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Введение

Целью контрольных работ является окончательная проверка усвоения соответствующих разделов общей и неорганической химии.

Приступать к выполнению очередной контрольной работы следует после изучения необходимого материала и решения достаточного количества задач из предлагаемого методического материала и рекомендуемой литературы.

В учебном пособии приведена программа курса, теоретический материал и рассмотрены по различным темам и варианты контрольных заданий для самостоятельного решения.

При оформлении контрольных работ нужно указать необходимые расчетные формулы. Каждый этап решения должен иметь пояснение. Обязательно приводить размерность всех найденных при расчете значений. На титульном листе контрольной работы должно быть указано наименование университета, факультета, фамилия, инициалы и шифр студента. В конце работы необходимо привести список используемой литературы, затем поставить дату окончания работы и свою подпись.

Контрольные работы по курсу сделаны  100  вариантами. Вариант, который должен выполнить студент определяется двумя последними цифрами шифра-номера зачетной книжки студента.

Объем контрольного задания устанавливается кафедрой. Контрольные задачи, включенные в методическое пособие, не охватывают всех разделов программы, поэтому для лучшего усвоения материала студентам, кроме обязательных контрольных задач, рекомендуется решать задачи на все разделы курса.

1. Цель и задачи дисциплины

Данное пособие составлено на основании учебного плана 2012 специальности 060301 –фармация (провизор), форма обучения заочная. На основании данного учебного плана для курса общей и неорганической химии устанавливается преподавание в течение первого учебного семестра в объеме 171 учебного часа: 36 аудиторных  часов и 135 – самостоятельная работа. Студент должен усвоить не только сумму знаний, необходимых ему в дальнейшей учебе и будущей практической деятельности, но и научиться самостоятельно,  ставить вопросы и находить пути их теоретического и экспериментального решения.

В результате изучения дисциплины студенты должны знать:

1.     Цели и задачи общей и неорганической химии, пути и способы их решения.

2. Роль и значение методов общей и неорганической химии в фармации, в практической деятельности провизора, исследователя в области фармации.

3. Основные разделы общей и неорганической химии. Основные понятия и методы общей и неорганической химии.

4. Основные этапы развития общей и неорганической химии, ее современное состояние.

5. Связь свойств соединений с положением составляющих элементов в Периодической системе элементов Д.И.Менделеева.

6. Основу теории строения неорганических веществ, теории  химической связи.

7. Основные свойства химических элементов и их соединений.

8. Основные типы неорганических соединений.

9. Современную  номенклатуру неорганических соединений.Основные литературные источники и справочную литературу по общей и неорганической химии.

10. Основные правила охраны труда и техники безопасности при работе в химической лаборатории.

Студент должен уметь:

· Самостоятельно работать с учебной и справочной литературой по общей и неорганической химии.

· Владеть основными приемами и техникой выполнения экспериментов по общей и неорганической химии.

· Пользоваться основными неорганическими реагентами, растворителями и химической посудой.

· Готовить растворы с заданной концентрацией растворенных веществ.

· Прогнозировать возможность выпадения осадков при смешивании растворов с известной концентрацией растворенных веществ.

 Курс завершается зачетом по практическим навыкам, написанием тестов по пройденному материалу и ЭКЗАМЕНОМ.

2. Программа курса «общая и неорганическая химия»

Предмет, задачи и методы химии. Место химии в системе естественных наук и фармацевтического образования. Значение химии для развития медицины и фармации.

Основные законы, положения и понятия химии и их приложение для решения профессиональных задач провизора. Эквивалент, фактор эквивалентности, молярная масса эквивалента, закон эквивалентов.

Чистота химических веществ. Условные обозначения степени чистоты, классификация веществ по чистоте. Научные основы оценки содержания примесей. Методы очистки химических веществ.

Номенклатура основных классов неорганических веществ.

Расчеты по химическим формулам и уравнениям.

Техника безопасности и правила работы в лабораториях химического профиля.

Обработка результатов наблюдений и измерений.

Основные способы выражения концентраций растворов. Молярная концентрация вещества и молярная концентрация эквивалента вещества.

Часть 1

Общая химия

1.2 Учение о растворах

1.2.1. Основные определения: раствор, растворитель, растворенное вещество. Растворимость. Растворы газообразных, жидких и твердых веществ. Вода как один из наиболее распространенных  растворителей в биосфере и химической технологии. Роль водных растворов в жизнедеятельности организмов. Неводные растворители и растворы.

1.2.2. Процесс растворения как физико-химическое явление (Менделеев Д.И., Курнаков Н.С.).

1.2.3. Растворы газов в жидкостях. Законы Генри, И.М.Сеченова.

1.2.4. Растворы твердых веществ в жидкостях. Понятие о коллигативных (общих) свойствах растворов. Зависимость «свойство раствора – концентрация». Закон Вант – Гоффа об осмотическом давлении. Концентрационные эффекты растворов электролитов и их объяснение – теория электролитической диссоциации (Аррениус С.Б Каблуков И.А.). Роль осмоса в биосистемах. Плазмолиз, гемолиз, тургор. Гипо-, изо- и гипертонические растворы.
1.2.5. Теория растворов сильных электролитов. Ионная сила растворов, коэффициент активности и активность ионов сильных электролитов в растворах.

1.2.6. Равновесие между раствором и осадком малорастворимого электролита. Константа растворимости  (ПР). Условия растворения и осаждения осадков.

1.2.7. Ионизация воды. Ионное произведение воды. Водородный показатель – рН; рН растворов сильных кислот, оснований и солей.

1.2.8. Растворы слабых электролитов. Применение ЗДМ к ионизации слабых электролитов. Константа ионизации. Ступенчатый характер ионизации.

1.2.9. Теории кислот и оснований (Аррениуса,  Льюиса, Бренстеда и Лоури). Константы кислотности (Ка) и основности  (Кb). Процессы ионизации, гидролиза, нейтрализации с точки зрения различных теорий кислот и оснований.  рН слабых кислот, оснований, гидролизующихся солей.

1.2.10. Амфотерные электролиты (амфолиты).

1.3. Реакция с переносом электронов:  окислительно-восстановительные (ОВ) реакции

1.3.1. Электронная теория окислительно-восстановительных реакций.

1.3.2. Окислительно-восстановительные свойства элементов и их соединений в зависимости от положения элемента в ПСЭ и степени окисления элементов в соединениях.

1.3.3. Сопряженные пары окислитель – восстановитель. Окислительно-восстановительная двойственность.

1.3.4. Представление о влиянии среды (рН) на направление окислительно-восстановительных реакций и характер образующих продуктов.

1.3.5. Роль окислительно-восстановительных процессов в метаболизме.

Раздел 2

Строение вещества

Электронные оболочки атомов и периодический закон Д.И.Менделеева (ПЗ).      Природа химической связи и строение химических соединений.

Основные этапы и диалектика развития представлений о строении атомов.

Квантовомеханическая модель строения атомов. Электронные формулы и электронно-структурные схемы атомов.

ПЗ Д.И.Менделеева и его трактовка на основе современной квантово – механической теории строения атомов. 
Структура ПСЭ: периоды, группы, семейства: s-,p-.d-,f- классификация элементов. Длиннопериодный и короткопериодный варианты ПСЭ. Периодический характер изменения свойств атомов  элементов: радиус, энергия ионизации, энергия сродства к электрону, относительная электроотрицательность (ОЭО). Определяющая роль внешних электронных оболочек для химических свойств элементов. Периодический характер изменения свойств простых веществ, оксидов и водородных соединений элементов.
Типы химических связей и физико-химические свойства соединений с ковалентной, ионной и металлической связью. Экспериментальные характеристики связей: энергия связи, длина, направленность.
Описание молекул методом валентных связей (МВС). Первичный и вторичный – донорно-акцепторный,- механизм образования ковалентной связи. Максимальная ковалентность элемента (насыщаемость ковалентной связи) и ее определение  МАС. Направленность связи как следствие условия максимального перекрывания орбиталей. Сигма и пи- связи и их образование при  перекрывании s-,p- и d-орбиталей. Кратность связей в методе валентных связей. Поляризуемость и полярность ковалентной связи. Эффективные заряды атомов в молекулах. Полярность молекул. Гибридизация атомных орбиталей. Устойчивость гибридизированных состояний различных атомов. Пространственное расположение атомов в молекулах.
Описание молекул методом молекулярных орбиталей (ММО). Связывающие, разрыхляющие и несвязывающие МО, их энергия и форма. Энергетические диаграммы МО. Заполнение МО электронами в молекулах, образованных атомами и ионами элементов 1-го и 2-го периодов ПСЭ. Кратность связи в ММО. Метод молекулярных орбиталей как теоретическая основа молекулярной спектроскопии.
 Молекулярные взаимодействия и их природа. Энергия молекулярного взаимодействия. Ориентационное, индукционное и дисперсионное взаимодействие. Водородная связь и ее разновидности. Биологическая роль водородной связи. Молекулярные комплексы и их роль в метаболических процессах.
Комплексные соединения

Современное содержание понятия комплексные соединения (КС). Структура КС: центральный атом, лиганды, комплексный ион, внутренняя и внешняя сфера, координационное число центрального атома.

Способность атома различных элементов к комплексообразованию, природа химической связи в КС. Образование и диссоциация КС в растворах, константа образования и нестойкости комплексов.
Классификация и номенклатура КС. Комплексные кислоты, основания, соли. Хелатные и макроциклические КС.
Биологическая роль КС. Металлоферменты, понятие о строении их
активных центров. Химические основы применения в фармации и медицине.

ЧАСТЬ 2

ХИМИЯ ЭЛЕМЕНТОВ

Раздел 3

S- ЭЛЕМЕНТЫ


3.1 Водород

3.1.1. Общая характеристика. Особенности положения в ПСЭ, реакции с кислородом, галогенами, металлами, оксидами.

3.1.2. Вода как важнейшее соединение водорода, ее физические и химические свойства. Аквокомплексы и кристаллогидраты. Дистиллированная и апирогенная вода, их получение и применение в фармации. Природные воды, минеральные воды.

3.1.3. Характеристика и реакционная способность связи водорода с другими распространенными элементами: кислородом, азотом, углеродом, серой. Особенности поведения водорода в соединениях с сильно – и слабополярными связями. Ион водорода, ион оксония, ион аммония.

   3.2. S- элементы – металлы
3.2.1. Общая характеристика. Изменение свойств элементов Па группы в сравнении с 1а. Характеристики катионов металлов, ионы металлов в водных растворах, энергия гидратации  ионов, жесткость.

3.2.2.  Взаимодействие металлов с кислородом, образование оксидов, пероксидов, гипероксидов. Взаимодействие с водой этих соединений. Гидроксиды щелочных и щелочноземельных  металлов, амфотерность гидроксида бериллия. Гидриды щелочных и щелочноземельных металлов и их восстановительных свойства.
3.2.3. Взаимодействие щелочных и щелочно-земельных металлов с водой и кислотами. Соли щелочных и щелочноземельных металлов: сульфата, галогениды, карбонаты, фосфаты.

3.2.4. Ионы щелочных и щелочноземельных металлов как комплексообразователи. Ионофоры и их роль в мембранном переносе калия и натрия. Ионы магния и кальция как комплексообразователи. Реакция с комплексонами (на примере натрия этилендиаминтетраацетата).

3.2.5. Биологическая роль S-элементов-металлов в минеральном балансе организма. Макро- и микро-s-элементы. Поступление в организм с водой, жесткость воды, единицы ее измерения, пределы, влияния на живые организмы и протекание реакций в водных растворах, методы устранения жесткости. Соединения кальция в костной ткани, сходство ионов кальция и стронция, изоморфное замещение  (проблема стронция-90).

      Ядовитость бериллия. Химические основы применения соединений лития, натрия, калия, магния, кальция, бария в медицине и в фармации.
Раздел 4

d- ЭЛЕМЕНТЫ

4.1. Общая характеристика d-элементов. Элементы Ш –V групп.

4.1.1. Общая характеристика d-элементов (переходных элементов). Характерные особенности d-элементов: переменные степени окисления, образование комплексов, окраска соединений (причины ее возникновения). Вторичная периодичность в семействах d-элементов.

4.2. Элементы группы VI в

4.2.1. Общая характеристика группы.

4.2.2. Хром. Общая характеристика. Простое вещество и его химическая активность, способность к комплексообразованию.

4.2.3. Хром (П.Ш), кислотно-основная и окислительно-восстановительная характеристики соединений, способность к комплексообразованию.

4.2.4. Соединения хрома (VI) – оксид и дихромовая кислота, хроматы и дихроматы, КО и ОВ характеристика; окислительные свойства хроматов и дихроматов в зависимости от рН среды; окисление органических соединений (спиртов).

4.2.5. Биологическое значение d-элементов VI в группы. Химические основы применения соединений хрома, молибдена и вольфрама в фармации (фармацевтическом анализе).

4.3. Элементы группы VII в

4.3.1. Общая характеристика группы.

4.3.2. Марганец. Общая характеристика. Химическая активность простого вещества. Способность к комплексообразованию (карбонил марганца).

4.3.3. Марганец (П., Ш): КО и ОВ характеристика соединений, способность к комплексообразованию. 

4.3.4. Соединения марганца (VI); манганаты, их образование, термическая устойчивость, диспропорционирование в растворе и условия стабилизации.

4.3.5. Соединения марганца (VII)- оксид, марганцовая кислота, перманганаты, КО и ОВ свойства, продукты восстановления перманганатов при различных рН, окисление органических соединений, термическое разложение. Химические основы применения калия перманганата и его раствора как антисептического средства и в фармацевтическом анализе.

4.4. Элементы группы VIII в4.4.1. Общая характеристика группы. Деление элементов VIII в группы на элементы семейства железа и платиновые металлы.

4.4.2. Общая характеристика элементов семейства железа.

4.4.3. Железо. Химическая активность простого вещества, способность к комплексообразованию.

4.4.4. Соединения железа (П и Ш) – КО и ОВ характеристика, способность к комплексообразованию. Комплексные соединения железа (П и Ш) с цианид и тиоцианат ионами. Гемоглобин и  железосодержащие ферменты, химическая сущность их действия.

4.4.5. Железо (VI). Ферраты, получение и окислительные свойства.

4.4.6. Химические основы применения железа и железосодержащих препаратов в медицине и фармации (в том числе в фармацевтическом анализе).

4.4.7. Кобальт и никель. Химическая активность простых веществ в сравнении с железом. КО и ОВ характеристика, способность к комплексообразованию (реакция Чугаева). Никель и кобальт как микроэлементы (кофермент-В12). Химические основы применения соединений кобальта и никеля в медицине и фармации.

4.4.8. Общая характеристика элементов платины.

4.5. Элементы группы 1 в

4.5.1. Общая характеристика группы. Физические и химические свойства простых веществ.

4.5.2. Соединения меди (I,П), их КО и ОВ характеристика, способность к комплексообразованию. Комплексные соединения меди (П) с аммиаком, аминокислотами, многоатомными спиртами. Комплексный характер медьсодержащих ферментов и химизм их действия в метаболических реакциях. Природа окраски соединений меди. Химические основы применения соединений меди в медицине и фармации.

4.5.3. Соединения серебра, их КО и ОВ характеристики (бактерицидные свойства иона серебра). Способность к комплексообразованию, комплексные соединения серебра с галогенидами, аммиаком, тиосульфатами. Химические основы применения соединений серебра в качестве лечебных препаратов в фармацевтическом анализе.

4.5.4. Золото. Соединения золота (1) и золота (Ш), их КО и ОВ характеристика, способность к комплексообразованию. Химические основы применения в медицине и фармации золота и его соединений.

4.6. Элементы группы П в

4.6.1. Общая характеристика группы.

4.6.2. Цинк. Общая характеристика, химическая активность простого вещества. КО и ОВ характеристика соединений цинка. Комплексные соединения цинка. Комплексная природа цинкосодержащих ферментов и химизм их действия. Химические основы применения в медицине и в фармации соединений цинка. Кадмий и его соединения в сравнении с аналогичными соединениями цинка.

4.6.3. Ртуть. Общая характеристика. Отличие свойств от цинка и кадмия, а именно:  пониженная химическая активность простого вещества, ковалентность образуемых связей с мягкими лигандами, образование связи между атомами ртути. Окисление ртути серой и азотной кислотой. Соединения ртути (1,П), их КО и ОВ характеристика, способность к комплексообразованию. Химизм токсического действия соединений кадмия и ртути. Химические основы применения соединения ртути в медицине и фармации.
Раздел 5

Р- ЭЛЕМЕНТЫ

5.1. Элементы группы Ш а

5.1.1. Общая характеристика группы. Электронная дефицитность и ее влияние на свойства элементов и их соединений. Изменение устойчивости соединений со степенями окисления +3 и +1 в группе Ш а.

5.1.2. Бор. Общая характеристика. Простые вещества и их химическая активность. Бориды. Соединения с водородом (бораны), особенности стереохимии и природа связи (трехцентровые связи). Гидриды – добораты.  Галиды бора, гидролиз и комплексообразование. Борный ангидрид и борная кислота, равновесие в водном растворе. Бораты- производные различных мономерных и полимерных борных кислот. Тетраборат натрия. Эфиры борной кислоты. Биологическая роль бора. Антисептические свойства борной кислоты и ее солей.

5.1.3. Алюминий. Общая характеристика. Простое вещество и его химическая активность. Разновидности оксида алюминия. Применение в медицине. Амфотерность гидроксида. Алюминаты. Ион алюминия как комплексообразователь. Безводные соли алюминия и кристаллогидраты. Особенности строения. Галиды. Гидрид алюминия. Квасцы. Физико-химические основы применения алюминия в медицине и фармации.

5.2. Элементы IV группы

5.2.1.Общая характеристика группы.

5.2.2. Общая характеристика углерода. Аллотропы углерода. Типы гибридизации атома углерода и строение углеродсодержащих молекул. Углерод как основа всех органических молекул. Физические и химические свойства простых веществ. Активированный уголь как адсорбент.

5.2.3.  Углерод в отрицательных степенях окисления. Карбиды активных металлов и соответствующие им углеводороды.

5.2.4.  Углерод (П). оксид углерода (П), его КО и ОВ характеристика. Углерод (П) оксид как лиганд, химические основы его токсичности. Цианистоводородная  кислота, простые и комплексные цианиды. Химические основы токсичности цианидов.

5.2.5. Соединения углерода (IV). Оксид углерода (IV), стереохимия и природа связи, равновесия в водном растворе. Угольная кислота, карбонаты и водородкарбонаты (гидрокарбонаты), гидролиз и термохимическое разложение.
5.2.6. Соединения углерода с галогенами и серой. Углерод (VI) хлорид (четыреххлористый углерод), углерод (IV) оксиддихлорид (фосген), фреоны, сероуглерод и тиокарбонаты. Цианаты и тиоцианаты. Физические и химические свойства, применение.

5.2.7. Биологическая роль углерода. Химические основы использования неорганических соединений углерода в медицине и фармации.

5.2.8. Кремний. Общая характеристика. Основное отличие от углерода: отсутствие пи-связи в соединениях. Силициды. Соединения с водородом (силаны), окисление и гидролиз. Тетрафторид и тетрахлорид кремния, гидролиз. Гексафторосиликаты. Кислородные соединения. Оксид кремния (IV). Силикагель. Кремневая кислота. Силикаты. Растворимость и гидролиз. Природные силикаты и алюмосиликаты, цеолиты. Кремнийорганические соединения. Силиконы и силоксаны. Использование в медицине соединений кремния.

5.2.9. Элементы подгруппы германия. Общая характеристика. Устойчивость водородных соединений. Соединения с галогенами, поведение  в водных растворах. Оловохлористоводородная кислота. Оксиды. Оксид свинца (IV)  как сильный окислитель. Амфотерность гидроксидов. Растворимые и нерастворимые соли олова и свинца. ОВ реакции в растворах. Химизм токсического действия соединений свинца. Применение в медицине свинецсодержащих препаратов (свинца П ацетат, свинца П оксид). Химические основы использования соединений олова и свинца в анализе фармацевтических препаратов.
5.3. Элементы группы V а
5.3.1. Общая характеристика группы. Азот, фосфор, мышьяк, их биологическая роль.5.3.2. Азот. Общая характеристика. Многообразие соединений с различными степенями окисления азота. Причина малой химической активности диазота.

5.3.3.  Соединения с отрицательными степенями окисления (СО). Нитриды. Аммиак, КО и ОВ характеристика, реакции замещения. Амиды. Аммиакаты. Ион аммония и его соли, кислотные свойства, термическое разложение. Гидразин и гидрооксиламин. КО и ОВ характеристика. Азотистоводородная кислота и азиды.

5.3.4. Соединения азота с положительными степенями окисления. Оксиды. Способы получения. КО и ОВ свойства. Азотистая кислота и нитриты. КО и ОВ свойства. Азотная кислота и нитраты. КО и ОВ свойства. «Царская водка».

5.3.5. Фосфор. Общая характеристика. Аллотропы фосфора, их химическая активность.

5.3.6. Фосфиды. Фосфин. Сравнение с соответствующими соединениями азота.

5.3.7. Соединения фосфора с положительными степенями окисления. Галиды, их гидролиз. Оксиды, стереохимия и природа связи, взаимодействие с водой и спиртами. Фосфорноватистая  (гипофосфористая) и фосфористая кислоты, строение молекул, КО и ОВ свойства. Дифосфорная (пирофосфорная) кислота. Изополи и гетерополифосфорные кислоты. Метафосфорные кислоты, сравнение с азотной кислотой. Производные фосфорной кислоты, их биологическая роль.

5.3.8. Элементы подгруппы мышьяка. Общая характеристика.

5.3.9. Водородные соединения мышьяка, сурьмы и висмута в сравнении с аммиаком и фосфином. Определение мышьяка по методу Марша.

5.3.10.  Соединения мышьяка, сурьмы и висмута с положительными степенями окисления. Оксиды и гидроксиды Э (Ш) и Э (V), их КО и ОВ характеристики. Арсениты и арсенаты, их КО и ОВ свойства. Соли сурьмы и висмута, их гидролиз. Сурьмяная кислота и ее соли. Висмутаты. Неустойчивость соединений висмута (V).

5.3.11.Понятие о химических основах, применения в медицине и в фармации аммиака, оксида азота (1) (закиси азота), нитрита и нитрата натрия, оксидов и солей мышьяка, сурьмы и висмута. Химические основы использования соединений р-элементов Vа группы в фармацевтическом анализе.

5.4. Элементы Viа группы
5.4.1. Общая характеристика группы.

5.4.2. Кислород.  Общая характеристика. Роль кислорода как одного из наиболее распространенных элементов и составной части большинства органических и неорганических соединений. Особенности электронной структуры молекулы дикислорода. Химическая активность дикислорода. Молекула О2 в качестве лиганда в оксигемоглобине. Трикислород (озон ) стереохимия и природа связейё Химическая активность в сравнении с дикислородом  (реакция  с  растворами иодидов). Классификация кислородных соединений и их общие свойства ( в том числе бинарные соединения: супероксиды, гипероксиды, надпероксиды, пероксиды, оксиды, озониды). Водород пероксид (Н2О2), его КО и ОВ характеристика, применение в медицине. Соединения кислорода с фтором. Биологическая роль кислорода. Химические основы применения дикислорода и озона, а также соединений кислорода в медицине и фармации.

5.4.3. Сера. Общая характеристика. Способность к образованию гомоцепей.

5.4.4. Соединения в отрицательных степенях окисления. Водород сульфид (сероводород), КО и ОВ свойства. Сульфиды металлов и неметаллов, их растворимость в воде и гидролиз. Полисульфиды, КО и ОВ характеристика, устойчивость.
5.4.5. Соединения серы (IV) –оксид, хлорид, оксодихлорид (хлористый тионил), сернистая кислота, сульфиты и водородсульфиты (гидросульфиты). Их КО и ОВ свойства. Взаимодействие сульфитов с серой с образованием тиосульфатов. Свойства тиосульфатов: реакция с кислотами, окислит елями ( в том числе с диодом), катионами - комплексообразователями. 

5.4.6. Соединения серы (VI)- оксид, гексафторид, диоксидихлорид, серная кислота и ее производные, сульфаты, КО и ОВ свойства. Олеум. Дисерная (пиросерная) кислота. Окислительные свойства пероксосульфатов.

5.4.7. Биологическая роль серы (сульфгидрильные группы и дисульфидные мостики в белках). Химические основы применения серы и ее соединений в медицине, фармации, фармацевтическом анализе.

5.5. Элементы группы VIIа (галогены)
5.5.1.  Общая характеристика группы. Особые свойства фтора как наиболее электроотрицательного элемента. Простые вещества, их химическая активность.

5.5.2. Соединения галогенов с водородом. Растворимость в воде. КО и ОВ свойства. Ионные и ковалентные галиды, их отношение к действию воды, окислит елей и восстановителей. Способность фторид иона как жесткого основания (лиганда) замещать кислород (например, в соединениях кремния). Галогенид – ионы как лиганды в комплексных соединениях.

5.5.3. Галогены в положительных степенях окисления. Соединения с кислородом и друг с другом. Взаимодействие галогенов с водой и водными растворами щелочей. Кислородные кислоты хлора и их соли, стереохимия и природа связей, устойчивость в свободном состоянии и в растворах, изменение КО и ОВ свойств в зависимости от степени окисления галогена. Хлорная известь, хлораты, броматы и йодаты и их свойства. Биологическая роль фтора, хлора, брома и йода.

5.5.4. Понятие о химизме бактерицидного действия хлора и йода. Применение в медицине, санитарии и фармации хлорной извести, хлорной воды, препаратов активного хлора, йода, а также соляной кислоты, фторидов, хлоридов, бромидов и йодитов.
Ш.  Теоретическая часть

3.1. Периодический закон. Строение атома.

     В 1896 г Д.И. Менделеев открыл периодический закон: свойства элементов, а также формы и свойства соединений находятся в периодической зависимости от величины атомного веса (в современной формулировке) от заряда ядра их атомов.

Наглядным выражением закона служит периодическая система Д.И.Менделеева. К настоящему времени предложено большое число вариантов системы. Наиболее общепризнанными являются короткая и длинная системы. Физический смысл периодического закона.

Структура периодической системы (ПС)

ПС элементов состоит из периодов, групп и подгрупп.

Период – горизонтальный ряд элементов, расположенных по возрастанию порядковых номеров, в котором имеет место закономерное изменение свойств элементов от типично металлических к типично неметаллическим. Периоды начинаются с S-элемента,  и заканчивается Р-элементом.  Малые периоды содержат 2-8 элементов, большие 18-32 элемента, седьмой период остается незавершенным.

Группа – вертикальный ряд элементов, имеющих одинаковое число валентных электронов. В системе имеется восемь групп. Группы делятся на главные (основные) и побочные подгруппы.

Подгруппа – вертикальный ряд элементов, имеющих аналогичную структуру внешнего электронного слоя. В группах (главных подгруппах) число уровней увеличивается, но заряд ядра также растет. Первый фактор ведет к увеличению радиуса атома, а второй- к его уменьшению. В целом радиус увеличивается, хотя меняется меньше, чем в периоде. Поэтому в группах металлические свойства усиливаются, а неметаллические свойства ослабевают сверху вниз.

Металлические свойства – способность отдавать электроны.

Неметаллические свойства – способность принимать электроны.

Номер группы соответствует максимальному числу электронов на внешнем  уровне и максимальной степени окисления элементов данной группы. Все  элементы в зависимости от заполнения соответствующего подуровня делятся на: S-, P-, d-, f- семейства. S-элементы, это элементы 1,П группы, главной подгруппы (Li, Na, K, Be, Mg, Ca и др.). К  Р- элементам относятся элементы Ш-VIII групп, главных подгрупп. У элементов побочных подгрупп валентными являются не только внешние  S- электроны, но и внутренние d- электроны, что отличает их от элементов главным подгрупп. Хлор (неметалл) 3S23P5. Марганец (металл) 3d54S2.
Периодические свойства элементов

Так как электронное строение элементов изменятся периодически, то соответственно периодически изменяются и свойства элементов, определяемые их электронным строением, такие как энергия ионизации, размеры атомов, окислительно-восстановительные свойства и другие свойства.

Энергия  ионизации (I)- энергия, необходимая для удаления одного моля электронов от одного моля атомов какого-либо элемента. В результате ионизации атомы превращаются в положительно заряженные  ионы. Энергию  ионизации выражают либо в килоджоулях на моль (кДж/моль), либо электровольтах (эВ). Энергия  ионизации характеризует  восстановительную способность элемента и возрастает по периоду (слева направо). Наименьшие  значения энергии  ионизации имеют щелочные элементы, находящиеся в начале периода, наибольшими значениями энергии ионизации характеризуются благородные газы, находящиеся в конце периода.

В одной и той же группе энергия  ионизации несколько уменьшается с увеличением порядкового номера элемента, что обусловлено увеличением размеров атомов и расстояния,  внешних подоболочек от ядра.

Энергия сродства к электрону (Еср.)- энергия, которая выделяется при присоединении электрона к атому – уменьшается в группах и увеличивается в периодах. Его количество выражается в кДж/моль или эВ и зависит от положения элемента в ПС. Наибольшее сродство к электрону имеют неметаллы: галогены, кислород, сера; наименьшие металлы.

Электроотрицательность (Х=I+Eср)  - способность атома в молекуле притягивать к себе электроны – уменьшается в группах сверху вниз и увеличивается в периодах слева направо. 

По Полингу:
Э.О.= I + E / 2
    Это –  абсолютная электроотрицательность. Чаще пользуются  относительной э.о.,  принимая э.о. лития за 1. Самый электроотрицательный элемент фтор: э.о.= 4. Наименьшая э.о. у металлов, наибольшая  э.о. у неметаллов (фтор, кислород, азот, сера и т.д)

Чем выше э.о., тем больше способность атома притягивать электроны ( или электронные пары). Величина электроотрицательности обусловливает характер химической связи атомов в молекулах. Существуют таблицы относительных э.о. элементов. Так, если разность э.о. = 1,9, то связь ионная; если разность э.о. = 0, связь чисто ковалентная (неполярная); в промежуточных случаях – связь между атомами ковалентная полярная. Наименьшие значения ЭО имеют S-элементы 1 подгруппы, наибольшие – Р элементы VII и VI групп

Атомные радиусы. Атомы не имеют строго определенных границ из-за корпускулярно-волнового характера электронов. Поэтому абсолютное значение радиуса атома определить невозможно. Можно условно принять за радиус атома теоретически рассчитанное значение расстояния от ядра до наиболее удаленного от него максимума электронной плотности (орбитальный радиус атома) или половину расстояния между центрами двух смежных атомов в кристаллах (эффективные радиусы атомов). Наблюдается периодичность изменения атомных радиусов, особенно у S и Р элементов. У d- и f- элементов кривая изменения радиусов атомов по периоду имеет более  плавный характер. В одной группе с увеличением номера периода атомные радиусы, как правило, возрастают в связи с увеличением числа электронных оболочек.

Строение атома

В ходе любой  химической реакции происходит перестройка электронных оболочек реагирующих частиц: одни химические связи разрываются, другие образуются и чтобы разобраться в механизмах химических реакций и в многообразии биохимических процессов надо знать строение атома.

В соответствии с классическими представлениями атом состоит из положительно заряженного ядра, находящегося в центре, и электронов – отрицательно заряженных частиц, располагающихся по периферии.  Для протонов и нейтронов составляющих ядро и электронов характерен корпускулярно-волновой дуализм, выражающийся в том, что микрочастицы материи обладают свойствами,  как  частицы  так и волны.

В рамках квантово – механических представлений для описания энергетического состояния электрона в атоме пользуются термином «
 орбитали» и системой четырех квантовых чисел.

Орбиталь – область пространства внутри атома, в которой сосредоточена большая часть заряда электрона. Таким образом,   орбиталь,    рассматривается,  как совокупность вероятных  (примерно 95% ) от возможных  положений электрона.

Первое (главное) квантовое число (n) характеризует удаленность электрона от ядра, т.е. размер орбитали. Чем дальше находится электрон от ядра, тем большим запасом энергии он обладает. Главное квантовое число, которое может принимать значение целых положительных чисел, характеризует энергетический уровень орбитали. Максимально возможное значение (n) для электронов невозбужденного атома данного элемента соответствует номеру периода, в котором находится  этот элемент. Например: для водорода n=1, для серы n=3,  для свинца n=6. Чем больше число (n), тем большее число электронов может находиться на данном энергетическом уровне. Емкость энергетического уровня вычисляется по формуле 2n2.Таким образом, на первом энергетическом уровне могут находиться максимально 2·12=2 электрона, на втором 2·22=8 электронов, на третьем 2·32=18, на четвертом 2·42=32 электрона.

При значениях  n>1 наблюдается расщепление энергетического уровня на подуровни. Это значит, что электроны, находящиеся на одном энергетическом уровне, несколько отличаются,  друг от друга по запасу энергии и формами орбиталей.

Второе (орбитальное) квантовое число l вводится для дифференциации электронов  по подуровням: оно может принимать значения целых чисел  в диапазоне 0<l<n,  l = n-1.
Число орбиталей,  находящихся на данном энергетическом уровне рассчитывают по формуле 2l+1.

При n=1,  l=0  - одна Орбиталь (S). 
При n=2, l=1 – три Орбитали (P) – Px, Py, Pz.

При n=3, l=2 – пять орбиталей (d).
При n=4, l=3 – семь орбиталей (f). Электроны  орбиталей одного подуровня имеют одинаковую энергию. Согласно квантово – механическим представлениям S-электроны имеют сферическую орбиталь, а Р- электроны гантелеобразную. Форма орбиталей d- и f- электронов более сложная. Третье (магнитное) квантовое число (m) характеризует взаимную пространственную ориентацию орбиталей  в  магнитном поле, возникающем в результате движения электронов по замкнутым орбиталям. Магнитное квантовое число принимает значения целых чисел, включая (0), в диапазоне  m= -l + l, -l<m<+l.

Четвертое (спиновое) квантовое число S характеризует движение электрона вокруг собственной оси. Для него возможны только 2 значения: S= +1/2 и S= -1/2. Согласно принципу Паули: на орбитали не может быть больше двух электронов с разными спинами. Орбиталь обозначают квантовой ячейкой, в которой могут располагаться не более двух электронов с противоположными спинами. Максимальное число электронов на уровне 2n2, на подуровне 2(2l+1).

Заполнение орбиталей электронами в невозбужденном атоме осуществляется определенными правилами:

Правило наименьшей энергии – электроны занимают свободные орбитали с наименьшей энергией, т.е. с наименьшей суммой (n+l).

Правило Гунда. Заполнение орбиталей данного подуровня происходит сначала по одному электрону, т.е. так, чтобы суммарный спин был максимален. Так, электронная конфигурация атома хрома будет не [Ar] 4S23d4, как можно было предположить, а [Ar] 4S13d5. Это явление получило не совсем удачное название «проскока электрона». Это  характерно  для  Cu, Ag, Au.  Объясняется это явление правилом Клячковского: Устойчивым считается такое состояние d-подуровня, когда там находится 5 или 10 электронов. 

3.2. Химическая связь
Образование молекул из атомов представляет собой процесс перестройки электронных оболочек внешнего энергетического уровня связывающихся атомов. Такая перестройка может сопровождаться отдачей одного или нескольких электронов и превращением атома в положительно заряженный ион: Na-e→Na+; Са-2е→Са2+  или присоединением одного или нескольких электронов к другому атому с образованием отрицательно заряженного иона F+e→F-; О+2е→О2-.

Прогнозирование характера связей между двумя атомами можно проводить на основании правил Фаянса: связь будет преимущественно ионной, если заряды образующихся ионов невелики, радиус катиона велик, а радиус аниона мал. К ионным соединениям относят большинство соединений между металлами и такими анионами, как перхлорат CIO4-, нитрат NO3- и др.

Основные виды химической связи: ковалентная, которая образуется в результате обобществления электронов, при этом возникают одна или несколько общих электронных пар: Н. + Н.→ Н : Н одна общая пара

                    N + N →: N::: N:  три общих пары.

Правило октета. В результате образования химической связи атомы могут приобретать такую же электронную конфигурацию, как у благородных газов, которые (за исключением гелия) имеют по внешней оболочке восемь (октет) электронов. Это справедливо как для ионной, так и ковалентной связи.
 Особенностями ковалентной связи является ее направленность и насыщаемость. Так как, атомные орбитали пространственно ориентированы, то перекрывание электронных облаков происходит по определенным направлениям.  Это обусловливает направленность ковалентной связи. Количественно направленность выражается в виде валентных углов, которые можно определить, зная тип гибридизации. Насыщаемость ковалентной связи вызывается ограничением числа электронов, которые могут участвовать в образовании ковалентной связи.

Полярность ковалентной связи. Если ковалентная связь образована одинаковыми атомами, Н-Н;  О-О;  С1- С1, то обобществленные электроны равномерно распределены между ними. Такая связь называется ковалентной неполярной связью. Если же один атом сильнее притягивает электроны, то электронная пара смещается в сторону этого атома. В этом случае возникает полярная связь, чем выше ЭОО элементов,  тем полярнее связь. Вследствие,  смещения электронной пары,  к одному из ядер,  повышается плотность отрицательного заряда у данного атома.  И соответственно атом получает заряд, называемый эффективным зарядом атома  δ-.  У второго атома,  повышается плотность положительного заряда  δ+.  Вследствие этого,  возникает диполь, представляющий собой электрически нейтральную систему с двумя одинаковыми по величине положительным и отрицательными зарядами,  находящимися на определенном расстоянии (длина диполя) друг от друга. Полярность связи можно узнать по разности ЭО, если  она приближается к 1- связь ионная. Однако, даже у  ионных соединений имеется определенная доля ковалентности.

Точное описание распределения электронов возможно лишь для небольшого числа молекул. Для этого используют два метода: метод валентных связей (ВС) и молекулярных орбиталей (МО).

Кратные (двойная или тройная) связи – связь двух атомов с помощью нескольких электронных пар.

Перекрывание орбиталей вдоль линии, соединяющей ядра атомов, приводит к образованию σ - связей. Ковалентная связь, образующаяся при боковом перекрывании р-орбиталей по обе стороны от линии соединения ядер атомов, называется  π - связь.
Гибридизация атомных орбиталей (АО) – это смещение и выравнивание АО по форме  и энергии разных подуровней, электроны которых участвуют в образовании ковалентных связей. Образующиеся гибридные орбитали имеют одинаковую форму и энергию, и определенное расположение в пространстве: 
SP –линейное, угол- 1800,

SP2 – треугольное, угол 1200,

SP3 – тетраэдрическое, угол 1090,

Sр3d2 – октаэдрическое,  угол 900.

Ионная связь – образуется при полном переходе  общей электронной пары к более ЭО атому и представляет собой электростатическое взаимодействие отрицательно и положительно заряженных ионов в химическом соединении. Такая связь возникает лишь в случае большой разности ЭО атомов, например катионами S- металлов первой и второй группы П.С. и анионами  элементов VI и VII групп (LiF, K2O4  и др.). Так как электрическое поле иона имеет сферический характер, то для ионной химической связи не характерна направленность, не свойственна насыщаемость, так как ион способен взаимодействовать со многими соседними ионами противоположного знака, число которого зависит от зарядов ионов и соотношений геометрических размеров.
Водородная связь - образуется вследствие сил притяжения между атомом водорода одной молекулы и более электроотрицательным атомом другой. Например, связь в молекуле HF ковалентная, сильно полярная. Общее электронное облако смещено к атому фтора  +δ H-F- δ. Между двумя молекулами образуется водородная связь  Н-F ··· HF и т.д. Водородная связь,  образуется также между молекулами воды, спиртов, карбоновых кислот, в белках.

Энергия водородной связи в 10-20 раз меньше обычной ковалентной связи, но она  влияет на химические и физические свойства веществ. Именно она виновна на аномальные свойства воды, обратите на это внимание.

Металлическая связь – сильно нелокализованная связь, этот тип связи характерен для металлов, которые имеют много вакантных атомных орбиталей и небольшое количество валентных электронов, например: 13AL 1s22S22p6 3s23p13d0.  Al  имеет 3 валентных электрона и 9 (3s3p3d) атомных орбиталей. Свободно перемещающиеся электроны («электронный газ») одновременно связывают большое число ядерных центров. Для образования металлической связи необходима также низкая энергия  ионизации. Все это характерно для металлов. Металлическая связь объясняет такие свойства металлов, как: высокая электро- и теплопроводность.

Пример тестового задания по темам: периодический закон, электронное строение атома, химические связи.

1. УКАЗАТЬ АТОМ, ИМЕЮЩИЙ СЛЕДУЮЩЕЕ СТРОЕНИЕ НАРУЖНОГО И ПРЕДПОСЛЕДНЕГО ЭЛЕКТРОННЫХ СЛОЕВ 2s22p63s23p1    
      1) Mn    
       2) Ва          
       3) Ga  
       4) Al
             Правильный ответ: 4)
2. КАКОВА ЭЛЕКТРОННАЯ КОНФИГУРАЦИЯ АТОМА КАЛЬЦИЯ?
         1) 2s22p63s23p1                          
          2)  1s22s22p63s23p64s2
          3) 1s22s22p63s23p6 3d24s2       
          4)  1s22s22p2
               Правильный ответ: 2)

3. ИОНУ УГЛЕРОДА  С+2 СООТВЕТСТВУЕТ СЛЕДУЮЩАЯ ЭЛЕКТРОННАЯ ФОРМУЛА:
               1) 2s22p63s23p1          
               2)  1s22s22p63s23p64s2
               3) 1s22s22p2                            
              4)  1s22s22p0
                 Правильный ответ: 4)

4. МОЛЕКУЛА, КАКОГО СОЕДИНЕНИЯ НЕПОЛЯРНА:
                1) CCl4 
                2) NH3            
                3) HCI   
                4) H2Se
                                   Правильный ответ: 1)
5. В КАКОЙ ПАРЕ АТОМОВ ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ ИМЕЕТ НАИБОЛЕЕ ЯРКО ВЫРАЖЕННЫЙ ИОННЫЙ ХАРАКТЕР:
               1) K-F      
               2) O-F                
               3) F-F     
             4) P-F
                    Правильный ответ: 4)
Растворы. Растворимость веществ

Растворами называются гомогенные системы, состоящие из двух или более компонентов. Компонент, находящийся в большем количестве, называется растворителем,  в меньшем – растворенным веществом. В зависимости от агрегатного состояния растворы бывают: жидкие, твердые, газообразные. В зависимости от размера растворенных частиц растворы делятся на: истинные (размер частиц<10-8 см); коллоидные растворы (размер частиц <10-5 см).

Жидкость может растворять различные количества веществ. Основной характеристикой растворов является – концентрация. По мере растворения веществ концентрация возрастает и, наконец, достигает такой величины, при которой при данной температуре вещество больше не растворяется. Такой раствор называется насыщенным, он содержит максимально возможное (при данных условиях) количество,  растворенного  вещества.

Концентрация насыщенного раствора численно определяет растворимость вещества при данных условиях. Она зависит от природы растворителя и растворенного вещества. Растворимость одного вещества в другом может быть неограниченная (спирт-вода), ограниченная (большинство растворов, растворимость которых заканчивается насыщением) и равная практически нулю (ртуть-вода).

Растворимость веществ часто выражают числом граммов растворенного вещества, приходящихся на 100 г растворителя. Раствор, концентрация которого меньше концентрации  насыщенного  раствора при той же температуре называется ненасыщенным.

Растворимость жидкостей в жидкостях также различна. При повышении температуры растворимость одних жидкостей увеличивается, других уменьшается.

Растворимость газов в жидкостях
Растворимость газов зависит от природы газа, от природы растворителя, от давления, температуры, концентрации. Растворимость почти всех газов при небольших давлениях уменьшается с повышением температуры и очень  сильно растворимость газов зависит от давления. Эта зависимость выражается законом Генри (1803 г): «При постоянной температуре растворимость данного газа в данном растворителе прямо пропорциональна давлению газа над раствором».
         Р = К·N2,
где Р – давление газа;

      К - коэффициент пропорциональности, называется константой Генри, зависит от природы растворителя и растворенного вещества, а также от температуры. Зная константу Генри можно легко определить растворимость данного газа в воде.

С увеличением давления растворимость газов в воде возрастает, поэтому, к примеру на 40 м под водой, когда парциональное давление кислорода достигает 6 атм, растворимость кислорода возрастает почти в 27 раз по сравнению с нормальными  условиями ( содержание кислорода в атмосфере = 21%). Следовательно, для дыхания на глубине 40 м следует использовать газовые смеси, содержащие в 27 раз меньше кислорода, чем в  воздухе атмосферы. Другим важным проявлением закона Генри служит Кессонная болезнь. Ее причины - мгновенное выделение воздуха из плазмы крови при быстром подъеме с больших глубин за счет резкого уменьшения растворимости газов из-за падения давления. Возникающие при  этом пузырьки газа в крови вызывают патологические состояния, в худшем случае – гибель из-за закупорки кровеносных сосудов.

Горная болезнь – разряженная атмосфера, вызывает понижение содержания кислорода в крови, вызывающее патологическое состояние, связанное с дефицитом кислорода.

Закон Генри соблюдается не всегда, эти отклонения вызваны химическими реакциями между газами и растворителем. Аномально высокая растворимость углекислоты в воде, объясняется химической реакцией:

СО2 + Н2О = Н2СО3= Н+ + НСО3-
Такая же причина высокой растворимости аммиака, сероводорода и хлороводорода. Кислород мало растворим в воде, однако прекрасно растворяется в крови, так как химически связан с гемоглобином.

Способы выражения концентрации растворов

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

Количественный состав растворов выражают чаще с помощью массовой доли (ω или С%), молярной концентрации (См), мольной доли растворенного вещества и объемной доли растворенного вещества (φ).

1. Массовая доля  выражается как в долях единицы, так и в %:

ω (х)= m(x)/ m(р-ра)    или   ω (х)% = m(x)·100% / m (р-ра)

m (x)- масса растворенного вещества в г

m (раствора)= m(x) + m(растворителя) в г

2. См- молярная концентрация, отношение количества вещества (Х), в молях к объему раствора, в литрах:

См= m(x)/ V(x) V (моль/л);     См(х)= n(x)  / V (р-ра), где

m (x) – масса растворенного вещества в г

М (х) – молярная масса растворенного вещества в г/моль

V- объем раствора в л

n – число молей растворенного вещества

3.   Для газовых смесей, объемная доля растворенного вещества равна:

φ (х)= V(x) /V
V(x) –объем растворенного вещества в л

V- объем раствора в л

φ – объемная доля растворенного вещества (для газовых смесей).

4.   Молярная концентрация  эквивалента или нормальная концентрация  
      Сэ- это количество эквивалента, находящиеся в литре раствора:

                Сэ= m / 1/z(Мх)·V(л), моль/л

Молярная масса эквивалента: М(1/ z)- это масса  эквивалента вещества Х. Она равна произведению фактора эквивалентности на молярную массу вещества:

М(f экв.х) = f экв.х·М(х) = 1/z(М(х),г/ моль, например:

М(1/zNaOH) = M·1/1=40/1=40 г/моль

М(1/z K2Cr2O7) =M/2= 294,2 / 2 =147,1 г/моль  в кислотно-основных реакциях.

Определение молярной массы эквивалента окислителя  в реакции окисления -восстановления:

K2Cr2O7 + 3H2C2O4 + 4H2SO4=Cr2(SO4)3 +6 CO2+ 7H2O + K2SO4
1│Cr2O72- + 14H+ +6e→ 2Cr3+ +7HOH

3│H2C2O4 – 2e → 2CO2 +2H+
М(1/z K2Cr2O7) =M/6= 49,03   г/моль – как окислителя.

В медицинской практике удобно пользоваться титром (Т) раствора, это масса вещества в г, содержащаяся в 1 см3 (мл) раствора, г/мл.

Т= m в-ва/V мл; Т HNO3= 0,006354 г/мл- это значит, что в одном мл раствора содержится 0,006354 г азотной кислоты.

5. Титр раствора по определяемому веществу – это масса вещества в г, взаимодействующая с одним мл титранта.  Например, Т НС1/NaOH -0,003954 г/мл – это означает, что 1 мл раствора НС1(титранта) реагирует с 0,003954 г NaOH (определяемого вещества).

6. Моляльная концентрация – это отношение количества молей растворенного вещества к 1000 г растворителя:

См= m (х)· 1000 / М(х)· m р-ля
В  основе всех расчетов лежит закон эквивалентности: вещества взаимодействуют между собой в количествах, пропорциональных их химическим эквивалентам.
Задачи и эталоны решений

 Задача 1.  12.6 г  HNO3 содержится в 0,5 л раствора  азотной кислоты, плотность которого 1,2 г/мл. Рассчитать См; С% азотной кислоты.

Решение

1. Определяем количество вещества азотной кислоты
               n(HNO3)= m(HNO3) / V (HNO3) = 12,6 / 63=0,2 (моль)

      См (HNO3) = n(HNO3) / V (р-ра)= 0,2: 0,5=0,4 (моль/л)

2. Определяем массовую концентрацию азотной кислоты:

С% = m(x)·100% / m (раствора);    m = Vр·ρ 

 ω  (HNO3)= 12,6·100 / 500·1,2 = 2,1%

Ответ: ω  (HNO3)= 2, 1 %

Задача 2.  В каком объеме воды надо растворить 30 г  поваренной соли, чтобы получить 5% раствор?

Решение

1. Зная массовую долю раствора NaCI, определяем массу раствора:

ρ (Н2О) =1 г/мл;           ω (NaCI) = m(NaCI)·100 / m (раствора)

Отсюда m (раствора)= m(NaCI)·100 / ω (NaCI)=30·100/5=600 (г)

m(H2O) = m(р-ра) - m(NaCI)= 600 -30=570 (г)

V(H2O) = m / ρ = 570 /1= 570 (мл)

Ответ: 30 г NaCI надо растворить в 570 мл Н2О.

Задача 3.  При соединении 5,6 г железа с серой образовалось 8,8 г сульфида железа. Найти эквивалентную массу железа ЭFe и его эквивалент, если известно, что эквивалентная масса серы равна 16 г/моль.
Решение

Из условия задача следует, что в сульфиде железа на 5,6 г железа приходится 8,8 – 5,6 =3,2 г серы. Согласно закону эквивалентов, массы взаимодействующих веществ пропорциональны их эквивалентным массам. Следовательно:

5,6 г  железа эквивалентны 3,2 г серы

Э Fe г/моль «   - = -          «    16 г/моль

Откуда Э Fe= 5,6· 16 / 3,2 =28 г/моль.

Мольная масса атомов железа, численно совпадающая с его относительной молекулярной массой, равна 56 г/моль. Поскольку эквивалентная масса железа (28 г/моль) в два раза меньше мольной массы его атомов, то в 1 моле железа содержится 2 эквивалента. Следовательно, эквивалент железа равен ½ моля. 
Задача 4.  В 250 г воды растворено 50 г кристаллогидрата FeSO4·7 H2O. Вычислить массовую долю кристаллогидрата и безводного сульфата железа (П) в растворе.

Решение

Масса полученного раствора составляет 300 г. Массовую долю кристаллогидрата находим из пропорции:

300 г раствора                                 - 100%

50 г кристаллогидрата                   - х %

      Х= 50·100 /300 = 16,7%

Вычислим массу безводной соли в 50 г кристаллогидрата. Мольная масса 

FeSO4·7 H2O   равна 278 г/моль,  а мольная масса FeSO4 составляет 152 г/моль. Содержание FeSO4 в 50 г FeSO4·7 H2O  найдем из пропорции:

278 : 152 = 50: х;    х= 50·152 /278 = 27,4 г

Отсюда массовая доля безводной соли в 300 г раствора равна:

        С= 27,4·100 /300 =9,1 %

Задача 5. Сколько граммов Na2CO3 содержится в  500 мл  0,25  э раствора?

Решение

Сэ= m (Na2CO3) / M 1/z(Na2CO3)·V(л);  Отсюда: m= 0,25·126·1/2 ·0,5 = 7,875г

Ответ: в 500 г 0,25 э раствора содержится 7,88 г Na2CO3.

ОСНОВНЫЕ КЛАССЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ

Оксиды – сложные вещества, состоящие из атомов кислорода и атомов другого элемента. Дать определения основным, амфотерным и кислотным оксидам, привести примеры.

Гидроксиды – сложные вещества, состоящие из атомов металла и гидроксильных групп; - электролиты, образующие при диссоциации в качестве анионов только анионы гидроксила.

Номенклатура Fe(OH)3 – гидроксид железа (Ш). Классификация (растворимые (КОН),  нерастворимые  Fe(OH)2:,  амфотерные Al(OH)3; однокислотные (NaOH); двухкислотные Ва(ОН)2: трехкислотные Fe(OH)3 и др.
Кислоты – сложные вещества, образующие при диссоциации только катионы Н+ (протоны) или ион гидроксония Н3О+
НС1 + Н2О ↔ Н3О+ + С1-
По способности диссоциировать кислоты бывают сильные и слабые;

По количеству ионов Н+ способных замещаться на катионы металла:

Одноосновные (НСI; HNO3;  НСООН; СН3СООН)

Двухосновные (Н2SO4,  H2C2O4)

Трехосновные (H3PO4,  H3BO3).
Кислоты бывают бескислородные (HCL, H2S) и кислородосодержащие (H2CO3, H2SO4). Различают органические и минеральные.

Соли

Соли – сложные вещества, образующие при диссоциации катионы металлов и анионы кислотных остатков или комплексные ионы.

Cr2 (SO4)3 ↔ 2Cr3+ + 3SO42-
K3[Cr(OH)6] ↔ 3K+ + [Cr(OH)6]3-
Классификация  солей: средние, кислые, основные, комплексные, двойные и смешанные. Двойные соли состоят из двух различных катионов при одинаковом анионе. Смешанные соли образованы из катиона одного металла и двумя различными анионами
. Способы получения солей:
1. Металл + неметалл:  2Na +F2 →2NaF
2. Металл + кислота: Zn + 2HCI →ZnCI2+H2
3. Оксид основной + кислота: СаО + 2 НСI → СаС12 + Н2О

4. Оксид амфотерный + кислота: ZnO + 2HCI → ZnC12+ H2O
5. Оксид амфотерный +  щелочь (раствор): ZnO +2NaOH→Na2[Zn OH)4]
Оксид амфотерный +  щелочь (расплав):
6. ZnO +2NaOH→ Na2ZnO2 + H2O
7. Кислота + основание: H2SO4+ NaOH → Na2 SO4 + H2O
8. Кислотный оксид + основание: СО2+Са (ОН)2→ СаСО3 + Н2О

                                   СО2 +  NaOH → NaHCO3
9. Оксид основной + оксид кислотный: Na2O + СО2 → Na2CO3
10. Соль + кислота: Na2CO3+2HCI → 2NaCI2 + H2CO3
11. Металл + соль: Fe + CuSO4→ Cu + FeSO4
12. Соль + соль: 2AgNO3+CaCI2→ 2AgCI2↓+ Ca(NO3)2
13. Амфотерный металл + избыток щелочи
      AI + 2 NaOH+ 6 Н2О→ 2Na [AI (OH)4] + 3H2
14. Разложение солей: 2NaNO3→2NaNO2 +O2
Химические свойства солей

Соли вступают в реакции замещения с более активными металлами,  в реакции обмена с кислотами, щелочами и между собой. Основной из важнейших реакцией солей является реакция гидролиза.

Гидролиз солей

Гидролиз – химическое взаимодействие  воды и  ионов соли, сопровождающееся образованием слабых кислот или оснований,  солей:  кислых и основных и сопровождается изменением кислотности среды. Вода амфотерна, т.е. она может отщеплять протон (Н+) и присоединять протон:

НОН + НОН ↔ Н3О+ + ОН-
AI3+ + HOH ↔ AIOH2+ + H+   среда кислая

СО32- + НОН ↔ НСО3- + ОН - среда щелочная

Многие реакции гидролиза обратимы.

Гидролиз – эндотермический процесс, поэтому при н.у.  соли, образованные многозарядными ионами гидролизуются в большей степени по 1 ступени.  При нагревании  гидролиз увеличивается, т.е. идет до последней ступени.

Подчиняясь принципу Ле -Шателье, с разбавлением гидролиз увеличивается.

Процесс гидролиза характеризуется двумя величинами:

1. Константой гидролиза (К гидролиза), представляющей собой константу равновесия гидролитической реакции;

2.   Степенью гидролиза (α  г), которая равна отношению числа молей соли, подвергшихся гидролизу (n), ко всему числу молей соли до начала гидролиза (N).
α = n / N
Возможны следующие случаи гидролиза: 
1. Соли сильного основания и сильной кислоты – гидролиз невозможен: 
         Na+ + CI- +HOH ↔ Na++ OH-+H+ + CI-
Формально продуктами реакции являются два сильных электролита, они полностью диссоциируют  и краткий ионный итог реакции следующий: 

НОН = [Н+]·[ОН -],  реакция среды не изменилась (рН=7). Гидролиз не идет.

2. Соль слабой кислоты и сильного основания.

а) KNO2 – соль образована одноосновной кислотой и однокислотным основанием, следовательно, гидролизуется в одну ступень:

KNO2 + НОН ↔ Н NO2 + КОН

К+ + NO2- + НОН ↔ Н NO2 + К+ + ОН-
NO2- + НОН ↔ Н NO2 + ОН-
Среда щелочная, рН>7.
б) Na2CO3 + НОН ↔ NaHCO3 + NaOH
    2 Na+ + CO32-+ НОН ↔ Na+ + HCO3- + Na++ ОН-
     CO32-+ НОН ↔ HCO3-+ ОН-
Реакция среды щелочная, рН>7
2 ступень: NaHCO3 + НОН ↔ H2CO3 + NaOH
Na+ + НCO3-+ НОН ↔ H2CO3 + Na++ ОН-
НCO3-+ НОН ↔ H2CO3 + ОН-
Реакция среды щелочная, рН>7

3. Соль слабого основания и сильной кислоты AICI3- соль слабого трехкислотного основания, соль имеет 3 ступени гидролиза

1 ступень: AICI3 + HOH ↔ AIOHCI2 + HCI
                   AI3+ + 3CI- +HOH ↔ AIOH2+ +H++ 2CI-
                   AI3++HOH ↔ AIOH2+ +H+- среда кислая, рН<7

2 ступень: AIOHCI2+ HOH ↔ AI(OH)2CI + HCI
                   AIOH2++2CI- +HOH ↔ AI(OH)2+ +H++ 2CI-
       Среда кислая, рН<7
3 ступень: AI (OH) 2 CI + HOH ↔ AI (OH)3↓+ HCI
                   AI (OH) 2++CI- +HOH ↔ AI (OH)3↓ + H++ CI-
                    AI (OH) 2++ HOH ↔ AI (OH)3↓ + H+
         Среда кислая, рН<7
Из ионных уравнений видно, что катион слабого основания, связав,  ионы ОН-, обуславливает появление избытка ионов Н+. Таким образом, при гидролизе меняется реакция среды, в данном случае она кислая.

1V. Соль слабого основания и слабой кислоты.
NH4CN + HOH ↔ NH4OH + HCN
NH4+ + CN-+ HOH ↔ NH4OH + HCN
Реакция среды близка к нейтральной.

Если соль слабого основания и слабой кислоты содержит многозарядный катион (AI2S3), то для определения возможности гидролиза необходимо посмотреть таблицу растворимости. Если соль в воде не растворима (FeS), гидролиз ее не идет. Если же в таблице растворимости стоит прочерк (AI2S3), то соль полностью разлагается водой, гидролиз ее идет необратимо и до конца:

AI2S3 + 6Н2О→ 2AI (OH)3↓ + 3 H2S↑
Если соль образована слабой кислотой и слабым основанием и хотя бы одно из них летуче, то гидролиз идет сразу по последней ступени, необратимо:

(NH4)2CO3 +2HOH → 2 NH4OH + H2CO3
Реакция среды зависит от степени диссоциации образовавшихся продуктов реакции NH4OH и H2CO3.
Число ступеней гидролиза зависит от основности слабой кислоты (случай П) и от кислотности слабого основания (случай Ш).

Пример 1. Составить молекулярные и краткие ионные уравнения ступенчатого гидролиза сульфата меди (П).

Решение
CuSO4 – соль слабого двухкислотного основания  и  сильной двухосновной кислоты, гидролиз может идти в 2 ступени по катиону.

1 ступень: 2 CuSO4+2HOH ↔ (CuOH)2SO4 +H2SO4
                  2Cu2+ +2HOH ↔2CuOH++2H+ 
                  Среда кислая, рН<7
2 ступень: (CuOH)2 SO4 +2HOH ↔2Cu(OH)2↓ +H2 SO4
                  2CuOH+  + 2HOH ↔2Cu(OH)2↓ +2H+ - реакция среды кислая
Пример 2. Смешали эквивалентные количества водных растворов ацетата Fe(Ш) и карбоната калия. Составить уравнения реакций, ответ мотивировать.
Решение

В результате обменных реакций между водными растворами солей не всегда образуются две новые соли. Одна из них может подвергаться необратимому гидролизу с образованием слабого нерастворимого основания и слабой кислоты, например: 2Fe(CH3COO)3 + 3 K2CO3→Fe2(CO3)3 + 6 CH3COOK
В данном случае соль Fe2(CO3)3 в водном растворе необратимо гидролизуется по Ш ступени:

Fe2 (CO3)3 + 6НОН→2Fe(OH)3↓ + 3H2CO3

Суммируя  эти уравнения,  получаем:

2Fe (CH3COO)3 + 3 K2CO3 + 6НОН→2Fe(OH)3↓ + 3H2CO3+6СН3СООК
Или в  ионном виде:

2Fe3+ + 3CO32-+ 6НОН→2Fe(OH)3↓ + 3H2CO3
Пример 3. Определить, состав смеси сульфида Fe(П) и сульфида A (в % по массе), если при обработке 238 г смеси водой выделяется 67,2 л газа.

Решение

FeS +HOH → не растворяется

AI2S3 + 6Н2О→ 2AI (OH)3↓ + 3H2S↑
AI2S3 – соль слабого основания и слабой летучей кислоты при обработке водой необратимо гидролизуется

М (AI2S3)= 150 г/моль

V(газ) = V /Vм=67,2 / 22,4 = 3 моль

Из уравнения следует – гидролизу подвергался 1 моль AI2S3
m (FeS) в смеси= m смеси – m AI2S3= 238 – 150=88 г

ω (FeS)=m (FeS)/m смеси·100%=88/238=37%

ω (AI2S3)=100% - 37% = 63%

Ответ: ω (AI2S3)= 63%;   ω (FeS) = 37%

Кислотно-основные свойства воды.

Водородный показатель – рН растворов.

Вода. Строение молекулы: кислород в молекуле находится в sp3 гибридном состоянии, угол между гибридными орбиталями  составляет 104,50, связь  О-Н сильно поляризована и так как полярные связи расположены под углом, то  и молекула воды в целом полярна. Вследствие  высоких эффективных зарядов на атоме кислорода и атомах водорода, между молекулами воды образуются межмолекулярные водородные связи  О-Н···О-Н

··· - водородная связь.

Каждая молекула оказывается связанной водородными связями с четырьмя другими. Строением воды, а именно наличием водородной связи объясняются такие  «аномальные» свойства ее, как текучесть, высокая температура кипения. Вследствие дипольного характера ее молекул вода является хорошим растворителем для веществ с ионными и ковалентными полярными связями. При Т=+40С она имеет наибольшую плотность  1г/см3. Выше и ниже этой температуры плотность воды уменьшается, у всех других веществ  плотность с понижением температуры увеличивается.   

Вода - слабый электролит,  Кд воды = 1,86·10-16; молекула воды способна к самопроизвольной ионизации. Поэтому она ведет себя и как донор и как акцептор протонов:

НОН  ↔   Н+ + ОН -  или

2Н2О  ↔ Н3О+ +:ОН-
Как слабый электролит вода характеризуется константой равновесия, которая по закону действующих масс  для реакции диссоциации воды: НОН ↔   Н+ + ОН-  равна  
                 Кд = [Н+] · [:ОН -] / [НОН];

         Ионное произведение воды    [Н+] · [:ОН -] = Кд ·[НОН];

[НОН] = 1000г / 18г/моль= 55,56 моль/л

[Н+]  · [:ОН-]= 1,86·10-16·55,56= 10-14 при Т=2980К

Это константа воды Кw=10-14 зависит от температуры: при 370С   
Кw=10-13,5            при 500С   Кw=10-13,0    

в нейтральной среде молярные концентрации   [Н+]= [ОН-] = 10-7  

в кислой  [Н+]>10-7;

в щелочной  [Н+]<10-7;

рН – показатель концентрации протонов, численно равный отрицательному десятичному логарифму концентрации протонов.  рН= -lg[Н+] (десятичный логарифм lg- это показатель степени, в которую возводится основание десять).

рН  0,1 э НСL;  рН= - lg[Н+]= - lg[0,1]= - lg[10-1]=1

Аналогично рОН = - lg[ОН-].

рН + рОН =14 – это логарифмическая форма ионного произведения воды. Таким образом: в нейтральной среде [Н+]=10-7моль/л; рН=7;

в кислой среде  [Н+]>10-7  моль/л; рН<7;

в щелочной среде [Н+]>10-7 моль/л; рН>7;

Кислотность среды (рН) в организме имеет большое значение, например, рН желудочного сока равен 0,9-1,1 в норме;  рН крови 7,36;  слезная жидкость имеет рН 7,4;  сок поджелудочной железы имеют рН=7,7 и т.д.
Тестовый контроль по теме: «Растворы»

1. УКАЗАТЬ РАСТВОР, ИМЕЮЩИЙ ЩЕЛОЧНУЮ РЕАКЦИЮ:
    1) СаС12   
    2) ZnCI2  
    3) Ba(NO3)2   
    4) Ca(HCO3)2

Правильный ответ: 4)

2. УКАЗАТЬ СОСТАВ ОСАДКА, ОБРАЗУЮЩИЙСЯ ПРИ ВЗАИМОДЕЙСТВИИ РАСТВОРОВ СОЛЕЙ NA3PO4 И CA(NO3)2: СОСТАВИТЬ УРАВНЕНИЕ РЕАКЦИИ.
   1) NaNO3  
   2) Ca(OH)2   
   3) Ca3(PO4)2    
   4) Na2HPO4  

Правильный ответ: 3)

3. КАКАЯ СОЛЬ ПОДВЕРГАЕТСЯ ГИДРОЛИЗУ, НАПИСАТЬ УРАВНЕНИЕ РЕАКЦИИ.
  1) СаС12       
  2)  Na2SO4      
  3)  Ca(CH3COO)2   
  4) CaBr2 
Правильный ответ: 3)

4. УКАЗАТЬ РЕАКЦИЮ ГИДРОЛИЗА:
   1)  Н++ ОН-→    
   2) Н3О++ОН- -→  
   3) SO2+H2O-→    
   4) Na2S + HOH-→

Правильный ответ: 2)

5. КАКАЯ РЕАКЦИЯ НЕ ПОЙДЕТ?
   1)  Cu + HCI  -→   
   2) Cu + HNO3   
   3)  SiO2 + H2O   
   4) C + H2SO4 
Правильный ответ: 3)

6. pH = 12. [H+]=?
   1)  10-7  моль/л
    2) 10-12 моль/л   
    3) 10-2  моль/л  
    4) 10-6 моль/л   

  Правильный ответ: 2
7. КИСЛОЙ СРЕДЕ СООТВЕТСТВУЕТ КОНЦЕНТРАЦИЯ ПРОТОНОВ:
  1)  [H+]=10-3 моль/л  
  2) [H+]=10-9 моль/л  
  3) [H+]=10-7 моль/л 
  4) [H+]=10-13 моль/л       
   Правильный ответ: а)

8. РН 0,01 М РАСТВОРА КОН РАВЕН:
     1) 2    
     2) 12     
     3) 7    
     4) 0,01

Правильный ответ: 2)

9. Концентрация протонов в спинномозговой жидкости 4,5·10-8 моль/л. Указать рН жидкости:
   1) 7     
   2)   3    
   3) 8   
   4) 7,35

Правильный ответ: 4)

10. УКАЗАТЬ РН 0,01 М РАСТВОРА ГЛЮКОЗЫ:
   1) 7    
   2)   6,4    
   3) 8     
   4) 7,8 5

Правильный ответ: 1)

Экспериментальная работа
Метод  нейтрализации и его применение в медико-санитарной практике

              Кислотно-основного титрования позволяет определять в исследуемых объектах содержание кислых и основных продуктов. Так, в санитарно-гигиенической практике этим методом определяют кислотность и щелочность многих пищевых продуктов, питьевых и сточных вод.

В клинической практике кислотно0основное титрование используют для определения кислотности желудочного сока, буферной емкости крови, спинно-мозговой жидкости, мочи и других биологических жидкостей.

Этот метод широко используется в фармацевтической химии при анализе лекарственных веществ, установления доброкачественности продуктов питания (например, молоко).

Большое значение имеет рассматриваемый метод и при санитарно-гигиенической оценке объектов окружающей среды. Промышленные стоки могут содержать или кислые, или щелочные продукты. Закисление или защелачивание природных водоемов и почвы приводит порой к нарушениям экологии, в связи с чем контроль кислотно-основного баланса весьма важен.

Метод нетрализации

Краткое описание метода нейтрализации сводится к следующим моментам:

а) реакция

В основе метода лежит реакция взаимодействия Н+ + ОН-→Н2О.
б) Определяемые вещества: кислоты: сильные и слабые; основания: сильные и слабые; соли, подвергающиеся гидролизу.

в) Титранты:

Сильные кислоты (соляная,серная) с концентрацией от 0,01 до 1,0 моль/л используются для определения концентрации оснований и солей, гидролизующихся по аниону.

Сильные основания: (NaOH. KOH) с концентрацией от 0,01 до 1,0 моль/л используются для определения концентраций кислот и солей, гидролизующихся по катиону.

Приготовление рабочего раствора

Чаще всего титранты для метода нейтрализации готовят из фиксаналов. Иногда растворы сильных кислот готовят разбавлением концентрированного раствора кислоты, а растворы сильных оснований, растворением навески твердой щелочи. Последние способы приготовления растворов, требуют экспериментального уточнения концентрации приготовленного титранта с использованием установочных  (исходных) веществ.

Для титрантов кислот,  в качестве установочных веществ, используют соду Na2CO3 или буру Na2B4O7·10 H2O.

Для титрантов щелочей – щавелевую кислоту (H2C2O4·2H2O).

г) Индикаторы

Реакция между кислотами и основаниями не сопровождается, как правило какими-либо внешними эффектами, поэтому для фиксирования точки эквивалентности приходится использовать специальные вещества –индикаторы. Кислотно-основные индикаторы это, слабые кислоты или основания, степень ионизации которых определяется концентрацией [Н+] ионов в растворе.

R+ + OH- ↔ ROH ↔RO- + H+

Молекулярная HInd и ионная Ind- формы индикатора имеют разные окраски. Таким образом, концентрация  ионов Н+ влияет на соотношение концентрации HInd и Ind- что, в свою очередь, определяет характер или яркость окраски.
Для характеристики кислотности растворов в химии широко пользуются водородным показателем, рН- отрицательный десятичный логарифм молярной концентрации [Н+].      рН= lg [Н+].      
В кислых расвторах рН<7, в щелочных рН>7, в нейтральных рН=7.

Все индикаторы изменяют свою окраску не скачкообразно, а плавно, т.е. в определенном интервале значений рН, называемом интервалом перехода. Поскольку индикаторы как кислоты или основания отличаются друг от друга по силе, они имеют разные интервалы перехода (см. табл.).
Таблица 1.

	№ п/п
	Анализируе-мое

Вещество,

титрант
	рН в точке

эквивалентности
	Скачок

титрования
	Используемые

индикаторы
	Интервал

перехода

окраски

	1.
	Сильная к-та.

Сильная осн-е


	7,0
	  3-11
	Метилоранж

Метилрот


	3, – 4,4

4, – 6,3

	2.
	Слабая к-та

Сильное осн-е
	 8 - 10
	  6 - 11
	Фенолфталеин
	8,3-10,0

	3. 
	Слабое осн-е

Сильная к-та
	 4 - 6
	   3 - 7
	Метилоранж

Метилрот
	3,1–4,4

4,2–6,3


Для определения индикатора необходимо:

1. Написать уравнение реакции.

2. Рассчитать рН для продуктов реакции.

3. По таблице изменения цвета индикатора, выбираем тот индикатор, у которого его рТ и интервал перехода окраски близок к расчетному значению кислотности среды.

Задача № 1.

На титрование 10 мл NH4OH затрачено 5 мл 0,1 э раствора HCI. 

Кд NH4OH =1,77·10-5. Вычислить Сэ NH4OH, выбрать индикатор.

Решение

     NH4OH + HCI. ↔ NH4CI.+ H2O
NH4+ + HOH ↔ NH4OH + H+, среда кислая.

Точное значение рН рассчитывается по следующей формуле:
pH = 7 +    Рсоли- Р к-ты/ 2 , где Р = - lg
Для соли NH4CI;   Р Ка= - lg 1,77·10-5=4,75

Pсоли=-lg1/2исходной концентрации=-lg 0,05=1,301

pH среды в момент эквивалентности:

                     рН=7 + 1,301 -4,75 /2 = 5,27
Для определения подходит индикатор метилрот,т.к. интервал перехода окраски у последнего лежит в пределах рН 4,2 – 6,3.

Пример 2.
СН3СООН + NaOH ↔ СН3СООNa + NaHCO3

СН3СОО- +HOH  ↔ HCO3- + OH-, pH>7

Точное значение рН этой соли рассчитывается по формуле:

              рН= 7 + pKa – pCсоли / 2, pH=8-10

Пример 3.
NH4OH + HCI ↔ NH4CI + H2O,

NH4+ + HOH ↔ NH4OH + H+, pH = 4-6

При наличии в растворе двух кислот, значительно отличающихся по силе, фиксируются две точки эквивалентности и используются два индикатора.
Лабораторная работа

«Приготовление  раствора Na2CO3 и уточнение его концентрации»
Цель работы:

Освоить приемы титрования и определить точную концентрацию приготовленного раствора соды из 3,65 % раствора по титрованному раствору соляной кислоты.
Реактивы и оборудование:

1. Бюретки, пипетки, колбы для титрования

2. Индикатор- метилоранж.

3. 0,1 э раствор соляной кислоты.

Порядок выполнения:

1. Рассчитать Сэ 3,65% раствора соды.

Рассчитать V соды, который необходимо отмерить для приготовления 0,1 э раствора.

2. Бюретку заполняют раствором соляной кислоты.

3. В колбу для титрования поместить 10 мл приготовленного раствора соды, добавить 2-3 капли индикатора.

4. Затем титровать соляной кислотой до момента эквивалентности.

5. Титрование повторить 3-5 раз.

6. Записать израсходованный объем кислоты в таблицу 

Экспериментальные данные, полученные при титровании
Таблица 2.
	№ п/п
	V, HCI
	Cэ HCI
	V, мл Na2CO3
	 Cэ Na2CO3

	
	
	0,0921
	       10
	

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	

	
	
	
	
	


Обработка экспериментальных данных:

1. Рассчитать концентрацию приготовленного раствора соды по формулам: 

           C э HCI· V HCI = Cэ Na2CO3 · V Na2CO3

2. Записать уравнения реакций, протекающие в процессе титрования

3. Обосновать выбор индикатора.
Контрольные вопросы для защиты лабораторной работы:

      1. Какой закон лежит в основе титриметрического анализа? Привелите его математическую запись.

      2.   Какие существуют способы приготовления растворов?

      3.   Какие электролиты относятся к сильным, какие к слабым? Напишите уравнения реакций в молекулярно-ионной форме:

a. H2SO4 + KOH →

b. CH3COOH + NaOH →

c. NH4OH + HCI →

d. Na2CO3 + HCI →

e. NaHCO3+ HCI →

f. NH4CI + NaOH →

     4. Что такое водородный показатель?

     5.Какие вещества относяися к кислотно-основным индикаторам? В чем заключается сущность их действия?

     6.Что называется областью перехода окраски индикатора?

     7. Какие соли подвергаются гидролизу? Напишите молекулярно-ионные уравнения реакций гидролиза следующих солей: K2CO3, NH4CI, K3PO4.

     8. Что называется точкой эквивалентности? Для чего применяются индикаторы в объемном анализе?

     9. Концентрацию, каких веществ можно определить с помощью метода нейтрализации?

    10. Что необходимо сделать для выбора индикатора в методе нейтрализации?
        3.5. ГЕТЕРОГЕННЫЕ РЕАКЦИИ. Условия образования осадков.

ПР. Методы осаждения. Аргентометрия.

Основные положения теории гетерогенных  равновесий в растворах позволяют понять сущность процессов образования и растворения осадков в условиях живого организма. Такие как: формирование неорганического вещества костной ткани; действие кальциевого буфера, физико-механические процессы, лежащие в основе некоторых болезней (рахит, подагра, мочекаменная болезнь и др.); найти способы диагностики и лечения этих заболеваний. В клинических и фармацевтических лабораториях используют методы, в основе которых лежит реакция осаждения (например: аргентометрия) для определения:

- хлоридов в биологических жидкостях,

- анализа питьевых и сточных вод,

- анализа качества фармацевтических препаратов.

Реакции осаждения – это обменные реакции, идущие с образованием осадка. Например, при смешивании растворов хлорида бария и сульфата натрия выпадает осадок сульфата бария:

BaCI2 + Na2SO4 ↔ BaSO4↓+ 2NaCI
Или в ионном виде:

Ba2+(р)+ SO42 – (р)↔BaSO4↓
Так как,  BaSO4  выпадает в осадок,  и в обратной реакции не участвует. Равновесие этого процесса сильно смещено вправо,  и реакция идет до конца (∆G =-60 кДж/моль). Если эту соль сульфата бария поместить в стакан с водой начнется процесс растворения, механизм которого можно представить так: ионы Ba2+ и SO42-, составляющие поверхностный слой кристаллической решетки сульфата бария, будут притягивать молекулы воды и,  взаимодействуя с ними, начнут переходить  в раствор в виде гидратированных ионов. Последние, по мере накопления, будут сталкиваться с поверхностью кристаллов осадка и, испытывая притяжение со стороны противоположно заряженных ионов осадка, будут дегидратироваться и осаждаться. 

Следовательно, процесс растворения – обратимый процесс, сопровождающийся процессом осаждения:

BaSO4↓↔ Ba2+(р)+ SO42-(р)
Характерной особенностью процессов, протекающих в гетерогенной системе, является то, что столкновение между ионами растворенного вещества и кристаллами осадка происходит лишь на поверхности раздела фаз, а не в толще осадка. Скорость осаждения ионов пропорциональна поверхности твердой фазы, концентрации и скорости движения ионов в растворе. Так как, поверхность твердой фазы величина постоянная, то скорость осаждения будет определяться концентрацией ионов: 

V= k[Ba2+]·[ SO42-]

При установившемся равновесии скорость осаждения равна скорости растворения: Vр  = Vо;   Кравн.= К1/ К 2= ПР = [Ba2+]·[ SO42-],  где К1 и К2 –константы скорости реакций,  прямой и обратной, величины постоянные, т.е.при постоянной температуре ПР –произведение растворимости – есть величина постоянная, характерная для каждого вещества.
Произведение растворимости осадка равно произведению молярных концентраций ионов, взятых в степенях, равных соответствующим коэффициентам, например: ПР Pb3(PO4)2 = [Pb2+]3·[PO4 3-]2.

ПР  позволяет по концентрациям реагирующих веществ, рассчитать возможность образования и растворения осадков, например, если сливаем раствор соли свинца с любым растворимым хлоридом. При этом образуется малорастворимое соединение PbCI2. Однако,  не всегда выпадает осадок, все зависит от произведения концентраций ионов [Pb2+] и [С1-]2 в растворе и величины ПР (табличное значение произведения растворимости данной соли). Для PbCI2  ПР равна 1,6·10-5. Если произведение действующих концентраций ионов свинца и хлора будут равны или превышать это значение, то осадок выпадет, если меньше ПР, осадок PbCI2 образовываться не будет.

Произведение  растворимостей некоторых электролитов
Таблица 3.

	Электролит
	ПР
	
	Электролит
	ПР

	AgOH
	2,0·10-8
	
	Ba(OH)2
	2,2·10-1

	AgCI
	1,7·10-10
	
	BaCO3
	4,93  ·10-9

	AgBr
	3,3·10-13
	
	BaSO4
	9,90  ·10-11  

	AgI
	8,5·10-17
	
	BaC2O4
	1,7·10-7

	Ag2CrO4
	2,0·10-12
	
	BaCrO4
	2,3·10-10

	Mg(OH)2
	5,5·10-12
	
	AI(OH)3
	1,1·10-15

	MgCO3
	1,0·10-5
	
	PbCI2
	1,7·10-5

	MgNH4PO4
	2,5·10-13
	
	PbI2
	8,7·10-9

	Ca(OH)2   
	2,2·10-2
	
	Fe(OH)2
	1,65·10-15

	CaCO3
	1,7·10-8
	
	FeS
	3,8·10-20

	CaSO4
	6,3·10-5
	
	Fe(OH)3
	4,0·10-38

	CaC2O4
	2,3·10-9
	
	Fe2S3
	1,0·10-88

	CaCrO4
	2,3·10-2
	
	As2S3
	3,84·10-29

	CaHPO4
	2,7·10-7
	
	Ca(H2PO4)2
	1,0·10-3

	Ca3(PO4)2
	2,0·10-29
	
	AgSCN
	1,1·10-12


Пример 1.  Выпадет ли осадок при смешивании 0,05 м раствора Pb(CH3COO)2 c 0,5 м  раствором КС1, если взять равные объемы электролитов?

Решение

Концентрация ионов после смешения будут равны:

[Pb2+]= 0,05/2 = 2,5·10-2 моль/л

[С1-]= 0,5/2 = 2,5·10-1 моль/л

Произведение концентрации  ионов равно:

ПР PbCI2=[Pb2+]·[С1-]= 2,5·10-2(2,5·10-1)2= 1,56·10-3

Полученная величина почти в 100 раз превышает величину ПР – осадок выпадет.

Методы осаждения

Методы объемного анализа, основанные на применении реакций, сопровождающихся выпадением осадка. Этот метод одним из первых в начале прошлого века применил Гей-Люссак для количественного определения ионов хлора. Титрование он считал законченным, когда новые капли AgNO3 больше не вызывали образования осадка. Этот метод так и называется метод Гей-Люссака. В настоящее время этот метод усовершенствован (более совершенен способ установления точки эквивалентности, с помощью индикаторов). Основными методами, применяемыми в аналитической химии, являются метод Мора и метод Фольгарда.
Метод  Мора

Рабочими растворами  этого метода являются AgNO3  или NaCI. Точка эквивалентности определяется с помощью индикатора 10% раствора K2CrO4.

      2Ag+ + CrO42-→ Ag2CrO4↓
                             кирпично-красный

Т.к. осадок,  хорошо растворим в кислотах, все определения, выполняемые этим методом, следует проводить в нейтральной или очень слабой кислотно-щелочной среде. В сильно щелочной среде выпадает осадок оксида серебра:

2Ag+ + 2ОН- = Ag2O↓ + H2O
Это ограничивает применение этого метода, а определения не дают точных результатов.

Метод Фольгарда
Рабочие растворы AgNO3  и роданид аммония или калия. Индикатором служат ионы Fe3+, которые с избытком NCS -образуют роданид железа, окрашенный в кроваво-красный цвет:

Fe3+ + 6 NCS- → [Fe (NCS) 6]3-
В качестве индикатора удобнее всего применять железоаммонийные квасцы FeNH4(SO4)2·24H2O, которые из всех солей Fe3+ в наименьшей степени подвергаются гидролизу.

Роданиды аммония и калия очень гигроскопичны, поэтому тоже требуется уточнение титра. Уточнение проводят по раствору AgNO3. Метод Фольгарда применяется в нейтральной и кислой среде.

Задача 1. Выпадет ли осадок при смешении 0,05 м  раствора Pb(CH3COO)2 c 0,5 м  раствором КС1, если взять равные объемы электролитов?

Решение
Концентрация  ионов после смешения будут равны:

[Pb2+]= 0,05 /2 = 2,5·10-2 моль/л

[С1-]= 0,5 /2= 0,25·10-1 моль/л

Произведение концентрации ионов равно:

ПР PbCI2= [Pb2+]·[С1-]= 2,5·10-2(0,25·10-1)2 =1,5·10-5. Полученная величина меньше табличного значения ПР - осадок не выпадет.
Лабораторная работа

Определение хлоридов в биологической жидкости

методом Фольгарда

Реактивы и оборудование:

1.Титрованный раствор AgNO3.
2.  Титрованный раствор KNCS или NH4NCS.
3.  Железоаммиачные квасцы NH4Fe(SO4)2·12 H2O.

4. Раствор NaCI или биологическая жидкость.

5. Бюретки, пипетки, колбы для титрования.

Экспериментальная часть
Определение содержания NaCI в биологической жидкости проводится методом обратного титрования. Каждому студенту выдается колба с определенным количеством анализируемой биологической жидкостью.

Порядок выполнения работы

Бюретку заполнить титрованным раствором KNCS . К полученному для анализа раствору биологической жидкости содержащей NaCI , добавить 10 мл (точно отмеренного пипеткой) титрованного раствора AgNO3. Перемешав, добавить 6-8 капель индикатора (железоаммиачных квасцов) и снова перемешать. Когда осадок осядет на дно колбы, а жидкость над ним станет прозрачной, избыток AgNO3  аккуратно (не взмучивая осадок) оттитровать раствором тиоцианата калия до появления бледно-розовой окраски раствора.

Объем, пошедший на титрование, записать в журнал.

В ходе анализа протекают следующие реакции:

NaCI + AgNO3 → AgCI↓ + Na NO3
AgNO3 + KNCS → Ag NCS↓ + K NO3
NH4 Fe(SO4)2 + 6 KNCS → K3[Fe(NCS)6] + K2SO4 +NH4KSO4
Пример расчета количества NaCI
Допустим, что к анализируемому раствору прибавлено 20 мл 0,020 э раствора AgNO3. На обратное титрование пошло 5,0 мл 0,022 э раствора KNCS. Определить содержание NaCI (в граммах) в растворе.

1. По формуле рассчитать объем AgNO3, расходуемый на реакцию с KNCS
V AgNO3 = Cэ KNCS· V KNCS /  Сэ AgNO3 = 5,0·0,022 /0,020 = 5,5 мл

      2. На реакцию с  NaCI  израсходовано раствора   AgNO3
                     V AgNO3 = 20 – 5,5 = 14,5 (мл)

Расчет количества  NaCI (3 способа)

1-ый способ:

М1/z (NaCI)  -  М1/z (AgNO3)

m (NaCI)  -   ( T·V) AgNO3
m (NaCI)  = 58,45·0,02·169,88·14,5 / 1000·169,88 = 0,0169 г
2 способ
Т AgNO3 / NaCI = Сэ AgNO3· М1/z (NaCI)  / 1000 = 0,02·58,45 /1000;

m (NaCI)  = Т AgNO3 / NaCI· V AgNO3= 0,02·58,45·14,5 /1000 =0 .0169 г
3 способ

Количество грамм-эквивалентов, содержащихся в 14,5 мл AgNO3, примем за Х,

            В 1000 мл  - 0,020 г-экв

                14,5 мл   - Х

Х= 0,020·14,5 / 1000= 0,00029

m (NaCI)  = 0,00029·58,45 =0,0169 г

В отчёте студентам необходимо привести два любых метода расчета массы  NaCI.

Контрольные вопросы для защиты лабораторной работы:

1. Какая реакция лежит в основе методов Аргентометрии.

2. Сравните преимущества и недостатки методов Мора и Фольгарда.

3. Что можно определять методом аргентометрии?

4. Каков принцип действия индикаторов в аргентометрии?

5. В чем сущность обратного титрования?

6. Растворимость и произведение растворимости.

7. Растворимость карбоната бария составляет 1,7·10-3г на 100 г воды. Вычислить произведение растворимости.

8. Вычислить молярную растворимость Fe(OH)3, если ПР=1,6·10-15.

9. Выпадет ли осадок при смешении равных объемов 0,01 М растворов AgNO3 и K2Cr2O7, если ПР Ag2Cr2O7=2,0·10-7.

10. Какой метод аргентометрии следует применить для определения содержания хлорида бария в смеси BaCI2 и Ba(NO3)2, если растворимость Ag2CrO4 равна 1,1·10-12 моль/л, а Ba CrO4 1,2·10-10 моль/л.

Тестовый контроль по теме « Гетерогенные растворы»

1. ПРAgCI=1,21·10-10. РАССЧИТАТЬ МОЛЯРНУЮ РАСТВОРИМОСТЬ,МОЛЬ/Л:
1)  1,21·10-10 
2)  1,1·10-5  
3)  2·10-5   
4) 2·10-3  
Правильный ответ: 2)
2. КАКИЕ РАБОЧИЕ РАСТВОРЫ ПРИМЕНЯЮТСЯ В МЕТОДЕ ФОЛЬГАРДА?
1) NaCI, AgNO3  
2) AgNO3, KNCS
3) KCI, KNCS 
4) K2CrO4, AgNO3
Правильный ответ: 2)

3. МОЛЯРНАЯ РАСТВОРИМОСТЬ MG(OH)2=1,8·10-4 МОЛЬ/Л. ВЫЧИСЛИТЬ ПР.
1) 23,3·10-11  
2) 2,33·10-11   
3) 3,24 ·10-8    
4)5,8 ·10-12
Правильный ответ: 4)
4. ПРAgCI=1,8·10-13, ПРAgBr=0,5·10-13, ПРAgI=8·10-17, КАК ИЗМЕНЯЕТСЯ РАСТВОРИМОСТЬ ВЕЩЕСТВ AGCI- AGBR- AGI.
1) растет
               2) не изменяется  
 3) уменьшается
 4) равно 0.

Правильный ответ: 4)

5. РАСТВОРИМОСТЬ ВАСО3 РАВНА 1,7·10-3 МОЛЬ/Л. РАССЧИТАТЬ ПР ВАСО3.
1) 2,89·10-6    
2)1,7·10-3  
3)  1,89·10-5   
4)   2,89·10-7          

Правильный ответ: 1)

6. РАССЧИТАТЬ ПРAGCI, ЕСЛИ ЕГО РАСТВОРИМОСТЬ РАВНА 1,32·10-2 МОЛЬ/Л.
  1) 1,21·10-10   
  2)1,2·10-6     
  3)  1,74·10-4   
  4   17,1·10-6-

Правильный ответ: 3)
Коллигативные свойства растворов

Ряд свойств растворов,  обусловленые  в большей степени не природой компонентов,  а  количеством кинетических частиц, т.е. концентрацией. Такие свойства назвали коллигативными (колла - частица). К ним относятся:  осмос; понижение давления насыщенного пара над раствором в сравнении с чистым растворителем; повышение температуры кипения и понижение температуры замерзания растворов.
Осмос и осмотическое давление

Одностороннее перемещение молекул растворителя через полупроницаемую мембрану называется осмосом. Многие клеточные мембраны обладают свойством полупроницаемости, т. е. могут пропускать, например, только молекулы воды, а задерживать все другие частицы. Полупроницаемыми свойствами обладают животные и растительные мембраны, пленки из коллодия, целлофана и др. Диффузия молекул растворителя возможна только в сторону более концентрированного раствора. И так, осмос возможен при наличии:

а) полупроницаемой мембраны;

б) разницы концентрации по обе стороны мембраны.

Сила, заставляющая растворитель переходить через мембрану, называется осмотическим давлением.
Явление осмоса наблюдается при помощи прибора-осмометра. Для расчета осмотического давления Вант - Гофф предложил применять законы, описывающие свойства идеальных газов:

Росм.=См·R·T;     См= m (х) / М (х)·V
Cм – молярная (осмомолярная) концентрация.

Т – абсолютная температура по шкале Кельвина;

R- газовая постоянная.

Осмотическое давление прямо пропорционально (при Т= const)  молярной концентрации растворенного вещества. В растворах электролитов количество частиц в единице объема больше, т.к. каждая молекула диссоциирует на определенное число ионов. Поэтому и Росм. В растворах электролитов значительно больше, чем в растворах неэлектролитов той же концентрации. Формула для расчета Росм. Растворов электролитов имеет вид:

Росм.=i ·Cм·R·T;           Росм.= i · R·T·m (х) / М(х)·V, где  . i – изотонический коэффициент Вант – Гоффа, зависит от степени диссоциации электролита (α ),числа ионов S, на которые диссоциирует электролит:

i =1 + α (S-1)

  i    для растворов электролитов всегда больше 1, для неэлектролитов   i =1;
 i <1; -  для веществ, склонных к ассоциации. Приняв условно,  степень диссоциации за 1, получим для NaCI      i =1 + α (S-1)= 1 + 1(2-1)=2

                                 для СаС12     i =1 + α (S-1)= 1+ 1 (3-1)= 3.
                                 Для Na3PO4  i =1 + α (S-1)= 1+ 1 (4-1)= 4.
Метод измерения осмотического давления растворов называется осмометрией. Он используется для определения молекулярных масс вещества.

Осмомолярная концентрация

Ее физический смысл: суммарное содержание молей всех кинетически активных частиц (т.е. способных к независимому самостоятельному движению) в 1 л раствора. При введении лекарственных препаратов в кровь необходимо, чтобы осмолярная концентрация препарата для инъекций совпадала с осмолярной концентрацией плазмы крови (0,3 моль/л).

Осмолярная концентрация раствора, содержащего одно вещество равна:

Сосм.= i ·Cм (х)

Если раствор содержит несколько веществ, то осмолярная концентрация раствора равна сумме молярных концентраций с учетом их изотонических коэффициентов.
Например, если 1 л раствора содержит 9,0 г глюкозы и 7,3 г хлорида натрия, то

Сосм.= i (С6Н12О6)·См(С6Н12О6) + i (NaCI)· Cм  (NaCI)= i ·m(С6Н12О6)/ М(С6Н12О6) + i ·m(NaCI) / М(NaCI)= 1· 9 / 180·1 + 2· 7,3 / 58,5= 0,3 моль/л.
Изотонические, гипертонические и гипотонические растворы и их роль в организме

Растворы с одинаковым осмотическим давлением называются изотоническими,  в медицине - физиологическими. Растворы,  с большим осмотическим давлением,   чем  какой-то стандарт называются  гипертоническими,  а с меньшим – гипотонические. 

Осмотическое давление плазмы крови человека достаточно постоянно. Оно равно 700 – 780 кПа (или 7,7 атм). Такое высокое осмотическое давление крови обусловлено наличием в ней большого числа ионов, низко- и высокомолекулярных соединений.

Часть осмотического давления крови, обусловленная высокомолекулярными соединениями (альбуминами, глобулинами) называется онкотическим давлением. Оно составляет 0,5 % от осмотического давления плазмы крови и равно 3,5 -:-3,9 кПа.

Если растительную или животную клетку поместить в гипертонический раствор,  наблюдается  плазмолиз, т.к. молекулы воды переходят в более концентрированный раствор и клетка уменьшается в объеме – сжимается. В гипотонических растворах с клетками эритроцитов происходит гемолиз, т.к. из-за осмоса молекулы растворителя переходят в клетку, вследствие чего она увеличивается в объеме и может разрушиться.

В медицинской практике для возмещения больших потерь крови и при обезвоживании организма внутривенно вводят физиологические растворы изотонической крови. Чаще всего это 0,9 % NaCI  или 4,5 – 5 % раствор глюкозы. Есть и многокомпонентные физиологические растворы, по составу приближающиеся к крови.

Эффективным осмотическим аппаратом является почка. Основная метаболическая функция почки состоит в удалении продуктов обмена из крови. Почка регулирует также содержание воды в организме. В этом процессе проницаемость ее мембраны зависит от содержания антидиуретического гормона АДГ. При недостатке АДГ с мочой выделяется больше воды, иногда в 10 раз больше нормы. При избытке АДГ воды выводиться меньше.

Если бы,  осмотические явления в организме не регулировались, то   купание  в пресной и в   соленой воде было бы невозможно. При некротизации клеток способность к избирательной проницаемости и полупроницаемости пропадает.

Осмотическое давление мочи может меняться от 690 – 2400 кПа (от 7,0 до 25 атм.).  Чувство жажды – это проявление осмотической гипертонии. Обратное явление в случае солевого голода вызывает осмотическую гипотонию.
Следующее коллигативное свойство:  понижение давления насыщенного пара над раствором. Исследовал это  явление Рауль. Давление пара, при котором скорость парообразования равна скорости его конденсации, называется давлением насыщенного пара. Давление насыщенного пара над раствором меньше, чем над чистым  растворителем, т.к. уменьшается испарение растворителя при данной температуре  из - за:

а) межмолекулярного взаимодействия между растворителем и веществом;

б) уменьшения поверхности испарения;

в) уменьшения мольной доли растворителя.

Закон Рауля: при Т=const относительное понижение давления насыщенного пара над раствором равно мольной доле растворенного вещества:

Ро- Р / Ро = N
Po –давление насыщенного пара над растворителем;

Р – давление насыщенного пара над раствором;

N = i n / (n + no)

n – число молей растворенного вещества;
n o- число молей растворителя;
i – изотонический коэффициент Вант-Гоффа;

i = 1 + α(S-1);   

i = 1 + α(S-1);   i = 1 для растворов неэлектролитов.

Для очень разбавленных растворов допустимо равенство N= n/no · i 

П закон Рауля ( или следствие из 1 закона Рауля).
Повышение температуры кипения (∆ Ткип), а также понижение температуры замерзания (∆Тзам) растворов прямо пропорционально моляльной концентрации раствора. 

∆ Ткип.=Е·Смолялн.· i 

∆ Тзам.=К·Смолялн.· i , где

Е – эбуллиоскопическая константа;

К – криоскопическая константа;

i – изотонический коэффициент, для неэлектролитов i = 1
С-м-(х)= m (x)·1000 /M(x)· m (р-ля)

m (x) – масса растворенного вещества (г);

М(х) – молярная масса растворенного вещества (г/моль);

m (р-ля) – масса растворителя.

Константы Е и К зависят только от природы растворителя (см. таблицу).

Таблица 4.

	Растворитель
	      Е
	     К
	 Ткип0С
	      Тзам0     С

	Анилин С6Н5NH2
	3,22
	5,87
	184,4
	- 5,96

	Ацетон

СН3СОСН3
	1,48
	2,4
	56,6
	- 94,6

	Бензол С6Н6
	2,57
	5,12
	80,1
	5,53

	Вода
	0,51
	1,86
	100
	0

	Этанол
	1,23
	-
	78,4
	-


Е и К показывают на сколько градусов повышается температура кипения раствора или понижается температура замерзания раствора в сравнении с чистым растворителем, если раствор содержит 1 моль неэлектролита в 1000 г  растворителя.

Методы исследования растворов путем измерения и вычисления ∆ Ткип и ∆ Тзам и вычисления молярных  масс  называются криоскопия и эбулиометрия («эбулио» - вскипание, «крио» - холод).
Типовые задачи на закон Вант Гоффа
Пример 1. Вычислить осмотическое давление 2%-го раствора глюкозы при 00С. Плотность (ρ) раствора равна 1г/мл. Глюкоза (С6Н12О6) неэлектролит, значит i =1 г

Ро =См·R·T;  Ро=10· ρ·С% /М(х)= 10·1·2·8,31·273·10-3 / 180 = 2,52·105 Па

Пример 2. Определить концентрацию раствора глюкозы, если раствор ее при 18оС изотоничен с раствором, содержащим 0,5 моль СаС12, α ·(СаС12)=65,4%.

Росм(С6Н12О6)= См·R·T;  Росм (СаС12) = i ·Cм R·T;  

Росм. (гл)= Росм(СаС12), т.к. изотоничны т.е.

См (С6Н12О6)· R·T= i (СаС12)·См (СаС12) R·T
См (С6Н12О6) = i См (СаС12)

i (СаС12) = 1 + α (S-1)= 1+ 0, 654(3-1) =2,308

Cм (С6Н12О6) =2,308·См (СаС12) = 2,308·0,5= 1,154

См (глюкозы)= 1,154 (моль/л).

Пример 3. Осмотическое давление раствора, содержащего 0,2 г мочевины в 333 мл раствора при 270С равно 0,246 атм. Вычислить молярную массу мочевины.

Определение молярной массы по осмотическому давлению называется осмометрией. Ро= m(Х) / М (х)· Vл · R·T;

М (х) = 0,2·0,082·(273+27) / 0,246·0,33= 60 г/моль

Пример 4. Рассчитать молярную массу гемоглобина, если раствор, содержащий 80 г гемоглобина в 1 л его раствора, имеет Росм.= 0,026 атм, при t=40C.

М= m(гем)· R·T / Росм.·V (р-ра) = 80·0,082·277 / 0,026·1 = 70000 г/моль

Пример 5. Рассчитать молярную массу углевода, если при растворении 0,9 г его в 50 г воды получен раствор с tкип.=100,520С.

∆tp-pa=tкип. р-ра – tкип.р-ля=100,520- 1000=0,520 
∆tp-pa== 0,52;    М= Еэб.·m(x)·1000 / 0,52·50 = 180 г/моль

Пример 6. Рассчитать α дисс. (СаС12), М СаС12=111 г/моль в 2,5 % водном растворе, если tзам. р-ра=-1,20С.

∆tзам=  i · Ккр ·С-м-;  С-м-  - моляльная концентрация.

См= m (СаС12)·1000 / М (СаС12)· m(H2O)= 2,5·1000 / 111· 97,5= 0,231моль/ 1000 г р-ля
m(H2O)= m(р-ра) - m (СаС12)= 100 – 2,5= 97,5 г

∆t = tзам р-ля - tзам. р-ра;     ∆t= 00 – (-1,2)= 1,20
i = ∆tзам.р-ра / Ккр.·См= 1,2 /1,86·0,231= 2,8

α д=  i -1 / S-1 =2?8 -1 /3-1=0,9 или 90 %

Контрольные вопросы к теме:

1. Для каких растворов точно выполняется закон Вант – Гоффа?

2. От каких факторов зависит величина осмотического давления раствора?

3. Как экспериментально определяется осмотическое давление раствора?

4. Каков физический смысл изотонического коэффициента? Как он связан со степенью диссоциации?

5. Методы определения «i».

6. Какие растворы называются изо-,гипер- и гипотоническими?

7. В чем заключается явление гемолиза, плазмолиза?

8. Условия возникновения осмоса. Осмотическое давление. Математическое выражение для расчета осмотического давления- закон Вант- Гоффа.

9. Расчет осмотического давления для растворов электролитов и неэлектролитов. Изотонический коэффициент Вант-Гоффа. Осмотическое давление крови. Онкотическое давление.

10. Закон Рауля для растворов электролитов и неэлектролитов.

11. Второй закон Рауля.

12. Криоскопическая и эбуллиоскопические константы растворителей.

13. Осмометрия, эбулиометрия, криометрия – как методы определения и расчета молярных масс вещества.

14. Примеры расчетных задач.

Тестированный контроль

1. УКАЗАТЬ РАСТВОР, ЗАКИПАЮЩИЙ ПРИ БОЛЕЕ ВЫСОКОЙ ТЕМПЕРАТУРЕ:
    1) С6Н12О6  
    2) Na2SO4       
    3) СН3СООNa 
    4) К3PO4 
Правильный ответ: 4)
2. РАСТВОР NANO3, СОДЕРЖАЩИЙ 0,9 МОЛЕЙ В 1000 Г ВОДЫ КИПИТ ПРИ T=100,80С. РАССЧИТАТЬ «I».
     1) 1,7     
     2) 2    
     3) 2,1   
     4) 2,7

Правильный ответ: 1)

3. В КАКОМ ИЗ РАСТВОРОВ ОСМОТИЧЕСКОЕ ДАВЛЕНИЕ БУДЕТ МИНИМАЛЬНЫМ ПРИ T =200C.
    1) 1м С6Н12О6
    2 1м NaС1  
    3) 1м СН3СООН 
    4) 1м К3PO4
Правильный ответ: 1)

4. КАКОЙ РАСТВОР ЗАМЕРЗАЕТ ПРИ БОЛЕЕ НИЗКОЙ ТЕМПЕРАТУРЕ, ЕСЛИ МОЛЯРНЫЕ КОНЦЕНТРАЦИИ РАВНЫ?
  1) С12Н22О11      
  2) NaС1    
  3) CuCI2  
  4) КI
Правильный ответ: 3)

5. ЭБУЛЛИОСКОПИЧЕСКАЯ КОНСТАНТА ПОКАЗЫВАЕТ:
   1) ∆t кипения чистого растворителя

    2) ∆t кипения раствора, См которого равен 1

    3) температуру замерзания 1 м раствора

    4) разность между кипением раствора и растворителя.

Правильный ответ: 1)

6. ОСМОТИЧЕСКОЕ ДАВЛЕНИЕ РАСТВОРА ГЕМОГЛОБИНА В ВОДЕ ПРИ КОНЦЕНТРАЦИИ 124 Г/Л И Т=2900К  РАВНО 4,39 КПА. РАССЧИТАТЬ МОЛЯРНУЮ МАССУ ГЕМОГЛОБИНА (Г/МОЛЬ).
   1) 68070,068      
   2) 72070,08   
   3) 65000, 11    
  4) 88000, 13
Правильный ответ: 1)

7. НЕОБХОДИМЫЕ УСЛОВИЯ ОСМОСА:
  1) разница концентрации;

  2) разница концентрации и полупроницаемая мембрана;

  3) наличие полупроницаемой мембраны;

 4) броуновское движение

Правильный ответ: 2)

8. КАКОЙ РАСТВОР ИЗОТОНИЧЕН КРОВИ?
   1) имеющий равные концентрации ионов К+ и Na+;

   2) имеющий полупроницаемые мембраны;

   3) имеющий  равное осмотическое давление

   4) с рН=7,4 и рСО2= 40 мм. рт. ст.

Правильный ответ: 3)

9. ОСМОТИЧЕСКОЕ ДАВЛЕНИЕ В КЛЕТКЕ:
  1) 7,2 атм. 
  2) 7,8 атм.  
  3) 6,8 атм.   
  4) 9,2 атм.

Правильный ответ: 2)

10. РАССЧИТАТЬ αДNAOH, ЕСЛИ РАСТВОР С 8 Г ЕГО В 200 Г ВОДЫ ЗАМЕРЗАЕТ ПРИ -3,260С;  ККР.ВОДЫ= 1,860 С;
    1) 0,1
    2) 0,01  
    3) 0,75   
    4) 1

Правильный ответ: 3)

Окислительно-восстановительные реакции и методы количественного анализа окислителей и восстановителей

Изучение окислительно-восстановительных методов позволят понять сущность окислительно-восстановительных процессов, протекающих в организме в норме и патологии (например, при действии нитритов, ароматических аминов и нитросоединений на гемоглобин, последний теряет способность транспортировать кислород);  выявить влияние различных факторов на скорость окислительно-восстановительных процессов.

Основные понятия и определения

Химические реакции можно разделить на две группы. К первой группе относятся все реакции, в ходе которых степень окисления частиц не изменяется.

Вторую группу составляют окислительно-восстановительные реакции, сопровождающиеся изменением  с.о. частиц, что связано со смещением или полным переходом электронов от одних частиц к другим. Рассмотрим в качестве примера реакцию:

2Fe+3CI3 + Sn+2CI2= 2Fe+2CI2 + Sn+4CI4
Степень окисления железа уменьшается, а с.о. олова увеличивается. Значит, в ходе реакции происходит перенос электронов от олова к железу. Вещество, которое отдает электроны, называется восстановителем, а вещество,  принимающее электроны – окислителем. Процесс отдачи электронов называется окислением, а присоединение электронов – восстановлением. Процесс окисления сопровождается  увеличением степени окисления, а процесс восстановления уменьшением с.о.
Для того  чтобы рассчитать степень окисления любой частицы, необходимо пользоваться следующими правилами:

1. Степень окисления атомов в простых веществах равна нулю: F02, O03 и т.д.

2. Степень окисления +1 во всех соединениях имеют щелочные металлы Li, Na, K, Rb, Cs и водород, за исключением гидридов активных металлов, где с.о. водорода -1, например: Na+1H-1, Ca+2H-12.
3. Степень окисления +2 во всех соединениях имеют металлы, расположенные в П А группе ПС: Be, Mg, Ca, Sr, Ba.
4. Алюминий во всех соединениях имеет с.о., равную +3.

5. Степень окисления -1 имеют неметаллы, расположенные в VII А: F, CI, Br, I в бескислородных кислотах и их солях:  H+Br-1, AI+3CI-3.
6. Кислород имеет с.о. -2 во всех соединениях, кроме пероксидов (Н2+1О2-1) и фторида кислорода (О+2 F22-).
7. Алгебраическая сумма с.о. всех частиц в молекуле равна нулю, а в ионе – заряду иона.

Руководствуясь этими правилами, можно рассчитать с.о. любой частицы, например, К2+1Cr2xO7-2 степень окисления хрома х=+6.

Окислительно-восстановительные реакции используют в титриметрическом анализе. Например, раствор восстановителя, концентрация которого неизвестна, титруют стандартным раствором окислителя. Зная объемы обоих растворов и уравнение реакции, можно найти концентрацию анализируемого вещества.

Задача 1. Определить концентрацию раствора сульфата железа (П), если известно, что для окисления железа, содержащегося в 25 мл этого раствора, требуется 19,8 мл манганата (VII) калия концентрации 0,02 моль/л. Перед титрованием раствор подкисляют.

Решение
Запишем уравнение реакции:

MnO4- +5 Fe2+ + 8H+ → Mn2+ + 5Fe3+ + 4H2O
Из уравнения следует, что 1 моль MnO4- окисляет 5 моль Fe2+.

Количество MnO4- в 19,8 мл равна 19,8·10-3·0,02 = 0,396·10-3 моль
 Количество  Fe SO4   в 25 мл = 5· количество  MnO4-= 1,98·10-3·25,0·10-3= 7,92·10-2 моль/л.

Составление уравнений, подбор коэффициентов.

Подбор коэффициентов можно осуществить методом электронного баланса. Основной принцип состоит в том, что число электронов, принятых окислителем, должно быть равно числу электронов отданных восстановителем.

Составляем схему процессов восстановления и окисления:

С1+5 + 6е = С1-      │1

N+3 -2e = N+5            │3

Т.е. в уравнении реакции перед NaNO2 и NaNO3 должны стоять коэффициенты 3.

          KCIO3 +3NaNO2 = KCI + 3 NaNO3
Более правильным для реакций, в которых участвует вода является применение метода полуреакций  (ионно-электронный метод), который также базируется на законе сохранения массы и энергии. При этом следует учитывать, что в водных растворах в реакциях могут участвовать молекулы Н2О, ионы Н+ или ОН-. При составлении полуреакций связывание избыточного кислорода и присоединение кислорода восстановителем происходят по-разному, в зависимости от кислотности среды. В кислой среде избыток кислорода связывается ионами Н+ с образованием воды.  В нейтральной и щелочной – молекулами воды с образованием гидроксид ионов,  в сильнощелочной – присоединение кислорода восстановителем (пример 2) происходит удвоенным количеством ионов ОН- по отношению к недостатку кислородных атомов, избыток выделяется в виде молекул воды.

Окислительная способность иона MnO4- в зависимости от кислотности среды

Изменение степени окисления  иона MnO4- зависит от кислотности среды (нейтральная, кислая или щелочная).

Кислая                      Mn2+     Бесцветный раствор

MnO4-     Нейтральная             MnO2   Бурый осадок

                Щелочная                 MnO4-2 Раствор зеленого цвета

MnO4-1+ восстановитель + Н++ 5е → Mn2+ +…

MnO4-1+ восстановитель + H2O+3е → MnO2↓+ …

MnO4-1+ восстановитель+ OH- +1e →  MnO4-2+ …

Наибольшей окислительной способностью ион MnO4-1обладает в кислой среде, так как имеет максимальное значение окислительно-восстановительного потенциала Е0=1,51 В.  При этом малиново-фиолетовые ионы MnO4- в водном растворе (кислом) восстанавливаются до бесцветных ионов Mn2+.
Пример 1. 

а) реакция в кислой среде
KMnO4 + KNO2+H2SO4= MnSO4+ KNO3+K2SO4+H2O
2│ MnO4-+8H++5e → Mn2+ +4H2O
5│NO2- +H2O -2e → NO3- +2H+
2 KMnO4 + 5KNO2+ 3H2SO4= 2MnSO4+ 5KNO3+K2SO4+ 3H2O
Пример 2. 

б) реакция в щелочной среде

KMnO4 + KNO2+КОН =  К2 MnO4+ KNO3 +H2O

В реакции участвуют молекулы H2O и ОН- ионы.
2 │MnO4- + е = MnO4-2

 1│NO2-+ 2ОН—2е →NO3 + H2O
В молекулярной форме:
2KMnO4 + KNO2 + 2KOH = 2K2MnO4+KNO3+H2O
Пример 3.

AI +NaOH +H2O→ H2+ Na [ AI (OH)4]

AI0+ 4OH- -3e→ [AI (OH) 4]-│2

2HOH + 2e → H2 + 2OH-     │3

2AI + 2NaOH + 6H2O→ 3H2+ 2Na [AI (OH) 4]
Типы окислительно-восстановительных реакций

Межмолекулярные реакции – это реакции, которые протекают с изменением степени окисления атомов в различных молекулах:

2Fe0 + 3CI20 →2 Fe3+CI3-1
Внутримолекулярные – в которых,  разные атомы в одной молекуле изменяют степень окисления, например:

2КС1+5О3-2 → 2 КС1-1 + 3О20
Реакции диспропорционирования – в которых,  одновременно один и тот же элемент и окисляется и восстанавливается:
3CI20 + 6 КОН → 5 КС1-1+ КС1+5О3 + 3Н2О

CI0 + 1е → С1-   восстановление

CI0 - 5е → С1+5   окисление

Окислительно-восстановительными методами количественного анализа являются: перманганатометрия и йодометрия. Рассмотрим оба метода.

Перманганатометрия

Этим методом определяют:

а) восстановители – прямым титрованием, т.к. потенциал, который они имеют меньше, чем +1,5 В, например определение H2S(E0 H2S/ S=-0,14B).

5 H2S + 2 KMnO4+3H2SO4→ 2MnSO4+5S +8HOH +K2SO4
5│H2S -2e → S +2H+
2│MnO4-+8H++5e →Mn2+ +4H2O

б) окислители – обратным титрованием (определение по избытку). К определяемому окислителю добавляется избыток титранта-восстановителя (Н2С2О4·2Н2О), потенциал которого равен +0,06 В. После реакции избыток щавелевой кислоты оттитровывается KMnO4 (из бюретки). Приведем пример определения дихромата калия:
K2Cr2O7 + 3 Н2С2О4 +4 H2SO4 → Cr2 SO4)3 +6CO2 + 7HOH +K2SO4
Cr2O72- +14H+ +6e → 2Cr3+ +7HOH│1
H2C2O4 -2e → 2CO2 +2H+                │ 3

Избыток щавелевой кислоты оттитровываем перманганатом (из бюретки).

5 Н2С2О4+3 H2SO4+ 2 KMnO4→ 2MnSO4 +10CO2+8HOH +K2SO4
H2C2O4 -2e → 2CO2 +2H+          │5      

 MnO4-+8H++5e →Mn2+ +4H2O │2

  M (1/z   K2Cr2O7) = M/z=294 /6=49 г/моль

Ситуационная задача: по правилам Госфармакопеи недопустимо совместное хранение KMnO4 и Н2О2. Чем это объясняется? Подтвердите реакциями необходимость данного запрета?

Приготовление титранта
В качестве титранта используется раствор перманганата калия, обычно с концентрацией 0,02 – 0,05 моль/л.

Стандартный раствор калия перманганата готовится из фиксанала или из навески кристаллического KMnO4. Масса навески определяется по формуле:

m = CЭМ 1/z KMnO4· V(л)

Приготовленный раствор выдерживают 7-8 дней, время, в течение которого имеющиеся в нем примеси все окисляются. Выделившийся осадок MnO2↓ отфильтровывают, после чего определяют истинную концентрацию раствора титрованием раствором исходного вещества. В качестве исходных растворов используются: растворы щавелевой кислоты или соли Мора (NH4)2·SO4·FeSO4·6H2O. Между  KMnO4 и установочным веществом протекает следующая окислительно-восстановительная реакция:

2KMnO4 + 10FeSO4 +8H2SO4→ 2MnSO4 +5Fe2 (SO4)3 +K2SO4 +8HOH

Перманганатометрия в медицинской практике применяется для определения содержания мочевой кислоты в моче, сахара в крови, ионов Са2+ в пробе крови, содержание некоторых витаминов в водных средах, а также определение активности некоторых ферментов, например, каталазы. Велика роль перманганатометрии в оценке загрязненности биосферы (определение загрязнителей воздуха, воды и почвы). С помощью перманганатометрии определяют: сульфиты,  нитриты, арсениты, Fe2+, гидразин в организме.  Можно определять ряд органических кислот (лимонную,  винную, яблочную, щавелевую, аскорбиновую и др.)

В гигиенической практике ее используют для определения важной характеристики питьевой воды – ее окисляемости, это количество мкг KMnO4, идущих на  окисление восстановителей, содержащихся в 1 литре воды. В частности окисляемость обусловлена присутствием в воде гуминовых веществ,  сероводорода, солей железа (П) и др.  примесей в основном бытовых,  или промышленных отходов. Загрязненные воды имеют окисляемость до 400 мг на 1 л воды, а незагрязненные не более 4 мг/л.

Йодометрия
Является одним из распространенных методов количественного анализа, обусловлено это высокой точностью метода и высокой чувствительностью индикатора. С помощью этого метода можно определять окислители, восстановители и кислоты, используя различные методы титрования (прямое, обратное и косвенное). Рабочими растворами метода йодометрии являются:  титрант-окислитель (раствор I2) и титрант восстановитель (раствор тиосульфата натрия)

Основная реакция метода:

2Na2S2O3 + I2 ↔ 2NaI + Na2S4O6
2 S2O32- -2e  ↔ S4O62-
I2 +2e  ↔ 2I-

f экв. Na2S2O3 =1/1;  f экв. I2 =  1 /2

 Приготовление раствора титранта

Стандартные растворы йода готовят из фиксаналов или навесок кристаллического йода.

 m I2 =  M 1/z I2·Cэ·V(л)

Йод плохо растворяется в воде в воде: при 200С в 100 мл Н2О растворяется всего 0,029 г I2. Его растворимость значительно повышается в присутствии йодит-ионов, что связано с образованием комплексных трийодитионов: I2+I-= [I3-]

Поэтому навеску кристаллического йода растворяют в небольшом  объеме КI (масса К I должна быть в 2-3 раза меньше массы навески йода), затем добавляется дистиллированная вода до необходимого объема. Точная концентрация полученного раствора определяется с помощью стандартного раствора натрия тиосульфата.

Из-за летучести йода и способности йодид-ионов окисляться кислородом воздуха, особенно на свету, приготовленный раствор рекомендуется хранить в прохладном месте, в темной, плотно закрытой посуде. 
Стандартные растворы натрий тиосульфата обычно готовят из фиксанала или из навески кристаллического Na2S2O3·5 Н2О.

m = Cэ·М 1/z· Na2S2O3·5 Н2О·V (л)

При хранении концентрация растворов Na2S2O3 изменяется вследствие взаимодействия его с СО2 и О2, растворенными в Н2О, а также в результате частичного разложения под действием попадающих в раствор тиобактерий.

Точная концентрация растворов Na2S2O3 устанавливается по навескам х.ч. калий дихромата K2Cr2O7 или кристаллического свежевозогнанного йода.

Определение состояния эквивалентности

Точка эквивалентности при йодометрическом  титровании может определяться:

а) безиндикаторным – по исчезновению желтой окраски самого йода, которая заметна для глаз при содержании I2 в растворе около 5·10-5 моль/л;

б) с помощью специфического индикатора-крахмала, образующего с йодом (I2), интенсивно окрашенный в синий цвет йода – крахмальный комплекс. Обычно используют 0,5 -1% водные растворы крахмала.

Факторы, влияющие на точность результатов йодометрического титрования

Достоверность результатов йодометрического титрования зависит от ряда факторов: 

- от значения кислотности среды титруемого раствора,

- температуры раствора,

- момента введения индикатора.

Рассмотрим влияние каждого из перечисленных факторов отдельно.

рН растворов
Результаты анализа сильно зависят от значения рН титруемого раствора. Оптимальным является титрование нейтральных или умеренно кислых растворов.

В щелочной среде (рН>7,5) точность анализа снижается из-за параллельных процессов:

а) диспропорционирование йода:

I2 + 2ОН-→ 2I- + IO- +H2O
б) частичного окисления ионов S2O3-2 до сульфид ионов под действием, образующихся в щелочной среде гипоиодит-ионов:

S2O3-2+ 2ОН-+ 4 IO- →  2 SO42-+ H2O +4I-
Оба процесса нарушают стехиометрию взаимодействия йода с тиосульфатом и искажают результат анализа.

В сильнокислой среде ионы I-, всегда присутствующие в приготовленных растворах йода, легко окисляются кислородом воздуха:

2I- + O2 + 4H+ = I2+ 2H2O
Следствием этой реакции является, увеличение концентрации титранта, что также сказывается на результате титрования.

В каждом отдельном анализе подбирается определенное значение рН 

(но всегда < 7,5),  зависящее от природы анализируемых веществ.

Температура.
Йодометрическое титрование рекомендуется проводить при комнатной температуре. При повышении температуры точность результатов значительно уменьшается из-за потери йода вследствие его летучести и уменьшения чувствительности крахмала к йоду.

Момент введения индикатора

Результат титрования зависит от концентрации йода (I2) в пробе в момент введения индикатора:

- при высокой концентрации йода крахмал частично им окисляется, кроме того, при большом избытке йода повышается устойчивость йодокрахмального комплекса, что снижает скорость взаимодействия йода с тиосульфатом. Поэтому крахмал, в отличие от других индикаторов, не добавляют в пробу перед началом титрования. Большую часть титрования рекомендуется проводить без индикатора, контролируя ход титрования по изменению интенсивности собственной окраски йода в растворе. Когда основное количество йода вступит в реакцию и раствор станет светло-желтым, вводят крахмал и заканчивают титрование в момент исчезновения голубой окраски раствора.

После введения крахмала титрант (Na2S2O3) добавляется строго по каплям при интенсивном перемешивании раствора после каждой добавленной капли.
Йодометрическое определение восстановителей

В зависимости от природы восстановителя используют  прямое и обратное титрование. Прямое используется для сильных восстановителей (у которых Е0 имеет низкие значения). Таких веществ немного - это тиосульфаты, сульфиды, цианиды, арсениты.

Большинство восстановителей (слабые восстановители, летучие или нестойкие в растворах вещества) определяют обратным титрованием. При этом используют два титранта: титрант - окислитель (I2) и титрант восстановитель (раствор тиосульфата натрия). Для примера рассмотрим определение количественного содержания аскорбиновой кислоты (витамин С).  К пробе анализируемого раствора прибавляют избыточный точно отмеренный объем раствора йода. При этом вся аскорбиновая кислота  окисляется до дегидроаскорбиновой кислоты С6Н6О6:
С6Н8О6 + I2 = С6Н6О6 + 2HI
I2 + 2e → 2I-     Z=2 f экв. =1/2

С6Н8О6 -2e → С6Н6О6 +2H+         Z=2; f экв. =1/2

Избыток I2 оставшегося после окончания реакции оттитровывается титрантом восстановителем, а именно раствором Na2S2O3 до состояния эквивалентности, т.е. до обесцвечивания крахмала: 

I2 + Na2S2O3 → 2NaI + Na2S4O6
Содержание аскорбиновой кислоты рассчитываем по известным формулам, например  ч/ з сложный титр: 

1. Определяем объем избытка йода:

Vизб= Cэ тиос.·Vтиос. /Сэ I2
2.   V I2/  аск. =  V общ.      – V изб.

 m аск. к-ты= Т I2/ аск.-к-те·V изб I2 = Сэ I2· М 1/z аск. Кк-ты· V I2/аск. /1000

В медико-биологической и санитарно-гигиенической  практике обратное титрование используется для определения количественного содержания в воздухе или в воде ряда токсичных восстановителей: формальдегида, сероводорода, оксида серебра (1V). Также определяется содержание анальгина, фурацина, метионина, пенициллина, соединений ртути (1) в лекарственных препаратах.
Йодометрическое определение окислителей
Определение окислителей основано на использовании сильных восстановительных свойств ионов I-.  Йодидами легко восстанавливаются различные окислители: О2, О3, С12, Br2,  KMnO4,  MnO2, органические перекиси, соединения меди, мышьяка и др.

Определение окислителей проводят по методу заместительного (косвенного) титрования.  Раствор, содержащий окислитель, обрабатывают неконтролируемым избытком  калия  иодида, а выделившийся при этом йод (I2) в количестве, эквивалентном содержанию окислителя, оттитровывают до состояния эквивалентности титрантом-восстановителем (раствор Na2S2O3).

В этом случае при анализе протекают две основные реакции:

а)  к окислителю добавляют избыток KI, выделившийся йод оттитровывается по второй реакции:

б) I2 +2 Na2S2O3 = 2 NaI + Na2S4O6
Пример:

Йодометрическое  определение содержания озона (О3) в воздухе. Определенный объем воздуха, содержащий О3, пропускают через подкисленный раствор иодида калия

О3 +6KI + 3H2SO4 = 3I2 + 3K2SO4
O3 + 6H+ +6e = 3 H2O │1    Z= 6    f= 1/6

2I-  - 2e = I2                  │3    Z= 1    f= 1

Выделившийся I2 , количество, которого строго эквивалентно количеству О3, содержащемуся в воздухе, оттитровывают стандартным раствором Na2S2O3:
I2 +2 Na2S2O3 = 2 NaI + Na2S4O6
Расчеты
Сэокисл. = Сэтио.·Vтио./ V анал.пробы

Аналогичным образом определяется содержание хлора в воде и в воздухе, содержание растворенного в воде кислорода, концентрацию арсенатов, содержание KMnO4 в техническом препарате, никотиновой кислоты в растворах для инъекций и др.  
       Применение йодометрического метода в медицине

1. Определение количества аскорбиновой кислоты, формальдегида.

2. В клиниках определяют сахар в крови и фермент пероксидазу.
3. Определяют активный хлор в белильной извести.

4. Остаточный хлор в питьевой воде.

Типовые задачи

Задача № 1. Молярная концентрация окислителя в растворе равна 0,02 моль/л. Определите молярную концентрацию эквивалента окислителя, принимая во внимание химизм реакции: 

      KMnO4+Н2О2+Н2 SO4 → Mn SO4 +…

Решение
5 H2О2 + 2 KMnO4+3H2SO4→ 2MnSO4+5О2 +8HOH +K2SO4
5│H2О2 -2e → О2 +2H+
2│MnO4-+8H++5e →Mn2+ +4H2O
Фактор эквивалентности окислителя равен f =1/5;

Сэкв. ( KMnO4) = См KMnO4 / f экв. KMnO4 = 0, 02 / 1/5=0,1 моль/л

Ответ:  Сэкв. ( KMnO4)= 0,1 моль/ л

Задача № 2. Молярная концентрация восстановителя в растворе равна 0,05 моль/л. Определите молярную концентрацию эквивалента восстановителя, принимая во внимание химизм реакции: 

      KIO3+Н2О2+Н2 SO4 → I2 + O2…
Ответ: Сэкв. (Н2О2)=0,1 моль/л.
Задача № 3. Допустимо ли одновременное введение внутрь больному NaNO2 и KI (среда в желудке кислая)? 

Ответ:  нет, т.к. э.д.с. больше нуля.

Лабораторная работа.

«Определение точной концентрации  фармакопейного  препарата раствора пероксида водорода»

Учебно-целевые вопросы:

1. Основная реакция метода перманганатометрии.

2. Рабочие растворы метода и индикаторы.

3. Определение окислителей и восстановителей.

4. Применение метода в фармацевтической и медицинской практике.

Реактивы:

1. Рабочий раствор (титрант) 0,02 э раствор перманганата калия.

2. 2 э раствор серной кислоты.

3. Фармакопейный  препарат Н2О2 3%.

Пероксид водорода обладает свойствами как окислителя Е0Н2О2/Н2О=+1,77 В 

 Н2О2+   2Н+ +2е =2 Н2О,  так и восстановителя:  Е0Н2О2/ О2 =+0,682 В  

Н2О2 – 2е = О2 +2Н+ т.е. проявляет окислительно- восстановительную двойственность.

В реакциях с сильными окислителями, например с KMnO4 перекись водорода выступает в качестве восстановителя:

2 KMnO4 + 5 Н2О2 + 3H2SO4→ 2MnSO4 +5O2 + K2SO4 +8H2O

  MnO4- +8H+ +5e → Mn2+ + 4HOH│2

  H2O2 – 2e → O2 + 2H+                   │5

Ход выполнения работы

1. Исходный раствор пероксида водорода разбавить дистиллированной водой в 100   раз:

Необходимость разбавления: так как фармакопейный препарат Н2О2 должен иметь концентрацию равную 3%, а Сэ KMnO4 (титранта)=0,02 моль/л.
Cэ Н2О2= С%·10·p / М1/Z Н2О2=3·10·1 / 17= 1,8 моль/л

Сэ Н2О2 / Сэ KMnO4 = 1,8 /0,02= 90

Т.е. разбавлять раствор перекиси необходимо в 100 раз.

Для этого 1 мл Н2О2 перенести пипеткой в мерную колбу на 100 мл и долить до метки дистиллированной водой.

2. Заполнить бюретку рабочим раствором KMnO4.

3. В колбу для титрования пипеткой внести 10 мл разбавленного раствора пероксида водорода и в эту же колбу прилить мерной пробиркой 3-5 мл раствора серной кислоты.

4. Исследуемый подкисленный раствор Н2О2 оттитровать 0,02 э раствором KMnO4 до бледно-розового цвета. Повторить титрование 5 раз. Результаты записать в таблицу 5. 
                            Таблица 5.
	№    опыта
	 V р-ра Н2О2
	  Сэ KMnO4
	V р-ра KMnO4 в мл

	1.

2.

3.

4.

5.
	
	
	


5. По среднему объему перманганата калия рассчитать С% исходного раствора пероксида водорода.

6. Оформить отчет о лабораторной работе:

    а) Определить метод и вид титрования.

     б)  Сделать вывод о пригодности фармакопейного препарата раствор    Н2О2.
Контрольные вопросы для защиты лабораторной работы
1. В чем сущность перманганатометрического титрования?

2. Почему обычно не нужен индикатор при перманганатометрических определениях?

3. Почему перманганатометрическое титрование проводят при рН<7?

4. Приготовили 0,02М раствор KMnO4. Какую эквивалентную концентрацию будет иметь этот раствор в приведенных реакциях:

а) 5Fe+2 + MnO4- + 8H+ = 5Fe+3 + Mn+2 + 4 Н2О
б) 3 Mn+2 + 2 MnO4-+2 Н2О =3 MnO2(т) + 4Н+
   5.   Определить, какой метод использован в каждом конкретном случае:

        а) прямое титрование

        б) обратное титрование

        в) титрование по замещению.

Таблица 6.

	Вариант
	Анализируемое

вещество
	   Уравнение реакции
	 Титрование

	      1.
	Fe2+
	5Fe+2 + MnO4- + 8H+ =5Fe+3 + Mn+2
 + 4 Н2О

	Титруют
раствором

 KMnO4

	     2.
	MnO2
	MnO2+Н2С2О4(изб) + 2Н+= Mn+2 + 2СО2 + 2 Н2О
5 Н2С2О4изб.+2 MnO4-+6Н+= 2 Mn+2+ 10 СО2 +8 Н2О

	ИзбытокН2С2О4  
Титруют
раствором KMnO4


	   3.
	Са2+
	   Са2+ + С2О42-= Са С2О4↓

Са С2О4 Н 2SO4- = 
5 Н2С2О4+ Са SO4
5 Н2С2О4+2MnO4-+6Н+= 
2 Mn+2+ 
10 СО2 +8 Н2О
	Образовавшуюся 
щавелевую
кислоту
титруют раствором

KMnO4


	  4.
	 Н2О2.

	5Н2О2.+2MnO4-+6Н+=5NO3- + 
2 Mn+2+ 3 Н2О

	Титруют 

раствором

KMnO4


	  5.
	 NO2-
	5 NO2-+2 MnO4-+6Н+=
5NO3- + 
2 Mn+2+ 3 Н2О

	Титруют

 раствором

KMnO4



6. Как приготовить рабочий раствор KMnO4 и установить его эквивалентную концентрацию.

7. Зависит ли титр раствора KMnO4 от среды раствора.

8. Почему концентрация раствора KMnO4 может измениться с течением времени?

9. Как с помощью метода перманганатометрии определяют содержание:

   а) железа в соли Мора (NH4)2Fe(SO4)2·6  

   б) пероксида водорода

   в) нитритов

   г) кальция в сыворотке крови

   д) K2Cr2O7
   ж) KCIO3

10. Сопоставьте окислительно-восстановительные свойства пероксида водорода, которые он проявляет при взаимодействии с K2Cr2O7 и с KI в кислой среде. Какие свойства для него более характерны по отношению к данным реагентам?

               Е01 О2 /  Н2О2.= 0,68 В
                Е02 Cr2O72-/ 2Cr3+ =1,33B
                 Е03 Н2О2/ Н2О = 1,77В
                Е04I2/2I- = 0,54 В.      

Тестированный контроль по теме: «Окислительно-восстановительные реакции»
               1. СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ И ВАЛЕНТНОСТЬ УГЛЕРОДА В СН3ОН СООТВЕТСТВЕННО РАВНЫ:
1) -2; 2 
2) -2; 4 
3) 0; 4    
4) +4; 4 

Правильный ответ: 2)

2. ОКИСЛИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА ГАЛОГЕНОВ РАСТУТ ОТ:
1) фтора к йоду
2 йода к фтору  
 3) равны  у всех  
4) брома к йоду

Правильный ответ: 2)

3. БОЛЕЕ СИЛЬНЫМ ОКИСЛИТЕЛЕМ KMNO4 ЯВЛЯЕТСЯ В:
1) в нейтральной среде                  

2) щелочной среде                      

3) кислой среде    

4) неводная среда                    

Правильный ответ: 3)

4. ПЕРОКСИД ВОДОРОДА ПРОЯВЛЯЕТ ТОЛЬКО ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ СВОЙСТВА В РЕАКЦИИ:
1)  H2О2 +  KMnO4+H2SO4→ MnSO4+О2 +HOH +K2SO4
2) H2О2→ О2 +HOH

3) CrCI3+ H2О2+KOH →K2CrO4+KCI+H2O

4) H2О2↔H+ + HO2-
Правильный ответ: 1)
5. СУММА КОЭФФИЦИЕНТОВ В ДАННОЙ ОВР РАВна К2 MnO4+ H2SO4→ KMnO4+  MnO2+ K2SO4 +Н2О
1)  12 
2) 11  
3) 10  
 4) 14

Правильный ответ: 2)

6. УКАЖИТЕ ФОРМУЛЫ ВЕЩЕСТВ, В КОТОРЫХ СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ АТОМА УГЛЕРОДА РАВНА -4.
1)  СаС2 
2) СН4    
3) СО2   
4) СО

Правильный ответ: 2)

7. Концентрацию Н2О2 в перманганатометрии определяют:

1) прямым титрованием в кислой среде   

2)  обратным  титрованием в кислой среде    

3)  заместительным  титрованием,  с раствором KI
4) по титрованному раствору Na2SO3
Правильный ответ: 1)
8. КАКИЕ ИСХОДНЫЕ ВЕЩЕСТВА ИСПОЛЬЗУЮТСЯ ДЛЯ УСТАНОВКИ ТИТРА РАСТВОРА I2.

 1)  KI    
2)Na2S2O3  
3) H2SO4   
4) H2С2О4
Правильный ответ: 2)

9. МОЛЯРНАЯ МАССА ЭКВИВАЛЕНТА KMNO4 В ЩЕЛОЧНОЙ СРЕДЕ РАВНА,МОЛЬ/Л:
    1  158  
    2) 31,6  
    3) 89   
   4) 52,6

Правильный ответ: 1)
10. Е0(MnO4-/ Mn2+)=+1,51 В;     Е0(Cr2O72- /2Cr3+) = +1,33 В. БОЛЕЕ СИЛЬНЫМ ОКИСЛИТЕЛЕМ ЯВЛЯЕТСЯ:
1)  ион MnO4- 
2) ион Cr2O72-   
3) ион Mn2+   
4) ион Cr3+
Правильный ответ: 1)

3.8.       Комплексные соединения

Комплексные соединения представляют собой наиболее обширный и разнообразный класс химических соединений. А так, как в их состав могут входить как неорганические, так и органические молекулы или ионы, то комплексные соединения связывают воедино неорганическую и органическую химию.

Комплексные соединения нашли самое разнообразное практическое применение. Особенно велика роль комплексов в биологических процессах. Это гемоглобин, хлорофилл, некоторые витамины и многие ферменты. Теория комплексных соединений появилась только в 1893 году, предложена она швейцарским химиком А. Вернером.

Эта теория обеспечила быстрое развитие химии комплексных соединений. В развитие химии комплексных соединений важную роль сыграли труды русских ученых Н.С. Курнакова, Л.А.Чугаева, И.Н.Черняева, А.А. Гринберга и др.

Химия  комплексных  (координационных) соединений изучает ионы и молекулы, состоящие из центральной частицы и координированных вокруг нее лигандов. Центральная  частица, (комплексообразователь)    и,   непосредственно связанные с ней лиганды,  образуют  внутреннюю  (координационную) сферу комплексного соединения. А число этих лигандов называется  координационным числом. Ионы, находящиеся за пределами координационной сферы, образуют внешнюю сферу комплексного соединения. В формулах внутреннюю сферу комплексного соединения заключают в квадратные скобки, например:  K2 [HgI4];  K3[Fe(CN)6];  [Cr(H2O)6] CI3 и  т.д.

Химическая связь в комплексных соединениях

При описании химической связи в комплексных соединениях используют как электростатические представления, так и квантово-химический подход (методы валентных связей и молекулярных орбиталей, теория кристаллического поля, теория поля лигандов).

Метод валентных связей в приложении к комплексным соединениям базируется на тех же представлениях, что и в молекулярных соединениях, т.е. ковалентная связь между лигандом и центральным атомом двухэлектронная и двухцентровая, а  образование ее происходит по донорно-акцепторному механизму за счет неподеленных электронных пар донорного атома лиганда и вакантных орбиталей центрального атома.
Орбитали комплекса, рассматриваются как орбитали,  только центрального атома, гибридизация  которых  приводит к образованию связывающих орбиталей. Например, атом кобальта имеет электронную конфигурацию 4s23d7, a ион Со 3+-3d6. Под действием лигандов, например молекулы NH3, происходит спаривание d- электронов, и шесть электронов занимают три из пяти 3d- орбиталей. Остающиеся две вакантные 3d  орбитали, а также одна 4s и три p орбитали участвуют в гибридизации с образованием шести гибридных (d2sp3) орбиталей, направленных к вершинам октаэдра. Экспериментальные данные показали что, гибридизация с участием d-орбиталей могут быть двух видов: с использованием внешних d-орбиталей или с использованием внутренних d-орбиталей. Зная тип гибридизации можно предсказать и объяснить реакционную способность комплексных соединений, которая во многом определяется скоростью обмена лигандов на другие молекулы или ионы в растворе.

Обмену лигандов благоприятствует:

1. «внешняя» гибридизация и 

2. наличие у центрального атома свободных «внутренних» орбиталей.

При « внешней» гибридизации связь лиганда с комплексообразователем слабее, а при наличии у последнего вакантных d - орбиталей становится возможным присоединение к комплексу  дополнительной частицы с последующим отщеплением одного из лигандов, например: [Со (NH3)6]3+     d2sp3  внутренняя гибридизация;

[Ni(NH3)6]2+      sp3d2  гибридизация «внешняя»;

[V(NH3)6]3+        d2sp3 гибридизация «внутренняя»

Наиболее распространенными формами координационных соединений является  квадрат, тетраэдр и октаэдр. Эти же формы реализуются и в биокомплексах. Доказано, что наряду с σ – связями в комплексных соединениях образуются π- связи также по донорно-акцепторному механизму. 

В организме человека очень много жизненно важных  комплексных соединений, миоглобин, гемоглобин и др. Кроме того, многие вещества, присутствующие в организме: аминокислоты, белки, нуклеиновые кислоты, витамины, гормоны являются активными лигандами и,  взаимодействуя с катионами биметаллов, образуют многообразные комплексные соединения, выполняющие определенные биологические функции. В зависимости от природы комплексообразователя изменяются биологические функции этих комплексов. Так, комплексы порфина с катионом Fe2+  являются основой гемоглобина, с катионом  Mg- хлорофилла, а с катионами двух металлов:  Fe  и Cu- цитохромоксидазы. Среди комплексных соединений следует выделить «комплексоны» (производные полиаминокарбоновых кислот), используемые в количественном анализе для определения многих катионов, в частности:  Ca, Mg, Ba, Fe и др.

«Комплексоны» нашли свое применение и в практической медицине. Их используют для выведения из организма инкорненированных металлов и радионуклеотидов, регулирования кальция в организме, для предотвращения или уменьшения образования камней, излечения бериллиоза, гепатоцеребральной дистрофии.

«Комплексоны» оказывают ингибирующее действие на отложение фосфата кальция на аорте и в почках, замедляют остеопороз и позволяют диагностировать различные заболевания, в том числе онкологические поражения костной ткани и скелета. Многие лекарственные препараты представляют собой «комплексоны», например фосфицин,  ксидифон, и т.д.

Метод,  в основе которого лежит реакция образования комплексных соединений называется «комплексонометрией». Рабочими растворами являются производные аминополикарбоновых кислот, из которых простейшей можно считать аминодиуксусную кислоту  NH(CH2COOH)2.  Наиболее распространенными комплексонами являются:

1. нитрилотриуксусная кислота или комплексон 1: N(CH2COOH)3.
2. этилендиаминтетрауксусная кислота или комплексон (П) - [Н4Т]:

3. двунатриевая соль этилендиаминтетрауксусной кислоты или комплексон Ш,  которую называют трилоном Б  Na2 (H2Т):

Комплексоны отличаются полидентатностью, т.е. способностью образовывать сразу несколько координационных связей, с ионами металлов комплексообразователей: ковалентные связи с карбоксильными группами (-СООН) и донорно-акцепторные связи с азотом аминогруппы (:N). Соединения подобного типа называются внутрикомплексными (хелатными или клешневидными) соединениями. Реакции между комплексоном Ш и катионами металлов протекает с образованием комплексов строго определенного состава, в которых отношение металла к лиганду равно 1:1 независимо от степени окисления металла. Увеличение степени окисления металла приводит к увеличению числа координационных связей.

Прочность образуемых комплексов обусловлена наличием в них одновременно как ковалентных, так и донорно-акцепторных связей. Наибольшей прочностью обладают комплексонаты катионов Ме3+ и Ме4+. Комплексон Ш, трилон Б, находит применение для количественного определения многих катионов металлов, например: Са2+,  Cu2+, Ba2+,  Zn 2+,  Fe3+,  AI3+,  Mn2+, редкоземельных элементов и анионов, например SO42-,  CO32-, PO43- и др. (косвенным методом).

Кроме того, комплексон Ш используют для смягчения воды, в фармацевтическом и химическом производствах. В медицине комплексоны применяют для лечения «лучевой болезни», при свинцовых и ртутных отравлениях, для растворения почечных камней, в санитарно-гигиеническом анализе питьевой воды (определяют жесткость воды).

Металлохромные индикаторы
Для определения точки эквивалентности в комплексонометрии применяют специальные металлохромные индикаторы (металлоиндикаторы): эриохром черный Т, мурексид, эриохром темно-синий, пирокатехиновый фиолетовый и др. Все названные индикаторы представляют собой слабые органические кислоты, которые изменяют свою окраску в зависимости от рН среды. Кроме того, выполняя  роль полидентатных лигандов, металлоиндикаторы образуют окрашенные соединения с катионами различных металлов.

Эриохром  черный Т – натриевая соль сложной трехосновной сульфокислоты (1-окси-2-нафтилазо-6-нитро-2 нафтол-4-сульфокислота). В водном растворе этот индикатор диссоциирует полностью на катион натрия и анион индикатора:

NaH2Ind → Na+ + H2 Ind-
В свою очередь, индикаторный анион в зависимости от реакции среды в большей или меньшей степени диссоциирует по уравнениям:

       pH=6,3                             pH=11,6

      Н2Ind-    ↔  H+ + HInd2- ↔ 2H+ + Ind3-
     красный               синий              оранжевый

При рН<6 равновесие сдвигается в сторону образования аниона Н2Ind-, имеющего красную окраску. В   интервале  рН,  от 7  до 11,   эриохром черный Т находится в основном  в виде иона  HInd2-,  окрашенного в синий цвет.  При рН >11,6 индикатор почти полностью диссоциирован, его анион Ind3- окрашен в оранжевый цвет. Эриохром черный Т  образует с катионами - комплексообразователями окрашенные внутрикомплексные соединения, хорошо растворимые в воде. Так с двухвалентным металлом, например с кальцием, образуется комплекс вино-красного цвета :

HInd2-+ Са2+ ↔ Са Ind- +Н+
синий                вино-красный

Образующийся комплекс эриохрома черного Т с катионом металла менее прочен, чем комплекс того же металла с трилоном, поэтому трилон Б может вытеснить индикатор из его соединения с катионом металла по следующему уравнению:

Са Ind- +Н2Т2-  ↔ Са Т2- + HInd2-+ Н+

вино-красный                   синий
Условия титрования в методе комплексонометрии

Реакции ионов металла с трилоном  Б  и  с  ионами индикаторов - обратимы. Химическое равновесие указанных реакций будет сдвинуто в сторону образования комплексов ионов металла с трилоном  Б и с ионами металлоиндикаторов тем больше, чем будет ниже концентрация ионов водорода в растворе. Поэтому, для полноты протекания реакций комплексообразования требуется щелочная среда. Однако в сильнощелочных растворах  (при рН>10)  наблюдается образование оксикомплексных соединений металлов или даже выпадение осадков гидроксидов металлов.

В  связи с этим титрование большинства катионов проводят обычно в аммиачной среде  (NH4OH + NH4CI)  при рН = 8-:-10.

Тема:  «Комплексные соединения. Лабораторная работа « Определение жесткости воды и концентрации ионов Са2+ в биологической жидкости».
1. Тема занятия: Комплексные соединения. Лабораторная работа « Определение жесткости воды и концентрации ионов Са2+ в биологической жидкостях»

2. Форма организации учебного процесса: практическое занятие, лабораторная работа.

3. Значение темы:  Изучаемая тема является одним из важных разделов общей и неорганической химии, т.к. позволяет понять роль комплексных соединений для организма человека: миоглобин, гемоглобин и др. Аминокислоты, белки, НК и витамины, гормоны являются активными лигандами и, взаимодействуя с катионами металлов, образуют многообразные комплексные соединения, выполняющие определенные биологические функции.  

4. Учебная цель. Студентам необходимы знания комплексных соединений для того, чтобы умело пользоваться ими в своей практической деятельности. Для изучения свойств биологически активных веществ, лекарственных препаратов, ферментов необходимо умение проводить экспериментальные исследования, связанные с определением их состава.

4.1. Необходимые реактивы, посуда одного рабочего места

1. Бюретка – 1 шт.

2. Пипетка на 1 мл и 10 мл.

3. Колбы для титрования на 100 мл.

4. Мерный цилиндр на 50 мл.

5. Мерные пробирки на 10 мл.

6. Индикаторы: эриохром черный, мурексид.

7. Рабочий раствор трилон Б – 0,05 э.

8. Биологическая жидкость.

9. Раствор NaOH 10%.

10. Шпатель для взятия мурексида.

Условия титрования в методе комплексонометрии

Реакции ионов металла с трилоном Б и с ионами индикатора – обратимы:

MgInd- + H2Tr2- ↔ MgTr2- + Hind2- + H+
MgTr2- + Na2 [H2Tr] ↔ Na2[MgTr] +  Hind- + H+

Вино-красный                                    синий

Химическое равновесие указанных реакций сдвинуто вправо, поэтому для полноты протекания реакций комплексообразования требуется щелочная среда. Однако в сильнощелочных растворах ( при рН>10) наблюдается образование оксикомплексных соединений металлов или наблюдается выпадение осадков гидроксидов металлов.

           В связи с этим титрование большинства катионов проводят в щелочной среде, для чего к исследуемому раствору добавляют аммичный буферный раствор (NH4OH + NH4CI), который поддерживает рН 8-10.

Лабораторная работа

Опыт 1.  Определение общей жесткости воды

         Общая жесткость воды складывается из временной (гидрокарбонатной) и постоянной (сульфаты и хлориды кальция и магния), содержащихся в 1 л воды. По величине жесткости вода характеризуется:

1. до 4 ммоль/л  - мягкая;

2. от 4 до 8 ммоль/л – средней жесткости;

3. от 8 до 12 ммоль/л – очень жесткая.
Техника определения жесткости воды

К 50 мл исследуемой воды прибавляют 2 мл аммиачного буфера и 4 капли индикатора – эриохрома черного. Бюретку заполняют 0,05 э раствором трилона Б и титруют исследуемый раствор до перехода окраски от винно-красной через фиолетовую к синей. Титрование проводят 3-5 раз; для расчета жесткости воды берут средний арифметический объем титранта. Реакции, протекающие в процессе определения жесткости:

Са2+ + HInd2- ↔ CaInd- + H+

                 синий                      винно-красный
CaInd- + Na2 [H2Tr] ↔ Na2[СаTr] +  Hind- + H+
винно-красный                                                                 синий                          
т.е. в точке эквивалентности происходит изменение окраски раствора от винно – красной к синей. Жесткость воды рассчитывают по формуле:

Жводы= Сэ трил Б· V трил. Б / V иссл. воды · 1000; моль/л

Опыт 2. Определение содержания кальция в биологической среде

В колбу для титрования вносят 10 мл исследуемой мочи, добавляют 40 мл дистиллированной воды, 5 мл 10% раствора NaOH (отмерить мерной пробиркой) и на кончике шпателя – индикатор мурексид.

Раствор приобретает красно-оранжевую окраску. Содержимое колбы медленно титруют, добавляя по каплям из бюретки раствор трилона Б, все время перемешивая до перехода окраски в сине-фиолетовую (от последней капли трилона Б). Титрование проводят не менее трех-пяти раз, для расчета берут среднее арифметическое значение объемов титранта:

Сэ (Са2+) = Сэ трил.Б · V трил. Б / V иссл. мочи

Т (Са2+) = 20,00· (Са2+) / 1000   ; г/мл.   V мочи = 1500 мл.

Содержание кальция в моче в норме составляет 0,1 – 0,3 г/сутки.

Сделать вывод о наличии Са в биологической жидкости, есть ли патология, какая?
9. Контрольные вопросы и задачи для защиты лабораторной работы
1. Рабочие растворы метода комплексонометрии, применяемая концентрация.

2.  Индикаторы метода, их отличие от кислотно-основных индикаторов.

3. Что можно определять этим методом, и при каких условиях?

4. Определение жесткости воды.

5. Комплексоны, их применение.

6.Основные положения теории Вернера, Чугаева о строении комплексных соединений.

7. Внутрикомплексные соединения.

8. Центральный атом, лиганд, координационное число.

9. Строение комплексных соединений, диссоциация комплексных соединений.

10. Константа нестойкости. 

11. Указать заряд комплекса [SnF6].

12. Указать число электронов на d-подуровне иона Cr3+.

13. На титрование 100 мл воды затрачено 12,74 мл 0,0523 э раствора трилона Б, рассчитать жесткость воды. Сделать вывод о качестве воды.

14. Чему равно координационное число алюминия в соединении  [AI(H2O)2(OH-)] и заряд иона?
10. Тестовые задания по теме: 
 1. КООРДИНАЦИОННОЕ ЧИСЛО АТОМОВ В АЗОТЕ  АММОНИЯ РАВНО:
          1) 1   
          2) -3    
          3) 4     
          4) 0

                              Правильный ответ: 1)

  2. С.О. ЖЕЛЕЗА В К4[Fe(NC)6] РАВНА:
          1) +2    
          2) +3     
          3)  -4       
          4) +4

           Правильный ответ: 1)

  3. КООРДИНАЦИОННОЕ ЧИСЛО В  К3[AI(OH)6]  РАВНО:
      1) 3   
      2) 1    
      3) 6    
      4) -3

        Правильный ответ: 3)

  4. ЗАРЯД КОМПЛЕКСНОГО ИОНА В КАРБОНАТЕ АММОНИЯ РАВЕН:
       1) +4   
       б) +1  
       в)  -1   
       г) 0

       Правильный ответ:  3)

       5.  ТРИЛОН Б, ОБРАЗУЯ КОМПЛЕКСЫ ЯВЛЯЕТСЯ:
                           1)  донором электронов      
                           2) акцептором электронов   

                           3) буферным раствором   
                           4) сильным электролитом

       Правильный ответ: 1)

         6. АТОМ ЖЕЛЕЗА В НЕВОЗБУЖДЕННОМ СОСТОЯНИИ ИМЕЕТ ВНЕШНИЕ ЭЛЕКТРОНЫ:
            1) 4So3d8    
            2) 4S23d6      
            3) 4S13d64P1

            4) 4S13d7
             Правильный ответ: 2)

                        7. КАКОЙ БУФЕРНЫЙ РАСТВОР ИСПОЛЬЗУЕТСЯ В КОМПЛЕКСОНОМЕТРИИ?
          1) NH4OH;  NH4CI  
          2) Н2СО3   ; NaHCO3   
          3) NaH2PO4  ;   Na2HPO4       
          4) CH3COONa; CH3COOH
Правильный ответ: 1)
8. КАКОЙ ЗАРЯД ИМЕЕТ ИОН [Fe2+(NC)5OH2]?
           1) 3-   
           2) 2-  
           3) 3+ 
           4) 2+
Правильный ответ: 1)
9. КАКИЕ РАБОЧИЕ РАСТВОРЫ ИСПОЛЬЗУЮТСЯ В КОМПЛЕКСОНОМЕТРИИ:

         1) HCI  
         2) H2[Na2Tr]  
         3) КОН  
         4) Na 2[Н2Tr]    

Правильный ответ: 4)

10. КАКОВА СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ И К.Ч. КОМПЛЕКСООБРАЗОВАТЕЛЯ В СОЕДИНЕНИИ [NH4CI]? 

       1) +1        2) -3        3) 0      4) +3

              1             4            0            4

Правильный ответ: 1)
11. КООРДИНАЦИОННОЕ ЧИСЛО ПОКАЗЫВАЕТ:
          1) общее число уровней          
         2) число лигандов  

         3) количество заместителей       
         4) устойчивость комплекса

Правильный ответ: 2)

12.  КООРДИНАЦИОННОЕ ЧИСЛО У Fe3+.

        1) 4     
        2) 2      
        3) 6    
        4) 3

Правильный ответ: 3)

13. УКАЗАТЬ СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ И К.Ч. КОМПЛЕКСООБРАЗОВАТЕЛЯ  [Zn(NH3)4](NO3)2.
      1) +2;4   
      2) +2;  6  
      3) +1; 2    
      4) +3; 6
Правильный ответ:2)

14.  ЧЕМУ РАВЕН ЗАРЯД КОМПЛЕКСНОГО ИОНА  [Cr+3 (OH2)4(C2O4)] ?
     1) 3+   
     2) 3-      
     3) 1+   
     4) 2-

Правильный ответ: 3)

15.  УКАЗАТЬ КООРДИНАЦИОННОЕ ЧИСЛО Cr+3:

    1) 4     
    2) 2     
    3) 6    
    4) 5

Правильный ответ: 3)

11. Ситуационные задачи по теме.

Задача 1. Рассчитать массу ионов кальция в сыворотке, если при титровании 10 мл ее истрачено 25   мл 0,05 э раствора трилона Б. 

Решение
 
m = Cэ(трил
)М·1/z ·Vтрил/ Vпробы

m = 20· 0,05 ·25 / 10 =2,5 мг
Задача 2. На титрование 100 мл Н2О затрачено 12,74 мл 0,0523 э  раствора трилона Б.      Рассчитать жесткость воды. 

Решение
ЖН20 =  Сэ·трил ·Vтрил.1000 / V иссл.воды  

 Жводы= 0,0523·12,74·1000 / 100 = 6,66 ммоль/л
3.9 S – элементы

Все элементы 1А и П А групп являются  S – элементами (металлами). Металлы группы 1А имеют серебристую окраску, но быстро тускнеют на воздухе. У них сравнительно слабая металлическая связь (мало валентных электронов), они во многом отличаются от остальных металлов, а именно:

- они мягкие, их можно резать ножом;

- имеют низкие температуры кипения и плавления;

-  имеют малую плотность (Li, Na, K легче воды):

- имеют низкие значения стандартных энтальпий плавления и испарения.

У элементов П А группы два валентных электрона и более прочная металлическая связь, что отражается  на их физических свойствах.

Тип кристаллической  структуры

Металлы группы 1А имеют объемно- центрированную кубическую решетку, Ве и Mg- гексагональную плотно упакованную структуру, Ва - объемно-центрированную кубическую решетку. Внешние электроны легко могут быть возбуждены,  и переходить на более высокие энергетические уровни. При обратном переходе на низший уровень выделяется энергия в виде электромагнитных колебаний. Для этих металлов энергия переходов невелики, так что длина волны излучения соответствует видимой части спектра. Поэтому рассматриваемые элементы окрашивают пламя: Li – красный, Na – желтый, К – лиловый, Cs –голубой, Mg – ослепительно белый, Са –кирпично-красный, Ва –яблочно-зеленый и др. цвета. Названные элементы имеют постоянную степень окисления +1 для 1А группы и +2 для П группы.  S –электроны  экранированы от ядра благородно-газовой электронной оболочкой, и поэтому легко удаляются.  Поскольку при движении вниз по группам размеры атомов увеличиваются, внешние электроны находятся дальше от ядра и энергия  ионизации уменьшается. Высокие отрицательные значения Е0 указывают на ярко выраженные восстановительные свойства этих элементов.

S – металлы слишком активны, чтобы они могли находиться в природе в свободном виде. Они встречаются в виде соединений: хлоридов, карбонатов, нитратов, сульфатов. В чистом виде их можно получить электролизом, хотя это и дорогой способ получения.

Химические свойства

1. Взаимодействие с водородом

С водородом  S – металлы образуют гидриды, в которых водород имеет отрицательную степень окисления -1, в основном это соединения с ионной связью. Исключение составляют бериллий и магний, они менее электроположительные и поэтому с водородом образуют ковалентные связи.

2. Взаимодействия с аммиаком

Все (за исключением бериллия и магния) образуют амиды и гидриды:

2Na ( тв.) + 2 NH3( ж )→ 2NaNH2 (тв.) + H2(г)
Амиды металлов легко взаимодействуют с водой, образуя аммиак:

NaNH2(тв.) + Н2О(ж) )→ NaОН(водн) + NH3(г)

Элементы группы П А образуют с аммиаком нитриды:

3Mg( тв.) + 2 NH3( ж )→ Mg3 N2 (тв.) + 3H2(г)

2Са(тв) + 2 NH3( ж )→2СаН2(тв) + N2(г)

3.  Взаимодействие с водой

Все, исключая беррилий и магний, реагируют с холодной водой, образуя гидроксид металла и водород. Металлы 1А группы необходимо хранить под слоем керосина (масла) для предотвращения реакции с водяными парами воздуха:

 2Na ( тв.)+ 2Н2О (ж) )→ NaОН(ж) + Н2(г)

Магний медленно реагирует с холодной водой, но с водяным паром быстро образует оксид магния и водород:

Mg (тв.) + Н2О (пар) →  Н2(г) + MgО (тв)

Активность увеличивается в группах сверху вниз. Энергичность взаимодействия с водой является хорошей иллюстрацией увеличения активности металлов сверху вниз по группе:

Литий реагирует медленно с водой, бурно с кислотами;

Натрий гораздо энергичнее, бурно с кислотами;

Калий так энергично  реагирует с водой, что воспламеняется.

Рубидий и цезий  реагируют с ней  более бурно.

Бериллий не взаимодействует с водой, но легко с кислотами;

Магний медленно с водой, бурно с кислотами;
Кальций спокойно реагирует с водой и энергично с кислотами;

Стронций и барий более активно реагируют с водой,  по активности  близки к натрию.

4. Взаимодействие с неметаллами

Все элементы 1А и Па групп хорошо реагируют с кислородом и галогенами. При нагревании с азотом реагирует литий и все металлы ПА группы, за исключением бериллия:  6 Li(тв) + N2 (г) → 2Li3N (тв)
При действии воды нитриды выделяют аммиак:

Mg3 N2(тв  )+ 6H2O(ж) → 3 Mg(OH)2(тв  ) + 2NH3 (г) 

Элементы П А группы реагируют с углеродом, при высоких температурах, образуя карбиды. Важнейшим карбидом  является карбид кальция. Он реагирует с водой, образуя ацетилен.

СаС2(тв.) + 2Н2О (ж) → Са (ОН)2(тв) + С2Н2(г)

5. Растворимость 

Растворимость определяется двумя факторами:

1. Разрушение кристаллической решетки, ее трудно разрушить (энергия решетки высоко эндотермична):

2. Гидратация  ионов. При гидратации ионов выделяется много энергии (энтальпия гидратации сильно экзотермична).

Соль металлов 1А группы хорошо растворимы, так как катионы однозарядны. Растворимость солей  малых анионов и гидроксидов увеличивается, так как уменьшается энергия кристаллической решетки. Единственными  нерастворимыми солями являются  NaZn(CIO2)3 (CH3CO2 )9  и  K2Na Co(NO2)6]. У электролитов ПА группы энергия решетки больше и энтальпия больше, сольватация у малорастворимых соединений больше, поэтому много трудно растворимых солей.

6. Термическая устойчивость

Термическая устойчивость твердых ионных соединений определяется их стандартной энергией решетки (это энтальпия, поглощаемая 1 моль соли при образовании из газообразных ионов). Она зависит от двух факторов:

1. Чем больше заряды ионов, тем сильнее притяжение между ними, и больше энергия решетки;

2. Чем меньше ионы, тем более близко они располагаются в кристалле и тем больше энергия решетки.

Нитраты разлагаются при нагревании. Для электролитов 1А группы (кроме лития) разложение идет до нитритов и кислорода:

2К NO3(тв.) → 2КNO2(тв.) + О2 (г)

Нитраты ПА группы и лития разлагаются с образованием оксидов металлов, диоксида азота и кислорода.

2 Mg (NO3)2 (тв.) → 2MgO(тв.) +4 NO2 (г) + O2(г)

Решетка нитритов достаточно прочна, чтобы не происходило дальнейшего разложения до оксида. Иное дело в случае нитритов ПА группы. Ион О2- меньше и более высоко заряжен, чем ион NO2-. Оксиды металлов ПА группы имеют большую энергию решетки и поэтому нитраты ПА групп дают при разложении оксиды.

Карбонаты 1 А группы (исключая литий) термически устойчивы, карбонаты группы П А разлагаются при нагоевании, образуя оксиды:

СаСО3(тв.) → СаО(тв.) +СО2(г)

Гидрокарбонаты электролитов 1А группы – твердые вещества, разлагающиеся при 100 0С.

2NaHCO3(тв.) → Na2 CO3 (тв.) + СО2(г) +Н2О (г)

Поэтому NaHCO3 используют при выпечке хлеба.

Гидрокарбонаты электролитов П группы менее устойчивы, они существуют только в растворе. При кипячении они разлагаются, образую карбонаты.

Гидроксиды ведут себя аналогично карбонатам. Гидроксиды элементов группы 1А (кроме Li) устойчивы. Группа П А и Li разлагаются при нагревании, образуя оксиды.   Mg (OH) 2 (тв.) → MgO (тв.) +Н2О (ж)

Все гидроксиды 1А группы растворимы. Они (кроме LiOH) гигроскопичны, т.е. поглощают пары воды из воздуха и при этом разлагаются. Из-за сильной щелочности растворов гидроксидов  металлов 1А группы получили названия щелочных.
Гидроксиды П А группы менее растворимы. Гидроксиды Са, Sr, Ba растворимы в воде, но из-за низкой растворимости их растворы более слабые основания. Гидроксиды бериллия и магния нерастворимы в воде. Гидроксид бериллия амфотерен.

7. Соли элементов 1А и П А групп

Галогениды. 
Фториды элементов группы 1А (KF, KHF2) получают по реакции водными растворами НF и карбонатов или гидроксидов в полиэтиленовых сосудах. Избыток НF дает гидрофторид KHF2, содержащий ион [F…Н… F].-
Фториды элементов группы П А (СаF2). Из-за малой растворимости получают осаждением. В природе встречается минерал СаF2 – плавиковый шпат, являющийся источником фтора.

Хлориды элементов группы 1А- хлорид натрия – обычная поваренная соль, распространена в природе. Используется для производства натрия, карбоната натрия, гидроксида натрия, гипохлорита и хлората натрия.

Хлориды элементов группы П А. Хлорид кальция является побочным продуктом при аммичном производстве соды. Он гигроскопичен и используется как осушитель. Нельзя использовать для аммиака и этанола, так как они с СаС12 образуют комплексы. Хлорид магния при гидролизе образует основную соль:

MgCI2 (водн) + H2O  (жид.)→Mg(OH)CI (тв) + HCI (водн)

BeCI2 – линейная молекула, тип гибридизации sp.

Бромиды и иодиды

Бромид брома похож на хлорид калия. KBr  используют как успокаивающее средство, а также при производстве бромида серебра для фотоматериалов. Иодид калия применяют в аналитической химии для получения растворов йода, содержащих комплексный ион (I3-водн.).

Нитраты
KNO3, NaNO3   встречаются в природе,  их применяют в качестве удобрений.

Нитраты элементов П А группы получают при действии разбавленной  азотной кислоты на металл. Термическое  разложение нитратов протекает следующим образом:
            T0C                                                 T0C   

2KNO3→    2KNO2 + O2         2Ca (NO3) 2  →  2CaO +4NO2  +O2
Сульфаты

Сульфат натрия получают при взаимодействии раствора гидроксида натрия и серной кислоты.  Кристаллизуется в виде: Na2SO4·10 H2O.

Сульфат магния встречается в природе в виде  MgSO4·7H2O. Растворение в воде сульфатов магния и кальция придают ей постоянную жесткость. Сульфат магния используется в медицине в качестве слабительного средства (английская соль).

Сульфат кальция. Встречается в природе в виде минералов: ангидрит кальция CaSO4 и гипс CaSO4·2 H2O, последний при нагревании до 1000С отщепляет часть воды:

CaSO4·2 H2O (тв) →   CaSO4·1/2 Н2О (тв) + ½ Н2О(ж)
     гипс                               алебастр

Сульфат кальция используется для получения сульфата аммония (удобрение).

Гидролиз солей

Большинство катионов 1А и ПА групп в растворах гидратированы. Их соли не гидролизуются, если они не образованы слабыми кислотами, как HCN, H2S, H2CO3. Растворы Na2CO3 обладают сильнощелочными свойствами, которые определяют его моющую способность:

 Na2CO3 + НОН → NaОН + Н2СО3
При добавлении раствора Na2CO3 к раствору сульфата меди (П) образуется осадок основного карбоната меди.

CuCO3·Cu(OH)2·x H2O (малахит) – менее щелочной раствор.

Соли магния Mg2+гидролизуются. При упаривании раствора хлорида магния безводный MgCI2 не образуется, так как происходит гидролиз с образованием основного  хлорида:

Mg CI2 (водн.) + H2O(ж)↔ Mg(OH)CI (тв.) + HCI (водн.)
Жесткость воды и способы ее устранения

Жесткость воды обусловлена содержанием ионов Са 2+и Mg2+.Различают временную и постоянную жесткость. Временная (карбонатная) – это повышенное содержание Са (НСО3)2 и Mg(НСО3)2. Эти соли при кипячении воды переходят в нерастворимые соединения и выпадают в осадок:

Са (НСО3)2 → СаСО3↓ + Н2О +СО2↑

Са2+ +2НСО3- → СаСО3↓ + Н2О +СО2↑

Mg (НСО3)2 → Mg (ОН) 2↓ +СО2↑

Постоянная жесткость воды обусловлена содержанием сульфатов магния и хлоридов Са и Mg. Ее устраняют добавлением соды Na2CO3 или гашеной извести 
    Са (ОН)2.

СаС12 + Na2CO3→ СаСО3↓+ 2 NaС1

Са2++ СО32-→ СаСО3↓

MgSO4 + Na2CO3→MgCO3 ↓+Na2SO4

Mg2++ СО32-→ MgCO3 ↓

MgSO4+ Са (ОН) 2 → Mg (ОН)2↓ + CaSO4
Mg2++ 2OH- → Mg (ОН) 2↓
В целях борьбы с общей жесткость. Применяют смесь гашеной извести и соды:

Са (НСО3)2+ Са(ОН)2 → 2СаСО3↓+ Н2О

Современные способы устранения жесткости воды основаны на применении катионитов и анионитов – ионообменных смол:

RNa2 + CaCI2 →CaR + NaCI
R- полимерный радикал.

Биологическая роль S-элементов

В организме человека щелочные металлы (Са, Mg, Na, К) находятся исключительно в ионном виде. Поскольку степени окисленитя s-элементов постоянны, окислительно-восстановительные реакции в живых системах им не свойственны.

Ионы Са, Na и  К протолитически не активны, соли их в водных растворах не гидролизуются и нейтральны.

Кальций образует достаточно большое количество малорастворимых солей: оксалат СаС2О4, сульфат Са, карбонат СаСО3, фторид кальция, фосфаты. Из периодической таблицы  Менделеева  видно, что натрий имеет сходство с калием, а магний с кальцием. В организме эти пары элементов, а точнее  ионов оказываются антагонистами: К+ и Mg2+ преимущественно внутриклеточные ионы, а Na+ и Са2+ -внеклеточные. Са, Mg, Na, К вместе с хлором создают электролитный фон организма, кроме того, они являются активаторами некоторых ферментов. Кальций входит в состав неорганического вещества костной ткани, участвует в процессе свертывания крови, играет важную роль в мышечном сокращении.

Задачи 

Задача 1. В медицинской практике часто пользуются 0,9% раствором NaCI (p=1г/мл). Вычислить: а) молярную концентрацию и титр этого раствора; б) массу соли, введенную в организм при вливании 400 мл этого раствора.

Решение

С(х)= ω·ρ·10 / М(х);   Т=С(х)· М(х) /1000;  Т(х)= m(х) / Vр-ра(мл);

С(NaCI) = 0,9·1·10 /58,5 = 0,154 моль/л;

Т(NaCI) = 0,154·58,5 /1000 =0,00900 г/мл;

m (NaCI) = 0,00900 г/мл·400 мл = 3,6 г

Ответ: С(NaCI) =0,154 моль/л; Т(NaCI) = 0,00900 г/мл; m (NaCI) =3,6 г

Задача 2.  Вычислить, сколько г и сколько моль растворенного вещества содержится в заданной массе раствора с указанной массовой долей вещесьва: а) 200г 8,4%-ного раствора NaHCO3; б) 300 г 11,1%-ного раствора СаС12.

Решение

ω = m (х) / m р-ра· 100%     m (х)= ω· m р-ра /100%  ν(х) = m (х) /М(х);

а) m (NaHCO3)= 8,4·200/100=16,8 г;  ν(NaHCO3)=16,8 г/84 г/моль=0,2 моль;

б) m(СаС12)= 11,1·300 /100 =33,3 г;   ν(СаС12)=33,3 г/111 г/моль =0,3 моль

Задача 3. Имеется смесь кальция, оксида кальция и карбида кальция с молярным соотношением компонентов 1:3:4 (в порядке перечисления). Какой объем воды может вступить в химическое взаимодействие с 35 г такой смеси?
Решение
Пусть в исходной смеси содержалось  х моль Са, тогда ν (СаО) = 3х, ν(СаС2)=4х. Общая масса смеси равна: 40х +56·3х + 64·4х+35, откуда х=0,0754 моль. При взаимодействии данной смеси с водой происходят следующие реакции: 

               Са + 2Н2О = Са(ОН)2+ Н2
                СаО +Н2О = Са(ОН)2
                СаС2+ 2Н2О = Са(ОН)2 +С2Н2
В первую  роеакцию  вступает 2х моль Н2О, во вторую-3х и в третью- 2·4х=8 моль Н2О, т.е. 13х= 13·0,0754=0,980 моль.

Масса прореагировавшей воды равна ν·М(Н2О) =0,98·18-17,6 г

Объем воды равен 17,6 /1 г/мл=17,6 мл

Ответ: 17,6 мл воды.

Тестовый контроль по теме S-элементы

1. КАРБОНАТ КАЛИЯ В РАСТВОРЕ ВЗАИМОДЕЙСТВУЕТ:
            1) с азотной кислотой 
            2) с сульфатом натрия   

            3) с углекислым газом         
            4) с хлоридом меди

Правильный ответ: 1)
2.   ВЗАИМОДЕЙСТВИЕМ, КАКИХ ВЕЩЕСТВ МОЖНО ПОЛУЧИТЬ ГИДРОСУЛЬФИТ НАТРИЯ:
    1) едкого натра и оксида серы(1V)  
    2) Оксида натрия и оксида серы
    3) серной кислоты и хлорида натрия  
    4) гидросульфида натрия и сернистой кислоты

Правильный ответ: 4)

3.   ПРИ ВЗАИМОДЕЙСТВИИ ОЛЕУМА С ИЗБЫТКОМ NaOH ОБРАЗУЕТСЯ:
    1) Na2S          
    2) Na2SO3  
    3)  Na2SO4  
    4) Na2S2O3
Правильный ответ: 3)

4. В 0,5 Л РАСТВОРА СОДЕРЖИТСЯ 2 Г NAOH. МОЛЯРНАЯ КОНЦЕНТРАЦИЯ ТАКОГО РАСТВОРА РАВНА: 
     1) 0,1    
     2)  4%    
     3) 0,2   
     4) 0,4

Правильный ответ: 1)

5. ВРЕМЕННАЯ ЖЕСТКОСТЬ  ВОДЫ УСТРАНЯЕТСЯ:
      1) кипячением            
      2) добавлением питьевой соды 

      3) добавлением соли NaCI   
      4) добавлением активированного угля

Правильный ответ: 1)

6. ВРЕМЕННАЯ ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ ОБУСЛОВЛЕНА СОЛЯМИ:
    1) Са SO4, MgSO4       
    2) Са (НСО3)2 и Mg(НСО3)2
    3) СаС12 и Са (НСО3)2    
    4) MgС12 и СаС12

Правильный ответ:2)
7. В 1 Л РАСТВОРА NA2SO4 СОДЕРЖИТСЯ 0,1 МОЛЬ СУЛЬФАТ-ИОНОВ. КОЛИЧЕСТВО ИОНОВ НАТРИЯ В НЕМ РАВНО:
    1) 0,1     
    2) 0,2     
    3) 0,05 
    4) 0,001

Правильный ответ: 2)

8. ДЛЯ ПРЕДОВРАЩЕНИЯ ГИДРОЛИЗА K2S СЛЕДУЕТ ДОБАВИТЬ:
      1)  еще K2S
      2) Н2О  
      3) КОН     
      4) НС1   
      5) H2S
Правильный ответ: 4)
9. УКАЗАТЬ ПОРЯДКОВЫЙ НОМЕР ЭЛЕМЕНТА, КОТОРЫЙ НАХОДИТСЯ В ЧЕТВЕРТОМ ПЕРИОДЕ, В ГЛАВНОЙ ПОДГРУППЕ ВТОРОЙ ГРУППЫ:

     1) 10    
     2) 20   
     3) 30   
     4)40

Правильный ответ: 2)

10. РЕАКЦИЯ  ИОННОГО ОБМЕНА ИДЕТ ДО КОНЦА В РЕЗУЛЬТАТЕ ОБРАЗОВАНИЯ ОСАДКА ПРИ ВЗАИМОДЕЙСТВИИ:

1)  NaOH и Mg(NO3)2   
 2) CaCO3 и  HCI  
 3) Cu(OH)2 и  H2SO4   
 4) NaOH  и  KNO3

Правильный ответ: 1)

3.10. Переходные металлы

Общий обзор металлов
В таблице Менделеева более 90 металлов. Их положение можно  показать, если в периодической системе провести условно диагональ от бора к астату. В правой верхней части (исключая элементы побочных подгрупп) - неметаллы, а в левой части расположены металлы. Вблизи диагонали- элементы с амфотерными свойствами. В атомах большинства металлов,  небольшое число электронов на внешнем уровне (т.е. валентных электронов):

11Na    …3S1

12 Mg    …3S2
13AI       …3S23P1
29Cu      ….3d104S1
Радиусы атомов металлов больше радиусов неметаллов, находящихся в одном периоде. Поэтому металлы легче отдают электроны на образование химических связей, т.е. чаще проявляют положительную степень окисления. Характерной особенностью металлов проявление ими сильных восстановительных свойств, т.е. способность атомов отдавать электроны в химических реакциях, переходя в положительно  заряженные ионы - катионы. Количественной характеристикой стремления одного металла восстанавливать ионы другого является величина Е0, в. Она определяется по э.д.с. гальванического элемента, создаваемого из данного металла и стандартного  электрода. На основании  значений Е0  сформировался ряд напряжений металлов, в котором справа налево увеличивается способность металлов отдавать электроны.
Электрохимический ряд напряжений металлов:

Li, K, Ba, Ca, Mg, AL, Mn, Cr, Zn, Fe, Co, Sn, H, Cu, Hg, Ag, Au
Слева направо ослабление восстановительных свойств, активности. Металлы, стоящие после водорода не вытесняют из растворов кислот водород:

Cu + НС1 ≠

Ag + Н2 SO4≠
Каждый металл ряда восстанавливает катионы всех следующих за ним в ряду металлов из растворов солей:

Fe + CuSO4→ FeSO4+ Cu

Fe0 -2e → Fe2+
Cu2+ + 2e → Cu0
Необходимо заметить, что положение некоторых металлов в периодической системе и в ряду напряжений не соответствуют друг другу. Дело в том, что за критерий химической активности металлов в периодической системе принимается энергия ионизации атомов (I). В ряду напряжений – работа превращения твердых металлов в гидратированные ионы. Такое несоответствие, например, у  лития.

3.10. Переходные металлы, d- элементы

Понятие переходный элемент относится для обозначения любого d- или f-элементов. Они действительно занимают переходное положение между электроположительными s-элементами и электроотрицательными р-элементами. d-Элементы называют главными переходными элементами. Они характеризуются внутренней застройкой d-орбитали, так как s-орбиталь их внешней оболочки уже заполнена.  Химические свойства этих элементов определяются участием в реакциях электронов обеих указанных оболочек.

d- Элементы образуют три переходных ряда – в четвертом, пятом и в шестом периодах соотвественно. Первый переходный ряд включает 10 элементов, от скандия до цинка. Он характеризуется внутренней застройкой 3 d-орбиталей. Заполнение электронами внутренней d-орбитали  приводит к экранированию внешних s- электронов от возрастающего заряда ядра, в результате чего эффективный ядерный заряд сохраняется практически постоянным в пределах переходных элементов.

Физические свойства
Металлическая             Все Ме первого переходного ряда обладают высокой

Связь прочнее, чем у   твердостью и плотностью, являются хорошими проводниками

S-металлов.                    Теплоты   и электричества, имеют ценные механические свойства.

Имеют высокие температуры плавления, кипения и энтальпии. Это является следствием более прочной металлической связи за счет участия в ней также и d-электронов.

У d-металлов плотность     В то время как размеры атомов характеризуемые значениями
Больше, чем у S-металлов. Радиусов, немного ув. от Sc к Zn, значения относительных атомных масс возрастают существенно. В результате наблюдается увеличение плотности Ме в этом направление

В природе переходные металлы встречаются главным образом,  в виде сульфидов и оксидов.  Менее   активные  металлы (например: Cu, Ag, Pt), могут находится в самородном виде. Обычный метод получения  восстановление этих соединений углеродом или оксидом углерода СО. Наиболее важный металл – железо. Стали получают сплавлением Fe  с углеродом и с такими переходными металлами как  ванадий,  марганец, кобальт, и титан. Титан имеет ту же механическую прочность, что и сталь, но обладает двумя преимуществами: он легче и не коррозирует, прочнее алюминия. Но, высокая стоимость титана ограничивает его применение. В основном используется в конструкциях космических ораблей. Титан устойчивее стали к действию высоких температур, развивающихся при вхождении аппарата в земную атмосферу.

Химические свойства

Характерные особенности переходных металлов: разнообразие степеней окисления: отчасти по этой причине их используют в качестве катализаторов:

· Парамагнетизм, ферромагнетизм;

· Образование комплексных ионов;

· Образование окрашенных ионов.

Каталитические свойства

Многие важные реакции катализируются переходными металлами.  Переходные металлы и их соединения важнейшие катилизаторы: например контактный процесс окисления SO2 (оксид ванадия);

- процесс Габера получения аммиака [железо и оксид железа (Ш)];

-  гидрогенизация непредельных масел (тонко измельченный никель);

- окисление аммиака (платина или платинородиевый сплав). Это примеры гетерогенного катализа, при котором реагирующие молекулы адсорбируются на поверхности катализатора.

Окисление иодид-ионов как пример гомогенного катализа.  Ионы Fe2+ катализируют реакцию окисления иодид-ионов пероксодисульфат ионами S2O82- в соответствии с уравнением:

S2O82-(водн)  + 2I-(водн.) → 2SO42-(водн) + I2
Ионы Fe2+ катализируют эту реакцию.

Магнитные свойства

Переходные металлы с неспаренными электронами являются парамагнетиками, так как обладают магнитным моментом, обусловленным электронным спином. Fe, Co, Ni-ферромагнетики: это означает, что они сильно притягиваются магнитным полем.

Оксиды и гидроксиды

Оксиды – нерастворимы,  имеют черный или другой цвет, связи ковалентны. За исключением (Ag, Au) переходные металлы реагируют с кислородом, образуя оксиды. 

Основность
В  с.о. +2,   основность  оксидов увеличивается.  При движении слева направо по ряду.  Для любого металла основность оксидов уменьшается с увеличением с.о. Ме в соединении.  Гидроксиды осаждают из содержащих ионы металлов растворов, добавлением гидроксид-ионов. Цвет образующегося осадка часто используют для идентификации присутствующего металла. Все осадки гелеобразны вследствие гидратации  и обладают основными свойствами. Некоторые амфотерны, а некоторые образуют растворимые комплексы с аммиаком:

Cr3+     Cr OH)3 ↓    зеленый цвет

Mn2+   Mn (OH)2↓ бежевый цвет

Fe2+    Fe (OH)2↓  зеленый цвет

Fe3+    Fe (OH)3↓  ржавый цвет

Со2+   Со(ОН)2↓  розовый цвет     кобальтит ион    Со(NH3)62+
Ni2+    Ni (OH)2↓  зеленый цвет                                  Ni(NH3)42+
Cu2+     Cu (OH)2↓  голубой цвет                                   Cu(NH3)42+
Zn2+     Zn (OH)2↓   бесцветный     Zn(OH)42-                Zn(NH3)42+
В высших степенях окисления переходные металлы существуют в виде анионов кислотосодержащих кислот МеО43- и МеО42-, наиболее важными являются: ванадат – ион V3O9;

Хромат ион CrO42-;

Дихромат ион Cr2O72-;

Перманганат ион MnO4-;

Манганат ион MnO42-;   Соли натрия икалия и этих анионов растворимы в воде и являются сильными окислителями и их используют в титриметрическом анализе.

Хроматы

Хромат ион образуется при нагревании солей хрома с пероксидами в щелочном растворе.

     2Cr3+ + 4 OH- + 3 O22- → 2 Cr2O72- + 2H2O
Растворы Cr3+- фиолетово-голубого цвета, а CrO42—желтый, в кислых растворах желтый хромат-ион переходит в оранжевый дихромат – ион.

2 CrO42-желт+2Н+ → 2 Cr2O72-оранж+ Н2О

Хромат калия используют как индикатор при титровании солей серебра. Дихромат калия применяют как окислитель в титрометрическом анализе.

Cr2O72-+ 14 Н+ + 6е →2Сr3+ + 7H2O          E0 = 1,33 B
Манганаты и перманганаты
Получение К2 MnO4 – манганат калия это твердое вещество зеленого цвета образуется при сплавлении диоксида Mn с гидроксидом калия и окислителями, например, хлоратом или нитратом    калия:

3MnO2(тв) + 6КОН (тв) + KCIO3→ 3 К2 MnO4(тв)+3H2O +KCI
Манганаты диспропорционируют, образуя перманганаты. Манганат-ион MnO42- диспропорционирует в кислых растворах на перманганат-ион и диоксид марганца: 3MnO42-(водн) + 4Н+(водн)  2 MnO4-(водн) +MnO2(тв)+2Н2О

      темно-зел.                                                           пурпурный                         черный

Подкисленный раствор КMnO4 широко используется в качестве окислителя при титриметрическом анализе: 

MnO4-(водн) +8Н+ +5е↔Mn2+ +4H2O      E0
Растворы  КMnO4  хранят в темных бутылях, так как под действием света он медленно окисляет воду до кислорода. Подкисленный раствор перманганата калия используют в титриметрическом анализе при определении солей железа (П), пероксида водорода, оксалатов.

Качественные реакции на ионы некоторых металлов

Ионы Ва2+
Ва2+ + SO42-→ Ва SO4↓- белый осадок, который нерастворим ни в воде, ни в кислотах, ни в щелочах. Этой же реакцией распознают соли серной кислоты, т.е. ион SO42-.

Ионы Fe3+

а) 4 FeCI3 + 3K4[Fe(NC)6] → Fe4[Fe(NC)6]3↓ +12KCI
    4Fe3+ + 3[Fe(NC)6]4- → Fe4[Fe(NC)6]3↓

Образуется темно-синий осадок «берлинской лазури» состава Fe4[Fe(NC)6]3↓ или  КFe[Fe(NC)6]  в зависимости от концентраций растворов.

б) FeCI3 + 6 КNCS → K3[Fe(NCS)6] + 3KCI
                                     р-р кроваво-красный цвет

Ионы Fe2+:

3FeCI2+2К3[Fe(NC)6] → Fe3[Fe(NC)6]2↓ +6KCI
    3Fe2+ + 2[Fe(NC)6]3- → Fe3[Fe(NC)6]2↓
Образуется синий осадок «турнбулевой сини»

Ионы Ag+:  AgNO3 + HCI → AgCI↓+ HNO3
                      Ag+ + CI- → AgCI↓
Образуется белый осадок AgCI↓, нерастворимый в кислотах, но растворим в растворе аммиака    AgCI +2NH3→ [Ag(NH3)2]CI
Ионы Cu2+:

1. Соли меди (Cu2+) окрашивают раствор в голубой цвет:

 2CuSO4 + K4[Fe(NC)6] → Cu2[Fe(NC)6]↓+ 2 K2SO4

 2Cu2+ + [Fe(NC)6]4-→ Cu2[Fe(NC)6]↓
Образует вишневый осадок.

Рассмотрим химические свойства некоторых металлов
Химия железа

При нагревании Fe реагирует с неметаллами: О2,  N2,  Hal,  C,  S. Оно реагирует с водой и воздухом, образуя ржавчину Fe2O3·H2O: с водяным паром в результате реакции получается оксид  Fe (П,Ш), Fe3O4:

     3Fe(тв) +4Н2О (г) →4Н2(г) + Fe3O4(тв)

Оксиды также получаются при нагревании Fe на воздухе.

Железо реагирует с разбавленными растворами H2SO4 и НСI, образуя соли Fe2+ и водород. С разбавленной азотной кислотой железо образует нитрат железа (Ш) и NO. Концентрированная азотная кислота пассивирует Fe.

Медь.  Медь – малоактивный металл. Основными рудами являются: медный колчедан CuFeS2  и медный блеск CuS. Руду прокаливают с кремнеземом в присутствии воздуха. При этом получается сульфид меди и силикат железа:

2CuFeS2(тв) + 4О2 + 2SiO2(тв) →Cu2S(тв)+2FeSiO3(тв) +3SiO2(тв)
Полученный сульфид Cu2S переводят в металлическую медь прокаливанием в печи: Cu2S (тв) + О2 (г)  → 2Cu(тв) + SO2(г)

Медь очищают электролизом. Из меди, обладающей хорошей теплопроводностью, изготавливают кухонную посуду. Высокая электропроводность меди делает ее исключительно превосходным материалом для изготовления электрических проводов и кабелей. Медь устойчива к коррозии и из нее изготавливают детали водяных насосов. Широкое применение нашли сплавы меди: (Cu, Zn), бронза (Cu,Sn), сплав для чеканки монет (Cu,Ni).
Химические свойства меди

Медь реагирует с О2, S, На1 и кислотами окислителями.

Соединения меди

Cu2O (кр)          Получение   
Восстановление Cu2+ в щелочном растворе альдегидом или SO2
2 Cu2+(водн) + 2ОН - (водн) +2е →Cu2O(тв) +Н2О (ж)
Cu2O:

· проба на альдегиды

· с NH3 образует [Cu(NH3)4]+
· с НС1 (конц) →[CuС12]-(водн)

· кислотами →соли Cu2+
CuO: Оксид меди (П) – черного цвета
· получение: прокаливание нитрата, карбоната меди

· Сu (OH)2 –голубого цвета, который растворяется в NH3→[Cu(NH3)4]2+
· Соли получают:

· Нагреванием CuO с разбавленными кислотами

· Нагревание CuO с НаI (исключая йод)

· Пропусканием H2S через раствор солей Cu2+(водн) или добавление к раствору S2-.
Цинк

Цинк выделяют из цинковой обманки  или карбоната Zn.

Zn  и  Zn2+  имеют заполненную d-орбиталь, поэтому его соединения бесцветны. Неспособность d-электронов принимать участие в металлической связи определяет низкие по сравнению с другими переходными металлами температуры кипения и плавления цинка.

Zn похож на переходные металлы по своей способности к комплексообразованию иона Zn (П) - [Zn (Н2О)6]2-. Он также взаимодействует с щелочами, образуя соли тетрагидроксоцинкат иона - [Zn(ОН)4]2-, выделяя при этом водород:

Zn (тв) + 2ОН-(водн) + 2Н2О (ж) → [ Zn (ОН)4]2-(водн) + Н2(г)

Zn   используют  в качестве гальванического покрытия железа и стали, а также при выплавки бронзы (Cu, Zn).
Оксид ZnО (бел.)  Получение, некоторые свойства. Получают прокаливанием ZnСО3,  Zn(NO3)2  или   Zn(ОН)2. Амфотерен. При нагревании желтеет, теряя некоторое количество кислорода, который при охлаждении присоединяется обратно; образование вакансий в кристаллической решетке приводит в этом и в некоторых других случаях к появлению окраски;

Гидроксид  Zn(ОН)2 - добавление ОН - (водн) к растворам солей сопровождается  появлением желеобразного осадка:  амфотерен.

Хлорид цинка ZnCI2·2H2O  Действием соляной кислоты на  Zn, ZnО  или ZnСО3;  попытки получить бесцветные соли из кристаллогидрата приводит к образованию Zn(ОН)С1; Добавление НСО3-(водн) к раствору солей Zn2+ ведет к осаждению основного карбоната [ZnСО3·2 Zn(ОН)2].

Задачи с решениями

Задача 1. Концентрированные растворы KMnO4 вызывают ожоги слизистой оболочки полости рта, пищевода, желудка. В качестве «противоядия» при таких ожогах используют раствор,  в 1 л которого содержится 50 мл 3%-ного раствора пероксида водорода и 100 мл столового уксуса (3%-ный водный раствор уксусной кислоты). Рассчитайте объем газа (н.у.), который выделяется при обработке 1,58 г KMnO4 избытком такого раствора.

Решение

1. Химизм процесса выражается уравнением

2 KMnO4 + 5Н2О2 + 6 СН3СООН= 2Mn(СН3СОО)2 +5О2↑ + 2 СН3СООК +8Н2О

Ионы Mn2+ менее опасны в сравнении с ионами MnO4-.

 2.     По уравнению: ν (О2)=2,5· ν (KMnO4), где

     ν (KMnO4)= m (KMnO4)/ М (KMnO4)= 1,58 г / 158 г/моль =0,01 моль

ν (О2)= 2,5·0,01 =0,025 моль;

3. V (O2) = Vm· ν (О2) =22, 4 /моль· 0,025 моль= 0, 56 л

Ответ: V (O2) (н.у.) = 0, 56 л.

Задача 2. Допустимо ли одновременное введение внутрь больному FeSO4 и NaNO3,  учитывая, что среда в желудке кислая?

Решение
φ 0Fe3+/Fe2+=+0,77 B;   φ0NO2-/NO =+0,99 B.

Так как  φ0NO2-/NO > φ 0Fe3+/Fe2+,  то окислитель NO2-,а восстановитель Fe2+.

Ер-ции= 0,99-0,77 =0,22  В
2FeSO4 + 2NaNO2+ 2 H2SO4→ Fe2 (SO4)3 + 2NO +Na2SO4+2H2O$

2Fe2+ -2e →2Fe3+                      │1

NO2- + 2H+ + 1e → NO +H2 O  │2

-------------------------------------------------

2Fe2++2 NO2- + 4H+→2Fe3+  +  2 NO +2H2O

Ответ:   FeSO4 и  Na NO2  в кислой среде взаимодействуют, поэтому их одновременное  введение недопустимо.

Задача 3.  Железную пластинку массой 5,2 г  выдерживали в растворе, содержащем 1,6 г CuSO4. Чему стала равна масса пластинки после окончания реакции?   
Решение

Согласно положению в ряду напряжений железо вытесняет медь из раствора соли:    Fe + CuSO4 →Cu↓+ FeSO4
M (CuSO4) = 160 г/моль

Количество меди, выделившейся на железной пластинке равно:

  ν (Cu)=  ν CuSO4=m (CuSO4) / M (CuSO4) =1,6/ 160 = 0,01моль
ν Fe= m (Fe) / А (Fe)= 5,2 /56 =0,093 моль

CuSO4   находится в недостатке по уравнению реакции  ν Fe = ν Cu, следовательно в реакцию вступило 0, 01 моль Fe и образовалось 0, 01 моль Cu.

Масса пластинки после реакции равна:

m =5, 2 + m (Cu) - m (Fe)=5,2 +0,01·64 – 0,01·56 = 5,28 (г)

Ответ: масса пластинки равна 5,28 (г).  

Тестовый контроль по теме d-металлы

1. ПИРИТ ЖЕЛЕЗА (П) ИМЕЕТ ФОРМУЛУ:
       1)  FeSO4     
       2)  Fe2S   
       3)  FeS2  
       4) FeO
Правильный ответ: 3)

2. ВЫСШУЮ СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ МАРГАНЕЦ ПРОЯВЛЯЕТ В:
       1)  К2MnO4    
       2)  MnSO4      
       3)  KМnO4     
       4) MnO2
Правильный ответ: 3)

3. РЕАКЦИЯ ГИДРОЛИЗА ПО ПЕРВОЙ СТУПЕНИ FeCI3:
      1)  FeОНС12   
      2)  Fe(ОН)2С1  
      3)  Fe(ОН)3       
      4) не гидролизуется

Правильный ответ: 1)

4. СОКРАЩЕННОЕ  ИОННОЕ УРАВНЕНИЕ FE2+ + 2ОН-→ FE(ОН)2 СООТВЕТСТВУЕТ ВЗАИМОДЕЙСТВИЮ:
        1)  FeSO4   и КОН          
        2)  FeS и КОН    

        3) FeС12 и NaOH     
        4) Fe(NO3)2 и  А1(ОН)3

Правильный ответ1)

5. ИОН CU2+ ИМЕЕТ ЭЛЕКТРОННУЮ ФОРМУЛУ:
       1) 3 d94S2     
       2) 3d104S14P0   
       3) 3d94S04P0     
       4) 3d104S0
Правильный ответ: 3)

6. К.Ч. Fe2+  В ГЕМОГЛОБИНЕ
       1) +2          
       2) +3       
       3)  4      
       4) 6

Правильный ответ: 4)

7. КАКОМУ ИОНУ СООТВЕТСТВУЕТ ФОРМУЛА: 1S22S22P63S23P63d6
       1) As5+     
       2) Ca2+    
       3)  Fe2+  
       4) Br-3 
Правильный ответ:3)
8. УКАЖИТЕ  СУММУ  КОЭФФИЦИЕНТОВ ПЕРЕД ФОРМУЛАМИ,  ВСЕХ ВЕЩЕСТВ  В ОВР, ПРОТЕКАЮЩЕЙ ПО РЕАКЦИИ: 

KМnO4    + SO2 + Н2О→ K2SO4+ MnSO4+ H2SO4
         1) 10  
         2) 12  
         3)  14    
         4)13
Правильный ответ:3)

9. УКАЗАТЬ СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ ЦИНКА В  К2 [Zn(OH)4]:

        1) 0   
        2) +2    
        3)  -2    
        4) +4

Правильный ответ: 2)

10.  ИОН Mn7+  В ПРИСУТСТВИИ  ОКИСЛИТЕЛЯ В КИСЛОЙ СРЕДЕ ОКРАШИВАЕТСЯ В:
     1) бурый цвет      
     2)  зеленый цвет 
     3) малиновый   
    4) образует осадок

Правильный ответ: 3)

3.11.  Р – элементы

Ш А  группа элементов. Кроме бора, все элементы группы – металлы, образующие ионные соединения, теряя S- и Р- электроны, атомы превращаются в ионы Ме3+. После гибридизации образуют ковалентные связи типа sp2, sp3.  А1 – один из важнейших металлов.

Бор, галлий, индий и таллий

Бор- неметалл, плохо проводит электрический ток. Его получают из боратов, из буры. Бор применяют в качестве поглотителя нейтронов в ядерных реакторах и при выплавке сталей. Он является активным элементом, легко реагирует с кислородом, галогенами и другими металлами, образуя ковалентные соединения.

Ga,  In, Ti – металлы, похожие на алюминий.
Алюминий

Хотя алюминий наиболее распространенный в земной коре металл, из руды его выделили примерно 150 лет назад, он был большой редкостью и был дороже золота. Издавна известны два соединения - прекрасные кристаллы, которые химики назвали квасцами – сульфат А1- калия.  Другое соединение с основными свойствами назвали глинозем.

Дэви пытался в  1807 г  получить А1 электролизером, он потерпел неудачу. Впервые А1 был получен в 1860 г. Смесь оксида А1, древесного угля и поваренной соли Девиль (франц. химик) нагрел в токе хлора. В результате получилось соединение Na3AICI6 – гексахлоралюминат натрия. Далее это соединение Девиль сплавил с избытком натрия, получил расплавленный алюминий (очень мало). В 1886 г американский студент (ему было 21 год) получил электролизом чистый алюминий. Производство алюминия  требует больших затрат электроэнергии. Для получения 1 тонны алюминия необходимо примерно 150000 кВт/час, а расход графитовых электродов составляет примерно 0,7 т.

Применение. Плотность алюминия небольшая, он не коррозирует. Будучи совершенно нетоксичным, он представляет собой идеальный вариант для упаковки пищевых продуктов. Самолетостроение и автомобильная промышленность использует алюминий в больших количествах.

Алюминий хорошо проводит теплоту. Обладая хорошей теплопроводностью используется в качестве термоизолятора. В качестве теплопроводника его применяют для изготовления кастрюль и кулинарной фольги. Алюминий отражает радиационное тепло (т. е. инфракрасные лучи).  Преждевременно родившихся детей иногда заворачивают в алюминиевую фольгу, которая сохраняет теплоту, отражая теплоизлучение тела. Пожарные США используют костюмы, покрытые алюминием для отражения теплового излучения. Полированный алюминий используют в рефракторах автомобильных фар.

Алюминий хорошо проводит электричество и заменяет медь в электрических проводах.  Мачты высоковольтных линий электропередач должны располагать, в случае алюминиевых проводов на больших расстояниях друг от друга, чем в случае  медных.  Так  алюминий значительно легче. Чистый алюминий слишком мягок и поэтому используют его сплав (А1, Mg) или  (А1, Mg, Cu),  например в самолетах и кораблестроении. Все большее и большее число деталей машин делают из алюминия. 

Алюминиевой рудой получают боксит AI2O3·2H2O, который в качестве примесей содержит диоксид кремния и оксид железа (Ш).  Их отделяют. Температура плавления AI2O3   20500С, поэтому для  снижения температуры добавляют криолит Na3AIF6 и СаF2.
Электронные процессы:

AI2O3 ↔ AI3+ +AIO33-
Катод: AI3+ + 3е → AI0
Анод: 4 AIO33—12е→ 2 AI2O3 + 2О2
Химические свойства металла и иона AI3+
Чистая поверхность алюминия немедленно реагирует с влагой воздуха, образуя рыхлый налет гидроксида алюминия (О2  удалить и добавить HgCI2).

     AI непосредственно реагирует с неметаллами: О2, S, N, C (t) и галогенами, образуя соединения: AI2O3,  A12S3,  A1N,  A14C3,  A1HaI3.
Из-за  большой электроположительности алюминий используют для выделения других металлов (например, хрома) из их оксидов (алюмотермия).

С оксидами металлов:  2 AI+ Cr2O3 → 2 Cr + AI2O3
HNO3   пассивирует алюминий, увеличивая толщину оксидной пленки.

HCI, H2SO4  (довольно концентрированные) реагируют с алюминием, давая соли:

2 AI + 6НС1 → 2 A12(SO4)(водн) +3 SO2(г) +6Н2О (ж)

Щелочи реагируют с алюминием, выделяя водород и образуя алюминат:

2 AI + 2ОН - (водн) +6 Н2О (ж) →2 AI(ОН)4- + 3Н2(г)

Реакция начинается медленно и ускоряется по мере разрушения защитной пленки.

Ион А13+ способен поляризовать электронную оболочку аниона, образуя ковалентную связь. AIF3  – ионное соединение.

AIС13,  AIBr3,  ALI3 – ковалентные полярные связи.

В водном растворе ион А13+ стабилизирован координированными молекулами воды и существует в виде гексаакваалюминий – иона  [AI(Н2О)6]3+.

Молекулы воды, являются растворителем (вода амфотерна), в данном случае она выступает как основание:

[AI(Н2О)6]3+ + Н2О↔[AI(ОН) (Н2О)5]2+ +Н3О+
[AI(ОН) (Н2О)5]2++ Н2О↔[AI(ОН)2 (Н2О)4]+ +Н3О+
Т.е. образуются ионы оксония, и раствор становится кислым (как в гидролизе). В присутствии более сильных оснований ( например, ОН -, СО32- , S2-) ионы Н3О+ удаляются и равновесие смещеется вправо. Сильные основания могут также удалить третий протон:

 [AI(ОН)2 (Н2О)4]+ + ОН-↔[AI(ОН)3 (Н2О)3](тв)
Образуется осадок гидратированного гидроксида алюминия. Если добавляется избыток гидроксид-ионов, протоны «отрываются» от осадка:

[AI(ОН)3 (Н2О)3](тв)+ОН--↔[AI(ОН)4 (Н2О)2](водн)+Н2О

При добавлении кислоты этот комплекс разрушается и выпадает осадок гидроксида алюминия.

А13+ из-за большого заряда является хорошим коагулирующим агентом. Ионы адсорбируются на поверхности отрицательно заряженных коллоидных частиц. Поверхностный заряд уменьшается, и они слипаются, образуя осадок. Поэтому сульфат алюминия используют в установках по очистке воды для удаления коллоидных частиц органических веществ. АI,  AI2O3, AI(ОН)3  все амфотерны, т.е. реагируют и с кислотами и с основаниями.

Элементы IV группы
Свойства элементов в группе значительно различаются. Члены группы проявляют валентности 2 и 4. Изменения в свойствах от углерода (неметалл) к свинцу (металл) выражены сильнее, чем в крайних группах периодической системы.

Электронная конфигурация валентных электронов: nS2nP2 при движении сверху вниз по группе прочность ковалентных связей уменьшается и приводит к тому, что двухвалентность становится более характерной. В группе IV встречаются как ионные, так и ковалентные соединения. С,  Si  и Ge образуют ковалентные соединения, будучи 

4-х валентными. Некоторые соединения олова и свинца иногда описывают как содержащие ионы Э4+.  Но такие соединения преимущественно ковалентные.

Соединения олова (П)  также преимущественно ковалентны, а свинца (П)  – ионные. Возможности углерода ограничены октетом  валентных электронов. Координационное число С никогда не превышает 4, т.к. число электронов в валентной оболочке углерода не может быть более 8.  Другие элементы группы обладают большими возможностями. Углерод не образует комплексных ионов, а для остальных членов группы это возможно, например:  SiF62-,  SnCI62-, GeCI62-, PbCI62-. Устойчивость этих комплексов возрастает по мере увеличения электроположительности центрального атома. Углерод – единственный элемент группы, образующий прочные π – связи.

Углерод имеет несколько аллотропических модификаций, наиболее известные алмаз и графит и менее известные карбин и поликумулен, представляющие собой линейные цепные полимеры.

Алмаз является более плотной модификации - SP3, повышение плотности и устойчивости алмаза.

Искусственные алмазы можно получить из  графита при высокой температуре и  давлении, в присутствии катализатора (20000С, 105 атм.).

Графит находится в SP2 гибридном состоянии и поэтому более реакционноспособный, чем алмаз.

Кремний и германий имеют структуру алмаза, температура плавления уменьшается из-за уменьшения  энергий связей.

У олова две модификации: кубические плотно упакованные и вторая как у алмаза. Свинец существует только в одной металлической модификации с плотной кубической упаковкой.

Химические свойства

Разница в  свойствах первого и последнего элементов IV группа наибольшая (см. табл.3 ).

                                                                        Таблица №  7
	Реагент
	Реакция
	Применение

	Кислород (воздух)

нагревание
	Э+ О2→ ЭО2
Pb + О2→ PbO→ Pb3O4
	Э = С, Si, Ge, Sn
Только Pb (С →СО при недостатке воздуха)

	Вода жидк. 200С
	Pb+ мягкая вода→ Pb(OН)2(водн)

Pb+ жесткая вода→ PbSO4(тв)
                              → PbСО3(тв)
	Только Pb

	Пар (нагревание)
	Э + Н2О → ЭО2 + Н2
С + Н2О → СО + Н2
	Э= Sn, Si

	Сера (нагревание)
	Э + 2S →ЭS2
	Все, исключая Pb:

Pb → PbS

	Хлор (нагревание)
	Э + С12→ ЭС14
	Все, исключая Pb:

Pb→ PbС12 

	Металлы (нагр.)
	Карбиды, силициды, сплавы Sn, Pb
	

	Кислоты

НСI(гор, конц)
Н2SO4(гор ,конц)
HNO3(конц)

	Э +2 Н+(водн) →Э2+(водн) +Н2
Э + Н2SO4 →Эn+ +SO2
C + Н2SO4 →CO2+ SO2+ 2H2O

3Э +4 HNO3→ 3ЭО2 +4NO+2H2O

3 Pb+8 HNO3→ 3 Pb(NO3)2+

2 NO+4Н2О
	Sn и (медленно) Pb
Эn+=Sn4+, Pb2+

Только углерод

С, Ge и Sn –гидратированные оксиды; Si и Pb не реагируют

Sn медленно→ Sn(ОН)62-


	Щелочи (растворы)
	Si +2ОН-+Н2О→ SiО3- + 2Н2
	С, Ge, Pb не реагируют

	Основания (расплавы)
	Образуют: SiО42-; GeО42-; PbО42-;
Sn(ОН)62-
	Углерод не реагирует


Особенности химии углерода.

Цепеобразование – это способность образовывать связи между атомами одного и того же элемента. Углерод образует цепи и кольца с простыми, двойными и тройными связями. Для образования цепи элемент должен иметь валентность большую или равную двум, а связи Э-Э должны быть близкими по прочности связям Э с другими элементами, особенно связями Э-О. Если связи Э-О имеют большую энергию, чем Э-Э, взаимодействие с воздухом и водой приводит к образованию соединений, содержащих связи Э – О, а цепь Э-Э  не образуется. Для кремния энергетически выгоднее образовывать связи – Si-О- Si-О -,  а углерод  С-С-С-С-

Оксиды углерода
Углерод образует два оксида: СО и СО2. Соединения углерода, в отличие от других членов 1У группы, не гидролизуются. Оксид углерода СО образуется при неполном сгорании угля и углеводородов.  Он присутствует в выхлопных газах бензиновых двигателей внутреннего сгорания. При концентрациях выше 0,1% оксид углерода ядовит. Он особенно опасен, так как не имеет запаха и бесцветен.

СО  имеет  большое практическое значение как восстановитель: он восстанавливает железо из руд.

Электронная структура оксида углерода может быть представлена как: С≡О;

Наличие неподеленной электронной пары у атома  С  позволяет оксиду СО выступать в качестве лиганда при образовании карбонильных комплексов, например, [Cr(CO)6]3+ и  [Ni(CO)4]2+.

CO2 – диоксид  углерода,  углекислый газ).  Присутствиет  в воздухе в количестве до 0,03%.  Растения используют его в процессе фотосинтеза. Как растения, так и животные выделяют диоксид углерода при дыхании. СО2 не имеет запаха и цвета, слабо растворяется в воде. Раствор (под давлением) углекислого газа в различных напитках имеет приятный вкус (лимонад, пепси-кола).

СО2  не ядовит, тяжелее воздуха и не поддерживает горения. По этой причине используется в огнетушителях. Газ сжижается при комнатной температуре и давлении 60 атм.  При быстром расширении сжатого газа образуется твердая углекислота («сухой лед») - белое кристаллическое вещество, твердый углекислый газ – удобный хладоагент,  так как у него большая энтальпия испарения, причем он переходит в газообразное состояние, минуя жидкое. Поэтому его называют сухим льдом. В промышленности СО2 получают как побочный продукт при производстве извести и при брожении сахара.

Оксид кремния SiO2 – кварц, кремнезем.  Кварц плавится при 17100С, образуя вязкую жидкость. При застывании ее получают стекло. Кварцевой стекло пропускает инфракрасное и ульрафиолетовое излучение. Его используют для изготовления лабораторной посуды. Кремнезем применяют при производстве бетона, получении SO2, получении фосфора и производстве абразивного материала – карбида кремния SiС.

Кварц применяют в электронном оборудовании,  кварцевых часах. Ход их контролируется кристаллом кварца, колеблющимся в электрическом поле с частотой 32768 колебаний в секунду.

Оксиды олова  и свинца SnО2,  PbO2  амфотерны.

Угольная кислота и карбонаты.

Диоксид углерода является кислотным оксидом - он ангидрид   угольной кислоты  Н2СО3,  но только 0,4%  растворенного диоксида  превращаются в кислоту. Это слабая двухосновная кислота.
 Галогениды кремния (кроме SiF4)  мгновенно  гидролизуются нацело до кремниевой кислоты: 

2SiF4 +2H2O →SiO2 + H2SiF6 + 2HF
Метаниды - вещества при взаимодействии с водой выделяющие метан, например:

        Al4C3 +HOH → Al (OH)3 + CH4

Карбиды
Ионные карбиды образуются с наиболее электроположительными элементами, например,  в СаС2.

Карбиды  образует   большинство переходных металлов (Ti, V,W, Mo). Атомы С занимают октаэдрические пустоты в структуре металла, образуя сплавы  нестехиометрического состава.  Наличие углерода придает сплаву твердость и химическую устойчивость.  Например,  из карбида вольфрама изготавливают режущие инструменты.  В случае переходных металлов с несколько меньшими атомами атомы углерода не могут внедриться в структуру металла без ее искажения. Карбиды Cr, Mn, Fe, Co, Ni  содержат цепочки из углеродных атомов и обладают малой твердостью.

С элементами, имеющими близкие значения ЭОО, например В, Si  углерод образует ковалентные карбиды. У этих соединений структура макромолекулярная, что придает им высокую твердость.

С водородом 1У группа образует гидриды, активность которых увеличивается сверху вниз по группе.  Гидриды Si, Ge,  Sn  и  Pb получают также по реакции:

ЭС14 + LiAlH4 → ЭH4 + LiAlCI4
Галогениды
Все элементы 1У группы образуют тетрагалогениды состава ЭХ4, где Х = F, CI, Br  или  I, исключая PbBr4 и PbI4.  Все они представляют собой летучие ковалентные соединения,  кроме тетрафторидов олова и свинца SnF4 и PbF4,  у которых проявляется ионность связи и которые образуют макромолекулярные структуры. Тетрагалогениды устойчивы по отношению к диссоциации на элементы, за исключением PbС14,  который при комнатной температуре  распадается на PbС12 и С12 устойчивость уменьшается при движении сверху вниз по группе и от фторидов к иодидам. Все тетрагалогениды, кроме тетрахлорида и тетрафторида углерода, гидролизуются:

SiCI4 (ж) + 2Н2О (ж) → SiО2(тв) + 4 НС1(г)

При гидролизе тетрафторида кремния получающийся  НF образует с SiF4 комплексный ион Si F62- -  гексафторсиликат-ион.                                                                          

Способы получения галогенидов                         Таблица № 8
	Галогенид
	Получение
	Свойства

	СС14
	С12 + СS2 → СС14 + S2 С12
	Не горит, летуч, при высоких температурах может окисляться до фосфина СОС12, который чрезвычайно ядовит

	ЭС14 кроме СС14
	Э + С12→ ЭО2 +НХ(г)
	PbС14 должен выдерживать ниже 50С

	SnCI2
	Sn + HCI→ 
Sn + С12
	Частично протекает гидролиз.
Sn(OH)CI - восстановитель

	PbС12
	Pb +С12→
Pb + НС1→
	Ионное соединение PbС12 трудно растворимо, взаимодействует с НС1(кон), образуя растворимый комплекс [PbС14]2-водн.

	PbХ4
	Осаждение
	Ионные соединения


Р - элементы V, VI, VII групп

Азот. В сухом воздухе содержится 78% (об)  азота, элемента, необходимого живой природе: он входит в белки и нуклеиновые кислоты. В земной коре азот находится в виде нитратов, например чилийской селитры NaNO3.
Для промышленных целей азот получают фракционной перегонкой жидкого воздуха.  Азот отгоняется при – 1960С.  Газообразный азот применяется для создания инертной атмосферы в случае реакций, которые нельзя проводить в присутствии кислорода.  Азот используется также в газожидкостной хроматографии в качестве газа-носителя.

В лаборатории азот получают путем нагрева солей аммония с нитритом (но не  при нагревании нитрита, так как он разлагается слишком бурно):

NH4+(тв) + NO2-(тв)  →N2( г)  + 2H2O(ж)

Фосфор

Слишком активный элемент, чтобы он мог существовать в природе в свободном состоянии. Встречается в виде фосфатов, например Са3(РО4)2.  При нагревании с песком в  электрических печах образуется Р.

Са3(РО4)2+5С +2SiO2→P2 +5CO +Ca3Si2O7
Или с глиноземом:

Са3(РО4)2+5С +3AI2O3→P2+5CO +3(AI2O3·CaO)

Мышьяк, сурьма,  висмут

Эти элементы проявляют металлические свойства. В природе встречаются в виде сульфидов.

Структура.

Азот образует двухатомные молекулы N≡N.  Низкая химическая активность азота в основном определяется прочностью тройной связи:

N2 (г) → 2N (г);   ∆Но=940 кДж/моль.

Мышьяк и сурьма имеют слоистую структуру в твердом состоянии. У висмута структура металла.

Образование связей

Все члены V группы могут присоединять 3 электрона, заполняя при этом внешнюю электронную оболочку, до октета. Это эндотермично. Ионные нитриды образуются только в случае металлов 1 и П группы, когда выделяется достаточно энергии при образовании кристаллической решетки. Причиной того, что остальные члены V  группы не образуют анионы А3-, является большие размеры ионов. Например, вокруг иона Р3- катионы не могут расположиться достаточно близко, чтобы образовать прочную коисталлическую решетку  и  хотя  Li3P и  Na3P существуют, структура у них не ионная.

Все элементы V группы в оксо-анионах имеют степени окисления +3 и +5, например: +3  в NO2-,  PO2-,  AsO33-;

      +5  в  NO3-,  PO3-,  PO43-, AsO43- , SbO3-, BiO3-.

Сурьма и висмут образуют катионы Sb3+ и Bi3+(водн), которые легко гидролизуются до оксо-катионов   SbO+ и   BiO+ водн. Они образуют также комплексные  ионы  (например,  BiCI4водн).  Все элементы, за исключением азота могут быть пятивалентными, т.к. они имеют d - орбиталь.

Азот может быть только 4-х валентным при использовании своей неподеленной электронной пары,  для образования координационной связи (например в NH4+, NO3-).

Гидриды

Аммиак –NH3.

Получение

Аммиак получают из азота и водорода, используя процесс Габера:

N2 (г) +3 H2 (г) ↔ 2 NH3(г)     ∆Но= - 92 кДж/моль

Реакция экзотермична и происходит с уменьшением числа газообразных молекул. В соответствии с принципом Ле Шателье протеканию прямой реакции способствуют низкая температура и высокое давление. Но при низкой температуре скорость реакции очень мала, а при высокой равновесие сдвинуто влево, поэтому используют оптимальные значения температуры и применяют катализатор для увеличения скорости реакции. Условия промышленного синтеза аммиака следующие: 

Р = 200-1000 атм, 5000С,  катализатор: железо, активированное оксидом алюминия.  Выход составляет примерно 10%.  Непрореагированные газы возвращаются в установку.

В лаборатории аммиак получают действием сильных оснований на соли алюминия:

NH4+ (тв)+ ОН-(тв)→ NH3(г) + Н2О(ж)
Свойства аммиака
NH3 исключительно хорошо растворяется в воде (1300 об. частей аммиака  в  1 объеме воды)  из-за того, что он может образовывать водородные связи с водой. Насыщенный раствор аммиака имеет плотность 0,880 г·см3. В водном растворе аммиак подвергается ионизации с образованием ионов NH4+ и ОН-.  Кд=1,8·10-5моль/дм-3, из чего следует, что в 1М растворе степень диссоциации составляет 0,4%.

NH3 нейтрализует кислоты с образованием солей аммония. Он осаждает  нерастворимые гидроксиды металлов из растворов солей этих металлов. Аммиак используют для осаждения амфотерных гидроксидов, которые растворяются в избытке сильных  щелочей  [например, AI(OH)3, Pb(OH)2]. Гидроксиды некоторых металлов растворяются в избытке раствора аммиака за счет образования растворимых комплексных ионов, например: [Ag(NH3)2]+водн и  [Cu(NH3)4]2+водн.
Аммиак как восстановитель
NH3  окисляется до свободного азота в реакциях с хлором, гипохлорит-ионами и при  нагревании с некоторыми оксидами металлов:

2 NH3(г) + 3CI2(г)→ N2(г) +HCI(г)

2NH3(водн) + 3CIO-(водн) → N2 ( г) +3CI-(водн) +3H2O(ж)

2 NH3(г) +CuO(тв) → N2(г) +3Cu(тв)  +3H2O(ж)
Аммиак горит в кислороде, образуя азот, но в присутствии платины получается оксид азота (П).

4 NH3(г) + 3О2(г) → N2(г) + 6Н2О (г)

4 NH3(г) + 5О2(г) → NО (г) + 6Н2О (г) (катализатор платина)

Аммиак сжижается при -330С и 1 атм.  Жидкий аммиак основный растворитель, многие кислоты, слабо ионизированные в воде, реагируют с ним почти нацело:

НА + NH3↔ NH4+ +  А-
Жидкий аммиак обладает и слабыми кислотными свойствами. Кислота NH4+ нейтрализует основание NH2-, например

NH4CI + NaNH2 → NaCI + 2NH3
2NH3↔ NH4+ + NH2-

Соли аммония легко разлагаются при нагревании:

(NH4)2CO3(тв) ↔2NH3(г)+СО2(г) +Н2О (г)

NH4 CI (тв) ↔ NН3 (г) +HCI (г) и со взрывом:

NH4 NO2 (тв) ↔ N2 (г) +2 Н2О (г)
NH4 NO3 (тв) ↔ N2O (г) +2 Н2О (г)
Разложение дихромата аммония напоминает извержение вулкана –оранжевые кристаллы образуют «горку» рыхлого, зеленого оксида хрома Ш.

(NH4)2Cr2O7→ N2(г) + Cr2O3(тв) + 4Н2О (г)

Качественной реакцией на соли аммония является выделение аммиака при нагревании пробы с сильным основанием. 

Фосфин

Фосфин  получают при нагревании белого фосфора в концентрированном растворе гидроксида натрия:
P4 (тв) + 3ОН-(водн) +3 Н2О (ж) → PH3 (г) + 3H2PO4-(водн) гипофосфит-ион.

РН3-ядовитый газ с  неприятным запахом (тухлой рыбы). В чистом состоянии устойчив, а получаемый этим методом содержит пары фосфора и самовоспламеняется на воздухе. Фосфин горит, образуя оксид фосфора V:

4 PH3(г) +8О2(г) → Р4О10(тв)+ 6 Н2О (г)

Можно получить фосфин при гидролизе ионных фосфидов:

Са3Р2(тв) + 6 Н2О (ж) → PH3(г) +3Са (ОН)2(тв)

Фосфин мало растворим  в воде, так как не образует с ее молекулами водородных связей. РН3- восстановитель. Он восстанавливает соли серебра и меди П до свободных металлов, окисляясь до фосфорной кислоты.

Таблица 9
	Галогенид
	Получение
	Реакция с водой
	Другие реакции

	РС13(PBr3, PI3)
	Хлор пропускают над белым Р, который сгорает до РС13; последний затем отгоняют
	Легко гидролизуется до фосфористой кислоты Н3РО3
	О2 → РОС13
С12→ РС15

	РС15 и аналогично PBr5, PI5-не существует
	Хлор пропускают над  РС15
	С холодной водой образует РОС13, трихлорид оксид фосфора; кипящая вода гидролизует до ортофосфорной кислоты Н3РО4
	РС15, PBr3, PI3
Реагируют со спиртами

RОН →RХ

С карбоновыми кислотами;

R-CO2H →RCOX


В газообразном состоянии пентахлор фосфора мономерен, в твердом состоянии структура содержит ионы РС14- и РС16-.  У пентабромида фосфора также ионная структура в твердом состоянии, но с ионами PBr4+ и Br-.
Оксиды

Оксиды элементов группы V Б
Таблица 10
	Элемент
	Степень  окисления

	
	+1
	+2
	+3
	+4
	+5

	Азот
	N2O(г)
	NO(г)
	N2O3(г)
	NO2(г)
	N2O5(тв)

	Фосфор
	-
	-
	P4O6(тв)
	РО2(тв)полимер
	Р4О10(тв)

	Мышьяк
	-
	-
	As4O6(тв)
	-
	As4O10(тв)

	Сурьма
	-
	-
	Sb2O3(тв)полимер
	SbO2(тв)полимер
	Sb2O5(тв)полимер

	Висмут
	
	-
	Bi2O3(тв)
	-
	-


Различие в кислотных свойствах оксидов может быть представлено так:

Э2О3; Э2О5         N                 P, As                Sb                        Bi

кислотный      сильно           слабо             амфотерный          слабо

характер          кислый          кислый          (Sb2O5 кислый)     основной

Оксиды азота (1)  и  (П)  N2O и  NO являются нейтральными,  у других азота кислотные свойства усиливаются с возрастанием степени окисления: N2 O3  <NO2  <N2O5.

Оксокислоты азота

Азотистая кислота  НNO2  является слабой кислотой с рК=3,34 при 250С. При комнатной температуре азотистая кислота диспропорционирует на азотную кислоту и монооксид азота, который немедленно взаимодействует с кислородом воздуха, образуя диоксид азота:

3 НNO2→ НNO3 + 2 NO(г) + Н2О (ж)

2 NO(г) +О2(г) → 2 NO 2 (г)


Восстановительные свойства нитритов.  Азотистая кислота и нитриты могут окислять ряд восстановителей (например, иодиды, соли железа П, образуя монооксид азота  NO2 + 2Н+ + е = 2 NO(г) + Н2О     Е0=0,99 В.

Нитриты калия и натрия можно получать при нагревании нитратов

2NaNO3(тв) →  2NaNO2(тв) + O2(г)

Азотная кислота

Промышленный способ получения азотной кислоты основан на окислении аммиака  4NH3 + 5O2→ 4NO(г) +6H2O(ж)

2NO (г) +O2 (г) → 2NO2 (г) 

4NO2(г) +O2(г) +2H2O(ж)→ 4HNO3(ж)

Лабораторный способ получения HNO3.  При действии концентрированной серной кислоты на нитрат натрия, с последующей отгонкой:

NaNO3 (тв) +H2SO4 (ж) → HNO3 (ж)+ NaHSO4(тв)
Концентрированная азотная кислота обычно окрашена в желтый цвет за счет образования диоксида при разложении HNO3 на свету:

4HNO3(ж) → 4NO2(г)+ О2 (г) +2Н2О ж)
Свойства азотной кислоты:

Чистая азотная кислота – бесцветная жидкость, кипящая при 860С. Безводная азотная кислота является проводником из-за собственной ионизации:

2HNO3 ↔ NO2- + NO3- + H2O
В присутствии акцепторов протонов и в водных растворах азотная кислота является сильной кислотой, т.к. степень ионизации увеличивается:

2HNO3(ж)+ Н2О (ж) ↔ Н3О+(водн)+ NO3-(водн)

Так как азотная кислота является окислителем, водород образуется очень редко. Только Mg и Ca реагируют с холодной разбавленной азотной кислотой,  выделяя водород:
Mg (тв) + 2 HNO3(водн.хол.разб) → Mg(NO3)2(водн)  +H2(г)
В случае других металлов преимущественно восстанавливается нитрат-ион, а не Н+- ион. При этом возможно образование различных продуктов восстановления азотной кислоты:

а) NO3- +2H+ +e↔H2O+NO2
б) NO3- +4H+ +3e↔2H2O+NO

в) NO3- +5H+ +4e↔2,5 H2O+ 0,5N2O

г) NO3- +8H+ +6e↔2H2O+ NH3OH+

д) NO3- +10H+ +8e↔3H2O+ NH4+
Cu, Pb   малоактивные металлы, с HNO3 образуют NO2 , а с разбавленной NO.

Элементы со слабо выраженными металлическими свойствами окисляются до гидроксидов:

Sn (тв) +4HNO3 (ж) →SnO2(ж) +2 H2O(ж)+4NO2(г)

В реакциях с некоторыми  металлами,  например: AI, Cr, Fe концентрированная азотная кислота образует оксид, покрывающий тонкой пленкой поверхность металла и тем самым препятствующий дальнейшему взаимодействию. Это явление называется пассивированием металла. Некоторые металлы не взаимодействуют с азотной кислотой (Pt,Au). Их называют благородными. На них действует только «царская водка»: смесь концентрированных азотной и соляной кислот.

Au3+(водн ) + 4CI-(водн)↔ AuCI4-
Сплав Дьюара (AI,Cu,Zn) в щелочных растворах восстанавливает нитраты и нитриты до аммиака:

4Zn(тв) +NO3-(водн)+ 7OH-(водн) +6H2O(ж)→ 4[Zn(OH)4]2-(водн) +NH3(г)
Это качественная реакция на нитраты.

Оксокислоты фосфора

Фосфор образует следующие кислородсодержащие кислоты:

Н3РО2-  фосфорноватистая кислота

Н3РО3-  фосфористая кислота

Н3РО4-  фосфорная или ортофосфорная кислота

Н3Р2О7 – дифосфорная (пирофосфорная кислота)

НРО3 –    метафосфорная кислота.
Фосфористая кислота

Н3РО3 получают из Р4О6 или РС13. Фосфористая кислота может быть получена при добавлении к оксиду фосфора Ш воды или путем гидролиза трихлорида фосфора:

Р4О6 + 6H2O(ж)→ 4Н3 РО3 (ж)
РС13 (ж) + 3H2O (ж → Н3 РО3  (ж) +3НС1 (г) 

Это двухосновная кислота – средней силы. При нагревании она диспропорционирует на фосфин и фосфорную кислоту:

4Н3 РО3 (ж) → 3Н3 РО 4  (ж) + РН3(г)
Кислота и ее соли являются восстановителями. Фосфиты нерастворимы, за исключением солей металлов 1 группы.

Фосфорная кислота

Н3 РО 4  может быть получена  кипячением оксида фосфора V с водой:
Р4О10(тв) + 6H2O(ж)→ 4Н3 РО 4 (ж)
Или обработкой фосфата кальция концентрированной серной кислотой:

Са3(РО 4)2(тв) + 6 H2SO4(ж) → 3Са (НSО4)2(тв) + 2Н3 РО 4 (ж)
Фосфорная кислота образует гигроскопичные кристаллы. Обычно ее используют в виде 85%-ного раствора, высокая вязкость которого обусловлена наличием межмолекулярных водородных связей. Это относительно слабая трехосновная кислота. При ее нейтрализации можно получить дигидрофосфат натрия NaH2PO4 и гидрофосфат натрия.

Большинство фосфатов нерастворимо в воде. При нагревании фосфорной кислоты постепенно отщепляется вода:

                  2700С                             3150С
2Н3 РО4 (ж) →     Н4Р2 О7(тв) + Н2О (г) → 2Н РО3 (тв) +2Н2О(г)

ортофосфорная к-та         дифосфорная к-та                           матафосфорная к-та

Качественной реакцией на фосфаты является:  нагревание фосфатов с азотной кислотой и раствором молибдата аммония. При этом образуется желтый осадок молибдофосфата аммония.
Применение фосфатов: в качестве удобрений (простой, двойной суперфосфат; нитрофоска). Полимерный фосфат натрия применяют для умягчения воды. Фосфорную кислоту используют для защиты сталей от коррозии. Образующиеся при коррозии  ионы Fe3+ образуют нерастворимый фосфат железа Ш, который защищает сталь от дальнейшего воздействия.

Сравнение азота с другими членами группы:

1. Только азот образует кратные связи. Связь N≡N очень прочна и определяет инертность азота.
2. Азот газообразен,  другие члены группы – твердые вещества.
3. Азот наиболее электроотрицательный элемент группы и только он образует водородные связи.
4. Только азот образует ион Э3-
5. Валентные возможности азота ограничены электронной L – оболочкой. Другие элементы группы могут использовать для образования связей d- орбитали.

6. Азот образует не только оксиды формы Э2О3 и Э2О5, но и другие оксиды.

7. Свойства азотистой и азотной кислоты отличаются от свойств соответствующих кислот остальных элементов группы.

Р- элементы VI Б группы

Халькогены и полоний

                                Таблица 11. Элементы VI Б группы

	Кислород
	О
	8
	(Не) 2S2 2P4
	0,074 (нм)

	Сера
	S
	16
	(Ne) 3S2 3P4
	0,104

	Селен
	     Se
	34
	(Ar) 3d104S24P4
	0,117

	Теллур
	Te
	52
	(Kr) 4d105S25P4
	0,137

	Полоний
	Ро
	84
	(Хе) 4f145d106S26P4
	0,152


При движении по группе сверху вниз происходит изменение свойств от неметаллических к металлическим. Все элементы, за исключением полония, образуют ионы Э2-.  Гидриды  Н2Э  всех  элементов этой группы  ковалентны.

Кислород  во многих отношениях отличается от остальных членов группы. 

Кислород
Cодержание кислорода в  воздухе  составляет 21% (об.).  Земная кора содержит 47% (масс) его.  Кислород необходим для дыхания. Он достаточно хорошо растворим в воде, что обеспечивает дыхание морскимх  житвотных. О 2 – бесцветный, двухатомный газ. Кипит при -1830 и замерзает при -2190С.  Кислород непосредственно реагирует с большинством элементов,  соединения образует со всеми элементами, за исключением гелия, неона, аргона и криптона.

В промышленности кислород получают фракционной перегонкой жидкого воздуха. Хранят его в баллонах под давлением.

Сера

Сера встречается в самородном состоянии, в виде сульфидов металлов и разных сульфатов.

Аллотропия

Кислород существует в виде двух форм: О2 и О3. Озон менее устойчив

3О2(г) → 2О3(г);       ∆Н0 = 142 кДж·моль-1.

Лабораторный способ получения озона: тихий электрический разряд пропускают через О2.  В природе:  в верхней части атмосферы О2 поглощает УФ лучи, в результате чего образуется О3.

У серы, две главных аллотропных модификации:  ромбическая и моноклинная.   Обе состоят из молекул S8, но отличаются кристаллической структурой. Выше 95,60 С устойчивой является моноклинная сера, ниже ромбическая.

При нагревании сера плавится, а затем претерпевает ряд изменений (см. Вайс Е.Ф. « Лекции по общей и неорганической химии», стр. 170,  2007 г.).

Химические свойства кислорода и серы

Сера при нагревании реагирует со многими металлами, а также с неметаллическими элементами: F, CI, O, C. Она окисляется концентрированной азотной и серной кислотами: 

S (тв) +H2SO4 (ж) → 3SO2(г) +2H2O(ж) 

Гидриды кислорода и серы

Н2О – полярная молекула, хороший растворитель. Н2О2 – пероксид водорода, вязкость жидкости: Н2О2 кипит при 1500С и замерзает при – 0,90С.

В лаборатории перекись водорода можно получить действием серной кислоты на пероксид бария при 00С:

ВаО2 (водн)+ H2SO4(ж) → ВаSO4(тв) + Н2О2(водн)
Нерастворимый ВаSO4 отделяют фильтрованием. Водный раствор может быть сконцентрирован перегонкой при пониженном давлении.

Пероксид водорода легко разлагается, выделяя кислород:

2Н2О2(водн) → 2Н2О (ж) +О2(г)

Катализатором этой реакции является MnO2.
Окислительно-восстановительные свойства
Н2О2 может быть как окислителем, так и восстановителем

Н2О2 +2Н+ +2е ↔2Н2О         Е0=+1,77 В

О2(г) +2Н+ +2е ↔2Н2О2        Е0=0,68 В
Сероводород H2S - газ, неприятно пахнущий, ядовитый при концентрации 1часть на 10 частей.  Он содержится в природных газах, выделяется при гниении яиц,  образуется при распаде белков.

В лаборатории можно получить действуя на сульфид железа П  разбавленной соляной кислотой:

FeS (тв) + 2H+ (водн) → H2S(г) +Fe2+
H2S двухосновная, слабая кислота – диссоциирует на   Н+, HS-, S2-., H2S - хороший  восстановитель.

Оксиды

1. Нормальные, некоторые  ионные, например СаО, другие ковалентные, например СО2.
2. Пероксиды. Связи между Э и О, а также между атомами кислорода. Некоторые ионные, например Na2O2, другие ковалентные, например  Н-О-О-Н.

3.   Субоксиды, например С3О2:    О=С=С=С=О.

4.   Супероксиды. Содержат ион О2-, например К+ + О2-
5. Смешанные оксиды. Например: Pb3O4, который реагирует как смесь  2PbO·PbO2  и  Fe3O4, реагирующий как  FeO·Fe2O3.

6. Нестехиометрические оксиды. Переходные металлы образуют оксиды   формулы М0-1О, например Fe0,9.

Оксиды серы
SO2 –  это удушливый тяжелый газ, дымящийся на воздухе. Исключительно хорошо растворим в воде. Температура кипения -100С. Под давлением в 3 атм.  SO2  сжижается,  при комнатной температуре связь S=O  является двойной, и атом серы имеет в валентной оболочке 10 электронов.  SO2 является ангидридом слабой сернистой кислоты:   SO2 + Н2О ↔ Н2SO3 (водн).  Она диссоциирует на гидросульфит-ион НSO3- и сульфит-ион SO32-. Попытки концентрирования сернистой кислоты приводят к ее разложению и выделению сернистого газа  SO2.

SO2   реагирует с водным NaOH, образуя раствор сульфита натрия.

SO2 (г) + 2NaOH (водн) → Na 2 SO3 + Н2О

Na2SO3 + SO2 + Н2О → 2 NaНSO3
SO2   и   SO32- - являются   восстановителями. Качественной реакцией на SO2 являются реакции с растворами дихромата или перманганата.  В первом случае, происходит, изменение окраски с оранжевой до голубой; во втором - обесцвечивание раствора. Сероводород,  как более сильный восстановитель, чем сернистый газ, восстанавливает его до серы:

2Н2S + SO2 → 3 S +2Н2О

Оксид серы (VI) SO3. В газообразном состоянии существует в виде мономерных молекул SO3(г),  а  в  твердом – в виде триммера (SO3)3 или мономера (SO3)4. Оксид серы (VI) SO3  ангидрид серной кислоты.

SO3  (г) + Н2О (ж) → Н2SO4 (ж).
Оксид серы (VI) спокойно поглощается 98% Н2SO4,образуя дымящую серную кислоту – олеум Н2S2O7 – которая реагирует далее с водой с образованием серной кислоты:  

  SO3 (г) + Н2 SO 4  (ж). → Н2S2O7(ж)

  Н2S2O7(ж) + Н2О (ж) → 2Н2SO4
Физические свойства

Н2SO4 – вязкая жидкость, температура кипения 2700С, объясняется водородными связями между молекулами:

С водой,  серная кислота образует нераздельную кипящую смесь, содержащую 98,3%  кислоты.

Химические свойства

Как типичная кислота  Н2SO4  (разбавленная) она реагирует с металлами и их оксидами, гидроксидами и карбонатами.

Концентрированную серную кислоту следует разбавлять с осторожностью. Она экзотермически взаимодействует с водой. При приготовлении раствора необходимо приливать кислоту к воде, так как выделяющаяся при этом теплота рассеивается по всему объему раствора. В случае добавления воды к кислоте она легко вскипает и разбрызгивается. Газы сушат пропусканием их через  концентрированную серную кислоту.  Н2SO4 отнимает воду от веществ и в результате образуется новое соединение. Например, это свойство проявляется в следующих реакциях:

С6Н12О6(тв) → сахарный уголь С (тв) +Н2О

НСООН (ж) →СО (ж) +Н2О

Н2S2O4(тв) →СО (г)  +СО2(г) +Н2О

С2Н5ОН → этилен СН2 = СН2 или диэтиловый эфир, в зависимости от условий.

Горячая серная  концентрированная кислота является окислителем. Она может восстанавливаться до сернистой кислоты, которая, разлагаясь, образует диоксид серы и воду.  Примеры некоторых окислительно-восстановительных реакций:

1. Металлы окисляются до сульфатов:

Cu (тв) + 2H2SO4 (ж)→ CuSO4(водн) + SO2 (г) +2H2O(ж)

2. Неметаллы, например SO2,  Н2S,  С  и  S окисляются до оксидов:

С (тв) + 2H2SO4(ж)→ СО2(г) +2 SO2 (г) +2H2O(ж)
3. 3H2S(г) + 2H2SO4(ж)→ 4 S(тв) +4Н2О (ж)
При нагревании конц. H2SO4  из  нитратов  вытесняет азотную кислоту, при этом азотная  кислота отгоняется при температуре 1200С, температура кипения серной 2700С, поэтому она остается:

NO3-(тв) + H2SO4 (ж) ↔ HNO3 (ж) + HSO4-(тв)

Концентрированная серная кислота является хорошим сульфирующим агентом, с помощью которого можно ввести группу SO3Н в ароматическое кольцо. Ее используют при нитровании и,  как катализатор реакций с алкенами.

Качественной реакцией на сульфат ионы является реакция с хлоридом бария:     SO42-(водн) +Ва2+ (водн) → Ва SO4↓
Элементы VII  группы. Галогены

Галогены в свободном виде очень активные вещества. Поэтому в природе и в организме существуют только в виде соединений. Степень окисления -1. Фтор самый электроотрицательный элемент (существует только в виде фторидов).
Фтор – ядовитый желтоватый газ, хлор – ядовитый зеленый газ, бром – едкая и токсичная, коричненвая легколетучая жидкость и йод – блестящее черное кристаллическое вещество, которое при слабом нагревании сублимируется, образуя фиолетовые пары. Астат радиоактивный элемент и в  природе не встречается.

«Галогены», в переводе с греческого означает  « образующие соли». Они существуют в виде двухатомных молекул Х2. Образуют ионные связи с металлами. Галогены образуют соли, присоединяя 1 электрон и тем самым, завершая октет валентных электронов. Сила связи Х-Х  уменьшается вниз по группе С12> Br2 >I2; за исключением связи F-F, которая неожиданно слабее. Причина в более близком расположении неподеленных электронных пар из-за малого размера атомов фтора.

Химические связи:

1. С водой:

2F2 +2H2O→ 4HF водн.+O2 (г);

С12(г) + H2O→НС1О +Н+ + С1-

                              на свету

2НС1О (водн)---→ 2Н+ +2С1- +О2(г)

В присутствии влсстановителей НС1О реагирует как окислитель:

НС1О + Н+ +2е ↔ 2С1- + Н2О

2. Со щелочами

С12 +2ОН - →С1- + С1О - +Н2О

3С1О-   70 С→  2С1- + С1О3-  (реакция диспропорционирования)

2F2(г + 2OH- ---MeOH холл.разб.→ОF2г() +2F-водн + Н2О (ж)

2F2(г) + 4OH- ---MeOH гор.конц.→О2(г) +4F-водн + Н2О (ж)

Металлы, взаимодействуя с галогенами,  образуют соли в высшей степени окисления:  Fe + CI2→ FeCI3
Исключение составляет йод:  I +Fe   → FeI2  и с медью образуется йодит меди CuI:

Zn + 2HCI →  Zn CI2 + H2
CuO +   2HCI →  Cu CI2 + H2O

MgCI2·6H2O →  MgOHCI (тв) + HCI + 5H2O

AICI3  ·6H2O →  AI(OH)3 (тв)+3HCI +3H2O   
Галогениды неметаллов:

Они ковалентны и гидролизуются водой за исключением СС14
SiCI4 +2H2O   → SiO2водн.+ 4НС1водн.
P +3 H2O   → H3PO3 +3HC1

Галагенводороды

Н2 + HaI
HF,  HCI, HBr, HI → Увеличивается сила кислоты. Уменьшается термическая устойчивость. Напрямую реакция Н2+ F2  взрывоопасна, поэтому получают косвенно, поэтому HF получают косвенно, по реакции СаF2 + Н2SO4→2 HF + Ca(HSO4)2.
Оксиды
Дифторид OF2 можно получить, пропуская фтор через холодный разбавленный раствор NaOH
2F2(г) + OH-(водн)→ OF2(г) +2F-(водн) + H2O
Хлор образует кислотные оксиды С12О, С1О2, С12О6 и    С12О7 –все нестабильные и взрывчатые.

Оксиды брома нестабильны и взрывчаты при температуре -400С. Йод образует оксид I2O5.

Оксокислоты
НС1О – хлорноватистая

НС1О2 – хлористая

НС1О3  - хлорноватая
НС1О4  - хлорная

Сверху вниз увеличивается сила кислоты и термическая усиойчивость.

Соли
NaCIO
NaCIO3

KCIO3 –  бертолетовая соль, применяется в спичечном производстве и пиротехнике.

KBrO3 -  источник брома в объемном анализе.
НС1О4 – сильная кислота, получается действием концентрированной серной кислоты на перхлорат калия и отгонкой при пониженном давлении.

Соединения галогенов друг с другом (интергалогены)

CIF (г)               CIF3 (г)

BrF (г)                BrF3 (ж)            BrF5 (ж)             BrCI (г)

ICI (ж)                 ICI3 (тв)             IF5 (ж)            IF7 (ж)

I2 + I-↔ I3-(водн)
Сравнение фтора с другими галогенами.

1. Фтор активен из-за малой энтальпии диссоциации связи F-F.

2. Соединения фтора устойчиваы. Причины:

а) Малые размеры атома (более прочные ковалентные связи).

    Фториды имеют большие отрицательныен энтальпии образования, они устойчивы к диссоциации,  как на простые, так и на соединения с более низкой степенью окисления. Поэтому фтор вызывает проявление высших степеней окисления у других элементов.

б)  Фториды чаще бывают ионными, чем другие галогениды. У AIF3- ионная структура. AICI3 – слоистое строение,   а  АI2Br6 и AI2I6 – это молекулярные соединения.

3. Единственная степень окисления -1.

4. Фтор – это самый электроотрицательный элемент, способен образовывать водородные связи. Наличие водородных связей и прочность связи H-F ответственны за слабость кислотной функции HF.

5. Реакции фтора с водой и реакции щелочей протекают иначе, чем у других галогенов. Фтор не образует оксоионов.

I. Ионы- Х- образуются легко. Сродство к электрону уменьшается сверху вниз. Все галогены энергично взаимодействуют с металлами. С S- металлами они образуют ионные соединения.

П.  При реакциях с Р- и d-металлами галогены образуют ионные соединения и комплексные ионы. Сверху вниз идет поляризация  ионов галогенов.

Ш.  Галогены хорошие окислители. Окислительная способность уменьшается в ряду F2>CI2>Br2>I2. Восстановительная способность уменьшается от йода к брому; CI-, F- не являются восстановителями.

IV.  Межмолекулярные взаимодействия усиливаются вниз по группе, в связи с чем наблюдается изменение агрегатного состояния от F – светло-желтый газ; С1- зеленый газ; бром – коричневая жидкость, йод – блестящие черные кристаллы, образующиеся при сублимации.

Задачи с решениями:

Задача №1. В дистиллированной воде растворили 2,52 г кристаллической щавелевой кислоты (Н2С2О4· 2 Н2О). Вычислить молярную концентрацию полученного раствора, если его объем равен 200 мл.

Решение

С (Х)= m(X) / M(X)· V(л) = m(X)· 1000 /M(X) )· V(мл)

С (щ.к.)= 2,52 г· 1000 / 126 г/моль· 200 мл=2,52г /126 г/моль ·0,2 л =0,1 моль/л

Ответ: С (щ.к.) =0,1 моль/л.

Задача № 2. Для смазывания десен приготовлен раствор из 5 мл 30%-ного раствора Н2О2 и 15 мл дистиллированной воды (ρр-ра принять равной 1 гмл).

Решение
 ω1ρ1V1 = ω2ρ2V2
ω2(H2O2) = 30%· 1· 5 /  1·29 -7,5%

Ответ: ω(H2O2)=7,5%

Тестовый контроль на Р – элементы
1. У КИСЛОТ ГАЛОГЕНОВ СО С.О.= +1 СНИЖЕНИЕ ОКИСЛИТЕЛЬНОЙ АКТИВНОСТИ НАБЛЮДАЕТСЯ В РЯДУ:
1)  НOI;  HOBr; HOCI              
2  HOCI;  HOBr; HOI    
3)  HOBr;  HOI;  HOCI
Правильный ответ: 2)
2. КАКАЯ ИЗ РЕАКЦИЙ НЕВОЗМОЖНА:
1) 5С12 + Br2 + 6НОН →10 НС1 + 2HBrO3
2 5I2 + Br2 +6НОН → 10HI + 2HBrO3
3) 5С12 +  I2 +6НОН →10HCI +2 HIO3
Правильный ответ: 2)
3. ХЛОРНАЯ ВОДА ИМЕЕТ ЗАПАХ ХЛОРА. ПРИ ДОБАВЛЕНИИ ЕДКОГО НАТРА ЗАПАХ ИСЧЕЗАЕТ, А ПРИ ПОДКИСЛЕНИИ ПОЯВЛЯЕТСЯ. ЭТО ОБЪЯСНЯЕтся:

1) смещением равновесия реакции хлора с водой

2) ионы ОН - окисляют газообразный хлор

3) растворимость хлора в щелочах уменьшается, а в кислотах    увеличивается.

Правильный ответ: 1)
4. КАК ВЛИЯЕТ УВЕЛИЧЕНИЕ ДАВЛЕНИЯ НА ОКИСЛЕНИЕ SO2?
2SO2 + O2↔ 2SO3
               1) смещает равновесие вправо

2)   смещает равновесие влево

3    не влияет

Правильный ответ: 1)
5. СЕРА В СВОБОДНОМ СОСТОЯНИИ ОБРАЗУЕТ НАИБОЛЕЕ СТАБИЛЬНЫЕ МОЛЕКУЛЫ:
1) S2     
2 S4     
3) S6 
4)  S8
Правильный ответ: 4)
6. СМЕСЬ SO2 И С12 РЕАГИРУЕТ НА СОЛНЕЧНОМ СВЕТУ, ПРИ ЭТОМ ОБРАЗУЕТСЯ:
1)   SO3  
 2) SO2С12  
3) SOС12  
 4) S
Правильный ответ: 3)
7. КАКУЮ МАССУ (Г) СУЛЬФИДА ЦМНКА (П) МОЖНО ПОЛУЧИТЬ ПРИ НАГРЕВАНИИ 10 Г ЦИНКА И 10 Г СЕРЫ:
 1) 10,0 
2) 14,9    
 3) 20,0  
 4) 88,0

Правильный ответ: 2)
      8.  СКОЛЬКО МОЛЕЙ ОКСИДА АЛЮМИНИЯ (Ш) ОБРАЗУЕТСЯ ИЗ ОДНОГО МОЛЯ АЛЮМИНИЯ ПО РЕАКЦИИ:        4AI + 3O2↔ 2 AI2O3
  1) 0, 5 
 2) 2,0    
  3) 3,0     
  4) 4,0
Правильный ответ: 2)
     9.    В РЯДУ Н2О – Н2S – H2SE – H2TE СИЛА КИСЛОТ:
 1) уменьшается;                 
 2) возрастает; 

 3) остается неизменной;      
 4) уменьшается, затем возрастает
Правильный ответ: 2)
   10.   ПРИ РАЗБАВЛЕНИИ СЕРНОЙ КИСЛОТЫ ВСЕГДА ПРИЛИВАЮТ КИСЛОТУ К ВОДЕ. ЧЕМ ОПАСНО РАЗБАВЛЕНИЕ КОНЦЕНТРИРОВАННОЙ H2SO4 ПРИЛИВАНИЕМ К НЕЙ ВОДЫ:
1) может возникнуть пожар;     
2) может произойти разложение воды;

3) может выделиться ядовитый газ;   

4 может произойти разбрызгивание раствора вследствие выделения теплоты.

Правильный ответ: 4)
    11.  ПРОПУСКАНИЕ, КАКОГО ГАЗА ЧЕРЕЗ РАСТВОР СОЛИ СВИНЦА ВЫЗЫВАЕТ ОБРАЗОВАНИЕ ЧЕРНОГО ОСАДКА:

      1) СО2    
      2)  N2           
      3)  H2S       
      4) О2

Правильный
 ответ: 3)
   12.    КИСЛОРОД ОБРАЗУЕТСЯ ПРИ РАЗЛОЖЕНИИ:
     1) СаСО3     
    2) HgO              
    3)  H2SO4            
    4) (CuOH)2CO3

Правильный ответ: 2)
  13.   СМЕШАЛИ 8 Г ВОДОРОДА И 8 Г КИСЛОРОДА И ПОДОЖГЛИ. МАССА (Г) ОБРАЗОВАВШЕЙСЯ ВОДЫ РАВНА:
 1) 8    
 2) 9     
 3) 16   
 4) 3    
ответ: 2)
 14.     КАКОЙ ИЗ УКАЗАННЫХ ГАЗОВ НЕ СПОСОБЕН ГОРЕТЬ В АТМОСФЕРЕ КИСЛОРОДА:
 1) оксид углерода (П);   
 2) метан    
 3) водород;  
 4) оксид углерода(IV).
Правильный ответ: 4)
 15.    В КАКОМ  ИЗ СОЕДИНЕНИЙ НАИБОЛЬШАЯ МАССОВАЯ ДОЛЯ  (%) СЕРЫ:
     1)     Na2SO3       
     2)    Na2S2O3      
      3)   Na2S4O6      
     4) Na2S2O8
Правильный ответ: 4)

 16.    КАКОЙ ОБЪЕМ (Л) ЗАНИМАЮТ  1,5 МОЛЬ ГАЗООБРАЗНОГО КИСЛОРОДА ПРИ Н.У.
  1) 11,2      
  2) 22,4     
  3) 16        
4) 33,6

Правильный ответ: 4г)
 17.  ЧЕМУ РАВНА МАКСИМАЛЬНАЯ МАССА (Г) ОЗОНА, КОТОРУЮ МОЖНО ПОЛУЧИТЬ ИЗ 16 Г КИСЛОРОДА:
  1) 12,0 
  2) 16,0  
  3) 24   
  4) 32

Правильный ответ: 2)
18.    МЕТАН ВЫДЕЛЯЕТСЯ ПРИ РАЗЛОЖЕНИИ ВОДОЙ СЛЕДУЮЩЕГО КАРБИДА:
    1) СаС2   
   2) ВаС2              
    3)     AI4C3       
    4)  Ag2C2
Правильный ответ: 3)
19.    ПРИ ОБРАБОТКЕ КАРБОНАТА МЕТАЛЛА КИСЛОТОЙ ОБРАЗУЕТСЯ:
     1) С (тв)  
     2) О2(г)      
     3)     CО (г)      
     4)  CО2(г)

Правильный ответ: 4)
20. НЕЙТРАЛИЗАЦИЯ ФОСФОРНОЙ КИСЛОТЫ АММИАКОМ ПОЗВОЛЯЕТ ПОЛУЧИТЬ ЦЕННОЕ УДОБРЕНИЕ:
 1) селитру;  
 2) аммофос  
               3) костную муку;  
4) фосфоритную муку        
Правильный ответ: 2)
КОНТРОЛЬНАЯ  РАБОТА № 1.

Вариант №1

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»
1.Определите степень окисления атомов  азота в соединениях: 

N2;      б) N2O;       в) N2O5;        г)NH3;     д) (NH4)2Cr2O7.

2. Составьте формулы оксидов, которые соответствуют гидроксидам.  Докажите   их химические свойства.

Са (ОН)2;    H2MnO4;      HCLO4.

3. Составьте уравнения реакций:

ZnO + CaO →

NaOH + AL (OH) 3→ 
Задание №2  «Общие закономерности протекания химических процессов».

1. Почему в домашних и производственных условиях для сохранения продуктов питания пользуются холодильниками? Ответ пояснить. 

2. При сжигании угля образуется углекислый газ и при этом наблюдается обратимая реакция: С + СО2 ↔ 2 СО – Q
      При каких условиях образуется минимальное количество углекислого газа?

3. В какую сторону сместиться равновесие системы и как изменится скорость реакции:                           3 О2 ↔ 2О3 + Q   при повышении давления в 2 раза.

Задание№3 «Строение атома»

1. Укажите все квантовые числа для энергетических состояний: 5s2; 2p5; 5f.1
2. По указанным конфигурациям валентных электронов 5s2; 4s2 3d6 определите: 

a) место элемента  в П С  (период, группу, подгруппу);

б) распределение  электронов для данного элемента по слоям;

в) возможные степени окисления. 

3. Напишите полные электронные формулы атомов элементов IV периода: 

хрома; мышьяка;  в нормальном и возбужденном состоянии. 

Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Напишите уравнения электролитической диссоциации указанных веществ:

H3AsO4;       Ba (OH)2;   KAL (SO4)2;  NaH2PO4.

2. Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах:

ZnCL2 + NaOH →
K2S + HNO3 →

3. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые соответствуют данные  ионные уравнения: 

2H+ + S2- →H2S

2F- + Cu2+ → CuF2
4. Напишите молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих солей и укажите реакцию среды, получающуюся в результате гидролиза: 

Ba (NO3)2;   Na2SO3;   (NH4)2CrO4. 

5. Вычислить рН 0,05э раствора H2SO4.

Задание №5 «Приготовление растворов и определение концентрации растворов веществ».
1. Сколько мл воды следует добавить к 725 мл 0,226 э раствора КОН, чтобы получить 0,1 э раствор?

2. Вычислить эквивалентную концентрацию и титр раствора NaOH, если при титровании им навески 0,159 г. щавелевой кислоты  (H2C2O4*2H2O) пошло 24,6 мл NaOH. 

3. Найти массовую долю глюкозы в растворе, содержащем 280 г. воды и 40 г. глюкозы. 

Задание №6 «Химическая связь»

1. Объяснить механизм образования молекулы SiF4 и SiF6. Может ли существовать ион СF62-?

2. Как изменяется прочность связи Н-Э  в ряду H2O-H2S-H2Se-H2Te?

Задание №7 «Общие свойства металлов»

1. Чем отличается электролитический способ получения щелочных металлов от электролитического способа получения едких щелочей? 

2. Составьте электронную формулу вольфрама. Укажите возможные степени окисления. 

3. Составьте уравнения реакций, доказывающих химические свойства металлов:

                    Ва + HNO3 (разб.) → 

                   Ag + HNO3 (конц.) →

                   Nb + H2O2 + NaOH →

                   Be + H2O + NaOH →

Задание №8 «s-металлы»

1. Какие продукты образуются при горении гидрида кальция, при взаимодействии его с водой? Являются ли эти реакции окислительно-восстановительными?

2. Если через баритовую воду пропустить углекислый газ, то первоначально выпавший осадок растворяется. Напишите уравнение реакции. 

3. Напишите электронную конфигурацию атома бария. Распределите валентные электроны по орбиталям. Какой тип связи более характерен для соединений бария?

4. Закончите уравнения реакций: 
                    ВаО2 + СО2 →

                    CaH2 + MnO2 + H2SO4 → Н2 + ….
                     AL + КОН →

Задание №9 «р-металлы»

1. Опишите химическую связь в молекуле SbCL3 с позиции метода валентных связей.

2. Почему аммоний не выделяет водород из воды, но вытесняет его из водного раствора щелочи? Ответ мотивируйте, написав соответствующие  уравнения реакций. 

3. Напишите уравнение реакций получения гидроксида аммония из корунда.

4. Какая из солей SnCL2 или SnCL4 более полно гидролизуется в водном растворе? Напишите соответствующие уравнения реакций.

5. Закончите уравнения реакций: 

                Ga + NH4OH + H2O →
                Bi2O3 + KNO3 + NaOH→ 
Задание №10 «d-металлы»

1. Сравнить  гидролизуемость следующих соединений: 

TiCL2 и  TiCL4;    TiCL4 и ZrCL4;        ZrOCL2 и ZrCL4.

2. Осуществите превращение: W→WO3→Na2 WO4→
3. Каковы кислотно-основные свойства соединения VO(OH)2. Ответ мотивировать. 

4. Представить в виде  → Н2WO4 солей марганца – Mn2O3 и Mn3O4. Назовите соли. 

5. Почему феррат натрия сравнительно устойчивый в сухом состоянии, разлагается в водном растворе? Написать соответствующее уравнение реакции. 

6. Закончите уравнения реакций: 

     Cr (OH)3 + H2O2 + NaOH →
     VoSO4 + HNO3 (конц.) → 
Вариант №2

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Определите степень окисления атомов серы  в соединениях: 

      SO2;    H2S;    Na2SO3;  CS2;   H2SO4;  As2S3.

2. Составьте формулы оксидов, которые соответствуют гидроксидам. Докажите их химические свойства:  AL (ОН)3;  H2CrO4;  HCLO2.

3. Составьте уравнения реакций:

       a) ZnO + КOН →           б) СО2 + Na2O → 
Задание №2 «Общие закономерности протекания химических процессов».

1. Написать выражения закона действия масс для реакций:

         a)  2NO (г.) + СL2 (г.)   → 2NOСL (г.);

         б) CaCO3 (k) → CaO(к ) + CO2 (г.)
2. Как изменится скорость реакции 2NO(г.) + O(г.)→  2NO2 (г.), если уменьшить объем  реакционного сосуда в 3 раза?

3. В каком направлении сместится равновесие в системах:

              a) СO (г.) + СL2 (г.)   ↔ СOСL2 (г.);

        б) H2 (г.) + J2 (г.)   ↔ 2HJ (г.)
        при повышении давления в 2 раза. 

Задание№3 «Строение атома»

1. Укажите все квантовые числа для энергетических состояний: 6s1; 3p2; 5f 6.

2. на каком основании хлор и марганец помещают в одной группе ПС элементов? Почему их помещают в разных подгруппах?

a) Записать электронную конфигурацию атомов, указать валентные электроны.          б) Указать возможные степени окисления;

               в) Написать электронную конфигурацию ионов, которые образуют данные    элементы. 

3. Напишите полные электронные формулы атомов элементов IV периода: 

                    Са; V; Fe в нормальном и  возбужденном состоянии. 

Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Напишите уравнения электролитической диссоциации следующих веществ:

CH3COOH;  Ba (NO3)2;  H3AsO3;  Na2HPO4.

2. Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах между веществами:   AgF + Na2S →

                         BaS2 + HOН →

3.  Вычислить рН 0,02 э раствора NaOH.

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1. На основе электронного строения атомов указать, могут ли быть окислителями: атомы натрия, кислород в степени окисления – 2, нитрит-ионы.

2. Указать в каких из следующих реакций пероксид водорода служит окислителем, а  в каких – восстановителем:

       I2 + H2O2 → HIO3 + H2O

       KMnO4  + H2O2 → MnO2 + KOH + O2 + H2O.

Уравнять реакции методом  ионно-электронного баланса.

Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. Какой объем воды надо прибавить к 100 мл 20%-го (по массе) раствора H2SO4  (ρ = 1,14 г/мл), чтобы получить 5%-ый раствор?

2. Найти массу NaNO3, необходимую для приготовления 300 мл 0,2 М раствора. 

3. В каком объеме 0,1э раствора содержится 8г. CuSO4?

4. Для нейтрализации 30 мл 0,1э раствора щелочи потребовалось 12 мл раствора кислоты. Определить эквивалентное количество кислоты.

Задание №7 «Химическая связь»

1. Каким типом гибридизации атомных орбиталей азота описывается образование иона NH4+ и молекулы NH3? Какова пространственная структура этих частиц?

2. Указать тип гибридизации атомных орбиталей в молекуле диоксида углерода. Какое строение имеет молекула? 

3. ВаCI2 в водных растворах диссоциирует полностью, а HgCI2 почти не диссоциирует. Объяснить это различие в свойствах солей. 

Задание №8 «s-металлы»

1.  Технический гидроксид натрия часто содержит значительную примесь соды. Как это обнаружить? Как освободить раствор NaOH от примеси соды? Составьте уравнения соответствующих реакций. 

2. Написать в молекулярной и в ионно-молекулярной форме уравнения гидролиза Na2CO3. Указать реакцию среды. 

3. Напишите электронную конфигурацию иона натрия. Распределите валентные электроны по орбиталям. 

4.  Закончите уравнения реакций: 

Nа2О + СО2 →

KCIO3 + H2O2 →

NaCI + MnO2 + H2SO4 →

Zn + КОН →
Задание №9 «р-металлы»

1. Дать сравнительную характеристику свойств галогеноводородов, указать      характер изменения: температур кипения и плавления; термической устойчивости;   восстановительных свойств.
2. Как получить хлорную известь, исходя из карбоната кальция, хлорида натрия и воды? Написать уравнения процессов, которые необходимо для этого осуществить. 

   3. Описать электронное строение молекулы N2, форму молекулы, тип  гибридизации.

 4. Написать уравнения реакций термического разложения следующих солей: 

(NH4)2 H2PO4;   NH4NO2;   NH4CL.

5. Закончите уравнения реакций: 

       F2 +  NaOH  →

       NaCrO2 + Br2+ NaOH→ 
Задание №10 «d-металлы»

1. Для каких соединений хрома характерны окислительные свойства? Приведите примеры реакций, в которых проявляются эти свойства?

2. Закончить уравнения реакций, записать их в ионно-молекулярной форме:

                   MnSO4 + (NH4)2 S2O6 + H2SO4 → HMnO4 + … 
                КCrO2 + Br2+ КOH→ 

                 FeSO4 + О2+ H2О→ 

3. В какой цвет будет окрашен лакмус в водных растворах: FeCL3, ZnBr2,  КMnO4.
4. Какая масса перманганата калия потребуется для определения 7,6 г. FeSO4 в нейтральном и кислом растворах?    

Охарактеризовать свойства меди, указав:  её положение в Периодической Системе; строение атома, ионов; кислотно-основные свойства;  состав и характер оксидов и гидроксидов.

Вариант №3

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1.   Определить степень окисления хрома в следующих соединениях: 

    К2Cr2O7;   Cr2(SO4)3;   Cr2O3;  Fe(CrO2)2;  Na3[Cr(OH)6]; К2Cr2O4.

2. Составьте формулы оксидов, которые соответствуют гидроксидам. Докажите их химические свойства: Zn (ОН)2;  H2Cr2О7;  HCIO.

3.    Составьте уравнения реакций:

                                            КOН (при нагр.) + СL2 →

                                           Pb (NO3)2 + KI → 
                                           H2S + NH4OH →

                                           NaHCO3+ HСI →

Задание №2 «Общие закономерности протекания химических процессов».

1. Раствор NaH2PO4 имеет слабокислую, а раствор Na3PO4 – сильнощелочную реакцию. Объяснить эти факты и мотивировать их соответствующими ионно-молекулярными уравнениями.
2. Как изменится скорость реакции N2 + 3Н2→  2NН3 , если увеличить  давление в  2 раза?

3. Температурный коэффициент скорости реакции равен 2,8. Во сколько раз возрастет скорость реакции при повышении температуры от 20 до 750С?

Задание№3 «Строение атома»

1.Укажите все квантовые числа для энергетических состояний: 6s2; 2p2; 5f 2.

2. По указанным конфигурациям внешнего и предвнешнего электронных слоев:  3s2 3p6; 3d5 4s1;  4s2 4p6; 4d5 5s1 ;  5s2 5p6; 5d4 6s2  назовите элементы. Как меняются окислительные свойства оксидов этих элементов, отвечающих высшим степеням их окисления?  

3. Напишите полные электронные формулы атомов элементов V группы в нормальном и возбужденном состоянии. 

Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Напишите уравнения электролитической диссоциации указанных веществ: CH3COOH;  Bе (OН)CL;  H3PO4;  Na2HPO4.

2. Напишите уравнения реакций в молекулярной и ионной формах между веществами:     Ca(OН)2+ CO2 →

FeCL3 + КOН →

3. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют данные ионно-молекулярные уравнения:

       Cu2+ +   2OH- →

       Mn2+ +   S2- →

      Co32- + NH4+ →

4. Чему равна концентрация раствора уксусной кислоты, рН которого равна 5,2?

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1. На основе электронного строения атома указать, могут ли быть окислителями: атомы фтора, фторид-иона, катионы водорода, гидрид-ионы. 

2. Указать в каких из следующих реакций пероксид водорода служит окислителем, а в каких восстановителем: 

      PbO2 + H2O2 → Pb (OH) 2 + O2;

      KCIO3  + H2O2  → KCI + O2 + H2O.

Уравнять реакции методом ионно-электролитного баланса. 

Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. Какую массу воды нужно прибавить к 200 мл 30%-ного (по массе) раствора NaOH (ρ = 1,33 г/мл), для получения 10%-го раствора щелочи?

2.  Найти массовую долю глюкозы в растворе, содержащем 280 г. воды и 40 г. глюкозы.

3. Сколько граммов Na2CO3  содержится в 500 мл 0,25 э раствора?

4. Для нейтрализации 20 мл 0,1э  раствора кислоты потребовалось 8 мл раствора NaOH. Сколько граммов NaOH содержит 1 л этого раствора?

Задание №7 «Химическая связь»

       1.  Сероводород при обычной температуре – газ, а вода – жидкость. Чем    можно объяснить это различие в свойствах?

2.    На каком основании хлор и марганец помещают в одной группе Периодической Системы элементов? Почему их помещают в разные подгруппы?

                     3.  Как изменяется прочность связи при нормальных условиях в ряду:

 H2O-H2S-H2Se-H2Te.
Задание №8 «s-металлы»

1. Почему радиус иона Cu2+ < радиуса иона К+? Какой из этих ионов обладает большей поляризующей способностью?

            2.  Закончить уравнения реакций:

           Na2O2 + KI + H2SO4 → 

           Li3N + H2O → 

         K  + O2  (изб.) →

        KNO3    Нагревание
3. Написать электронную формулу атома калия в возбужденном состоянии. 

4.  Как объяснить, что при действии хлорида натрия на раствор соли К [Ag(CN)2] не получается осадка  хлорида серебра, тогда как сульфид натрия с тем же раствором дает осадок Ag2S?
Задание №9 «р-металлы»

1. Написать уравнения реакций взаимодействия галогенов с водой и растворами щелочей (холодными и горячими).

                           2. Как и почему изменяются кислотные свойства в ряду? Серная – селеновая – теллуровая кислота? Как изменяются в этом ряду окислительные свойства? 

3. Какие водородные соединения образуют р-элементы третьего периода? Как изменяется прочность и кислотные свойства этих соединений в периоде слева направо?

4. Написать уравнения  реакций термического разложения следующих солей:  (NH4)2 СO3;  NH4NO3;  (NH4)2 Cr2O7.

5. Закончить уравнения реакций: 

         Н2S + KMnO4 + H2O  →

         HIO3 + H2SO3 → 
Задание №10 «d-металлы»

Задача 1. Какая масса перманганата калия потребуется для определения 7,6 г. FeSO4 в нейтральном и кислом растворах?  
Задача 2. Закончить уравнения реакций, записать их в ионно-молекулярной форме:

MnSO4 + NaBrO3 + HNO3 → 

MnSO4 + Br2+ NaOH → 

CrCL3 + NaBrO3 + NaOH→ 
Задача 3. Напишите уравнения реакций гидролиза солей в молекулярно-ионном виде, укажите какую реакцию среды будут иметь растворы приведенных солей: FeS;  ZnCO3;  Ag2 SO4.
Вариант №4

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Определите степень окисления углерода в следующих соединениях:    С2Н5OН;    CН2O;  CН3СООН; CO2;  CН4.

2. .Как доказать амфотерный характер:       а)    ZnО; AI2O3,  ; Sn(OH)2, Cr(OH)3.
3. Какие кислоты могут быть получены непосредственным взаимодействием с водой оксидов: Р2О5 ; СO2 ; N2O5 ; NO2; SO2?

Задание №2 «Общие закономерности протекания

 химических процессов».

2. Написать выражение закона действия масс для реакций:

a)  2NO (г.) + СI2 (г.)   → 2NOСI (г.);

б)  CaCO3 (k) → CaO + CO2 (г.)
2.Указать, какими изменениями концентраций реагирующих веществ    можно сместить вправо равновесие реакции: CO2  (г.)  + C (графит)↔2CO (г.)
3. Скорость, каких реакций увеличивается с ростом температуры:

        а) любых;

                           б)  протекающих,  с выделением энергии;

 в) протекающих,  с поглощением энергии.

Задание№3 «Строение атома»

1. Написать нормальное и возбужденное состояние элемента, имеющего окончание электронной формулы 4s23d6.

2. Определить степень окисления хлора в соединениях: HCIO; CI2O7; HCIO2;     HCIO4.

3. Написать уравнения реакций, доказывающих кислотный характер оксидов: SeO2; SO3;  Mn2O7;  P2O5: Bi2O2.

4. Можно ли осуществить в растворах указание ниже реакции: 

                CuSO4 + BaCL2 →BaSO4 + CuCI

                FeS + K2SO4 → FeSO4 + K2S

                  AgCI + KNO3 → AgNO3 + KCI
Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Напишите уравнения электролитической диссоциации указанных веществ:

      Zn(OH)CI;  K3[Cr(OH)6]; H2C2O4; NaH2PO4,  K3[AI(OH)6].

2. В какой цвет будет окрашен лакмус в водных растворах: NH4СL; NaNO3; Na2CO3;  Na2SO4?. Ответ обоснуйте.

3. рН 0,1м раствора натриевой соли некоторой одноосновной органической кислоты равен 10. Вычислить константу диссоциации этой кислоты.  

4. Определить рН 0,02э  раствора соды Na2CO3, учитывая только первую ступень гидролиза.

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1. Какие из перечисленных ионов могут служить восстановителями, а какие не могут и почему:  Cu2+;  Sn2+;   CI-;   VO3-;   S2-;    Fe2+; WO42-;  YO4-;  AI3+;  Hg2+;  Hg22+.
2. Указать, в какой из приведенных реакций гидразин N2H4 служит окислителем, а в какой – восстановителем:

       N2H4 + 4AgNO3+ 4 КОН → N2 + 4Ag + 4КNO3 + 4H2O;

       N2H4+ Zn + 2КОН + 2 H2O  → NH3 + K2[Zn(OH)4].

Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. Сколько граммов 2%-го (по массе) раствора AgNO3 дадут при взаимодействии с избытком NaCI 14,35 г. осадка  AgCL.

2. Найти массу воды, необходимую для приготовления раствора хлорида натрия, содержащего 1,5 моля  NaCI  на 1000 г. H2O, если имеется 10 г. NaCI. 

3. Сколько мл. 0,5 м раствора H2SO4 можно приготовить из 15 мл. 2,5м раствора?

4. Определить массу КNO3 необходимую для приготовления 0,5 л. 0,01э раствора. 

Задание №7 «Химическая связь»

1. Указать тип гибридизации атомных орбиталей углерода в молекуле СО. Какое строение имеет молекула угарного газа?

2. Какое соединение  MgCO3 или ZnCO3  термодинамически устойчиво, объяснить исходя из химических свойств этих соединений и электронного строения атома. 
3. H2O в жидком состоянии имеет большую плотность, чем в твердом (в виде льда). Чем это объяснить?

4. К2СO3 плавиться при 890 0С без разложения, а Ag2СO3 разлагается уже при 220 0С. Объяснить указанное различие?
Задание №8 «s-металлы»

1. Чем объяснить различную последовательность расположения щелочных металлов в ряду напряжений и Периодической Системе элементов?

2. Закончить уравнения реакций:

      Ag2O + H2O2 → 

      AgBr + Na2S2O3 (избыток)→ 

      Cu + KCN + H2O   →
3. Добавление, каких из указанных веществ усилит гидролиз карбоната натрия:

                        а) NaOH;      б) ZnCL2;       в)H2O;      г) К2S.

4. Написать электронную конфигурацию  иона Ba 2+.
Задание №9 «р-металлы»

1. Добавление,  каких веществ усилит гидролиз ALCL3:

а)  H2SO4;    б) ZnCL2;      в)Zn;    г) (NH4)2S.

2. Закончить уравнения реакций: 

        а)   AICI3 + Na2CO3 + H2O   →

     б)  Sn  + КОН  →

     в) K2Cr2O7 + SO2  + H2SO4 → 

3. Описать электронное строение молекулы O2, форма молекулы, тип гибридизации. 

4. Охарактеризовать отношение свинца к воздуху, воде, кислотам. Почему свинец не растворяется в разбавленных соляной и серной кислотах, хотя и расположен в ряду напряжений до воздуха?

Задание №10 «d-металлы»

1.Охарактеризовать свойства хрома, указав: 

1) его положение в Периодической Системе и электронное строение атома;

2) химические свойства хрома и его соединений; 

3) состав и характер оксидов и гидроксидов хрома. 

2. Можно ли приготовить раствор, который содержал бы одновременно: 

1) Sn2+ и  Hg2+; 
2) Sn2+ и  Fe3+;

3) SO32- и  MnO4-;

4) Cr2O72- и  SO42- ;

3. Напишите уравнения реакций:

1) MnSO4+ PbO2 + HNO3  → 
2) KMnO4+ K2SO3 + KOH  → 
3) Fe (OH)3+ CI2 + NaOH(конц.)  → 
Вариант №5

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Определить степень окисления марганца в следующих соединениях:  KMnO4;  MnO2;  K2MnO4;  Mn2O7.  

2.  Какие соли можно получить, имея в своем распоряжении: CuSO4; Ag NO3;  К3РO4;   ВаCL2.  Написать уравнения реакций и назвать полученные соли.

3. Составить формулы нормальных и кислых солей калия и кальция, образованных: 

               а) угольной кислотой;   б) мышьяковистой  кислотой.
Задание №2 «Общие закономерности протекания химических процессов».

1. При 150 0С некоторая реакция заканчивается за 16 минут. Принимая температурный коэффициент скорости реакции равным 2,5.  Рассчитать, через какое время  закончится  эта  реакция, если проводить ее при: а) при 200С; б) при 800С.

2. Изменится ли значение константы скорости реакции:

                а)   при замене одного катализатора другим;

            б)   при изменении концентраций реагирующих веществ.
3. Как повлияет на равновесие следующих реакций:

2Н2 (г.) + O2 (г.)   ↔2H2O  (г.);           ∆Н0 = -483,6 кДЖ
CaCO3 (k) ↔CaO + CO2 (г.)            ∆Н0 = 179 кДЖ
а)    повышение давления;

 б)    повышение температуры.
Задание№3 «Строение атома»

1. Написать электронные формулы ионов: Sn2+;  Мn4+;  Cu3+;  S2-;   Cr3+.

2.  Какова степень окисления фосфора в соединениях: РН3;   H3PO3;  H3PO4; P4O10;    Na2HPO4.

3. Как зависит энергия электрона в многоэлектронном атоме от орбитального квантового числа при постоянном значении главного квантового числа с изменением значения l. 

4. На каком основании хром и сера, фосфор и ванадий расположены в одной группе Периодической системы?

Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Напишите уравнения электролитической диссоциации указанных веществ:   AI (OH)2CL;    Na2HPO4;   H2CO3;   K3 [Fe(CN)6].

2. Какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу: NаСN;  КNO 3;   КОCI;    NaNO2;   СаCI2;   NaCIO4;   КНСОО?  Для каждой из гидролизующихся солей написать уравнение гидролиза в ионно-молекулярной форме и указать реакцию ее водного раствора.

3. При рН < 3,1 индикатор метиловый красный окрашен в красный цвет. При рН > 6.3 – в желтый, а  при промежуточных значениях рН – в оранжевый цвет. Какова будет окраска индикатора в 0,1м растворе NH4Вr?  
4. Раствор NaH2PO4 имеет слабокислую, а раствор Na3PO4 – сильнощелочную реакцию. Объяснить эти факты и мотивировать их соответствующими ионно-молекулярными уравнениями. 

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1.   Какие из перечисленных веществ и за счет, каких элементов проявляют  обычно окислительные свойства, а какие восстановительные? Укажите те из них, которые обладают окислительно-восстановительной двойственностью: Н2S;   SO2;   СО; Zn;   F2;   NaNO2;   KMnO4;  НОCI;  H3SbO3.
3. Указать, в какой из приведенных реакций пероксид водорода служит окислителем, а в какой – восстановителем:

а)  PbО2 + H2O2 → Pb(OH)2 + O2 ;

б)    KCIО3 + H2O2 →KCI + O2 + H2O .

Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1.      Из 400 г. 50%-го  (по массе) раствора  H2SO4 выпариванием удалили 100 г. воды. Чему равна массовая доля H2SO4 в оставшемся растворе?

2 В какой массе воды надо растворить 67,2 л. HCI (н.у.), чтобы получить 9%-ный (по массе) раствор HCI?
4. Какой объем 0,1м раствора H3РO4 можно приготовить из 75 мл. 0,75 э раствора?

5. Какой объем 2 М раствора Na2CO3  надо взять для приготовления 1 л. 0,25э раствора?
Задание №7 «Химическая связь»
3 Указать тип гибридизации атомных орбиталей азота в молекуле
[image: image1]и тип связи, какое строение имеет молекула?

4 Сравнить способы образования ковалентных связей в молекуле СН4,  NH3  и в ионе NH4+.  Могут ли существовать ионы СН5+  и  NH52+?

5 Какой атом или ион служит донором электронной пары при образовании иона ВН4-?

b. Какова кратность связи в молекуле NО:

2 два;     б) два с половиной;  в) три.

Задание №8 «s-металлы»

1. Чем объясняются различия в свойствах элементов главной и побочной подгрупп I группы?

2. Закончить уравнения реакций:

1) Na2O2 + KI + H2SO4 → 

2) KNO3    Нагревание
3) Li3N + H2O → 
Задание №9 «р-металлы»

1. Объяснить почему AgCI,  AgВr,  AgI хорошо растворяются в растворе КСN, а в растворе аммиака растворимы только AgCI и AgВr.
2. Закончить уравнения реакций: 

         Zn + NaNO3 + NaОН  → NH3 +

Mg  + НNO3 (разб.)  →

AL2 (SO4)3 + Na2 S  + H2O → 

3. Какие из перечисленных газов при пропускании их через раствор щелочи вступают с ней в реакцию:

1) СО;  б) СО2;  в)НСN;  г)СF4.

4. С какими из перечисленных ниже веществ будет взаимодействовать концентрированная  HNO3:  а) В;  б) AI;  в) AI(OH)3;  г) Na2B4O7?

Задание №10 «d-металлы»

1. Указать различия в строении атомов элементов подгруппы Mn и галогенов. 

2. Написать уравнение реакции термического разложения перманганата калия. К какому типу окислительно-восстановительных превращений относится эта реакция?

3. Закончить уравнения реакций:

2) FeS2  + HNO3 (конц)   → 

3) SnCI2 + K2Cr2O7 + H2SO4 →
4) Н2MnO4+ КNO2 → 

Вариант №6

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Определите степень окисления железа в следующих соединениях:  FеS;     FеS2;   Fе3O4;  Fе2O3;  FеO.  

2.   Какие из указанных веществ реагируют с гидроксидом натрия:     CuSO4;  HNO3;   СаO;  СО2; Р2O5;  Сd(OH)2. Написать уравнения реакций.

3. Назвать соли:  SbONO3;  [Fe(OH)2]2;  CrO4;  (ALOH)SO4;  Cd(HS)2;   Ca(H2PO4)2 .

Задание №2 «Общие закономерности протекания химических процессов».

1. В системе СО + CI = СОCI2 концентрацию увеличили от 0,03 до 0,12 моль/л а концентрацию хлора – от 0,02 до 0,06 моль/л. Во сколько раз возросла скорость прямой реакции?
2. Вычислите температурный коэффициент скорости реакции, если при увеличении  температуры на 30 0 скорость  реакции возрастает в 15, 6 раза.

3. В каком направлении сместится равновесие:

              2 N2 (г.) +  O2 (г.)   → 2 NO  (г.);           ∆Н = -566 кДж
              2CO (г.) + O2 (г.)   → 2CO2 (г.)            ∆Н = 180 кДж
               При  повышении  давления?

               При понижении  температуры?

Задание№3 «Строение атома»

1. Указать порядковый номер элемента, у которого: заканчивается заполнение  электронами орбиталей 4d;
2. Сколько неспаренных электронов содержат невозбужденные атомы:

                а) В;  б) S;   в) As;   г) Cr;   д) Hg;  е ) Eu.
3. Определить с.о.  олова в соединениях: SnO ;  K2[Sn(OH)6];  SnO2 ;   SnCL4.

4. Написать электронную конфигурацию Cr+6.
Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Напишите уравнения электролитической диссоциации указанных веществ:

К AL(SO4)2;  Na3PO4; H3РО4:  K3[AL(OH)4 (H2O)2];  ZnOHNO3.

2. Указать, какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу:

ZnBr2; K2S;  Fe2(SO4)3; MgSO4,  Сr(NO3)3, K2CO3,  Na3PO4,  CuCI2.

Для каждой из гидролизующихся солей написать уравнение гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной форме по каждой ступени и указать реакцию  водного раствора соли.

3. Сравнить степень гидролиза соли и рН среды 0,1 и 0,001м растворах цианида калия.  

4. Индикатор метиловый оранжевый изменяет окраску от красной до желтой в интервале рН от 3,2 до 4,4. Какова будет окраска 0,1м водного раствора ацетата аммония (СН3СООNH4), содержащего метиловый оранжевый:

красная;  оранжевая; желтая. 

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1. Указать, какие из приведенных процессов представляют собой окислительные и какие- восстановительные: S → SО42- ;  S → S2- ;   Sn → Sn4+; К → К+;  Br2 → 2Br- ; CL- → CLO3-; IO3- → I2;    MnO4- → MnO42-
2. Окисление сульфида мышьяка концентрированной азотной кислотой происходит по схеме: As2S3 + HNO3 → H3AsO4 + H2SO4 + NO 
3. Закончить уравнение реакции. Расставить коэффициенты. 
Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. Какой объем 2э раствора  H2SO4 потребуется для приготовления 500 мл 0,5э раствора?

2. Плотность 40%-ного (по массе) раствора HNO3 равна 1,25 г\мл. Рассчитать молярность  и моляльность этого раствора?

3.         Сколько граммов СаCO3 выпадает в осадок, если к 400 мл 0,5э  раствора СаCL2    прибавить избыток раствора соды?

3. На нейтрализацию 20 мл раствора содержащего в 1 л 12г. щелочи, израсходовано 24 мл 0,25э раствора кислоты. Рассчитать эквивалентную массу щелочи?

Задание №7 «Химическая связь»

1. Указать тип гибридизации атомных орбиталей кислорода в молекуле SHAPE  \* MERGEFORMAT 


, указать форму молекул?

2. Сероводород при обычной температуре –газ, а вода – жидкость. Чем можно объяснить это различие в свойствах?

3. Какой атом или ион служит донором электронной пары при образовании иона  [Fe(NH3)3 (OH)2]+?

4. Фторид кальция не диссоциирует на атомы даже при 10000С, а иодид меди (II) неустойчив уже при комнатной температуре. Чем объяснить различную прочность этих соединений? 
Задание №8 «s-металлы»

1.  Написать электронное строение иона Ва2+?

2.  Добавление, каких из указанных веществ усилит гидролиз карбоната калия:

          а) KОН;  б) Zn(NO3)2; в) H2O; г) K2S.

3.  Закончить уравнение реакций:

1) Ва (ОН)2 + H2O2 →

2) Ве+ Na ОН →

3) Mg  +  НNO3 (разб.)  →
Задание №9 «р-металлы»

1. С какими из перечисленных веществ будет взаимодействовать соляная кислота:  а) AL;   б) Zn(NO3)2;  в) HgS; г) N2.

2.  Закончить уравнение реакций: 

1) Pb3O4 + КI + H2SO4  →

2) Pb3O4+ Mn(NO3)2+ HNO3 →

3) AI + NaОН + H2O → 

3. Добавление,  каких веществ усилит гидролиз AICI3:

5) H2SO4;   б) ZnCL2;   в) Zn;   г) (NH4)2S.

4. Может ли произойти реакция между ВF3 и  NH3 ?

Задание №10 «d-металлы»

1. Что произойдет при добавлении раствора сульфида натрия к растворам:

1) хлорида хрома (II); б)  хлорида хрома (III). 

Написать уравнение реакций.

2. Какой объем хлора (н.у.) выделится при взаимодействии 1 моля дихромата натрия с избытком соляной кислоты?

3. Закончить уравнения реакций:

4) NaCrO2 + PbO2 + NaОН → 

5) Cr2(SO4)2+ Вr2+ NaОН → 

6) КMnO4 + КI + H2SO4  → 

Вариант №7

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Определить степень окисления селена в следующих соединениях: H2Sе;    H2SеO3;    СаSеO4;   SеO3.

2.Написать формулы ангидридов указанных кислот: H2SO4;  H3ВO3;  НMnO4;  НОCL;   Н4Р2O7.

3.Какие из указанных газов вступают в химическое взаимодействие с раствором щелочи: НCL; NO2;  N2; CL2;  CH4; SO2;  NH3. Написать уравнения реакций.

Задание №2 «Общие закономерности протекания химических процессов».

1. Как изменится скорость реакции:   2NO(г.) + O2 (г.) → 2NO2 (г.), если: 

      а)     увеличить давление в системе в 3 раза;

      б)    уменьшить объем в 3 раза;

       в)     повысить концентрацию NO в 3 раза?

2.Во сколько раз следует увеличить концентрацию вещества В2  в системе:

               2А2 (г.) + В2 (г.)   = 2А2В(г.) , чтобы при уменьшении концентрации   вещества А2  в 4 раза скорость прямой реакции не изменилась?

3. Почему в цепной реакции Н2 + CL2 = 2НCL зарождение цепи начинается  с радикала CL· , а не с радикала Н·?
Задание№3 «Строение атома»

1. Написать нормальное, возбужденное состояние элемента, имеющего окончание электронной формулы 3d104s1. 

2. Сколько вакантных 3d орбиталей содержат ионы: CL+3; Мn+4;  Cr+6.

3. Какой подуровень заполняется в атомах после подуровня 5s? 

4. Сколько значений магнитного квантового числа возможно для энергетического подуровня, орбитальное квантовое число которого ℮=2? ℮=3?

Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Написать в ионно-молекулярной форме уравнения реакций, приводящих к образованию малорастворимых осадков или газов:   

1) Pb(NO3)2 + КI →

2) K2CO3 + НCI →

3) NiCI2 + H2S →

2. Указать, какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу: ZnBr2;  К2S;  MgSO4;  Сr(NO3)3. Для каждой из гидролизующихся солей написать уравнение гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной форме по каждой ступени и указать реакцию  водного раствора соли.

3. Исходя из значений констант диссоциации, соответствующих кислот и оснований  указать реакцию водных растворов следующих солей: NH4CN; NH4F; (NH4)2S. 
4. Рассчитать рН  0,1м раствора ортофосфата калия, считая, что гидролиз практически протекает только по первой ступени (Кд( H3РO4= 2.8·10-2). 

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1.  Указать, в каких из приведенных процессов происходит окисление азота, а в каких восстановление.  Как изменяется в каждом случае степень окисленности азота: NH4+ → N2;     NO2- → NO3-;  NO3- → NO;  NO2→ NO2-;

2. Какие из приведенных реакций относятся к реакциям внутримолекулярного окисления-восстановления:

КMnO4 + КОН → К2MnO4 + O2 + H2O 

H2SO3 + H2S → S + H2O

NH4 NO2  =  N2 + H2O
Уравнять, указать окислитель, восстановитель. 

Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. Найти массовую долю азотной кислоты в растворе, в 1 л. которого содержится 224 г. НNO3 ( р=1,12 г\мл)?

2. В какой массе воды нужно растворить 25 г. CuSO4· 5H2O, чтобы получить 8%-ный (по массе) раствор CuSO4 ?

                  3. Вычислить мольные доли спирта и воды в 96%-ном (по массе) растворе этилового спирта?

4. Какой объем 0,2 э раствора щелочи потребуется для осаждения в виде Fе(OН)3   всего железа,  содержащегося в 100 мл 0,5э  раствора FеCI3?

Задание №7 «Химическая связь»

1. Объяснить с позиции метода ВС способность оксидов NO и  NO2 образовывать димерные молекулы. 

2. Указать тип химической связи в молекулах H2, CL2, НCI. Привести схему перекрывания электронных облаков.
3. Какой типы гибридизации атомных орбиталей углерода соответствуют образованию молекул:  СН4;  С2Н6;  С2Н4;  С2Н2.
4.  При переходе от СsF к CsI   температура плавления кристаллов уменьшается.  Объяснить наблюдаемый ход изменения температур плавления. 
Задание №8   «S-металлы»

1. Какой объем водорода, измеренного при 25 0С и давлении 755 мм. рт. ст. (100,7 кПа) выделится при взаимодействии с водой 1г. сплава, состоящего из 30% (массовая доля)  калия и 70%  (массовая доля) натрия?

                   2.               Закончите уравнение реакций:

    a)    Nа2О2 + КI + H2SO4  → 

    б)   Ве + NaОН →

     в)  AuCI3  + Н2O2 + КОН  →

 3. Написать электронную конфигурацию атома К+ в ионном и возбужденном состоянии. 

4. Привести уравнения реакций, свидетельствующих об амфотерности гидроксида бериллия. 
Задание №9 «р-металлы»

1.Чем различается действие избытка водных растворов NH3 и NaОН на раствор AICI3?  Написать уравнения соответствующих реакций. 

2. Закончить уравнения реакций: 

а)  Na2В4O7 + H2O + H2SO4  →

                      б)  Pb3O4+Mn(NO3)2 + НNO3 →

                       в)  Pb + КОН → 

3. Почему оксиды свинца Pb2O3 и Pb3O4 называют смешанными? Указать степень окисления свинца в этих соединениях.
4. Сплав свинца с оловом нагрели с концентрированной азотной кислотой до прекращения реакции. Нерастворившийся осадок был отфильтрован, высушен и прокален. Каков состав осадка? Что находится в растворе? 

Задание №10 «d-металлы»

1. Составить уравнения реакций взаимодействия в щелочной среде хлорида хрома (III):   а) с бромом;  б) с пероксидом водорода.

   2. Как осуществить превращения: 

     Cr2O3→ K2CrO4 →   К2Cr2O7→ Cr2(SO4)3→ К3[Cr(ОН)6]
3. Написать уравнения реакций, в которых соединения марганца проявляют свойства:  а) окислительные;  б) восстановительные; в) окислительные и восстановительные одновременно.

Вариант №8

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Написать электролитическую диссоциацию сложных веществ:  NаH2AsO4;  FeOHCL3;   (NiOH)2SO4. 

2. С какими из приведенных ниже соединений будет взаимодействовать КОН:  Na2В4O7;  H3ВO3;  AI2O3; AICI3. 
3. Написать уравнения реакций, свидетельствующих об основных свойствах оксидов:  FeO; Сs2O; ZnO; HgO; Ве2О3.
Задание №2 «Общие закономерности
протекания химических процессов».

1. Как изменится скорость реакции 2NO(г.) + O2 (г.) → 2NO2 (г.), если уменьшить объем  реакционного сосуда в 3 раза?
2. Найти значение константы скорости реакции А + В → АВ, если при концентрации веществ А и В, равных соответственно 0,05 и 0,01 моль/л, скорость реакции равна 5·10-5 моль/(л ·мин).

3.  Какие из перечисленных оксидов могут быть восстановлены водородом до свободного металла при 298К: СаО;  ZnO;  SnO2;   NiO;  AI2O3. 
Задание№3 «Строение атома»

1.  Записать электронные формулы атомов элементов с зарядом ядра 8,  13,  23.  Составить графические схемы заполнения электронами валентных орбиталей этих атомов. 

2. Сколько неспаренных электронов содержат невозбужденные атомы: В;  S; Аs;   Сr;  Hg.

3. Среди приведенных ниже электронных конфигураций указать невозможные и объяснить причину невозможности их реализации: 1p3; 3p6; 3s2; 2s2; 2d5; 5d2; 3f12; 2p4; 3p7.
4. Какое максимальное число электронов может содержать атом в электронном слое с главным квантовым числом n=4?
Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Определить рН раствора в 1л. которого содержится 0,1 г. NaОН. Диссоциацию щелочи считать полной. 
2. Написать в ионно-молекулярной форме уравнения реакций, приводящих к образованию малорастворимых осадков или газов: а) CuSO4 + NaОН →

б) СаCO3 + НCI→

                в) AIBr3 + AgNO3 →

                г)  Na2SO3 + H2SO4 →

3. Указать, какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу: CuCI 2;   КNO3;  Na3 РO4;  К2СO3.                     Для каждой из гидролизующихся солей написать уравнение    гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной форме по каждой ступени и указать реакцию  водного раствора соли.

4. Добавление, каких реагентов к раствору FeCI3 усилит гидролиз соли: НCI;   NaОН;  Na2СO3; NH4CI; H2O.

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1. Указать, в каких из приведенных процессов происходит окисление, а  каких - восстановление: Br2→ 2Br - ; К→ К+  ; S → S2- ;  S → SO42-; Sn → Sn4+.
2. Чему равна нормальность 10%-го (по массе) раствора КIО3 (р= 1,052 г/мл), если он восстанавливается до свободного йода?

3. Окисление сульфида мышьяка (III) концентрированной азотной кислотой происходит по схеме: 
    As2S3 + НNO3 →Н3AsO4+ H2SO4 + NО

Закончить уравнение реакции.  
Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. Найти моляльность и мольную долю растворенного вещества в 67%-ном  (по массе) растворе сахарозы С12Н22О11. 

2. Сколько г.  Na2SO3 потребуется для приготовления 5 л. 8%-го (по массе) раствора (р=1,075 г/мл)?

3. Сколько мл. 96%-го (по массе) раствора H2SO4 (р=1,84 г/мл) нужно взять для приготовления 1 л. 0,25 э. раствора?

4. Для нейтрализации раствора, содержащего  2,25 г. кислоты, потребовалось 25 мл. 2 э. раствора щелочи. Определить эквивалентную массу кислоты.

Задание №7 «Химическая связь»

1. Рассмотреть  с позиции метода МО возможность образования молекул: В2; F2; ВF.  Какая из этих молекул наиболее устойчива? 
2. Какой характер имеют связи в молекулах: NCI3; СS2 ; ICI5; NF3; ОF2; СО2.
3. Указать для каждой из них направление смещения общей электронной пары.  
4. Какие из перечисленных частиц парамагнитны: NО; СN; О2;  N2; СО.
                    Определить тип связи, тип гибридизации атомов в молекуле: 
[image: image3]
Задание №8 «s-металлы»

1. Как и почему изменяются основные свойства в ряду  LiOH - CsOH?  

2. Закончите уравнения реакций:

       ВаО2 + FeSO4 + H2SO4  → 
       ВаО2 + H2SO4  → 
       Mg+ НNO3 (очень разб.) → 

3. Лакмус изменяет окраску в интервале рН от 5 до 8,3.  Какова будет окраска раствора, содержащего 0,001 М раствор ацетата натрия СН3СООNa, в присутствии лакмуса: красная;  фиолетовая; синяя. 

4. Написать электронную конфигурацию иона Ва2+. 
Задание №9 «р-металлы»

1. Почему AI вытесняет водород из воды только при добавлении щелочи? Написать уравнения соответствующих реакций. 

2. Какие изменения претерпевает ортоборная кислота при нагревании? Написать уравнения соответствующих реакций.

3. Написать уравнения реакций взаимодействия сульфата AI с растворами: КОН;  Na2СO3;  (NH4)2S.

4. Сравнить массы гидрида кальция и металлического алюминия, необходимые для получения 50 л. водорода

Задание №10 «d-металлы»

1. Что происходит при добавлении раствора сульфида натрия к растворам: 

а) хлорида хрома (II);   б)хлорида хрома (III). Написать уравнения реакций.

2.  Закончить  уравнения  реакций:

     а) СоBr2 + O2 + КОН +H2O  → 

     б) К2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4  → 

      в) Н2MnO4  + КNO2 →

3. Написать уравнения реакций термического разложения перманганата калия.     К  какому типу окислительно-восстановительных превращений относится эта реакция?

Вариант №9

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Какие из указанных гидроксидов могут образовать основные соли: 

1) LiOH;    б)AI(OH)2;   в)Са(OH)2; 

2.  Какая формула соответствует марганцовистой кислоте:  

1)  НMnO4;   б) Н4MnO4  в) Н2MnO4.
3.  Можно ли получить раствор содержащий одновременно: 

1) Ва(OH)2 и НCI;

2) СаCI2  и  Na2СO3;

3) КCI и NaNO3;

4) NaCI и Аg NO3.

Указать, какие комбинации невозможны и почему?

Задание №2 «Общие закономерности протекания химических процессов».

1. Какие из перечисленных воздействий приведут к изменению константы скорости реакции: 

а) изменение Р;  б) изменение температуры;

в) введение в систему катализатора; г) изменение концентрации реагирующих  веществ.

2. Во сколько раз изменится скорость реакции 2А + В → А2В, если концентрация вещества А  увеличить в 2 раза, а концентрацию вещества В уменьшить в 2 раза? 

3.       При 200С константа скорости некоторой реакции равна 10-4 мин-1.; а при 500С – 8·10-4 мин-1. Чему равен температурный коэффициент скорости реакции?
Задание№3 «Строение атома»

1. Написать нормальное и возбужденное состояние элемента, имеющего окончание электронной формулы 3s23p5.
2. Сколько вакантных 3d орбиталей имеют возбужденные атомы:

1) CI;   б) V;      в) Mn.

3. Какой подуровень заполняется в атомах после заполнения подуровня 5 p? 

4. Записать электронные формулы атомов элементов с зарядом ядра 83  в нормальном и возбужденном состоянии.

Задание№4 «Растворы электролитов»

1. Концентрация  ионов водорода в растворе 4·10-3 моль/л. Определить рН раствора.

2. Написать в ионно-молекулярной форме уравнения реакций, приводящих к образованию малодиссоциированных соединений:   
1) FeS + НCL →     б) NaOCL + HNO3 →       в)Na2S + H2SO4 → 

3. Указать, какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу: CuCL2;    Na3РO4;   К2СO3.  Для каждой из гидролизующихся солей написать уравнение гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной форме по каждой ступени и указать реакцию  водного раствора соли.

4. Вычислить константу гидролиза фторида калия, определить степень гидролиза этой соли в 0,01 М растворе и рН раствора. 

Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1. До каких продуктов может быть окислена вода:

а) до O2  и  Н+;     б) до ОН- и Н2;     в) до 2ОН-.
2. Среди приведенных превращений указать, реакции диспропорционирования:

         а) S + КОН → К2SO3  +  К2S + H2O

         б) НCI + CrO3 → CrCI3 + CI2 + H2O

          в) Au2O3 → Au + O2
Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. В каком объеме 1 М раствора и в каком объеме 1 э раствора содержится 114 г. AL2(SO4)3?  

2. Рассчитать нормальность концентрированной соляной кислоты (р=1,18 г/мл),  содержащей 36,5% (по массе) НCI. 

3. Какие объемы 2 и 6 М растворов НCI нужно смешать для приготовления 500 мл 3 М раствора?  Изменением объема при смешивании пренебречь. 

4.             Рассчитать массу CaCI2 необходимого для приготовления 1 л 0,01 э  раствора. 

Задание №7 «Химическая связь»

1. Составить валентную схему молекул хлороформа СНCI3  и  указать:

а)   какая связь наиболее полярна;

б)   в каком направлении смещено электронное облако этой связи.

2. Объяснить с позиции метода ВС возможность образования молекулы C2N2.
3. Указать тип гибридизации атомных орбиталей кремния в молекулах SiH4 и SiF4. Полярны ли эти молекулы? 

4. Температура кипения NF3, PF3, AsF3  соответственно равны 144, 178, 336 К. Объяснить наблюдаемую закономерность.
Задание №8 «s-металлы»

1.  При разложении КCIО3  получили 3,36 л. кислорода (н.у.). Какое количество теплоты при этом выделилось?
2.  Закончите уравнения реакций:

4) KNO3    Нагревание
5) КCrO2 + Br2+ KOH → 
6)  CaH2 + H2O →

3.  Написать электронную конфигурацию иона Са2+ .

4. Объяснить различия свойств соединений Li в сравнении с остальными элементами I группы. 

Задание №9 «р-металлы»

1. Сажа, накапливающаяся в обычных печных дымоходах, содержит аммиак, с помощью какой реакции можно было бы в этом убедиться?

2. Соль имеет состав NH4SO4. Как следует видоизменить эту формулу, чтобы сразу было видно, о какой соли идет речь? Назовите её. Напишите уравнение электролитической диссоциации этой соли.
3. Имеется раствор, в  котором на моль серной кислоты приходится моль воды. Каково содержание (в процентах) серной кислоты в этом растворе?
4. Приведите уравнения известных Вам реакций, в которых концентрированная серная кислота является окислителем. 

Задание №10 «d-металлы»

1. Чем по своему химическому характеру отличаются оксиды состава: CrO; Cr2O3;   CrO3.

2. Чистый оксид хрома (III) получают восстановлением дихромата натрия углем.  При этом образуется также горючий газ и карбонат натрия. Составьте уравнение этой реакции.

3. Сколько электронов теряет атом хрома, образуя соли, в которых он:  а) играет роль катиона; б) входит в состав аниона?

4. Имеется смесь хлорида железа (II) и хлорида алюминия. К раствору этой смеси добавили избыток раствора гидроксида натрия и появившийся осадок отфильтровали. Что находится в осадке и что в растворе? Ответ поясните уравнениями реакций. 

Вариант №10

Задание №1 «Основные классы неорганических соединений»

1. Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осуществить следующие превращения:  Na → NaOН → Na2SO4 → NaNO3 → NaNO2
2. К раствору, содержащему 10,4 г. хлорида бария, прибавили раствор, содержащий 9,8 г. серной кислоты. Осадок отфильтровали и высушили. Сколько получилось сухого осадка? Какие вещества будут находиться в растворе?

3. Какие Вам известны гидроксиды, которые не проявляют основных свойств? Почему? 

Задание №2 «Общие закономерности протекания химических процессов».
1. При повышении температуры на 100С скорость некоторой химической реакции возрастает в 2 раза. При 200С она равна 0,04 моль /л.ч.  Какова  будет скорость этой реакции при: 
                  а) 400С;                     б) 1000С;                в) 00С.

2. В какую сторону сместиться равновесие при повышении давления в системах:

а)  3Н2+ N2  ↔ 2NH3;   б)       б)   2NO2 ↔ N2O4.

                3.              От каких факторов  зависит скорость реакции? Приведите примеры.

Задание№3 «Строение атома»

1. Сколько неспаренных электронов содержится в основном состоянии в электронных оболочках атома: а) фосфора; б) хлора; в) серы.

2. Назовите металл второго периода, имеющий один неспаренный электрон. Приведите реакции, характеризующие его химические свойства.

3. Сравните строение S2-, CL-, K+, Ca2+ и сравните со строением атома аргона.

4.  Назовите элементы, атомы которых имеют электронные конфигурации:

    а) 1s2; 2s2; 2p6;    б)  3s2; 3p6; 4s1     в) 1s2; 2s2; 2p6;3s1
 Укажите, в каких периодах таблицы Д.И.Менделеева они находятся. 

Задание№4 «Растворы электролитов»

1. При некоторых заболеваниях в кровь вводят 0,85%-ый раствор поваренной соли, называемый физиологическим раствором.  Вычислите: а) сколько воды и соли нужно взять для получения 5 кг физиологического раствора; б) сколько соли вводится в организм при вливании 400 г. физиологического раствора. 

2. К раствору, содержащему по 0,1 моль соляной и уксусной кислот,  добавили 0,1 моль гидроксида калия. Что после этого содержится в растворе?

3.  Указать, какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу: CrCI3; КNO3;  К3РO4; FeCO3. Для каждой из гидролизующихся солей написать уравнение гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной форме по каждой ступени и указать реакцию  водного раствора соли.
4. При кипячении водный раствор NH4CI становится более кислым. Чем это объяснить? 
Задание №5 «Окислительно-восстановительные реакции».

1. Рутений реагирует с царской водкой, образует комплексное соединение Н2[RuCL6], азотная кислота восстанавливается до NO. Написать уравнение реакции.
  2. Закончить уравнения реакций окисления-восстановления, показать     движения электронов, уравнять методом ионно-электронного баланса, расставить коэффициенты:

1) Н2S + К2Cr2O7 + H2SO4 → S + …

2) Н3AsO3 + HNO3  (разб.)→ Н3AsO4 + …

3) РН3 + КMnO4 + H2SO4 → Н3РО4 + …
Задание №6 «Приготовление растворов и определение концентрации веществ»

1. Очищенный винный спирт содержит 4% воды (по массе). Сколько граммов воды содержится в 1 л. спирта? (р(спитра) около 0,8 г/см3) 

2. Требуется приготовить 1 кг 15%-го раствора аммиака из 25%-го раствора. Сколько необходимо для этого взять граммов 25%-го раствора аммиака и воды?

3. Раствор, содержащит в 3,4 раз > по массе гидроксильных ионов, чем водородных. Чему равны [Н+] и рОН этого раствора? 

4. Сколько надо добавить воды к  раствору объемом 1,25 л., чтобы уменьшить его концентрацию вещества  С (х) от 0,8 до 0,25 моль/л. 

Задание №7 «Химическая связь»

1. Чем объясняется высокая прочность связи между атомами в молекуле азота N2  и  значительно меньшая в молекуле фосфора Р4. 
2.  В основном или возбужденном состоянии находятся атомы Р, S, As     при образовании молекул: а)  РCI3 и РCI5;   б) Н2S и SО 3;  в) AsН3 и Н3AsO3.
 3. Можно ли по величине валентных углов судить, о наличии гибридизации орбиталей при образовании связей? Объясните и подтвердите примерами.

 4. Сколько связей образует атом серы в молекуле хлористого сульфурила  SО2CL2,  как это согласуется с типом гибридизации? 
Задание №8 «s-металлы»

1. Какую степень окисления могут проявить s-элементы? Характеризуется ли она постоянным или переменным значением. Привести примеры.

2. Реакция кальция с водой, какую массу кальция надо обработать водой, чтобы получить водород объемом 1000 м3 (н.у.).
3. Существует ли различие в отношении к гидролизу для катионов Ве2+ и Ва2+ в водных растворах их солей?
4. В дыхательном аппарате находится оксилит (прессованная в виде таблеток смесь порошков Nа2O2 и К2O4, взятых в эквивалентных количествах) массой 745 г. Вычислите объемы (н.у.) газов:

1)  поглощаемого СO2;

2) выделяемого O2 при полном использовании оксилита. 

Задание №9 «р-металлы»

1. Какую геометрическую конфигурацию имеют молекулы СН4, СO2, СS2, С2Н2 ион СО32-?  Сколько π и σ-связей образует атом углерода в каждом из этих случаев?
2. Как из растворимых силикатов получить кремниевую кислоту в виде геля и золя? Какой вывод следует сделать о сравнительной силе угольной и кремниевой кислот, если последняя выделяется при пропускании СO2  в раствор «жидкого стекла».

3. Все ли валентные возможности использует атом азота при образовании молекулы NH3?  Чем это объяснить? 

4. Допишите уравнения и подберите коэффициенты для следующих реакций:

                        а)  РН3 + AgNO3 + H2O →

                        б)  HРO2H2 + КMnO4 + H2SO4 →

                         в)  Р4 + Ba(OH)2 + H2O →

Задание №10 «d-металлы»

1. Допишите уравнения и подберите коэффициенты для следующих реакций:

                а)  Cr2(SO4)3 + H2O2 + KOH →

                б) FeCI3 + Br2 + KOH →

                в)FeSO4 + KIO3 + H2SO4→ I2 + …
2. Объясните, почему подкисленный бесцветный раствор TiCL4 становится фиолетовым после добавления металлического магния и снова обесцвечивается после добавления пероксида водорода? Напишите уравнения этих реакций. 
3. Чему равна молярная масса эквивалента К2Cr2O7 в реакциях, которые сопровождаются его переходом в соединение хрома (III).
4. В водном растворе между MnO2 и КMnO4 возможна реакция диспропорционирования. Какое соединение Mn является  в этом случае продуктом реакции,  и по какому признаку оно обнаруживается?

Контрольная работа № 2
Вариант №1

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. Почему для приготовления рабочих растворов всегда используют сильные кислоты и сильные основания? 

2. Чему равна величина рН раствора HCLO, если константа диссоциации кислоты Ка=4·10-8 и α = 2%. 

3. Можно ли методом нейтрализации определить массу KNO2, указать титрат и необходимый индикатор (Ка НNO2 = 4·10-4; Сэ = 0,1моль/л).

Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1. Написать эмпирические и графические формулы следующих соединений: 

а) гидроксида железа (Ш); б) селенита калия.

        
    2.  Назовите следующие соединения:

а) KCIO3   
б) СаHAsO4
Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Чем объясняется различие в силе оснований Cu(OH)2 и [Cu(NH3)4](OH)2 ?

2. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций с образованием малорастворимых комплексных соединений: 

FeCI3 + К4[Fe(CN)6] = 

К2SO4 + Na3[Co(NO2)6] = 

Назвать образующиеся при реакциях комплексные соли. 
3. Определить степень окисления центральных атомов в следующих комплексных соединениях:

[Cо(NH3)5Br]SO4;      б) [Pt(NH3)2CL2I2].
4. В 100 мл воды растворили 0,56г. смеси веществ, содержащей железа (III). На титрование 25 мл раствора израсходовано в среднем 3,48 мл  0,0506 э раствора комплексонаIII. Определите содержания железа в смеси. 
Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».
1. Рабочие растворы метода Фольгарда. Условия определения ион-галагенида. 

2. Какой метод аргентометрии следует применить для определения содержания: а) хлорида бария в смеси BaCL2 и Ba(NO3)2;

б) хлорида натрия в смеси NaCL и KNO3. 
3. Смешали 10 мл 0,2 э раствора Pb(NO3)2 и 30 мл 0,01 э раствора КCL. Выпадает ли осадок, если ПР PbCL2 = 1,7*10-5?

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. Основная реакция метода пермангонатометрии. В какой среде необходимо проводить реакцию, почему?

2. Можно ли методом перманганатометрии определить содержание сахара в крови. Если да, то как? 

3. При сожжении навески 0,220 г. угля сера переведена в SO2, который поглотили раствором крахмала и сразу оттитровали 18,5 мл раствора йода. Концентрация йода установлена с помощью 0,0110 М раствора Na2S2O3 , причем V(Na2S2O3) = 1,0 мл. Вычислить массовую долю   серы в угле.

Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. Наличие  каких солей обуславливает временную жесткость природной воды. Способы ее устранения. 

≠ Степень жесткости воды количественно выражается числом миллиграмм-эквивалентов ионов Са2+, Mg2+, Fe2+ и др. на 1 л воды. Напоминаем, что 1 мг экв. ионов Са2+ равен 20 мг. 1мг-экв. ионов Mg2+  равен 12 мг.≠

≠ Если временную (бикарбонатную) жесткость определить титрованием 100 мл образца воды 0,1 э раствором соляной кислоты, то 1 мл 0,1 э HCI, израсходованный на титрование, будет соответствовать 10 жесткости.
2. 1 л образца воды содержит 24,3 мг бикарбоната кальция и 29,6 мг бикарбоната магния. Сколько мг-экв ионов Ca2+ и Mg2+ содержится в 1 л  образца воды? Чему равна жесткость образца воды? 

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. В раствор, содержащий избыток йодида калия и серной кислоты, ввели 25,00 мл раствора перманганата с титром по кислороду 0,000923 г/мл. Выделившийся йод оттитровали 23,15 мл раствора тиосульфата. Рассчитать титр тиосульфата по йоду. 

2. На титрование 5 мл 0,1 э раствора CH3COOH затрачено 4,5 мл 0,1 э раствора NaOH. Определить методом титрования, индикатор и значение  

Т    NaOH  /     CH3 COOH.   
3. Каким методом титрования определяются восстановители в йодометрии? 

Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Смешали равные объемы 0,004 э раствора NaOH и 0,002 э раствора НCL. Каков рН полученного раствора?

2. Вычислить рН 0,02 М раствора НСООН? Кд= 1,8·10-4 .
3. Средний рН в неклеточной среды 7,4, внутриклеточной – 6,9. Чему равно соотношение концентраций протонов водорода? 

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1. Йод. Физические и химические свойства. Биогенная роль. 

2. Железо. Строение  иона, входящего в состав организма. Биогенная роль. 

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Какие вещества являются электролитами. Чем отличаются их водные растворы от растворов неэлектролитов.

2. Концентрация ионов Na+ в растворе NaNO3 составляет 0,322 г/л при экспериментально найденной степени диссоциации, равной 70%. Найдите молярную и массовую (г/л) концентрацию NaNO3. 
Вариант №2

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. Сколько мл 2 М раствора H2SO4 надо прибавить к 1 л. раствора H2SO4 

(Т H2SO4\СаО = 0,004500 г/мл), чтобы получить раствор с Т H2SO4\СаО = 0,005000 г/мл? 

2. Для определения точной концентрации раствора КОН навеску  равную 2,350 г. H2С2O4·2Н2О растворили в колбе вместимостью 200,00 мл. На титрование 20,00 мл этого раствора затрачено 19,36 мл раствора КОН. Вычислить: молярную концентрацию; его титр; его титр по соляной кислоте. 

3. Можно ли методом нейтрализации определить массу СН3СООК, указать титрат и необходимый индикатор (Ка СН3СООК = 1,8·10-5; Сэ = 0,1моль/л). 

Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1. Написать эмпирические и графические формулы следующих соединений: 

1) марганата натрия;

2) сульфида алюминия. 

2. Назовите следующие соединения:

1) CrОНSO4;

2) NaH2SbO4.
Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Известны две комплексные соли кобальта, отвечающие одной и той же эмпирической формуле СоBrSO4·5 NH3. Различие между ними проявляется в том, что раствор одной соли дает с ВаCL2 осадок, но не образует осадка с АgNO3, раствор же другой соли, наоборот, дает осадок с АgNO3, но не дает осадка с ВаCL2. Написать координационные формулы обеих солей и уравнение их диссоциации на ионы. 

2. Назвать комплексные соли: [Pd(H2O)NH3)2Cl]CI; [Co(NH3)5)SO4]NO3.  
3. Вычислить заряды сложных комплексных ионов, образованных хромом (III):        [Cr (H2О)5CI];       [Cr(H2О)2(C2О4) 2].

4.   Какова концентрация ионов серебра в 0,08 М растворе [Аg(NH3)2]NO3, содержащем 1 моль/л аммиака? Сколько граммов  NaCI можно прибавить этого раствора до начала выпадения осадка Аg CI? ПР АgCL= 1,8·10-10.
Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. Метод Мора. Рабочие растворы.  Индикаторы. 

2. Насыщенный раствор карбоната кальция содеожит 6,3·10-3 г соли в литре. Вычислить произведение растворимоти.
 3.  Каков принцип действия индикаторов в аргентометрии? 

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. Каким методом можно определить формальдегид (СН2О) в водном растворе.  Написать уравнение реакции в щелочной среде. 

2. Рассчитайте навеску KMnO4  для приготовления 1 л 0,1 э раствора KMnO4. 
3. Какие из указанных ионов играют роль окислителей, а какие восстановителей: S2-;  Fe3+; Ag+; Cu2+; Cl-;  Br-; I-.
Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. Для определения содержания хлорида кальция в кристаллогидрате навеску вещества 0,2202 г. растворили в 100 мл Н2О. На титрование 5,0 мл раствора расходуется в среднем 2,06 мл 0,0504 э раствора комплексона III. Рассчитать процентное содержание CaCI2 в кристаллогидрате. 

2. Какова жесткость воды (мг-экв/л), если на титрование 100 мл образца воды идет 25 мл 0,05 э раствора  титранта комплексона 2.   

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. Какова эквивалентная концентрация раствора Н2SO4, если на титрование 0,2156 г. х.ч. Na2CO3 идет 22,35 мл этого раствора? Какое титрование применено? 

2. Навеску 2,65 г пестицида, содержащего формальдегид, обработали 25,0 мл 1,50 М раствора NaOH в присутствии Н2О2 и нагрели. При этом формальдегид окислился до муравьиной кислоты, которая прореагировала с NaOH. На титрование избытка щелочи затратили 24,2 мл 0,105 М раствора НСI. Вычислить массовую долю формальдегида (СН2О) в пестициде.    
3. Каким методом титрования определяются кислоты в йодометрии? Написать уравнения реакции определения соляной кислоты этим методом.
Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Чему равно рН 0,05 э раствора КОН?

2. Найти молярную концентрацию [ОН-] в водном растворе, концентрация ионов водорода которого равна 1,4·10-12 моль/л. 
3. Величина рОН численно в 5 раз > чем величина рН. Чему равна  концентрация ионов Н+ (в г-ион (л)?
Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1. Физико-биохимическая роль водорода и Н2О в живом организме. 

2. Биохимическая роль калия и натрия. 
Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Какими условиями определяется возможность электролитической диссоциации вещества? Какая величина характеризует ионизирующую способность растворителя? Покажите механизм  распада частиц растворенного вещества на ионы.

                            2.  На какие группы условно делят электролиты по величине степени их диссоциации? Приведите примеры представителей этих групп. 

Вариант №3

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. Пробу муравьиной кислоты (НСООН) массой 2,32 г. разбавили водой в мерной колбе емкостью 100,0 мл. На титрование 10,0 мл разбавленного раствора затрачено 7,20 мл КОН с молярной концентрацией 0,150 моль/л. Рассчитайте массовую долю муравьиной кислоты в исходном растворе.  

2. Рассчитать молярную концентрацию НСI, если на титрование 0,4668 г Na2B4O7·10H2O (буры) затрачено 18,38 мл этого раствора?  

3. Можно ли методом нейтрализации определить концентрацию Na2CO3, указать титрат и необходимый индикатор (Ка Na2CO3 = 4,5·10-7; Сэ = 0,1моль/л). 

Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1.  Назовите следующие соединения и напишите их графические формулы: 

             а) FeSO4;   б) РbHРO4. 

2.  Назовите следующие соединения: а) Cu2(ОН)2CO3; б) NH4AL(SO4)2·12H2O.
Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Почему комплексные соединения Н2[Pt(CN)4]  и [Ni(NH3)4](OH)2 являются сильными электролитами в противоположность простым соединениям HCN и Ni(OH)2 ?
2. Назвать комплексные соли:  а) Na3[Аg (S2O3)2];   б) K2[Ni(CN)4];  

                   в) Cu[(NH3)4] SO4.   

3.     Вычислить степень окисления ц.а.  в следующих  комплексных соединениях: а)  K2[Pt(ОН)5CI];    б) [Cо(NH3)5(H2О)]CI3.

4.   Рассчитать массовую долю цинка в руде, если на титрование раствора, приготовленного из ее навески 0,9003 г., затрачено 19,51 мл 0,1015 М раствора ЭДТА. 

Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. Найти массу серебра, находящегося в виде ионов в 1 л. насыщенного раствора AgBr. (ПРAgBr = 6·10-13).

2. Какую навеску химически чистого  NaСI нужно взять для определения точной концентрации 0,1 М раствора AgNO3 , если на титрование  5 мл AgNO3 пошло 4 мл NaСI.
3. Растворимость СаCO3 при 350С равна 6,9·10-5 моль/л. Вычислить ПР этой соли. 

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. Основная реакция метода йодометрия. Указать условия проведения, движение электронов. 

2. Азотная кислота плотностью 1,85 г/см3 содержит по массе 30,1% НNO3. Вычислить ее нормальную концентрацию в реакции восстановления до NO. 
3. Рассчитать количество йодата калия в растворе, если после замещения его на I2 действием избытка КI и кислоты на титрование затрачено 21,45 мл 0,1010 М раствора Na2S2O3.  

Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. Какие химические реакции происходят при добавлении к жесткой воде:   а) Na2CO3;  б) NaOH;   в) Са(ОН)2.  Рассмотреть случаи постоянной и временной жесткости.

2. В 1 л воды содержится 38 мг ионов Мg2+ и 108 мг ионов Cа2+. Вычислить общую жесткость воды. 

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. Каким методом титрования можно определить К2Cr2O7 в йодометрии? 

2. На титрование Fe2+ в растворе, полученном из 0,2115 г руды, содержащей железо, пошло 21,56 мл раствора KMnO4 с титром по кислороду 0,000835 г/мл. Вычислить массовую долю Fe2O3 в руде. Указать метод титрования. 

3. Плотность раствора KCIO3 составляет 1.02 г/см3. К 2,50 мл этого раствора прибавлено 25,0 мл 0,12 М раствора FeSO4; на титрованиt остатка FeSO4 пошло 4,95 мл 0,110 э раствора KMnO4. Вычислить массовую долю KCIO3 в растворе.

Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Константа диссоциации NH3·Н2О при 400С равна 2·10-5. Вычислить концентрацию ионов ОН- и рН в 0,1 М растворе. 

2. Найти молярную концентрацию [Н+] в водном растворе, концентрация гидроксид - ионов которого равна 2,33·10-13 моль/л. 

3. Как изменится рН воды, если к 10 л. добавить 0,01 моль NaOH? 

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1. Марганец. Электронное строение атома и иона Mn4+. Биогенная роль марганеца. 

2. Кальций. Электронное строение атома в нормальном и возбужденном состояниях. Роль в организме. 

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Будет ли одинаковой электрическая проводимость водных и спиртовых растворов одного и того же вещества при одной и той же концентрации? Объясните. 

2. Как и почему влияет на степень диссоциации слабого электролита введение в его раствор одноименного иона и разбавление раствора? 

Вариант №4

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. Какой объем 0,15 э раствора Н2SO4 пойдет на титрование 22 мл раствора NaOH с титром по Н2SO4 0,0100 г/мл?

2. Можно ли методом нейтрализации определить концентрацию Na2B4O7·10H2O (буры). Указать титрат, написать реакцию, рассчитать кислотность раствора и выбрать необходимый индикатор.  

3. В мерной колбе вместимостью 500 мл приготовлен раствор из   навески 2,50 г Na2CO3 . Вычислить:

а) его молярную концентрацию; б) титр; в) титр по НCI.
Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1.   Назовите следующие соединения и напишите их графические формулы: 

а)FeOНCL; б) NaHSO3. 

2. Назовите следующие соединения: а) К2H2Р2O7;  б) AL(OН)2NO3.
Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Написать химические формулы комплексных соединений:

    а)  бромид гексаммин– кобальта (III);

    б)  сульфат карбонато-тетраммин хрома (III).

2. Известны две комплексные соли кобальта, отвечающие одной и той же эмпирической формуле СоCISO4·5 NH3. Различие между ними проявится в том, что раствор одной соли дает с ВаCL2 осадок ВаSO4, но не образует осадок с АgNO3, другая  с АgNO3 дает осадок АgCL, но не дает осадка с ВаCL2. Написать координационные формулы обеих комплексных солей. Написать уравнения диссоциации этих солей и назвать ионы. Написать молекулярные и ионные уравнения реакций взаимодействия солей с образованием осадка – в одном случае АgCL, а в другом - ВаSO4.   

3. Определить степень окисления комплексообразователя в следующих комплексных ионах:  а) [Fe(CN)6]4-;  б) [Ni(NH3)5CL]+.

4. 4.Рассчитать молярную концентрацию и титр по СаО для рабочего раствора ЭДТА, если при титровании навески 0,1045 г CаCO3 затрачено 21,06 мл его. 

Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение  растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. Выпадет ли осадок при смешении равных объемов 0,01 М растворов АgNO3 и  К2Cr2O7  ; 0,001 э  растворов; если (ПРAg2 Cr2 O7 = 2,0·10-7).

2. Какую навеску смеси с массовой долей NaCI 56% и КCI 41% следует взять для анализа, чтобы при титровании хлорид-ионов расход 0,12 М раствора нитрата серебра составил около 20 мл?

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. К подкисленному серной кислотой раствору йодида калия добавили 20,0 мл 0,1085 э раствора KMnO4.  На титрование выделившегося йода пошло 23,45 мл раствора тиосульфата натрия. Вычислить молярную концентрацию раствора тиосульфата. 

2. Сколько миллиметров воды нужно добавить к 200,0 мл 0,1000 э раствора К2Cr2O7  для получения раствора с титром по железу 0,005000 г/мл?

3. Для определения чистоты технического фенола взяли его навеску 1,020 г и поместили в мерную колбу вместительностью 250,0 мл, добавили раствор щелочи и довели до метки водой. К 10,0 мл этого раствора добавили 25 мл 0,1025 М раствора йода и KI: 

C6H5OH + 3I2 = C6H2I3OH + 3HI
4. На титрование остатка йода затратили 17,6 мл 0,1030 М раствора тиосульфата натрия.  Вычислить массовую долю фенола в техническом продукте.
Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. Для определения содержания хлорида кальция в кристаллогидрате навеску вещества 0,2202 г растворили в 100 мл воды. На титрование 5,0 мл раствора расходуется в среднем 2,06 мл 0,0504 э раствора комплексона III. Рассчитать процентное содержание хлорида кальция в кристаллогидрате. 
2. Индикаторы, применяемые в комплексометрии. Написать реакцию Cа2+ с индикатором. 

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. При титровании 25,0 мл раствора  йода израсходовано 22,15 мл 0,1313 М раствора тиосульфата. Рассчитать молярную и массовую концентрации раствора йода.

2. При анализе пробы хлорной извести навеска 3,60 г растерта с водой и разбавлена до 250 мл в мерной колбе. На титрование 25,0 мл этого раствора пошло 36,5 мл 0,0260 М раствора As2O3. Рассчитать массовую долю активного хлора в пробе хлорной извести.

3. На титрование 0,1085 г химически чистого оксалата натрия в кислой среде затрачено 21,25 мл раствора KMnO4. Рассчитать нормальную концентрацию и титр по железу  этого раствора.

Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Сколько граммов HCN содержится в 200 мл раствора этой кислоты, имеющего  рН 5,07 (Ка = 7,2·10-10).

2. Найти молярную концентрацию [ОН-] в водном растворе, концентрация ионов водорода  которого равна 8,2·10-6 моль/л. 

3. Вычислить рН 0,029 М раствора NH4CL. Кд = 1,8·10-3. 

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1. Марганец. Химические свойства. Биогенная роль. 

2. Магний. Биогенная роль. Явление  антагонизма с Cа2+.

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Какие величины являются количественной характеристикой процесса электролитической диссоциации? Дайте их определения. Какую из них и почему называют постоянной величиной?

2. Написать уравнения первичной диссоциации в водном растворе следующих солей:  а) Na3PO4;   б) LiALH4    в) [Co(NH3)5CL]CL2 

Вариант №5

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. Какой объем соляной кислоты плотностью 1,19 г/см3 (ω= 38,82%) следует взять для приготовления 1500 мл 0,2 М раствора? 

2. Рассчитать массовую долю основного компонента Na2B4O7·10H2O в загрязненной буре, если при титровании 0,8530 г ее идет 20,20 мл 0,210 М раствора НCI. 

3. Можно ли методом нейтрализации определить массу NH4NO3, указать титрант и необходимый индикатор (Кв NH4OН = 1,8·10-5 Сэ = 0,1 моль/л). 

Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1.   Напишите  эмпирические и графические формулы:

1) марганцовистой  кислоты;   б)  ортофосфата алюминия. 

2.  Назвать  следующие соединения и написать их структурные формулы: 

               а)    КНС4Н4О6;   б) Cu2(OH)2CO3. 

Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Синее красящее вещество (пигмент) турнбуллева синь по химическому составу представляет собой гексациано-(III)-феррат железа (II). Написать химическую формулу этого вещества и указать внутреннюю сферу комплекса.

2. Назвать и написать химические формулы комплексных соединений: а) дициано-аргентат натрия; б) трифторо-гидроксо-бериллат магния.

3. Вычислить заряды следующих комплексных ионов: 

а)     [Co(NH3)2(NO2)4];   б)  [Co(NH3)5(Н2О)].

4. Для того  чтобы связать весь аммиак в комплексной соли состава

[Аg(NH3)х ]CL к 20 мл 0,1 э раствора этой соли понадобилось     прибавить 20 мл 0,2 э раствора НNO3 . Определить величину Х. Чему равно координационное число серебра?
Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. В 100 мл насыщенного раствора содержится BaCrO4 массой 1,5·10-6 г. Найдите произведение растворимости хромата бария.
2. Метод Мора. Индикатор, применяемый в методе Мора, что можно определить и условия определения,  почему?

3. Для определения содержания концентрации бромида натрия в растворе к 3,0 мл этого раствора добавляют 5,0 мл 0,04172 э раствора нитрата серебра. На титрование избытка нитрата серебра затрачено 1,88 мл 0,05036 э  раствора роданида аммония. Рассчитать  нормальность и титр раствора бромида натрия?

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. На титрование 50,0 мл раствора щавелевой кислоты расходуется 21,16 мл раствора КОН с титром 0,01220 г/мл.  20,0 мл того же раствора кислоты оттитровано 19,34 мл раствора KMnO4. Вычислить Титр раствора перманганата по кислороду. Написать соответствующие реакции. Уравнять их.
2. Закончите уравнения реакций, в которых окислителем служит концентрированная серная кислота:

             а) HBr + H2SO4 → Br2 + …

             б) S + H2SO4 → SO2 + …

              в)   Mg + H2SO4 → MgSO4 + …

3. Какую массу сероводорода можно окислить до свободной серы одним граммом йода?

Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. На титрование 50 мл воды с эриохромом черным Т затрачено 4,58 мл 0,05114 э раствора комплексона III. Рассчитайте жесткость воды.

2. Чему равна жесткость: а) 0,1 э раствора MgSO4; б) 2 М раствора СаCL2.
Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. Рассчитать массу селена в растворе SeO32- по следующим данным. К анализируемому кислому раствору добавили 20,0 мл 0,1 э раствора KBrO3 и кипячением удалили выделившийся бром. На титрование остатка бромата затрачено 4,8 мл 0,082 э раствора NaAsO2.

2. С целью идентификации оксида железа неизвестного состава его навеску 0,10 г перевели в раствор, восстановили  до Fe2+ и оттитровали 14,5 мл 0,0894 э раствора К2Cr2O7.  Из оксидов FeО , Fe2О3  и  Fe3О4 выбрать подходящую формулу. 

3. Сколько мл 1,0 э раствора К2Cr2O7 нужно прибавить к 1300 мл раствора К2Cr2O7 с титром по железу 0,0045 г/мл, чтобы получить раствор с титром по железу 0,0050 г/мл?

Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. У какого раствора рН больше:

a. у нормального раствора соляной кислоты или у нормального раствора уксусной кислоты;

b. у нормального раствора едкого натра или у нормального раствора гидроксида алюминия.

2. рН некоторого раствора муравьиной кислоты НСНО2 равен 2,3. 

      Ка = 1,8*10-4. Чему равна  степень диссоциации (α) ?

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1.  Химические свойства и биохимическая роль меди. 

2.   Кислород. Биохимическая роль. 

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Почему константа электролитической диссоциации является более удобной характеристикой электролита по сравнению со степенью диссоциации? 

2. Почему соли являются сильными электролитами? На примере NaНSO4 покажите характер связей, по которым электролитическая диссоциация проходит:  полностью, частично, отсутствует.

Вариант №6

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. В реакции нейтрализации гидроксида калия ортомышьяковой кислотой эквивалентная масса последней оказалась равной 142 г/моль. Какая соль при этом образовалась: а) ортоарсенат калия; б) гидроортоарсенат калия; в) дигидроортоарсенат калия?

2. К 20 мл 0,10 М раствора СН3СООН прилито 22 мл 0,082 М раствора NaOH. Вычислить рН полученнего раствора.

3. Можно ли методом нейтрализации определить Сэ муравьиной кислоты. Ка= 1,8·10-4.  Выбрать рабочий раствор, индикатор. 

Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1. Назовите следующие соединения и напишите их графические формулы:

а)    FeSO4;   б) PbHPO4. 

2. Напишите эмпирические и графические формулы следующих соединений: 

а) дигидрофосфат натрия;  б) сульфит магния.  

Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Кирпично-красные кристаллы резео соли имеют состав, выражаемый формулой [Co(NH3)5(Н2О)]CI3. Пурпурео соль - малиново-красные кристаллы состава [Co(NH3)5CI] CI2. Привести химические названия этих солей.  

2. Напишите химические формулы следующих комплексных соединений: а)  гексанитро-(III) кобальтат калия; б)   нитрат диаква-тетраммин-никеля (II).

3. Как рассматривает образование комплексных соединений метод ВС?  Какие орбитали центрального атома, могут одновременно участвовать в образовании связей? Чем это определяется?   

4. Из навески 0,1246 г хлорида кальция приготовлено 100 мл раствора. На титрование 10 мл этого раствора израсходовано в среднем 1,92 мл 0,05234 э раствора комплексона III. Определите процентное содержание хлорида кальция в навеске.  

Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. Сравните преимущества и  недостатки методов Мора и Фольгарда.

2. Вычислите коэффициент растворимости AgI,  если ПР=1,4·10-10.

3. Сколько граммов хлодида бария содержится в 0,5 л раствора, если после прибавления к 5 мл его раствора 8 мл 0,1050 э раствора AgNO3 на обратное титрование расходуется 3,24 мл 0,076 э раствора NH4SCN? 
Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. Для определения процентного содержания активного хлора в белильной извести навеску 2, 5615 г растворили в мерной колбе на 250 мл. На титрование 5 мл раствора израсходовано в среднем 34,8 мл 0,01 э раствора тиосульфата натрия. Определите процентное содержание активного хлора в белильной извести.

2. Составьте уравнения следующих окислительно-восстановительных реакций:

    а)   К2Сr2O7 + С2Н5OН + H2SO4 → Сr2(SO4)3 + СН3СНО + …

                        б)  К2MnO4 + H2O → КMnO4 + MnO2 + КОН 

3. Укажите, какие из указанных процессов представляют собой окисление  и какие восстановление: а) NO3- → NO2; б) Sn4+→ Sn2+; в) Аl →AlО2-
Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. На титрование 50 мл воды с эриохромом черным Т затрачено 4,86 мл, а на титрование с мурексидом 3,42 мл 0,05050 э  раствора комплексона III. Рассчитайте содержание магния и кальция в 1 м3 воды. 

2. На титрование 100 мл воды с эриохромом черным Т затрачено 2,57 мл 0,05234 э раствора комплексона III. Рассчитайте жесткость воды. 

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. Сколько миллилитров соляной кислоты с титром по оксиду кальция 0,00800 г/мл потребуется для реакции с 0,300 г CaO? Указать метод титрование. Написать уравнение реакции. 

2. При определении массовой доли серы в стали из ее навески 6,93 г. выделен сероводород, который поглотили раствором ацетатов кадмия и цинка. К полученному раствору (с осадками сульфидов кадмия и цинка) добавили 20,0 мл раствора йода, избыток которого оттитровали 4,8 мл раствора  Na2S2O3. Предварительно найдено, что Т (I/S=0,000805 г/мл) и 1,00 мл раствора йода эквивалентен 1,03 мл раствора тиосульфата натрия. Рассчитать результат анализа. 

3. Сколько мл 0,10 М  раствора  FeSO4 следует взять для восстановления КCIO3 в 0,10 г соли, содержащей по массе 35% активного кислорода, если на титрование избытка FeSO4 должно расходоваться около 5,0 мл раствора КMnO4 с
       Т (КMnO4/О = 0,000800 г/мл)?

Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Для какой соли рН раствора будет иметь большее значение:  а) NаNO3 или    NаNO2;     б) СН3СООК или СН3СОО NH4; в)  КCLO или КCIO3?

2. Рассчитать рН раствора, полученного смешением 25 мл 0,5 э раствора НCI, 10 мл 0,5 э раствора NaOH и 15 мл воды. Коэффициент активности ионов принять равным единице. 
Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1.  Химические и биохимические свойства селена. 

2.  Водородные связи, влияние на свойства воды и белка.

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Может ли электростатическая теория объяснить образование таких комплексных соединений, как карбонилы металлов? 

2. При растворении слабого бинарного электролита количеством вещества 0,3 моль распалось на ионы 0,015 моль. Чему равна степень диссоциации электролита в этом растворе?  

Вариант №7

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1.  Для  установления точной концентрации пипеткой отобрали 25,0 мл раствора NaOH, на титрование которого затратили 23,61 мл раствора соляной кислоты с титром 0,004023 г/мл. Вычислить: а) титр раствора щелочи; б) его титр по соляной кислоте;   в) его титр по серной кислоте.

2.  Навеску 0,1285 г Nа2СО3 растворили в воде, добавили 25 мл 0,2034 М раствора НCI, избыток кислоты оттитровали 23,42 мл 0,1256 М раствора NaOH. Рассчитать массовую долю примесей в соде.

3.  Можно ли методом нейтрализации определить массу КСN? Если можно, выбрать рабочий раствор, индикатор, написать реакцию. (Ка НСN = 7,9·10-10).
Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1. Назовите следующие соединения и приведите их графические формулы:

а)NаНSO3;    б) (NH4)2S2O8;    в) NаIO3. 

2. Напишите общую формулу изополикислот хрома. Какая среда способствует их образованию? Напишите графические формулы поликислот, содержащих 2 и 3 атома хрома. Назовите их.

Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Определите заряд центральных ионов в следующих комплексных соединениях:  а) К2[SiF6];   б)  [Pt(NH3)4Br2]CI2;    в) [Cr(Н2О)5CI]CI2. Напишите названия этих соединений.
2.   Напишите, формулы следующих комплексных соединений:

   а) гексанитрокобальтат (III) натрия; б) октацианомолибдат (IV) калия.
3. Константы нестойкости комплексных ионов [Ag(СN)2]- и [Ag(NН3)2]+ составляют 1,41·10-20 и 5,76·10-8 . Рассчитайте концентрацию ионов серебра в 0,01 М растворах комплексных соединений, содержащих эти ионы. 

4. На какие ионы в водных растворах полностью диссоциируют комплексные соединения, состав которых выражается  следующими молекулярными формулами:

а) CoCl3·4NH3;    б) PtCl2·NH3·КCl. 

Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1.       Один литр насыщенного раствора хлорида серебра содержит

             1,2·10-3серебра в виде ионов. Вычислите произведение растворимости.

2. Какой метод аргентометрии следует применить для определения содержания хлорида натрия в смеси NaCI и KNO3?

3. Рассчитайте процентное содержание поваренной соли в пищевом продукте, если на титрование 20 мл водной вытяжки полученной при настаивании 100 мл воды с 2,72 г продукта, израсходовано 7,50 мл 0,051 э AgNO3. 

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. Для определения кальция в сыворотке крови его осаждают в виде СаС2О4 , добавляя к 0,5 мл сыворотки оксалат аммония в избытке. Осадок отфильтровывают, промывают и растворяют в серной кислоте. Раствор титруют 0,01 э перманганатом калия до неисчезающего розового окрашивания. Вычислите содержание кальция в миллиграммах на 100 мл сыворотки, если на титрование израсходовано 0,25 мл раствора перманганата калия. 

2. Составьте уравнения следующих окислительно-восстановительных реакций:

а)  КMnO4 + КNO2+ H2O → MnO2 + КNO3 + КОН
     б)  Zn + HNO3 → Zn(NO3)2 + NH4NO3 + H2O 

3. В каких из указанных превращений кислород выполняет функции восстановителя:

     а)   Ag2О → Ag +O2;   б) F2 + H2О → НF + O2;
                         б)   AgNO3 + КОН + H2O2→ Ag + КNO3 + O2 .

Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. На титрование 50 мл воды  эриохромом черным Т затрачено 7,25 мл, а на титрование с мурексидом 5,34 мл 0,05050 э  раствора комплексона III. Рассчитайте содержание магния и кальция в 1 м3 воды. 

2. Рассчитать молярную концентрацию и титр по СаО для рабочего раствора ЭДТА, если при титровании навески 0,3045 г СаСО3 затрачено 25,07 мл его.

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. Рассчитать массу KCN в анализируемом растворе, если на его титрование до появления неисчезающей мути затрачено 23,15 мл 0,1025 М раствора AgNO3. 

2. К 0,75 г H2С2О4·2H2O, растворенной в воде, добавлено 25,0 мл раствора КОН, а избыток последнего оттитрован 4,02 мл 0,1250 М раствора  НCl. Рассчитать  молярную концентрацию раствора КОН. 

3. Определить концентрацию формальдегида в водном растворе, если к раствору формальдегида добавлен избыток (20 мл) титрованного 0,0251 э раствора йода в щелочной среде: СH2O +I2 + 3NaOH = НСООNa + 2 NaI + 2H2O
По окончании реакции раствор подкисляют 1 мл 2 э раствора HCI  и непрореагировавший йод оттитровывают рабочим раствором  тиосульфата натрия концентрацией 0,0220 э, его пошло 8,5 мл.
Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Определить [Н+] и [ОН-] в растворе, рН которого равен 6,2. 

2. Определить концентрацию НСО3- и СО32- в 0,01 М растворе угольной кислоты, если рН этого раствора равен 4,18 (Кд=4,45·10-7, Кд=4,69·10-11).

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1.  Применение соединений d-элементов в медицине.

2.  Химические и биохимические свойства кремния.

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Для муравьиной кислоты Кд=1,8·10-4 при 200С. Какое значение имеют степень диссоциации и концентрации ионов водорода в растворе кислоты при С = 0,1 моль/л? Как изменятся эти величины после добавления формиата натрия НСООNa до концентрации 0,1 моль/л, если α  для соли равно 90%?

2. Степень диссоциации уксусной кислоты в 0,1 М растворе равна 1,32·10-2 . Найти константу диссоциации кислоты и значение рК.
Вариант №8

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. При титровании в безводной уксусной кислоте навески 0,1311 г некоторой аминокислоты затрачено 21,50 мл 0,0812 М раствора НClO4 . Вычислить молярную массу  аминокислоты, считая ее химически чистым однопротонным основанием.

2. Какой объем 0,1 М раствора NаОН потребуется на титрование избытка кислоты после взаимодействия  0,40  г вещества, содержащего по массе 60% СаО  и 20%  СаСО3 с 25  мл 0,5 М  раствора НCI?
3. Можно ли методом нейтрализации определить массу NН4CI? Если да, выбрать индикатор, титрант написать уравнение реакции. (Кд NН4ОН  = 1,8·10-5). 

Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1.  Назовите следующие соединения и приведите их графические формулы:

              а)H4Fe(СN) 6;  б) PbCrO4;  в) MgNH4PO4. 

2.  Напишите эмпирические  и графические формулы следующих соединений:

            а) натрий бромноватокислый; б) натрий виннокислый кислый;  в) калий 

             надсернокислый (персульфат).

Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Назвать комплексные соли: 

a) К4 [Fe (СN)6]; б) [Pd(NH3)3CI]CI;  в) (NH4)3[RhCI6]. Определите заряд центрального атома.
2. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений: а) дициано аргентат калия;  б) гексанитрокобальтат (III) калия; в) хлорид     гексааммин никеля (II).

3. К раствору, содержащему 0,2335 г комплексной соли СоCI3·4NH3, добавили в достаточном количестве раствор АgNО3. Масса осажденного Аg CI составила 0,1435 г. Определить координационную форму соли. 

4. Определить заряды комплексных частиц и указать среди них катионы, анионы и неэлектролиты: а) [Co(NH3)5Cl]; б) [Cr(NH3)4РО4]; в) [Аg (NH3)2].

Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. Для определения концентрации бромида натрия в растворе к 3,0 мл этого раствора добавляют 5,0 мл 0,07172 э раствора нитрата серебра. На титрование избытка нитрата серебра затрачено в среднем 1,88 мл 0,05036 э раствора роданида аммония. Каковы: нормальность и титр раствора бромида натрия?

2. Для определения содержания хлорида натрия в смеси его с нитратом натрия 0,5720 г смеси растворили в 200 мл воды. На титрование 5 мл полученного раствора идет в среднем 2,43 мл 0,01008 э раствора нитрата серебра. Рассчитайте процентное содержание хлорида натрия.

3. Какой метод аргентометрии следует применить для определения содержания хлорида калия в смеси КCl и СsNО3.

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. На титрование 2,5 мл точно 0,1 э раствора щавелевой кислоты израсходовано в среднем 27,5 мл КMnO4. Рассчитайте нормальность раствора перманганата  калия. 

2. Покажите влияние среды на протекание окислительно-восстановительных реакций на примере изменения окислительной емкости перманганат-иона. 

3. Составьте уравнения следующих окислительно-восстановительных реакций:

          а)  КMnO4 + КNO2+ H2O → MnO2 + КNO3 + КОН
          б) Zn + HNO3 → Zn(NO3)2 + NH4NO3 + H2O 

4. Напишите электронно-ионные уравнения для следующих превращений, идущих в водных растворах: а) MnO4+→ MnO2;
                      б) CrО42-+ 4H2O → [Cr(ОН)6]3-;   в) NH3→ NО3-; г) NО2- → NО3-.

Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. При определении содержания алюминия к раствору навески вещества добавлено 20,0 мл 0,0452 М раствора комплексона III, а на титрование избытка последнего затрачено 6,05 мл 0,05 М раствора ZnSO4. Вычислить массу алюминия в навеске.

2. Рассчитайте нормальную концентрацию магния (моль/л) обусловливающего жидкость воды, если при титровании 100 мл пробы при рН = 9,7, в присутствии эриохрома черного Т до синей окраски затрачено 18,45 мл 0,050 М раствора комплексона III.

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. К раствору (NH4)2SO4 добавили 25,0 мл раствора NaОН [Т (NaОН) = 0,008922 г\мл]. Кипячением удалили аммиак, а на титрование оставшейся щелочи затратили 8,65 мл раствора НCl [Т (НCl) = 0,007236 г/мл].  Вычислить массу (NH4)2SO4.

2. При титровании 0,3451 г H2С2О4 израсходовано 21,36 мл NaОН. Рассчитать:  а) титр раствора NaОН; б) его титр по H2С2О4;   в) его молярную концентрацию. 
3.              Вычислить массовую долю хрома в стали по следующим данным: Навеску стали равную 1,065 г растворили и перевели хром в CrO42- .К раствору добавили 25 мл раствора соли Мора (NH4)2Fe(SO4)2·6H2O, и избыток Fe2+ оттитровали 8,5 мл раствора KMnO4 с титром по хрому 0,000490 г/мл. предварительно установлено, что на титрование 25,0 мл соли Мора идет 24,2 мл KMnO4.
Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Как изменится рН воды, если к 10 л её добавить 10-2 моль NaОН? 

2. К 24 мл 0,1 э раствора уксусной кислоты добавили 8 мл 0,3 э раствора едкого натра. Вычислить рН полученного раствора.

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1. Какова биологическая роль углерода и кислорода. Какие Вам известны ядовитые соединения, содержащие эти элементы?

2. Мышьяк, химические свойства, влияние на организм.

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Константа диссоциации циановодорода (синильной кислоты) равна  7,9·10-10  Найти степень диссоциации НCN в 0,001 М растворе. 

2. Приведите примеры кислот и оснований из групп: сильных, средней силы, слабых. Напишите ступенчатую диссоциацию приведенных растворов. 

Вариант №9

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. Имеется раствор, содержащий КНCO3 (0,2 э) и К2CO3 (0,1 э). Сколько мл 0,1 э соляной кислоты пойдет на титрование 10 мл этого раствора с фенолфталеином и с метиловым оранжевым.

2. Навеска КОН массой 1,2046 г растворена в мерной колбе на 250 мл. На титрование 20 мл полученного раствора пошло 14,82 мл 0,105 э соляной кислоты. Определите процентное содержание КОН в образце.

3. Рассчитать  рН растворов в ходе титрования 20 мл 0,1 М раствора    СН3СООН, если к нему добавлены следующие объемы 0,1 М раствора NaОН: а) 18 мл; б) 20 мл;    в) 21 мл.

Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1. Назовите следующие соединения и напишите их графические формулы:

               а) Nа2В4O7·10H2O;  б)   MgCL2·2NH4CL·6H2O. 

2.  Напишите эмпирические и графические формулы следующих соединений:

               а) барий хлорнокислый;  б)  калий фосфорнокислый однозамещенный.

Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Определите степень окисления центральных атомов в следующих комплексных соединениях:  а)  [Со(NH3)4CI2]2SO4 ;  б)  [Zn(NH3)4](NО3)2.
2. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений:

a. гексамминникель (III) хлорид;  б) дибромотетрааммин кобальта (III).

3. После добавления к 20,0 мл раствора нитрата свинца 20,0 мл 0,1021 М раствора ЭДТА на титрование избытка комплексона III пошло 15,04 мл 0,1100 М раствора ZnCL2. Рассчитать: а) молярную концентрацию раствора Рb(NО3)2; б) его титр.

4. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений:

а) гексацианохромат (III) натрия; 

б) трифторогидроксобериллат магния.

Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. Можно ли проводить определение роданида калия по методу Фольгарда? Укажите порядок титрования.

2. Сколько мл 0,0534 э раствора роданида калия необходимо для осаждения всего серебра из раствора, содержащего 3,3974 г нитрата серебра? Какова должна быть процентная концентрация нитрата серебра (р≈1 г/мл), чтобы растворы реагировали в равных объемах?

3. Молярность насыщенного раствора гидроксида железа (III) составляет 1,9·10-10 моль/л. Вычислите произведение растворимости.

Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. Рассчитать массу йода в анализируемом растворе, если на его титрование затрачено 19,30 мл 0,112 М Na2S2O3.

2. На титрование 2,5 мл точно 0,1 э раствора щавелевой кислоты израсходовано в среднем 27,5 мл КMnO4. Рассчитайте нормальность раствора перманганата калия.

3.       Закончите уравнения реакций, записать их в ионно-молекулярной форме:

a. КCrО2 + Br2+ КОН → …

b. МnSO4+ (NH4)2S2O8 +Н2SO4 → НМnO4+ …
Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. В 50 мл воды растворили 0,2506 г смеси веществ, содержащей железо (III). На титрование 25 мл раствора израсходовано 5,64 мл 0,0506 э раствора комплексона  III. Определите содержание железа в  смеси. 

2. На титрование 25 мл воды с эриохромом черным Т затрачено 4,86 мл, а на титрование с мурексидом 3,42 мл 0,05050 э раствора комплексона III. Рассчитайте содержание магния и кальция в 1м3 воды.
Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».
1.  Сколько надо отвесить раствора аммиака плотностью 0,91 г/см3 , чтобы на его титрование расходовалось около 35 мл 0,50 М раствора H2SO4? Назвать метод количественного анализа и метод титрования. 

 2.  Навеску 0,15 г известняка растворили в соляной кислоте, затем Са2+  осадили в виде СаС2О4 , промытый осадок растворили в разбавленной серной кислоте и оттитровали 18,85 мл раствора КMnO4 с титром по СаСО3 0,00600 г/мл. Рассчитайте массовую долю СаСО3 в известняке. 
3. К смеси, содержащей избыток йодида и йодата калия, добавили 25,0 мл раствора серной кислоты. Выделившийся йод оттитровали 21,35 мл 0,2513 М раствора тиосульфата натрия. Вычислить титр серной кислоты по гидроксиду калия. Указать метод титрования.
Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Содержание соляной кислоты в желудочном соке человека составляет 0,4-0,5%.  Вычислите рН желудочного сока, приняв его кислотность равной 1 г/мл. 

2. Вычислить концентрацию ионов водорода в 0,1 М растворе хлорноватистой кислоты НОCI (Кa = 5·10-8).

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1. Калий. Химические свойства. Биогенная роль.

2. Галогены. Фтор. Влияние фтора на организм.

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Степень диссоциации Н2С2О4 по 1-й ступени в растворе молярной концентрации эквивалентна 1 моль/л равна 23,3%. При какой концентрации она станет равной 9%? 

2. Чему равна массовая доля СН3СООН в растворе (ρ = 1), для которого: [Н+] = 3,6·10-6 моль/л; ( = 3,0%.

Вариант №10

Задание №1: «Метод нейтрализации».

1. К 25 мл 0,1 э раствора уксусной кислоты добавили 10 мл 0,5 э раствора едкого натра.  Вычислите рН полученного раствора.

2. Концентрация ионов водорода в растворе равна 4·10-3 моль/л. Определить рН раствора.

3. Рассчитать массовую долю Na2CO3 в технической соде, если ее навеску массой 0,2840 г растворили в мерной колбе вместимостью 100,0 мл, а среднее значение объемов 0,1 М раствора НCI, пошедшего на титрование 10 мл исследуемого раствора  составило 4,85 мл. Титрование проводили по индикатору метиловому оранжевому.
Задание №2: «Номенклатура и графические формулы неорганических соединений».

1. Напишите эмпирические и графические формулы следующих соединений:

а)  алюминий двухромовокислый; б) калий титанофтористоводородный. 

2. Назовите следующие соединения и напишите их графические формулы:

а)  KHC2O4·H2C2O4·2H2O;    б) (HCOOO)2Ca.

Задание №3: «Комплексные соединения. Комплексонометрия».

1. Для определения содержания хлорида кальция в кристаллогидрате навеску вещества 0,2202 г растворили в 100 мл воды. На титрование 5,0 мл раствора расходуется в среднем 2,06 мл 0,0504 э раствора комплексона III. Рассчитайте процентное содержание хлорида кальция в кристаллогидрате.
2. Эмпирическая формула соли CrCL3·5H2O . Исходя из того, что координационное число хрома равно 6, вычислить, какой объем 0,1 э раствора AgNO3 понадобится для осаждения внешнесферно связанного хлора, содержащегося в 200 мл 0,01 М раствора комплексной соли; считать, что вся вода, входящая в состав соли, связана внешнесферно. 
3. Написать координационные формулы следующих комплексных соединений:

                        а) бромид гексаамминкобальтат (III); 

                        б) нитрат диакватетраамминкарбонат хрома (III).

4. Химические названия желтой и красной кровяной соли: гексацианоферрат (II) калия и гексацианоферрат (III) калия. Написать формулы этих солей.

Задание №4: «Гетерогенные реакции. Произведение растворимости. Методы осаждения. Аргентометрия».

1. Установлено, что на титрование 20,0 мл раствора AgNO3 требуется 21,0 мл раствора NH4SСN. К навеске 0,1173 г NаCL добавили 30,0 мл раствора AgNO3, а на титрование избытка Ag+ затрачено 3,2 мл раствора NH4SСN, а также Т (AgNO3/ CL).
2. Для растворения 1,16 г PbI2 потребовалось 2 л воды. Найти произведение растворимости соли.

3. Смешаны равные объемы 0,02 э растворов хлорида кальция и сульфата натрия. Образуется ли осадок сульфата кальция?
Задание №5: «Окислительно-восстановительные методы количественного анализа: перманганатометрия и йодометрия».
1. Вычислить эквивалент и эквивалентную массу сероводорода, если он окисляется до серной кислоты.

2. Какую массу оксалата аммония (NH4)2С2O4 можно окислить действием 50 мл 0,2 э раствора перманганата калия в кислой среде
3.Закончите уравнение реакций, записать их в молекулярной форме: 

 а) C2О42- + I2→ CO2 + …    б) BiO3-+ Cr3++Н+→ Bi3+ + Cr2O72- + 

Задание №6: «Жесткость воды. Методы определения. Способы устранения».
1. Из навески 0,2452 г хлорида кальция приготовлено 100 мл раствора. На титрование 10 мл этого раствора израсходовано в среднем 3,52 мл 0,05234 э раствора комплексона  III. Определите процентное содержание СаCI2. 

2. На титрование 100 мл воды с эриохромом черным Т затрачено 4,86 мл, а на титрование с мурексидом 3,42 мл 0,0505 э раствора комплексона III. Рассчитайте содержание магния и кальция в 1м3 воды.

Задание №7: «Методы титрования: прямое, обратное, косвенное».

1. Навеску 0,2213 г железной руды перевели в раствор, восстановили железо до Fe2+ и оттитровали  16,90 мл раствора КMnO4. Вычислить массовую долю железа в руде. 
2. К смеси, содержащей избыток йодида и йодата калия, добавили10,0 мл раствора серной кислоты. Выделившийся йод оттитровали 7,5 мл 0,2513 М раствора тиосульфата натрия. Вычислить титр серной кислоты по гидроксиду калия. 

3. К навеске 0,1530 г К2Сr2О7 добавили в избытке КI и соляную кислоту. На титрование выделившегося йода пошло 25,6 мл раствора Nа2S2O3 . Вычислить молярную концентрацию раствора тиосульфата и его титр по йоду.

Задание №8: «Ионное произведение воды. Расчет рН кислотности растворов».

1. Вычислите рН 0,1 М раствора NaНСО3.
2. К 20 мл 0,1 М раствора СН3СООН прилить 22 мл 0,082 М раствора NaОН. Вычислить рН полученного раствора. 

Задание №9: «Биогенные элементы, роль в организме».

1. Селен. Химические свойства. Биогенная роль.

2. Галогены. Хлор. Влияние хлора на организм.

Задание №10: «Теория электролитической диссоциации».

1. Во сколько раз уменьшается концентрация ионов водорода в 0,2 М растворе муравьиной кислоты НСООН (К = 0,8·10-4), если к 1 л этого раствора добавить 0,1 моль соли НСООNa?  Считать, что соль полностью диссоциирована. 

2. При какой концентрации раствора, степень диссоциации азотистой кислоты НNO2 будет равна 0,2
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