
ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЙ





                                    СТРОЕНИЕ АТОМА

Пример 1. Что такое квантовые числа? Какие значения они могут принимать?
Решение. Движение электрона в атоме носит вероятностный характер. Околоядерное пространство, в котором с наибольшей вероятностью (90-95%) находится электрон называется атомной орбиталью.
Атомная орбиталь, как любая геометрическая фигура, характеризуется тремя параметрами (координатами), получившими название квантовых чисел (n, l, m). n – главное квантовое число характеризует величину общей энергии электрона или энергетический уровень и размер орбитали. Принимает значения целых чисел от 1 до . Чем больше n, тем больше энергия электрона и размер орбитали. l – орбитальное квантовое число характеризует энергию электронов на подуровнях данного уровня и форму орбитали. Принимает все целочисленные значения от 0 до (n  - 1). Например, при n = 4, орбитальное квантовое число принимает значения 0, 1, 2, 3. Каждый энергетический уровень, соответствующий данному значению главного квантового числа n, состоит из n подуровней (табл. 1). Чем больше орбитальное квантовое число  l  при данном n,  тем больше энергия электрона на подуровне. Обычно подуровни обозначаются буквами: l 
                                  l                              0     1     2     3
буквенное обозначение подуровня      s      p     d     f
Атомные ордитали, для которых l = 0, 1, 2., 3, соответственно называются  s-,  p-, d-,  f–орбиталями, а электроны, занимающие эти орбитали называются  s-,  p -, d -,  f -электронами. 
m – магнитное квантовое число характеризует магнитный момент количества движения и пространственную ориентацию атомных орбиталей. Принимает целочисленные значения от – l до + l, включая 0. Каждому значению m при данном l соответствует определенная ориентация орбитали в пространстве: так для s-орбитали (l = 0) возможно одно значение m (m = 0) и одно положение в пространстве; для p-орбиталей (l = 1) возможно три значения m (-1, 0, +1) и три ориентации по координатным осям (х, у, z);         d-орбиталям соответствует пять, а  f-орбиталям семь различных ориентаций в пространстве. Число возможных значений m при заданном l равно (2 l +1) и определяет количество орбиталей (энергетических состояний) в подуровне. Следовательно s подуровень состоит из одной орбитали, р – из трех, d – из пяти, f – из семи орбиталей.
Состояние электрона в атоме описывается также спиновым квантовым числом  ms, которое характеризует движение электрона вокруг собственной оси (спин электрона). ms принимает значения +1/2 или –1/2 (ms =  1/2).
Электроны в атоме должны отличаться хотя бы одним квантовым числом (принцип Паули), поэтому в атомной орбитали могут находится не более двух электронов, отличающихся своими спинами           (ms =  1/2). В связи с этим на подуровне может находиться максимально 2(2l + 1) электронов, а на уровне 2n2 электронов.
В таблице 1 приведены значения и обозначения квантовых чисел, а также число электронов на соответствующем энергетическом уровне и подуровне.
          Таблица 1. Значение квантовых чисел и максимальное число
                             электронов на квантовых уровнях и подуровнях.
	Квантовый
	
Максимальное квантовое число
	Число квант. Состояний (орбиталей)
	Максимальное число электронов

	Уровень
	Подуровень
	
	
	

	Обозначение
	Главное квант. Число
	Обозначение
	Орбитальное квант. Число
	
	В подуровне (2l+1)
	В уровне n2
	В подуровне 2(2l+1)
	В уровне 2n2

	K
	1
	s
	0
	0
	1
	1
	2
	2

	L
	2
	s
p
	0
1
	0
-1; 0; +1
	1
3
	
4
	2
6
	
8

	M
	3
	s
p
d
	0
1
2
	0
-1; 0; +1
-2; -1; 0; +1; +2
	1
3
5
	
9

	2
6
10
	
18

	N
	4
	s
p
d
f
	0
1
2
3
	0
-1; 0; +1
-2; -1; 0; +1; +2
-3; -2; -1; 0; +1; +2; +3
	1
3
5
7
	

16
	2
6
10
14
	

32


Пример 2. Составьте электронные и электронно-графические формулы атомов элементов с порядковыми номерами 16, 22. К какому электронному семейству относится каждый из этих элементов. Какие электроны являются валентными? Постоянную или переменную валентность имеют эти элементы?
Решение. Электронные формулы изображают распределение электронов в атоме по энергетическим уровням и подуровням. При записи электронной формулы вначале ставится номер уровня, затем буквенное обозначение подуровня, в виде степени указывается число электронов, имеющихся на данном подуровне. Число электронов в атоме элемента равно его порядковому номеру в таблице Д.И.Менделеева. Число уровней, на которых располагаются электроны данного элемента, соответствует номеру периода.
При заполнении энергетических уровней и подуровней следует учитывать, что электрон занимает тот энергетический подуровень, на котором он будет обладать наименьшей энергией – меньшая сумма n + l (правило Клечковского). Заполнение энергетических уровней и подуровней идет в следующей последовательности:   
    1s 2s 2p 3s 4s 3d 4p 5s 4d 5p 6s 
     (5d1) 4f 5d 6p 7s (6d1) 5f 6d
Элемент с порядковым номером 16 – сера, расположен в третьем периоде, следовательно 16 электронов расположены на трех энергетических уровнях. Электронная формула серы 16S    1s22s22p63s23p4.
Элемент с порядковым номером 22 – титан, расположен в четвертом периоде, следовательно 22 электрона расположены на четырех энергетических уровнях. Электронная формула атома титана:
                          22Ti             1s22s22p63s23p64s23d2     или
                          22Ti             1s22s22p63s23p63d24s2.
Электронно-графические формулы отражают распределение электронов по квантовым (энергетическим) ячейкам. Ячейка обозначается в виде прямоугольника    или линейки , а электроны в этих ячейках обозначаются стрелками. В каждой квантовой ячейке может быть не более двух электронов с противоположными спинами        или    . В данном пособии применяют прямоугольники. Орбитали данного подуровня заполняются согласно правилу Хунда: сначала по одному электрону с одинаковыми спинами, а затем по второму электрону с противоположными спинами.
Электронно-графические формулы атомов серы и титана
                                                        d   
                                 p                               
                    s            
        n =3   

16S   n =2
                                                                                           f 
        n=1                                              d                                    
                    s           P                                                             
        n = 4                                              
                                                                           
        n = 3
22Ti                                                                    
        n = 2    

        n = 12    

В зависимости от того на какой энергетический подуровень в атоме поступает последний электрон, элементы делятся на s-,  p-,  d-,  f- элементы.
Сера находится в четвертой группе, главной подгруппе, последний электрон занимает р-подуровень. Сера – р-элемент. Титан находится в четвертой группе, побочной подгруппе, последний электрон занимает d-подуровень. Титан – d-элемент.
Номер группы указывает максимальное число валентных электронов, которые могут участвовать в образовании химических связей. Для s- и р-элементов валентными являются электроны внешнего энергетического уровня; для d-элементов – электроны внешнего уровня и неспаренные d-электроны предвнешнего уровня.
Сера – р-элемент. Валентными электронами являются s и р электроны внешнего уровня: 3s23р4.
Титан – d-элемент. Валентными электронами являются 3d24s2. Валентность элемента определяется числом неспаренных электронов в нормальном и возбужденном состоянии атома.
В нормальном состоянии атом серы содержит два неспаренных электрона и ее валентность равна двум. Однако у серы есть пять свободных орбиталей 3d подуровня за счет этого число неспаренных  электронов, а следовательно и валентность может увеличиваться. При возбуждении атома спаренные электроны внешнего уровня могут распариваться и переходить на свободные орбитали другого подуровня в пределах того же уровня. При возбуждении атома серы происходит переход 3р электрона, затем 3s  электрона на свободные d-орбитали. Число неспаренных электронов становится равным соответственно 4 и 6. Сера проявляет переменную валентность равную 2, 4, 6.
Нормальное состояние                         Возбужденное состояние
16S – 3s23p4                                                            16S* - 3s23p33d1
                                                                                                  d                                                                                                        
                                                                           s           P                                           
            
                                         d
     s         P                                                                                           d   
                                                                           s          P                                       
            


                                                                                             16S* - 3s13p33d2

В нормальном состоянии атом титана содержит 2 неспаренных электрона и его валентность равна двум. При возбуждении спаренные 4s электроны внешнего уровня распариваются и один 4s электрон переходит на 4р подуровень, число неспаренных электронов становится равным четырем. Титан проявляет переменную валентность равную 2 и 4.
Нормальное состояние                        Возбужденное состояние
22Ti   3d24s2                                                                                 22Ti* 3d24s14p1 
                                      d                                    p                     d                                                                                                
            s             Р                                            s                                                 
 n = 4                                                  
                                                            n = 4      
                                                d                                                            d
             s            P                                            s          P
 n = 3                                                        
                                                            n = 3                                              













ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ЭЛЕМЕНТОВ  Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА

Пример 1. Какую высшую и низшую степени окисления проявляют мышьяк, селен, бром. Составьте формулы соединений данных элементов, отвечающих этим степеням окисления.
Решение. Степень окисления атома элемента в соединении определяется числом смещенных электронов к другим атомам (положительная степень окисления) или от других атомов (отрицательная степень окисления).
Высшая степень окисления атома в большинстве случаев соответствует номеру группы периодической системы Д.И,Менделеева, в которой находится элемент. Низшая степень окисления атомов d-элементов (металлов) соответствует отдаче или одного или двух электронов и равна +1 или +2. Низшая степень окисления неметаллов соответствует числу электронов, которые атому необходимо присоединить, для образования устойчивой восьмиэлектронной оболочки (ns2np2) и имеет отрицательное значение.
Электронные формулы мышьяка, селена, брома:
33As             1s22s22p63s23p63d104s24p3
34Se             1s22s22p63s23p63d104s24p4
35Br             1s22s22p63s23p63d104s24p5
Это р-элементы, неметаллы.
As, Se, Br находятся соответственно в V, VI, VII группах главных подгруппах и имеют структуру внешнего энергетического уровня 4s24p3; 4s24p4; 4s24p5  (табл. 2).
Таблица 2. Степени окисления мышьяка, селена, брома.
	Элементы
	Степень окисления
	Соединения

	
	высшая
	низшая
	

	As
Se
Br
	+5
+6
+7
	-3
-2
-1
	H3AsO4, H3As
SeO3, Na2Se
KBrO4, KBr



Пример 2. У какого из элементов четвертого периода - марганца или брома,  сильнее выражены металлические свойства?
 Решение. Электронные формулы данных элементов
25Mn             1s22s22p63s23p63d54s2
35Br             1s22s22p63s23p63d104s24p5
Марганец – d-элемент VII группы, а бром – р-элемент VII группы. На внешнем энергетическом уровне у атома марганца два электрона, а у атома брома – семь. Атомы типичных металлов характеризуются наличием небольшого числа электронов на внешнем энергетическом уровне, а следовательно, тенденцией отдавать эти электроны. Они обладают только восстановительными свойствами и не образуют элементарных отрицательных ионов. Элементы, атомы которых на внешнем энергетическом уровне содержат более трех электронов, обладают определенным сродством к электрону, могут притягивать электроны, приобретая отрицательную степень окисления и образуя элементарные отрицательные ионы. Таким образом, марганец, как и все металлы, обладает только восстановительными свойствами, тогда как для брома, проявляющего слабые восстановительные свойства, более характерны окислительные функции. Общей закономерностью для всех групп, содержащих р- и d-элементы, является преобладание металлических свойств у d-элементов. Следовательно, металлические свойства у марганца сильнее выражены, чем у брома.
Пример 3. Как изменяются свойства оксидов и гидроксидов в периодах и группах периодической системы?
Решение. Атомы элементов с положительной степенью окисления образуют оксиды и гидроксиды, которые могут проявлять основные, кислотные и амфотерные свойства, закономерно изменяющиеся как внутри периода, так и внутри группы.
В периоде слева направо основные свойства оксидов и гидроксидов постепенно сменяются амфотерными и затем к концу периода кислотными. Каждый период начинается элементом, оксид и гидроксид которого обладают ярко выраженными основными свойствами и заканчиваются элементами, гидроксиды которых при максимальной степени окисления центрального атома являются сильными кислотами.
В каждой главной подгруппе всех групп, кроме VIII, сверху вниз усиливается основной характер оксидов и гидроксидов, а кислотные свойства их ослабевают. В главных подгруппах II – VI групп содержатся также элементы, оксиды которых обладают амфотерными свойствами.
Если данный элемент проявляет переменную степень окисления и образует несколько оксидов и гидроксидов, то с увеличением степени окисления свойства последних меняются от основных, через амфотерные к кислотным. Например для оксидов хрома:



                                                      
основной                амфотерный               кислотный.








ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ

Пример 1. Реакция горения этана выражается термохимическим уравнением

С2Н6(г) + 3О2(г) = 2СО2(г) + 3Н2О(ж);  Н0 = -1559,87 КДж
Вычислите теплоту образования этана, если известны теплоты образования этана, СО2 (г) и Н2О (ж) (табл. 3).
Решение. Термохимическими называются уравнения реакций, в которых около символов химических соединений указываются их агрегатные состояния (ж – жидкие, к – кристаллические, г – газообразные) или кристаллические модификации (графит, алмаз), а также численное значение теплового эффекта реакции. Тепловой эффект реакции, протекающей при постоянном давлении, равен изменению энтальпии системы Н. Энтальпия Н – функция состояния системы – запас энергии данного вещества. При экзотермических реакциях теплота выделяется, энергосодержание системы снижается и изменение энтальпии Н < 0. При эндотермических реакциях теплота поглощается, энергосодержание системы увеличивается и Н > 0.
Теплотой образования (энтальпией) данного соединения называют тепловой эффект реакции образования одного моля этого соединения из простых веществ, взятых в их устойчивых состояниях при данных условиях. Обычно теплоты образования относят к стандартному состоянию, т.е. 250С (298 К), 1,013105 Па и обозначают через Н0298. Для этих же условий рассчитывают и тепловые эффекты (изменение энтальпии) реакций Н0.
Значения Н0298 некоторых веществ приведены в таблице 3.

Таблица 3. Стандартные теплоты (энтальпии) образования Н0298 
                                   некоторых веществ
	Вещество
	Состояние
	Н0298
кДж/моль
	Вещество
	Состояние
	Н0298
кДж/моль

	CS2
C2H4
C6H8
C2H6
C2H2
CH4
CO
CO2
CH3OH
C2H5OH
SO2

	Г
г
г
г
г
г
г
г
г
г
г
	+115,28
+52,28
+82,93
-84,67
+226,80
-74,85
-110,52
-393,51
-201,17
-235,31
-296,90
	H2S
H2O
H2O
HCl
NO
NO2
NH3
NH4Cl
Fe2O3
Ca(OH)2
AL2O3
	г
г
ж
г
г
г
г
к
к
к
к
	-20,15
-241,83
-285,84
-92,31
+90,37
+33,50
-46,CAPut!’
-315,39
-822,10
-986,50
-1669,80



В основе термохимических расчетов лежит закон Гесса: тепловой эффект реакции зависит только от природы и физического состояния исходных веществ и конечных продуктов, но не зависит от пути перехода.
Обозначим искомую теплоту образования этана С2Н6 через х и запишем термохимическое уравнения реакции образования С2Н6 из простых веществ:
                    2С(графит) + 3Н2(г) = С2Н6(г);   Н0 = х.
Для расчета теплового эффекта данной реакции запишем термохимические уравнения реакции горения этана, а также реакций образования СО2(г) и Н2О(ж) из простых веществ: 

а) С2Н6(г) + 3О2(г) = 2СО2(г) + 3Н2О(ж); Н0 = -1559,87 кДж
б) С(графит) + О2(г) = СО2(г); Н0 = -393,51 кДж

в) Н2(г) + О2(г) = Н2О(ж); Н0 = -285,84 кДж.
На основании закона Гесса с термохимическими уравнениями можно оперировать так же, как и с алгебраическими. Для получения искомого результата следует уравнение (б) умножить на 2, уравнение (в) – на 3, а затем сумму этих уравнений вычесть из уравнения (а)
        С2Н6 + 3,5О2 – 2С - 2О2 – 3Н2  - 1,5О2 = 2 СО2 + 3Н2О - 2 СО2 - 3Н2О
Н0 = - 1559,87 – 2(-393,51) – 3(-285,84) = -1559,87 + 787,02 + 857,52 = +84,67
                   С2Н6 = 2С + 3Н2;  Н0 = + 84,67 кДж
Так как теплота образования равна теплоте разложения с обратным знаком, следовательно теплота образования С2Н6(г) равна –84,67 кДж.
К такому же результату придем, если для решения задачи используем следствие из закона Гесса: тепловой эффект химической реакции равен сумме теплот образования продуктов реакции за вычетом суммы теплот образования исходных веществ с учетом коэффициентов перед формулами этих веществ в уравнении реакции
                    Н0 = Н0обр.прод. - Н0обр.исх.

Стандартные теплоты образования СО2(г) и Н2О(ж) выпишем из таблицы  3:  ,                              

          

Учитываем, что теплоты образования простых веществ, находящихся в устойчивых при стандартных условиях агрегатных состояниях приняты равными нулю ( ), следовательно:


Стандартная теплота образования этана

.
Пример 2. Реакция горения этилового спирта выражается термохимическим уравнением
С2Н5ОН (ж) + 3О2(г) = 2СО2(г) + 3Н2О(ж);  Н0 = ?
Вычислите тепловой эффект реакции, если известно, что мольная теплота парообразования С2Н5ОН (ж) равна +42,36 кДж и известны теплоты образования С2Н5ОН (г); СО2(г); Н2О (ж) (табл. 3). Укажите, какая это реакция – экзотермическая или эндотермическая.
Решение. Для вычисления Н0 реакции необходимо определить теплоту образования С2Н5ОН(ж). Запишем термохимическое уравнение фазового перехода:
С2Н5ОН(ж) = С2Н5ОН(г); Н = =42,36 кДж

+42,36 = - 235,31 - .


Вычисляем Н0 реакции, применяя следствие из закона Гесса:

=2(-393,51) + 3(-285,84) + 277,67 = -1366,87 кДж.
Так как Н < 0, следовательно реакция горения этилового спирта экзотермическая, сопровождается выделением 1366,87 кДж энергии.

Пример 3. При растворении 52,06 г ВаCl2 в 400 молях Н2О выделяется 2,16 кДж теплоты, а при растворении моля кристаллогидрата ВаCl22Н2О в 400 молях Н2О поглощается 18,49 кДж теплоты. Вычислите теплоту гидратации ВаCl2 .
Решение. Процесс растворения безводного ВаCl2 состоит из двух стадий: 
а) процесса гидратации безводной соли ВаCl2 
ВаCl2 + 2Н2О = ВаCl22Н2О;  Н0гидр
Н0гидр – теплота гидратации – теплота, выделяемая при взаимодействии 1 моля растворяемого вещества с растворителем – водой;
б) процесса растворения образовавшегося гидрата:
ВаCl22Н2О + ад  ВаCl22Н2О (ад);  Н0раств
Символом ад обозначают произвольное, но достаточное количество воды.
Количество теплоты Н0, выделяющееся при растворении безводного ВаCl2 равно алгебраической сумме тепловых эффектов этих двух процессов:
Н0 = Н0гидр + Н0раств.
Н0гидр = Н0 - Н0раств.
Для вычисления теплоты гидратации безводного хлорида бария следует определить теплоту растворения ВаCl2 для тех же условий, что и для ВаCl22Н2О, т.е. для моля ВаCl2 (раствор в обоих случаях должен иметь одинаковую концентрацию). Молярная масса ВаCl2 = 208,25 г/моль.
52,06 г ВаCl2     -  2,16 кДж 
208,25 г ВаCl2  -  х ; 

кДж, следовательно Н0раств = -8,64кДж/моль.
Н0гидр = -8,64 – 18,49 = -27,13 кДж/моль, т.е. при образовании ВаCl22Н2О выделяется 27,13 кДж теплоты.

Пример 4. Определите изменение энтропии в стандартных условиях для реакции, протекающей по уравнени.
                              2С(графит) + 3Н2(г) = С2Н6(г)
Объясните причину изменения энтропии.
Решение. Энтропия (S) – функция состояния системы, характеризует меру неупорядоченности системы. Она возрастает с увеличением движения частиц при нагревании, испарении, плавдении, при переходе от кристаллического к жидкому и газообразному состоянию, а также с усложнением структуры молекул. Энтропия уменьшается при охлаждении, конденсации, кристаллизации. При протекании химической реакции энтропия системы увеличивается, если объем газообразных продуктов реакции больше, чем исходных веществ, и уменьшается, если он меньше.
Изменение энтропии системы в результате химической реакции равно сумме стандартных энтропий продуктов реакции за вычетом суммы стандартных энтропий исходных веществ с учетом коэффициентов перед формулами этих веществ в уравнении реакции:
                               S0 = S0прод . - S0исх.;
Стандартной энтропией вещества называется энтропия 1 моля вещества при стандартных условиях. Значения S0 некоторых веществ приведены в таблице 4.
Энтропии веществ, участвующих в химической реакции:

           


Таблица 4. Стандартные абсолютные энтропии S0298
                   некоторых веществ.
	Вещество
	Состояние
	S0298
Дж/мольК
	Вещество
	Состояние
	S0298
Дж/мольК

	C
C
S
C2H2
C2H4
C2H6
CO2
CO
CH4
CH3OH
H2
H2O
H2O
HCl
	Алмаз
Графит
Ромб
Г
г
г
           г
г
г
ж
г
ж
г
г
	2,44
5,74
31,9
200,82
219,45
229,5
213,65
197,91
186,CAPut!’
126,8
130,59
69,94
188,72
186,7
	H2S
N2
NO
NO2
NH3
NH4Cl
O2
Cl2
FeO
Fe3O4
PCl3
PCl5
SO2

	г
г
г
г
г
к
г
г
к
к
г
г
г
	205,64
191,49
210,20
240,46
192,50
94,56
205,03
222,95
54,0
146,4
311,66
352,71
248,10



Рассчитаем изменения энтропии при протекании реакции


= 229,5 - 25,74 - 3130,59 = -173,78 Дж/К.
Так как  S0< 0, энтропия уменьшается. Это происходит вследствие уменьшения объема системы за счет уменьшения числа молекул газообразных веществ.

Пример 5. На основании стандартных теплот образования и абсолютных стандартных энтропий соответствующих веществ вычислите изменение энергии Гиббса для реакции
                         NH3(г) + HCl(г) = NH4Cl(к)
Укажите возможность ее протекания в стандартных условиях.
Решение. Изменение энергии Гиббса в химической реакции при температуре Т можно вычислить по уравнению 
                                  G =  H – T S
G – изобарно-изотермический потенциал (энергия Гиббса).
Выпишем из таблицы 3 и 4 значения стандартных теплот образования и энтропий веществ 
Вещество                              NH3(г)             HCl(г)            NH4Cl(к)
Н0298, кДж/моль                - 46,CAPut!’             - 92,31            - 315,39
S0298,  Дж/мольК                 192,5               186,7                  94,56

Тепловой эффект химических реакций


= -315,39 – (- 46,CAPut!’) – (- 92,31) = -176,9 кДж.
Изменение энтропии в химической реакции


= 94,56 – 192,5 – 186,7 = -284,64 Дж/К.
Изменение энергии Гиббса в химической реакции
                  G0 = H0 – TS0;          Т = 298 К
                  G0 = -176,9 – [298 (-284,64)10-3 ] = -92,08 кДж
При расчете G0 величину изменения энтропии следует умножить на 10-3, так как Н0  выражается в кДж, а S0 в Дж/К.
Знак изменения свободной энергии Гиббса определяет направление химических реакций. Самопроизвольно протекают процессы, идущие в сторону уменьшения G и, чем более отрицательные значения имеет G, тем сильнее стремление к протеканию реакции.
В примере G0< 0, следовательно в стандартных условиях самопроизвольное протекание данной реакции в прямом направлении возможно.
Пример 6. Прямая или обратная реакция будет протекать при стандартных условиях в системе 
                     СН4(г) + СО2(г)        2СО (г) + 2Н2(г)
Решение. Для ответа на вопрос следует вычислить G0 прямой реакции. Изменение энергии Гиббса в системе в результета реакции равно сумме  стандартных  энергий   Гиббса   образования    продуктов  реакции   за 

вычетом суммы стандартных энергий Гиббса образования исходных веществ с учетом коэффициентов перед формулами этих веществ в уравнении реакции .
Значения стандартных энергий Гиббса образования искомых веществ приведены в таблице 5.
Таблица 5.  Стандартная энергия Гиббса образования G0298
                     некоторых веществ
	Вещество
	Состояние
	G0298
кДж/моль
	Вещество
	Состояние
	G0298
кДж/моль

	BaCO3
CaCO3
BeCO3
CaO
BaO
	к
к
к
к
к
	-1138,8
-1128,75
-944,75
-604,2
-528,4

	BeO
Fe3O4
CO2
FeO
CO
	К
К
Г
К
Г
	-581,64
-1014,2
-394,38
-244,3
-137,27



Значения G0298 простых веществ, находящихся в устойчивых при стандартных условиях агрегатных состояниях, равны нулю.


         = [2(-137,27) + 20)] – [(-50,79) + (-394,38)] = +170,63 кДж
G0 > 0, что указывает на невозможность самопроизвольного протекания прямой реакции при стандартных условиях.
Пример 7. Восстановление Fe2O3 водородом протекает по уравнению:
Fe2O3(к) + 3Н2(г) = 2Fe(к) + 3Н2О(г);   Н0 = +96,61 кДж.
Возможна ли эта реакция при стандартных условиях, если изменение энтропии  S0 = 138,7Дж/К? При какой температуре начнется восстановление Fe2O3?
Решение. Вычислим G0 реакции.
G0 = H0 – TS0 = 96,61 – 298  138,7 10-3 = +55,28 кДж.
Так как G0 > 0, то реакция при стандартных условиях невозможна; наоборот при этих условиях идет обратная реакция. Рассчитаем температуру начала реакции, при которой G0 = 0. В этом случае  H0 = T S0.

                         
Следовательно при температуре  696,5 К начинается реакция восстановления Fe2O3.










                           СВОЙСТВА   РАСТВОРОВ

Пример 1. Вычислите температуры кристаллизации и кипения 2%-ного водного раствора глюкозы С6Н12О6.
Решение. По Закону Рауля понижение температуры кристаллизации и повышение температуры кипения раствора (t) по сравнению с температурами кристаллизации и кипения растворителя выражается уравнением

                                                (1)
где К – криоскопическая или эбуллиоскопическая константы. Для воды они соответственно равны 1,86 и 0,52 град; m и М – соответственно масса растворенного вещества и его мольная масса; m1 – масса растворителя.
Понижение температуры кристаллизации 2%-ного раствора

                             град.
Вода кристаллизуется при 00С, следовательно, температура кристаллизации раствора 0 – 0,21 = -0,210С.
Из формулы (1) повышение температуры кипения этого раствора      

                                град.
Вода кипит при 1000С, следовательно, температура кипения этого раствора 100+0,06 = 100,06 0С.
Пример 2. Раствор, содержащий 1,22 г бензойной кислоты С6Н5СООН в 100 г сероуглерода, кипит при 46,529 0С. Температура кипения сероуглерода 46,3 0С. Вычислите эбуллиоскопическую константу сероуглерода.
Решение. Повышение температуры кипения t = 46,529 – 46,3 = 0,229 град. Мольная масса бензойной кислоты 122 г/моль. Из формулы (1) находим эбуллиоскопическую константу:

                           град.
Пример 3. Раствор, содержащий 11,04 г глицерина в 800 г. воды, кристаллизуется при –0,279 0С. Вычислите мольную массу глицерина.
Решение. Температуры кристаллизации чистой воды 00С, следовательно, понижение температуры кристаллизации                                 t = 0 – (-0,279) = 0,279 0С.
Масса глицерина m (г), приходящиеся на 1000 г воды,

                                   г
Подставляя в уравнение

                                         ,          (2)
данные, вычисляем мольную массу глицерина:

                                    г/моль.
Пример 4. Вычислите процентную концентрацию водного раствора мочевины (NH2)2CO, зная, что температура кристаллизации этого раствора равна –0,465 0С.
Решение. Температура кристаллизации чистой воды 00С, следовательно, t = 0 – (-0,465) = 0,465 0С. Зная, что мольная масса мочевины 60 г/моль, находим массу m (г) растворенного вещества, приходящуюся на 1000 г воды, из формулы (2):

                                   (г)
Общая масса раствора, содержащего 15 г мочевины, составляет      1000 + 15 = 1015 г. Процентное содержание мочевины в данном растворе находим из соотношения:
                   в 1015 г раствора  - 15 г вещества
                     в 100 г раствора  -  х г вещества
                                      х = 1,48 %.







                                      ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

Взаимодействие ионов соли с молекулами воды, приводящее к образованию молекул слабых электролитов и накоплению в растворе избытка ионов водорода или гидроксид-ионов, называется гидролизом соли.
Пример 1. Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза солей: а) KCN; б) Na2CO3; в) ZnSO4; г) Al2(CO3)3; д) KCl. Определите реакцию среды растворов этих солей.
Решение. а) Цианид калия KCN – соль слабой одноосновной кислоты НCN и сильного основания КОН. При растворении в воде молекулы соли полностью диссоциируют на катионы К+ и анионы CN-. Катионы K+ не могут связывать ионы ОН- воды так как КОН – сильный электролит. Анионы CN – связывают ионы Н+ воды, образуя молекулы слабого электролита НCN. Соль гидролизуется по аниону. Ионно-молекулярное уравнение реакции гидролиза:
       CN- + Н2О       НCN + ОН-  или в молекулярной форме:
                         KCN + Н2О      НCN + КОН.
В результате гидролиза в растворе появляется некоторый избыток ионов ОН-, поэтому раствор KCN имеет щелочную реакцию (рН > 7).

б) Карбонат натрия Na2CO3 – соль слабой многоосновной кислоты Н2CO3 и сильного основания NaОН. В этом случае анионы соли CO32-, связывая водородные ионы воды, образуют анионы кислой соли НCO3-, а не молекулы Н2CO3, так как ионы НCO3- диссоциируют гораздо труднее, чем молекулы Н2CO3. В обычных условиях гидролиз идет по первой ступени. Соль гидролизуется по аниону. Ионно-молекулярное уравнение гидролиза:
     CО32- + Н2О       НCО3- + ОН- или в молекулярной форме:
                    Na2CО3 + Н2О       NaНCО3 + NaОН.
В растворе появляется избыток ионов ОН-, поэтому раствор Na2CО3 имеет щелочную реакцию (рН > 7).

в) Сульфат  цинка ZnSO4 – соль  слабого   многокислотного   основания 
Zn(OН)2 и сильной кислоты Н2SO4. В этом случае катионы Zn2+ связывают гидроксильные ионы воды, образуя катионы основной соли ZnОН+. Образование молекул Zn(ОН)2 не происходит, так как ионы ZnOН+ диссоциируют гораздо труднее, чем молекулы Zn(ОН)2. В обычных условиях гидролиз идет по первой ступени. Соль гидролизуется по катиону. Ионно-молекулярные уравнения гидролиза 
                Zn2+ + Н2О       ZnОН+ + Н+ или в молекулярной форме
                           2ZnSO4 + Н2О      (ZnОН)2SO4 + Н2SO4.
В растворе появляется избыток ионов водорода, поэтому раствор ZnSO4 имеет кислую реакцию (рН < 7).

г) При смешивании растворов Al(NO3)3  и К2СО3 каждая из взятых солей гидролизуется необратимо до конца с образованием соответствующих основания и кислоты. Выразите этот совместный гидролих ионно-молекулярным и молекулярным уравнениями.
Решение. Al(NO3)3  - соль сильной одноосновной кислоты и слабого многокислотного основания гидролизуется по катиону, а К2СО3 – соль сильного однокислотного основания и слабой двухосновной кислоты гидролизуется по аниону:
Al3+ + НОН           AlОН3+  + Н+
CO32- + НОН         НСО3-  + ОН-
Гидролиз этих солей обычно ограничивается первой ступенью. При смешивании растворов этих солей ионы Н+ и ОН- образуют молекулы слабого электролита Н2О, что приводит к взаимному усилению гидролиза каждой из солей. При этом гидролитическое равновесие сдвигается вправо и гидролиз каждой из взятых солей идет до конца с образованием Al(NO3)3  и Н2СО3  - неустойчивой кислоты, распадающейся на СO2  и Н2О. 
Ионно – молекулярное уравнение:
2Al3+ + 2СO32+  + 3Н2О = 2Al(OН3)3 + 3СО2 
Молекулярное уравнение
Al(NO3)3  + К2СО3 +3Н2О =  2 Al(OН)3 + 3СО2 + 6KNO3.

д) хлорид калия KCl – соль сильного основания и сильной кислоты.
Молекулярное уравнение реакции:
                            KCl + H2O        KOH + HCl
Полное ионно-молекулярное уравнение:
                  K+ + Cl- + H2O       K+ + OH- + H+ + Cl-
Сокращенное ионно-молекулярное уравнение:
                                 H2O       Н+ + OH-
Полученное уравнение показывает, что ни катион, ни анион соли гидролизу не подвергается. Раствор этой соли имеет нейтральную реакцию среды, рН = 7.


















ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ

Окислительно-восстановительными реакциями называются реакции, сопровождающиеся изменением степени окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ.
Под степенью окисления понимают тот условный заряд атома, который вычисляется исходя из предположения, что молекула состоит только из ионов.

Степень окисления может иметь отрицательное, положительное или нулевое значения, которые ставятся над символом элемента: .

Степень окисления элементов в простых веществах равна нулю .

Водород в соединениях проявляет степень окисления +1, за исключением гидридов металлов , где степень окисления –1.

Кислород в соединениях проявляет степень окисления –2, за исключением пероксидов , где степень окисления –1.
Степень окисления элементов можно определить исходя из положения элемента в периодической системе Д.И.Менделеева (см. раздел «Периодическая система элементов Д.И.Менделеева», пример 1).
В молекулах сложных веществ неизвестную степень окисления элемента определяют исходя из электронейтральности молекулы, используя правило: алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в молекуле равна нулю, а в сложном ионе - заряду иона.

Например, рассчитаем степень окисления хрома в дихромате калия K2Cr2O7. Степень окисления калия +1, кислорода –2. Степень окисления хрома обозначим через х: . Исходя из электронейтральности и с учетом числа атомов получаем уравнение (+1)  2 + 2  х + (-2)  7 = 0; х = +6.
Степень окисления хрома равна +6.
Аналогично вычисляем степень окисления марганца в ионе MnO42-:
                            х + (-2)  4 = -2, х = +6.
В окислительно-восстановительных реакциях происходит перемещение электронов от одних атомов или ионов к другим. При этом протекают эва взаимосвязанных процесса – окисление и восстановление.
Окисление – процесс отдачи электронов молекулой, атомом или ионом. Степень окисления при этом повышается
H20-2ē  2H+1,   Al0 - 3ē  Al+3,   S-2 -6ē  S+4.
Восстановление – процесс присоединения электронов молекулой, атомом или ионом. Степень окисления при этом понижается.
               Cl20 + 2ē  2Cl-1,  S0 +2ē  S-2,  N+5 +8ē  N-3.
Вещества, атомы или ионы которых, отдают электроны, называются восстановителями. В процессе реакции восстановители окисляются, образуя продукты окисления.
Вещества, атомы или ионы которых присоединяют электроны, называются окислителями. В процессе реакции окислители восстанавливаются, образуя продукты восстановления.
Пример 1. Для окислительно-восстановительных реакций, используя метод электронного баланса, расставьте коэффициенты, укажите процессы окисления, восстановления, восстановитель, окислитель.

а) 
Решение. Если в условии задачи даны как исходные вещества, так и продукты их взаимодействия, то написание уравнения реакции сводится, как правило, к нахождению и расстановке коэффициентов. Коэффициенты определяют методом электронного баланса с помощью электронных уравнений.
Для нахождения коэффициентов для проведенной реакции сначала определим степень окисления атомов каждого элемента, затем отметим элементы, атомы которых изменили свою степень окисления и учитывая число атомов элементов, изменивших степень окисления у окислителя и восстановителя, отразим это в электронных уравнениях:
восстановитель      2Cr+3 - 23ē = 2Cr+6           6            2  - окисление    
                                                                                                                        12    
окислитель              Cl+5 + 4ē = Cl+1                   4            3 – восстановление
Общее число электронов, отданных восстановителем, должно быть равно числу электронов, которое присоединяет окислитель. Общее наименьшее кратное для отданных и принятых электронов равно 12. Разделив это число на 6, получаем коэффициент 2 для восстановителя и коэффициент 4 для продукта его окисления, т.к. в состав молекулы K2CrO4 входит только один атом хрома со степенью окисления +6. А при делении 12 на число 4 получаем коэффициент 3 для окислителя и продукта его восстановления. Коэффициенты перед веществами, атомы которых не меняют свою степень окисления, находим подбором. Уравнение реакции будет иметь вид:
               2Cr2O3 + 3KСlO3 + 8KOH = 4K2CrO4 + 3KСlO + 4H2O


б) .
Решение. Вычисляем, как изменяют свою степень окисления атомы восстановителя и окислителя, и отражаем это в электронных уравнениях
восстановитель      S-2 - 8ē = S+6                     3  - окисление    
                                                                                                      24    
окислитель              N+5 + 3ē = N+2                    8 – восстановление
Общее наименьшее кратное между числом отданных и принятых электронов равно 24. Разделив это число на 8, получаем коэффициент 3 для восстановителя и продукта его окисления, а при делении 24 на 3 получаем коэффициент 8 для окислителя и продукта его восстановления. Коэффициенты перед веществами, атомы которых не меняют свою степень окисления, находим подбором. Перед формулой HNO3 ставим коэффициент 14, а не 8, т.к. 6 молекул HNO3 идут на связывание трех ионов Fe2+, т.е. на образование 3 молекул соли Fe(NO3)2. Уравнение реакции будет иметь вид:
           3FeS + 14HNO3 = 3Fe(NO3)2 + 3H2SO4 + 8NO + 4H2O.























ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ
И ЭЛЕКТРОДВИЖУЩИЕ СИЛЫ
Стандартным электродным потенциалом металла называют его электродный потенциал, возникающий при погружении металла в раствор собственного иона с концентрацией или активностью, равной 1 моль/л, измеренный по сравнению со стандартным водородным электродом, потенциал которого при 250С условно принимается равным нулю.


Таблица 6. Стандартные электродные потенциалы 0 
                    некоторых металлов
	Электрод
	0, В
	Электрод
	0, В


	Li+/Li
Rb+/Rb
K+/K
Cs+/Cs
Ba2+/Ba
Ca2+/Ca
Na+/Na
Mg2+/Mg
Al3+/Al
Ti2+/Ti
Zr4+/Zr
Mn2+/Mn
V2+/V
Cr2+/Cr
Zn2+/Zn
Cr3+/Cr
Fe2+/Fe
	-3,045
-2,925
-2,924
-2,923
-2,900
-2,870
-2,714
-2,370
-1,70
-1,603
-1,580
-1,180
-1,180
-0,913
-0,763
-0,740
-0,440
	Cd2+/Cd
Co2+/Co
Ni2+/Ni
Sn2+/Sn
Pb2+/Pb
Fe3+/Fe
2H +/H2
Sb3+/Sb
Bi3+/Bi
Cu2+/Cu
Cu+/Cu
Hg22+/2Hg
Ag+/Ag
Hg2+/Hg
Pt2+/Pt
Au3+/Au
Au +/Au
	-0,403
-0,277
-0,250
-0,136
-0,127
-0,037
-0,000
+0,200
+0,215
+0,340
+0,520
+0,790
+0,800
+0,850
+1,190
+1,500
+1,700



Стандартный электродный потенциал металла количественно характеризует его электрохимическую активность: чем меньше алгебраическая величина потенциала, тем металл более активен.
Пример 1. Стандартный электродный потенциал никеля (-0,25 В) больше, чем у кобальта (-0,277 В). Изменится ли это соотношение, если измерить потенциал никеля в растворе его ионов с концентрацией 0,001 моль/л, а кобальта – 0,1 моль/л?
Решение. Электродный потенциал металла () зависит от концентрации его ионов в растворе. Эта зависимость выражается уравнением Нернста

                                 ,
Где  0 – стандартный электродный потенциал;
         n – число электронов, принимающих участие в процессе;
         с – концентрация гидратированных ионов металла в растворе, моль/л.  
Вычислим электродные потенциалы этих металлов при данных  в условии концентрациях:

                
Таким образом, при изменившейся концентрации потенциал кобальта стал больше потенциала никеля.

Пример 2. Электродный потенциал оловянного электрода в растворе своей соли составил 90% от величины его стандартного потенциала. Вычислите концентрацию ионов Sn2+ в моль/л.

Решение. Стандартный электродный потенциал                   (см. табл. 6).
Электродный потенциал оловянного электрода в растворе своей соли будет равен

           .
Тогда в соответствии с уравнением Нернста концентрацию ионов Sn2+  рассчитываем по уравнению

                        


;    моль/л.

Пример 3. Гальванический элемент состоит из висмутого и медного, электродов, опущенных в растворы солей с концентрациями ионов         и  . Вычислите ЭДС гальванического элемента, составьте схему, напишите электродные уравнения электродных процессов.
Решение. Так как концентрации ионов в растворах не являются стандартной величиной (1 моль/л)  определим электродные потенциалы металлов по уравнению Нернста:


Висмут в данном случае имеет меньший электродный потенциал и является анодом (А), медь имеет больший электродный потенциал и является катодом (К).
Электродвижущая сила элемента равна Е = катода - анода, следовательно, для данного элемента

         .
Запишем электронные уравнения электродных процессов
               А:         Bi0 - 3ē  Bi2+
               K:         Cu2+  + 2ē  Cu0,
т.е. висмут, являясь анодом, растворяется при работе гальванического элемента, а медь осаждается в виде металла на катоде.
Уравнение окислительно-восстановительной реакции, характеризующее работу данного гальванического элемента имеет вид:
                                 2Bi0 - 3Cu2+  2 Bi3+ + 3 Cu0
Схема данного гальванического элемента будет следующая
                        А(-) Bi / Bi3+  Cu2+/Cu (+) K.
Пример 4.  Составьте схему, напишите электронные уравнения электродных процессов и вычислите ЭДС гальванического элемента, в котором один цинковый электрод находится в 0,01 М растворе, а другой такой же электрод – в 0,001 М растворе сульфата цинка.



Решение. Электродные потенциалы равны


Так как электродный потенциал цинка в 0,001 М растворе меньше, чем в 0,01 М растворе, то схема данного гальванического элемента будет следующая
А(-) Zn0,001 M ZnSO4  0,01 M ZnSO4Zn (+) K
Запишем электронные уравнения электродных процессов
               А          Zn0 - 3ē  Zn2+
               K          Zn2+  + 2ē  Zn0
Электродвижущая сила элемента
Е = катода - анода = 0,01М - 0,001М = -0,821 – (-0,850) = 0,029 В.





ЭЛЕКТРОЛИЗ РАСТВОРОВ И РАСПЛАВОВ

Пример 1. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на электродах при электролизе раствора Ag2SO4. Сколько граммов серебра выделится на катоде при электролизе раствора Ag2SO4 в течение 60 минут при силе тока 4А? Чему равен объем газа, выделившегося на аноде?
Решение. Серебро располагается в ряде стандартных электродных потенциалов после водорода, следовательно, на катоде будет идти восстановление катионов серебра. На аноде идет окисление молекул воды с выделением кислорода, т.к. соль образована кислородосодержащей кислотой.
                              Ag2SO4       2 Ag+ + SO42-
          (-) Катод  2 Ag+                              SO42-   Анод (+)
                                           Н2О
           2Ag+ + 2ē  2Ag               2H2O - 4ē  O2 + 4H+
В прианодном пространстве накапливаются ионы SO42- и Н+, образуя кислоту Н2SO4.
Суммарное уравнение:
                              2Ag+ + 2ē  = 2Ag            2 
                              2H2O - 4ē = O2 + 4H+         1
                         4Ag+ + 2H2O = 4Ag + O2 + 4H+
или 
                         2Ag2SO4 + 2Н2О электролиз   4Ag + О2 + 2Н2SO4
                                                                      катод             анод
По законам Фарадея масса выделившихся на электродах веществ (m) определяется по формуле

                                   ,
где  Мэ – молярная масса эквивалента вещества, г/моль;
          J – сила тока, А;
           - продолжительность электролиза, с;
         F – число Фарадея (96500 Кл).
Молярная масса эквивалента серебра в Ag2SO4 равна отношению молярной массы серебра к его валентности: Мэ(Ag) = М(Ag)/1 = 107,87 г/моль.
Подставив в формулу значения Мэ(Ag) = 107,87 г/моль,  J = 4А,              = 60  60 = 3600 с, получим:

                           г.
При определении объемов выделившихся газов закон Фарадея имеет вид:

                                   ,
где    V – объем выделившегося газа, л;
        Vэ – молярный объем эквивалента газа, л.
Молярная масса кислорода М(О2) = 32 г/моль, молярная масса эквивалента кислорода Мэ(О2) = 8 г/моль. Молярный объем эквивалента кислорода рассчитываем, исходя из следствия закона Авогадро:
             32 г кислорода при н.у. занимают 22,4 л
             8 г кислорода при н.у. занимают х л (Vэ)

Vэ(О2) = л, тогда объем кислорода, выделившегося на аноде, будет равен:

                      л.

Пример 2. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на электродах  при электролизе раствора Ni(NO3)2. Вычислите продолжительность электролиза, если при силе тока 3А на катоде выделилось 5,8 г никеля.
Решение. Никель располагается в ряде стандартных электродных потенциалов после алюминия, но до водорода. На катоде будет происходить восстановление в основном катионов никеля, а также молекул воды с выделением водорода. На аноде идет окисление молекул воды с выделением кислорода.
                              Ni(NO3)2           Ni2+ + 2NO3-
       (-) Катод  Ni2+                           2NO3-  Анод (+)
                                            Н2О
      Ni2+ + 2ē  Ni0
     2Н2О + 2ē  Н20 + 2ОН-                2Н2О - 4ē  О2 + 4Н+
В прианодном пространстве накапливаются ионы NO3-  и Н+, образуя кислоту НNO3.
Суммарное уравнение
         Ni2+ + 2ē  Ni0
         2Н2О + 2ē  Н20 +  2ОН-  
         2Н2О - 4ē   О2  +  4Н+               2Н2О + 2Н+

          Ni2+ +2Н2О = Ni + Н2 + О2 + 2Н+
или
          Ni(NO3)2  + 2Н2О электролиз   = Ni + Н2 + О2 + 2НNO3
                                                              катод                 анод
Для вычисления времени электролиза используем математическое выражение законов Фарадея:

                                   .
Молярная масса эквивалента никеля в Ni(NO3)2 равна отношению молярной массы никеля к его валентности:
                           Мэ(Ni) = 58,71/2 = 29,35 г/моль.
Продолжительность электролиза:

                           ч.

Пример 3. На сколько граммов уменьшится масса висмутового анода, если электролиз раствора BiCl3 проходит при силе тока 2А в течение 40 минут? Составьте схему электролиза.
Решение. Процесс электролиза с растворимым анодом сводится к окислению атомов материала анода и восстановлению на катоде катионов висмута из раствора, т.е. к переносу висмута с анода на катод. Анод растворяется при этом количество ионов висмута Bi3+ в растворе остается неизменным.
                                   BiCl3         Bi3+ + 3Cl-
                    (-) Катод  Bi3+      3Cl-  Анод (+)
                                                                висмутовый           
                     Bi3+ + 3ē  Bi          Bi - 3ē  Bi3+

Процесс будет продолжаться до полного растворения анода.
По законам Фарадея рассчитаем массу выделившегося на катоде висмута: 

                                  ,                                                          где    J = 2А,  = 40  60 = 2400 с.
Молярная масса эквивалента висмута в BiCl3 равна отношению молярной массы висмута к его валентности:

                      
Следовательно, масса висмутового анода уменьшилась на 3,46 г.















                                   КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ

В зависимости от механизма протекания коррозийного процесса различают химическую и электрохимическую коррозию.
При электрохимической коррозии происходит образование местных гальванических пар. Участки с более отрицательным потенциалом являются анодными, а с более положительным – катодными. На анодных участках происходит окисление металла Ме0 – nē  Меn+, на катодных – восстановление окислителя. Если коррозия происходит в кислой среде, то на катоде восстанавливаются ионы водорода: 2Н+ + 2ē  Н2 (водородная деполяризация). Если коррозия происходит во влажном воздухе, в электролите, содержащем растворенный кислород, при неравномерной аэрации, то на катоде восстанавливаются молекулы кислорода:                      О2 + 2Н2О + 4ē  4ОН-  или О2 + 4Н+ + 4ē  2Н2О (кислородная деполяризация).
Коррозия при неравномерной аэрации наблюдается, когда доступ растворенного кислорода к различным частям изделия неодинаков. При этом те части металла, доступ кислорода к которым минимален, являются анодными участками. Это объясняется тем, что на катодных участках, где доступ кислорода больше, вследствие восстановления кислорода                     (О2 + 2Н2О + 4ē  4ОН-) происходит подщелачивание и металлы (в частности железо) пассивируются. На неаэрируемых участках происходит окисление металла: Ме0 – nē  Меn+.
Пример 1. Хром находится в контакте с медью. Какой из металлов будет окисляться при коррозии, если пара металлов находится в кислой среде (в H2SO4). Составьте схему образующегося при этом гальванического элемента, напишите уравнения электродных процессов.


Решение. Сравнивая величины стандартных электродных потенциалов (табл. 6), видим, что хром является более активным металлом () и в образующейся гальванической паре будет анодом. Медь является катодом (), как менее активный металл. В кислой среде схема образующегося гальванического элемента будет следующая:
                            А (-) Cr  H2SO4 Cu (+) K
Электронные уравнения электродных процессов:
А: Cr0 - 3ē  Cr3+
К: 2H+ +2ē H2              
Хром окисляется. На катоде восстанавливаются ионы водорода (водородная деполяризация).
Пример 2. Как происходит коррозия во влажном воздухе пары олово-висмут? Составьте схему образующегося гальванического элемента, напишите электронные уравнения электродных процессов.


Решение. Во влажном воздухе происходит атмосферная коррозия. При этом поверхность металла, находящегося во влажном воздухе, покрывается пленкой воды, содержащей различные газы, и в первую очередь кислород. Стандартный электронный потенциал олова -0,136 В, а стандартный электродный потенциал висмута   +0,215 В. Потенциал висмута более положительный, следовательно, при контакте этих металлов олово будет анодом, а висмут – катодом. Схема образующегося при атмосферной коррозии гальванического элемента будет следующая:
                             А (-) Sn  H2O, O2 Bi (+) K
Электронные уравнения электродных процессов:
А: Sn0 - 2ē  Sn2+
              K: 1/2O2 + H2O + 2ē 2OH-
              Sn0 +1/2O2 + H2O  Sn2+ + 2OH-
Ионы Sn2+ взаимодействуют с гидроксид-ионами:
                     Sn2+ + 2ОH-  Sn(ОН)2.
Образующийся гидроксид Sn(ОН)2 является продуктом коррозии.




























Таблица 7.  Основные классы неорганических веществ

	Вещества
	Классификация веществ
	Примеры

	Простые
	Металлы




Неметаллы
	s-элементы (кроме Н, Не)
p-элементы
Al, Ga, Jn, Tl, Ge, Sn, Pb, Sb, Bi
d-элементы
f-элементы

s-элементы (кроме Н, Не)
p-элементы
B, C, Si, N, P, As, O, S, Se, Te
Галогены
Благородные газы

	Сложные
	Бинарные соединения






Соли





Гидроксиды
	гидриды   LiH, NaH, CaH2, BaH2
карбиды   Be2C, CaC2, Al4C3
нитриды   Na3N, Mg3N2 , Si3N4
оксиды   Na2O, CaO, Al2O3
сульфиды   K2S, ZnS, Fe2S3
галиды   NaCl, BaCl2 , FeCl3

средние   NaNO3 , Al2(SO4)3 ,K3PO4 
кислые (гидро-)   NaHSO4 , KH2PO4 ,            
                             Ca(H2PO4)2 .
основные (гидроксо-)   MgOHCl,
                         (CuOH)2SO4 , Fe(OH)2Cl 

основания  KOH, Ba(OH)2 , Ni(OH)3 
амфотерные  Zn(OH)2 , Al(OH)3 ,Be(OH)2
                        H2ZnO2 , H3AlO3 , H2BeO2  
кислоты   HNO3 , H2SO4 , H3PO4

















Таблица 8.  Названия важнейших кислот и их солей

	Название кислоты
	Формула кислоты
	Название солей

	Ортоборная
Метаборная
Четырехборная
Ортоалюминиевая
Метаалюминиевая
Угольная
Метакремниевая
Ортосвинцовая
Метасвинцовая
Свинцовистая
Азотистая
Азотная
Циановодородная
Ортофосфорная
Метафосфорная
Фосфористая
Метаванадиевая
Ортомышьяковая
Метамышьяковая
Ортомышьяковистая
Метамышьяковистая
Сероводородная
Сернистая
Серная
Родановодородная
Молибденовая
Хромовая
Двухромовая
Метахромистая
Вольфрамовая
Хлороводородная (соляная)
Хлорноватистая
Хлористая
Хлорноватистая
Хлорная
Марганцовая
Марганцовистая
Уксусная
Муравьиная
Щавелевая

	H3BO3
HBO2
H2B4O7
H3AlO3
HАlO2
H2CO3
H2SiO3
H4PbO4
H2PbO3
H2PbO2
HNO2
HNO3
HCN
H3PO4
HPO3
H3PO3
HVO3
H3AsO4
HАsO3
H3AsO3
HАsO2
H2S
H2SO3
H2SO4
HSCN
H2MoO4
H2CrO4
H2Cr2O7
HCrO2
H2WO3
HCl
HClO
HClO2
HClO3
HClO4
HMnO4
H2MnO4
CH3COOH
HCOOH
H2C2O4
	Ортобораты
Метабораты
Тетрабораты
Ортоалюминаты
Метаалюминаты
Карбонаты
Метасиликаты
Ортоплюмбаты
Метаплюмбаты
Плюмбиты
Нитриты
Нитраты
Цианиды
Ортофосфаты
Метафосфаты
Фосфиты
Ванадаты
Ортоарсенаты
Метаарсенаты
Ортоарсениты
Метаарсениты
Сульфиды
Сульфиты
Сульфаты
Роданиды
Молибдаты
Хроматы
Дихроматы
Метахромиты
Вольфраматы
Хлориды
Гипохлориты
Хлориты
Хлораты
Перхлораты
Перманганаты
Манганаты
Ацетаты
Формиаты
Оксалаты










Таблица 9.   Константы и степени диссоциации 
                     некоторых слабых электролитов

	Электролиты
	Формула
	Числовые значения констант диссоциации
	Степень диссоциации в 0,1 Н растворе, %

	Азотистая кислота
Гидроксид аммония
Муравьиная кислота
Ортоборная кислота



Ортофосфорная кислота




Сернистая кислота


Сероводородная кислота

Циановодородная кислота
Угольная кислота

Уксусная кислота
Фтороводородная кислота
Хлорноватистая кислота

	HNO2
NH4OH
HCOOH
H3BO3



H3PO4




H2SO3


H2S

HCN
H2CO3

CH3COOH
HF
HClO
	к = 4,0  10-4
к = 1,79  10-5
к = 1,77  10-4
к1 = 5,8  10-10
к2 = 1,8  10-13
к3 = 1,6  10-14

к1 = 7,5  10-3
к2 = 6,31  10-8
к3 = 1,26  10-12

к1 = 1,7  10-2
к2= 6,3  10-8

к1 = 1,1  10-7
к2 = 1,0  10-14
к = 7,2  10-10
к1 = 4,3  10-7
к2 = 5,6  10-11
к = 1,75  10-5
к = 7,2  10-4
к = 3,0  10-8
	6,4
1,3
4,2
0,007
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0,07

0,009
0,17

1,3
8,5
0,05
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