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ВВЕДЕНИЕ 

В настоящее время в России одним из приоритетных национальных проектов по модернизации страны признана коренная перестройка сельскохозяйственного производства. Одним из важнейших этапов решения данной задачи является создание прочной материальной базы АПК.

И руководство страны, и руководство АПК стремятся модернизировать и развивать продовольственную отрасль экономики. Это предполагает: увеличение объемов производимой сельхозпродукции (при обеспечении ее необходимого качества), технологическое перевооружение перерабатывающих комплексов, ориентация производств АПК на научно обоснованные нормы потребления, а также внедрение новейших индустриальных технологий на всех участках функционирования АПК.

Усваивая общетеоретический материал, студент приобретает тот минимальный запас знаний, который понадобится ему и в будущей профессии, и при изучении специальных дисциплин на последующих курсах обучения по избранной специальности.

ОБЩИЕ МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ ПО ИЗУЧЕНИЮ ДИСЦИПЛИНЫ
Самостоятельное изучение курса предполагает ознакомление с программой курса химии.

Каждый студент выполняет одну контрольную работу и доставляет (или высылает по почте) в деканат заочного отделения, что является основанием для вызова студента на экзаменационную сессию. Во время сессии после прослушивания лекций и выполнения лабораторных работ студент сдает экзамен по всему курсу.
Оформление контрольной работы должно быть выполнено аккуратно и разборчиво. Для замечаний рецензента должны быть оставлены поля.
Условия заданий переписываются полностью с указанием номера задачи в соответствии с методическими рекомендациями.

Неряшливо оформленная или не полностью выполненная контрольная работа возвращается студенту.

После проверки контрольной работы студент внимательно рассматривает все замечания и указания преподавателя и вносит все необходимые коррективы и дополнения. Доработку неправильно выполненных заданий необходимо проводить в конце тетради.
ВНИМАНИЕ! На экзамене по химии будет проводиться собеседование по материалу контрольной работы. Данные методические рекомендации преследуют цель восстановить и закрепить основы, необходимые для усвоения курса химии в целом. Этими рекомендациями необходимо пользоваться параллельно с рекомендованным учебником. 

Если задача не получается, рекомендуется еще раз обратиться к учебнику.

По непонятным вопросам рекомендуется обратиться на кафедру неорганической химии и получить там необходимую консультацию. При этом надо четко сформулировать свою проблему и указать, какой учебник был использован при выполнении контрольной работы.
ВОССТАНОВИТЕЛЬНАЯ ЧАСТЬ
1. Основные понятия химии

Атом – частица вещества, состоящая из положительного заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов.

Молекула – наименьшая частица вещества, обладающая его химическими свойствами. Химические свойства молекул определяются их составом и химическим строением.
Химический элемент – определенный вид атомов с одинаковым зарядом ядра. 
Простые вещества – вещества, образованные из атомов одного элемента. Например: N2, O2, Cl2, P4, S8 и т.п.
Сложные вещества, или химические соединения – вещества, образованные атомами разных элементов. Например: NH3; Ca(H2PO4)2; MgCl2; KNO3  и т.п.
Относительная атомная масса химического элемента – отношение средней массы атома естественного изотопического состава элемента к 1/12 массы атома изотопа углерода 
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. Относительные атомные массы элементов обозначают Ar, где индекс «r» – начальная буква английского слова relative (относительный). 
Записи Ar(H), Ar(O), Ar(C) означают относительные массы водорода, кислорода и углерода соответственно.
Вместо термина «относительная атомная масса» можно использовать исторически сложившийся термин «атомная масса».

Относительная молекулярная масса (Мr) равна отношению средней массы молекулы естественного изотопического состава к 1/12 массы изотопа углерода 
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Относительная молекулярная масса равна сумме относительных атомных масс всех атомов, входящих в состав молекулы вещества. Она легко высчитывается по формуле вещества.

Относительная молекулярная масса вещества показывает, во сколько раз масса молекулы данного вещества больше 1/12 массы атома 
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 (т.е. атомной единицы массы, которая численно равна 1,66∙10-24 г).

Моль – это единица количества вещества, принятая в международной системе единиц (СИ).

Один моль содержит, столько структурных единиц (молекул, атомов, ионов или других частиц), сколько атомов содержит 12 г изотопа углерода 
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Зная массу одного атома углерода (1,999∙10-23 г), можно легко вычислить число атомов (NA) в 12 г углерода. 
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Это число называется постоянной Авогадро.

Единица количества (моль) обозначается «n».
Молярная масса вещества – это величина, равная отношению массы вещества (m) к количеству вещества: 
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2. Химические знаки, формулы и уравнения

Элементы принято обозначать химическими знаками (символами). Символ элемента состоит из первой буквы (или первой и одной из последующих букв) латинского названия элемента; первая буква всегда прописная, вторая – строчная. Например: Aluminium (алюминий)  обозначают Al, Ferrum (железо) – Fe, Zincum (цинк) – Zn.
Состав сложных веществ изображают при помощи химических формул: H2SO4; FeCl3 и т.п. Подстрочными индексами обозначают число атомов данного типа в молекуле. Формулами обозначают и состав простых веществ: Cl2, F2, O2, P4.
Химические уравнения записывают при помощи  химических формул и знаков: 

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3+3NaCl.
Коэффициенты перед формулами веществ показывают общее количество молекул данного вещества, необходимых для проведения реакции.

Химические реакции – явления, при которых одни вещества превращаются в другие, отличающиеся от исходных составом и свойствами. При этом не происходит изменение состава ядер атомов.
Различают реакции:

1. Экзо- и эндотермические (по признаку выделения или поглощения теплоты).
2. Разложения, соединения, замещения и обмена (по признаку числа исходных и конечных веществ).

3. Обратимые и необратимые (по признаку обратимости).

4. Протекающие без изменения степеней окисления атомов и с изменением степеней окисления (по признаку изменения степеней окисления атомов).
3. Основные законы химии

1. Закон сохранения массы вещества Масса веществ, вступающих в химическую реакцию равна массе веществ, образующихся в результате реакции.

2. Закон постоянства состава вещества Всякое химически чистое вещество молекулярной структуры всегда имеет постоянный качественный и количественный состав независимо от условий и способа получения этого вещества. Состав же соединений немолекулярной структуры (с атомной, ионной и металлической решеткой) не является постоянным и зависит от условий получения.

3. Закон Авогадро В равных объемах различных газов при одинаковых условиях (температуре и давлении) содержится одинаковое число молекул. Из закона Авогадро вытекает важное следствие: при одинаковых условиях 1 моль любого газа занимает одинаковый объем. При нормальных условиях (0ºС и р=101,3 кПа) 1 моль различных газов занимает объем, равный 22,4 л. Этот объем называется молярным объемом газа.

4. Закон эквивалентов Вещества, вступающие в химические реакции, реагируют между собой в количествах, прямо пропорциональных массам их эквивалентов. 


[image: image8.wmf].

)

(

)

(

)

(

)

(

2

1

2

1

экв

экв

n

n

Э

М

Э

М

=



М(Э)1 и М(Э)2  – молярные массы эквивалентов веществ (1) и (2) соответственно.

n(экв)1 и n(экв)2 – числа моль эквивалентов веществ (1) и (2) соответственно. Как вычисляют М(Э)1 и М(Э)2, следует смотреть в учебнике.
ЗАДАНИЯ И МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ ПО ВЫПОЛНЕНИЮ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ
1. Важнейшие классы неорганических соединений

Перед выполнением заданий по данному разделу, студент должен запомнить, что свойства химических соединений определяются, прежде всего, их составом, поэтому необходимо освоить навыки составления формул соединений различных классов. Основным принципом при составлении формул молекул является подбор таких соотношений атомов или атомных групп в молекулах, чтобы обеспечить электронейтральность молекулы.
Важнейшими классами неорганических соединений являются оксиды, основания, кислоты и соли.

a) Оксиды

Самыми простыми химическими соединениями являются такие соединения, которые состоят только из двух элементов (т.е. бинарные). Названия таким соединениям дают по названию неметалла, образующего данное соединение с прибавлением суффикса «ид». Если же бинарное соединение состоит из двух неметаллов, то обычно для составления названия этого соединения берут элемент с большей электроотрицательностью.
Примеры.
СаН2 – гидрид кальция, 

Al2S3 – сульфид алюминия, 

NaCl – хлорид натрия, 

CaF2 – фторид кальция,

 P2S3 – сульфид фосфора, 

N2O – оксид азота (I),

SO2 – оксид серы (IV), 

BN – нитрид бора.
Оксиды – соединения, состоящие из двух элементов, одним из которых является кислород. Для составления химических формул оксидов необходимо знать степени окисления (с.о.) образующих их элементов. Степень окисления кислорода в оксидах всегда равна –2. Для большинства других, практически значимых элементов, степень окисления можно определить, исходя из положения элемента в Периодической системе.
Элементы, расположенные в главных подгруппах (А) I-III групп, в соединениях проявляют постоянные степени окисления, как правило, равные номеру группы. Например, натрий из первой группы имеет с.о. = +1, стронций из второй группы имеет с.о. = +2, а с.о. алюминия из третьей группы равна +3.
Элементы, расположенные в главных подгруппах IV-VI групп, в соединениях могут иметь максимальную с.о., равную номеру группы и промежуточную, на две единицы меньшую.  Например, для углерода, элемента четвертой
группы, могут быть с.о., равные +4 и +2, у фосфора, элемента пятой группы, существуют с.о., равные +5 и +3.
Элементы VIIA группы могут иметь четыре положительные степени окисления: +7, +5, +3, +1 (у хлора есть также +4). Исключение составляет ФТОР, имеющий в своих соединениях только одну, отрицательную степень окисления –1.
Элементы побочных подгрупп (В) I-III групп, как правило, имеют постоянную с.о., равную номеру группы. Исключение составляют Сu (+1, +2), Аu (+1, +3) и Hg (+1, +2). Элементам IVB группы свойственны с.о. = +2 и +4. Для элементов VB-VIIIB групп нет простой связи между номером группы и устойчивыми степенями окисления. Для некоторых элементов, наиболее часто используемых в практике, значения возможных степеней окисления необходимо запомнить:

с.о. (V) = +5(кисл.), +4(амф.), +3(осн.), +2(осн.)
с.о. (Сг) = +6(кисл.), +3(амф.), +2(осн.)
с.о. (Мn) = +7(кисл.), +6(кисл.), +4(амф.), +3(осн.), +2(осн.)
с.о. (Fe) = +6(кисл.), +3(осн.), +2(осн.)
с.о. (Со) = +3(осн.), +2(осн.)
с.о. (Ni) = +3(осн.), +2(осн.)
В скобках показан характер солеобразующего оксида и гидроксида соответствующей степени окисления элемента.
При составлении формул оксидов необходимо, чтобы алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов обоих элементов равнялась нулю. Количественный состав молекулы определяется по наименьшему общему кратному степеней окисления элементов и должен соответствовать ПРОСТЕЙШЕЙ формуле оксида.
Химические свойства оксида определяются характером элемента, образующего оксид. Типичные металлы, типичные неметаллы и «амфотерные» элементы образуют солеобразующие оксиды трех типов, соответственно: ОСНОВНЫЕ, КИСЛОТНЫЕ и АМФОТЕРНЫЕ оксиды. В Периодической системе границу между элементами главных подгрупп, образующими основные и кислотные оксиды, формируют «амфотерные» элементы: Be, Al, Ge, Sn, Pb, Sb, Bi, Po. Из их числа исключения составляют РоО и Bi2O3 – основные оксиды и Sb2O5 и РоО3 – кислотные оксиды.
Нужно также отметить, что некоторые оксиды не обладают кислотными, амфотерными или основными свойствами. Такие оксиды называют несолеобразующими. К ним относятся СО, N2O, NO.
Элементы IB-IIIB групп образуют основные оксиды за исключением Zn(2+) и Аu(3+), оксиды которых амфотерны. Оксиды элементов группы IVB имеют амфотерный характер. Оксиды элементов групп VB-VIIIB не имеют четкой связи между характером оксида и степенью окисления элемента.
Химические свойства оксидов определяются следующим образом:
· Основные оксиды взаимодействуют с кислотными или амфотерными оксидами, образуя соль.

CaO + SO3 = CaSO4,
K2О + ZnO = K2ZnO2.
· Кислотные оксиды взаимодействуют с основными или амфотерными оксидами, образуя соль.
СО2 + СаО = СаСО3,

3СО2 + А12О3 = А12(СО3)3.
· Основные  оксиды взаимодействуют с кислотами или амфотерными гидроксидами с  образованием соли и воды.
CaO + H2SO4 = CaSO4 + Н2О,
Li2О + 2Cr(OH)3 = 2LiCrO2 + 3H2O.
· Кислотные оксиды взаимодействуют с основаниями или амфотерными гидроксидами с образованием соли и воды.
Р2О5 + Mg(OH)2 = Mg(PO3)2 + Н2О,
SО3 + Ве(ОН)2 = BeSO4 + Н2О.
· Основные оксиды НЕ взаимодействуют с основными же оксидами или с основаниями.
· Кислотные оксиды НЕ взаимодействуют с кислотными же оксидами или с кислотами.
Контрольные задания
1. Определить все возможные оксиды для всех элементов своего варианта задания, приведенного в табл. 1.
2. Отметить, какие из оксидов относятся  к основным, амфотерным, кислотным.
3. Составить уравнения реакций кислотных и амфотерных оксидов с К2О и NaOH.
5. Составить уравнения реакций основных и амфотерных оксидов с SO3 и HNO3.
Т а б л и ц а 1
	номер задания
	элементы (для элементов с переменными степенями окисления следует составить все возможные формулы оксидов)

	1
	Хром, цезий, фосфор, мышьяк

	2
	Бром, алюминий, кальций, рубидий

	3
	Бериллий, калий, хлор, медь

	4
	Свинец, железо, сера, фосфор

	5
	Литий, барий, свинец, теллур

	6
	Марганец, фосфор, углерод, калий

	7
	Натрий, йод, хром, литий

	8
	Марганец, калий, углерод, магний

	9
	Литий, барий, железо, олово

	10
	Бор, хлор, ванадий, кальций


Пример. Элементы задания: цинк, селен, кобальт, цезий.
По таблицам определяем возможные степени окисления элементов: Zn(2+), Se(4+), Se(6+), Со(2+), Со(3+), Cs(+1).

Определяем формулы оксидов на основании правил, приведенных выше: ZnO, SeО2, SeО3, CoO, Со2О3 и Cs2O. Распределяем по группам:
· Кислотные: SeO2, SeО3;
· Основные: CoO, Со2O3, Cs2O;
· Амфотерные: ZnO.
Таким образом, с К2О и NaOH могут взаимодействовать SeO2, SеО3 и ZnO, а с SO3 и HNO3 – CoO, Co2O3, Cs2O и ZnO.
Напишем уравнения реакций, не забыв уравнять количество атомов до и после реакции:
К2О + SeO2 = K2SeO3,
К2О + SeO3 = K2SeO4,
К2О + ZnO = K2ZnO2,

2NaOH + SeO2 = Na2SeO3 + H2O, 

2NaOH + SeO3 = Na2SeO4 + H2O, 

2NaOH + ZnO = Na2ZnO2 + H2O,

SO3 + CoO = CoSO4,

3SO3 + Со 2O3 = Co2(SO4)3,

SO3 + Cs2O = Cs2SO4,

SO3 + ZnO = ZnSO4,

2HNO3 + CoO = Co(NO3)2 + H2O,
6HNO3 + Co2O3 = 2Co(NO3)3 + 3H2O,
2HNO3 + Cs2O = 2CsNO3 + H2O,
2HNO3 + ZnO = Zn(NO3)2 + H2O.
Для того чтобы составить формулу образующейся соли, необходимо знать формулу кислоты, соответствующей оксиду. Для ее нахождения необходимо ФОРМАЛЬНО прибавить молекулу воды к формуле кислотного или амфотерного оксида, в случае необходимости сократив число атомов до простейшей формулы:
Н2О + SеО3 = H2SeO4, то есть оксиду селена (VI) соответствует селеновая кислота H2SeO4, анион которой имеет формулу SeO42– и заряд (2–).
Н2О + ZnO = H2ZnO2, то есть оксиду цинка ФОРМАЛЬНО соответствует кислота H2ZnO2, анион которой имеет формулу ZnO22– и заряд (2–).
Н2О + N2O5 = H2N2O6, сокращая на два, получим формулу азотной кислоты HNO3, соответствующей оксиду азота (V).

b) Кислоты и основания

Кислотами называют химические соединения, которые при диссоциации в водных растворах в качестве катионов образуют только ионы Н+, что подчеркивается при составлении химических формул кислот записью символа водорода на первом месте.
Кислоты классифицируются:
· По составу (кислородсодержащие, бескислородные). Например: HNO3 и НС1.
· По основности (одно-, двух-, трехосновные). Например: HNO3, H2SO4 и Н3РО4.
· По способности к электролитической диссоциации (сильные, слабые). Например: H2SO4 (сильная) и H2S (слабая).
Сильные кислоты: H2SO4, H2SeО4, HNO3, HC1O4, НСlO3, НВrO4, НВrО3, HJO3, HC1, HBr, HI, HMnO4, Н2Сr2О7. H3PO4 является кислотой средней силы. Остальные кислоты являются слабыми.
Если кислота многоосновна, то ее диссоциация проходит ступенчато (в отличие от диссоциации солей). Уравнения ступенчатой диссоциации кислоты будут выглядеть следующим образом (например, H3PO4):
I. Н3РО4 ↔ Н+ + H2PO4 –
II. Н2РО4– ↔ Н+ + НРО42–,

III. НРО42– ↔ Н+ + РО43–.
Основаниями называют соединения, которые при диссоциации в водных растворах в качестве анионов образуют только ионы ОН–. Этот факт подчеркивается записью групп ОН– после катиона.
Основания можно классифицировать:
· По кислотности (одно-, двух-, трехкислотные).
· По способности к электролитической диссоциации (сильные, слабые).
Названия оснований образуются следующим образом: к слову «гидроксид» добавляется название металла, образующего основание, и указывают его степень окисления, если она не единственная. Например, NaOH –гидроксид натрия, Са(ОН)2 – гидроксид кальция, Fe(OH)2 –гидроксид железа (II).
Амфотерные гидроксиды называют точно так же, как основания: Cr(OH)3 – гидроксид хрома (III), Zn(OH)2 –-гидроксид цинка.
Сильными называются основания, диссоциирующие в водных растворах практически полностью, слабыми – слабодиссоциирующие основания.
Сильные основания: LiOH, NaOH, КОН, RbOH, CsOH, Са(ОН)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2. Остальные основания являются слабыми.
Как и в случае с кислотами, если основание многокислотно (то есть содержит более, чем одну группу ОН–), то его диссоциация протекает ступенчато (например Mg(OH)2):
I. Mg(OH)2 ↔ MgOH+ + ОН–,
II. MgOH+ ↔ Mg2+ + ОН–.
Химические свойства кислот и оснований определяются следующим образом:
· Основания взаимодействуют с кислотными или амфотерными оксидами, образуя соль и воду.
2NaOH + SO2 = Na2SO3 + Н2О,
2КОН + ZnO = K2ZnO2 + H2O.
· Кислоты взаимодействуют с основными или амфотерными оксидами, образуя соль и воду.
Н2СО3 + СаО = СаСОз + Н2О,
6НС1 + А12О3 = 2А1С13 + ЗН2О.
· Основания и кислоты вступают во взаимодействие между собой с образованием соли и воды.
Са(ОН)2 + 2HNO3 = Ca(NO3)2 + 2Н2О.
· Кислоты взаимодействуют с амфотерными гидроксидами с образованием соли и воды.
3H2SO4 + 2А1(ОН)3 = A12(SO4)3 + 6Н2О.
· Основания взаимодействуют с амфотерными гидроксидами с образованием соли и воды (в этом случае амфотерный гидроксид записывается в «кислотной» форме).
КОН + НАlО2 = КАlО2 + Н2О.
· Основания НЕ взаимодействуют с основными оксидами или с основаниями.
· Кислоты НЕ взаимодействуют с кислотными оксидами или с кислотами.
Контрольные задания
1. Составить уравнения ступенчатой диссоциации соединений в своем варианте задания, приведенного в табл.2.
2. Составить уравнения реакций кислот и  амфотерных гидроксидов с BaО и NaOH.
3. Составить уравнения реакций основных и амфотерных гидроксидов с SO3 и HNO3.
Т а б л и ц а 2

	номер задания
	формулы кислот и гидроксидов

	11
	HCI
	Zn(OH)2
	CsOH

	12
	Ве(ОН)2
	H2SeO4
	Ni(OH)2

	13
	LiOH
	H2SO3
	Al(ОН)з

	14
	HNO2
	Pb(OH)2
	Са(ОН)2

	15
	Ва(ОН)2
	H3BO3
	Sn(OH)2

	16
	RbOH
	H2CO3
	Ве(ОН)2

	17
	Аl(ОН)3
	НВrOз
	Со(ОН)2

	18
	Sr(OH)2
	HNO2
	Рb(ОН)2

	19
	Cr(OH)3
	H2S
	LiOH

	20
	H2SiO3
	A1(OH)3
	КОН


Пример. Вещества задания: HBrO4, Mn(OH)2, Cr(OH)3.
Поскольку основные и амфотерные гидроксиды записываются одинаково, не всегда ясно к какому классу принадлежит тот или иной гидроксид. Для установления класса гидроксида металла руководствуются тем фактом, что характер его такой же, как у оксида этого металла той же степени окисления. В нашем случае Мn(OН)2 соответствует оксид МnО (с.о. = +2), который по правилам, определенным ранее, является основным. Cr(OH)3 соответствует оксид Cr2O3 (с.о. = +3), который является амфотерным. Таким образом, и с кислотой, и с основанием будет взаимодействовать Cr(OH)3.
Напишем уравнение диссоциации кислоты. Поскольку бромная кислота одноосновна, диссоциация проходит в одну стадию:
НBrО4 = Н+ + BrО4–.
Диссоциация основания будет происходить следующим образом (в данном случае диссоциация идет в две ступени, поскольку гидроксид марганца двухкислотен):
Мn(ОН)2 ↔ МnОН+ + ОН– ,
МnОН+ ↔ Мn2+ + ОН–.
Диссоциация амфотерного гидроксида по основному типу:
Cr(OH)3 ↔ Cr(OH)2+ + ОН–,
Cr(OH)2+ ↔ Cr(OH)2+ + ОН–,
C(rOH)2+ ↔ Cr3+ + OH–.
Напишем уравнения реакций кислоты и амфотерного гидроксида с К2О и NaOH, не забыв уравнять количество атомов до и после реакции:
2НBrО4 + К2О = 2КBrО4 + Н2О,
НBrО4 + NaOH = NaBrO4 + Н2О,
2Cr(OH)3 + К2О = 2KCrO2 + ЗН2О,
Cr(OH)3 + NaOH = NaCrO2 + 2H2O.
Напишем уравнения реакций основания и амфотерного гидроксида с SO3 и HNO3, не забыв уравнять количество атомов до и после реакции:
Mn(OH)2 + SO3 = MnSO4 + Н2О,
2Cr(OH)3 + 3SO3 = Cr2(SO4)3 + 3H2O,
Mn(OH)2 + 2HNO3 = Mn(NO3)2 + 2H2O,
Cr(OH)3 + 3HNO3 = Cr(NO3)3 + 3H2O.
c) Соли

Соли – продукты полного или частичного замещения ионов водорода в кислотах на ионы металла, или гидроксидных ионов в основаниях на кислотный остаток. Соли могут быть трех типов – нормальные, кислые, основные.
Нормальные (средние) соли образуются при полном замещении ионов водорода. Кислые или основные соли образуются при неполном замещении – ионов водорода или гидроксидных ионов, соответственно.
При составлении формулы соли необходимо соблюдать условие электронейтральности. Заряд катиона определяется по числу ОН– групп в соответствующем основании, заряд аниона (кислотного остатка) определяется по числу ионов водорода в кислоте. Например, нужно составить формулу соли, получающейся при взаимодействии Аl(ОН)3 и H2SO4. Определяем заряды: А13+, поскольку в составе основания находится три ОН– группы; SO42–, поскольку в составе кислоты находится два иона водорода.
Не нужно отдельно вычислять степени окисления каждого из элементов в кислотном остатке, поскольку для правильного составления формулы соли необходимо знать только заряд аниона. Более того, поскольку кислотный остаток в реакциях нейтрализации (к которым относится образование соли) остается неизменным, в химических формулах данный факт отражается записью аниона в скобках, за которыми подстрочным индексом указывается количество данных анионов в молекуле. Ни в коем случае нельзя записывать подряд число атомов того или иного элемента! Например, упомянутая выше соль записывается как Al2(SO4)3, но не Al2S3O12! Еще пример – Са(NО3)2, но не СаN2O6. Правильная запись солей отражает также то, каким образом соль будет диссоциировать. Al2(SO4)3 диссоциирует на два иона А13+ и на три SO42-, но НЕ на Al26+  и (SO4)36–! Таким образом, правильное уравнение диссоциации: A12(SO4)3 → 2А13+ + 3SO42–.
При составлении имени соли руководствуются следующими правилами. Название начинается с наименования аниона (кислотного остатка). Названия анионов наиболее распространенных солей приведены в приложении. Далее в родительном падеже следует название катиона. Данный способ наименования отражает то, на какие частицы диссоциирует соль в растворе. Например, Са3(РО4)2 –ортофосфат (анион РО43–) кальция (катион Са2+), и уравнение диссоциации будет выглядеть так: Са3(РО4)2 → ЗСа2+ + 2РО43–. Здесь следует отметить, что коэффициенты при Са2+ и при РО43– в названии никак не отражаются, так как получаются автоматически при соблюдении условия электронейтральности молекулы Са3(РО4)2!
Названия кислых и основных солей подчиняются тому же правилу. Сначала называется анион соли, а затем катион в родительном падеже. В случае кислых солей перед названием АНИОНА появляется приставка «гидро-» или «дигидро-», если в соли остается два незамещенных иона водорода. В случае основных солей к названию КАТИОНА добавляется приставка «гидроксо-» или «дигидроксо-», если в соли остается две незамещенных гидроксидных группы. Следует отметить, что и в случае кислых и основных солей название отражает способ диссоциации соли в растворе.
Контрольные задания
1. Составить уравнения реакций образования всех солей, возможных при реакции кислоты и основания, указанных в задании во втором столбце  табл. 3. Назвать соли. Написать уравнения диссоциации полученных солей.
2. По названию (столбец 3 табл. 3)  составить формулы солей. Написать реакции получения солей из исходных гидроксида и кислоты.

Т а б л и ц а 3

	номер
задания
	кислоты и гидроксиды
	названия солей

	21
	Zn(OH)2, H2SO4
	гидроортофосфат натрия,
бромид дигидроксожелеза (III)

	22
	Са(ОН)2, Н2СО3
	хлорат гидроксомагния,

гидросульфат алюминия

	23
	А1(ОН)3, HNO3
	карбонат гидроксомеди (II),

гидросульфит кальция

	24
	Fe(OH)3, HCl
	гидросульфид натрия,

нитрат дигидроксохрома (III)

	25
	КОН, H3AsO4
	гипохлорит гидроксокальция,
дигидроотофосфат калия

	26
	NaOH, H3BO3
	хлорид гидроксоцинка,
гидросиликат натрия

	27
	Ва(ОН)2, H2S
	гидроортоарсенат аммония,
ортоборат гидроксобария

	28
	Sr(OH)2, H2SO3
	нитрат гидроксоалюминия,

гидросульфат марганца (II)

	29
	Cr(OH)3, HBr
	гидроортоборат калия,

нитрит гидроксокальция

	30
	RbOH, H3PO4
	хлорид гидроксоникеля (II),
гидросульфит магния


Пример 1. кислота и гидроксид: Со(ОН)2 и H2SeO4.
Для написания формул всех возможных солей необходимо составить формулы всех возможных катионов и анионов, которые легко получить, выписав уравнения ступенчатой диссоциации для соединений задания:
Со(ОН)2 ↔ СоОН+ + ОН–;
СоОН+ ↔ Со2+ + ОН–;

H2SeО4 = H+ + HSeО4– ;

HSeO4- = H+ + SeО42–.
Таким образом, соли могут быть образованы следующими ионами: СоОН+, Со+, HSeO4– и SeО42–. Составим соли, не забывая соблюдать условие электронейтральности: (CoOH)2SeO4, CoSeO4, Co(HSeO4)2.
Обратите внимание, что образование соли из катиона СоОН+ и аниона HSeO4 НЕВОЗМОЖНО, так как в этом случае частицы ОН- и Н+ «встретятся» в формуле соли, что приведет к образованию Н2О и средней соли CoSeO4! Названия солей (название аниона см. приложение):

CoSeО4 – селенат кобальта (II) (средняя соль), 

(CoOH)2SeO4 – селенат гидроксокобальта (II) (основная),

Co(HSeO4)2 – гидроселенат кобальта (II) (кислая).

Диссоциация солей, как уже упоминалось, происходит полностью. Запишем уравнения диссоциации:
CoSeO4 → Со2+ + SeO42–,

(CoOH)2SeO4 → 2CoOH+ + SeO42–,

Co(HSeO4)2 → Со2+ + 2HSeO4–.
Пример 2. Названия солей: гидрокарбонат кальция, сульфат гидроксомагния.
Карбонат – соль угольной кислоты (Н2СО3), формула аниона: СО32–. Приставка «гидро-» означает, что один ион водорода остается соединенным с анионом, то есть ион гидрокарбоната – НСО3–. Таким образом, формула соли: Са(НСО3)2. Как уже упоминалось, исходной кислотой для данной соли будет угольная (Н2СО3). Исходным основанием – гидроксид металла, в данном случае гидроксид кальция, то есть Са(ОН)2. Реакция образования соли выглядит следующим образом:
Са(ОН)2 + 2Н2СО3 = Са(НСО3)2 + 2Н2О.
Аналогично рассмотрим следующую соль, сульфат гидроксомагния. Сульфат – соль серной кислоты (H2SO4), формула ее аниона: SO42–. Приставка «гидроксо-» означает, что с ионом Mg2+ остается связана одна группа ОН– , то есть гидроксид магния Mg(OH)2, являющийся исходным основанием для образования соли, отдает при образовании соли только одну группу ОН– и остается в виде MgOH+. Таким образом, формула соли – (MgOH)2SO4. Реакция образования соли:
2Mg(OH)2 + H2SO4 = (MgOH)2SO4 + 2Н2О.
2. Способы выражения концентраций растворов
Изучение темы «растворы» студент начинает с того, что сначала изучает материал по учебному пособию. В процессе работы с учебником следует усвоить следующие основные понятия данного раздела курса:
· Какие системы называются растворами?
· Водные растворы и их значение в технике.
· Взаимодействие веществ в растворах.
· Что такое электролитическая диссоциация и какова роль растворителя в процессе электролитической диссоциации?
· Что называется степенью электролитической диссоциации? Как она зависит от температуры?
· Что такое константа диссоциации? От каких факторов она зависит? Какова зависимость между степенью диссоциации и константой диссоциации?
· Что называется ионным произведением воды и чему оно равно?
· Что такое водородный и гидроксидный показатели?
· Какими величинами рН характеризуются: нейтральная, кислая и щелочная среда? Как рассчитать рН растворов сильных и слабых кислот и оснований?
Для растворов большое практическое значение имеет понятие концентрации. Концентрацией называется способ выражения состава раствора. Состав можно выразить либо безразмерными величинами, такими как массовая доля (процентная концентрация), мольная доля, либо величинами, имеющими размерность, такими как молярность, нормальность.
При химических расчетах наиболее часто используются следующие три способа выражения концентрации:
· процентная концентрация (С%) – показывает, сколько грамм растворенного вещества содержится в 100 г раствора.
· молярная концентрация (СM) – показывает, сколько моль вещества содержится в 1 л раствора.
· нормальная концентрация (Сн.) – показывает, сколько моль эквивалентов содержится в 1 л раствора.
· Моляльная концентрация (Сm) – показывает, сколько моль вещества содержится в 1 кг растворителя.
· Титр вещества (T) – показывает, сколько грамм вещества содержится в 1 мл раствора.
Для практических целей нередко приходится решать задачи, связанные с переходом от одного способа выражения концентрации к другому. Для этого во многих случаях необходимо использовать понятие плотности раствора:
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Наиболее часто используемые единицы измерения – г/мл, кг/л.
Для конкретных расчетов требуется вспомнить, что количество вещества (п) и масса вещества (т) связаны между собой при помощи молярной массы вещества (М), а количество эквивалентов вещества (пэкв) и масса вещества связаны между собою с помощью молярной массы эквивалента (Мэкв):
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Для реакций нейтрализации молярная масса эквивалента находится делением молярной массы вещества на:
I. число атомов водорода, если вещество – кислота;
II. число групп ОН– , если вещество – основание;
III. число атомов металла умноженное на степень окисления металла, если вещество – соль.
Мэкв (Н3РО4) = М(Н3РО4) / 3 = 32,7 г/моль;
Mэкв(NaОH) = M(NaOH) / 1 = 40 г/моль;
Mэкв(Al2(SO4)3) = M(A12(SO4)3) / (2 · 3) = 57 г/моль.
Пример 1. Найти молярную концентрацию 10% раствора глюкозы С6H12O6, если плотность раствора d = 1,12 г/см3 (г/мл).
Перепишем условие так, чтобы было ясно, какое количество глюкозы нам дано:
По условию задачи 10 г С6H12O6 содержится в 100 г раствора.
Требуется найти, сколько моль содержится в 1 л раствора (1000 мл).
Используя плотность раствора, рассчитаем, сколько весят 1000 мл:
m(раствор) = d(раствор) · V(раствор) = 1120 г.
Используя молярную массу глюкозы, которую можно определить по таблице элементов, найдем количество вещества, содержащееся в 100 г раствора:
М(С6Н12О6) = (6·12 + 12·1 + 6·16) г/моль = 180 г/моль,
n(С6Н12О6) = m(С6Н12О6) / M(С6Н12О6) = 10 / 180 =
= 0,056 моль
Далее составляем пропорцию:
В 100 г раствора содержится 0,056 моль глюкозы, 

В 1120 г раствора содержится х моль глюкозы. 
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х = 0,627 моль.
Таким образом, молярная концентрация 10% раствора глюкозы СM(С6Н12О6) = 0,627 моль/л.
Пример 2. Найти процентную и эквивалентную концентрации 0,5М раствора серной кислоты H2SO4, если плотность раствора d = 1,02 г/см .
СM(H2SO4) = 0,5M означает, что в литре раствора содержится 0,5 моль серной кислоты.
Определение процентной концентрации по известной молярной является задачей, обратной по отношению к примеру 1.
Найдем массу 1 л раствора:
m(раствор) = d(раствор) · V(раствор) = 1020 г.
Используя молярную массу серной кислоты, найдем массу серной кислоты, содержащейся в 1 л раствора:

M(H2SO4) = (2·1 + 1·32 + 4·16) г/моль = 98 г/моль,

m(H2SO4) = n (H2SO4)· M(H2SO4) = 49 г.
Далее составляем пропорцию:
В 1020 г раствора содержится 49 г H2SO4,
В 100 г раствора содержится х г H2SO4.
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х = 4,8 г (содержится в 100 г раствора).

Таким образом, процентная концентрация 0,5М раствора серной кислоты C%(H2SO4) = 4,8%.
Найдем нормальную концентрацию данного раствора. Для этого необходимо  найти число моль эквивалентов серной кислоты, содержащееся в 1 л раствора. Так как масса серной кислоты, содержащаяся в 1 л раствора, найдена ранее (m(H2SO4) = 49 г), можно воспользоваться формулой, выражающей пэкв через массу: 

Mэкв(H2SO4) = M(H2SO4) / 2 = 49 г/моль, 

nэкв (H2SO4) = m(H2SO4) / Mэкв (H2SO4) = 1 моль.
Таким образом, нормальная концентрация раствора серной кислоты Cн.(H2SO4) = 1н.
Контрольные задания
По исходным данным табл. 4 выразить (рассчитав) следующие виды концентраций (каждый из студентов по своему веществу и по своим конкретным показателям m(H2O); m(вещества); d(раствора)):

a) процентную концентрацию (С%); 

b) молярную концентрацию (СM);

c) моляльную концентрацию (Сm);
d) титр (Т).

Т а б л и ц а 4
	номер задания
	m(H2O), г
	m(в-ва), (г)
	d(р-ра), г/см3
	растворенное вещество

	31
	270
	30
	1,10
	Cr2(SO4)3

	32
	250
	20
	1,08
	CaCl2

	33
	200
	25
	1,05
	Na3PO4

	34
	75
	15
	1,15
	Al(NO3)3

	35
	130
	20
	1,22
	FeSO4

	36
	175
	60
	1,10
	BaCl2

	37
	126
	14
	1,07
	AlCl3

	38
	45
	12
	1,35
	Mg(NO3)2

	39
	180
	25
	1,10
	Cu(CH3COO)2

	40
	135
	40
	1,12
	Fe2(SO4)3

	41
	75
	15
	1,20
	Ba(NO3)2

	42
	182
	38
	1,16
	Cd(NO3)2

	43
	140
	18
	1,08
	FeCl3

	44
	275
	15
	1,06
	ZnSO4

	45
	115
	35
	1,09
	Al2(SO4)3

	46
	160
	40
	1,18
	Hg(NO3)2

	47
	90
	25
	1,09
	CrCl3

	48
	165
	35
	1,04
	Na2SO4

	49
	351
	19
	1,14
	Ni2(SO4)3

	50
	270
	80
	1,12
	(NH4)2SO4


3. Энергетика химических реакций
Перед решением заданий этого раздела студент должен по учебникам проработать и усвоить основные понятия и законы термодинамики: внутренняя энергия (U); энтальпия (H); энтропия (S); свободная энергия Гиббса (G); стандартная энтальпия образования вещества (ΔНºобр.); стандартная энергия образования Гиббса (ΔGºобр.); стандартная абсолютная энтропия (Sºабс.); первый и второй законы термодинамики; закон Гесса; следствия из закона Гесса.
Термодинамикой называется наука о взаимных превращениях энергии из одной формы в другую. Важнейшими законами являются первый и второй законы термодинамики. По первому закону рассчитываются тепловые эффекты химических процессов, по второму закону – определяется возможность, направление и предел самопроизвольного протекания реакции в заданных условиях.
Раздел химической термодинамики, который занимается изучением тепловых явлений в химических реакциях, называется термохимией. При проведении расчетов в термохимии используются термохимические уравнения – такие уравнения химических реакций, в которых кроме формул самих веществ, учитываются еще и тепловые эффекты (в правой части от знака равенства в уравнении химической реакции). В термохимических уравнениях допускают нецелочисленные коэффициенты 1/2; 7/2; 15/2 и т.д. С термохимическими уравнениями можно производить (при вычислениях) различные алгебраические действия (умножать эти уравнения на одно и то же число, делить, складывать, вычитать и т.п.).

В термохимических уравнениях рядом с формулами различных веществ следует записывать агрегатное состояние реагента (или его модификацию).

При этом если прямая реакция (т.е. протекающая слева направо по записи уравнения реакции), сопровождается выделением тепла, то такая реакция называется экзотермической. Если же осуществление прямой реакции требует затрат энергии, то данная реакция называется эндотермической.
Расчеты тепловых эффектов производятся по следствию закона Гесса: тепловой эффект химической реакции ΔHх.р. равен сумме энтальпий образования ΔНºобр. продуктов реакции (с учетом коэффициентов реакции) за вычетом суммы энтальпий образования реагентов (с учетом коэффициентов реакции). Энтальпии образования студент выписывает из таблицы стандартных термодинамических величин по всем реагентам.
Для простых веществ ΔНºобр. = 0!
Для свободных энергий Гиббса можно сформулировать аналогичное правило – свободная энергия Гиббса химической реакции ΔGх.р. равна сумме свободных энергий Гиббса образования ΔGºобр. продуктов реакции (с учетом коэффициентов реакции) за вычетом суммы свободных энергий Гиббса образования реагентов (с учетом коэффициентов реакции).

Таким же образом значение энтропии химической реакций связано со стандартными значениями энтропий (Sºабс.)  – изменение энтропии при проведении химической реакции ΔSх.р. равно сумме Sºабс. продуктов реакции (с учетом коэффициентов реакции) за вычетом суммы энтропий реагентов (с учетом коэффициентов реакции).
Теплота парообразования вещества ΔHºпар. – стандартная энтальпия процесса перехода вещества из жидкого состояния в газообразное. ΔHºпар. Выражается через стандартные энтальпии образования вещества в жидком и газообразном состоянии, например ΔHºпар.(H2O):

ΔHºпар. = ΔHобр.º(H2O(г.)) – ΔHобр.º(H2O(ж.)). 

По знаку ΔGх.р. определяют принципиальную возможность и направление протекания химических реакций:

Если ΔGх.р. < 0, то самопроизвольно протекать будет прямая реакция, если ΔGх.р. > 0, то обратная.
Для определения принципиальной возможности протекания реакции при заданной температуре используется формула Гиббса, связывающая  свободную энергию Гиббса при данной температуре T с энтропией и энтальпией реакции:

ΔGх.р. = ΔHºх.р. – T · ΔSºх.р.
Энергию Гиббса и энтальпию принято измерять в кДж, энтропию – в Дж, температура измеряется в Кельвинах.
Пример 1. реакция горения этилена выражается термохимическим уравнением:
С2H4(г.) + 3О2(г.) = 2СО2(г.) + 2Н2О(ж.)
ΔHх.р. = –1306,89 кДж.
Вычислить энтальпию образования этилена ΔHºобр.(С2H4(г.)), если известны энтальпии образования: ΔHºобр.(СО2(г.)) = –393,51 кДж/моль;
ΔHºобр.(Н2О(ж.)) = –285,83 кДж/моль.
Используем следствие из закона Гесса:

ΔHх.р. = ΔHºобр.(Н2О(ж.))·2 моль + ΔHºобр.(СО2(г.))·2 моль – 
– ΔHºобр.(С2H4(г.))·1 моль.
Так как в этом примере неизвестным является третье слагаемое, то, подставляя данные из условия примера, решаем уравнение:
–1306,89 кДж = (–285,83 кДж/моль)·2 моль +
+ (–393,51 кДж/моль)·2 моль – ΔHобр.(С2Н4(г.))·1 моль.

1 моль·ΔHºобр.(С2Н4(г.)) = (–571,66 кДж – 787,02 кДж) –
 – (–1306,89 кДж).

Таким образом, ΔHºобр.(С2Н4(г.)) = 51,79 кДж/моль.
Пример 2. Вычислить, энтальпию сгорания 10 литров (при н.у.) метана (продукты сгорания СО2(г) и Н2О (г.)), если:

ΔНºобр.(СН4(г.)) = –74,9 кДж/моль,

ΔНºобр.(СО2(г.)) = –393,51 кДж/моль,

ΔНºобр.(Н2О(г.)) = –241,83 кДж/моль.
Запишем термохимическое уравнение процесса сгорания:
CH4(г.) + 2O2(г.) = CO2(г.) + 2H2O(г.).

Для нахождения энтальпии реакции горения используем следствие из закона Гесса:

ΔHх.р. = ΔHºобр.(Н2О(г.))·2 моль + ΔHºобр.(СО2(г.))·1 моль – 
– ΔHºобр.(СH4(г.))·1 моль = –802,27 кДж.

Здесь значение энтальпии реакции относится к 1 молю метана. Однако, в условии задачи требуется определить, чему равно значение энтальпии реакции при сгорании 10 л метана. Определим, количество вещества метана:
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где VM – молярный объем газов, равный 22,4 л/моль при «нормальных условиях».
Далее составляем пропорцию:
При сжигании 1 моль метана  ΔHх.р.(1 моль) = –802,27 кДж
При сжигании 0,446 моль ΔHх.р.(0,446 моль) =  x кДж
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Решая пропорцию, получаем, что ΔHх.р. сгорания 10 л метана равна –357,812 кДж.
Контрольные задания
51. Реакция горения бензола выражается схемой:


С6Н6(ж.) + О2(г.) → СО2(г.) + Н2О(ж.).

Вычислить энтальпию данной реакции (предварительно уравняв), если известно, что энтальпия парообразования С6Н6 ΔHºпар.(С6Н6) = +33,9 кДж/моль, а энтальпии образования СО2(г.) и Н2О(ж.) равны соответственно: –393,51 кДж/моль и –285,84 кДж/моль.
52. Рассчитать энтальпию реакции горения этилового спирта С2Н5ОН(г.), если стандартные энтальпии образования для С2Н5ОН(ж.), Н2О(г.) и СО2(г.) равны соответственно: –235,31 кДж/моль; –241,83 кДж/моль; и –393,51 кДж/моль.

53. Вычислить энтальпию процесса и записать термохимическое уравнение реакции горения этана, в результате которой получаются пары воды и СО2(г.), если:


ΔНºобр.(Н2О(г.)) = –241,83 кДж/моль,

ΔНºобр.(СО2(г.)) = –393,51 кДж/моль,

ΔНºобр.(C2H6(г.)) = –89,7 кДж/моль.

54. Тепловой эффект реакции сгорания жидкого бензола с образованием Н2О(г.) и СО2(г.) равен ΔHх.р. = –3135,58 кДж. Составить термохимическое уравнение данной реакции и вычислить стандартную энтальпию образования С6Н6(ж.), если:

ΔНºобр.(Н2О(г.)) = –241,83 кДж/моль,

ΔНºобр.(СО2(г.)) = –393,51 кДж/моль.

55. Вычислить энтальпию сгорания 112 литров (при н.у.) этилена (продукты сгорания СО2(г) и Н2О (г.)), если:


ΔНºобр.(С2Н4(г.)) = 52,28 кДж/моль,


ΔНºобр.(СО2(г.)) = –393,51 кДж/моль,


ΔНºобр.(Н2О(г.)) = –241,83 кДж/моль.
56. Рассчитать стандартную энтальпию образования РН3(г.), исходя из уравнения:


2РН3(г.) + 4О2(г.) = Р2О5(тв.) + 3Н2О(ж.),


ΔНх.р. = –2360 кДж,


ΔНºобр.(Р2О5(тв.)) = –1492 кДж/моль,


ΔНºобр.(Н2О(ж.)) = –285,84 кДж/моль.
57. Сожжены равные объемы Н2 и С2Н2, взятые при одинаковых условиях. В каком случае и во сколько раз больше выделится тепла (сгорание считать полным)? 

ΔНºобр.(С2Н2(г.)) = 226,8 кДж/моль,

ΔНºобр.(Н2О(г.)) = –241,8 кДж/моль,

ΔНºобр.(СО2(г.)) = –393,5 кДж/моль.

58. Окисление глюкозы в организме может протекать по схеме:


С6Н12О6(кр.) + О2(г.) → СО2(г.) + Н2О(ж.).

Уравнять реакцию и рассчитать, сколько энергии получает организм при потреблении 18 г глюкозы.


ΔНºобр.(С6Н12О6(кр.)) = –1273 кДж/моль,

ΔНºобр.(Н2О(ж.)) = –285,8 кДж/моль,

ΔНºобр.(СО2(г.)) = –393,5 кДж/моль.
59. При взаимодействии газообразных Н2 и СО2 образуются Н2О(г.) и СO(г.). Записать термохимическое уравнение и рассчитать энтальпию реакции, если:

ΔНºобр.(СО2(г.)) = –393,5 кДж/моль,

ΔНºобр.(СO(г.)) = –110,5 кДж/моль,

ΔНºобр.(Н2О(г.)) = –241,8 кДж/моль.
60. Вычислить энтальпию реакции, если при восстановлении Fe2O3 металлическим Al, если было получено 150 граммов железа.


ΔНºобр.(Al2O3(тв.)) = –1669,8 кДж/моль,

ΔНºобр.(Fe2O3(тв.)) = –882,10 кДж/моль.
61-70. На основании значений стандартных энтальпий образования и абсолютных стандартных энтропий веществ вычислить величину ΔGх.р. и сделать вывод о самопроизвольности протекания заданной реакции в стандартных условиях. Если в задании даны значения ΔGºобр., то ΔGх.р. рассчитывается непосредственно, не используя формулу Гиббса. Во всех заданиях значения ΔНºобр. и ΔGºобр. заданы в кДж/моль, а значения Sºабс. – в Дж/моль·К. Реакции необходимо предварительно уравнять.
61. NH3(г.) + HCl(г.) → NH4Cl(кр.)

ΔНºобр.:
–46,19
–91,31
–315,39

Sºабс.:
192,5
186,68
94,5
62. NH3(г.) + О2 (г.) → NO(г.) + Н2О(г.)

ΔНºобр.:
–46,19
90,37
–241,83

Sºабс.:
192,5
205,03
210,20
188,72
63. Fe3O4(кр.) + CO(г.) → FeO(кр.) + CO2(г.)
ΔGºобр.:
–1014,2
–137,27
–244,3
–394,38
64. PbO2(кр.) + Zn(кр.) → Pb(кр.) + ZnO(кр.)
ΔGºобр.:
–276,6
–350,6
65. СО2(г.) + Н2(г.) → СH4(г.) + Н2О(г.)
ΔНºобр.:
–393,51
–74,85
–241,83
Sºабс.:
213,65
130,59
186,19
188,72
66. TiO2(кр.)+ C(графит) → Ti(кр.) + CO(г.)
ΔНºобр.:
–943,9
–110,5
Sºабс.:
50,3
5,69
30,7
197,91
67. С2Н4(г.) + О2(г.) → СО2(г.) + Н2О(ж.)
ΔНºобр.:
52,28
–393,51
–285,84
Sºабс.:
219,45
205,03
213,65
70,1
68. НСl(г.) + O2(г.) → Сl2(г.) + Н2О(ж.)
ΔGºобр.:
–92,5
–237,3
69. Al(кр.) + Fe3O4(кр.) → Fe(кр.) + Al2O3(кр.)
ΔGºобр.:
–1014,2
–1582,0
70. СН3ОН(ж.) + O2(г.) → Н2О(г.) + СО2(г.)
ΔНºобр.:
–201,17
–241,83
–393,51
Sºабс.:
126,8
205,03
188,72
213,65
4. Химическая кинетика и химическое равновесие
Химическая кинетика – раздел химии, изучающий закономерности протекания химических реакций во времени, а также механизмы химических превращений. Важным понятием химической кинетики является скорость химической реакции. Эта величина определяет, как изменяется концентрация компонентов реакции с течением времени.
Скорость химической реакции в каждый момент времени выражается пропорциональна концентрациям реагентов, возведённым в некоторые степени (закон действующих масс).
Пример 1. Во сколько раз изменится скорость прямой и обратной реакций в равновесной системе
2SO2(г.) + O2(г.) ↔ 2SO3(г.),
при увеличении давления в 2 раза?
Обозначим исходные равновесные концентрации реагирующих веществ квадратными скобками [SO2], [O2], [SO3].

По закону действующих масс скорости прямой и обратной реакции до увеличения давления в системе были: 

Vпр. = kпр.[SO2]2[O2],
Vобр. = kобр.[SO3]2.
Увеличение давления приводит к пропорциональному уменьшению объема системы, и соответственно, увеличению концентрации газообразных веществ в системе. Таким образом, двукратное увеличение давления в системе приводит к двукратному же увеличению концентраций. Очевидно, что скорости как прямого, так и обратного процессов увеличатся. Если записать скорости реакции после увеличения давления, выражая концентрации веществ через исходные, получим следующие выражения:
V’пр. = kпр.(2[SO2])2(2[O2]) = kпр.22[SO2]2·2[O2] =
= 8·kпр.[SO2]2[O2] = 8·Vпр.,
V’обр. = kобр.(2[SO3])2 = kобр.22[SO3]2 =

= 4·kобр.[SO3]2 = 4·Vобр..
Таким образом, скорость прямой реакции увеличилась в 8 раз, а скорость обратной – в 4 раза.
Пример 2. Рассчитать, во сколько раз уменьшится скорость реакции, протекающей в газовой фазе, если температуру понизить от 80ºC до 50ºC. Температурный коэффициент скорости реакции равен 3.
Зависимость скорости реакции от температуры определяется приближенным (эмпирическим) правилом Вант-Гоффа:
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где t1 – начальная температура,

t2 – конечная температура,

γ – температурный коэффициент скорости реакции.

Подставляя заданные значения, получаем:
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Таким образом, скорость реакции при охлаждении от 80ºC до 50ºC уменьшается в 27 раз.
Контрольные задания
1. Рассчитать изменение скорости реакции при изменении концентраций реагентов. Изменения концентраций даны в таблице 5.
2. Рассчитать изменение скорости реакции при изменении температуры. Интервалы температур и температурные коэффициенты γ приведены в таблице 5.
Реакции необходимо предварительно уравнять.

Т а б л и ц а 5

	номер задания
	реакция
	а)
	б)
	γ
	ΔtºC

	
	
	
	
	
	от
	до

	71
	H2(г.) + O2(г.) → H2O(г.)
	4
	3
	2
	20
	50

	72
	A(г)+B(г)→A2B(г)
	3
	4
	3
	310
	330

	73
	HN3(г.) + NO(г.) → H2O2(ж.) + N2(г.)
	2
	3
	4
	70
	30

	74
	H2(г.) + I2(г.) → HI(г.)
	2
	3
	2
	290
	340

	75
	SO2(г.) + O2(г.) → SO3(г.)
	2
	5
	2
	110
	70

	76
	B2H6(г.) + Cl2(г.) → BCl3(г.) + HCl(г.)
	3
	2
	3
	120
	90

	77
	NO(г.) + Br2(г.) → NOBr(г.)
	2
	3
	4
	50
	100

	78
	CO2(г.) + H2(г.) → CH4(г.) + H2O(г.)
	4
	2
	2
	40
	0

	79
	SiH4(г.) + H2O(г.) → H2(г.) + SiO2(тв.)
	2
	2
	3
	120
	90

	80
	N2(г.) + H2(г.) → NH3(г.)
	3
	3
	4
	60
	40


а) – увеличение концентрации первого реагента в … раз.
б) – уменьшение концентрации второго реагента в … раз.

5. Реакции ионного обмена в растворах электролитов
Ионно-молекулярные уравнения реакций являются отражением состояния электролита в растворе. В этих растворах часть молекул электролита (если электролит слабый) может находиться в недиссоциированном состоянии, а часть молекул слабого электролита – в виде ионов.

Поэтому в растворах электролитов уравнения реакций записывают в форме ионно-молекулярных уравнений. В таких уравнениях сильные электролиты (так как они в растворе полностью диссоциированы) записывают в виде ионов, а слабые электролиты, либо малорастворимые и газообразные вещества записывают в молекулярной форме.

В сокращенном ионно-молекулярном уравнении одинаковые ионы с обеих сторон знака «→» сокращаются, и остаются только частицы, вступающие в реакцию. Например, уравнения нейтрализации сильных кислот сильными основаниями:
H2SO4 + 2KOH = K2SO4 + H2O,
2HCl + Ba(OH)2 = BaCl2 + H2O
выражаются одним и тем же ионно-молекулярным уравнением:
Н+ + ОН– = Н2О.
Аналогично, уравнения реакций:

СаCl2 + H2SO4 = CaSO4 + 2HCl,
Ca(NO3)2 + K2SO4 = CaSO4 + 2KNO3
выражают один и тот же процесс образования из ионов Ca2+ и SO42– осадка малорастворимого электролита –сульфата кальция:
Ca2+ + SO42– = CaSO4.
В тех случаях, когда малорастворимые вещества (или слабые электролиты) имеются как слева от знака «→» в уравнении реакции, так и справа, равновесие смещается в направлении образования наименее диссоциированного вещества. Например, при нейтрализации слабой кислоты сильным основанием:

НNO2 + NaOH = NaNO2 + H2O
НNO2 + ОН– = NO2– + H2O.
В реакции участвуют два слабых электролита – слабая кислота НNO2 и вода. При этом равновесие сильно смещается в сторону образования более слабого электролита (т.е. воды), константа диссоциации которого равна 1,8·10–16, что значительно меньше константы диссоциации НNO2 (Ka(НNO2) = 6,9·10–4).
Аналогично взаимодействуют между собой растворы слабого основания и сильной кислоты
Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O
Zn(OH)2 + 2Н+ = Zn2+ + 2H2O.
Равновесие сильно смещено вправо, так как константа диссоциации Zn(OH)2 (Kb(Zn(OH)2) = 4·10–5) больше, чем константа диссоциации воды.
Контрольные задания
81-90. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия между водными растворами веществ своего задания в таблице 6.
Т а б л и ц а 6
	номер задания
	реакция 1
	реакция 2
	реакция 2

	81
	KOH и Be(OH)2
	HNO3 и Mn(OH)2
	HCl и AgNO3

	82
	AgNO3 и Na3PO4
	NaI и Pb(NO3)2
	K2S и CdSO4

	83
	Pb(OH)2 и HCl
	NaOH и BeSO4
	NH4Cl и Ca(OH)2

	84
	K2CO3 и H2SO4
	FeCl2 и NaOH
	H2SO4 и Ca(OH)2

	85
	FeCl3 и NH4OH 
	ZnCl2 и H2S
	Na2CO3 и HNO3

	86
	MgCO3 и HNO3
	Na2S и H2SO4
	KNO2 и HCl

	87
	K2SiO3 и HCl
	Ca(OH)2 и (NH4)2S
	CaCl2 и AgNO3

	88
	CuSO4 и H2S
	BaCO3 и HNO3
	FeCl3 и NaOH

	89
	Al(OH)3 и KOH
	Cr(OH)3 и KOH
	Na2SiO3 и HNO3

	90
	Na2CO3 и H2SO4
	Zn(OH)2 и NaOH
	CuSO4 и Na2S


91-100. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют следующие ионно-молекулярные уравнения в таблице 7.
Т а б л и ц а 7
	номер задания
	реакция 1
	реакция 2

	91
	H+ + OH– = H2O
	Pb2+ + S2– = PbS

	92
	ClO– + H+ = HClO
	Hg2+ + 2OH– = Hg(OH)2

	93
	2H+ + SiO32– = H2SiO3
	Pb2+ + 2I– = PbI

	94
	H+ + NO2– = HNO2
	Al3+ + PO43– = AlPO4

	95
	Ag+ + I– = AgI
	Ba2+ + SO42– = BaSO4

	96
	Cd2+ + 2OH– = Cd(OH)2
	Ag+ + Cl– = AgCl

	97
	Mg2+ + CO32– = MgCO3
	SiO32– + 2H+ = H2SiO3

	98
	NO2– + H+ = HNO2
	Cd2+ + S2– = CdS

	99
	CO32– + 2H+ = H2O + CO2
	Fe3+ + 3OH– = Fe(OH)3

	100
	Ni2+ + S2– = NiS
	3Li+ + PO43– = Li3PO4


6. Гидролиз солей
Гидролизом солей называют реакции ионного обмена между молекулами растворенной соли и молекулами воды с образованием слабого электролита (т.е. молекул или ионов слабого электролита).

Студентам рекомендуется основательно проработать по учебным пособиям соответствующие параграфы и приобрести навыки для записи процессов гидролиза солей по шагам:

1. Составить уравнение электролитической диссоциации соли.

2. Определить, по какому из ионов идет гидролиз соли. Гидролиз идет по иону, образованному из слабого электролита. Список сильных кислот и оснований приведен выше (см. раздел «Кислоты и основания.
3. Написать для выбранного иона уравнение взаимодействия с одной молекулой воды. Данное уравнение и будет главной записью гидролиза соли – сокращенным ионным уравнением гидролиза. Уравнение демонстрирует наступившее в растворе равновесие и характеризуется собственной константой равновесия – константой гидролиза (КГ.). На этом этапе возможно определить характер среды, возникающей в растворе – создается: либо кислая, либо щелочная реакция среды. В случае, когда соль образована слабой кислотой и слабым основанием, реакция среды будет близкой к нейтральной (т.е. pН ≈ 7).
4. Написать уравнение гидролиза в молекулярном виде. При этом за основу берется ионное уравнение, а для составления молекул используются ионы противоположного знака (противоионы) из уравнения диссоциации соли (см. шаг 1).

Пример. Составить уравнение гидролиза хлорида меди (II).
1. Диссоциация соли: CuCl2 = Cu2+ + 2Cl–.
2. Известно, что катиону Cu2+ соответствует слабое основание, а иону Cl– – сильная кислота. Таким образом, гидролиз идет по катиону.

3. Уравнение гидролиза: Cu2+ + HOH ↔ (CuOH)+ + H+. Закономерно, что положительный катион Cu2+ притягивает к себе из молекулы воды отрицательную частицу OH– и образуется составной катион с зарядом +1. Связывание катионом Cu2+ частиц OH– приводит к накоплению в растворе избытка ионов H+ и, следовательно, в результате гидролиза в растворе создается кислая среда.


Осталось записать выражение для константы гидролиза:
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4. При составлении уравнения в молекулярной форме, надо увидеть, что всем положительным ионам соответствуют имеющиеся в растворе в свободном виде отрицательные ионы Cl–. С учетом зарядов ионов составляем электронейтральные молекулы и подбираем коэффициенты:

CuCl2 + HOH ↔ Cu(OH)Cl + HCl.
Контрольные задания.
Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза солей, приведенных в вашем задании, а также напишите выражения для констант гидролиза.
101. Хлорид алюминия, сульфид калия.
102. Нитрат меди (II), карбонат натрия.
103. Сульфат железа (II), силикат натрия.
104. Хлорид никеля (II), сульфит калия.
105. Сульфат аммония, ортоборат натрия.
106. Хлорид цинка, сульфид бария.
107. Нитрат свинца (II), цианид калия.
108. Нитрат алюминия, ацетат калия.
109. Хлорид марганца (II), ортофосфат калия.
110. Бромид железа (III), гипохлорит натрия.
111. Хлорид хрома (III), сульфид кальция.
112. Нитрат свинца (II), карбонат калия.
113. Сульфат алюминия, ортоборат натрия.
114. Нитрат никеля (II), силикат натрия.
115. Иодид железа (II), ацетат кальция.
116. Сульфат цинка, сульфид натрия.
117. Хлорид цинка, ортофосфат калия.
118. Бромид свинца (II), карбонат натрия.
119. Сульфат олова (II), силикат калия.
120. Йодид марганца (II), гипохлорит кальция.
7. Окислительно-восстановительные реакции
Окислительно-восстановительными реакциями (ОВР) называются такие реакции, в ходе которых происходит передача электронов от одних частиц (атомов, молекул, ионов) к другим, в результате чего степень окисления атомов, входящих в состав этих частиц, изменяется.
Большинство степеней окисления элементов представлены в параграфе «Основные классы неорганических соединений». Следует помнить, что с.о. простых веществ всегда равна нулю (например, в веществах Al, S, Cl2, O2, H2 и т.п.). Наинизшую (отрицательную) степень окисления, характерную для неметалла, можно найти, вычитая из номера группы восемь. Например для серы из VI группы наинизшая с.о. будет 6 – 8 = –2, для хлора из VII группы наинизшая с.о. будет 7 – 8 = –1.
ОВР – единый взаимосвязанный процесс. Окисление какого-либо элемента приводит к повышению с.о. у этого элемента (т.е. восстановителя), а восстановление – к её понижению у окислителя.

В ходе ОВР элемент-окислитель принимает электроны (акцептор электронов), а элемент-восстановитель отдает электроны (донор электронов). 

Восстановление – процесс, в ходе которого окислитель приобретает электроны, а окисление – процесс, в ходе которого восстановитель отдает электроны.

Для нахождения стехиометрических коэффициентов реакции, при составлении уравнений ОВР применяются два метода:
a) Метод электронного баланса используется для составления ОВР, протекающих в газовой и (или) в твердой фазе.
b) Метод полуреакций (или метод электронно-ионного баланса) используется для составления уравнений ОВР, протекающих в водных растворах.

Студенту заочного отделения при выполнении заданий этого раздела рекомендуется использовать метод электронного баланса (т.е. простейший метод).

Составляя уравнения ОВР, надо исходить из того, что число электронов, отдаваемых элементом-восстановителем, должно быть равно числу электронов, принимаемых элементом-окислителем.
Алгоритм действий при составлении уравнений ОВР 

по методу электронного баланса:
1. Определить, какие атомы (по заданной схеме реакции) изменили с.о. и составить схемы полуреакций окисления и восстановления.
2. Уравнять каждую полуреакцию, стремясь к тому, чтобы:

· Материально уравнялись левая и правая части полуреакций (т.е. число атомов для каждого элемента в левой и правой частях полуреакций).
· Было достигнуто равенство зарядов в левой и правой частях полуреакций.
3. Умножить каждую полуреакцию на коэффициенты:
· учитывающие стехиометрию реагирующих (или образующихся) веществ (т.е. численное отношение между атомами в полуреакциях должно соответствовать стехиометрии молекул).
· для достижения электронного баланса сумма электронов, отданных восстановителем должна быть равна сумме электронов, принятых окислителем.

4. Сложить обе полуреакции (при этом электроны должны сократиться), просуммировав левую с левой частью, а правую с правой.
5. Подставить полученные коэффициенты в схему ОВР и уравнять остальные элементы (т.е. элементы, участвующие в реакции, но не изменяющие свою с.о.).
6. Проверить результат (т.е. получилось ли уравнение ОВР). Проверка достигается простым подсчетом числа атомов каждого элемента слева и справа в итоговой записи результата.
Пример. Составить уравнение ОВР, идущей по схеме:
Mg + H2SO4 → MgSO4 + H2S + H2O.
Если в задании даны все (как исходные вещества, так и продукты их взаимодействия), то составление уравнения ОВР сводится к нахождению и расстановке стехиометрических коэффициентов. Коэффициенты находят по методу электронного баланса.
1. Очевидно, что элемент Mg здесь будет восстановителем, а элемент S – окислителем:
Мg → Mg2+
S6+ → S2–
2. Магний отдает два электрона, в то время как сера принимает восемь электронов:
Мg – 2ē → Mg2+
S6+ + 8ē → S2–
3. Умножать на коэффициенты, учитывающие стехиометрию молекул, не нужно, так как в каждой молекуле находится по одному атому магния и по одному атому серы. Однако, необходимо умножить первое уравнение на 4, а второе – на 1, чтобы получить равенство электронов:
4·|
Мg – 2ē → Mg2+ 

1·|
S6+ + 8ē → S2–
4. Складывая полуреакции, получим:

4Mg + S6+ → 4Mg2+ + S2–.
5. Подставляя полученные коэффициенты в схему ОВР получаем:

4Mg + 5H2SO4 = 4MgSO4 + H2S + 4H2O.
Перед H2SO4 необходимо поставить 5, т.к. часть молекул H2SO4 не принимает участия в окислении, но необходима для связывания ионов магния. Для уравнивания атомов водорода и кислорода необходимо поставить коэффициент 4 перед H2O.
6. Проверяем коэффициенты, пересчитывая каждый тип атомов слева и справа от знака равенства.
В реакции может быть два окислителя или два восстановителя, или же получаться несколько продуктов с разными степенями окисления. В этом случае в соответствующей полуреакции необходимо записать два элемента. Например, для реакции
KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2
полуреакции будут выглядеть следующим образом:

1·|
2Mn7+ + 4ē → Mn6+ + Mn4+
1·|
2O2– + 4ē → 2O.
Контрольные задания
Составить уравнения ОВР, идущих по схемам, представленным в таблице 8.
Т а б л и ц а 8

	номер задания
	Схемы ОВР

	121
	SiO2 + C + Cl2 →SiCl4 + CO
Fe + H2O → FeO·Fe2O3 + H2
KClO3 + MnO2 + KOH → KCl + K2MnO4 + H2O

	122
	Ni + H2SO4(конц.) → NiSO4 + S + H2O
Ca3(PO4)2 + C + SiO2 → P + CaSiO3 + CO

Fe + O2 + H2O → Fe(OH)3 (при нагревании)

	123
	NH3 + O2 → N2 + H2O
Na2SO4 + C → Na2S + CO (при нагревании)
Al + FeO·Fe2O3 → Fe + Al2O3

	124
	Na2SO4 + SiO2 + C → Na2SiO3 + SO2 +CO2
Sn(NO3)2 → SnO + NO2 + O2 (при нагревании)
N2 + CS2 → CO2 + N2 + S

	125
	NH3 + O2 → NO + H2O (в присутствии Pt)
MnO2 + O2 + KOH → K2MnO4 + H2O
Al + HNO3(конц.) → Al(NO3)3 + N2O + H2O

	126
	Pb(NO3)2 → PbO + NO2 + O2 (при нагревании)
SO2 + NO2 + H2O → H2SO4 + NO
Ni(CrO2)2 + Na2CO3 + O2 → Na2CrO4 + Ni2O3 + CO2

	127
	KNO3 + Fe2O3 + KOH → KNO2 + K2FeO4 + H2O
Mn(OH)2 + O2 + H2O → Mn(OH)4
K2Cr2O7 + C → K2O + Cr2O3 + CO (при нагревании)

	128
	Al + KNO3 + KOH → K3AlO3 + NH3 + H2O
B2O3 + Cl2 + C → BCl3 + CO (при нагревании)
KNO3 + KOH + Cr2O3 → KNO2 + K2CrO4 + H2O

	129
	Fe + HNO3(конц.) → Fe2O3 + N2O3 + H2O
NO + CS2 → CO2 + N2 + S
Be + H2SO4(конц.) → BeO + SO2 + H2O

	130
	Zn + HNO3(разб.) → Zn(NO3)2 + NH4NO3 + H2O
Na2Cr2O7 → Na2CrO4 + Cr2O3 + O2 (при нагревании)
CrO3 + NH3 → Cr2O3 + N2 + H2O

	131
	Al + HNO3(конц.) → Al2O3 + NO2 + H2O
NaMnO4 → Na2MnO4 + MnO2 + O2
Be + HNO3(конц.) → NO2 + Be(NO3)2 + H2O

	132
	Cr2O3 + NaClO3 + NaOH → NaCl + Na2CrO4 + H2O
S + HNO3(конц.) → H2SO4 + NO
Mn + H2SO4(конц.) → MnSO4 + H2O + S

	133
	Cr + HNO3(конц.) → Cr(NO3)3 + NO + H2O (при нагревании)
SiO2 + C + Cl2 → SiCl4 + CO (при нагревании)
As + HNO3(конц.) + H2O → H3AsO4 + NO

	134
	MoS2 + K2CO3 + O2 → K2MoO4 + K2SO4 + CO2
Cu + HNO3(разб.) → Cu(NO3)2 + NO + H2O
P + HNO3(конц.) → H3PO4 + NO2 + H2O

	135
	AsH3 + HNO3(конц.) → H3AsO4 + NO + H2O
C + H2SO4(конц.) → H2O + CO2 + SO2
AgNO3 → Ag + NO2 + O2 (при нагревании)

	136
	SO2 + NO2 + H2O → H2SO4 + NO
Cr + HNO3(конц.) → Cr2O3 + NO2 + H2O
HCl + O2→Cl2 + H2O

	137
	MnSO4 + NaClO3 + NaOH → NaCl + Na2MnO4 + Na2SO4 + H2O
Fe + O2 + H2O → Fe(OH)3
PH3 + HNO3(конц.) → H3PO4 + NO + H2O

	138
	Ni(CrO2)2 + C → Ni + Cr + CO
Al + NaOH→NaAlO2 + H2
KMnO4 + K2C2O4 + H2SO4 → MnSO4 + K2SO4 + CO2 + H2O

	139
	WS2 + K2CO3 + O2 → K2WO4 + K2SO4 + CO2
Zn + H2Cr2O7 + H2SO4 → ZnSO4 + Cr2O3 + H2O
B + HNO3(конц.) → H3BO3 + NO2 + H2O

	140
	V + H2SO4(конц.) → V2O5 + H2O + S
Fe + HNO3(конц.) → Fe2O3 + NO2 + H2O
S + HNO3(конц.) → H2SO4 + NO2 + H2O


4. Электродные потенциалы и электродвижущие силы
Если при проведении окислительно-восстановительной реакции процессы окисления и восстановления разделить в пространстве, а переход электронов от восстановителя к окислителю проводить по внешней цепи, то полученное устройство называется гальваническим элементом (Г.Э.).
Обычно Г.Э. составляется из двух разнородных металлов, погруженных в растворы одноименных с этими металлами солей. Растворы сообщаются друг с другом через пористые перегородки. Генерация постоянного электрического тока осуществляется за счет различия природы металлов, из которых составлен Г.Э. Система «металл-раствор соли» называется электродом. Электрод, на котором идет процесс восстановления, называется катодом, на котором идет процесс окисления, называется анодом.
Существуют Г.Э., в которых генерация постоянного электрического тока осуществляется за счет различия в концентрациях растворов соли металла. В этом случае электроды состоят из одного и того же металла, погруженного в растворы соли металла различной концентрации. Такие Г.Э. называют концентрационными.
Если внешняя цепь в Г.Э. разомкнута, то электрический ток не вырабатывается, а на каждом электроде устанавливается динамическое равновесие, формируется двойной электрический слой между поверхностью металла и раствором соли. Таким образом, на поверхности каждой из пластинок создается определенная электрическая напряженность (т.е. имеет место скачок потенциала). Абсолютная величина этого скачка остается неизвестной, поэтому пользуются относительными значениями электродных потенциалов.

Стандартным электродным потенциалом металла называют электродный потенциал этого металла, возникающий при его погружении в раствор одноименной с ним соли с молярной концентрацией соли См(Men+) = 1 моль/л, измеренный по отношению к стандартному водородному электроду, потенциал которого при 25ºС принят равным нулю Еº(2Н+|Н2) = 0 В.
Если все металлы расположить в ряд по мере возрастания их стандартных электродных потенциалов (Еº), то получится «ряд напряжений» (или ряд активности, или ряд стандартных электродных потенциалов).

Положение того или иного металла в ряду активности характеризует его активность (т.е. восстановительную способность, как главное химическое свойство металлов). Чем меньше значение Еº(Меn+|Me), тем больше его активность (восстановительная способность).

Если пластинка металла погружена в раствор соли металла с концентрацией раствора отличной от 1 моль/л, то величина скачка потенциала на границе металл-раствор, рассчитывается по формуле Нернста:
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где Еº – стандартный электродный потенциал (см. табл. 15) металла; n – число электронов, принимающих участие в процессе; См(Меn+) – молярная концентрация катионов металла в растворе соли.
Если обе металлические пластинки соединить проводником через гальванометр или через потребителя (например, электрическую лампочку), то по внешней цепи будет осуществляться ток электронов от более активного металла к менее активному. Таким образом, более активный металл является анодом, отдавая электроны менее активному металлу – катоду.

Гальванические элементы принято записывать схемой:
(анод) Me1|Me1n+ || Ме2m+|Ме2 (катод),
Me1 – более активный металл, Ме2 – менее активный металл. Вертикальная линия обозначает поверхность раздела между металлом и раствором его соли, а двойная линия – пористую перегородку между растворами двух солей. Для такого Г.Э. при прохождении тока осуществляются следующие процессы:
Ме1 – nē → Me1n+ (анод – процесс окисления)
Ме2m+ + mē → Me2 (катод – процесс восстановления)
Электродвижущая сила (ЭДС) Г.Э. – максимальная разность потенциалов, возникающая при обратимой работе гальванического элемента. Реальное напряжение всегда меньше ЭДС, т.к. работа обратима, только если процессы на электродах протекают бесконечно медленно и сила тока в цепи бесконечно мала.
Пример. Записать уравнения анодного и катодного процессов, происходящих при работе Г.Э., составленного из пластинок магния и никеля, погруженных в растворы одноименных с ними солей с концентрациями CM(Mg2+) = 0,01M и CM(Ni2+) = 0,001M. Найти ЭДС данного элемента и записать суммарное уравнение процесса, проходящего в данном Г.Э.
Схема (Г.Э.):
(анод) Mg|Mg2+ || Ni2+|Ni (катод).
Магний является анодом, т.к. он имеет меньший стандартный электродный потенциал. Таким образом, уравнения катодного и анодного процессов будут выглядеть следующим образом:
Mg – 2ē → Mg2+ (анод – окисление Mg)
Ni2+ + 2ē → Ni (катод – восстановление Ni2+)

Для расчета ЭДС (ΔЕ) следует иметь в виду, что ЭДС не может быть отрицательной величиной, поэтому:

ΔЕ = Е(кат.) – Е(ан.).

Электродные потенциалы катода и анода рассчитываются по уравнению Нернста:
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ΔЕ = Е(кат.) – Е(ан.) = –0,339В–(–2,459В) = 2,120В.
Уравнение ОВР, характеризующей работу данного Г.Э., получаем, сложив два электронных уравнения, подобно тому как складываются полуреакции (если необходимо, умножить уравнения на соответствующие множители для сокращения электронов):

Mg + Ni2+ → Mg2+ + Ni.
Суммарное уравнение в молекулярном виде может быть таким:

Mg + NiSO4 = Ni + MgSO4.
Контрольные задания
141-150. Пользуясь таблицей стандартных электродных потенциалов, (см. таблицу 15) для металлов, заданных в таблице 9, и их солей, составить схему гальванического элемента.
1. Написать электронные уравнения анодного и катодного процессов, происходящих при работе гальванического элемента.

2. Рассчитать ЭДС гальванического элемента.
3. Записать суммарное уравнение ОВР.
Т а б л и ц а 9

	номер задания
	Ме1
	CM(Ме1n+), М
	Ме2
	CM(Ме2m+), М

	141
	Cd
	[Cd2+] = 0,1
	Al
	[Al3+] = 0,01

	142
	Ag
	[Ag+] = 0,001
	Ti
	[Ti2+] = 0,1

	143
	Zn
	[Zn2+] = 0,01
	Mn
	[Mn2+] = 0,1

	144
	Fe
	[Fe2+] = 0,1
	Pb
	[Pb2+] = 0,1

	145
	Ni
	[Ni2+] = 0,01
	Sn
	[Sn2+] = 0,01

	146
	Hg
	[Hg2+] = 0,1
	Al
	[Al3+] = 0,01

	147
	Cr
	[Cr3+] = 0,01
	Ag
	[Ag+] = 0,001

	148
	Mg
	[Mg2+] = 0,1
	Au
	[Au3+] = 0,001

	149
	Al
	[Al3+] = 0,01
	Zn
	[Zn2+] = 0,1

	150
	Cu
	[Cu2+] = 0,001
	V
	[V2+] = 0,01


151-160. Для своего варианта в таблице 10 подобрать металл в пару к заданному Me1. Концентрацию соли выбираемого металла Me2 принять равной 0,1 моль/л. Подобрав металл, составить схему Г.Э. и выполнить пункты 1-3 предыдущего задания (т.е. заданий 140-150).
Т а б л и ц а 10
	номер задания
	Ме1
	CM(Ме1n+), М
	подобрать в пару металл Me2, являющийся:

	151
	Mg
	[Mg2+] = 0,01
	анодом

	152
	Cu
	[Cu2+] = 0,05
	катодом

	153
	Ag
	[Ag+] = 0,1
	катодом

	154
	Hg
	[Hg2+] = 0,001
	анодом

	155
	Co
	[Co2+] = 0,01
	катодом

	156
	Sn
	[Sn2+] = 0,05
	анодом

	157
	Fe
	[Fe2+] = 0,1
	анодом

	158
	Zn
	[Zn2+] = 0,01
	катодом

	159
	V
	[V2+] = 0,05
	анодом

	160
	Al
	[Al3+] = 0,1
	катодом


5. Коррозия металлов
Коррозией металлов называется самопроизвольно протекающий процесс разрушения металлов и сплавов в результате воздействия на них окружающей среды. Характер этого воздействия может иметь либо химический, либо электрохимический характер.

Чаще всего, используя на практике металлы и сплавы, а также при эксплуатации различного оборудования, приходится сталкиваться с электрохимической коррозией. В этом случае на поверхности образуются так называемые микрогальванические элементы. Анодом в этом случае будет более активный металл, катодом – менее активный.

На аноде всегда будет проходить процесс окисления металла:

Ме – nē → Men+ (анодный процесс).
Катодный процесс зависит от pH среды:

· Если среда кислая, то на катоде происходит восстановление катионов водорода:


2Н+ + 2ē → Н2 (катодный процесс, pH < 7).
· В нейтральной и щелочной среде на катоде протекает реакция восстановления молекул кислорода:


О2 +2Н2О + 4ē → 4ОН– (катодный процесс, pH ≥ 7).
Пример. Составить схему микрогальванического элемента, образующегося на поверхности стального изделия, находящегося в контакте со свинцом. Отметить какой металл является катодом, а какой анодом. Разобрать случаи нейтральной и кислой коррозионных сред. Составить электронные уравнения катодного и анодного процессов и определить состав продуктов коррозии.
Так как железо имеет меньшее значение стандартного электродного потенциала (–0,440 В) по сравнению со свинцом (–0,127 В), то железо является анодом, а свинец – катодом.
На аноде проходит следующий процесс:

Fе – 2ē → Fe2+ (анод – окисление железа).
На катоде, при pH < 7:


2Н+ + 2ē → Н2 (катод – восстановление Н+).

На катоде, при pH ≈ 7:


О2 +2Н2О + 4ē → 4ОН– (катод – восстановление O2)
Продукты коррозии формируются из соединений, образующихся на катоде и аноде. В случае кислой среды, продуктом будет соль иона Fe2+ и кислотного остатка кислоты, которая определяет pH среды. Например, если кислая среда создается растворенным углекислым газом, то в качестве продуктов коррозии будет образовываться соль FeCO3:
Fe2+ + CO32– → FeCO3.

В случае щелочной или нейтральной среды, продуктом будет гидроксид металла:
Fe2+ + 2OH– → Fe(OH)2.

В свою очередь, Fe(OH)2 окисляется на воздухе до Fe(OH)3, переходящего в бурую ржавчину – FeO(OH):
4Fe(OH)2 + O2 + 2Н2О → 4Fe(OH)3,

Fe(OH)3 → FeO(OH) + Н2О.
Схемы микрогальванического элемента выглядят следующим образом:

(анод) Fe| H+ |Pb (катод) (при pH < 7),
(анод) Fe| Н2О, O2 |Pb (катод) (при pH ≈ 7).
Нужно обратить внимание, что в данных Г.Э. нет двойной черты, так как оба «электрода» находятся в одном и том же растворе.
Контрольные задания
1. Составить схему микрогальванического элемента, пометив какой металл является катодом, а какой анодом.
2. В соответствии со средой, указанной в таблице 11, составить электронные уравнения катодного и анодного процессов.

3. Составить уравнения образования конечных продуктов коррозии.

Т а б л и ц а 11

	номер задания
	контактирующие металлы
	коррозионная среда

	161
	Al и Cd
	HCl

	162
	Cu и Zn
	Ca(OH)2

	163
	Cu и Mg
	влажный воздух

	164
	Zn и Pb
	вода, насыщенная кислородом

	165
	Ni и Cu
	Н2SO4

	166
	Cr и Cu
	CH3COOH

	167
	Pb и Zn
	влажный воздух

	168
	Fe и Sn
	HCl

	169
	Ni и Ag
	Na2CO3 (раствор)

	170
	Cu и Cr
	Ca(OH)2

	171
	Cd и Fe
	влажный воздух

	172
	Fe и Sn
	HF

	173
	Mg и Cu
	HCl

	174
	Al и Cu
	вода, насыщенная кислородом

	175
	Cr и Mg
	Н2SO4

	176
	Ag и Cd
	HСl

	177
	Fe и Zn
	влажный воздух

	178
	Cd и Al
	К2CO3

	179
	Cu и Co
	HF

	180
	Fe и Mg
	вода, насыщенная кислородом


6. Электролиз
Электролизом называется совокупность процессов, протекающих при прохождении постоянного электрического тока через систему, состоящую из раствора или расплава электролита и из двух электродов, помещенных в раствор или расплав.

Как и при работе гальванических элементов, электрод, на котором происходит восстановление, называется катодом, а электрод, на котором происходит окисление – анодом.

При электролизе расплавов (вода в системе отсутствует) процесс электролиза протекает по относительно простому механизму. На катоде идет процесс восстановления катиона электролита, а на аноде – процесс окисления аниона электролита, например, электролиз расплава ScCl3:
2Сl– – 2ē → Cl2 (анод),
Sc3+ + 3ē → Sc (катод).
В случае электролиза водных растворов электролитов на механизм химических превращений при электролизе накладывается возможное превращение воды под воздействием постоянного электрического тока.
Принято отдельно рассматривать процессы, протекающие на катоде (т.е. процессы восстановления). Эти процессы не зависят от материала катода, а определяются преимущественно положением металла электролита в ряду стандартных электродных потенциалов. Богатейший индустриальный и научный опыт показывает, что, если металл, образующий данный электролит, находится в ряду стандартных электродных потенциалов после водорода (т.е. Eº > 0), то из двух конкурирующих процессов (восстановление молекул Н2О или восстановление катионов Меn+) предпочтение получают катионы Меn+, т.к. потенциал у этих катионов значительно больше, чем потенциал восстановления воды. Такие металлы называются малоактивными. В этом случае полуреакции восстановления выглядят так:
(катод) Меn+ + nē → Me.

При движении по ряду напряжений справа налево, наблюдаем уже сопоставимые величины стандартных электродных потенциалов. Поэтому, на катоде одновременно идут два процесса – восстановление H2O и восстановление Меn+. Такие металлы образуют группу металлов средней активности. Условно считается, что в эту группу входят металлы от алюминия до водорода в ряду напряжений металлов. Катодный процесс записывают двумя электронными уравнениями:


[image: image22]
Для катионов металлов, находящихся левее алюминия (а также сам алюминий), величины стандартных электродных потенциалов уже значительно ниже, чем потенциал восстановления воды. Поэтому на катоде будет проходить единственный процесс – восстановление воды. Такие металлы называются активными. На катоде происходит следующий процесс:
(катод) 2Н2О +2ē → Н2 + 2ОН–.
Процессы, проходящие на аноде, зависят от материала, из которого изготовлен анод. Инертным (нерастворимым) называется анод, изготовленный из графита, золота, рутения, родия, палладия, осмия, иридия или платины. Аноды, изготовленные из других металлов, называются растворимыми.
Если анод нерастворимый и анион в составе соли не содержит кислород (например S2–, Cl–, Se2–, Br–, и т.п.), то при достаточно больших концентрациях этих анионов они легко окисляются (исключением из этого правила является анион F–). В этом случае анодный процесс записывается следующим образом:
(анод) S2– – 2ē → S (пример для сульфидного аниона),

(анод) 2Br– – 2ē → Br2 (пример для бромидного аниона).
Если же анод нерастворимый, а в составе аниона соли содержится кислород (например, NO3–, SO42–, и т.п.), то окисляется вода. Такое же правило действует для фторидных анионов F–. На аноде проходит следующий процесс:
(анод) 2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Если анод растворимый, то происходит растворение металла, из которого изготовлен анод:
(анод) Me – nē → Меn+.
Для того чтобы рассчитать количественные характеристики процесса электролиза, можно воспользоваться законами Фарадея.
Согласно  II закону Фарадея, масса электролита, подвергшаяся разложению при электролизе, а также массы, образующихся на электродах веществ прямо пропорциональны количеству электричества (в кулонах), прошедшего через раствор (или расплав) электролита, и эквивалентным массам соответствующих веществ:
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где m – масса электролита, окисленного или восстановленного на электроде;

М(Э) – молярная масса эквивалента электролита, измеряется в г/моль-экв.;
I – сила тока, А;
t – продолжительность электролиза, с;
F – число Фарадея. F ≈ 96500 Кл/моль.
Для нахождения молярной массы эквивалента электролита, следует разделить молярную массу электролита на число электронов, участвующих в реакции.
Контрольные задания
1. Составить электронные уравнения катодного и анодного процессов электролиза для заданного в табл. 12 раствора (или расплава) электролита:
· с нерастворимым анодом;

· с растворимым анодом (если анод указан в задании).

2. Рассчитать по закону Фарадея массу металла, выделившегося на катоде, или объем газа (при н.у.), выделившегося на аноде.

3. Составить молекулярное уравнение процесса электролиза.
Т а б л и ц а 12
	номер задания
	соль
	раств.

анод
	I, А
	t, час
	рассчитать:

	181
	CuSO4 (раствор)
	Cu
	3
	15
	m(Cu)

	182
	ScCl3 (раствор)
	Sc
	1,5
	32
	V(Cl2)

	183
	Pb(NO3)2 (раствор)
	Pb
	1
	18
	m(Pb)

	184
	TiCl4 (расплав)
	Ti
	2
	46
	V(Cl2)

	185
	SnCl2 (расплав)
	Sn
	0,5
	40
	m(Sn)

	186
	Ni2(SO4)3 (раствор)
	Ni
	0,8
	20
	V(O2)

	187
	AgNO3 (раствор)
	Ag
	2
	28
	m(Ag)

	188
	Cr(NO3)3 (раствор)
	Cr
	1,5
	22
	V(O2)

	189
	AlF3 (расплав)
	–
	4
	15
	m(Al)

	190
	CoSO4 (раствор)
	Co
	2
	24
	V(O2)


7. Задания по органической химии. Полимеры
191. Какие соединения называются диеновыми? Привести пример. Написать схему полимеризации при производстве синтетического каучука.

192. Предельные и непредельные углеводороды. Написать общие формулы алканов и алкенов. Примеры. Что такое полимеризация и поликонденсация? В чем отличие способов получения этих высокомолекулярных соединений?
193. Записать структурную формулу акриловой кислоты. Составить уравнение этерификации акриловой кислоты с этиловым спиртом. Напишите схему полимеризации полученного продукта этерификации.
194. Составить уравнения реакций в соответствии с цепочкой превращений:



[image: image24.emf]C

CaC

2

C

2

H

2

CH

3

C

O

H

CH

3

C

O

OH

CH

3

C

O

O C

H

H

2

C


195. Напишите структурную формулу метакриловой кислоты. Составьте уравнения реакции взаимодействия этой кислоты с метанолом, а затем приведите схему полимеризации полученного продукта этерификации.
196. Приведите примеры двух простейших аминокислот. Составьте формулы двух тетрапептидов из этих аминокислот (один – из однородных мономеров; второй – из различных). Назовите полимер из однородных мономеров.
197. Что такое альдегиды? Какова общая формула этих соединений? Написать реакцию серебряного зеркала для ацетальдегида.

198. Написать формулы фенола и муравьиного альдегида. Составить схему получения фенолформальдегидной смолы.
199. Написать формулу изопрена. Составить схему получения натурального каучука. 

200. Написать структурную формулу стирола. Составить схему получения полистирола.
ПРИЛОЖЕНИЯ

Т а б л и ц а 13. Номера вопросов для контрольной работы
	Предпоследняя цифра шифра
	Последняя цифра шифра

	
	0
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9

	0
	10, 30, 50, 70, 90, 110, 130 ,150, 170, 190
	1, 21, 41, 61, 81, 101, 121, 141, 161, 181
	2, 22, 42, 62, 82, 102, 122, 142, 162, 182,
	3, 23, 43, 63, 83, 103, 123, 143, 163, 183
	4, 24, 44, 64, 84, 104, 124, 144, 164, 184
	5, 25, 45, 65, 85, 105, 125, 145, 165, 185
	6, 26, 46, 66, 86, 106, 126, 146, 166, 186
	7, 27, 47, 67, 87, 107, 127, 147, 167, 187
	8, 28, 48, 68, 88, 108, 128, 148, 168, 188
	9, 29, 49, 69, 89, 109, 129, 149, 169, 189

	1
	20, 40, 60, 80, 100, 120, 140, 160, 180, 200
	11, 31, 51, 71, 91, 111, 131, 151, 171, 191
	12, 32, 52, 72, 92, 112, 132, 152, 172, 192
	13, 33, 53, 73, 93, 113, 133, 153, 173, 193
	14, 34, 54, 74, 94, 114, 134, 154, 174, 194
	15, 35, 55, 75, 95, 115, 135, 155, 175, 195
	16, 36, 56, 76, 96, 116, 136, 156, 176, 196
	17, 37, 57, 77, 97, 117, 137, 157, 177, 197
	18, 38, 58, 78, 98, 118, 138, 158, 178, 198
	19, 39, 59, 79, 99, 119, 139, 159, 179, 199

	2
	19, 32, 57, 76, 93, 114, 137, 151, 73, 198
	1, 22, 43, 64, 85, 106, 127, 148, 171, 192
	2, 23, 44, 65, 86, 107, 128, 149, 172, 193
	3, 21, 46, 67, 88, 109, 131, 152, 174, 195
	4, 25, 45, 66, 87, 110, 129, 147, 173, 196
	5, 26, 47, 68, 89, 111, 130, 150, 175, 194
	6, 27, 41, 61, 82, 101, 132, 151, 176, 191
	7, 24, 42, 62, 81, 102, 133, 152, 177, 197
	8, 29, 49, 63, 83, 103, 121, 142, 163, 184
	9, 28, 50, 71, 92, 104, 122, 141, 178, 198

	3
	18, 33, 54, 78, 97, 118, 136, 157, 74, 193
	10, 21, 42, 63, 84, 105, 126, 147, 168, 189
	11, 22, 43, 64, 85, 106, 127, 148, 169, 190
	12, 23, 44, 65, 86, 107, 128, 149, 170, 191
	13, 24, 45, 66, 87, 108, 129, 150, 171, 192
	12, 25, 46, 67, 88, 109, 130, 151, 172, 193
	13, 26, 47, 68, 89, 110, 131, 152, 173, 194
	14, 27, 48, 69, 90, 111, 132, 153, 174, 195
	15, 28, 49, 70, 91, 112, 133, 154, 175, 196
	16, 29, 50, 71, 92, 113, 134, 155, 176, 197


Т а б л и ц а 13. Номера вопросов для контрольной работы (окончание)
	Предпоследняя цифра шифра
	Последняя цифра шифра

	
	0
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9

	4
	17, 37, 54, 76, 92, 113, 134, 159, 178, 192
	17, 30, 51, 72, 93, 114, 135, 156, 77, 198
	18, 31, 52, 73, 94, 115, 136, 157, 178, 199
	19, 32, 53, 74, 95, 116, 137, 158, 179, 200
	20, 33, 54, 75, 96, 117, 138, 158, 180, 190
	1, 34, 55, 76, 97, 118, 139, 159, 179, 191
	2, 35, 56, 77, 98, 119, 140, 160, 178, 192
	3, 36, 57, 78, 99, 118, 138, 159, 180, 193
	4, 37, 58, 79, 100, 117, 139, 160, 179, 194
	5, 38, 58, 79, 99, 116, 140, 159, 180, 195

	5
	16, 34, 55, 74, 94, 115, 138, 152, 172, 191
	6, 39, 59, 80, 100, 120, 121, 141, 161, 181
	7, 40, 60, 79, 81, 101, 122, 143, 164, 185
	8, 21, 41, 61, 82, 103, 123, 142, 162, 182
	9, 22, 42, 62, 83, 104, 124, 144, 163, 183
	10, 23, 43, 63, 84, 105, 125, 145, 165, 184
	11, 24, 44, 64, 85, 106, 125, 145, 164, 184
	12, 25, 45, 65, 86, 107, 126, 146, 165, 185
	13, 26, 46, 66, 87, 108, 127, 147, 166, 186
	14, 27, 47, 67, 88, 109, 128, 148, 167, 187

	6
	15, 36, 56, 77, 95, 112, 133, 158, 176, 194
	15, 28, 48, 68, 89, 110, 129, 149, 168, 188
	16, 29, 49, 69, 90, 111, 130, 150, 169, 189
	17, 30, 50, 70, 91, 112, 131, 151, 170, 190
	18, 31, 51, 71, 92, 113, 132, 152, 171, 191
	19, 32, 52, 72, 93, 114, 133, 153, 172, 192
	20, 33, 53, 73, 94, 115, 134, 154, 173, 193
	1, 39, 54, 74, 95, 116, 135, 155, 74, 194
	2, 38, 55, 75, 96, 117, 136, 156, 175, 195
	3, 37, 56, 76, 97, 118, 137, 157, 176, 196

	7
	14, 35, 51, 72, 93, 114, 135, 156, 175, 191
	4, 36, 57, 77, 98, 119, 138, 158, 177, 197
	5, 35, 58, 78, 99, 120, 139, 159, 178, 198
	6, 34, 59, 79, 100, 121, 140, 160, 179, 199
	7, 33, 60, 80, 99, 120, 139, 151, 180, 200
	8, 32, 59, 79, 98, 119, 138, 152, 171, 192
	9, 31, 58, 78, 97, 118, 137, 153, 172, 191
	10, 30, 57, 77, 96, 117, 136, 154, 173, 192
	11, 29, 56, 76, 95, 116, 135, 155, 174, 193
	12, 28, 55, 75, 94, 115, 134, 156, 175, 194

	8
	13, 39, 58, 79, 91, 111, 131, 154, 171, 197
	13, 27, 54, 74, 93, 114, 133, 157, 176, 195
	14, 26, 53, 79, 93, 113, 132, 158, 177, 196
	15, 25, 52, 72, 92, 112, 131, 159, 178, 197
	16, 24, 51, 71, 91, 111, 130, 160, 179, 198
	17, 23, 50, 70, 90, 110, 129, 151, 180, 199
	18, 22, 49, 69, 89, 109, 128, 152, 171, 200
	19, 21, 48, 68, 87, 108, 127, 153, 172, 191
	20, 22, 47, 67, 87, 107, 126, 154, 173, 192
	1, 23, 46, 66, 86, 106, 125, 155, 174, 193

	9
	12, 30, 51, 72, 93, 114, 135, 156, 177, 198
	2, 24, 45, 65, 85, 105, 124, 156, 175, 194
	3, 25, 44, 64, 84, 104, 123, 157, 176, 195
	4, 26, 43, 63, 83, 103, 122, 158, 177, 196
	5, 27, 42, 62, 82, 102, 121, 159, 179, 197
	6, 28, 41, 61, 81, 101, 130, 160, 180, 198
	7, 29, 59, 70, 100, 119, 131, 150, 170, 199
	8, 30, 58, 79, 99, 118, 138, 158, 178, 191
	9, 31, 57, 78, 98, 117, 132, 159, 179, 192
	10, 32, 56, 77, 97, 116, 133, 152, 180, 193


Т а б л и ц а 14. Номенклатура некоторых кислот и солей
	формула кислоты
	название кислоты
	название соли

	Н3ВО3
	ортоборная
	ортоборат

	Н2СО3
	угольная
	карбонат

	Н2С2О4
	щавелевая
	оксалат

	СНзСООН
	уксусная
	ацетат

	HCN
	циановодородная
	цианид

	H2SiO3
	метакремниевая
	метасиликат

	HNO3
	азотная
	нитрат

	HNO2
	азотистая
	нитрит

	НРО3
	метафосфорная
	метафосфат

	Н3РО4
	ортофосфорная
	ортофосфат

	H3AsO4
	ортомышьяковая
	ортоарсенат

	H2SO4
	серная
	сульфат

	H2SO3
	сернистая
	сульфит

	H2S
	сероводородная
	сульфид

	H2SeO4
	селеновая
	селенат

	H2TeO4
	теллуровая
	теллурат

	HF
	фтороводородная
	фторид

	HClO4
	хлорная
	перхлорат

	НСlO3
	хлорноватая
	хлорат

	HClO2
	хлористая
	хлорит

	HClO
	хлорноватистая
	гипохлорит

	HC1
	хлороводородная
	хлорид

	HBrO4
	бромная
	пербромат

	HBrO3
	бромноватая
	бромат

	HBrO2
	бромистая
	бромит

	HBrO
	бромноватистая
	гипобромит

	HBr
	бромоводородная
	бромид

	HI
	иодоводородная
	иодид


Т а б л и ц а 15. Стандартные электродные потенциалы (ряд напряжений) некоторых металлов
	электрод
	Еº(Меn+|Me), В
	электрод
	Еº(Меn+|Me), В

	Li+| Li
	–3,045
	Fe2+| Fe
	–0,440

	Rb+| Rb
	–2,925
	Cd2+| Cd
	–0,403

	K+| K
	–2,924
	Co2+| Co
	–0,227

	Cs+| Cs
	–2,323
	Ni2+| Ni
	–0,250

	Ba2+|Ba
	–2,900
	Sn2+| Sn
	–0,136

	Ca2+|Ca
	–2,870
	Pb2+| Pb
	–0,127

	Na+| Na
	–2,714
	2H+|H2
	0,000

	Mg2+| Mg
	–2,370
	Sb3+| Sb
	+0,200

	Al3+| Al
	–1,670
	Bi3+| Bi
	+0,215

	Ti2+| Ti
	–1,603
	Cu2+| Cu
	+0,340

	Zr4+| Zr
	–1,580
	Cu+| Cu
	+0,520

	Mn2+| Mn
	–1,180
	Hg22+|2Hg
	+0,790

	V2+| V
	–1,21
	Ag+| Ag
	+0,800

	Cr2+|Cr
	–0,913
	Hg2+| Hg
	+0,850

	Zn2+| Zn
	–0,763
	Pt2+| Pt
	+1,190

	Cr3+| Cr
	–0,740
	Au3+| Au
	+1,500


Т а б л и ц а 16. Константы диссоциации некоторых слабых кислот и оснований в водных растворах при 250С
	электролит
	формула
	константа диссоциации

	кислоты, Ка

	сероводородная
	H2S
	Ka(I) 9,56·10–8

	
	
	Ka(II) 1,26·10–14

	угольная
	Н2СО3
	Ka(I) 4,45·10–7

	
	
	Ka(II) 4,69·10–11

	кремниевая
	H2SiO3
	Ka(I) 2,2·10–10

	
	
	Ka(II) 1,6·10–12

	сернистая
	H2SO3
	Ka(I) 1,23·10–2

	
	
	Ka(II) 6,6·10–8

	ортоборная
	Н3ВО3
	Ka(I) 7,1·10–10

	
	
	Ka(II) 1,8·10–13

	
	
	Ka(III) 1,6·10–14

	уксусная
	СН3СООН
	Ka(I) 1,74·10–5

	ортофосфорная
	Н3РО4
	Ka(I)  7,11·10–3

	
	
	Ka(II) 6,32·10–8

	
	
	Ka(III) 4,46·10–13

	циановодородная
	HCN
	Ka(I) 6,16·10–10

	хлорноватистая
	HClO
	Ka(I) 2,95·10–8

	основания, Кb

	гидроксид аммония
	NH4OH
	Kb(I) 1,76·10–5

	гидроксид алюминия
	Аl(ОН)3
	Kb(III) 1,38·10–9

	гидроксид меди (II)
	Сu(ОН)2
	Kb(II) 3,4·10–7

	гидроксид железа (II)
	Fe(OH)2
	Kb(II) 1,3·10–4

	гидроксид железа (III)
	Fe(OH)3
	Kb(III) l,35·10–12

	гидроксид никеля (II)
	Ni(OH)2
	Kb(II) 2,5·10–5

	гидроксид цинка
	Zn(OH)2
	Kb(II) 4,0·10–5

	гидроксид свинца (II)
	Pb(OH)2
	Kb(II) 3,0·10–8

	гидроксид марганца (II)
	Mn(OH)2
	Kb (II) 5,0·10–4
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2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–,


Меn+ + nē → Me.
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