ля
4) Э.Д.С. = 1,08 – (+0,56) = 0,52 (В);

5) Э.Д.С. = 1,36 – (+0,56) = 0,80 (В);

6) Э.Д.С. = 0,53 – (+0,56) = –0,03 (В).

Значит,  в качестве окислителя можно использовать хлор, но нельзя – йод.

При решении вопроса о направленности окислительно-восстановительных реакций следует помнить:
1. Окислительно-восстановительные реакции протекают в сторону образования менее активных веществ из более активных.

2. Из всех возможных, при данных условиях окислительно-восстановительных реакций в первую очередь в большинстве случаев протекает та, Э.Д.С. которой наибольшая.

Ход работы

I. Внутримолекулярное окисление-восстановление
Фарфоровую чашечку поставить в кольцо штатива и внести 3-4 микрошпателя кристаллического бихромата аммония (NH4)2Cr2O7. На спиртовке осторожно до начала реакции нагреть содержимое чашечки и наблюдать разложение соли. Написать уравнение реакции, учитывая, что продуктами ее являются азот, вода и оксид хрома (III) - вещество зеленого цвета. Что является окислителем, восстановителем? Как изменилась их степень окисления? Будет ли эта реакция обратимой?
2. Реакция самоокисления-самовосстановления сульфита натрия
В две сухих пробирки поместить по 2-3 кристаллика сульфита натрия. Одну пробирку укрепить в штативе и нагревать в течение 5-7 мин. Дать охладиться. В обе пробирки внести по 5 капель дистиллированной воды, размешать до полного растворения солей. В одну пробирку добавить 2-3 капли раствора сульфата меди (II), а во вторую – хлорид бария, отметить образование осадков и их цвет. Черный осадок является сульфидом меди (II), белый – сульфатом бария.

Написать уравнение реакции разложения сульфита натрия, учитывая, что продуктами прокаливания будет сульфид и сульфат натрия. Как изменяется степень окисления серы в данной реакции?

3. Межмолекулярное окисление-восстановление. 
Окислительные и восстановительные свойства свободных галогенов
а) В две пробирки внести по 3 капли йодной воды. В одну из них добавить несколько капель хлорной воды, в другую - сероводородной воды. Встряхиванием перемешать содержимое пробирок. Происходит ли изменение окраски растворов в обеих пробирках?

Написать уравнения протекающих реакций, учитывая, что в одном случае образуется соляная и йодноватая (НIO3) кислоты, в другом –иодоводородная и серная. Доказать наличие сульфат-ионов хлоридом бария. Восстановителем или окислителем являются в этих реакциях йод и хлор?

б) В пробирку внести 3 капли сульфата железа (II) и туда же добавить равный объем хлорной воды, содержимое пробирок перемешать. На полученный раствор содействовать 2 каплями роданида калия или аммония (KSCN или NH4SCN). О чем свидетельствует появление интенсивно разовой или кроваво-красной окраски раствора?

Написать уравнение реакции, указать окислитель и восстановитель.

в) В пробирку с 3-4 каплями сульфата хрома (III) внести избыток гидроксида калия (до растворения осадка гидроксида хрома (III)) и добавить хлорной воды до образования желтой окраски раствора. Написать уравнения реакции, имея в виду, что образуются хромат-ионы СrO42–.

4. Восстановительные свойства галогенид-ионов
В две пробирки внести по 3 капли йодида калия. В одну из пробирок добавить равный объем FeCI3, в другую - хлорной воды. Чем объяснить появление окраски растворов в пробирках?

Написать уравнения реакций. Окислителем или восстановителем выступают йодид-ионы в этих реакциях? Написать электронные формулы атомов I, S, N в отрицательных степенях окисления. Могут ли они быть окислителями в химических реакциях?

5. Восстановительные свойства атомарного водорода
В пробирку внести 4 капли разбавленного раствора перманганата калия, такой же объем 2 н. серной кислоты и опустить кусочек цинка. Объясните изменение окраски раствора. Напишите уравнение реакции восстановления КМnO4 атомарным водородом в сернокислой среде.

6. Влияние реакции среды на протекание окислительно-восстановительных процессов

В три пробирки внести по 4 капли раствора перманганата калия. В одну пробирку добавить 2 капли 2 н. раствора серной кислота, во вторую - такой же объем воды, в третью - 2 капли 2 н. раствора щелочи. Во все три пробирки внести по I микрошпателю кристаллического сульфита калия или нитрита натрия и содержимое пробирок перемешать до растворения соли. Наблюдать за изменением окраски растворов.

Написать уравнения реакций восстановления КМnО4 в кислой, щелочной и нейтральной средах. Учесть, что соединения марганца в различных степенях окисления имеют характерную окраску: ион МnO4– - фиолетовую; МnO42– - зеленую; Мn2+ - бледно-розовую, а при малой концентрации практически бесцветен. Диоксид марганца является труднорастворимым веществом бурого цвета. До какой степени окисления восстанавливается марганец в KМnO4 при pн < 7, рН = 7, рН > 7?

Упражнения
1. Указать, какие из следующих реакций являются окислительно-восстановительными:
H2O4 + 2К0Н = K2SO4 + 2Н2O;

4Мg + 9HN03 → 4Mg(NO3)2 + NН3 + 3H2O; 

CaCI2 + Na2CO3 = 2NаС1 + CaCO3;

2C + O2 = 2CO;

Zn + 2HCI → 2ZnCI2 + H2;

Fe2O3 + CO → 2FeO + CO2;

2Na2SO4 + 2SiO2 + С → Na2SiO3 + 2SO2
Ответ мотивировать и указать в окислительно-восстановительных реакциях окислитель и восстановитесь.

2. Указать, какие из ионов и атомов могут быть только восстановителями или только окислителями, или как восстановителями, так и окислителями: Na, Zn, I–, S6+, N3–, S4+, S2–, MnO4–, NO3–, Sn4+.
3. Окисление или восстановление происходит при переходах:
2Cl– → Cl2; Cl– →  ClO4–; FeSO4 → Fe2(SO4)3; NH3 → NO; Fe2O3 → Fe?
4. Указать окислитель и восстановитель и подобрать коэффициенты в уравнениях реакций:

AgNO3 → Аg + NO2 + O2 ;
NH4NO2→ N2 + H 2O; 

NН4NO3 → N2O + Н2O;
H2O → Н2 + O2 ;
Pb(NO3)2 → PbO + NO2 + O2;
I2 + Ва(OН)2 → Ва(IO3)2 + ВаI2 + Н2O;
Р + Н2O → Н3РO4 + РН3;
KВrO → KBrO3 + KBr.
5. Напишите реакции взаимодействия между:
а) нитратом марганца (II) и диоксидом свинца в присутствии азотной кислоты, при этом марганец окисляется до марганцевой кислоты,
б) иодоводородом и азотистой кислотой, при этом азотистая кислота восстанавливается до оксида азота (II).

6. По приведенным ниже электронно-ионным схемам составьте уравнения окислительно-восстановительных реакций (в молекулярном виде):

a) Cr2O72– + 6ē + 14H+ = 2Cr3+ + 7H2O;

3S2–  –  6ē    =     3S0 ;
б) O2° + 4ē + 2Н2O = 4OН–;

    2Fe – 4ē = 2Fe2+;
в) 3Сuo – 6ē = 3Сu2+;
    2NO3– + 6ē + 8Н+ = 2NO + 4Н2O.
7. Подобрать коэффициенты в следующих окислительно-восстановительных реакциях:

КСlO3 + I2 + Н2O = HIO3 + KCI;

Ag + H2SO4 = SO2 + Аg2SO4 + H2O

As2O3 + HNO3 + H2O = H3AsO4 + NO;

KIO3 + Na2SO3 + H2SO4 = I2 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O;

Bi2O3 + Cl2 + KOH = KCl + KBiO3 + H2O

Co(OH)2 + Cl2 = Co(ClO)2 + CoCl2 + H2O
8. Можно ли в качестве окислителя в кислой среде использовать К2Сr2O7, в следующих процессах при стандартных условиях:
а) 2F– – 2ē → F2,

Еo 2F– / F2 = 2,85 В;
б) 2Вr– – 2ē → Вr2,
Еo 2Br– /Br2 = 1,06 В;

в) 2Сl– – 2ē → С12,
E° 2Cl– / Cl2 = 1,36 B;

Г) 2I– – 2ē → I2, 

Eo 2I– / I2 = 0,54 В.
Стандартный окислительно-восстановительный потенциал Е° системы
Cr2Q72– + 14H+ + 6ē = 2Сr3+ + 7Н2O 

равен 1,33 В.
9. Какой из окислителей:  PbO2, MnO2, K2Cr2O7 является наиболее эффективным по отношению к KCl с целью получения Сl2?
10. Могут ли одновременно находиться в растворе кислоты HI и H2SeO3?
8. Задания для самостоятельной работы студентов

Форма обучения очная

Задания для самостоятельной работы студентов ориентированы на дополнительную проработку учебного материала, предусмотренного аудиторными занятиями (решение упражнений и задач); а также по темам учебной программы, выносимым на самостоятельное изучение.

Форма контроля: проверка домашних заданий

8.1. Темы учебной программы, вынесенные на самостоятельное изучение (вид работы – конспектирование; краткие письменные ответы на вопросы; рефераты)

Раздел 1.

Тема 1. Основные единицы системы СИ. Атомно – молекулярное учение. Индивидуальные вещества и их смеси. Стехиометрия химических реакций. Моль – единица количества вещества.

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 6 – 8].

2. Угай Я.А. Общая и неорганическая химия. М.: Высшая школа, 2004. с. 10 – 12, с. 21 – 22.(;

Тема 4. Межмолекулярные взаимодействия. Состояние вещества в конденсированном состоянии. Особенности твердого, жидкого и газообразного состояния.

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 114 – 154].

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 94 – 96.(;

Тема 5. Элементы химической термодинамики. Энтальпия, энтропия. Условия самопроизвольного протекания реакций.

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 180 – 189.

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 123 – 129. 

3. Истомина В. А. Химическая энергетика. Методическая разработка. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007. с. 10.(;

Тема 6. Гомогенный и гетерогенный катализ. Механизм действия. Ингибиторы. Ферменты.

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 223 – 225.

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 112 – 115, с. 438 - 439.(;

Тема 9. Буферные растворы. Буферная емкость. Применения буферных растворов.

Литература: (Харитонов Ю.Я. Аналитическая химия. Аналитика. Кн. 2 - Количественный анализ. Физико-химические (инструментальные) методы анализа: Учеб. Для вузов. - М.: высшая школа, 2001. с. 208 - 214.(;

Тема 11. Изменение окислительно – восстановительных свойств элементов и их соединений в зависимости от положения элементов в Периодической системе. Основные типы окислительно – восстановительных реакций.

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 234 – 235, с. 239 - 240.

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 221 – 222.(;

Тема 12. Электролиты. Электролиз растворов. Законы Фарадея. Применение электролиза. Коррозия металлов и способы защиты от коррозии. 

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 183 – 184.

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 250 – 259.

3. Истомина В. А. Основы электрохимии. Методическая разработка. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007. с. 10.(;

Тема 13. Химическая связь в комплексных соединениях.

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 111 – 113.

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 266 – 268.

3. Угай Я.А. Общая и неорганическая химия. М.: Высшая школа, 2004. с. 113 - 121(;

Тема 14. Классификация дисперсных систем, их устойчивость. Примеры дисперсных систем. ПАВ.

Литература: (Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 204 – 219.(;

Раздел 2.

Тема 15. Структура периодической системы: периоды, группы, подгруппы. Изменение свойств в периодической системе (вертикальная, горизонтальная периодичность). Электронные аналоги.

Литература: (Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 54 – 62.(;

Тема 16. s-, p-  металлы. Общая характеристика, физические и химические свойства; нахождение в природе. Получение (основные методы).

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 289, с. 510 – 534.

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 308 – 312.(;

Тема 17. Галогены. Общая характеристика, электронная структура атомов. Кислородсодержащие кислоты и их соли.

Литература: (Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 331 – 335.(;

Тема 19. Азот, аммиак, соли аммония, оксиды азота. Азотная и азотистая кислоты,

Литература: (1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005. с. 374 – 396.

2. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.с. 320 – 324.(;

Раздел 3.

Тема 21. Классификация анионов и катионов. Групповой реактив. Систематический анализ. Специфические реакции на Fe (II), Fe (III), Cd (II), Hg (II), CO32-. Изучение качественного анализа начинается с изучения катионов.

Катионы – это положительно заряженные ионы. Простые катионы образуют s-, p- и d-элементы за счет отдачи валентных электронов.

Химико-аналитические свойства катионов зависят от положения образующихся их элементов в периодической системе Д.И. Менделеева, т.е. от заряда атомов элементов, заряда иона, строения внешней электронной оболочки, величины радиуса, строения внутренних электронных оболочек и других факторов.
Деление катионов на аналитические группы основано на неодинаковой растворимости их соединений и на различном отношении к групповым реагентам. Наибольшее применение получили:
1.
Сульфидная классификация (предложена Н.А. Меньшуткиным в 1871 г.) основана на различной растворимости сульфидов, карбонатов и хлоридов в воде и кислотах. Групповые реагенты (Н2S, (NН4)2S, (NН4)2СО3, НС1) позволяют выделить пять аналитических групп катионов.
2.
Аммиачно-фосфатная классификация основана на различном взаимодействии фосфатов и хлоридов катионов с кислотами, щелочами и аммиаком. Катионы в этой классификации разделены на пять аналитических групп.
3.
Кислотно-основная классификация (предложена С.Д. Бесковым и О.А. Слизковской в 1947 г. и усовершенствована И.М. Коренманом) основана на различном отношении катионов к кислотам (хлороводородной и серной) и основаниям (гидроксидам натрия или калия и аммония) и различной растворимости сульфатов, хлоридов и гидроксидов в воде, кислотах, щелочах и растворе аммиака. Этот метод обладает рядом преимуществ перед другими: он прост и экономичен, исключает использование токсичного газа сероводорода и позволяет изучить свойства важнейших соединений (хлоридов, сульфатов, гидроксидов, аммиакатов).
Обнаружение катионов может быть проведено дробным, систематическим или компромиссным методами.
Дробный анализ - основан на обнаружении искомого иона в отдельных порциях исследуемого раствора с применением специфических или селективных реакций в любой последовательности (разработан Н.А. Тананаевым). Метод требует удаления или маскировки мешающих ионов.
Кислотно-основная классификация катионов

Таблица 1

	Номер группы 

и ее название
	Изучаемые катионы
	Групповой реагент
	Продукты реакции 

и аналитический сигнал

	I (растворимая)
	Na+, K+, NH4+
	нет
	–

	II (хлоридная)
	Ag+, Pb2+, Hg22+
	2M HCl
	Ag, PbCl2, Hg2Cl2

	III (сульфатная)
	Ca2+, Sr2+, Ba2+
	H2SO4
	CaSO4, SrSO4, BaSO4

	IV (амфолитная)
	Al3+, Sn2+, Cr3+, Zn2+
	избыток

2M NaOH
или KOH
	[Al(OH)6]3–, [Sn(OH)4]2–, 

[Zn(OH)4]2–
бесцветные растворы

[Cr(OH)6]3– раствор изумрудно-зеленого цвета

	V (гидроксидная)
	Mg2+, Mn2+, Fe2+, Fe3+, Bi3+
	избыток

2M NaOH (KOH) или NH4OH
конц.
	Mg(OH)2, Bi(OH)3

осадок белого цвета

O2
Fe(OH)2 → Fe(OH)3

осадок бурого цвета

O2
   Mn(OH)2 → MnO(OH)2

белый осадок, буреющий на воздухе

	VI (аммиакатная)
	Cu2+, Co2+, Ni2+, Cd2+, Hg2+
	избыток

NH4OH
конц.
	Растворы:

[Cu(NH3)4]2+ – синего цвета

[Co(NH3)6]2+ – желтого цвета

[Ni(NH3)6]2+ – сиреневого цвета

[Cd(NH3)4]2+ – бесцветные

[Hg(NH3)4]2+ – бесцветные


Систематический анализ основан на последовательном разделении смеси ионов на группы с помощью групповых реагентов и последующем обнаружении отдельных ионов характерными реакциями.
Компромиссный метод сочетает в себе элементы дробного и систематического анализа.
В аналитической химии различают общие, групповые, характерные, селективные, избирательные и специфические реакции и реагенты.
Общими реагентами называют реагенты, которые взаимодействуют со многими ионами. К ним относятся: сероводород, растворы щелочей и аммиака, сульфиды, карбонаты, фосфаты, растворимые в воде и многие другие.
Групповыми называют реагенты, взаимодействующие с групповой ионов с одинаковым аналитическим эффектом, и позволяющие отделить одну группу ионов от другой.
Характерные реагенты взаимодействуют с одним (специфические реагенты) или небольшим числом ионов (селективные, избирательные реагенты). 

Аналитические реакции выполняются "сухим" (пирохимические реакции, "порошковый анализ") и "мокрым" путем (в растворе).
Для обнаружения катионов используют следующие способы выполнения реакций:
1. Пробирочный
Общая методика: в пробирку вносят 2-3 капли исследуемого раствора и реагента, создают необходимые условия для протекания реакции (рН среды, температуру и т. д.) и наблюдают за внешним эффектом.
2. Микрокристаллоскопический (МКС)
Общая методика: на сухое предметное стекло помещают рядом каплю анализируемого раствора и реагента. Осторожно стеклянной палочкой приводят растворы в соприкосновение. Иногда требуется легкое нагревание. Через несколько минут наблюдают эффект образования характерных кристаллов под микроскопом.

3. Хроматографическое обнаружение - реакция выполняется на полоске фильтровальной бумаги.

4. Экстракционное обнаружение - в делительной воронке, в системе жидкость - жидкость.

5. Пирохимический (пробы окрашивания бесцветного пламени горелки или спиртовки).
Общая методика: на кончике нихромовой проволоки или графита вносят в пламя несколько кристаллов летучих солей. Наблюдают характерное окрашивание пламени.
6. "Порошковый" анализ
Общая методика: растирают в ступке небольшое количество твердого исследуемого вещества и реагента. Ион обнаруживают по образованию окрашенного соединения или по запаху.

7. Изучение химических свойств катионов необходимо выполнять по следующим пунктам:

а) взаимодействия катионов с общими реагентами;

б) характерные реакции катионов;

в) выполнение учебно-исследовательской работы (УИР).
Литература: (Харитонов Ю.Я. Аналитическая химия. Аналитика. Кн. 2 - Количественный анализ. Физико-химические (инструментальные) методы анализа: Учеб. Для вузов. - М.: высшая школа, 2001. 559 с.(;
Тема 22. Общая характеристика количественного анализа. Гравиметрия, титриметрия. Методы нейтрализации, окислительно – восстановительные, комплексонометрии. Индикаторы (принцип). Гравиметрический анализ

Основные стадии анализа:
1. Определение цели анализа.

2. Выбор метода.

3. Отбор пробы.

4. Пробоподготовка.

5. Измерение аналитического сигнала.

6. Вычисление и обработка результатов.

Классификация методов количественного анализа
	Метод
	Принцип метода

	1. Гравиметрический 
    (весовой)
	Измерение массы определяемого вещества или его составных частей, выделяемых в виде соответствующих соединений

	2. Титриметрический 
    (объёмный)
	Измерение объёма раствора реагента точной концентрации, израсходованного на реакцию с определённым количеством анализируемого вещества

	3. Газовый
	Измерение объёма газа, поглощённого специальным поглотителем


Гравиметрический анализ - метод количественного химического анализа, основанный на измерении массы определяемого вещества или его составных частей, выделяемых в химически чистом состоянии или в виде соответствующего соединения точно известного состава, полученного с помощью химической реакции или в результате физических или физико-химических процессов.
Основной приём метода - взвешивание - заключается в сравнении массы данного вещества с известной массой гирь.

Классификация методов гравиметрического анализа
(по способу отделения определяемого компонента)
1. Метод выделения - измерение массы определяемого компонента, выделенного из вещества в чистом виде или в результате физических, физико-химических и химических процессов.

2. Метод осаждения - измерение массы малорастворимого вещества, полученного осаждением определяемого компонента под действием осадителя.

a) Fe3+  +  3NH4OH = Fe(OH)3 ( +  3 NH4 +

                                      tº
2 Fe(OH)3     ===  Fe2O3   +  3 H2O

б) AgNO3  +  NaCl  =   AgCl (   +  NaNO3

3. Метод отгонки - измерение массы остатка, полученного отделением летучего компонента путём отгонки или выпаривания. Различают прямой и косвенный методы отгонки. В прямом методе летучий компонент отгоняется и поглощается подходящим реагентом, по увеличению массы последнего судят о содержании летучего компонента. В косвенном методе летучий компонент также отгоняется или выпаривается, но о его содержании судят по убыли в массе анализируемого образца.
Пример 1:
СаСО3    +  2Н+ = СО2    +  Са2+  +  Н2О

СО2  +  2NaOH = Na2CO3 + 2H2O
Пример 2:
BaCI2 • 2Н2О = BaCI2 +  2H2O (
Наиболее часто используют метод осаждения. Основные понятия его:
навеска - взятая для анализа небольшая часть образца точно известной массы;

осаждаемая форма - труднорастворимое соединение, в виде которого осаждают определяемый компонент;

гравиметрическая (весовая) форма - химическое соединение точно известного состава, полученное путём высушивания или прокаливания осаждаемой формы;

гравиметрический (аналитический) фактор F - отношение молярных масс определяемого вещества к его гравиметрической форме с учётом стехиометрических коэффициентов.
соосаждение - одновременное осаждение растворимого компонента с макрокомпонентом (осадком) из одного и того же раствора путём адсорбции, окклюзии, образования смешанных кристаллов (изоморфизм).
окклюзия - процесс включения посторонних веществ внутрь осадков в ходе их образования.

адсорбция - увеличение поверхностной концентрации растворённых веществ на границе раздела фаз.
Последовательность операций метода осаждения
1. Отбор пробы и пробоподготовка.

2. Взятие навески.

3. Переведение навески вещества в раствор.

4. Получение осаждаемой формы. Цель этой операции - максимально полно перевести определяемый компонент из раствора в осадок.
Условия осаждения осадков

	Кристаллические осадки
	Аморфные осадки

	1. Осаждение ведут из разбавленных горячих растворов анализируемых веществ разбавленными горячими растворами осадителей.

2. Раствор осадителя добавляют медленно, по каплям, при перемешивании.
3. Осадок оставляют на созревание (2-24 ч), после чего фильтруют.

4. В некоторых случаях добавляют вещества, слегка повышающих растворимость осадка.
	1. Осаждение ведут из концентрированных горячих растворов анализируемых веществ концентрированными растворами осадителей в присутствии электролитов - коагуляторов.

2. Раствор осадителя добавляют быстро, порциями, при перемешивании, что уменьшает вероятность образования коллоидных растворов.

3. К осадку приливают 100 мл горячей воды, после чего сразу фильтруют.
4. Избегают длительного выдерживания осадка (во избежании пептизации).


1. Фильтрование. Основная цель этой операции - количественное отделение осадка от раствора путем фильтрования через бумажный беззольный фильтр или фильтрующий тигель. Беззольные фильтры выпускают с различным размером пор. По плотности (пористости) фильтры маркируют бумажной лентой, синяя - для мелкокристаллических осадков, белая - для среднекристаллических, чёрная (красная) - для крупнокристаллических и аморфных осадков. Зольность фильтров 0,00005 г.

2. Промывание осадка. Цель этой операции - очистка от адсорбированных примесей. Общий объём промывной жидкости не должен превышать 100 мл. Промывание осадка проводят на фильтре небольшими порциями промывной жидкости из промывалки, смывая струей жидкости осадок со стенок фильтра в его нижнюю часть. Либо промывают способом декантации. Для этого к осадку в стакане приливают небольшими порциями промывную жидкость, перемешивают. Дают отстояться и сливают жидкость с осадка на фильтр, повторяя операцию несколько раз. Затем осадок промывной жидкостью количественно переносят на фильтр.

При промывании необходимо исключить потери осажденного вещества. Поэтому в качестве промывной жидкости используют разбавленный раствор осадителя, разбавленный раствор электролита-коагулятора, и в немногих случаях - дистиллированную воду.
3. Получение гравиметрической формы заключается в высушивании осадка в сушильном шкафу и прокаливании в муфельной печи до постоянной массы. 

Краткие теоретические основы титриметрического анализа

Титриметрические методы широко применяются в практике химического анализа, поскольку обладают рядом несомненных достоинств: точны, воспроизводимы, просты в исполнении, достойны, экспрессии, разнообразны. Большинство методов безвредны, экономичны, избирательны. К числу недостатков следует отнести неустойчивость некоторых титрованных растворов, токсичность, (соли Hg22+), дефицитность и большую стоимость реагента (AgNO3).
ТИТРИМЕТРИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ объединяет группу методов количественного химического анализа, основанных на процессе титрования: раствор с точной концентрацией реагента (титрант) постепенно добавляют к раствору определяемого вещества до достижения эквивалентного соотношения между ними, контролируя объем вводимого титранта.
Количественные соотношения между массами реагирующих веществ выражаются законом эквивалентов.

Химические элементы, а также их соединения вступают в химические реакции друг с другом в строго определенных массовых количествах, соответствующих их химическим эквивалентам.

Важным следствием закона эквивалентов является основное уравнение титриметрии

(
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В момент эквивалентности химической реакции произведение молярной концентрации эквивалента (нормальной концентрации) и объема раствора есть величина постоянная для обоих реагирующих веществ. 

Момент окончания реакции называется точкой эквивалентности (теоретической точкой конца титрования).

На практике фиксируют точку конца титрования по заметному глазом аналитическому эффекту, вызываемому каким-либо из реагирующих веществ, либо специально введенных в систему веществ - химических индикаторов.

Для титриметрических определений используют химические реакции, удовлетворяющие следующим требованиям:
1. Реакция должна быть стехиометричной и протекать количественно (константа равновесия должна быть достаточно велика).

2. Реакция должна протекать быстро.

3. Реакция не должна осложняться побочными взаимодействиями, обусловленными свойствами вспомогательных веществ и внешними условиями.
4. Должна быть возможность четкого и точного фиксирования конца титрования.
Титриметрические методы классифицируют:
1. По типу протекающих при титровании химических реакции:

1) кислотно-основное титрование (реакция нейтрализации)
Н3О+  +  ОН-              2Н2О

2) окислительно-восстановительное титрование (редоксиметрия)
OK1  +  BOC2               OK2  + ВOС1

3) осадительное титрование

nKtm+  +  mAnn-             KtmAnn
4) комплексно-метрическое титрование (комплексиметрия)
Mm+  +  nZp-           [MZn]m-np
2. По варианту титрования: 

	1. прямое титрование
	- непосредственное взаимодействие анализируемого вещества с титрантом

	2. заместительное титрование (титрование по заместителю)
	- взаимодействие анализируемого вещества со вспомогательным реагентом, в результате чего выделяется эквивалентное определяемому количество продукта реакции, которое оттитровывается рабочим раствором.

	3. обратное титрование

(титрование по остатку)
	- взаимодействие анализируемого вещества с избытком рабочего раствора №1, непрореагировавшая часть которого оттитровывается вторым рабочим раствором, №2.

	4. реверсивное титрование
	- титрование известного количества титранта раствором анализируемого вещества.


3. По способу титрования:

	1. способ пипетирования
	- титрование рабочим раствором отдельных частей, порций (аликвотов) раствора анализируемого вещества, приготовленного из точной навески его в мерной колбе.

	2. способ отдельных навесок
	- титрование рабочим раствором нескольких близких по величине точных навесок анализируемого вещества.


	Растворы точно известной концентрации, предназначенные для титрования, называют титрованными растворами.


Титрованные растворы подразделяют на стандартные и не стандартные.
Стандартные растворы готовят из узкого круга веществ, которые называют первичными стандартами или исходными веществами.
Требования к исходным веществам:
· вещество должно быть химически чистым;

· состав его должен строго соответствовать химической формуле; 

· вещество должно быть устойчиво при хранении в твердом виде и растворах;
· молярная масса эквивалента должна быть достаточно большой. 
Титрованные растворы, полученные из других соединений, называют стандартизованными (вторичными стандартами, установленными). Точную концентрацию этих растворов находят путем титрования, при этом рассчитывают коэффициент поправки (Кп) раствора.

Коэффициент поправки показывает, во сколько раз полученный раствор крепче или слабее раствора с заданной теоретической концентрацией.

	Операции
	Стандартные растворы
	Стандартизованные растворы

	Приготовление
	По точной навеске
	По приблизительной навеске с последующей стандартизацией

	Взвешивание навески
	На аналитических весах с точностью до четвертого знака (0,0001)
	На технических весах с точностью до второго знака(0,01г)

	Растворение
	В мерной колбе
	В обычной склянке

	Расчет титра
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Титр стандартного раствора - масса вещества, содержащаяся в 1 см3 раствора.
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Титр рабочего раствора.

По определяемому веществу - масса определяемого вещества, соответствующая 1 см3 титрованного раствора.

	Примеры
	H2C2O4 • 2H2O; Na2CO3; Na2C2O4; KBrO3; KJO3; K2Cr2O7; Na2B4O7 • 10Н2О; NaCl; C6H5COOH
	H2SO4, HCl, NaOH, КОН, J2, Na2S2O3, KMnO4, NaNo2, AgNo3, NH4SCH, Hg(NO3)2


Аналитическая характеристика каждого титриметрического метода включает: название метода по титранту, обоснование, основные уравнения, приготовление титрованных растворов, индикацию конечной точки титрования, условия и варианты титрования, возможности и практическое применение, достоинства и недостатки.
Литература: (Харитонов Ю.Я. Аналитическая химия. Аналитика. Кн. 2 - Количественный анализ. Физико-химические (инструментальные) методы анализа: Учеб. Для вузов. - М.: высшая школа, 2001. 559с.(;
Форма контроля: проверка конспектов, рефератов, индивидуальное собеседование.

8.2. Примерное содержание аудиторного текущего контроля

Темы и примерное содержание текущего контроля в III семестре 

Форма проведения: индивидуальные задания в конце каждого лабораторного занятия.

Задания для самостоятельной работы студентов (неорганический цикл). Вид работы – решение задач и упражнений.

Тема лабораторного или семинарского занятий.

1. Классы неорганических соединений

(1(, с. 6 (задача № 2), с. 7 (задача № 6)

(2(, с. 19 (задача № 1.2., 1.9., 1.11., 1.13.)

2. Приготовление растворов различной концентрации

(1(, с. 14 (задачи № 4, 8, 10)

(2(, с.53 (задачи № 4.6.), с. 54 (задачи № 4.13), с. 55. (задачи № 4.26, 4.31.)

3. Реакции в растворах электролитов

(1(, с. 22 (задачи № 3, 5, 6, 9, 11)

(2(, с. 67 (задачи № 5.17, 5.22., 5.30., 5.35.,5.37.)

4. Гидролиз солей

(1(, с. 28 (задачи № 1, 2), с. 29 (задачи № 5, 8, 10, 18)

(2(, с. 76 (задачи № 5.41, 5.47., 5.49.)

5. Окислительно – восстановительные реакции

(1(, с. 35 (задачи № 1); с 36 (задача № 2, 3); с. 37 (задача № 7)

(2(, с. 89 (задачи № 6.12, 6.13.)

6. Комплексные соединения

(1(, с. 43 (задачи № 1, 2, 4, 7)

(2(, с. 97 (задачи № 7.3., 7.7.)

Примеры индивидуальных заданий по темам: 

строение атома - 1, химический эквивалент - 2, химическая кинетика и равновесие– 3, концентрация раствора – 4, окислительно – восстановительные реакции – 5, комплексные соединения – 6, электрохимические процессы – 7:

1.

1. Определите место в периодической системе элемента, атом которого имеет электронную структуру, выраженную формулой: 

     1s2 2s2 2р6 3s2 3p6 3d5 4s2.

2. Атом какого элемента имеет следующее строение наружного и предпоследнего электронного слоя: …3s2 3р6 3d10 4s2 4p5.

3. Написать электронную формулу следующего иона: Cr3+.

2.

1. Вычислите эквивалентную массу хрома в оксиде, в котором содержится 52% хрома и 48% кислорода.
2. Вычислите эквивалент титана в Тi(SO4)2.
3.

1. Рассчитать, как изменяются скорости прямой и обратной реакций в
равновесной системе: 2А(т)   +   В2(г)   =   2АВ(г), если уменьшить объем,
занимаемый газами, в 3 раза. Сместится ли при этом равновесие?
2. При некоторой температуре равновесие гомогенной системы 2NO + О2 = 2NO2 установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ: [NO] = 0,2 моль/л; [О2] = 0,1 моль/л; [NO2] = 0,1 моль/л Вычислите константу равновесия и исходную концентрацию NO и О2.

3. В какую сторону сместится равновесие реакций:
H2S(г) = Н2(г) + S(г) - 4,8 ккал;
N2O4(г) = 2NO2(г) - 15,92 ккал;
2СО(г) + О2(г) = 2СО2(г) +135,2 ккал
при повышении температуры; при повышении давления?

4. Вычислить температурный  коэффициент скорости реакции, если константа скорости ее при 100 °С составляет 6-10-4, а при 150°С  - 7,2-10-2.

4.

1. Сколько граммов НCl содержится в 250 мл 10,52%-ного раствора НCl (ρ = 1,050 г/мл)?
2. Какой объем 0,5 н раствора можно приготовить из 24,44 г кристаллогидрата хлорида бария BaCl2*2H2O?

3. Смешали 300 г 20%-ного и 500 г 40%-ного растворов нитрата натрия. Чему равна массовая доля полученного раствора?

4. В 500 мл раствора содержится 26,5 г Na2CO3. Рассчитать молярность и нормальность раствора.

5. Из 200 г 50%-ного раствора H2SO4 выпариванием удалили 50 г воды. Чему равна массовая доля H2SO4 в оставшемся растворе?

5.

Расставить коэффициенты в окислительно-восстановительных реакциях ионно-электронным методом. Указать окислитель и восстановитель

1. Cu2O   +   HNO3   (   Cu(NO3)2   +   NO   +   H2O

2. H3AsO3  +  KMnO4  +  H2SO4  (  MnSO4  +  K2SO4  +  H3AsO4  +  H2O
3. Cl2  +  NaOH  (  NaClO3  +  NaCl  +  H2O

6.

1. Дать определение комплексного соединения. Классификация комплексных соединений.

2. Определить степень окисления и координационное число комплексообразователя в Ca[ZrF6]. Дать название соединения. Напишите уравнение диссоциации соединения и константу нестойкости комплексного иона.
3. Написать координационную формулу комплексного соединения: BaF2*SiF4. Дать название соединения. К. ч. = 6.

7.

1. Составьте схему работы гальванического элемента, образованного Al и Ag, опущенными соответственно в 0,1 и 1,0 М растворы их солей. 

а) напишите уравнения электродных процессов. 

б) рассчитайте ЭДС этого элемента.

2. Составить электронные уравнения процессов, происходящих при атмосферной коррозии луженого железа и луженой меди в случае нарушения целостности покрытия.

Литература

1. Истомина В. А. Общая и неорганическая химия: методические указания к лабораторным работам / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2005 – 47 с.
2. Истомина В. А. Задачи и упражнения по общей химии для студентов нехимических специальностей. Учебное пособие. / Перм. ун-т. Пермь, 2004. с. 112.
9. Тематика контрольных работ и методические указания 
к их выполнению

ГОСУДАРСТВЕННЫЙ ОБРАЗОВАТЕЛЬНЫЙ СТАНДАРТ

ВЫСШЕГО ПРОФЕССИОНАЛЬНОГО ОБРАЗОВАНИЯ

Направление подготовки дипломированного специалиста

260501 – «Технология продуктов общественного питания»
	ЕН.Ф.04.01.
	Неорганическая химия:

Периодическая система и строение атомов элементов; химическая связь, ковалентаная связь, метод валентных связей, гибридизация, метод молекулярных орбиталей, ионная связь, химическая связь в комплексных соединениях; строение вещества в конденсированном состоянии.

Растворы: способы выражения концентраций, идеальные и неидеальные растворы, активность; растворы электролитов; равновесие в растворах.

Окислительно-восстановительные реакции; протолитическое равновесие; гидролиз солей; скорость химических реакций; химия элементов групп периодической системы.


1. Требования к содержанию и выполнению контрольной работы.

    Цель выполнения контрольной работы – контроль самостоятельной работы студента по дисциплине, закрепление теоретических знаний и умений их применять при решении практических заданий.

1.1. Требования к содержанию контрольной работы:

· творческий характер;

· самостоятельный подход к изложению материала;

· систематизация теоретического материала литературных источников, включая дополнительную литературу по профилю специальности;

· наличие ссылок на первоисточник;

· наличие схем и рисунков;

· для записи химических превращений и структурных изомеров необходимо приводить структурные формулы, для записи пространственных изомеров – проекционные формулы;

· решение задач должно быть оформлено в соответствии с требованиями методических разработок по решению задач;

· при решении задач необходимо использовать современные обозначения физических и химических величин с указанием размерности в соответствии с принятой Международной системой единиц СИ;

· решению практических заданий и расчетных задач должно предшествовать краткое теоретическое аргументирование (основных законов, понятий и общих теоретических положений).

1.2. Требования к оформлению контрольной работы

1. Объем работы не должен превышать 20 – 24 страниц рукописного текста (ученическая тетрадь) или 10 – 15 страниц машинописного текста формата А4; на страницах необходимо оставлять поля, а после ответов по заданию несколько свободных строчек для замечаний и рекомендаций преподавателя-рецензента;

2. Страницы работы нумеруются, титульный лист (приложение ) является первой страницей (не нумеруется), на второй странице дается содержание работы; далее следуют наименования разделов дисциплины и ответы на них (ответы даются в том же порядке, что и разделы дисциплины).

3. В конце контрольной работы приводится список использованной литературы и иных источников информации в алфавитном порядке с указанием страниц;

4. Рукописный текст должен быть написан разборчивым почерком, без помарок; небрежность в изложении и оформлении не допускается.

2. Методические указания по выполнению контрольной работы

· к решению задач и упражнений студент-заочник должен приступать лишь после основательного изучения соответствующего раздела или темы с использованием рекомендованной литературы и других источников информации;

· ответам на практические задания и расчетные задачи должно предшествовать изложение кратких теоретических положений, или правил, определений и цифровых данных необходимых для аргументации ответа на задание;

· ответы на практические вопросы студент должен излагать кратко, но с исчерпывающим обоснованием, логическим построением и анализом приводимых параметров или констант. 

В процессе изучения курса неорганической химии студент выполняет две контрольных работы, которые должны быть представлены в деканат факультета не позднее, чем за 20 дней до начала экзаменационной сессии.

Контрольные работы, выполненные без соблюдения требований, или незачтены, их необходимо выполнить второй раз в соответствии с указаниями рецензента и выслать на повторное рецензирование вместе с незачтенной работой. Исправление следует делать в конце тетради, а не в рецензированном тексте.

В случае выполнения работы не по своему варианту, она не засчитывается и возвращается студенту для ее выполнения в соответствии с вариантом таблицы.

Если возникнут затруднения при изучении курса неорганической химии, студенту следует обратиться в институт к преподавателю за писменной или усной консультацией.

К сдаче экзамена допускаются те студенты, которые выполнили контрольные работы и сдали зачет по лабораторному практикуму.

3. Варианты контрольных работ

Контрольная работа включает 28 вариантов практических заданий. Каждый вариант включает 10 заданий по десяти разделам дисциплины: пять заданий (разделы II – VI) по неорганическому циклу и пять заданий (разделы VII – XI) по органическому циклу.

    Ответы должны быть расположены и пронумерованы в том же порядке, что и вопросы в данном варианте (например, I – 3).

    Варианты контрольных работ и задания по ним распределяются между студентами в соответствии с приведенной таблицей.

    Выбор варианта соответствует первой букве фамилии студента.

ВАРИАНТЫ КОНТРОЛЬНЫХ РАБОТ ПО НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ 
ДЛЯ СТУДЕНТОВ – ЗАОЧНИКОВ. 

Работа №1

	Вариант
	Распределение заданий по разделам

	
	II
	III
	IV
	V
	VI

	А
	53
	10
	5
	12
	9ж,з,и

	Б
	47
	12
	6
	27
	12б

	В
	1
	18
	31
	39
	16

	Г
	3
	21
	17
	35
	22

	Д
	6
	44
	33
	16
	30

	Е
	8
	22
	10
	19
	9к,л,н

	Ж
	9
	26
	28
	14
	29

	З
	13
	30
	14
	38
	7

	И
	24
	5
	21
	26
	9а,б,в

	К
	28
	14
	3
	15
	12в

	Л
	30
	9
	32
	18
	26

	М
	35
	7
	18
	32
	6

	Н
	43
	11
	3
	13
	28

	О
	47
	3
	13
	37
	4

	П
	53
	19
	20
	28
	30

	Р
	34
	16
	40
	22
	3

	С
	48
	22
	36
	31
	6

	Т
	10
	34
	16
	29
	9а,б,в

	У
	11
	7
	15
	20
	12а

	Ф
	23
	44
	19
	24
	4

	Х
	14
	6
	35
	40
	5

	Ц
	8
	1
	20
	16
	30

	Ч
	53
	12
	22
	18
	9м, н

	Ш
	12
	11
	30
	39
	8

	Щ
	6
	15
	8
	34
	7

	Э
	21
	33
	38
	28
	9г,д,е

	Ю
	9
	51
	26
	33
	3

	Я
	23
	44
	19
	24
	4


ВОПРОСЫ, ЗАДАЧИ И УПРАЖНЕНИЯ ДЛЯ КОНТРОЛЬНЫХ РАБОТ ПО РАЗДЕЛАМ КУРСА

Раздел II. Периодический закон и строение атома

1.
Напишите электронные формулы атомов серы и мышьяка. К како​му электронному семейству относится каждый из этих элементов?

2.
Напишите электронные формулы атомов элементов с порядковыми номерами 7, 15, 17, 25. К какому электронному семейству относится каждый из этих элементов?

3.
Дайте характеристику квантовых чисел. Укажите взаимосвязь между ними.

4.
Какое наибольшее количество электронов может быть на внешнем уровне атома? Приведите примеры.

5.
Определите количество электронных уровней у атомов элементов с порядковыми номерами: 10, 14, 21, 38, 50.

6.
Определите количество протонов и нейтронов в следующих атомных ядрах:

 EQ \o \ar (\s\up8(18);\s\do6(8))O,     EQ \o \ar (\s\up8(40);\s\do6(20))Ca,      EQ \o \ar (\s\up8(50);\s\do6(23))V,     EQ \o \ar (\s\up8(42);\s\do6(96))Mo,     EQ \o \ar (\s\up8(195);\s\do6(78))Pt,     EQ \o \ar (\s\up8(197);\s\do6(79))Au. 
7.
Для атома углерода возможны два различных электронных состояния: 1s22s22p2 и 1s22s12p3. Как называются эти состояния атома? При каких условиях осуществляется переход от первого состояния ко второму?

8.
Определите место в Периодической системе элементов, атомы которых имеют электронную структуру, выраженную электронной формулой:

a) 1s22s22p5,






б) 1s22s22p63s23p6,

в) 1s22s22p63s23p63d54s2,




г) 1s22s22p63s23p63d104s1,

д) 1s22s22p63s23p63d104s24p64p105s25p65d16s2.

9.
Атомы каких элементов имеют следующее строение наружного и предпоследнего электронного слоев:

а) ...2s22p63s23p3, 


б) ...3s23p63d54s1,

в) ...3s23p63d104s24p5 , 

г) ...3s23p63d104s2 ,

д) ...4s24p64d105s0?

10.
Строение внешнего энергетического уровня атомов одного элемента ...3s23p4, а атомов другого элемента - 5s15p5. Составьте полные электронные формулы атомов этих элементов.

11.
Пользуясь правилом Хунда, распределите электроны по орбиталям, отвечающим низшему энергетическому состоянию атомов: азота, кремния, железа, кислорода.

12.
Составьте электронные формулы атомов ниобия и сурьмы. На каких подуровнях расположены их валентные электроны?

13.
Напишите все квантовые числа для электронов:

а) лития, бериллия, бора, углерода;

б) азота, кислорода, фтора, неона.

14.
Сколько и какие значения может принимать магнитное квантовое число ml при орбитальном квантовом числе l = 0, 1, 2 и 3?

15.
По какому принципу делят элементы на s-, p-, d-, f- семейства?

16.
Каков физический смысл номеров главных подгрупп и номера пе​риода в свете электронной теории строения атома?

17.
Определите количество энергетических уровней и подуровней и запи​шите электронную формулу атома элемента с порядковым номе​ром 75.

18.
Какой подуровень заполняется в атомах после заполнения под​уровня 5p? После заполнения подуровня 5d?

19.
У какого элемента завершается заполнение подуровня 4f?
20.
Среди приведённых ниже электронных конфигураций указать невозможные и объяснить причину невозможности их реализации:

а) 1р5;   б) 2d7;   в) 3s2;   г) 3p8;   д)5s4;   e)4d8; ж) 3f10;  з) 7s2 .

21.
Сколько неспаренных электронов содержат невозбуждённые атомы следующих элементов:   а) C, б) Se, в) P ,  г) Br,   д) Ba,  е) Mn,  ж) Ge?

22.
Составьте электронные формулы атомов молибдена и теллура. На каких подуровнях расположены их валентные электроны?

23.
Составьте электронные формулы атомов элементов IV группы. В чём сходство и отличие электронных структур атомов элемен​тов главной и побочной групп?

24.
Написать электронные формулы следующих ионов:

a) Sn2+; б) Sn4+;  в) Cr3+;  г) Sr2+;  д) S4+;  e) S6+;  ж) S2–;  з) N3-.

25.
Дайте современную формулировку периодического закона Д. И. Менделеева. В чём  причина периодического изменения свойств элементов?

26.
Что называется периодом и группой в периодической системе?

27.
Как изменяются свойства элементов и их соединений в главных подгруппах?

28.
В чем отличие изменения свойств элементов и их соединений в больших периодах от изменений свойств элементов в малых периодах?

29.
Как с помощью теории строения атома объяснить усиление ме​таллических свойств элементов с увеличением порядкового номера в пределах главных подгрупп?

30.
Как отличаются свойства и строение атомов элементов главной подгруппы от свойств и строения атомов элементов побочной подгруппы той же группы?

31.
Какой из элементов обладает более выраженными металлически​ми свойствами:

a) Li или Na,    б) Be или Mg,    в) Sr  или Ba?

32.
Какой элемент II группы обладает наибольшими металлическими свойствами?

33.
Написать формулы высших оксидов  Cr, Mn, W, P, S, а также формулы соответствующих им гидратов.

34.
Приведите электронные конфигурации атомов элементов III группы в основном состоянии. По какому принципу элементы данной группы Периодической системы Д.И. Менделеева де​лятся на подгруппы?

35.
Исходя, из величин электроотрицательности укажите, как в приведённом ряду элементов I, Br, Cl, F изменяется спо​собность принимать электроны.

36.
Укажите, какое из сравниваемых двух соединений является
бо​лее сильным основанием:

а) NaOH или CsOH;  


б) Ва(OH)2 или Са(OH)2; 

в) Zn(OH)2 или Cd(OH)2.

37.
Как изменяются восстановительная способность и сила кислот в ряду HI, HBr, HCl, HF?

38.
На примере кислородных соединений марганца покажите, как с увеличением степени окисления элементов меняется характер оксидов и соответствующих им гидроксидов?

39.
Какое из перечисленных газообразных водородных соединений наиболее устойчиво и наименее прочно: NH3,  PH3,  AsH3,  SbH3,  BiH3. Назовите эти соединения.

40.
Как меняется восстановительная способность и сила кислот в ряду  H2S, H2Se, H2Te?

41.
У какого из элементов пятого периода – молибдена или теллу​ра –  сильнее выражены металлические свойства и почему?

42.
Укажите, какая из сравниваемых двух кислот является более сильной:

a) H2SO4  или H2SO3;  б) H3PO4 или H3VO4;  в) H2SO3 или H2SeO3.

43.
Элемент в периодической системе имеет порядковый номер 24. Какие свойства проявляют его оксиды, отвечающие высшей и низшей степеням его окисления?

44.
Как изменяется сила кислот в ряду H2SO4, H2SeO4, H2TeO4?

45.
Какую низшую степень окисления проявляют хлор, селен, азот, кремний? Почему? Составьте формулы соединений Fe (III) с данными элементами в их низшей степени окисления. Назовите соответствующие соединения.

46.
У какого из  p-элементов пятой группы Периодической систе​мы – фосфора или сурьмы – сильнее выражены неметаллические свойства. Какое из водородных соединений данных элементов более сильный восстановитель?

47.
Почему марганец проявляет металлические свойства, а хлор – неметаллические? Ответ мотивируйте строением атомов этих элементов. Напишите формулы оксидов и гидроксидов хлора и марганца.

48.
Атомные массы элементов в Периодической системе Д. И. Менде​леева непрерывно увеличиваются, тогда как свойства прос​тых веществ изменяются периодически. Чем это можно объяснить?

49.
Дать современную формулировку периодического закона. Объяснить, почему в периодической системе элементов аргон, кобальт, теллур и торий помещены соответственно перед калием, никелем, йодом и протактинием, хотя и имеют большие атомные массы.

50.
Какую низшую и высшую степень окисления проявляют углерод, фосфор, сера и йод? Почему? Составьте формулы соединений данных элементов, отвечающих этим степеням окисления.

51.
Как меняются окислительные и восстановительные свойства в ряду Mn2+ ––( Mn4+ ––( Mn6+ ––( Mn7+?

52.
Какой элемент Периодической системы является самым сильным из всех известных окислителей?  Напишите формулу его соединения с кислородом и назовите её.

53.
К какому семейству относятся элементы, в атомах которых последний электрон поступает на 4f-  и на 5f-орбитали? Сколько элементов включает каждое из этих семейств?

Раздел III. Основные законы химии

1.
Эквивалент трёхвалентного металла равен 9. Вычислите атом​ную массу металла, эквивалент его оксида и массовую долю кис​лорода в оксиде.

2.
При восстановлении оксида металла массой 1,252 г получен 1 г металла. Определите эквивалентную массу оксида металла и металла.

3.
На восстановление 7,09 г оксида двухвалентного металла тре​буется 2,24 л кислорода, измеренного при н.у. Вычислите экви​валентную массу металла и его оксида. Чему равна атомная мас​са металла?

4.
Щелочь массой 0,20 г взаимодействует с 0,271 г хлорида же​ле​за (III), эквивалентная масса которого равна 54,08 г/моль. Определите эквивалентную массу щелочи.

5.
Олово образует два оксида, содержащих первый - 78,8% и вто​рой - 88,2% олова. Вычислите эквивалентную массу олова в оксидах.

6.
Марганец образует два оксида, один из которых содержит 22,5% кислорода, а другой - 50,50%. Вычислите эквивалентные массы марганца в этих оксидах и составьте их формулы.

7.
Вещество содержит 39,0% серы, эквивалентная масса которой равна 16 г/моль-экв., и мышьяк. Вычислите эквивалентную массу и валентность мышьяка, составьте формулу этого соединения.

8.
Какие объёмы займут (при н.у.) массы одного эквивалента кислорода и одного эквивалента водорода?

9.
Оксид азота содержит 25,93% азота и 74,07% кислорода. Определите эквивалентную массу азота, составьте формулу этого соединения.

10.
Определите эквивалентные массы кислот и оснований в следую​щих реакциях:

а)  Bi(OH)3 + 2HNO3 = BiOH(NO3)2 + 2Н2О,

б)  NaOH + H2S =  NaHS + Н2О,

в)  Са(ОН)2 + Н3РО4  =  СаНРО4 + 2Н2O,

г)  2А1(ОН)3 + 3H2SO4  =  Al2(SO4)3 + 6H2O,

д)  Bi(OH)3 + 2НС1 = BiOHCl2 + 2Н2O,

е)  KOH + HNO3 = KNO3 + H2O.

11.
При разложении 0,261 г оксида серебра получено 0,243 г металлического серебра.  Определите эквивалентную массу серебра.

12.
Хлорид железа содержит 34,42% железа и 65,58% хлора. Эквивалентная масса хлора равна 35,46 г/моль. Определите эквивалентную массу железа в хлориде железа.

13.
Оксид металла содержит 28,57% кислорода. Соединение того же металла с фтором содержит 48,72% фтора. Рассчитайте эквивалентную массу фтора.

14.
Для растворения 16,85 г металла потребовалось 14,7 г сер​ной кислоты, эквивалентная масса которой равна 49 г/моль. Вычислите эквивалентную массу металла и объём вытесненного водорода.

15.
При растворении 0,054 г металла в кислоте выделилось 50,4 мл кислорода, измеренного при н.у. Вычислите эквивалентную массу металла.

16.
Определите эквивалентную массу H2SO4 и Cu(OH)2 в следующих реакциях:

а)  Н2SO4 + NaOH  =  NaHSO4 + Н2О, 

б) Н2SO4 + 2NaOH =  Na2SO4 + 2Н2О, 

в)  Cu(OH)2 + 2HNO3 = Cu(NO3)2 + 2Н2О, 

г)  Cu(OH)2 +  HNO3  =  CuOHNO3 + H2O.

17.
При восстановлении водородом 20,342 г оксида металла обра​зовалось 4,504 г воды, эквивалентная масса которой равна 9,008 г/моль.  Чему равны эквивалентные массы металла и его оксида?

18.
0,291 г меди растворили в азотной кислоте. Полученную соль разложили и получили 0,364 г оксида. Вычислите эквивалент​ную массу меди и оксида меди.

19.
При взаимодействии 7,52 г алюминия с кислотой выделилось
9,36 л водорода, измеренного при н.у. Определите эквивалентный объём водорода, зная, что эквивалентная масса алюминия равна 8,99 г/моль.

20.
Определите эквивалентную массу соли, зная, что 0,6 г её прореагировало с 0,42 г щёлочи, эквивалентная масса кото​рой равна 56,1 г/моль.

21.
Определите эквивалентную массу металла, если 0,345 г его вытесняют из воды 180 мл водорода при температуре 15°С и давлении 0,99·105Па.

22.
Выведите простейшую формулу вещества, содержащего 43,4% натрия, 11,3% углерода и 45,3% кислорода.

23.
При взаимодействии 1 г фосфора с кислородом получилось 2,29 г его оксида. Определите формулу оксида.

24.
Выведите формулу силиката, содержащего 40% оксида магния и 60% диоксида кремния.

25.
Выведите простейшую формулу вещества, состоящего из водо​рода, азота и кислорода. Отношение их масс 1 : 7 : 12.

26.
Выведите формулу кристаллогидрата хлорида кальция, зная, что при нагревании 7,3 г его теряется 3,6 г воды.

27.
Вещество состоит из магния, водорода, углерода и кислорода, массы которых находятся в отношении 2,02 : 0,166 : 2 : 8. Выведите формулу этого вещества.

28.
Пропилен имеет состав: 85,7% углерода и 14,3% водорода. Плотность ацетилена по водороду - 13. Выведите истинную формулу пропилена.

29.
Определите формулу вещества, содержащего 24,24% углерода, 4,05% водорода и 71,71% хлора, если его плотность по воздуху – 3,43.

30.
Хлорид олова имеет состав: 45,37% олова и 54,63% хлора. Плотность вещества в газообразном состоянии по воздуху равна 9. Выведите формулу вещества.

31.
Найти простейшую формулу оксида ванадия, зная, что 0,273 г оксида содержат 0,153 г металла.

32.
Минерал бирюза содержит 24,8% алюминия, 2,3% водорода, 14,2% фосфора, 58,7% кислорода и ничтожные примеси меди, обусловливающие окраску минерала. Вывести простейшую формулу вещества этого минерала.

33.
Драгоценный камень изумруд содержит 5% бериллия, 10% алю​миния, 31% кремния, 54% кислорода. Зелёная окраска его вызвана ничтожной примесью соединений хрома. Вывести прос​тейшую формулу изумруда.

34.
Найти формулу кристаллогидрата хлорида бария, зная, что 73,2 г соли при нагревании теряют 10,8 г воды.

35.
Вычислите плотность этана по водороду и воздуху.

36.
Плотность газа по воздуху 2,562. Вычислите массу 10–3 м3 газа при нормальных условиях.

37.
Вычислите плотность арсина AsH3 по воздуху.

38.
Сколько молей и граммов в диоксиде углерода объёмом 448 л (при нормальных условиях)?

39.
Сколько молекул содержится в 1 мл газа при н.у.?

40.
Рассчитайте молекулярную массу газа, если 7·10-3 кг его при 20°С и 0,253·105 Па занимает объём 22,18·10-3 м3.

41.
Определите массу 30 л аммиака при н.у.

42.
Газометр ёмкостью 20 л наполнен газом. Плотность его по водороду составляет 40, давление - 1,03·105 Па, температура 15°С. Определите массу газа.

43.
Масса 200 мл ацетилена (при н.у.) равна 0,232г. Рассчитайте молярную массу ацетилена.

44.
Определите количество молей: 


а) магния в 4,86 г;


б) сульфата алюминия в 342 г;


в) воды в 1 л при 4°С и 1,013·105 Па.

45.
Рассчитайте молекулярную массу газа, если 7·10-3  кг его при 20°С и 2,53·104 занимает объём 2,218·10-2 м3.

46.
Вычислить молярную массу ацетона, если масса 1 л его паров при 87°С и давлении 96 кПа (720 мм рт.ст.) равна 1,86 г.

47.
Какой объём займут 500 г воздуха при 17°С и 1,013·105 Па 
(760 мм рт.ст.)?

48.
Какой объём займут 0,37 моль азота при 210°С и давлении
3,03·107 Па?

49.
Давление воздуха в автомобильной шине равно 3,0399·105 Па при 15°С. Как изменится давление в шине при нагревании её до 60°С от трения при движении автомобиля? Объём считать постоянным.

50.
Вычислить массу 10 м3 воздуха при 17°С и давлении 83,2кПа 
(624 мм рт.ст.).

51.
При 26°С и давлении 98,7 кПа над водой собрали 250 мл водо​рода. Давление насыщенного пара воды при этой температуре составляет 3,4 кПа. Вычислить массу и объём водорода при н.у.

Раздел IV. Растворы, способы выражения состава растворов
1.
В каком количестве воды следует растворить 15 г KOH для получения 6%-го (по массе) раствора?

2.
Сколько граммов соли и воды содержится в 500 г 12%-го (по массе) раствора NaNO3?

3.
Сколько граммов 3%-го (по массе) раствора MgSO4 можно приготовить, растворив в воде 100 г MgSO4·7H2O?

4.
В 80 г воды растворено 10 г KNO3. Найти массовую долю соли.

5.
Сколько граммов AgNO3 необходимо растворить в 500 г воды для получения 2%-го (по массе) раствора?

6.
Сколько граммов медного купороса CuSO4·5H2O  и воды потребу​ется для приготовления 400 г 5%-го (по массе) раствора CuSO4, рассчитанного на безводную соль?

7.
Определите массовую долю хлорида калия, содержащего в 0,5 л раствора 0,053 кг соли. Плотность раствора (  = 1,063 г/мл.

8.
Сколько граммов HCl содержится в 0,5л 10,52%-го (по массе) раствора HCl  ((  = 1,05 г/мл)?

9.
Из 5 л 50%-го (по массе) раствора KOH плотностью ( = 1,538 г/мл надо приготовить 10%-ный (по массе) раствор. Сколько литров воды необходимо взять?

10.
Сколько воды нужно выпарить из 500 г 5%-го (по массе) раство​ра хлорида бария для получения 20%-го раствора?

11.
Смешали 300 г 20%-го и 500 г 40%-го (по массе) растворы хло​рида натрия. Чему равна массовая доля вновь полученного раство​ра?

12.
При охлаждении из 5 кг 20%-го (по массе) раствора выделилось 
200 г соли. Чему равна массовая доля охлаждённого раствора?

13.
К 1500 мл 20%-го (по массе) раствора азотной кислоты 
((  = 1,15 г/мл) прибавили 400 мл воды. Вычислите массовую долю азотной кислоты вновь полученного раствора.

14.
Сколько мл 30%-го (по массе) раствора азотной кисло​ты
((  = 1,18 г/мл) потребуется для приготовления 500 мл 15%-го её раствора 
((  = 1,08 г/мл)?

15.
Смешали 250 мл 46%-го (по массе) раствора азотной кислоты 
((  = 1,28 г/мл) с 400 мл 15%-го её раствора ((  = 1,08 г/мл). Рассчитать массовую долю вновь полученного раствора.

16.
Какие количества 95%-го и 10%-го (по массе) раствора сер​ной кислоты следует смешать, чтобы получить 4,25 кг 25%-го раствора?

17.
В каких количественных соотношениях надо взять 28%-ный 
(по массе) и 12%-ный растворы едкого кали (гидроксида калия), чтобы получить раствор с массовой долей 15%?

18.
Определите молярность раствора, в 250 мл которого содержится
2,5 г гидроксида натрия.

19.
Какой объём 36,23%-го (по массе) раствора HCl  ((  = 1,18 г/мл) надо взять для приготовления 5 л 2 М раствора?

20.
Какой объём 96%-го (по массе) раствора серной кислоты 
((  = 1,835 г/мл) необходим  для приготовления 4 л 2 н. её раствора?

21.
Определите нормальность 37%-го (по массе) раствора соляной кислоты ((  = 1,19 г/мл).

22.
Определите нормальность, молярность и титр 14%-го (по массе) раствора серной кислоты ((  = 1,09 г/мл).

23.
Сколько граммов щавелевой кислоты H2C2O4·2H2O нужно взять для приготовления  а) 500 мл 0,2 н. раствора; б) 500 мл 0,2 М раствора ?

24.
Какой объём 56%-ной (по массе) азотной кислоты ((  = 1,34 г/мл) нужно прибавить к 500 мл 0,24 н. раствора, чтобы получить 0,5 н. раствор ?

25.
Определите моляльность 5%-го (по массе) раствора KCl хлористого калия.

26.
133,6 г серной кислоты растворено в 266,4 г воды. Плотность полученного раствора равна 1,25 г/мл. Определите молярность, нормальность и массовую долю полученного раствора.

27.
Вычислите нормальность раствора йодида калия, если 10-3 л его содержат 0,0037 г указанной соли.

28.
В каком количестве эфира надо растворить 3,04 г анилина C6H5NH2, чтобы получить раствор, моляльность которого равна 0,3 моль/кг?

29.
Рассчитайте титр 0,04 н. раствора хлорида натрия.

30.
К 1 мл 10%-го (по массе) раствора KOH ((  = 1,092 г/мл) при​бавили 0,5 л 5%-го раствора KOH ((  = 1,045 г/мл). Объём смеси довели до 
2 л. Вычислите молярную концентрацию получен​ного раствора.

31.
В 2 кг воды растворено 1332 г KOH, плотность раствора 
(  = 1,395 г/мл. Рассчитайте массовую долю, молярность, моляльность, мольные доли щёлочи и воды.

32.
Сколько граммов Na2SO4·10H2O надо растворить в 2400 г воды, чтобы получить 10%-ный (по массе) раствор Na2SO4?

33.
Какой объём 2М раствора Na2SO3 надо взять, чтобы получить 0,5 л 0,25 н. раствора ?

34.
Для нейтрализации 50 мл раствора серной кислоты потребовалось 
80 мл 0,1н. раствора гидроксида калия. Определите нормаль​ность кислоты.

35.
Какую реакцию имеет раствор, полученный при смешивании 100 мл 0,1н. раствора серной кислоты и 50 мл 0,5н. раствора гидрок​сида калия? Сколько граммов сульфата калия образуется?

36.
Сколько сульфата бария получится при сливании 200 мл 0,5 М раствора сульфата алюминия и 150 мл 2 М раствора хлорида бария ?

37.
Какой объём 0,5н. раствора хлорида бария требуется для осаж​дения сульфат-ионов, находящихся в 20 мл 0,2 н. раствора серной кислоты?

38.
Плотность 26%-го (по массе) раствора KOH равна 1,24 г/мл. Сколько молей KOH находится в трёх литрах раствора?

39.
Какой объём 0,25 н. H2SO4 можно нейтрализовать прибавлением
0,3 л 0,3 н. Ca(OH)2?

40.
Сколько литров 30%-го раствора HNO3 ((  = 1,180 г/мл) требуется для приготовления 10 л 0,5 М раствора этой кислоты?

Раздел V. Растворы электролитов
1.
Напишите в молекулярной и молекулярно-ионной форме уравнения реакций взаимодействия следующих веществ:


а) CuSO4 + NaOH –––(


б) Ba(OH)2 + HCl –––(


в) Na2CO3 + H2SO4 –––(


г) Fe(OH)3 + H2SO4 –––( 


д) Zn(OH)2 + HNO3 –––(


е) Pb(NO3)2 + NaI –––(
2.
Составьте молекулярные и молекулярно-ионные уравнения реакций взаимодействия между следующими веществами:


а) нитратом бария и сульфатом калия;


б) карбонатом калия и азотной кислотой; 


в) цианидом калия и соляной кислотой; 


г) сульфидом натрия и серной кислотой; 


д) сульфитом натрия и соляной кислотой; 


е) уксусной кислотой и гидроксидом бария.

3.
К каждому из веществ: NaCl, Ca(OH)2, Fe(NO3)2, NaHCO3 прибавили раствор едкого натра (гидроксида натрия). В каких случаях произошли реакции? Выразите их молекулярными и ионными уравнениями.

4.
Смешивают попарно растворы:



а) Cu(NO3)2 и K2SO4;



б) BaCl2 и Na2SO4;


в) KCl и NaNO3;




г) KCl и AgNO3;


д) Ca(OH)2 и HCl;



е) Pb(NO3)2 и Na2S.

В каких из приведённых случаев реакции практически пойдут до конца? Составьте молекулярные и молекулярно-ионные уравнения.

5.
Составьте молекулярные уравнения реакций, которые выражаются следующими ионными уравнениями:


а) Cu2+ + S2– –––( CuS;



б) Ca2+ + CO32– –––( CaCO3;

в) H+ + ОН– –––( . . .;



г) Al3+ + OH– –––( . . . ;

д) Sr2+ + SO42– –––( . . . ; 


е) Ag+ + I– –––( . . .

6.
Напишите в молекулярном и молекулярно-ионном виде
реакции взаимодействия между следующими веществами:


а) гидроксидом хрома(III) и серной кислотой; 


б) карбонатом кальция и соляной кислотой; 


в) сульфатом аммония и серной кислотой; 


г) нитратом свинца и сульфидом натрия; 


д) сульфитом натрия и соляной кислотой; 


е) хлоридом железа(III) и нитратом серебра.

7.
Составьте по два молекулярных уравнения к каждому из молеку-лярно-ионных:


а) Be(OH)2 + 2 OH– –––( [Be(OH)4]2–;


б) Cu(OH)2 + 2 H+ –––( Cu2+ + . . . ; 


в) Cr(OH)3 + 3 OH– –––([Cr(OH)6]3–.

8.
Раствор содержит смесь солей:  сульфид калия, хлорид натрия, нитрат бария. Какие реакции будут происходить при добавлении к раствору нитрата серебра? Напишите ионные уравнения воз​можных реакций.

9.
Смешаны сухие соли: хлорид натрия, хромат калия, нитрат бария. Напишите молекулярные и ионные уравнения возможных реакций при растворении смеси в воде.

10.
Можно ли осуществить в растворах указанные ниже реакции? Дать мотивированный ответ. Написать в молекулярно-ионном виде протекающие реакции:

а) AgCl + KNO3 –––( . . . ;


б) FeS + Na2SO4 –––( . . . ;

в) СаСО3 + 2НС1 –––( . . . ;


г) BaCl2 + CuSO4 –––( . . . ;

д) Al(OH)3 + NaOH –––( . . . ;

е) Sr(NO3)2 + MgCl2 –––( . . .

11.
Написать все стадии электролитической диссоциации и математи​ческие выражения для констант диссоциации следующих кислот:

а) сернистой,

б) угольной,

в) ортофосфорной,

г) сероводородной,
д) уксусной,

е) теллуристой,

ж) кремниевой,

з) азотистой,

и) щавелевой.

12.
Рассчитать степень диссоциации 0,01н. раствора HCN, если константа её диссоциации равна  7,9·10–10.

13.
Степень диссоциации уксусной кислоты в 0,1н. растворе равна 0,0132. Вычислите константу диссоциации кислоты и концентра​цию ионов водорода в растворе.

14.
Константа диссоциации азотистой кислоты равна 4·10–4. Вычис​лите степень диссоциации, концентрацию ионов водорода в 0,5н. растворе.

15.
В 2 л раствора содержится 0,1 моль слабого бинарного электро​лита. Из них 0,004 моль находится в виде ионов. Найти степень диссоциации и константу диссоциации электролита.

16.
Константа диссоциации муравьиной кислоты при 18°С равна
1,8·10–4. Найти степень диссоциации HCOOH и концентрацию ионов водорода в 0,04 н. растворе.

17.
Степень диссоциации CH3COOH в 1н., 0,1н., 0,01н. растворах соответственно равна 4,2·10–3; 1,34·10–2; 4,25·10–2. Вычис​лив КДИС. уксусной кислоты для растворов указанных концентраций, докажите, что константа диссоциации не зависит от концентрации раствора.

18.
Определите степень диссоциации и концентрацию ионов OH– в 0,1н. растворе NH4OH, если КДИС. = 1,77·10–5.

19.
При диссоциации угольной кислоты по первой ступени концентрация ионов водорода в 0,005М растворе равна 4,25·10–5 моль/л. Определите 
КДИС. H2CO3 по первой ступени.

20.
Чему равна концентрация ионов водорода в водном растворе HCOOH, если степень диссоциации равна 0,03?

21.
При какой концентрации раствора степень диссоциации азотистой кислоты будет равна 0,2?

22.
Имеются 0,1 М растворы уксусной и муравьиной кислот. В каком растворе концентрация ионов водорода больше и во сколько раз?

23.
Рассчитать концентрацию ионов водорода в растворе, в 1 л ко​торого содержится 0,1 моль муравьиной кислоты и 0,2 моль формиата калия (HCOOK).

24.
Как изменится концентрация ионов водорода, если к 0,5 л 0,1н. раствора HCN добавить 3,25 г KCN?

25.
Смешали равные объёмы 0,25М раствора аммиака и 0,1н. раство​ра KOH. Вычислить концентрацию ионов аммония в полученном растворе, считая, что KOH  диссоциирует полностью.

26.
рН крови здорового человека составляет 7,35; желудочного сока - 1,5. Определите концентрацию ионов водорода в крови и желудочном соке.

27.
рН одного раствора равна 3,5, другого - 5,4. В литре какого раствора концентрация ионов водорода больше и во сколько раз?

28. Сколько воды нужно прибавить к 1 л 0,02н. раствора HCl , чтобы рН раствора увеличилась до 2. 

29.
Произведение растворимости сульфата стронция равно 2,8·10–7. Рассчитайте растворимость этой соли в моль/л и в г/л воды.

30.
Произведение растворимости сульфида серебра составляет 
1,6·10–40. Вычислите растворимость Ag2S  в моль/л и в г/л .

31.Сколько граммов BaCO3 содержится в 1 л воды, если  EQ ПР\s\do4(BaCO3) = 8,1·10–9 ?

32.
Сколько литров воды потребуется для полного растворения 0,5 г хромата бария?  EQ ПР\s\do4(BaCrO4) = 2,4·10–10.

33.
В 1 мл насыщенного раствора сульфида свинца содержится 
1,19·10–14 г соли. Вычислите произведение растворимости сульфида свинца.

34.
Найти массу карбоната кальция, содержащегося в 300 мл его насыщенного раствора,  EQ ПР\s\do4(CaCO3) = 5,0·10–9.

35.
В 10 мл насыщенного раствора сульфата бария содержится 
2,45·10–5 г BaSO4. Вычислите  EQ ПР\s\do4(BaSO4) .

36.
При некоторой температуре растворимость SnS2 равна 
1,1·10–6 моль/л раствора. Вычислите  EQ ПР\s\do4(SnS2) 
37.
Найти массу серебра, находящегося в виде ионов в 2 л насы​щенного раствора AgBr.  EQ ПР\s\do4(AgBr) = 6,0·10–13.

38.
В двух литрах воды растворяется 0,0664 г Ag2CrO4. Вычислить произведение растворимости этой соли.

39.
Во сколько раз различается растворимость карбоната серебра в воде и в 0,1 М растворе карбоната натрия?

40.
Смешали равные объёмы 0,03 н. растворов хлорида кальция и сульфата натрия. Образуется ли осадок сульфата кальция?  EQ ПР\s\do4(CaSO4) = 1,3·10–4 .
41.Какие из указанных ниже солей подвергаются гидролизу и какая форма гидролиза (простой, ступенчатый, полный) будет иметь место в каждом отдельном случае:

а) K3PO4, б) NaClO, в) Al2S3, г) Fe2(SO4)3, д) Na2SO3. 
Ответить на вопрос, не составляя уравнения реакций.

42.
Какую реакцию (рН > 7, рН < 7) должны показывать водные растворы нитрата аммония, цианида калия, нитрата калия, цианида аммо​ния, ацетата натрия? Указать причину наблюдаемого явления и написать соответствующие уравнения реакций.

43.
Написать ионные уравнения первой ступени гидролиза карбоната натрия, фосфата калия, сульфата аммония. В каком случае сте​пень гидролиза наибольшая, в каком наименьшая? Ответ моти​вировать.

44.
Написать ионные и молекулярные уравнения всех ступеней гидро​лиза солей: а) сульфида натрия, б) хлорида алюминия, в) сульфата
железа (III), г) карбоната аммония . Как можно усилить гидролиз каждой из этих солей и как осла​бить его? Почему степень гидролиза уменьшается на каждой последующей ступени?

45.
При смешивании растворов Al2(SO4)3 и K2S в осадок выделяется Al(OH)3. Укажите причину этого и составьте соответствующие молекулярные и молекулярно-ионные уравнения.

46.
Подберите по два уравнения в молекулярном виде к каждому из молекулярно-ионных:


a) CN– + H2O 
[image: image16.wmf] OH– + HCN,



б)  S2– + H2O 
[image: image17.wmf] OH– +  HS–,


в) Cr3+ + H2O 
[image: image18.wmf] (CrOH)2+ + H+.

47.
Какую реакцию должны иметь растворы следующих солей:

а) NH4CN; б)Al(NO3)3; в) K2CO3; г) ZnCl2; д) Na2S; е) (NH4)2SO4.

Ответ подтвердите соответствующими молекулярными и молекулярно-ионными уравнениями. 

48.
Вычислите константу гидролиза (KГ), степень гидролиза (h) и pH в растворах солей, гидролизующихся по аниону слабой одноосновной кислоты:

а) 0,1М CH3COONa;  б) 0,01М CH3COONa;  в) 0,1М KCN;  г) 0,01М KCN.

Константы диссоциации слабых кислот указаны в табл. 4 приложения.

49.
Рассчитайте константу гидролиза (KГ), степень гидролиза (h) и pH в растворах солей, подвергающихся гидролизу по катиону однокислотного основания:

a) 0,1М NH4Cl;

б) 0,01 М NH4Cl;

в) 0,1 М NH4NO3.


Константа диссоциации слабого основания указана в табл. 4 приложения.

50.
Константа диссоциации хлорноватистой кислоты HClO равна 
3,0·10–8. Найдите константу гидролиза и степень гидролиза гипохлорита натрия при следующих концентрациях соли: а) 0,0001 н.; б) 0,001 н.;
в) 0,01 н.; г) 0,1 н.; д) 1,0 н. По полученным данным сделайте вывод о зависимости степени гидролиза от кон​центрации раствора.

51.
Определите степень гидролиза и pH 0,05 н. раствора KCN, если константа диссоциации циановодородной кислоты равна 4,9·10–10.

52.
Водородный показатель 0,003 н. раствора гипохлорита калия равен 9,5. Вычислите степень гидролиза этой соли.

53.
Рассчитайте константы гидролиза следующих солей: CH3COONH4, NH4CN, NH4ClO, если константы диссоциации CH3COOH, NH4OH, HCN и HClO соответственно равны 1,75·10–5, 1,77·10–5, 4,9·10–10; 3,0·10–8.

54.
Вычислите молярную концентрацию, константу и степень гидроли​за по величине pH в следующих растворах:


a) KCN, если рН = 11,57;


б) NH4Cl, если рН = 5,62; 


в) CH3COONa, если рН = 8,36;   

г) NH4NO3, если рН = 6,12.

55.
Вычислить рН раствора, полученного при растворении 2,14 г хлорида аммония в 500 мл воды. Диссоциацию соли считать полной.

56.
Как изменится степень гидролиза, если 0,01 М раствор ацетата натрия нагреть от 25°С до 60°С? При этих температурах константы ионного произведения воды и диссоциации уксусной кислоты составляют:

 EQ K\o \al (\s\up8(25°C);\s\do8(B)) = 10–14 ;



 EQ K\o \al (\s\up8(25°C);\s\do8(CH3COOH)) = 1,8·10–5 ; 

 EQ K\o \al (\s\up8(60°C);\s\do8(B)) = 9,55·10–14 ; 


 EQ K\o \al (\s\up8(60°C);\s\do8(CH3COOH)) = 1,54·10–5 .

57.
Используя значение констант диссоциации соответствующих кис​лот (см. табл. 4 приложения), оценить, не проводя расчётов, какая из солей наиболее, а какая наименее подвержена гидролизу в водном растворе:

HCOOK, CH3COOK, KCN, KF, KNO2, KClO, KBrO.

58.
Как зависит степень гидролиза от концентрации раствора, температуры, введения в раствор щелочи и кислоты.

59.
Как можно уменьшить степень гидролиза соли Na2S:


а) понизить температуру; б) повысить температуру; в) добавить HCl;

г) добавить KOH;
д) разбавить раствор.

60.
Какая соль в растворе гидролизуется сильнее: (NH4)2S или Na2S? Дать объяснение.

Раздел VI. Окислительно-восстановительные реакции
1.
Определите степень окисления азота в следующих соединениях:

NH3, KNO2, NH4Cl, Ca3N2, HNO3, NH4NO3.

2.
Определите степень окисления хрома в следующих соединениях:

Cr2(SO4)3, K2Cr2O7, Cr2O3, CrO3, K2CrO4, K3[Cr(OH)6], CrO2Cl2, Cr2S2, NaCrO2.

3.
Указать, какие из приведённых процессов представляют собой окисление и какие - восстановление:


BrO3– ––( Br2;

Ca ––( Ca2+; 

I2 ––( IO3–;


Sn4+ ––( Sn2+;

MnO2 ––( MnO4–;
Cl2 ––( Cl–;


SO42– ––( S2–; 
S ––( SO32–;
H2 ––( 2H+;
NO3– ––( N2.

4.
Какие из следующих реакций относятся к окислительно-восстано​вительным:


а) 2Cr + 3S = Cr2S3;


б) NH4Cl  = NH3 + HCl;


в) 2KClO3 = 2KCl + 3O2;


г) AgNO3 + NaCl = AgCl + NaNO3;


д) K2MnO4 + H2O = 2KMnO4 + MnO2 + KOH;


е) Al(OH)3 + KOH = K[Al(OH)4] ;


ж) 3Р + 5HNO3 + 2Н2O = 3H3PO4 + 5NO.

5.
Учитывая степени окисления атомов элементов, оцените возмож​ность протекания окислительно-восстановительных реакций между следующими веществами:


a) HNO3 (конц.) и HClO4;


б) H3PO4 и HClO4;


в) NH3 и HCl;




г) H2S и HBr.

6.
Какие из приведённых ниже реакций относятся к реакциям межмолекулярного окисления-восстановления, внутримолекулярного и самоокисления - самовосстановления:


а) 4K2SO3 = K2S + 3K2SO4;


б) 2NH4ClO4 + 4C = 4CO + N2 + Cl2 + 2H2O; 


в) (NH4)2Cr2O7 = Cr2O3 + 4H2O + N2; 


г) MoS2 +18HNO3 = 2H2SO4 + H2MoO4 + 18NO2 + 6Н2O; 


д) 2AuCl3 + AsH3 + 9KOH = 2Au + K3AsO3 + 6KCl + 6H2O.

7.
Среди приведённых превращений указать реакции самоокисления - самовосстановления:


а) 4KClO3 = KCl + 3KClO4; 


б) 2CrO3 + 12HCl = 3Cl2 + 2CrCl3 + 6H2O; 


в) 3S + 6KOH = 2K2S + K2SO3 + 3H2O; 


г) 3HClO3 = 2ClO2 + HClO4 + H2O; 


д) 2AgNO3 = Ag + 2NO2 + O2; 


е) 3Те + 6NaOH = 2Na2Te + Na2TeO3 + 3H2O; 


ж) NH4NO2 = N2 + 2H2O.

8.
Указать окислитель и восстановитель и подобрать коэффициенты в уравнениях реакций внутримолекулярного окисления-восстано​вления:


а) AgNO3 ––( Ag + O2 + NO2;


б) NH4NO3 ––( N2 + H2O;


в) Pb(NO3)2 ––( PbO + NO2 + O2;


г) KMnO4 ––( K2MnO4 + MnO2 + O2;


д) KNO3 ––( KNO2 + O2;


е) Cu(NO3)2 ––( CuO + NO2 + O2 .

9.
Подобрать коэффициенты в следующих окислительно-восстанови​тельных реакциях:


a) As2O3 + HNO3 + H2O ––( H3AsO4 + NO; 


б) Fe2(SO4)3 + AsH3 ––( As + FeSO4 + H2SO4; 


в) KIO3 + Na2SO3 + H2SO4 ––( I2 + Na2SO4 + K2SO4 + H2O; 


г) KMnO4 + Ca(NO2)2 + H2SO4 ––( Ca(NO3)2 + MnSO4 + K2SO4 + H2O; 


д) As2O3 + I2 + КОН ––( KI + K3AsO4 + H2O; 


е) Bi2O3 + Cl2 + KOH ––( KCl + KBiO3 + H2O; 


ж) KClO3 + I2 + H2O ––( HIO3 + KCl; 


з) Zn + HNO3 ––( Zn(NO3)2 + NH4NO3 + H2O; 


и) Ag + H2SO4 ––( SO2 + Ag2SO4 + H2O; 


к) Bi + HNO3 ––( Bi(NO3)3 + NO + H2O; 


л) Ca(OH)2 + Cl2 ––( Ca(ClO)2 + CaCl2 + H2O; 


м) K2Cr2O7 + C2H4(OH)2 + H2SO4 ––( Cr2(SO4)3+H2C2O4+K2SO4+H2O; 


н) V2S3 + KMnO4 + HCl ––( H6V10O28 + S + MnCl2 + KCl + H2O. 

10.
По приведённым ниже электронно-ионным схемам составьте урав​нения окислительно-восстановительных реакций(в молекулярном виде) :

а)
 EQ 3 S2– – 6 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( 3 S 


 EQ Cr2O72– + 14 H+ + 6 \o\ac(\s\up6(–);e) ––(2 Cr3+ + 7 H2O;

б)
 EQ 2 Fe0 – 4 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( 2 Fe2+ 


 EQ O2 + 2 H2O + 4 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( 4 OH– ;

в)  EQ 3 Cu0 – 6 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( 3 Cu2+ 


 EQ 2 NO3– + 8 H+ + 6 \o\ac(\s\up6(–);e) ––(2 NO + 4 H2O.

11.
Закончить уравнения и подобрать коэффициенты для окислительно-восстановительных реакций:


а) Zn + H2SO4 (разб.) ––( 


б) Zn + H2SO4 (конц.) ––(


в) Al + HNO3 (разб.) ––(


г) KMnO4 + Zn + H2SO4 ––(


д) KMnO4 + Zn + KOH ––( K2MnO4 + K2[Zn(OH)4] + . . . 


е) Cl2 + I2 + H2O  ––(


ж) HgO + H2O2 ––( Hg + . . . 


з) Bi2S3 + HNO3 ––( Bi2(SO4)3 + . . . 


и) K2Cr2O7 + KNO2 + H2SO4 ––(


к) FeCl2 + KClO3 + HCl ––( FeCl3 + . . . 


л) H3AsO3 + H2O2 ––( H3AsO4 + . . . 


м) KClO4 + Ti2(SO4)3 + H2O ––( KC1 + TiOSO4 + . . . 


н) Ca(ClO)2 + H2O2 ––( CaCl2 + . . . 


о) KNO3 + Zn + KOH ––( NH3 + K2[Zn(OH)4] + . . . 


п) BiCl3 + SnCl2 + NaOH ––( Bi + Na2[Sn(OH)6] + ... 


р) Cr2(SO4)3 + H2O2 + KOH ––( K2CrO4 + . . . 


с) NiS + HNO3 ––( Ni(NO3)3 + S + . . . 


т) UO2(NO3)2 + Zn + HCl ––( U(NO3)2 + . . . 


у) ReO2 + O2 + NaOH ––( Na3ReO5 + . . . 


ф) Co2O3 + HCl (конц.) ––( Cl2 + ...

12.
Напишите уравнения реакций взаимодействия между следующими веществами:  

а) углеродом и азот​ной кислотой, при этом углерод окисляется до CO2, азотная кислота восстанавливается до NO;

б) йодoводородом и перманганатом калия в сернокислой среде, при этом перманганат калия восстанавливается до суль​фата марганца и выделяется элементарный йод;

в) йодидом калия и дихроматом калия в сернокислой среде, при этом выделяется элементарный йод и дихромат калия вос​станавливается до сульфата хрома (III). 


Для всех этих реакций составьте электронно-ионные схемы и подберите коэффициенты.

13.
Закончить уравнения реакций, записать их в молекулярной форме:

а) Cr3+ + BiO3– + H+ ––( Bi3+ + Cr2O72– + . . . 


б) IO3– + SO2 + H2O ––(


в) MnO4– + I– + H2O ––(


г) MnO4– + Mg0 + H+ ––(


д) S2O32– + Cr2O72– + H+ ––(


е) Cr2O42– + Br– + H+ ––(
14.
Можно ли окислить HBr с помощью растворов перманганата калия и бихромата калия в водном растворе? Подтвердить расчётом.

15.
Можно ли окислить HCl с помощью бихромата калия в водном растворе? Подтвердить расчётом.

16.
Могут ли протекать окислительно-восстановительные реакции между следующими веществами:


а) HBr и PH3 ;     б) H2S И HNO3;
в) K2Cr2O7 и H3PO3;      г) KMnO4 и I2.

17.
Используя окислительно-восстановительные потенциалы полуреакций, определить, можно ли окислить бихроматом калия в кислой среде хлорид, бромид и йодид калия?

18.
Используя окислительно-восстановительные потенциалы приведенных ниже полуреакций, определить наиболее вероятный продукт восстановления йодат-ионов под действием сернистой кислоты в кислой среде:


 EQ IO3– + 6 H+ + 6 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( I– + 3 H2O ; 


Е0 = +1,08 В;


 EQ IO3– + 6 H+ + 5 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( \f(1;2) I2 + 3 H2O ; 


Е0 = +1,19 В;


 EQ IO3– + 5 H+ + 4 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( HIO + 2 H2O ; 

Е0 = +1,14 В;


 EQ SO42– + 4 H+ + 2 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( H2SO3 + H2O ; 

Е0 = +0,17 В;
19.
Учитывая стандартные окислительно-восстановительные потенциа​лы следующих полуреакций, сделать вывод о том, может ли сера окисляться азотной кисло​той до серной:


 EQ NO3– + 4 H+ + 3 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( NO + 2 H2O ; 

Е0 = +0,96 В;


 EQ SO42– + 8 H+ + 6 \o\ac(\s\up6(–);e) ––( S + 4 H2O ; 


Е0 = +0,36 В.
20.
Используя стандартные окислительно-восстановительные потен​циалы следующих полуреакций, сравнить окислительно-восстановительные свойства в кислой среде простых веществ ряда кислород - теллур:


 EQ \f(1;2) O2 + 2 H+ + 2 \o\ac(\s\up6(–);e) =  H2O ; 


Е0 = +1,23 В;


 EQ S + 2 H+ + 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = H2S ; 



Е0 = +0,14 В;


 EQ Se + 2 H+ + 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = H2Se ; 



Е0 = –0,36 В;


 EQ Te + 2 H+ + 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = H2Te ; 



Е0 = –0,69 В.
21.
Учитывая окислительно-восстановительные потенциалы следующих полуреак​ций, рассмотреть, как влияет среда раствора на окислительные и восстановительные свойства пероксида водорода:


 EQ H2O2 + 2 H+ + 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = 2 H2O ; 


Е0 = +1,77 В;


 EQ H2O2 – 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = O2 + 2 H+; 



Е0 = +0,68 В.
22.
Учитывая стандартные электродные потенциалы, укажите, в каком направлении будет протекать реакция:

CrCl3 + Br2 + КОН ––( K2CrO4 + KBr + H2O.

23.
Возможна ли реакция между MnO2 и KClO3 в кислой среде?

24.
Какой из окислителей: MnO2, PbO2, K2Cr2O7, KMnO4 – является наиболее эффективным по отношению к KCl с целью получения Cl2?

25.
В каком направлении должна протекать при стандартных услови​ях реакция:

2 Fe3+ + 2I– ––( I2 + 2 Fe2+?

26.
Используя стандартные электродные потенциалы сернистой кисло​ты в разных средах, оценить её способность выступать в роли восстановителя и окислителя:


 EQ H2SO32– + 4 H+ + 4 \o\ac(\s\up6(–);e) = S + 3 H2O ; 


Е0 = +0,45 В;


 EQ H2SO32– + H2O – 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = SO42– + 4 H+; 


Е0 = +0,17 В.
27.
Используя стандартные электродные потенциалы, сравнить восстановительную активность в кислой среде ионов S2–, SO32–, S2O42–.

28.
Учитывая электродные потенциалы, оценить, какую роль будет играть азотистая кислота в реакциях с йодид- и перманганат-ионами:


 EQ HNO2 + 4 H2O – 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = NO3– + 3 H+ ; 


Е0 = +0,94 В;


 EQ HNO2 + H+ + \o\ac(\s\up6(–);e) = NO + H2O; 



Е0 = +0,99 В;


 EQ 2 I– – 2 \o\ac(\s\up6(–);e) = I2; 





Е0 = +0,54 В;


 EQ MnO4– + 8 H+ + 5 \o\ac(\s\up6(–);e) = Mn2+ + 4 H2O; 


Е0 = +1,51 В.
29.
Определить, используя электродные потенциалы металлов, идёт ли практически до конца процесс вытеснения оловом свинца из его соли?

30.
Чем объяснить, что таллий, в отличие от алюминия, растворяется в воде, хотя его электродный потенциал ( EQ Е0\s\do4(Tl0/Tl3+) = + 0,73 В )
более по​ло​жи​те​лен по сравнению с электродным потенциалом алюми​ния ( EQ Е0\s\do4(Al0/Al3+) = – 1,66 В )?

ВАРИАНТЫ КОНТРОЛЬНЫХ РАБОТ ПО НЕОРГАНИЧЕСКОЙ ХИМИИ 
ДЛЯ СТУДЕНТОВ ЗАОЧНой формы обучения
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	Вари-ант
	Распределение заданий по разделам

	
	I
	II
	III
	IV
	V

	А
	1 (а,б,в)
	1
	28
	1
	28

	Б
	1 (д,е,ж)
	2
	27
	2
	27

	В
	1 (и,к,а)
	3
	26
	3
	26

	Г
	2 (а,б,в)
	4
	25
	4
	25

	Д
	2 (д,е,ж)
	5
	24
	5
	24

	Е
	2 (и,к,а)
	6
	23
	6
	23

	Ж
	3 (а,б,в)
	7
	22
	7
	22

	З
	3 (д,е,ж)
	8
	21
	8
	21

	И
	3 (и,к,л)
	9
	20
	9
	20

	К
	4 (а,б,в)
	10
	19
	10
	19

	Л
	5 (а,б,в)
	11
	18
	11
	18

	М
	6 (а,б,в)
	12
	17
	12
	17

	Н
	1 (г,д,ж)
	13
	16
	13
	16

	О
	1 (а,в,ж)
	14
	15
	14
	15


	П
	1 (б,г,д)
	15
	14
	15
	14

	Р
	2 (г,д,и)
	16
	13
	16
	13

	С
	2 (в,и,к)
	17
	12
	17
	12

	Т
	12
	18
	11
	18
	11

	У
	11
	19
	10
	19
	10

	Ф
	10
	20
	9
	20
	9

	Х
	7
	21
	8
	21
	8

	Ц
	8
	22
	7
	22
	7

	Ч
	9 (а,б,в,г)
	23
	6
	23
	6

	Ш
	9 (г,е,ж,д)
	24
	5
	24
	5

	Щ
	10
	25
	4
	25
	4

	Э
	11 (д,е,ж,а)
	26
	3
	26
	3

	Ю
	11 (а,б,в,г)
	27
	2
	27
	2

	Я
	12
	28
	1
	28
	1


Задачи

Вариант №1

1. Определить степень окисления и координационное число комплексо​образователя в следующих комплексных соединениях и дать им названия:


a) K[AuCl4] ;

б) K2[HgI4] ;

в) Ca[SiF6] ;


г) Na3[Ag(S2O3)2] ;
д) [C2(CO)6] ;

е) [Pt(NH3)5Cl]Cl3;

ж) K[Pt(NH3)Cl5] ;

з) [Pt(NH3)4]Cl4 ;

и) K3[Fe(CN)6] ;


к) [Al(ОН2)6]Cl3 .

2.
Определите величину и знак заряда комплексных ионов. Составьте формулы комплексных соединений с приведённым катионом или анионом:

а) [Cr3+(NH3)2(NO2)4] ;


е)  EQ [\o\ac(\s\up12(+5);V)F6] ;

б) [Co3+(ОН2)4Cl2] ;


ж) [Zr4+(OH)6] ;

в) [Ni2+(NH3)5(OH2)] ;


з) [Co3+(NO2)4(NH3)2] ;

г) [Ni2+(NH3)(OH2)5] ;


и) [Au3+Br] ;

д) [Cr3+(NH3)3(H2O)Cl2] ;


к) [Cu2+(CN)4] .

3.
Написать координационные формулы следующих комплексных соединений, обосновать выбор комплексообразователя и привести их названия:


a) KI·BiI3 ;




ж) 2NH4Br·CuBr2·2NH3; 


б) BaF2·SiF4 ;



з) Cd(OH)2·4NH3 ;


в) Zn(OH)2·2KOH ;


и) NH4CN·Cr(CN)3·2H2O ; 


г) 4NH3·H2O·CoCl3 ;


к) 3NaCl·IrCl3 ; 


д) 3NaCl·ZrCl3 ;



л) 2Ва(ОН)2·Co(OH)2 ; 


е) 2H2O·Co(CN)3·KCN ; 

м) 3NH3·3H2O·CrCl3 .

4.
Написать координационные формулы следующих комплексных соединений и дать им названия:


а) PtCl4·2NH3  ; 

в) PtCl4·4NH3 ; 

д) PtCl4·6NH3 . 


б) PtCl4·3NH3 ; 

г) PtCl4·5NH3 ;

5.
Имея ввиду, что координационное число Co3+ равно шести, написать координационные формулы следующих комплексных соединений:


а) Co(NO2)3·3NaNO2 ; 

в) Со(NO2)3·3NH3 ; 


б) Co(NO2)3·2NH3 ;

г) Co(NO2)3·6NH3.

6.
Написать уравнения диссоциации комплексных соединений, комплексных ионов и выражения констант нестойкости комплексных ионов:


а) Na2[Zr(OH)6] ; 


д) [Co(H2O)4(NH3)2]Cl3 ; 


б) Ba[BF6] ;



е) [Co(H2O)3(NH3)Cl2]Cl ; 


в) K4[Fe(CN)6] ; 


ж) Na2[Pt(OH)6] ; 


г) Cs[Ag(CN)2] ; 


з) Na2[Ni(CN)4].

7.
Какое основание является более сильным: Cu(OH)2 или [Cu(NH3)4](OH)2?

8.
Каков механизм образования донорно-акцепторной связи? Укажите донор и акцептор в следующих комплексных ионах:


[HgI4]2–;

[SiF6]2–;

[Co(NH3)6]3+.

9.
Назовите следующие комплексные соли:


а) Na2[PdI4] ; 

г) K2[Pt(OH)5Cl] ; 
е) K2[Cu(CN)4] ; 


б) [Pd(NH3)3Cl]Cl ;
д) [Pt(NH3)3Cl3] ; 

ж) K2[Hg(CN)4]. 


в) [Cr(H2O)4Br2]Cl;

10.
Приведите примеры катионных и анионных комплексных соединений для Cr3+ и дайте их название. Координационное число Cr3+ равно 

11.
Напишите формулы следующих соединений: 



а) хлорид хлоротриамминкобальта(III) ; 
 


б) сульфат бромопентаамминкобальта(III) ; 
 


в) тетратиоцианодиамминхромат(III) бария ; 
 


г) тетрахлородигидроксоплатинат(IV) аммония ; 
 


д) трибромоаквакупрат(II) натрия ; 
 


е) хлорид тетраамминцинка(II) ; 
 


ж) сульфат тетраамминдиаквакобальта(II).

12. Из раствора комплексной соли PtCl4·6NH3  нитрат серебра осаждает весь хлор в виде хлорида серебра, а из раствора PtCl4·4NH3 – половину входящего в её состав хлора. Написать координационные формулы этих солей, дать название.

Вариант №2

Окисление серы и ее диоксида протекает по уравнениям: а) S(к) + О2(г) = SO2(г); б) 2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г). Как изменяются скорости этих реакций, если объемы каждой из систем уменьшить в 4 раза?

2.
Реакция идет по уравнению N2 + O2 = 2NO. Концентрации исходных веществ до начала реакции были: [N2] = 0,049 моль/л; [О2] = 0,01 моль/л. Вычислите концентрацию этих веществ в момент, когда [NO] стала равной 0,005 моль/л.

Ответ: [N2] = 0,0465 моль/л; [О2] = 0,0075 моль/л. 

3.
Реакция идет по уравнению Н2 + J2 = 2HJ. Константа скорости этой реакции при 508˚С равна 0,16. Исходные концентрации реагирующих веществ были: [Н2] = 0,04 моль/л; [J2] = 0,05 моль/л. Вычислите начальную скорость реакции и скорость ее, когда [Н2] стала равной 0,03 моль/л.

Ответ: 3,2∙10-4; 1,92∙10-4.

4.
Вычислите, во сколько раз уменьшится скорость реакции, протекающей в газовой фазе, если понизить температуру со 120 до 80˚С. Температурный коэффициент скорости реакции равен трем.

5.
Напишите выражение для константы равновесия гомогенной системы СН4 + СО2 = 2Н2 + 2СО. Как следует изменить температуру и давление, чтобы повысить выход водорода? Прямая реакция образования водорода эндотермическая.

6.
Равновесие гомогенной системы 4НСl(г) + О2(г) = 2Н2О(г) + 2Сl2(г) установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ: [Н2О] = 0,14 моль/л; [Cl2] = 0,14 моль/л; [HCl] = 0,2 моль/л; [О2] = 0,32 моль/л. Вычислите исходные концентрации хлористого водорода и кислорода.

Ответ: [НСl]исх = 0,48 моль/л; [О2]исх = 0,39 моль/л.  

7.
При некоторой температуре равновесие гомогенной системы 2NO + O2 = 2NO2 установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ: [NO] = 0,2 моль/л; [O2] = 0,1 моль/л; [NO2] = 0,1 моль/л. Вычислите константу равновесия и исходную концентрацию NO и О2.  

Ответ: К = 2,5; [NO] = 0,3 моль/л; [О2] = 0,15 моль/л.
8.
Какие факторы определяют значение константы скорости химической реакции? Зависит ли константа скорости, подобно скорости реакции, от природы реагирующих веществ, их концентрации, давления, температуры, катализатора? Может ли изменяться значение константы скорости в ходе реакции?

9.
Скорость химической реакции:

2NO(г) + О2(г) = 2NO2(г)

при концентрациях реагирующих веществ [NO] = 0,3 моль/л и [О2] = 0,15 моль/л составила 1,2∙10-3 моль/л∙с. Найти значение константы скорости реакции. Одинакова ли размерность констант для разных реакций?

Ответ: 8,9∙10-2 л2/моль2 ∙с

10.
При смешении газообразных веществ А и В протекает химическая реакция:

2А + В = 2С + D.

Известно, что через некоторое время после начала реакции концентрации веществ составили: [А] = 2 моль/л; [В] = 1 моль/л; [С] = 1,6 моль/л. Вычислить исходные концентрации веществ А и В.

Ответ: 3,6 и 1,8 моль/л

11.
Реакция протекает согласно уравнению:

Н2(г) + J2(г) = 2НJ(г).

При 508˚С константа скорости этой реакции равна 0,16. Исходные концентрации реагирующих веществ [Н2] = 0,04 моль/л; [J2] = 0,05 моль/л. Вычислить начальную скорость реакции и скорость ее в тот момент, когда концентрация водорода уменьшилась вдвое.

Ответ: новые концентрации [Н2]= 0,02 моль/л; [J2]= 0,03 моль/л; v2= 0,16∙0,02∙0,03 = 9,6∙10-5, т. е. скорость реакции по сравнению с исходной уменьшилась в 3,3 раза.

12.
Реакция идет согласно уравнению:

2NO(г) + Cl2(г) = 2NOCl(г).

Концентрации исходных веществ до начала реакции составляли: [NO] = 0,4 моль/л; [Cl2] = 0,3 моль/л. Во сколько раз изменится скорость реакции по сравнению с первоначальной в тот момент, когда успеет прореагировать половина оксида азота?

Ответ: в 6 раз.

13.
Как изменится скорость реакции: 

Н2 + J2 = 2HJ,

если вдвое увеличить: а) давление в системе; б) объем системы (без изменения количеств веществ); в) концентрацию иода в системе?

Ответ: а) скорость увеличится в 4 раза; б) скорость уменьшится в 4 раза; в) скорость увеличится в 4 раза.

14.
Во сколько раз необходимо увеличить концентрацию вещества А, чтобы при уменьшении концентрации вещества В в 4 раза скорость реакции:

2А(г) + В(г) = С(г)
не изменилась?

Ответ: в 2 раза.

15.
Температурный коэффициент скорости некоторой реакции равен 3. Как изменится скорость этой реакции при повышении температуры от 80 до 130˚С?

Ответ: скорость реакции возрастает в 243 раза.

16.
На сколько градусов следует повысить температуру системы, чтобы скорость протекающей в ней реакции возросла в 50 раз? Температурный коэффициент скорости реакции равен 1,8.

Ответ: примерно на 67˚С.

17.
Вычислить температурный коэффициент скорости реакции, если константа скорости ее при 100˚С составляет 6∙10-4, а при 150˚С –7,2∙10-2. 

Ответ: 2,6.

18.
Вычислить константу равновесия реакции: 

Н2 + J2 = 2HJ
при 716˚С, если известно, что константа скорости образования иодоводорода при этой температуре равна 1,6∙10-2 л/моль∙с, а константа скорости его термической диссоциации – 3∙10-4 л/моль∙с.

Ответ: 1,9∙10-2
19.
Совокупность каких из перечисленных факторов определяет величину константы равновесия: природа реагирующих веществ; их концентрация; общее давление; наличие катализатора; температура; наличие инертных примесей; путь, по которому система достигает равновесия?

20.
Можно ли увеличить константу равновесия 

2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г),

введя в систему в качестве катализатора оксид азота; платину?

21.
Выразить константу равновесия реакции

N2(г) + 3H2(г) = 2NH3(г)

через константы равновесия реакций:

1) N2(г) + O2(г) = 2NO(г)

2) H2(г) + 1/2O2(г) = H2O(г)

3) 2NH3(г) + 5/2O2(г) = 2NO(г) + 3H2O(г).

Ответ: К = К1∙К23   1   .

                          К3
22.
Константа равновесия обратимой реакции: 

2А(г) + В(г) = С(г) + D(г)

равна 0,0208. Вычислить равновесные концентрации всех веществ, если известно, что в начале реакции система содержала 60 моль вещества А и 40 моль вещества В. Объем системы 10 л. 

Ответ: [А]р = 4 моль/л; [В]р =3 моль/л; [С]р = [D] =1 моль/л.

23.
Вычислить константу химического равновесия обратимой реакции:

А(г) + 2В(г) = С(г) + D(г),

Если исходные концентрации веществ равны [А] = 6 моль/л, [B] = 5 моль/л и к моменту наступления равновесия прореагировало 80% вещества В.

Ответ: 1.

24.
Вычислить константу равновесия обратимой реакции:

2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г),

если равновесная концентрация [SO3]=0,04 моль/л, а исходные концентрации веществ [SO2] = 1 моль/л, [О2]=0,8 моль/л. 

Ответ: 2,2∙10-3 .

25.
При некоторой температуре равновесные концентрации реагентов обратимой химической реакции:

2А(г) + В(г) = 2С(г)

составляли [А] = 0,04 моль/л, [В] = 0,06 моль/л, [С] = 0,02 моль/л. Вычислить константу равновесия и исходные концентрации веществ А и В.

Ответ: 4,16; 0,06; 0,07 моль/л.

26.
Химическое равновесие реакции:

А(г) + В(г) = С(г) + D(г)

Установилось при следующих концентрациях: [А]= 6 моль/л, [В]= 2 моль/л, [С]= 4 моль/л, [D]= 3 моль/л. В равновесную систему добавили 4 моль/л вещества В. Вычислить новые равновесные концентрации веществ.

Ответ: 4,74; 4,74; 5,26; 4,26 моль/л

27.
В какую сторону будет смещаться равновесие в системах:

2NO + O2 = 2NO2 + 27,9 ккал;

2HJ = H2 + J2 – 6 ккал
при увеличении концентрации реагентов; при увеличении давления; температуры?

28.
В какую сторону сместится химическое равновесие реакции: 

А(г) + 2В(г) = 2С(г) + Q ккал,

Если давление увеличить в 3 раза и одновременно повысить температуру на 20˚С? Температурный коэффициент скорости экзотермической реакции равен 2, а эндотермической – 3.

Ответ: скорость прямой реакции возросла в 108 раз, скорость обратной – в 81 раз и равновесие реакции сместится вправо.

29.
В какую сторону сместится равновесие реакций:

1) H2S(г) = H2(г) + S(г) – 4,8 ккал;

2) N2O4(г) = 2NО2(г) – 15,92 ккал;

3) 2СО(г) + O2(г) = 2CO2(г) + 135,2 ккал

при повышении температуры; при повышении давления?

30.
Рассчитать, как изменяются скорости прямой и обратной реакций в равновесной системе:

2А(г) + В2(г) = 2АВ(г),

если уменьшить объем, занимаемый газами, в 3 раза. Сместится ли при этом равновесие?

Ответ: скорость прямой реакции увеличится в 27 раз, обратной – в 9 раз.

Вариант №3

1. Какую степень окисления может проявлять водород в своих соединениях? Приведите примеры реакций, в которых газообразный водород играет роль окислителя, и в которых - роль восстановителя.

2. Напишите уравнения реакций натрия с водородом, кислородом, азотом и серой. Какую степень окисления приобретают атомы окислителя в каждой из этих реакций?

3. Напишите уравнения реакций с водой следующих соединений натрия: Na2O2, Na2S, NaH , Na3N.

4. Как получают металлический натрий? Составьте электронные уравнения процессов, проходящих на электродах при электролизе расплава NaOH.
5. Какие свойства может проявлять перекись водорода в окислительно-восстановительных реакциях? Почему? На основании электронных уравнений напишите уравнения реакции Н2О2: а) с Ag2O; б) с KI.

6. Почему перекись водорода способна диспропорционировать (самоокисляться - самовосстанавливаться)? Составьте электронные и молекулярные уравнения процесса разложения Н2О2.

7. Как можно получить гидрид и нитрид кальция? Напишите уравнения реакций этих соединений с водой. К окислительно-восстановительным реакциям составьте электронные уравнения.

8. Назовите три изотопа водорода. Укажите состав их ядер. Что такое тяжелая вода? Как она получается и каковы ее свойства?

9. Гидроксид какого из s-элементов проявляет амфотерные свойства? Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций этого гидроксида: а) с кислотой; б) с щелочью.

10. При пропускании диоксида углерода через известковую воду (раствор (Са(ОН)2) образуется осадок, который при дальнейшем пропускании СО2 растворяется. Дайте объяснение этому явлению. Составьте уравнения реакций.

11. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) бериллия с раствором щелочи; б) магния с концентрированной серной кислотой, имея в виду максимальное восстановление последней.

12. При сплавлении оксид бериллия взаимодействует с диоксидом кремния и с оксидом натрия. Напишите уравнения соответствующих реакций. О каких свойствах ВеО говорят эти реакции?

13. Какие соединения магния и кальция применяются в качестве вяжущих строительных материалов? Чем обусловлены их вяжущие свойства?

14. Как можно получить карбид кальция? Что образуется при его взаимодействии с водой? Напишите уравнения соответствующих реакций.

15. Как можно получить гидроксиды щелочных металлов? Почему едкие щелочи необходимо хранить в хорошо закрытой посуде? Составьте уравнения реакций, происходящих при насыщении едкого натра: а) хлором; б) сернистым ангидридом; в) сероводородом.
16. Чем можно объяснить большую восстановительную способность щелочных металлов? При сплавлении едкого натра с металлическим натрием последний восстанавливает водород щелочи в гидрид-ион. Составьте электронные и молекулярное уравнения этой реакции.

17. Какое свойство кальция позволяет применять его в металлотермии для получения некоторых металлов из их соединений? Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций кальция: а) с V2O5; б) с CaSО4. В каждой из этих реакций окислитель восстанавливается максимально, приобретая низшую степень окисления.

18. Какие соединения называются негашеной и гашеной известью? Составьте уравнения реакций их получения. Какое соединение образуется при накаливании негашеной извести с углем? Что является окислителем и 

восстановителем в последней реакции? Составьте электронные и молекулярные уравнения.

19. Составьте электронные  и молекулярные уравнения  реакций: а) кальция с водой; б) магния с азотной кислотой, учитывая максимальное восстановление последней.
20. Составьте уравнения реакций, которые нужно провести для осуществления следующих превращений;
                         Са        СаН2         Са(ОН)2         СаСО3        Са(НСО3)2.

21. Сколько граммов Na3РО4 надо прибавить к 500 л воды, чтобы устранять ее карбонатную жесткость, равную 5 мг-экв?

22. Какие соли обусловливают жесткость природной воды? Какую жесткость называют карбонатной, некарбонатной? Как можно устранить карбонатную, некарбонатную жесткость? Напишите уравнения соответствующих реакций.

23. Вычислите карбонатную жесткость воды, зная, что для реакции с гидрокарбонатом кальция, содержащимся в 200 см3 воды, требуется 15 см3 0,08н, раствора НС1.

24. В 1 л воды содержится 36,47 мг-ион магния и 50,1 мг-ион кальция. Чему равна жесткость этой воды?

25. Сколько граммов карбоната натрия надо прибавить к 400 л воды, чтобы устранить жесткость, равную 3 мг-экв?

26. Вода, содержащая только сульфат магния, имеет жесткость 7 мг-экв. Сколько граммов сульфата магния содержится в 300 л этой воды?

27. Вычислите жесткость воды, зная, что в 600 л ее содержатся 65,7 г гидрокарбоната магния и 61,2 г сульфата кальция.

28. В 220 л воды содержится 11 г сульфата магния. Чему равна жесткость этой воды?

29. Жесткость воды, в которой растворен только гидрокарбонат кальция, равна 4 мг-экв. Сколько 0,1н раствора HCI потребуется для реакции с гидрокарбонатом кальция, содержащимся в 75 см3 этой воды?

30. В 1 м3 воды содержится 140 г сульфата магния. Вычислите жесткость этой воды.

Вариант №4

1. Составьте уравнения реакций, которые нужно провести, для осуществления следующих превращений:
       Al           Al2(SO4)3           Na[Al(OH)4]          A1(NO3)3.
2. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) алюминия с раствором щелочи; б) бора с концентрированной азотной кислотой.

3. Какой процесс называется алюминотермией? Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции, восстановления металлического хрома из оксида хрома (III) алюминием.

4. Составьте уравнения реакций, которые нужно провести для осуществления следующих превращений: 

В         Н3ВО3        Nа2В4O7          Н3ВО3.

Уравнение окислительно-восстановительной реакции  составьте  на основании электронных уравнений.

5. . Какая степень окисления наиболее характерна для олова и какая для свинца? Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций олова и свинца с концентрированной азотной кислотой.

6. Чем можно объяснить восстановительные свойства соединений олова (+2) и окислительные - свинца (+4)? На основании электронных уравнений составьте уравнения реакций: a) SnCl2 с HgCl; б) РЬО2 с HC1конц.

7. Какие оксиды и гидроксиды образуют олово и свинец? Как изменяются их кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства в зависимости от степени окисления элементов? Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций взаимодействия раствора едкого натра: а) с оловом; б) с дигидроксидом свинца.

8. При высокой температуре алюминий взаимодействует с азотом, серой и углеродом. Напишите электронные и молекулярные реакции получения нитрида, сульфида и карбида алюминия. Какие продукты образуются при взаимодействии этих соединений с водой?

9. На основании электронных уравнений составьте уравнение реакции фосфора с азотной кислотой, учитывая, что фосфор окисляется максимально, а азот восстанавливается минимально.

10. Почему атомы большинства р-элементов способны к реакциям диспропорционирования (самоокисления - самовосстановления)? На основании электронных уравнений напишите уравнение реакции растворения серы в концентрированном растворе щелочи. Один из продуктов содержит серу со степенью окисления +4.

11. Почему сернистая кислота может проявлять как окислительные, так и восстановительные свойства? На основании электронных уравнений

составьте уравнения реакций H2SO3: а) с сероводородом; б) с хлором.

12. Какие свойства проявляет сероводород в окислительно-восстановительных реакциях? Почему? Составьте электронные и молекулярные, уравнения реакций взаимодействия раствора сероводорода: а) с хлором; б) с кислородом.
13. Почему азотистая кислота может проявлять как окислительные, так и восстановительные свойства? На основании электронных уравнений составьте уравнения реакций HNО2: а) с бромной водой; б) с HI.

14. Почему диоксид азота способен к реакциям самоокисления — самовосстановления (диспропорционирования)? На основании электронных уравнений напишите уравнение реакции растворения NO2 в едком натре.

15. Какие свойства в окислительно-восстановительных реакциях проявляет серная кислота? Напишите уравнения реакций взаимодействия разбавленной серной кислоты с магнием и концентрированной - с медью. Укажите окислитель и восстановитель.

16. В каком газообразном соединении азот проявляет свою низшую степень окисления? Напишите уравнения реакций получения этого соединения: 

а) при взаимодействии хлорида аммония с гидроксидом кальция; 

б) разложением нитрида магния водой.

17. Почему фосфористая кислота способна к реакциям самоокисления -самовосстановления (диспропорционирования)? На основании электронных уравнений составьте уравнение процесса разложения Н3РО3, учитывая, что при этом фосфор приобретает минимальную и максимальную степень окисления.
18. В каком газообразном соединении фосфор проявляет свою низшую степень окисления? Напишите уравнения реакций: а) получения этого соединения при взаимодействии фосфида кальция с соляной кислотой; б) горения его в кислороде.

19. Какую степень окисления могут проявлять мышьяк, сурьма и висмут в соединениях? Какая степень окисления является более характерной для каждого из них? Почему? Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) мышьяка с концентрированной азотной кислотой; б) висмута с концентрированной серной кислотой.

20. Как изменяются окислительные свойства галогенов при переходе от фтора к иоду и восстановительные свойства их отрицательно заряженных ионов? Почему? Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) Сl2 + I2 + Н2О = ?; б) КI + Вr2 =. Укажите окислитель и восстановитель.

21. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакции, происходящей при пропускании хлора через горячий раствор едкого калия. К какому типу окислительно-восстановительных процессов относится данная реакция?

22. Какие реакции нужно провести для осуществления следующих превращений: NaCl       НС1       С12       КсlO3. Уравнения окислительно-восстановительных реакций составьте на основании электронных уравнений.

23. К раствору, содержащему SbCl3 и BiCl3, добавили избыток раствора едкого кали. Напишите молекулярные и ионные уравнения происходящих реакций. Какое вещество находится в осадке?

24. Чем существенно отличается действие разбавленной азотной кислоты на металлы от действия соляной и разбавленной серной кислот? Что является окислителем в первом случае, что - в двух других. Приведите примеры.

25. Напишите формулы и назовите кислородные кислоты хлора, укажите степень окисления хлора в каждой из них. Какая из этих кислот является более сильной? Почему? Какие свойства проявляет соли этих кислот в окислительно-восстановительных реакциях? Приведите примеры.

26. Напишите формулы оксидов азота в различных степенях окисления. Какие из оксидов являются кислотообразующими? Составьте формулы соответствующих кислот. Какие свойства может проявлять азотистая кислота и ее соли в окислительно-восстановительных реакциях? Составьте электронные уравнения следующих реакций:

KNO2 + Сl2 + Н2О            KNO3 + HC1,

KNO2 + KI + H2SO4             NO + I2 + K2SO4 + H2O.
27. Какую степень окисления может проявлять кремний в своих соединениях? Составьте уравнения реакции, которые надо провести для осуществления следующих превращений: 

                           Mg2Si         SiH4         SiO2         К2SiO3. 

При каком превращении происходит окислительно-восстановительная реакция?

28. Какое применение находит кремний? Составьте уравнения реакции, которые надо провести для осуществления  следующих  превращений: SiO2               Si          K2SiO3        H2SiO3. 
29. Окислительно-восстановительные реакции напишите на основании электронных уравнений.
30. Как получают диоксид углерода в промышленности и в лаборатории? Напишите уравнения соответствующих реакций и реакций, при помощи которых можно осуществить следующие превращения: 

                          NaHCO3        СО2          СаСО3                 Са(НСО3)2.

30. Какие из солей угольной кислоты имеют наибольшее промышленное применение? Как получить соду исходя из металлического натрия, соляной кислоты, мрамора и воды? Почему в растворе соды лакмус приобретает синий цвет? Ответ подтвердите составлением уравнений соответствующих реакций.

Вариант №5

1. Серебро не взаимодействует с разбавленной серной кислотой, тогда как в концентрированной оно растворяется. Чем это можно объяснить? Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующей реакции.

2. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществления следующих превращений:

Сu       Cu(NO3)2        Сu(ОН)2      СuСl2       [Cu(NH3)4]Cl2.
3. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций взаимодействия цинка: а) с раствором едкого натра; б) с концентрированной серной кислотой, учитывая восстановление серы до нулевой степени окисления.

4. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществления следующих превращений:

Zn       ZnSO4       Zn(OH)2      ZnO      Na2ZnO2
5. При прибавлении раствора щелочи к раствору MnSO4 выпадает белый осадок, который медленно буреет на воздухе. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций. В окислительно-восстановительной реакции составьте уравнения электронного баланса.

6. Составьте молекулярные и электронные уравнения реакций, которые нужно провести для осуществления следующих превращений:

Mn        Mn(NO3)2       MnO2       МnС12.
Какие окислительно-восстановительные свойства проявляют в этих реакциях соединения марганца?

7. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций взаимодействия растворов следующих веществ, если одним из продуктов во всех случаях является осадок Сr(ОН)3:
а)СrС13 + CH3COONa + Н2О = 

б) CrCl3 + NaOH = 

в)Na2CrO4 + Na2S + Н2О =

8. К какому классу соединений относятся  вещества, полученные при
действии избытка едкого натра на растворы ZnCl2, CdCI2, HgCl2? Составьте молекулярные и ионные уравнения соответствующих реакций.

9. При действии на титан концентрированной соляной кислоты образуется трихлорид титана, а при действии азотной — осадок метатитановой кислоты. Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих реакций.

10. При растворении титана в концентрированной серной кислоте последняя восстанавливается минимально, а титан переходит в катион с максимальной степенью окисления. Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих реакций.

11. Какую степень окисления проявляют медь, серебро и золото в соединениях? Какая степень окисления наиболее характерна для каждого из них? Йодид калия восстанавливает ионы меди (+2) в соединения меди со степенью окисления +1. Составьте электронные и молекулярные уравнения KI с сульфатом меди.
12. Диоксиды титана и циркония при сплавлении взаимодействуют со щелочами. О каких свойствах оксидов говорят эти реакции? Напишите уравнения реакций между: а) ТiO2 и BaO; 6)ZrO2 и NaOH. В первой реакции образуется метатитанат, а во второй —ортоцирконат соответствующих металлов.

13. На гидроксиды цинка и кадмия подействовали избытком растворов серной кислоты, едкого натра и аммиака. Какие соединения цинка и кадмия образуются в каждом из этих случаев? Составьте молекулярные и ионные уравнения соответствующих реакций.

14. Золото растворяется в царской водке и в селеновой кислоте, приобретая при этом максимальную степень окисления. Составьте молекулярные и ионные уравнения соответствующих реакций.

15. В присутствии влаги и диоксида углерода медь окисляется и покрывается зеленым налетом. Как называется и каков состав образующегося соединения? Что произойдет, если на него подействовать соляной кислотой? Напишите уравнения соответствующих реакций. Окислительно-восстановительную реакцию составьте на основании электронных уравнений.

16. Кусок латуни обработали азотной кислотой. К раствору прибавили избыток раствора щелочи и нагрели. Какие соединения цинка и меди образуются при этом? Составьте уравнения соответствующих реакций.

17. Ванадий получают алюмотермически или кальцийтермически восстановлением ванадиевого ангидрида V2O5. Последний легко растворяется в щелочах с образованием метаванадатов. Напишите уравнения соответствующих реакций. Уравнения окислительно-восстановительных реакций составьте на основании электронных уравнений.

18. Азотная кислота окисляет ванадий до метаванадиевой кислоты. Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих реакций.

19. Какую степень окисления проявляет ванадий в соединениях? Составьте формулы оксидов ванадия, отвечающих этим степеням окисления. Как меняются кислотно-основные свойства оксидов ванадия при переходе от

 низшей к высшей степени окисления. Составьте уравнения реакций: а) V2О3 с H2SO4; б) V2O5 с NaOH.

20. При внесении цинка в подкисленный серной кислотой раствор метаванадата аммония NH4VO3 желтая окраска постепенно переходит в фиолетовую за счет образования сульфата ванадия (+2). Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции.

21. Хромит калия окисляется бромом в щелочной среде. Зеленая окраска раствора переходит в желтую. Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции. Какие ионы обусловливают начальную и конечную окраску раствора?

22. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) растворения молибдена в азотной кислоте; б) растворения вольфрама в щелочи в присутствии кислорода. Учтите, что молибден и вольфрам приобретают высшую степень окисления.
23. При сплавлении хромита железа Fe(CrO2)2 с карбонатом натрия в присутствии кислорода хром (+3) и железо (+2) окисляются и приобретают соответственно степень окисления +6 и +3. Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции.

24. К подкисленному серной кислотой раствору дихромата калия прибавили порошок алюминия. Через некоторое время оранжевая окраска раствора стала зеленой. Составьте электронные и молекулярное уравнения происходящей реакции.

25. Хром получают алюмотермически из его оксида (+3), а вольфрам восстановлением вольфрамового ангидрида водородом. Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих реакций.

26. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществления превращений:

         Na2Cr2O7        Na2CrO4        Na2Cr2O7        CrCl3.
Уравнение окислительно-восстановительной реакции напишите на основании электронных уравнений.

27. Марганец азотной кислотой окисляется минимально, а рений - максимально. Какие соединения при этом получаются? Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих реакций.

28. Хлор окисляет манганат калия. Какое соединение при этом получается? Как меняется окраска раствора в результате этой реакции? Составьте электронные и молекулярное уравнения.

29. Как меняется степень окисления марганца при восстановлении КМnО4 в кислой, нейтральной и щелочной средах? Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции между КМnO4 и KNO2 в нейтральной среде.
30. На основании электронных уравнений составьте уравнение реакции получения манганата калия сплавлением диоксида марганца с хлоратом калия в присутствии едкого кали. Хлорат восстанавливается максимально.
10. ВОПРОСЫ ДЛЯ ПОДГОТОВКИ К ИТОГОВЫМ ФОРМАМ КОНТРОЛЯ

10.1. Содержание материала, выносимого на тестовый зачет по неорганическому циклу.

Пример индивидуального теста.

1. Какие из указанных веществ будут реагировать с едким натром (гидроксидом натрия)? Написать уравнения реакций.

а) H2SO4      б) MgCl2      в) MgCl2   г) H2SO4
    Ca(OH)2       Ca(OH)2      NaCl         CuSO4
    NaCl             CO2             H2SO4       Zn(OH)2
    Fe2(SO4)3     Zn(OH)2                        CO2
                                                               Fe2(SO4)3
                                                                MgCl2
2. Сколько неспаренных электронов содержит невозбужденный атом олова?

а) 1;  б) 2;  в) 3.

3. Определите эквивалентную массу фосфора в Na3PO4.

а) 5,5 г/моль;  б) 31 г/моль;  в) 6,2 г/моль.

4. Какой объем 0,3 н раствора Na2СO3 надо взять, для приготовления 250 мл 0,2 М раствора?

а) 40 мл;  б) 333 мл;  в) 66,6 мл.

5. Какие из указанных ниже реакций можно осуществить в растворах? Дать мотивированный ответ.

1) CaCO3 + HCl (          4) Fe2(SO4)3 + NaOH (
2) NaCl + KOH (           5)   ZnCl2 + Cd(NO3)2  (
3) BaCl2 + K2SO4 (        6) Mg(NO3)2 + KOH (
а) 1, 2, 5;  б) 4, 5, 6;  в) 1, 3, 4, 6.

а) изменяется цвет раствора;  б) растворяется осадок;  в) выпадает осадок;  г) растворяется вещество с выделением газа.

6. Имеется раствор AgNO3. Требуется количественно выделить серебро в осадок. Какой осадитель лучше использовать – KCl, KI, KBr и почему?

а) KBr;  б) KI;  в) KCl
а) наименьшая величина произведения растворимости AgHal;

б) наибольшая величина произведения растворимости AgHal;

в) только с одним из осадителей образуется осадок AgHal.

7. Подвергается ли хлорид железа (III) гидролизу? Какую реакцию (рН) в случае гидролиза будет иметь раствор?

а) да;  б) нет;

а) рН = 7;  б) рН ( 7;  в) рН ( 7.

8. Перманганат калия – KMnO4 – можно получить путем окисления манганата калия – K2MnO4 бромом:

2K2MnO4   +   Br2   =   2KMnO4   +   2KBr

Можно ли вместо брома использовать хлор и йод?

а) Cl2, I2;  б) Cl2;  в) I2.

9. Написать координационную формулу и дать название соединению 3NaF*AlF3  

а) Na3(AlF6(  б) Al(Na3F6(  в) (AlNa3F4(F2

а) гексофтороалюминат натрия; б) гексофторид натрия и алюминия; в) фторид тетрофторо алюминия и натрия.

10.3. Перечень вопросов для подготовки к экзамену по дисциплине

«Неорганическая химия» для студентов всех форм обучения 

1. Важнейшие классы неорганических соединений: оксиды, гидроксиды, кислоты, соли.

2. Закон сохранения материи. Закон постоянства состава. Дальтониды, бертоллиды.

3. Закон кратных отношений.

4. Закон эквивалентов. Определение эквивалентов простых и сложных веществ.

5. Ядерная модель строения атома. Атомные ядра, их состав. Изотопы, изобары.

6. Квантовая теория света Планка. Теория строения атома Бора.

7. Квантово-механическая теория строения атома. Уравнение Луи де Бройля. Принцип неопределенности Гейзенберга.

8. Квантовые числа: главное, орбитальное, магнитное, спиновое.

9. Заполнение атомных орбиталей в атомах с возрастанием порядкового номера элемента (правило Клечковского).

10. Электронная структура атомов. s-,p-,d-,f-электронные семейства атомов.

11. Структура атома и периодичность свойств элементов.

12. Понятие химического элемента. Радиоактивное превращение химических элементов. Ядерные реакции в природе.

13. Некоторые параметры молекулы. Природа химической связи. Основные виды химической связи.

14. Теория валентных связей. Насыщаемость, направленность ковалентной связи. Донорно-акцепторный механизм образования ковалентной связи.

15. Метод молекулярных орбиталей (МО). Энергетические диаграммы распределения электронной плотности.

16. Ионная связь (ненаправленность, ненасыщенность ионной связи). Электростатическое и донорно-акцепторной взаимодействие молекул.

17. Водородная связь. Металлическая связь.

18. Энергетика химических реакций. Тепловой эффект реакции. Закон Гесса. Термохимические расчеты.

19. Энтальпия (теплота) образования. Энергия химической связи. Энтальпия (теплота) гидратации ионов.

20. Энтропия. Энергия Гиббса. Энтальпийный и энтропийный факторы и направление процесса. Стандартная энергия Гиббса образования.

21. Что изучает химическая кинетика? Гомо- и гетерогенные химические реакции. Экзо- и эндотермические химические реакции.

22. Скорость гомогенных химических реакций. Факторы, влияющие  на скорость гомогенных химических реакций.

23. Гетерогенные химические реакции.

24. Влияние температуры на скорость химических реакций. Правило Вант-Гоффа. Энергия активации.

25. Влияние катализатора на скорость химических реакций. Гомо- и гетерогенный катализ.

26. Направление химических реакций. Химическое равновесие. Константа химического равновесия.

27. Смещение химического равновесия. Влияние различных факторов на смещение равновесия обратимой химической реакции. Принцип Ле Шателье.

28. Растворы (образование растворов, тепловые эффекты при растворении). Растворимость газов, жидкостей, твердых веществ в воде.

29. Качественная характеристика растворимости веществ (насыщенные, ненасыщенные, перенасыщенные).

30. Гидратная теория Д.И. Менделеева. Гидраты, сольваты, кристаллогидраты.

31. Электрохимическая диссоциация воды. Ионное произведение воды. Водородный показатель.

32. Количественные характеристики растворов. Моляльная концентрация, мольная доля, титр.

33. Способы выражения концентрации растворов. Массовая доля (%), нормальная, молярная.

34. Первый закон Рауля.

35. Второй закон Рауля.

36. Кристаллизация воды, водных разбавленных и концентрированных растворов. Криогидрат.

37. Слабые электролиты. Степень диссоциации. Константа диссоциации.

38. Сильные электролиты. Кажущаяся степень диссоциации сильных электролитов. Активность ионов.

39. Ионообменные реакции. Произведение растворимости (ПР).

40. Гидролиз. Факторы, влияющие на процесс гидролиза.

41. Гидролиз солей, образованных слабым основанием и сильной кислотой. Степень и константа гидролиза.

42. Гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кислотой. Необратимый гидролиз.

43. Гидролиз солей, образованных сильным основанием и слабой кислотой.

44. Амфотерные гидроксиды.

45. Комплексные соединения. Комплексообразователь, лиганды. 

46. Номенклатура комплексных соединений. Координационное число.

47. Основные типы комплексных соединений (к.с.). Поведение к.с. в водных растворах. Константа нестойкости.

48. Изомерия комплексных соединений.

49. Окислительно-восстановительные процессы. Важнейшие окислители и восстановители.

50. Факторы, влияющие на окислительно-восстановительные реакции. Расстановка коэффициентов в окислительно-восстановительных реакциях.

51. Электрохимические процессы. Электродный потенциал. Водородный электрод.

52. Определение электродных потенциалов. Уравнение Нернста. ЭДС.

53. Основные химические источники тока (ХИТ). Гальванические элементы (ГЭ). Марганцово-цинковый ГЭ. ЭДС гальванического элемента.

54. Аккумуляторы. Свинцовый сернокислотный аккумулятор.

55. Никель-кадмиевый и никель-железный щелочные аккумуляторы.

56. Топливные элементы (ТЭ). Водородно-кислородный ТЭ.

57. Коррозия. Причины её возникновения. Классификация коррозионных процессов по механизму протекания. Анодный и катодный процессы.

58. Основные типы коррозионных разрушений.

59. Меры борьбы с коррозией: воздействие на металл, коррозионную среду, конструкцию.

60. Электролиз. Электролиз расплавов и растворов.

61. Пероксид водорода (Н2О2). Физические и химические свойства. Применение Н2О2.

62. Классификация воды по происхождению и назначению. Жесткость воды.

63. Химические методы устранения жесткости воды. Известковый метод.

64. Известково-содовый, содовый методы устранения жесткости воды.

65. Основные методы очистки воды. Метод ионного обмена воды (умягчение воды, обессоливание-деионизация).

66. Физические методы понижения жесткости воды (магнитная, ультразвуковая обработка, электроразрядный метод).

67. Физико-химические методы понижения жесткости воды (электродиализ, метод обратного осмоса, магнитно-ионизационный).

68. Отношение металлов к серной и соляной кислотам.

69. Отношение металлов к азотной кислоте.

70. Железо. Физические и химические свойства. Качественные реакции на катионы Fe2+, Fe3+.

71. Сера. Физические и химические свойства.

72. Определение ионов SO42-, S2-, S2O32-, SO42- и SO32- при совместном присутствии.

73. Общая характеристика s-элементов (I, II групп, главных подгрупп – калий, натрий, кальций, магний).

74. Общая характеристика цинка, меди. Качественные реакции определения Cu2+, Zn2+.

75. Общая характеристика олова, хрома. Качественные реакции на определение хрома.

76. Общая характеристика токсичных элементов (мышьяка, ртути, свинца, кадмия).

77. Общая характеристика фосфора, азота. Качественные реакции на анионы PO43–, NO3–, NO2–.

78. Общая характеристика галогенов (фтор, хлор, бром, йод). Качественные реакции определения галогенов.

79. Общая характеристика марганца, возможные степени окисления. Качественные реакции определения марганца.

80. Алюминий. Физические и химические свойства.

11. УЧЕБНО-МЕТОДИЧЕСКОЕ ОБЕСПЕЧЕНИЕ ДИСЦИПЛИНЫ

11.1 Литература

Основная:

1. Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия. Учебник для вузов. М.: Высшая школа, 2005.

2. Угай Я.А. Общая и неорганическая химия. М.: Высшая школа, 2004.- 518 с.

3. Денисов В.В., Дрововозова Т.И., Лозановская И.Н., Луганская И.А., Хорунжий Б.И. Химия. Издательский центр (МарТ(, Москва – Ростов-на-Дону, 2003.

Дополнительная:

4. Карапетьянц И.Х., Дракин С.И. Общая и неорганическая химия. М.: Химия, 1981.

5. Глинка Н.С. Общая химия. Л.: Химия, 1985 и последующие годы выпуска.

6. Суворов А.В., Никольский А.В. Общая химия. М.: Химия, 1995.

7. Браун Т., Лемей Г. Ю. Химия в центре наук. – М. Мир, 1983. Ч. 1, 2.

Методические разработки кафедры:

8. Истомина В.А. Задачи и упражнения по общей химии. Учебное пособие для студентов всех форм обучения по дисциплине /Учебное пособие. Перм. ун-т. - Пермь, 2004.

9. Истомина В. А. Общая и неорганическая химия: методические указания к лабораторным работам / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2005 – 47 с.
10. Истомина В. А. Периодический закон и строение атома. Методические указания. / ПИ (ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 13 с.
11. Истомина В. А. Химическая кинетика и равновесие. Скорость химических реакций. Методические указания. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 17 с.
12. Истомина В. А. Электрохимические процессы. Методическая разработка. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007. с. 26.
11.2. Методическое обеспечение дисциплины

11.2.1. Перечень методических материалов кафедры

(для подготовки к занятиям и выполнения самостоятельной работы)

1. Истомина В. А. Периодический закон и строение атома. Методическая разработка. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 16 с.
2. Истомина В. А., Пьянкова В. И. Тематика контрольных работ и методические указания к их выполнению /ПИ (ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007. – с.

3. Истомина В. А., Пьянкова В. И. Химия. Лабораторный практикум и методические указания к его выполнению для студентов заочной формы обучения /ПИ (ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007.

4. Истомина В. А. Химическая энергетика. Методическая разработка / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 10 с.
5. Истомина В. А. Химическая кинетика и равновесие. Скорость химических реакций. Методическая разработка. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 14 с.
6. Истомина В. А. Основы электрохимии. Методическая разработка. / ПИ(ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 – 10 с.
7. Истомина В. А. Неорганическая химия. Лабораторный практикум и методические указания к его выполнению для студентов заочной формы обучения /ПИ (ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007.

8. Истомина В. А. Неорганическая химия. Методические рекомендации и контрольные задания для студентов заочной формы обучения /ПИ (ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 Ч 1.

9. Истомина В. А., Шестакова Г. Е. Неорганическая химия. Методические рекомендации и контрольные задания для студентов заочной формы обучения /ПИ (ф) ГОУ ВПО «РГТЭУ», 2007 Ч 2.

11.2.2 Наглядные пособия:
· таблицы.

11.2.3. Педагогические контрольные материалы:

· контрольные задания (индивидуальный выходной контроль после семинаров);

· контрольные работы.

11.3 Материально-техническое обеспечение дисциплины

    Специализированные химические лаборатории, предназначенные для проведения практикума по неорганической химии, и оснащенные

· набором химических реактивов;

· лабораторной стеклянной и фарфоровой посудой;

· лабораторным оборудованием и приборами (термометры, спиртовки, штативы, технохимические и электронные весы, электроплитки, водяные бани).
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