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                                                                             Введение
    Учебно-методическое пособие составлено с целью оказания методической помощи студентам, самостоятельно изучающим тот или иной раздел химии.
Учебно-методическое пособие содержит рекомендации к выполнению лабораторных работ, методические советы к решению задач на практических и семинарских занятиях, а для более глубокой теоретической подготовки даны вопросы и задачи для самопроверки, тестовые задания.
    Для закрепления и контроля знаний предложены индивидуальные домашние задания по вариантам.

   При изучении темы следует:

1 Изучить теоретический материал по рекомендованной литературе

2 Отметить особо сложный и неизвестный материал

3 После проработки материала учебников попытаться ответить на контрольные вопросы и вопросы для самопроверки. Неясные вопросы и задания следует отметить, чтобы выяснить их на СРСП
4 Попытаться прорешать предложенные задачи, используя методические рекомендации к их решению

5 Проверить усвоение темы по индивидуальному домашнему заданию и тестам.
Тема 1 Основные понятия и законы химии
Практическое занятие
Цели: закрепить и проверить теоретические знания студентов, научить решать задачи различных видов и типов по данной теме, подготовить к контрольной работе, проверить понимание студентами сущности стехиометрических законов и их практическое значение.

 Развивать умения применять теоретические знания на практике.

 Воспитывать у студентов интерес к химии, к химическим задачам, а в процессе их решения усидчивость, внимание, целеустремленность.

Должны знать: формулы для решения задач, формулировки стехиометрических законов химии.

Должны уметь: производить различные вычисления по химическим формулам и уравнениям.

ПЛАН
1 Формулировки стехиометрических законов химии.

2 Вычисления по химическим формулам и уравнениям.

Методические рекомендации
Стехиометрия – раздел химии, изучающий количественные отношения, в которых вещества вступают в химическое взаимодействие. Все стехиометрические расчеты в химии  базируются на трех основных законах:

1) сохранения массы веществ при химических реакциях;

2) постоянства состава химических соединений;

3) эквивалентов.
В химических расчетах используется специфическая единица количества вещества – моль. Масса моля численно равна молекулярной массе. (1моль Cl2 – 71г., H3PO4 - 98г. и т.д.). Один моль любого вещества содержит 6,02*1023 молекул (число Авогадро), хотя масса одного моля разных веществ – различна. Масса любого газообразного вещества при нормальных условиях (н.у.) занимает объем  равный   22,4 л/ моль.
1 моль – весит м.г. – содержит 6,02* 1023- занимает при нормальных условиях объем 22,4 л/моль  (для газов).

Обозначение:

υ  - количество вещества – моль.

Mr – относительная молекулярная масса – а.е.м.

М – молярная масса – г/моль

NА - число Авогадро (6,02*1023 молекул)

Vm  – молярный объем (22,4 л/моль).

При расчетах можно использовать формулы:

                  m
                   V                        N      


υ  =   M ;

υ =     Vm;               υ =  NА ;

где:  m – масса вещества – грамм

        υ  – объем газа – литр (л); мл.

        N  - число молекул

Например: Сколько молей и молекул и какой объем занимают 100г N2?

Дано:



Решение:

M(N2) = 100г



                  

                           
       υ = m/M ; N = NA· υ; V = Vm· υ;   исходя из формул

υ=? N=?

       1 Находим число молей в 100г N2




            M(N2) = г/моль       1 моль – 28г.

                                                        100  

                                               υ =   28 = 3,57 молей                   Х моль – 100г 





        2  Находим число молекул в 100г N2
                                                28г - 6,02 • 1023 молекул





100г – х молекул 





N =  NA• υ; N = 6,02 •1023 • 3,57 = 2,15 • 1024 молекул



       3 Находим объем занимающий 100г N2.




         22,4л – 28г





Х – 100г.
V = 22,4 • 3,57
= 79,97л

  Ответ: 79,97л.
Вопрос для самопроверки
1 Назовите известные Вам формы существования материи.

2 В чем сущность движения химической формы движения материи

3 Основы атомно-молекулярного учения. Атомная и молекулярная масса. Моль. Число Авогадро. Молярный объем.

4 Понятие об эквиваленте. Закон эквивалентов. Как рассчитывают эквивалентную массу простых и сложных веществ.

                  ЗАДАЧИ

1 Во сколько раз молекула серной кислоты тяжелее молекулы воды?

Решение: Mr(H 2SO4 ) = 2Ar(H) + Ar(S) +4Ar(O) 

                  Mr(H 2SO4 ) = 2• 1 + 32 + 4•16 = 98 а.е.м.

      Mr(H 2O)= 2Ar (H) + Ar(O)
                  Mr(H 2O)= 2• 1 + 16 = 18 а.е.м.

                  Mr(H 2SO4 ) = 98 г/моль
                  Mr(H 2O)= 18 г/моль

                  M(H 2SO4 )      98 г/моль
                     M(H 2O)   =   18 г/моль = 5,4 раз.

Ответ: молекула H 2SO4 тяжелее молекулы воды в 5,4 раз.

Самостоятельно: Во сколько раз молярная масса карбоната калия больше молярной массы оксида азота (IV) = ?

2 Сколько молей вещества соответствует хлороводороду массой 73г?

Решение:          m                             m
                  М = υ                      υ  = M

        Mr (HCl) = Ar(H) + Ar(Cl)


                  Mr (HCl) = 1 + 35,5 = 36.5 а.е.м.
                  M (HCl) = 36,5 г/моль
                                       73г


                      (HCl) = 36,5г/моль = 2 моль 

Ответ: 2 моль вещества соответствует хлороводороду массой 73г

Самостоятельно: Сколько молей соответствует сульфату алюминия Al2(SO4)3 массой 1026г?

3 Какой массе серной кислоты соответствует количество вещества 0,2 моль?

Решение:        m
                 М = υ                             m  = Мυ

Mr (H2SO4 ) = 2Ar(H) + Ar(S) + 4Ar(O)

Mr (H2SO4 ) = 2 • 1 + 32 + 4 • 16 = 98 а.е.м.
Mr (H2SO4 ) = 98 г/моль
m(H2SO4 )= 98 г/моль • 0,2 моль = 19,6 г/моль

Ответ: количество вещества 0,2 моль соответствует 19,6г серной кислоты.
Самостоятельно: Какой массе сульфата натрия  Nа2SO4 соответствует количество вещества 5 моль?

4 Вычислите объем следующих газов при нормальных условиях, если взято:

а) 2 моль азота;


б) 56г азота;

в) 16г кислорода;


г) 0,5 моль кислорода

            V
а) Vm = υ                    V= Vm• υ        Vm = 22,4 л/моль

    Vm(N2) = 22,4 л/моль •  2 моль = 44,8л

            m                                   m
б) М = υ                             υ =  M
Мr (N2) = 28 а.е.м. 
М (N2) = 28 г/моль

        56г

υ = 28г/моль = 2 моль

V(N2) = 22,4 л/моль • 2 моль = 44,8л

Ответ: а) V(N2) = 44,8л           б)  V (N2) = 44,8л

 в) и г) самостоятельно.

5 Вычислить количество молекул, содержащихся в 54г воды.

Решение:          Н2О

                  υ   = 1 моль


       Mr = 2Ar(H) + Ar(O)

                 Mr = 2• 1 + 16 = 18 а.е.м.

                 M  = 18 г/моль

                 m = M
                 m = 18 г/моль • 1моль = 18г


     18г Н2О  -  6,02 • 1023  молекул


      54гН2О  -  х молекул

        6,02 •1023• 54г

Х = 
       18г              = 18,06•1023 молекул

Ответ: в 54г воды содержится 18,06•1023 молекул

Самостоятельно:  Вычислить количество молекул, содержащихся в 320г кислорода.

6 Вывести простейшую формулу соединения, массовая доля элементов в котором:    фосфора – 18,9%; натрия – 42,1%; кислорода – 39,0%.

Решение: число атомов в соединении прямопропорционально  массовой доле элемента и обратно пропорционально его относительной атомной массе Ar. Отсюда формула соединения NaxPyOz
                            ω(Na)        ω(P)          ω(O)          


x : y : z = Ar(Na)    :   Ar(P)    :   Ar(O)

                42,1    18,9     39

x : y : z =  23    :   31    : 16 = 1,83 : 0,61 : 2,44

общее кратное 0,61

                1,83        0,61      2,44

x : y : z =  0,61    :   0,61  :   0,61 = 3 : 1 : 4

Простейшая формула – Na3PO4 .

Самостоятельно: В состав химического соединения входят натрий, фосфор, и кислород. Массовые доли элементов составляют:                     

     
                                                  ω(Na) = 34,6%







ω(Р) = 23,3%

ω(Na) = 42,1%

Выведите простейшую формулу соединения.

7 При соединении фосфора массой 1г с кислородом получился оксид фосфора массой 2,29г. Определите формулу оксида.

Решение: По закону сохранения массы веществ m(О) = m(РxОy) – m(P)

                  Простейшая формула оксида РxОy
                             m(P)      m(O)


      х : у = Ar(P)  :   Ar(O)

                  m(O) = 2,29г – 1г = 1,29г


      РxОy. Находим число молей атомов фосфора и кислорода



      1     1,29

                  х : у = 31 :   16   = 0,032 : 0,080


      Общий делитель 0,016

      0,032     0,080

                  х : у =   0,016  : 0,016   = 2 : 5

Простейшая формула оксида Р2О5

Ответ: формула оксида Р2О5.

Самостоятельно:  Найдите простейшую формулу оксида ванадия, зная, что 2,73г оксида  содержат 1,53г металла.

8 Определите валентность и эквивалент отдельных элементов входящих в соединения: NaCrO2 , NaCrO4, Na2Cr2O7.

9 Определите молекулярную массу вещества, если его относительная плотность по водороду равна 21.

10 Относительная плотность газа по воздуху равна 1,17. Определите молекулярную массу газа.

Лабораторная работа

                          Основные законы химии
Целью работы является приобретение навыков правильного взвешивания на весах и выполнения стехиометрических расчетов по табличным и самостоятельно полученным данным.  
Методические рекомендации
Следует иметь в виду, что ни одно измерение не может быть произведено с абсолютной точностью. Предположим, например, что мы дважды определяли процентное содержание оксида меди (II) в данной соли. Несмотря на всю тщательность измерений в стремлении сохранить тождественные условия опыта, полученные результаты не будут вполне совпадать.

Для оценки точности измерения вычисляют абсолютную и относительную ошибки конечного результата. Абсолютная ошибки есть разность между теоретическим значением величины b и значением величины с, полученным в опыте:

[image: image237.png]







х = в – c 
(1)     

При работе в учебной лаборатории за истинное значение  измеряемой величины принимают табличные данные. Относительной ошибкой  О называется отношение абсолютной ошибки а к истинному значению b данной величины:




     Δх =   х/ в 
(2)

Только относительная ошибка дает возможность судить о точности измерения. Так, если абсолютная ошибка при определении массы равна 0,01г, а масса  испытуемого тела 5г, то относительная ошибка 0,01/5 = 1/500, т.е.0,2%. Если же масса тела 25г, то при такой же абсолютной ошибке относительная ошибка составит 0,01/25= 1/2500, т.е. 0,004%.

Опыт 1 Определение процентного содержания оксида меди (II) в карбонате                  гидроксомеди (II).


При прокаливании карбонат гидроксомеди (II) разлагается:




(CuOH)2CO3 = 2CuO + H2O↑ + CO2↑
из полученных веществ вода в виде пара и оксид углерода (IV) – вещества летучие. В тигле остается оксид меди (II) в виде черного порошка. Зная массу карбоната гидроксомеди (II) и массу оксида меди (II), можно вычислить процентное содержание CuO в соли.


Оборудование и реактивы. Технохимические весы с разновесом. Газовая горелка с треножником и асбестовой сеткой. Занумерованные фарфоровые тигли, заблаговременно взвешенные лаборантом. Керамический треугольник. Тигельные щипцы. Ложечка для (CuOH)2CO3 . Карбонат гидроксомеди (II).


Выполнение работы. Взвесьте пустой тигель с точностью до 0,01г и проверьте значение его массы у лаборанта. Запишите номер и значение массы тигля. Насыпьте 1-2г карбоната гидроксомеди (II) в тигель и взвесьте с точностью до 0,01г. Запишите полученные результаты. Вставьте тигель в керамический  треугольник, поместите на треножник и приступите к прокаливанию.


Вначале нагревайте медленно, на восстановленном пламени горелки, так как при бурном разложении (CuOH)2CO3  улетучивающиеся газы могут выбросить из тигля часть вещества. После прокаливания в течение 15-20 мин охладите и взвесьте тигель. Затем повторите прокаливание в течение 5 мин, охладите тигель и взвесьте его. Если результаты двух последних взвешиваний расходятся не более чем на 0,02г, приступайте к вычислениям; если расхождение более 0,02г, прокаливание и взвешивание продолжайте до постоянной массы.


Форма записи
Дата

Наименование работы

Масса тигля, г


пустого------------------------------------------- А


с солью------------------------------------------ Б

Масса соли, г-------------------------------------------- В = Б-А

Масса тигля с оксидом меди (II), г


после прокаливания------------------------ Г1

постоянная-------------------------------------Г

Масса оксида меди (II), г---------------------------- Д = Г-А

Содержание CuO в карбонате гидроксомеди (II), %


экспериментальное-----------------------Э

теоретическое------------------------------ Т

относительная ошибка вычисления, %-------О


Вычисления. Вычисляют теоретическое содержание оксида меди (II) в карбонате гидроксомеди (II) в карбонате гидроксомеди (II) в процентах (Т). Для этого по справочнику находят молекулярные массы карбоната гидроксомеди (II) и оксида меди (II), составляют пропорцию и производят вычисления. Аналогично вычисляют процентное содержание оксида меди (II) по экспериментальным данным (Э). Затем определяют относительную ошибку (О) в %:




х = теор – эксп.

                                 х



          Δ х = теор   · m%

Если работа выполнена правильно и тщательно, относительная ошибка не должна превышать ±2%.


Контрольные вопросы и задачи
1 На технохимических весах взяты две навески: 0,60 и 60,00г. Для какой из них относительная ошибка больше и почему?

2 Сколько граммов взято карбоната гидроксомеди (II), если при прокаливании его получили 10г оксида углерода (IV)?

3 Сколько процентов азота содержится в нитрате калия?

4 Сколько процентов оксида калия (в пересчете) содержится в нитрате калия и хлорида калия?

5 Сколько процентов Р2О5 (в пересчете) содержится в фосфате кальция  Ca3(PO4)2 и в дигидрофосфате кальция  Ca(H2PO4)2?

6 Сколько нужно взять Ca3(PO4)2  и H2SO4 , чтобы получилось 5г фосфорной кислоты?

7 Сколько 16%-ного суперфосфата на 1 га нужно взять, чтобы внести в почву 12,5кг Р2О5?

8 Сколько надо внести нитрата натрия на 5 га почвы, если на каждый гектар требуется 45 кг азота?

9 Сколько азота содержится в 50кг 95%-ной чилийской селитры?

10 Сколько нужно взять гидроксида кальция и фосфорной кислоты, чтобы получить 200кг преципитата CaHPO4 • H2O?

Литература:

Основная: 


1    Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия;  Учебник  для  с.-х. ВУЗов глава 1,  стр. 12-25

2   Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неорганическая химия. Учебник  для  с.-х. ВУЗов глава 2,  стр.21-22, стр. 12-25

Дополнительная:

  3   Ахметов Н.С.Общая неорганическая химия; М.: Высшая               школа, 1988
 4   Гольбрайх З. Е. Сборник задач и упражнений по химии. М.: Высш. шк.,1984.
Тема 2    Строение  вещества. Строение атома

Практическое занятие
    Цели:  Дать  представление  о   корпускулярно-волновом  дуализме  явлений   микромира, волновой  функции, атомной орбитали. Изучить  квантовые числа:  главное, орбитальное, магнитное  и спиновое, энергетические  уровни  и подуровни, правила  заполнения  электронных  орбиталей атома  в  основном  состоянии, принцип  Паули, правило Клечковского  и Хунда, электронные емкости орбиталей, подуровней и уровней  атома, способы  записи электронных  формул атома.

Формировать у студента диалектико-материалистическое мировоззрение о единстве природы. 

Изучение строения вещества приводит к открытию все более тонких деталей его структуры, постоянно углубляет и уточняет ваши знания.

План

1  Элементарные частицы и атомное ядро
2  Корпускулярно-волновой дуализм
3  Квантовые числа. Принцип Паули
4  Правила заполнения электронных уровней и подуровней. Электронные формулы, Электронно-структурные формулы. Правило Хунда
5  Значение теории строения атома в химии и биологии
6  Сколько   s, p, d, f элементов в периодической системе Д.И.Менделеева? Напишите электронную формулу атомов рубидия и цезия. Подсчитайте суммы спиновых квантовых чисел в этих атомах
7  Сформулируйте правило Хунда. Изобразите электронно-структурную формулу атома азота
8  Какие электроны называют валентными? Как изображают электронный остов атома рубидия?

9  Сколько электронов находится на d-подуровне атома с порядковым номером 43?

10 Охарактеризуйте квантовые числа следующих электронов:4s¹, 5p³, 4d²,4f¹.                                                                                                                                                                                                                                                       

Методические рекомендации  

Квантово-механическая  модель атома
  Как  известно, атомы   состоят  из  ядра  и  электронов, а  ядро - из  протонов и  нейтронов.  Электроны, протоны и нейтроны  являются  элементарными   частицами, т.е.  мельчайшими   частицами  материи. Элементарные  частицы, а  также  построенные  из  них   атомные  ядра, атомы  и молекулы  имеют  чрезвычайно   малые  массы и геометрические  размеры  и  поэтому   обладают   специфическими   свойствами,   отличающими их  от  объектов   привычного  нам   мира-макромира, и образуют  свой  мир-микромир. В  микромире проявля ются   действия   законов   квантовой   механики,  которые  не  ощущаются   в  повседневной  жизни. Квантовая  механика – это  наука  о  строении  и свойст- вах  элементарных  частиц, ядер, атомных и   молекулярных  объектов, об  их  превращениях и о явлениях, сопровождающих  эти   превращения. Состояние  электрона  в  атоме  изучает   квантовая  механика.  Главный  тезис   квантовой  механики - микрочастицы  имеют волновую природу, а волна - свойства частиц.

Частица- ( корпускула)- это  сосредоточение  вещества  в  малой   части  пространства . Движение  частицы характеризуется  траекторией, т.е. координа- тами  и скоростью  в  каждый  момент  времени. Волна-это процесс, занимаю- щий  значительный  объем трехмерного  пространства  и  развивающийся во  времени, чаще  всего  как периодический  процесс. Характеристиками   волны  являются ее длина, частота и скорость движения,  амплитуда и знак амплитуды.

Луи  де Бройль в 1924 году   предложил, что все  тела  в  природе   обладают  одновременно  и   волновыми  и  корпускулярными  свойствами. Уравнение  де Бройля   отражает этот  дуализм (двойственность).

λ=h / mv      (1)

Оно объединяет  характеристику  волнового процесса – длину  волны  λ и 
 характеристику корпускулярного  движения  - импульс mv., 

где  m-масса частицы, 

       V –ее  скорость.

      Быстро  движущийся  электрон, обладающий   свойствами волны,  может  находиться   в  любой  части   пространства  вокруг  ядра, и в различных   положениях. Его  можно  рассматривать как  электронное   облако  с  определен ной  плотностью отрицательного  заряда. Электронное  облако- это  квантово-механическая  модель   движения электрона  в  атоме. Наиболее вероятное  нахождение  электрона  на  расстоянии 0,53 Ấ (наибольшая  плотность). Ту  сферу, где  чаще  бывает электрон,   называют  атомной  орбиталью.

Квантовые числа
Состояние  электрона  в  атоме  описывают четыре  квантовых  числа: 

1) Главное  квантовое  число  (n) – характеризует  энергетический  уровень или  запас  энергии электрона,  а  также  размеры  электронного облака. Главное  квантовое  число  имеет  значения: n=1,2,3,4 и т.д. К,L,M,N-…буквенное   обозначение  уровня.

2)  Орбитальное  или  побочное   квантовое  число (l) – характеризует энергетическое  состояние электрона  в  подуровне  и  форму  электронного  облака. При  данном (n) главного  квантового  числа орбитальное  квантовое  число(l)  может  принимать все  неотрицательные  целочисленные  значения  от 0 до  n=1 . Это значит, что   число  возможных   значений  l при данном  n  также  равно n . Например, если n =1, то l=0, при n=2 , l= 0,1, т.е.  два  значения. Числовые  значения l  имеют  буквенные  обозначения, которые  удобнее  в употреблении l =0,1,2,3 обозначение: s ,p, d ,f
Соответственно  говорят о  s -, р-, d-, f- состояниях  электрона.

s- ,  p- , d- , f- орбиталях : S- O сфера  имеет (шаровую   форму), Р- (гантелевид-

ную  форму), d- (форма  четырехлепестковой   розетки), f-  (сложную форму).

Подуровни  принято   обозначать  двумя   символами:  цифровым  и буквенным, означающими   главное  и  орбитальное  квантовые   числа.

	n
	l
	Число подуровней
	Буквенное обозна-

чение подуровней

	1
	0
	1
	1S

	2
	0,1
	2
	2S ,2p

	3
	0,1,2
	3
	3S, 3p ,3d

	4
	0,1,2,3
	4
	4S, 4p, 4d ,4f


3)  Магнитное  квантовое  число  (m) –характеризует   ориентацию  орбиталей  в  пространстве. Им  определяется  число  орбиталей  на  каждом  подуровне.  Величина m  может  принимать  целые отрицательные  и  положительные  значения от – l  до +l включая  ноль. Это  означает, что  каждому  значению l соответствует  свой  набор   магнитных  квантовых  чисел m . На  подуровне  l  независимо   от  главного  квантового  числа  n , всегда  имеется  2l+1  атомных  орбиталей.  Для S-подуровня l=0 и  поэтому m=0. Таким образом, на S-подуров- не  всегда  существует единственная S-орбиталь. Графически  обозначают одной  квантовой  ячейкой. Для p-электронов или p-подуровня l=1 и m =-1,0,+1, т.е. p-подуровень всегда имеет три p-орбитали, т.е. квантовые ячейки

S-орбиталь             Px-орбиталь               Py-орбиталь             Pz-орбиталь

Соответственно d-подуровень l=2, m= -2,-1,0,+1,+2, т.е.  пять  квантовых ячеек, таким  образом,  5 орбиталей т.е. 2l + 1, l=2→ 2  2+1=5

f –подуровень   l=3, m = -3,-2,-1,0 +1,+2,+3

f –орбиталей  семь Nl = 2 * 3 +1 =7 квантовых ячеек.

4) Спин- это  собственный  момент количества  движения  электрона. В  атоме  этот  момент  количества  движения  квантуется  и  определяется  спиновым  квантовым  числом.  Спиновое  квантовое  число  характеризует  собственное   вращение  электрона  вокруг  своей  оси.  Спиновое  квантовое  число (ms) может  принимать  только  два  численных  значения:  - 1/2   и   + 1/2

Оно  определяет  число  электронов, которое  может   находиться  на  орбитали . В соответствии  с принципом  Паули на  одной  орбитали может находиться  не  более  двух  электронов. Этот  принцип  сформулирован    В. Паули (1925). 

В  атоме  не  может  быть  двух  электронов   с  одинаковыми  значениями  всех  четырех  квантовых  чисел.

Принцип  Паули  определяет,  прежде  всего,   максимальную  емкость   по  электронам  одной  орбитали Nm , т.е.  в  одной  ячейке   может  быть  два  электрона   с противоположными  спинами  ↓ ↑  - обозначение.

Максимальная  емкость  уровня  по  электронам  определяется  по  формуле

Nl=2(2*l+1),  l=0,   m=0,   s=1/2  ,  s=-1/2      S-подуровень  N S =2(2*0+1)=2

l=1,   m=-1 , 0 , +1,  m=-1,  s = + 1/2 ,  -1/2,        
                                 m=0,   s = + 1/2 , - 1/2,         p-подуровень  Np = 2(2*1 +1 )=6

                                 m=+1, s =    1/2 ,  -1/2,

n=1,  N=2n2, N = 2* 12 =2 т.е.  на I уровне максимально  может  быть  два электрона.

n=2,   N2= 2*22 =8

n=3,   N3= 2*32 =18

n=4,   N4= 2*42 =32

Например:  на d-подуровне (l=2) количество  электронов  равно 

N d = 2 (2* 2+1)=10

Правила  и порядок  заполнения  атомных  орбиталей. Правило Клечковского
Принцип  минимальной  энергии  определяет, что наиболее  устойчивыми  состояниями  любой  системы, в  частности  атома  или  молекулы, является   состояние  с  минимальным  запасом  энергии.        Применительно  к  этому  этот  принцип  означает, что электроны  в  атоме  заполняют  уровни с  наименьшими  значениями  главного квантового  числа n , а  в  пределах  уровня  сначала  заполняются   подуровни  с  наименьшими  значениями орбитального  квантового  числа. Чем  больше  n, тем  сильнее   электрон  связан   с  ядром   и  больше  его  орбиталь. Поскольку  величина  Еn имеет  знак  “минус”. Энергетический  уровень Е1  дает   минимальные  значения  полной  энергии  электрона. Ниже  этого   значения   энергия  не  может  быть. Энергетический  уровень Е1 называется  основным  или  невозбужденным. Остальные  уровни   являются  возбужденными. Основную  часть   энергии  электрона  определяют  главным   квантовым  числом  (n).      Однако  при  большом  числе   электронов   наименьшее  количество   энергии  электрона  обуславливается  не  только  числом  n , но  и  орбитальным квантовым  числом  (l) , точнее  суммой  n+l . Наиболее  просто   можно   усвоить   распределение  электронов   исходя   из правила    Клечковского: Заполнение  электронных  уровней   атомов  с  увеличением   порядкового  номера   элемента   происходит   последовательно   с  ростом  суммы  (n+l) , а  при  равных  значениях  (n+l)  осуществляется   заполнение  того  уровня, которому  соответствует  большее значение l.
Например: 1S,   n=1,  l=0,  n+l=1+0=1,

                    2S,   n=2,  l=0,  n+l=2+0=2,

                       2p,   n=2,  l=1,     n+l=2+1=3

Рассмотрим   строение  атома  калия 

 +19  |  |  |  |     1S2   2S 2  2P 6  3S 2  3P6  4S1
         2 8 8 1

почему в  атоме   калия  3d не  заполнено, а  заполняется 4S 

3d    n=3,  l=2,   n+l= 3+2=5,

4S   n=4,   l=0,   n+l=  4+0=4 , т.е. сумма (n+l) для 4S меньше, чем (n+l) для 3d, поэтому 4S  заполняется  раньше, чем 3d. Заполнение  3d-подуровня   начинается  с 21 элемента скандия.   21Sc  1S2  2S 2 2p 63S2 3p6 3d 14S2
Электронные и электронно-графические  формулы атомов элементов. Правило Хунда
Электронные  формулы фиксируют  занятые  электронами  уровни и подуровни  и количество  электронов  на них.  В электронных   формулах  используется  обозначение  уровней  и подуровней, т.е.  первым, цифровым  символом  обозначают   уровень (номер), а  вторым  буквенным символом (s, p, d, f)  обозначают  подуровни. Число  электронов  на  подуровне обозначают  верхним  первым  индексом.

Например: 1Н  1S , для  азота   N 7  1S2  2S2  2p3
Электронно-графические  формулы   изображают  атом   в  виде   совокупности   орбиталей, которые  называют  квантовыми  ячейками.  Например, для  азота  1S2  2S2 2p3
                                              S-подуровень 

                                          n =1, l=0, m=0

                                              S        

                               S= -1/2           S = +1/2


                            n =2 

                                              P-подуровень,   l=1                         m=-1,m=0,m=+1

Заполнение  орбиталей – ячеек электронами  осуществляется  в  соответствии  с  принципом  Паули, минимизация  энергии  и  правилами  Хунда
      При  данном   значении  l  электроны  в  атоме  располагаются  так, что  суммарное  спиновое  число  их максимально.

                     ∑S = 1/2+ 1/2+1/2 =3/2

Если  заполнили  так, т.е.  s = +1/2   s = - 1/2,  спаренные  электроны  

∑s= 1/2 + (-1/2) + 1/2 =1/2

Химические  свойства   атомов   определяются  в  основном   строением   наружных  электронных  уровней, которые   называются валентными.      

     Заполненные   энергетические  подуровни, соответствующие  электронным   структурам  атомов  благородных  газов, называют  электронным  остовом. Например:  для  натрия,   имеющего  электронную  формулу  1S 22S2 2p6  благородного  газа  неона.  Сокращенно  электронную формулу   благородного  газа   обозначают   его  химическим  символом в квадратных  скобках, например: 1S2 2S2 2p6 = [Ne]

Это  позволяет  упростить  запись  электронных  формул,  например   для  калия   вместо  1S 22S2 2p6 3S2 3p6 4S1  можно  написать  [Ar] 4S1. Одновременно  эта  запись  наглядно  выделяет  валентные  электроны, определяющие  химические  свойства  атомов  элемента. 

      В  электронно-графических (структурных)  формулах в  отличие  от  электронных  изображают  не  только  заполненные,  но  и  вакантные  орбитали  валентных  подуровней. Это  позволяет предсказать изменение  валентности элемента  в  результате  перехода  его  атома  в возбужденное состояние, что  обозначают   символом  соответствующего элемента  со  звездочкой.

Например: 15P * [Ne] 3S2 3P3   n=3       ↓↑   S                                                    ↓↓↓           P
В  невозбужденном  состоянии  атом  фосфора  имеет  три  неспаренных  электрона  на p-подуровне. При  переходе  атома  в   возбужденное   состояние  электронная  пара  s-подуровня   может  разделиться, и  один  из  электронов  с S- подуровня  может  переходить  на d-подуровень.  Валентность  фосфора  при этом   меняется  с  трех  в  основном  состоянии до  пяти  в  возбужденном  состоянии.

Контрольные вопросы

1 Какие элементарные частицы входят в состав атома?
2 Что такое электрон, протон, нейтрон?
3  Объясните, почему у многих элементов при одном и том же заряде ядра атома могут быть разные массовые числа. Почему у ряда элементов, например у хлора, нецелочисленные атомные массы?
4 Дайте характеристику квантовым числам. Почему в атоме не могут быть два электрона с одинаковыми квантовыми числами? Принцип Паули.
5 Объясните физический смысл графических изображений 
S и  р-орбиталей:        S                                    p
6 Изобразите электронно-структурные формулы атомов углерода, азота и кислорода. Подсчитайте суммы спиновых квантовых чисел электронов в этих атомах. Как изменяются эти суммы при нарушении правила Хунда.
7 Напишите электронную и электронно-структурную формулу атома бора. Какую дополнительную информацию содержит электронно-структурная формула по сравнению с  электронной.
8 Правило Клечковского. Какой энергетический уровень и подуровень заполняется вперед 4S или 3d, 5S  или 4p, 4f или 6p?
9 Какое основное отличие  р-орбиталей  от d-орбиталей?
10 Какое число электронов может находиться в энергетических состояниях 2S, 3p, 3d, 5f?
11 Опишите форму орбитали, характеризующейся квантовыми числами: а) n=3, 1=0, m=0 ; б) n=3, 1=1, m=0+1-1; в) n=3, 1=2, m=0+1-1+2-2  Приведите символы орбиталей
12 Охарактеризуйте набором квантовых чисел каждую  из следующих орбиталей: 1S, 2p, 3d.
13 Сформулируйте правила, которыми определяется число орбиталей и электронов данного электронного слоя. Например 1=0,1,2  n=1,2,3
14 Какова максимальная емкость электронных слоев К, М, L, N?
15 Зависит ли число орбиталей с данным значением 1 от номера энергетического уровня? Приведите буквенные обозначения орбиталей с указанными значениями 1.
Рекомендуемая литература

         Основная
1 Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия. М.: Высшая школа, 1998, глава 2, стр 53-75

2 Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неоганическая химия. М.: Высшая школа, 1990, глава 10, стр 102 -112

Дополнительная

    3  Глинка Н.Л. Общая химия.(Под ред. А.И.Ермакова, - 28-е изд., перераб. и доп. – М.; Интеграл-Пресс, 2000 – 728с.)

    4 Глинка Н.Л. Задачи и упражнения по общей химии. М.;1988.

    5 Павлов Н.Н Теоретические основы общей химии. М.,Высшая химия 1978.
Тема 3  Периодический закон и система Д.И.Менделеева в свете строения атома
Практическое занятие
    Цели: закрепить знания по структуре периодической системы Д.И.Менделеева для определения электронных конфигураций атомов элементов.Научить: записывать с помощью формул электронную конфигурацию орбиталей атомов данной группы.

Объяснять закономерности в изменениях радиусов энергии ионизации атомов в периодах и группах периодической системы.

План

1 Структура периодической системы Д.И.Менделеева
2 Современная формулировка периодического закона Д.И.Менделеева
3 Свойства атомов элементов и периодичность их изменения
4 Общие свойства элементов и периодичность их изменения
5 Значение периодического закона Д.И.Менделеева
 Методические рекомендации  
      При изучении этой темы основное внимание рекомендуется обратить на следующие вопросы: построение структуры периодической системы, исходя из электронной последовательности подуровней многоэлектронных атомов. Понятие периода и его формирование по правилам Кличковского. Причины различной длины периодов; s – ,p –, d –, f – элементы и их расположение в структуре периодической системы. Современная формулировка периодического закона. Расположение в периодической системе металлов и неметаллов. Свойства элементов: потенциал ионизации, сродство к электрону, электроотрицательность, радиусы Ван-дер-Ваальса. Общие свойства элементов и периодический характер их изменения. Значение периодического закона для химии.

      1 Руководствуясь порядком заполнения подуровней электронами, можно объяснить структуру периодической системы.  Для объяснения энергетической последовательности  подуровней с помощью правил Кличковского нужно поместить под символом  каждого подуровня соответствующие ему сумму n + I и значение.    
	период
	   1 
	      2
	      3
	         4
	         5

	подуровни
	  1s
	<2s<2p
	<3s<3p
	<4s<3d<4p
	<5s<4d<5p

	 (n + l)
	 1+0
	2+0 2+1
	3+0 3+1
	4+0 3+2 4+1
	5+0 4+2 5+1

	     n
	   1
	 2      2
	 3      3
	  4     3      4
	  5     4      5

	                           6
	                              7 

	                  <6s<4f<5d<6p
	                 <7s<5f<6d<7p

	                6+0 4+3 5+2 6+1
	               7+0 5+3 6+2 7+1

	                   6     4     5     6  
	                  7    5      6     7 


                         Структура периодической системы элементов

	Период
	                                 Подуровни
	Число эле-

Ментов в периоде

	
	S – элеме –

нты
	f – элеме –

нты
	d – элеме –

нты
	P – элеме –

нты
	

	       1

       2

       3

       4

       5

       6

       7
	    1s (1)

    2s (2)                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                      3s (3)

    4s (4)

    5s (5)

    6s (6)

    7s (7)
	        -

        -

        -

        -

        -

   4f (7)

   5f (8)
	         -

         -

         -

     3d (5)

     4d (6)

     5d (7)

     6d (8)
	         -

     2p (3)

     3p (4)

     4p (5)

     5p (6)

     6p (7)

     7p (8)
	        2

        8

        8

       18

       18

       32

       32

   


    Сравнение таблицы с длиннопериодным вариантом периодической системы (форзац учебника) показывает, что она в целом очень хорошо передает структуру системы элементов. В 6,7 периодах за 6s и 7s элементами следуют 4f   и  5f  элементы.

     Основной структурной единицей системы элементов является период. 

  Периодом с номером n  называется совокупность химических элементов, начинающая ns – элементами и заканчивающая np – элементами. Исключение составляет первый период, в котором нет p – элементов. В периодической системе элементов  семь периодов: 1,2,3, - малые периоды; 4,5,6,7 – большие периоды, которые состоят из двух рядов. Легко объяснимо деление элементов на  А и В – группы (главные и побочные подгруппы), основанные на различии в заполнении электронами энергетических уровней.

У элементов А – групп заполняется S – подуровень (S - элементов) Р – подуровень  (Р - подуровень) внешних уровней. У элементов В – групп заполняются d – подуровень (второго с наружи уровня) d – элементы. У лантоноидов и актиноидов заполняются 4f и 5f подуровни (f - элементы). У элементов В – групп валентными электронами являются не только внешних и предвнешних уровней, когда их атомы находятся в возбуждённом состоянии.        Номер указывает число валентных электронов, которые участвуют в образовании химических связей. В этом физический смысл номера группы. Итак, строение атомов обусловливает две закономерности: 

1) изменение свойств элементов по горизонтали (слева  направо);

2) изменение свойств элементов по вертикали (сверху  вниз).

     2  Свойства химических элементов и образующих ими простых и сложных соединений находятся в периодической зависимости от заряда ядра их атомов.

      Заряд ядра определяет порядковый номер элемента в периодической системе. С ростом порядкового номера  усложняется структура периодов и увеличивается число элементов в них. В периодах происходит повторение строения валентных электронных оболочек. Элементы с одинаковыми конфигурациями валентных оболочек образуют вертикально расположенные в периодической системе группы и подгруппы. Так как физические и химические свойства элементов определяются прежде всего их валентными электронными конфигурациями, эти свойства тоже периодически изменяются с ростом ядра элемента.

                   Свойства химических элементов закономерно изменяются в периодах при   переходе от щелочных металлов к благородным газам, а также в группах при переходе от элементов с малыми номерами периодов к элементам  с большими номерами периодов. 

                 Д.И.Менделеев открыл периодический закон, основываясь на закономерности изменения свойств элементов при увеличении массы атомов. Существует много вариантов периодических таблиц химических элементов. Наиболее широкое распространение получили коротко – и длиннопериодный варианты. Длиннопериодный вариант, является более наглядным, менее компактен. Чаще применяют короткопериодный вариант, так как его таблицы компактнее.

              3 К числу важнейших свойств атомов относится потенциал ионизации, сродство к электрону, электроотрицательность, радиус Ван – дер – Ваалься.

              3.1  Потенциал ионизации I – это энергия, которую необходимо затратить для удаления одного электрона с валентной орбитали изолированного, свободного атома в основном состоянии.

              Различают первый, второй и последующие потенциал ионизации, т.е. потенциалы, отвечающие удалению первого, второго и каждого из последующих электронов.

     Э0 – е  - > Э+ – I,

  Где, Э0 - атом элемента; Э+ – однозарядный катион элемента; е – электрон; I – первый потенциал ионизации. Первые потенциалы ионизации с увеличением заряда атомного ядра  Z   изменяется периодически. В пределах периода I1 растет, после завершения периода I1 резко падает, и с началом нового периода I1 снова растет. По группам значения I1 уменьшается.

   3.2 Сродство к электрону – это энергия, которая выделяется в результате присоединения электронейтральным атомом элекрона и превращения его в анион.

    Э0  + е  ->  Э- + Е

В целом, с ростом порядкового номера элемента в периоде, сродство к электрону растет, а при движении по группе падает. Эти изменения связаны с тем, что в многоэлектронных атомах на электроны удаленных от ядра валентных подуровней действует не полный заряд (Z) ядра, а  значительно меньший эффективный заряд. 

     Электроны, находящиеся на внешних уровнях легко отрываются, т.е. затрачивается меньше энергии. В периоде (слева направо) потенциал ионизации растет т.к. число валентных  электронов увеличивается, а в группе увеличивается (сверху вниз), и энергии (выделяется) затрачивается меньше.

   3.3 Электроотрицательность – это мера способности атома элемента к приобретению электрического заряда при образовании химической связи. Электроотрицательность X вычисляют на основе измерения потенциала ионизации и сродства к электрону.

    Рассмотрим пример образования молекулы АВ из  различных атомов А и В, отдающих на образование связи по одному электрону. Если электронная пара целиком переходит к атому В, то этот атом превращается в анион, 

· В + е -> :В- + Е присоединение электрона характеризуется сродством к электрону атома  В. Атом А теряет электрон и превращается в катион; при этом затрачивается энергия I :

· А – е – А+ – IA . В целом энергия этой реакции характеризуется суммой (-IA + EB) 
· A +.B -> A+: B- - IA + EB
  Если же электронная пара переходит к атому А, то энергия характеризуется суммой (-IB + ЕA) .А +. В –> А:-  В+  -  IB  +  ЕA 

   Из двух возможных реакций протекает та, в результате которой выделяется больше энергии. Таким образом, если сумма ( -IA + ЕB ) больше, чем сумма   (- IB + ЕA ) т.е. если 

     - IA + ЕB > -IB +ЕA , то образуется А+:В-.

   После алгебраического преобразования (прибавить к обоим сторонам этого неравенства УA + УB , то получим ЕB + IB > ЕA + IA 
   Таким образом электроотрицательность атома В больше электроотрицательности атома А; ХB > ХA
    Широко распространенная шкала электроотрицательностей основанная на термохимических данных была предложена Л.Полингом.

       3.4 Радиус атома по Ван - дер – Ваальсу – это половина кратчайшего расстояния, на которое могут сблизиться ядра двух одинаковых атомов, если они принадлежат разным молекулам.

Радиусы Ван-дер-Ваальса уменьшаются по периоду, и увеличиваются по группе. Причина этого заключается в уменьшении размеров внешних электронных орбиталей при росте заряда ядра в периоде. В группе радиусы увеличиваются из-за того, что с ростом номера элемента в подгруппе увеличивается число энергетических уровней. 

4 К числу общих свойств относятся металличность и неметалличность элемента, кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства и способность к участию в комплексообразовании.

        Количественно металличность и неметалличность определяется электроотрицательностью элемента. Чем ниже электроотрицательность, тем больше электроположительность, тем ярче выражены металлические свойства. И наоборот, чем больше электроотрицательность элемента, тем сильнее выражены неметаллические свойства. 

         По периодам металличность уменьшается, неметалличность увеличивается, так как увеличивается число валентных электронов на внешнем уровне. По подгруппам металличность возрастает, т.е. увеличивается число энергетических уровней. Самым ярко выраженным металлом является Fr (франций) и Cs (цезий), самым выраженным неметаллом – F (фтор).

         Кислотно-основные свойства в периодах и группах изменяются также, как металличность и неметалличность. Металлы (электроположительные - щелочные) - образуют самые сильные основания. Электроотрицательные неметаллы образуют сильные кислоты.

NaOH -> Mg(OH)2 -> Al(OH)3 -> H2SiO3 -> H3PO4 -> H2SO4 -> HСlO4
  

        В группе электроположительность элементов растет, значит основные свойства увеличиваются Be(OH)2 – амфотерное основание, Ba(OH)2 – сильное основание.

В группах сила бескислородных кислот растет Н2О – амфоkbт, Н2Те – сильная кислота, т.к. радиус иона увеличивается, и сила притяжения протона водорода (Н) уменьшается.

                      Окислительно-восстановительные свойства 

         Металлы являются самыми сильными восстановителями, наиболее электроотрицательные элементы проявляют свойства окислителей. По периодам ослабевают восстановительные и усиливаются окислительные свойства элементов. Например, в третьем периоде восстановительная способность уменьшается в ряду Na -> Mg -> Al -> Si -> P; окислительная способность растет P -> S -> Cl. Окислительно-восстановительные свойства элемента зависят от числа проявляемых им степеней окисления. По периоду число проявляемых степеней окисления растет: Na проявляет две степени окисления (Na0; Na+), а Cl проявляет шесть (Cl02, Cl-, Cl+, Cl+3, Cl+5, Cl+7).

По группам возрастает восстановительная способность и уменьшается окислительная; во второй группе (Be, Mg, Ca, Sr, Ba) самым сильным восстановителем является Ва, в седьмой группе самый слабый окислитель I (F, Cl, Br, I). 

        Комплексообразование изменяется по периоду и группам и подчиняется сложным периодическим закономерностям.

5     Значение периодического закона состоит в том, что он является главным инструментом систематизации и классификации химической информации, очень важным средством толкования, мощным инструментом предсказания свойств химических соединений и средством направленного поиска соединений с заранее заданными свойствами.

         Правильность учения о строении атома всегда проверялась периодическим законом. В 1921 году Нильс Бор показал, что элемент 72 Hf (гафний), существование которого предсказано Д.И. Менделеевым  в 1870 году, должен иметь строение атома, аналогичное цирконию (Zr – 2, 8, 18, 10, 2 и Hf – 2, 8, 18, 32, 10, 2), а поэтому искать этот элемент следует среди минералов циркония. 

         Учение о строении атома привело к открытию атомной энергии и использованию ее для нужд человека. Можно без преувеличения сказать, что периодический закон является первоисточником всех великих открытий химии и физики ХХ века. Он сыграл выдающуюся роль в развитии других смежных с химией естественных наук.

                              Контрольные вопросы
1  Современная формулировка периодического закона Д.И. Менделеева.

2    Объясните физический смысл порядкового номера элемента, номера периода, номера группы.

3 По содержанию в живых организмах макроэлементами считают O, H, C, N, Ca, S, P, K, Si, Mg, Fe, Na, Cl. Назовите среди них s-, p- и d-элементы. Проанализируйте распределение биогенных элементов по периодам и группам периодической системы.

4 Запишите электронные и электронно-структурные формулы следующих атомов

B, C, N, O, F, Ne, Na, Mg

Al, Si, P, S, Cl, Ar, K, Ca

и сравните их. Объясните изменения физических свойств в пределах каждого ряда на основании электронного строения атомов. Что отличает Na, Mg, K, Ca, Ne, Ar от остальных элементов? Как связаны химические свойства этих элементов с их электронным строением?

5 В чем проявляется близость химических свойств элементов-аналогов? Рассмотрите этот вопрос на примерах C – Si, N – P, O – S, F – Cl, Na – K, Mg – Ca. Для этого запишите и сравните электронные и электронно-структурные формулы этих элементов.

6 Что такое потенциал ионизации, сродство к электрону, электроотрицательность? Как они изменяются в периодах и группах?

7 Объясните, почему первый потенциал ионизации У1 и энергия сродства к электрону Е у щелочных металлов меньше, чем у атома водорода. Почему У1 и Е у атомов галогенов гораздо больше, чем у атомов водорода и щелочных металлов?

8 сравните значение сродства к электрону атомов азота и кислорода. Какой из этих атомов имеет большее сродство к электрону и чем это объясняется?

9 Приведите электронные конфигурации атомов четвертой группы элементов в основном состоянии. Как деление на подгруппы для элементов данной группы периодической системы Д.И. Менделеева отвечает строению их атомов?

10 Что является причиной периодического изменения свойств элемента?

Рекомендуемая литература

           Основная:
1 Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия. М.: Высшая школа, 1998, глава 2, стр 53-75

2 Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неоганическая химия. М.: Высшая школа, 1990, глава 10, стр 102 -112

Дополнительная:
    3  Глинка Н.Л. Общая химия. (Под ред. А.И.Ермакова, - 28-е изд., перераб. и доп. – М.; Интеграл-Пресс, 2000 – 728с.)

    4 Глинка Н.Л. Задачи и упражнения по общей химии. М.;1988.

    5 Павлов Н.Н Теоретические основы общей химии. М.,Высшая химия 1978.
Тема  4 Типы химической связи. Характеристика веществ с различным типом химической связи

Практическое занятие
Цели: Изучить основные типы  химической связи (ковалентная, донорно-акцепторная или координационная, металлическая, водородная). 

Дать характеристики связей. Особенности метода валентных связей. 

Сигма-пи – связи. Типы гибридизации и геометрия молекул. 

Уметь определять свойства вещества по типу химической связи. Особенности металлической и водородной связи. 

Изучение данной темы необходимо для понимания теории химической связи в химии и биологии.

План
1 Типы связей
2 Характеристики связи.

3 Метод валентных связей. Сигма -  и пи – связи
4 Гибридизация атомных  орбиталей
5 Тип связей и свойства веществ. Межмолекулярные взаимодействия
Методические рекомендации
    1 Квантовая химия описывает химическую связь, как результат электростатического взаимодействия между электронами валентных подуровней и положительно заряженными остовами атомов. Многие физические и химические свойства веществ определяются типами химических связей. Можно выделить следующие типы связей: ковалентная, ионная, поляр- ная,  координационная, металлическая, водородная.

Ковалентная связь образуется двумя атомами одного и того же элемента, за счет образования общей электронной пары. В результате обобществления двух электронов двух атомов возникает связывающая электронная пара. Например, атом водорода имеет один не спаренный электрон, при образовании молекулы каждый атом предоставляет не спаренный электрон,

Н. + .Н = Н : Н

Чтобы отличить связывающую электронную пару в графических формулах ее изображают двумя точками, расположенными между символами электронов.

В некоторых молекулах ковалентная химическая связь может быть образована не одной, а двумя или тремя электронными парами. В таких случаях говорят об образовании кратной – двойной или тройной – химической связи.
Например, в молекуле азота образуется тройная связь:

Ионная связь образуется  противоположно  заряженным ионами, притягивае- мыми  друг к другу электростатическими силами.

В молекуле Na+ + Cl -  и в кристаллах NaCl не происходит обобществления электронов: атом натрия почти полностью отдает свой электрон атому хлора.

Полярная связь является промежуточной  между  ковалентной и ионной. Электронная плотность между одинарной связью атомами смещена к более электроотрицательному  из них. Например, в молекуле HF связывающая электронная пара в большей мере принадлежит электроотрицательному атому фтора.

Координационная связь ее отличие от ковалентной полярной связи состоит в механизме возникновения электронной пары: она образуется, если один из атомов (донор) предоставляет электронную пару, а второй (акцептор) – вакантную орбиталь, т. Е. она является донорно-акцепторной.

Металлическая связь образуется между атомами металлов за счет положитель но заряженных ионов и свободно движущимися электронами.

Водородная связь является дополнительной связью водорода и  более электро-  отрицательного  элемента, уже входящего в состав соединения. Эта связь имеет большое биологическое значение.

2 Характеристики связи

Если центры тяжести отрицательного и положительного зарядов не совпадают, то молекула представляет электрический диполь и может быть охарактеризова- на  электрическим дипольным моментом.
Электрический дипольный момент молекулы м равен произведению положи- тельного заряда диполя q+ на длину диполя l (расстояние между центрами тяже сти положительного и отрицательного зарядов) и направлен от отрицательного полюса диполя к  положительному. Μ= ql
Дипольный момент молекулы и межъядерное расстояние можно определить экспериментально, и на  этой основе вычислить значения эффективных зарядов атомов. В молекулах с чисто ковалентной связью H2, N2, О2 и т.п. эффективные заряды атомов равны нулю. В молекулах, состоящих из атомов разных химичес ких элементов, эффективные заряды не равны нулю, но не равны и расчетным зарядам..  Например в молекуле HF, заряд фтора-1, а  атома водорода +1, эффективные заряды  равны – 0,42 для фтора, для водорода +0,42. Степень ионности  связи  I  равна отношению эффективного Z эф. И расчетного Z расч. Зарядов атома: 

I= Z эф./ Z расч. *100%

Для  приблизительной  оценки  ионности связи используют эмпирическую зависимость степени ионности от разности электроотрицательностей  образую- щих связь атомов. Степень ионности равная  50% , соответствует разности  электроотрицательностей ∆ X=1,7. Условно принимают, что связи с меньшей разностью электроотрицательностей  являются  преимущественно ковалентны- ми, а с больщей разностью – преимущественно ионными.  Ковалентная связь характеризуется направленностью. Молекулы CH4, NH3, H2O имеют строго определенные значения валентных углов между  связями.

Помимо направленности, ковалентные связи  характеризуются  насыщаемо –стью.  Это полное использование валентных электронов, поэтому существуют молекулы H2, N2, CH4, NH3, но не существуют молекулы H3, H4,  N3,  CH5. 

Ненасыщаемость и ненаправленность ионных связей проявляется и в образовании  ионных кристаллических соединений типа NaCL, в которых каждый ион окружен шестью ионами противоположного знака.

Энергия и длина связи. Любая молекула может образоваться из свободных атомов при условии, что ее полная длина Е меньше суммы полных энергий свободных атомов. При сближении атомов силы притяжения совершают работу и уменьшают Е. Сила, вызывающая образование химической связи, является равнодействующей сил притяжения и отталкивания. Межъядерные расстояния, при минимальной энергии Е называются  длиной связи.  

Разность энергий, отвечающая минимуму на кривой зависимости (Е-ч), называется  энергией связи  Есв.

3 Основные положения метода валентных связей были предложены В. Гейтлером и Ф. Лондоном в 1927 году. Позднее Л. Полинг, Дж. Слейтер и другие распространяли этод метод на более сложные молекулы. Согласно методу  ВС  возникновение  ковалентной  связи в молекуле осуществляется обобществлен ной электронной парой. Электронная пара – это два электрона, имеющие различное квантовое число.  Связывающая электронная пара образуется при обобществлении, перекрывании  орбиталей двух взаимодействующих атомов. Уменьшение энергии при образовании ковалентной химической связи вызвано действием сил электрической природы. При перекрывании  электронных  орбиталей повышается плотность между ядрами. Чем больше перекрываются орбитали, тем прочнее связь и тем она короче. Кратные связи образуются, если два атома обобщают две или три электронные  пары. При образовании кратных связей электронные облака могут перекрываться  разными способами. 

Если перекрывание атомных орбиталей происходит на линии связи, то образуется П-связь.

4 Геометрия молекулы – это взаимное пространственное расположение ее атомов, которые определяются длинами связей и валентными углами. От геометрии молекулы зависят физические и химические свойства вещества. Для объяснения геометрии  молекул привлекается концепция гибридизации атомных орбиталей. Суть концепции гибридизации атомных орбиталей заключается в том, что атомные орбита ли могут геометрически видоизменяться и смешиваться друг с другом таким образом, чтобы обеспечить наибольшее перекрывание с орбиталями других атомов. Это достигается в том случае, если вместо орбиталей, имеющих разные форму и энергию, появляются одинаковые по форме и энергии гибридные орбитали.Число гибридных орбиталей равно суммарному числу исходных орбиталей. Два гибридных SP- облака в результа- те взаимного отклонения распологаются относительно ядра атома таким образом, что угол между ними составляет 180 0, SP 2 – гибридизация, в этом случае возникают три гибридных  SP 2   – орбитали. Они располагаются в одной плоскости под углом 120 0 друг к другу. SP 3 – гибридизация, в результате линейных комбинаций одной S –орбита- ли и трех Р- орбиталей образуются четыре SP 3 – орбитали, которые располагаются под углом 109 028/ друг к другу. 

5 Характер химических связей между атомами оказывает существенное влияние на физические и химические свойства веществ.  Вещества с ионными связями имеют высокие температуры плавления и кипения, в расплавленном состоянии обладают электропроводностью, в воде диссоциируют на ионы.

Вещества с неполярной ковалентной связью имеют низкие температуры кипения и плавления,  неэлектролиты,  не дисоциируют на ионы. Вещества с полярной связью занимают промежуточное положение. Водородная связь обуславливает некоторые свойства воды, технических полимеров, структуру белка и нуклеиновых кислот. Вещества с металлическим типом связи обладают электропроводностью, теплопроводностью, ковкостью и др. Хотя молекулы в целом нейтральны, между ними существует также  межмолекулярное взаимодействие. Как и силы связи между атомами, межмолекулярные силы имеют электрическую природу. Они обусловлены полярностью и поляризуемо- стью  молекул.

Различают три типа межмолекулярного взаимодействия. К первому типу относится ориентационное взаимодействие двух полярных молекул. Чем более полярны молекулы, тем прочнее связь. С повышением температуры ориента-ционное   взаимодействие ослабляется. Второй тип – индукционное  взаимодей- ствие между полярной и не полярной молекулами. Оно зависит от напряженно- сти электрического поля полярной молекулы, но не зависит от температуры.  Третий тип – дисперсионное взаимодействие между двумя неполярными молекулами. Все три типа межмолекулярного взаимодействия часто называют 
мм – дер – ваальсовыми силами. 

Контрольные вопросы

1 Какую химическую связь называют ковалентной?

2 Как можно классифицировать химическую связь по типу перекрывания электронных облаков? Рассмотрите тип перекрывания атомных орбиталей в молекуле азота, кислорода.

3 Что такое полярность связи? Дайте ее количественную характеристику. От чего зависит полярность связи?

4 Дайте характеристику ковалентной связи: направленность и насыщаемость. В чем состоит причина направленности ковалентной связи?

5 Что называется ковалентным углом? Как изменяются валентные углы у молекул воды и аммиака? Обоснуйте строение этих молекул.

6 Что такое кратность связи? 

7 Опишите количественные характеристики химической связи.

8 Как изменяются длины и энергия связей при переходе от одинарной к кратной связи (двойной, тройной)?

9 В чем сущность и причина гибридизации  атомных  орбиталей? Приведите примеры различных типов гибридизации молекул и укажите их геометрию.

10 Какие силы межмолекулярного взаимодействия называются ориентационными, индукционными и дисперсионными?

Рекомендуемая литература

Основная:

1 Хомченко Г. П., Цитович И. К. Неорганическая химия. – М.: Высш.шк.1978. глава 3 стр. 76-107

2 Князев Д. А., Смарыгин С. Н. Неорганическая химия. – М.: Высш.шк.1990.  стр. 112-152

   Дополнительная:
    3 Гольбрайх З.Е. Сборник задач и упражнений по химии. М.: Высш. шк.,1984.-224с.
 Тема 5   Комплексные  соединения

Практическое занятие

      Цели:      Дать понятие о координационной теории Вернера. Изучить строение комплексных соединений, номенклатуру, свойства, особенности комплексных соединений, способы их получения. Обратить особое внимание на значение комплексных соединений в биохимии клетки.

Развивать знания о химических соединениях,  их свойствах.



План
                    1 Определение комплексных соединений
                    2 Основные понятия координационной теории
                    3 Номенклатура комплексных соединений
                    4 Химическая связь комплексных соединений
                    5 Изомерия комплексных соединений
                    6 Устойчивость комплексных соединений
                    7 Биологическая роль комплексных соединений
Методические рекомендации

      При изучении этой темы основное внимание рекомендуется обратить на следующие вопросы: основные положения теории Вернера, номенклатуру, свойства, способы получения комплексных соединений, значения.

1  Определение комплексных соединений

       Такие соединения, как оксиды, кислоты, основания, соли, образованы из атомов в результате возникновения между ними химической связи. Это соеди нения обычные или соединения первого порядка. Однако  имеются вещества, которые образованы в результате соединения друг с другом нейтральных молекул без возникновения новых связующих электронных пар.  Например:
K2  SO4   +AL2   (SO 4 )3 
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EMBED Equation.3[image: image8.wmf]SO4
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2 KJ + Hg J2  = 2 KJ* Hg J2  = K2 
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Hg J4
[image: image18.wmf]]


Это молекулярные соединения или соединение высшего порядка. Один из них диссоциирует в водном растворе на простые ионы. Например:

K AL 
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[image: image20.wmf])

 2   
[image: image21.wmf]Û

 K+  + AL3+ + 2 SO4 2-
другие на сложные ионы ( комплексные), состоящие в свою очередь из более

 простых ионов, как, например:  

K3  
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Fe
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6
[image: image25.wmf]]
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 3 K+ +  
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3-
Молекулярные соединения, образующие комплексные ионы, способные к существованию как в растворе, так и в кристалле, называются 

комплексными. Чтобы объяснить, почему происходит присоединение одних простых молекул к другим швейцарский химик А. Вернер   ввёл понятие о главной и побочной валентности. Образование молекулы K2  [Hg J4] можно представить так: ион ртути за счёт своей главной валентности (обозначается сплошной линией), равным двум,  присоединяет два  иодид - иона, а за счёт побочной (обозначается пунктиром)  дополнительно ещё два иодид – иона. По Вернеру это изображается формулой: 


[image: image31.wmf] 

K+     J                          J
                  Hg   

                                                        K+
           J                          J
 
                         Главная валентность образована ионной и ковалентной связью, а побочная 

                    ковалентной связью, возникает по донорно – акцепторному механизму. 

                    Таким образом: комплексные соединения – это соединения, характеризу- 

                    ющиеся  наличием хотя бы одной ковалентной связи, возникшей  по 

                    донорно – акцепторному механизму.

2  Основные понятия координационной теории
    В химии комплексных соединений большая роль принадлежит координационной теории, созданной  А. Вернером. Она наиболее удачно объясняет их свойства и строение. Суть теории сводится к следующему:

1) центральное место в комплексном соединении занимает комплексообра- зователь  – обычно положительно заряженный ион (чаще металл);

 2) вокруг комплексообразователя расположены или координированные лиганды  т.е ионы противоположного знака или нейтральные молекулы; 

3) комплексообразователь и лиганды внутреннюю сферу комплексного соединения;

4) ионы, не вошедшие во внутреннюю сферу, составляют внешнюю сферу комплексного соединения. Например:


         CN-

К+        CN-
CN-

                                                      K+                      Fe 3+

            CN-

        CN-
 CN-

                                                      K+


5) число, показывающее сколько лигандов удерживает комплексообразователь называют координационным числом                   

       Для написания формулы комплексного  соединения надо знать:
1) заряд (степень окисления) комплексообразователя;

2) заряд  лигандов;

3) координационное число;

4) ионы внешней сферы.

Типичными комплексообразователями являются d- элементы периодической системы Д.И. Менделеева. Это Ag+, Au+3, Cu +, Cu +2 ,  Hg 2+,    Cd2+ ,  Zn2+,  Fe2+ , Fe 3+, Co3+,        Ni2+, Pt4+ и другие. Однако и катионы других элементов в определённых условиях способны к комплексообра - зованию:   AL3+, Ca2+,   Ba2+,  Sr  2+,  Mg2+.

Важнейшими лигандами являются:

 а) нейтральные молекулы, имеющие дипольный характер: H2O, CO, NO, NH3 и др.

б) ионы: CN-,  CL-,  Br - ,   J -, NO2-,  OH-,   C2 O 42- и др. 

Каждый из лиганд : CN- , Br - , J-,  OH,- H2 O, NH3,  CO, NO - занимают только одно координационное число у центрального атома- комплексообра- зователя. Такие  лиганды называют монодентатными. Число монодентат- ных  лиганд в координационной сфере равно координационному числу. Например: 
[image: image32.wmf][

Fe3+ (CN-)6 
[image: image33.wmf]]

3- CN - -  монодентатная лиганда, число CN-  т.е количество лиганд равно 6 - коордиацинному числу комплексообразователя Fe3+ - иона.

Многие лиганды содержат два или более атомов, способных участвовать в координации. Такие атомы часто называют донорными. Например: С2 О42- - имеет два донорных атома О, а анион – дидентатный, этилендиаминтетраацитат имеет два донорных атома N и четыре донорных атома О, является гексадентатным лигандом

Дентатность  координационная ёмкость лиганда – это число координационных мест, которое может занимать данный лиганд. Дентатность лиганда определяется числом донорных атомов, входящих в его состав. Лиганда, содержащие два или более донорных атомов, называется полидентатными лигандами. 

  : ООС – СОО: - оаксалато – дентатность    =   2 

  NH2   -   CH2 -   CH2-  NH – СH2 – CH2 – NH2  - диэтилен триамин дентатность = 2

  NH2  - CH2- CH2- NH2 -  этилендиамин дентатность =3

  : ООССН2                                                                            CH2 COO:
                                N - CH2 –CH2 – N 

 : ООСН2 С
              ЭДТА, дентатность  =  6
                                                                      CH2 COO:   

Чтобы написать формулу комплексного соединения надо знать координационное число иона комплексообразователя:

	         2

Ag+  Au+ Cu+  


	        4

Cu2+   Hg2+  Au3+   Cd2+  Pt2+
	            6

Fe2+  Fe3+  Co2+ Ni2+  Cr3 +  Al3+  Zn2+   Pt 4+   Pb4+
	       8

 Ca2+  Sr2+    Ba2+ 


Ионами внешней среды часто являются ионы щелочных и  щелочноземель ных  металлов, аммоний и др. Некоторые комплексные соединения не имеют внешней сферы. Это 
[image: image34.wmf][

Pt 
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NH3
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2  CL 4
[image: image37.wmf]]

;  
[image: image38.wmf][

Со3+ (NH3)3 СL 3]. 

У них отрицательный заряд ионов, входящий во внутреннюю сферу, равен положительному заряду комплексообразователя.

                      3 Номенклатура комплексных соединений
    В соответствии с правилами Международного союза по теоретической и прикладной химии (ИЮПАК) наименования комплексных соединений образуются следующим образом. Независимо от заряда координационной сферы сначала называют анион, а затем катион.

В названии координационной сферы перечисляют все её составные части справа налево, при этом сначала называют число лигандов, затем сами лиганды  и,  наконец комплексообразователь с указанием степени окисления. Для обозначения числа лигандов используют греческие числительные 2 – ди, 3 – три, 4 – тетра, 5 – пента, 6 – гекса, 7 – гепта, 8 – окта,  если координационная сфера заряжена положительно, то комплексообразователь называют по - русски в Р.п.  
[image: image39.wmf][

AL
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OH2
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[image: image42.wmf]]

CL3 – гексаакво- алюминия (3) хлорид 

Если координационная сфера заряжена отрицательно, то комплексообразо- ватель называют по- латыни с окончанием - ат, степень окисления указывают в скобках римскими цифрами. K4
[image: image43.wmf][

 Fe 
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CN
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 - калия гексацианоферрат (3).

Если координационная сфера имеет нулевой заряд, то комплексообразова- тель называют по– русски,  но в И.п.
[image: image47.wmf][

Fe  
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CO5
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 - железа пентакарбонил.

                     4 Химическая связь комплексных соединений

     Комплексные соединения очень многочисленны и разнообразны по строению своих координационных сфер, а значит, и по своим химическим и физическим свойствам. В настоящее время для объяснения образования и свойств комплексных соединений существуют теории кристаллического поля и метода валентных  связей. Согласно методу валентных связей координационные связи между комплексообразователем и лигандом  образуются по донорно-акцепторному механизму, а геометрическая форма координационной сферы определяется типом гибридизации электронных орбиталей комплексообразователя. Теория валентных связей не объясняет существования искажённых октаэдрических сфер. Также МВС не объясняет свойства комплексных соединений, как цветность, спектр поглощения. 

С точки зрения метода валентных связей координационные связи имеют ковалентную природу.

    Теория кристаллического поля исходит из противоположного  предложе- ния и чисто ионной природы связи между комплексообразователем  и 

лигандом,  то есть связь осуществляется за счёт электростатического взаимодействия  лигандов с электронами  d- элементов 

комплексообразователя.           

                     NH3
[image: image50.wmf]           NH3                                           
3-
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+ -    Ag+   - +  -   
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  Cl-             K+                CN-            CN-            
                                                                                       CN-     Fe3+                K+

                                                                         K +          CN-      CN-

                             Однако эта теория становится бесполезной, если связь в  комплексных 

                    соединениях приближена  к  ковалентной. Таким образом, теория кристал-

                    лического поля применима для ионных комплексов. Более полно даёт

                    объяснение теория молекулярных орбиталей, которую  в теории комплексных 

                    соединений называют теорией поля лигандов. Из трёх теорий метод молеку-

                    лярных орбиталей является перспективной, но очень сложной, не даёт

                    наглядного представления.

                   5  Изомерами называют такие соединения, которые имеют один и тот же 

                    количественный и качественный состав и одинаковую массу, но разное 

                    структурное строение и обладают различными свойствами. 

                     Существует несколько типов изомерии:

1) Геометрическая  или пространственная - различное расположение лигандов по отношению к плоскости комплексообразователя. Например:

     Cl     NH3 

                                                                                       Cl     NH3 

 Cl      Pt  NH3 


              

 Cl      Cl                                                              Cl           Pt Cl         

                                                                                        

                                                                             NH3             Cl      

  цис- изомер
транс- изомер   
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                 два изомера различаются растворимостью, оттенком цвета и другими

свойствами. Изомерия вызвана  неодинаковым расположением NH
[image: image54.wmf]3

 в пространстве. Существуют также оптические изомеры или антиподы, они отличаются способностью вращать плоскость поляризации  света в разных направлениях. Теория  Вернера предсказала возможность оптической изомерии у некоторых комплексных соединений.

например,  
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Гидратная   изомерия обусловлена неодинаковым расположением воды между внутренней и внешней сферами комплексного соединения
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Хлорид гексааквахрома           хлорид тетрааквадихлора-хрома (III) (темно-зеленый)

(III) (фиолетовая)

При взаимодействии с AgNO
[image: image58.wmf]3

, у первого выпадает весь хлорид- ион остается  осадок, у второго 1/3 Cl
[image: image59.wmf]-

. 

Ионизационная  изомерия-неодинаковое  расположение кислотных остатков между внутренней и внешней сферами


[image: image60.wmf](

)

[

]

4

5

3

SO

NH

CoBr

                                 
[image: image61.wmf](

)

[

]

Br

NH

CoSO

5

3

4


Сульфат-пента-аммино                   бромид-пента-аммино-

бромидокобальта (III))                    сульфокобальта (III)) 

(красно-фиолетовый)
[image: image62.wmf]                     (красный)   

1)комплексное соединение взаимодействует с BaCl
[image: image63.wmf]2

,осаждает SO
[image: image64.wmf]-
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ион;

2) во втором случае-AgNO
[image: image65.wmf]3

 осаждает бромид-ион.

                    6  Устойчивость комплексных соединений
    При растворении кристаллического комплексного соединения в воде его кристаллическая решётка разрушается, то есть комплексные соединения  диссоциируют на ионы внешней и внутренней сферы 

K
[image: image66.wmf]3

( Fe ( CN)6 )    
[image: image67.wmf]Û



EMBED Equation.3[image: image68.wmf] 3K+ + [ Fe ( CN- )6]3-
Комплексные ионы в свою очередь подвергаются вторичной диссоциации:

[ Ag ( CN)2 ]-  
[image: image69.wmf]Û

 Ag+ + 2 CN-
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Однако эта диссоциация обычно протекает в незначительной степени. Применяя закон действующих масс к обратимым процессам, получим выражение константы нестойкости комплексных ионов


[image: image71.wmf]К н (Ag ( CN)2 )- = 
[image: image72.wmf]( Ag+) * (CN-) 2   = 1, 0 * 10-21
                                  ( (Ag ( CN)2 )-)
 К н ( Fe (CN)6)3- = ( Fe3+) * ( CN-)6   =  1,0 * 10-44
                                 ( ( Fe (CN)6)3-)   

Константа нестойкости комплексного иона характеризует прочность (устойчивости) внутренней сферы комплексного соединения. В приведённых примерах ( Fe ( CN)6)3-                     более прочен, чем комплекс ( Ag (CN)2)-
Соединения  с малоустойчивой внутренней сферой называют двойными солями

    K2 SO4 * Al2 (SO4 )3;  ( NH4)2 SO4 * Fe SO4 * 6 H2O  - соль
  (NH4)2 SO4 * Fe SO4* 6H2O    2NH4++ Fe2+ + 2SO42-+ 6H2O

все образовавшиеся в растворе при диссоциации ионы можно обнаружить с помощью соответствующих реакций.

 Так как диссоциация комплексного иона является процессом обратимым, то выводя из сферы реакции посылаемые им ионы, можно практически разрушить комплекс. 

Например (Ag (NH3) Cl    
[image: image73.wmf]Û

  ( Ag (NH3)2 )+ + Cl-
(Ag ( NH3)2 )+   
[image: image74.wmf]Û

   Ag+ + 2NH3

(Ag (NH3)2 ) Cl + 2HNO3 = Ag Cl  + 2 NH4 NO3
(Ag (NH3)2 ) + + Cl + 2H+ →   Ag Cl   + 2 NH4+
Разрушение комплекса может произойти и в результате образование какого – либо более прочного комплекса, т.е обладающей меньшей   Кн.  Например:        

 [Ag ( NH3)2 ]Cl + 2KCN = K [ Ag ( CN)2 ] + K Cl +2 NH3
 [  Ag ( NH3)2 ]+ + 2 CN- = [Ag ( CN)2 ]- + 2 NH3
А также в результате окислительно- восстановительных реакций. Например

   2K2 ( Ni (CN)4 ) + Br2 + 6 KOH =   2 Ni (OH)3
+ 2 K Br + 8 K CN
  
                    7  Биологическая роль комплексных соединений
    Комплексные соединения имеют большое значение в химической промышленности. Они применяются для получения и очистки платиновых металлов, золота, серебра, никеля, кобальта, меди. Широко используются в процессах разделения редкоземельных металлов (элементов), а также в области химического анализа для  обнаружения и количественного определения элементов. В живых организмах различные классы комплексных  соединений  выполняют  специфические функции в обмене веществ. Гемоглобин – один из сложнейших природных комплексов, а также хлорофилл. Они являются внутрикомплексными соединениями. В этих соединениях центральный атом (комплексообразователь) образует связи с лигандами - одновременно двумя способами: как за счёт неспаренных электронов, так и по донорно - акцепторному механизму. Например: гемоглобин состоит из белковой части молекулы – гемоглобин  образован четырьмя полипептидными цепями, и  к каждой цепи глобина присоединён один ИМ. ИМ состоит из циклического соединения поршня и иона Fe3+.  Гемоглобин играет важную роль – он связывает кислород воздуха и переносит  его ко всем органам. При недостатке в организме    Fe3+ , т.е. низком содержании  гемоглобина, развивается заболевание 

анемия. 
Присутствие Сo3+  в виде комплексных соединений - витамин В12 в организ- ме значительно повышается активность основного обмена, активизируется синтез мышечного белка, увеличивается количество гемоглобина и фермент ных элементов крови, а в органах и тканях количество витаминов. Хлорофилловый  комплекс содержит ионы Мg2+ , он осуществляет фотосинтез, он даёт жизнь растениям, и обогащает воздух кислородом. 

Лабораторная работа   
Тема: Комплексные соединения

     Цель: изучить строение, устойчивость и получение комплексных соединений, а также влияние концентрации раствора на комплексообразование, разрушение комплексных соединений.
Студент должен уметь: составлять и определять состав комплексных соединений; определять степени окисления комплесообразователя, лиганды, внутренней и внешней сферы; записывать уравнения диссоциации, выражения константы нестойкости и устойчивости комплексных соединений;  знать: номенклатуру, типы химических связей и классификацию комплексных соединений.

       Оборудование и реактивы: штатив с пробирками, спиртовка, банка для слива остатков. Растворы: хлорид железа(3), гексациано (3) феррат калия, сульфат железа (2), роданид калия или аммония, нитрат серебра, соляная кислота (2н), гидроксид аммония (2н), гидроксид натрия (2н), азотная кислота (2н), хлорид кобальта(2), насыщенный раствор роданида калия, сульфата меди и фторида натрия.

Опыт 1 Сравнение устойчивости солей железа
а) К 2 каплям раствора FeCl3  прибавьте 1-2 капли KSCN. Наблюдайте появление кроваво-красного окрашивания вследствие образования роданида железа(3) Fe(SCN)3. Составьте  уравнение реакции. Эта реакция характерна для иона железа (3) Fe3+ и применяется для его обнаружения.

б) Проделайте аналогичный опыт, взяв вместо хлорида железа FeCl3 гексациано (3) феррат калия K3[Fe(CN)6] . Убедитесь в том, что раствор этой соли не обнаружил ионов железа(3) Fe3+.

Опыт 2 Получение комплексных катионов и анионов
а) Образование аммиаката серебра. К 2-3 каплям раствора нитрата серебра AgNO3 прибавьте  2-3 капли раствора соляной кислоты HCl. Что наблюдаете?

Возьмите часть полученного осадка и прибавьте 8-10 капль раствора аммиака. Что происходит? К полученному раствору прибавьте по каплям раствор азотной кислоты HNO3  до кислой реакции. Что образуется? Составьте уравнения реакций образования осадка и его перехода в раствор.

б) Образование аммиаката меди..  К  2-3 каплям раствора сульфата меди  CuSO4 прибавляйте по каплям раствор аммиака до образования голубого осадка. Возьмите часть взмученного осадка и прибавьте к нему избыток аммиака NH4OH. Что происходит? Составьте уравнения реакций. Укажите заряд комплексообразователя и его координационное число.

г) Образование гексафторо-(3) феррат-иона. К 2-3 каплям раствора хлорида железа (3) FeCl3 добавьте 3-4 капли раствора фторида натрия NaF. Наблюдайте исчезновение желтой окраски раствора вследствие образования комплексных ионов. Составьте  уравнение реакции в молекулярной и ионной формах.

Опыт 3 Влияние концентрации раствора на комплексообразование. К 3-4 каплям раствора хлорида кобальта CoCl2  в пробирку прилейте  насыщенный раствор роданида калия KSCN. Что наблюдаете? Составьте уравнение реакции. Половину объема раствора отлейте в другую пробирку и разбавьте дистиллированной водой. Наблюдайте изменение окраски раствора.

  Контрольные вопросы
1    Какие соединения называются комплексными?
2  Основные положения координационной теории Вернера.
3   Что   такое   комплексообразователь,   лиганды,   координационное   число, внутренняя и внешняя сфера комплекса?

4  Номенклатура комплексных соединений.

5  Как происходит диссоциация комплексных электролитов?

6   Что такое константы устойчивости комплексных соединений?

7 Можно ли провести резкую границу между двойными и комплексными соединениями?

Индивидуальные задания
1 Составьте уравнения электролитической диссоциации солей: a)KAl(SO4)2, b)[Cu(NH3)4] SO4, c) Na3[Co(NO2)6], d) K3[ Fe(CN)6], e) K4[ Fe(CN)6], k) K2[HgJ4], l) Fe3[Fe(CN)6]2, m) [Zn(H2O)4]Cl2, n) [Co(NH3)5(NO2)]Cl2. Назовите  комплексные соединения по международной номенклатуре.
2  Что называют константой нестойкости комплекса?  Напишите выражения для констант нестойкости следующих комплексных ионов: [Cd(NH3)4]2+, [Co(NH3)6]3+, [AgBr4]3-, [Cd(CN)4]2-, [AlF6]3-, [Hg(CN)4]2- и найдите эти константы в таблице 7 Приложения: Платонов Ф.П. Дейкова З. Е. Практикум по неорганической химии. 
3  Что   такое   комплексообразователь,   лиганды,   координационное   число, внутренняя и внешняя сфера комплекса?

4 Определите заряд и координационное число  комплексообразователя в следующих комплексных соединениях: [Pt(NH3)4]Cl2,  K2[PtCl6], K2[Co(SCN)4], K3[Co(NO2)6], [Co(NH3)5 (NO2)]Cl2,  [Zn(H2O)6]SO4.,  K3[AgBr4], ) Fe3[Fe(CN)6]2,  Na3[AlF6].
5 Соответственно вашему варианту для двух веществ, в одном случае надо по данной формуле комплексного соединения определить комплексообразователь, лиганды, координационное число, внутреннюю и внешнюю сферу комплекса. Во втором случае по данным характеристикам комплекса надо составить формулу комплексного соединения. Результаты можно оформить в виде таблицы. Запишите выражения для константы устойчивости (или нестойкости) комплексного нона. Дайте названия рассмотренным веществам.

	№ задания
	Комплек-сообразо-ватель
	Лига-нды
	Коор-дина-цион-ное число
	Внутренняя сфера комплекса
	Ионы внешней среды
	Формула комплексного соединения
	Выражение для общей константы устойчи-вости комплекс-ного иона
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	I-
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	[Cu(NH3)4]2+
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	Zn2+
	OH-
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	[Ag(NH3)2]CI
	


Тесты для самопроверки
1  Какие ионы могут быть комплексообразователями

A) S2-, Na+, Cu2+

B) Fe2+, CN-, Hg2+

C) AI3+, K+, SO42-

   D) Cu2+, Fe3+, Pt4+

   Е) Cа2+, NО2-, Nа+
***************

2  Какие ионы могут быть комплексообразователями:

A) ионы кислотных остатков

В) ионы металлов I-A группы

С) ионы  s-элементов

D) ионы d-элементов 

   E) ионы р-элементов

**************

3 Какие ионы и молекулы могут быть лигандами в комплексных соединениях

A) Na+, H2O, Cu2+

B) NO2- , H2O, S2-

C) NH3 , Co3+ , CN-

D) SCN-, Ca0, Hg2+ 

   E) Fe3+ , CO , NO2-

**************

4  Какие из перечисленных соединений представляют собой анионные комплексы

A) [Ni(NH3)6](NO3)2

B) K2[Be(SO4)2]

C) [Cr(NH3)5Cl]Cl2

   D) [Co(NH3)4Cl2]Cl
   Е) [Co(H2О)4Cl2]Cl
***************

5  Какие из соединений представляют собой катионные комплексы

A) Na(NH4)2[Rh(NO2)6]

B) [Cr(H2O)4Cl2]Cl
C) Na3[Co(NO2)6]

D) K3[Fe(CN)6]

   Е) Fe 3[Fe (CN)6]2

6   Какие ионы образуются при диссоциации по первой ступени комплексного соединения    K2[HgI4]

A) K+, Hg2+, 4I-
B) K2+, Hg+, 4I-
C) K+, [HgI4]-
D) 2K+, [HgI4]2-

E) Hg2+. 4I-
************

7  Какую cоль называют диамминтетрахлороплатина(IV)

A) [PtCI2(NH3)2]CI2
B) [PtCI4 (NH3)2]

C) [Pt(NH3)2]CI4
   D) [PtCI3 (NH3)3]CI

   E) [Pt(NH3)2cI]CI3
***********

8  Какую cоль называют гексонитрокобальтат  (III) натрия

A) NaK2[Co(NO2)6]

B) K3[Co(NO2)6]

C) Na4[Co(NO2)6]

   D) Na3[Co(NO2)6]

   E) Na[Co(NO2)6]

*************

9  Укажите выражение константы нестойкости комплексного иона [Hg(CN)4]2-

A) 
[image: image75.wmf]]
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    Е) B) 
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10  Укажите выражение константы устойчивости комплексного иона [Fe(CN)6]

A) 
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C) 
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[image: image84.wmf]-

+

-

+

=

CN

Fe

CN

Fe

k

6

]

)

(

[

3

4

6


Рекомендуемая литература:

Основная: 


1    Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия;  Учебник  для  с.-х. ВУЗов.

2   Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неорганическая химия. Учебник  для  с.-х. ВУЗов глава 6 , стр. 51-56.

Дополнительная:

  3   Ахметов Н.С.Общая неорганическая химия; М.: Высшая               школа, 1988
4  Платонов Ф.П. Дейкова З.Е. Практикум по неорганической химии. М.: Высшая школа., 1985. Стр. 152-160.
Тема 6   Закономерности  протекания химических процессов

Практическое занятие
Цели: Изучить основные понятия термодинамики, состояние вещества: температура и давление как параметры, определяющие состояние вещества, энтальпию как функцию состояния вещества, как меру запасенной веществом энергии. Показать связь энтропии и теплоемкости. Энтальпия и тепловой эффект реакции. 

Научить вычислять энтальпию с помощью энтальпий образования продуктов и реагентов реакции. 

План

1  Тепловые эффекты реакций. Эндо-и экзотермические реакции
2   Состояние веществ и энтальпия
3   Закон Гесса

4   Второе начало термодинамики. Энтропия
5  Свободная энергия Гиббса и Гельмгольца. Направление протекания реакции
Методические рекомендации

При изучении данной темы следует уметь:

1 Отличать характер изменения энтальпии системы при экзо-эндо- термическом процессе.

2 Понимать влияние прочности химических связей в продуктах реакции и исходных веществ на тепловой эффект реакции.

3 Знать определения понятия «энтальпия образования вещества» и вычислять энтальпию реакции, пользуясь законом Гесса.

4 Предвидеть характер изменения энтропии 
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 в реакции по ее уравнению и агрегатному состоянию исходных веществ и продуктов.

5 Вычислять изменения энтропии в реакции, исходя из значений энтропии исходных веществ и продуктов реакции.

6 Вычислять изменения стандартной энергии Гиббса по значениям  

    стандартной энергии Гиббса образования веществ-реагентов и продуктов.

7 Определять направления реакции по знаку
[image: image86.wmf].
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1 Тепловые эффекты химических реакций 

Химическая термодинамика  – это раздел химии, изучающий превращения энергии в химических процессах  и энергетические характеристики различных веществ. Этот раздел химии позволяет определить направление и полноту протекания произвольной химической реакции или энергетические расходы, необходимые для осуществления реакции, которая самопроизвольно идти не может.Системой называют ограниченную часть физического мира, всякий материальный объект, обособленный физическими или вооброжаемыми границами раздела от окружающей среды.
Системы, в которых исключен какой бы то ни было обмен веществом или энергией с окружающей средой, называют изолированными. Системой называют закрытой, если она может обмениваться с окружающей средой энергией, и не может обмениваться веществом. Например, запаянная в ампуле вещество, которая попеременно помещается в холодную или горячую среду. Системы, которые  могут обмениваться веществом и энергией с окружающей средой, называют открытыми. К ним относятся живые организмы. Они находятся в так называемом стационарном состоянии,  когда концентрация частиц поддерживается постоянной за счет непрерывного притока и оттока веществ из системы.

      При химической реакции выделяется или поглощается теплота (Qv) реакции происходит при постоянном объеме (V-cоnst), если величина Qv положительна, то реакция эндотермическая. Система  поглощает тепловую энергию  в ходе реакции, внутренняя энергия реагентов меньше внутренней энергии продуктов.

                                                                                                                                                                                                                         
                 Н кон

                                      ∆Н> 0-эндотермическая реакция
Е                Н исх



Если величина Qv отрицательна, то реакция  экзотермическая. Система выделяет тепловую энергию в ходе реакции внутренняя энергия реагентов выше внутренней энергии продуктов.

Qv= ∆U.

Н исх


∆Н<0-экзотермическая
Н кон

Теплота Qv зависит от изменения внутренней энергии реагентов и продуктов реакции.

   Теплотой реакции при постоянном давлении (Qp), при температуре (Т) называется тепловая энергия, которая  поглощается в ходе реакции при постоянном давлении. Реагенты и продукты реакции приводятся в стехиометрических количествах при температуре Т начального состояния. Теплота реакции равна изменению энтальпии  (∆Н) .
Qp=∆Н

    Если величина Qp положительна, то реакция эндотермическая; энтальпия продуктов реакции выше энтальпии реагентов.

    Если величина Qp отрицательна, то реакция экзотермическая; энтальпия продуктов реакции ниже энтальпии реагентов. Чтобы сравнить между собой теплоты разных реакций, необходимо точно указать условия, при которых эти реакции протекают. Прежде всего  необходимо, чтобы реагенты и продукты реакции взяты в стехиометрических количествах, физическое состояние каждого компонента должно быть точно задано.

2 Состояние веществ и энтальпия
   Запас энергии любого химического вещества в расчете на 1 моль вырастает с увеличением температуры и давления. Например; если внешнее давление равно 101,3КП, при t<0˚ С вода находится в твердом состоянии –лёд, при t>100˚С-в газообразном фазовом состоянии, а между 0˚ и 100˚ С-в виде жидкой воды.  Поэтому температура – это главный переменный параметр, который используют для изменения состояния вещества, имея виду как его фазовое состояние, так и запас энергии.

    Запас энергии данного вещества при заданных давлении (Р) и температуре (Т) называется энтальпией и обозначается Н(р, Т).

    Энтальпия – функция состояния вещества, т.е. она определяется химической природой вещества, его фазовым состоянием и параметрами состояния, температурой и давлением.

    Для любого вещества физическое состояние, в котором оно наиболее устойчиво при стандартных условиях Р=101,3Кпа Т=298К˚ , называют стандартным состоянием. Агрегатное состояние указывают справа от формул соответствующих веществ в скобках (г)-газ, (ж)-жидкость, (к)- кристалл.

   Изменение энтальпии в процессе образования данного вещества в стандартных состояниях, называют стандартной энтальпией образования и обозначают ∆Нº 298

Стандартные энтальпии образования  простых веществ в стандартных условиях равны нулю.

   Для количественной оценки теплоты, которую получает тело, при нагревании используют понятие теплоемкости.

Теплоемкостью называют количество теплоты, соответствующее изменению температуры единицы количества вещества на 1К˚. Количество теплоты, необходимое для нагревания 1г вещества на 1К˚, называется удельной теплоемкостью.

   Количество теплоты, необходимое для нагревания 1 моль вещества на 1К˚ называется молярной теплоемкостью.

С - обозначение теплоемкости.


С мол. = С уд*М. за единицу количества теплоты принято джоуль/К˚.

Пользуются теплоемкостью при Р- const- изобарическая теплоемкость Ср, при V- const- изохорическая теплоемкость Сv
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Средняя теплоёмкость при интервале температуры  T
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    Теплоёмкость зависит от температуры, при котором её определяют.

Эта зависимость характерезуется сложной функцией: С=С
[image: image95.wmf]3
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где а, в, с –коэффициенты.

    При V-const в интервале Т
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 теплоту вычисляют по формуле:

Q
[image: image97.wmf]1

2

T

T

V

S

U

=

D

=

С
[image: image98.wmf]T

V

D

; при Р-const   Qр=
[image: image99.wmf]Т

C

р

S

Н

T

T

D

=

D

2

1


   Рассмотрим взаимосвязь 
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    Используя уравнения РV=RT;  
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  дифференцировав и прологарифмировав, получим уравнение  С
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 где R-универсальная газовая постоянная R=8,314Дж/кмоль*град.

    Теплоемкость при постоянном давлении Cp всегда больше ,чем теплоемкость при постоянном объеме Cv, т.к. нагревание вещества при постоянном давлении сопровождается работой расширения. Тепловой эффект реакций и фазовых превращений зависит от температуры. Рассмотрим переход системы из одного состояния в другое различными путями. Например: 

аА+вВ=сС+dD
Теплоемкости исходных веществ обозначим 
[image: image112.wmf]¢

1

1

иС

С

и суммарное 
[image: image113.wmf]å

,

1

С

, а теплоемкости продуктов 
[image: image114.wmf]å

=

¢

2

2

2

С

иС

С

. Тепловой эффект протекающий при Т будет равен Q, а тепловой эффект протекающий при 
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  Данную реакцию можно провести двумя путями: 

1) при Т выделяется Q.

2) осуществить нагревание продуктов на величину Т.
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Энергия затрачивается 
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Суммарный эффект Q в - 
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1) осуществить нагревание реагентов на 
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2) осуществить процесс при 
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 выделяется теплота 
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    Суммарный эффект 
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, т.к. оба пути приводят к одному и тому же состоянию, полученные эффекты равны.
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    Закон Кирхгофа.

   Температурный коэффициент теплового эффекта равен разности сумм теплоемкостей реагентов и сумм теплоемкостей продуктов.

  Для определения тепловых эффектов,  сопровождающих химические реакции, применяются приборы, называемые колориметрами.

3  Закон Гесса
       Тепловой эффект при постоянном давлении и произвольной температуре равен изменению энтальпии 
[image: image131.wmf]H

Q

p

D

=

 это уравнение означает, что если энтальпия продуктов меньше энтальпии реагентов, т.е. если 
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, то реакция является экзотермической. Если же энтальпия продуктов больше энтальпии реагентов, т.е. 
[image: image133.wmf],
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 то реакция  является эндотермической.

       Так как энтальпии всех реагентов и всех продуктов является функциями состояния, тепловой эффект реакции не зависит от пути ее осуществления. Этот закон сформулирован русским ученым Г.И.Гессом в 1840г. Он означает, что из данных реагентов данные продукты реакции могут быть получены с помощью различных последовательностей реакций, но сумма тепловых эффектов для любой из этих последовательностей реакций будет одной и тот же. Например: 
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     Установленный экспериментально и затем обоснованный термодинамический закон Гесса применяют для расчета эффектов любых реакций, если известны энтальпии образования 
[image: image140.wmf]0
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всех реагентов и продуктов реакции.
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Из закона Гесса вытекают следствия:

1) Тепловой эффект разложения какого-либо соединения точно равен тепловому эффекту его образования с обратным знаком.

2) Если совершаются две реакции, приводящие из различных начальных состояний (С(графит) и С(алмаз)) к одинаковому конечному состоянию, то разница между тепловыми эффектами представляет тепловой эффект перехода из одного состояния в другое. Например: 


[image: image142.wmf](

)

2

2

СО

О

С

графит

=

+

 +393,5 кДж


[image: image143.wmf](

)

2

2

СО

О

С

алмаз

=

+

   +395,34 кДж


[image: image144.wmf](

)

(

)

алмаз

графит

С

С

®

     -1,83 кДж

3) Стандартный тепловой эффект  реакции 
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 равен сумме теплот образования продуктов реакции за вычетом суммы теплот образования веществ. 
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Теплота сгорания  -  называют тепловой эффект реакции полного сгорания 1 моль данного сведения соединения до образования высших оксидов.

   Тепловой эффект реакции сгорания равен разности теплот сгорания исходных веществ и суммы теплот сгорания конечных продуктов с учетом коэффициентов в уравнении реакций.
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4) Если две реакции, приводящие из одинакового начального состояния к различным конечным состоянием, то разница между тепловыми эффектами представляет процесс перехода из одного конечного состояния в другое.

                                         Н2+1/2О2=Н2О (ж)+285,84кДж

Н2+1/2О2=Н2О (г) +241,83кДж

Н2+1/2О= Н2О (к)+291,67кДж
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4  Второе начало термодинамики.  Энтропия
    
[image: image151.wmf]Н

D

реакции является энергетической функцией состояния веществ. Первый закон термодинамики – Закон сохранения энергии: в замкнутой системе сумма всех энергии постоянна; при их взаимопревращениях энергия  не теряется и не создается вновь. Этот закон применительно к химическим реакциям записывается так:
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где 
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 реакции –изменение энтальпии в ходе реакций; 

      Q–количество теплоты, полученное реагирующей системой извне; 

      А – количество совершенной работы.

  Если реакция не совершает работы, то  А = 0 и изменение энтальпии точно равно тепловому эффекту при постоянном давлении: 
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Q

Н

=

D

.

   Первый закон термодинамики не говорит о самопроизвольности процесса. Все процессы в природе можно разбить на две группы: самопроизвольные и не самопроизвольные.

   Изменение внутренней энергии 
[image: image155.wmf](
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 и энтальпии 
[image: image156.wmf](
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 не может служить критерием, позволяющим предвидеть направления реакции. Для суждения о направлении процесса необходимо ввести новую функцию, которая отвечает ряду требований. Она должна быть функцией состояния, не зависеть от пути достижения данного состояния. Во-вторых, для всех процессов идущих самопроизвольно изменение этой функции должно  иметь один и тот же знак. 

  Существует функция состояния, которая называется энтропией (S). При самопроизвольном процессе наблюдается увеличение беспорядка. Мерой 

неупорядочности  служит функция - энтропия (S).

   Энтропия связана с термодинамической вероятностью реализации данного состояния, число микросостояний 
[image: image157.wmf]w

, отвечающее данному макросостоянию, называется термодинамической вероятностью этого макроскопического состояния. Энтропия S определяется через термодинамическую вероятность макросостояния уравнением Больцмана-Планка
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EMBED Equation.3[image: image159.wmf]w
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где, R
[image: image160.wmf]- const Больцмана

       
[image: image161.wmf]w

- число возможных микросостояний.

В изолированной системе самопроизвольные процессы протекают в сторону увеличения энтропии. Это второй закон термодинамики. Таким образом, если 
[image: image162.wmf]0

p

S

D

- процесс не возможен.

5  Свободная энергия Гиббса и Гельмгольца
     Любая система определяется соотношением  энтальпийного  и энтропийного факторов. Первый – стремится к упорядочению, второй – к разупорядочению, 

т. е.  термодинамически более вероятно.
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Функция, которая учитывает оба фактора  -  свободная энергия Гиббса (G) при постоянном давлении, при постоянном объеме – свободная энергия Гельмгольца 
[image: image164.wmf]S

T

U

F

D

-

D

=

D


где, 
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изобарно-изотермический потенциал.
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- изохорно- изотермический потенциал.

 Судить о возможности  самопроизвольного протекания процесса по знаку функции свободной энергии 
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     Если 
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 в процессе происходит уменьшение энергии, то процесс возможен; если 
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 - процесс не возможен.

 При постоянной температуре и давлении самопроизвольно протекают лишь процессы и реакции, сопровождающиеся уменьшением свободной энергии Гиббса 
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.

   Химические реакции могут протекать самопроизвольно  при следующих соотношениях между энтальпийным 
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и энтропийным  
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 реакций:

1) 
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. При этом протекает экзотермическая реакция, сопровождающая уменьшением энтропии. 

2) 
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, т.е. абсолютное значение энтропийного вклада,
[image: image179.wmf]S
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 преобладает над энтропийным вкладом, то 
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. При этом протекает эндотермическая реакция с возрастанием энтропии.

3) 
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[image: image182.wmf]0
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. В этом случае оба фактора действуют в одном направлении.

   При высоких температурах (4000-6000К0) происходит диссоциация на атомы любых молекул, которая сопровождается значительно ростом энтропии. Энтропийный вклад 
[image: image183.wmf]S
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 -  становится доминирующим и поэтому,  при высоких температурах химические соединения не существуют.  Вблизи абсолютного нуля энтропийный вклад ничтожен, и поэтому могут самопроизвольно проходить только экзотермические процессы.

   Энтропия чистых веществ существующих в виде идеальных кристаллов, при температуре абсолютного нуля равна нулю. 
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     Биосинтез белков, жиров (липидов) и углеводов (сахаров) не может протекать самопроизвольно из-за того, что перечисленные соединения способны самопроизвольно окисляться. Реакция окисления этих веществ имеют 
[image: image186.wmf],
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а реакции их биосинтеза из СО2 ,Н2О и N2, соответственно, 
[image: image187.wmf].
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В этом главная  причина сложнейшего устройства живых клеток.

Контрольные вопросы
1 Какие реакции являются экзо-эндо-термическими?

2 Дайте формулировку и математическое выражение первого закона термодинамики.
3 В чем сущность закона Гесса и следствий  из него?

4 Что такое теплоемкость? Какие виды теплоемкости известны? Как они связаны?  

5 В чем заключается зависимость теплоемкости от температуры?

6 Что такое внутренняя энергия и как она связана с энтальпией?

7 Дайте формулировку и математическое выражение второго закона термодинамики.
8 Что такое энтропия системы? Величина энтропии обратимых и необратимых процессов.

9 Как изменяется свободная энергия в ходе самопроизвольной реакции? Можно ли принудительно осуществлять реакции, неспособные протекать самопроизвольно, если можно, то как? 

10  Объясните,  почему при 2900К энтропия 1 моль воды выше всего для газообразного состояния, меньше для жидкого и еще меньше для кристаллического?

Рекомендуемая литература

Основная:

1  Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неорганическая химия.- М.: Высшая шк., 1990, глава 5, стр. 32-50.

Дополнительная:

2 Угай Я.А. Общая химия.- М.: Высшая школа, 1977., глава 5, стр. 131-166.

3   Гольбрайх З. Е. Сборник задач и упражнений по химии. М.: Высш. шк.,1984.
Тема 7  Химическая кинетика.  Скорость химических реакций.  Химическое равновесие 
Лабораторная работа

     Цель: изучить влияние концентрации, температуры и других факторов на скорость хим. реакций, кинетические уравнения, закон действия масс, правило Вант-Гоффа. Химическое равновесие. Смещение химического равновесия при изменениях концентраций участвующих в реакции веществ. При изучении данной темы  студент должен уметь: записывать выражения кинетического уравнения константы равновесия, условия смещения равновесия, принцип Ле-Шателье. Знать: определение скорости химических реакций, закон действия масс, правило Вант-Гоффа, энергию активации. Обратимые и необратимые процессы. Химическое равновесие в гомогенных и гетерогенных системах, константа равновесия. Применение законов равновесия к живым организмам.

Методические рекомендации 

      Химические реакции осуществляются для получения необходимых веществ или энергии за счет их проведения. Рассмотрение реальности протекания химического процесса следует проводить с двух позиций энергетической и кинетической. Сначала необходимо оценить, возможна ли вообще данная реакция в заданных условиях. Анализ энергетических соотношений показывает, что самопроизвольно протекают процессы в сторону наиболее вероятного состояния систем. В частности в результате таких процессов энергия выделяется, и система переходит в состояние с меньшей энергией.

        Скорость химической реакции определяется как изменение концентрации веществ в единицу  времени и в единице объема
V=
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где,  V -скорость химической реакции

          ∆C - изменение концентрации веществ

          ∆t - время, за которое произошло изменение концентрации

          Скорость химической реакции зависит от концентрации, температуры,

давления, катализатора.

        Зависимость     скорости     химической     реакции     от    концентрации выражается   законом   действующих   масс:   скорость   химической   реакции пропорциональна     произведению     концентраций     реагирующих     веществ, возведенных   в  степени   их   стехиометрических   коэффициентов.   Этот  закон выражается кинетическим уравнением.

v = k CA ∙ СB
где, СА и Св - молярные концентрации веществ  А и В, a k - коэффициент пропорциональности, называемый константой скорости.

        Зависимость скорости реакции от температуры определяется правилом Вант-Гоффа, согласно которому при повышении температуры на каждые 10 градусов скорость большинства реакций увеличивается в 2 -4 раза.

        Математически эта зависимость выражается соотношением
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        где,   VT1   VT2    скорости   реакции  соответственно   при   начальной  (T1)     и конечной (T2) температурах, а γ - температурный коэффициент скорости реакции, который показывает, во сколько раз увеличивается скорость реакции с повышением температуры на каждые 100.

       Сильное изменение скорости реакции с изменением температуры объясняет теория активации.

      Скорость реакции часто зависит от присутствия катализатора. Катализатор - это вещество, изменяющее скорость реакции и остающееся после нее химически неизменным,

      Химические реакции, протекающие в присутствии катализатора, называются каталитическими. Различают гомогенный (однородный) и гетерогенный (неоднородный) катализ.

       Химическое равновесие - это такое состояние системы реагирующих веществ, при котором скорости противоположных реакций равны.

При равновесии V1 = V2
Например, I2 + Н2 = 2НI
где,   V1 - скорость прямой реакции, 
         V2 - скорость обратной реакции
k1[I2]∙[HI] = k2[HI]2
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где, К - константа химического равновесия

      Смешение равновесия в зависимости от изменения концентраций реагирующих веществ, температуры, давления (в случае газовых реакций) определяется принципом  Ле- Шателье.

      Если на систему, находящуюся в равновесии, производится какое-либо внешнее воздействие (изменение С, t0, P), то оно благоприятствует протеканию той из двух противоположных реакций, которая ослабляет воздействие.

      Увеличение концентрации исходных веществ  благоприятствует протеканию прямой реакции  и, следовательно, равновесие сместится  вправо.     Увеличение  концентрации  продуктов реакции  вызовет смещение равновесия влево.

       Реакции могут идти с выделением теплоты (экзотермические) или с поглощением (эндотермические). С повышением температуры идет та реакция, которая поглощает эту теплоту - эндотермическая, а с понижением температуры - экзотермическая.

       Чтобы определить влияние давления на смещение равновесия, необходимо подсчитать число молекул в левой и правой частях уравнения. Если же в уравнении число молекул в левой части равно числу молекул в правой части, например N2 + О2 = 2NO то изменение давления не вызовет смещения химического равновесия.

Оборудование и реактивы: секундомер, три бюретки, штатив с пробирками. Дистиллированная вода, три стакана на 200-250 мл, термометр. Растворы: тиосульфат натрия, серная кислота, хлорид железа, роданид калия, разбавленные растворы хлорида железа и роданиды калия. Кристаллическая соль: хлорид калия.

Опыт 1 Зависимость скорости химической реакции от концентраций реагирующих веществ
     в) Взаимодействие тиосульфата натрия с серной кислотой

Na2S2O3+H2SO4=Na2SO4+H2S2O3
H2S2O3=H2O+SO2+S

Выполнение работы: В первую пробирку налейте с бюретки 8 мл 1М раствора тиосульфата натрия, во вторую – 4 мл раствора и 4 мл воды, в третью – 2 мл тиосульфата натрия и 6 мл воды. Таким образом, при одинаковом общем объеме растворов концентрации тиосульфата натрия в пробирках относятся, как 1:0,5:0,25. Включите секундомер и одновременно в первую из пробирок влейте 2 мл 1М серной кислоты. Отметьте время от момента добавления кислоты до появления в растворе опалесценции. Аналогично проделайте опыт со второй и третьей пробирками. Результаты наблюдений запишите в таблицу:

	№


	             Объем, мл


	Относительная концентрация 

Na2S2O3

	Время течения реакции

t, c


	Условная скорость реакции

V=l/t


	
	Na2 S2O3

	   H2O


	   H2SO4

	
	
	

	1

2

3


	8

4

2
	-

4

6
	2

2

2
	1

0.5

0.25


	
	


Постройте график зависимости скорости реакции от концентрации, откладывая по оси абсцисс концентрацию опыта, по оси ординат – условную скорость реакции.

Опыт 2  Влияние температуры на скорость химической реакции

   а) Взаимодействие тиосульфата натрия с серной кислотой при разных температурах.

Выполнение работы: На 3 пробирках вместимостью по 10 мл сделайте надписи Na2S2O3, на остальных трех – H2SO4. В пробирки надписью Na2S2O3 внесите пипеткой по 5 мл раствора тиосульфата натрия. Долейте дистиллированную воду до метки10 мл. В пробирки с надписью H2SO4 другой пипеткой внесите по 5 мл раствора серной кислоты и также долейте дистиллированную воду до метки10 мл. Одну пробирку с тиосульфатом натрия и одну пробирку серной кислотой вместе оставьте стоять при комнатной температуре. Остальные пробирки, опустив в них термометры, поставьте в большие стаканы вместимостью 200-300мл. попарно и нагрейте: одну пару выше комнатной температуры на 11-12`, другую – 22-23`. Следя за температурой, все время помешивайте растворы палочкой. Слейте растворы попарно в большие пробирки с номерами 1,2,3 и тотчас включите секундомер. Позади пробирок установите черный экран.

	№ стакана
	Температура опыта, `C
	Время течения реакции t, c
	Условная скорость реакции V=l/t

	1

2

3
	
	
	


Постройте график зависимости скорости реакции от температуры, откладывая по оси абсцисс температуру опыта, по оси ординат – условную скорость реакции.

Опыт 3 Смещение химического равновесия при изменениях концентраций участвующих в реакции веществ
    а) Смещение равновесия реакции между хлоридом железа и роданидом калия.
      Эта реакция является классическим по наглядности примером обратимой реакции, поскольку образующийся в результате реакции раствор роданида железа окрашен в красный цвет, интенсивность которого зависит от концентрации Fe(SCN)3. Смещение равновесия легко наблюдать по изменению интенсивности окраски раствора. Реакция протекает по уравнению: 

FeCl3+3KSCN =Fe(SCN)3+3KCI
  Выполнение работы. Смешайте в стакане 10 мл 0,002М раствора хлорида железа (3) и 10 мл 0,006 н.раствора роданида калия. Разлейте по 4 мл полученной смеси в 4 пробирки. Прилейте в 1 пробирку 2-3 капли насыщенного раствора хлорида железа(3),во вторую – 2-3 капли насыщенного раствора роданида калия , в третью всыпьте около 0,5 г хлорида калия. Перемешайте содержимое пробирок стеклянными палочками. Что происходит в этих трех пробирках? Сравните с четвертой пробиркой. Объясните наблюдаемые явления на основании принципа Ле Шателье.
Контрольные вопросы
1   Что такое скорость химической реакции? 

2   В каких единицах она измеряется?

3   От каких факторов зависит скорость химической реакции?

4  Как формулируется закон действующих масс? Каково его математическое выражение?

5 Что называется катализатором? 

6  Какие реакции,  называются необратимыми и какие обратимыми?    

7  Как зависит скорость химической реакции от температуры?

Индивидуальные задания
1 Выразите математически скорость следующих реакций, протекающих в гомогенной среде:

а) A+B=AB                                        г) 2NO+O2=2NO2
б) A+2B=AB2                                    д) N2+3H2=2NH3
в) N2+O2=2NO
2  Во сколько раз увеличится скорость реакций, если увеличить

     температуру на 30 градусов, а температурный коэффициент 

      скорости равен 2.

3  Во сколько раз реакция горения в чистом кислороде протекает 

                быстрее, чем в воздухе?

 4  Напишите выражения констант равновесия для следующих 

                 обратимых реакций:

                  а) N2+O2 = 2NO                                   в) H2+Cl2 = 2HCl
                  б) N2+3H2 = 2NH3                               г) CO2+H2 = CO+H2O
 5  Система 2NO2=N2O4 находится в равновесии. Куда сдвинется 
                 Равновесие при увеличении давления?

 6 Как повлияет изменение температуры и давления на системы:

                 а) N2+3H2=2NH3,  H298=-46.36 кДж/моль
                 б) N2+O2=2NO,     H298=+10.97 кДж/моль
 7 Как изменятся скорости прямой и обратной реакций в равновесной
                 системе N2+3H2=2NH3 с увеличением объема газовой смеси в 3 

                 раза?

8   Реакция протекает по уравнению A2+B2=2AB. Определите

       константу равновесия, если равновесные концентрации равны:

       [A]=0,2 моль/л, [B]=0,3 моль/л. 

 9 Реакция протекает по уравнению A+B=2C. Константа равновесия 

       равна 4. Определите равновесные концентрации веществ, если 

       исходные концентрации равны: [A]=5,  [B =4.

10  Как изменится скорость реакции  2NO+O2=2NO2, если: 

а) увеличить концентрацию NO в два раза: б) одновременно 

увеличить в 3 раза концентрации NO и O2?               

Тесты для самопроверки

1  На скорость  какой реакции влияет степень измельчения реагирующих веществ?

А) СаСО3 + 2НСl = СаСl2 + СО2 + Н2О;

В) 2СО + О2 = 2СО2;

С) 2Н2 +О2 = 2Н2О;

D) 2SО2 + O2 = 2SO3;

Е)SO3 +Н2О = Н2SO4.

***********

2    Какая из приведенных систем гомогенная?

А) СаСО3 = СаO + СО2; 

В) СО2 + С = 2СO ;

С) 2СО + O2 = 2СO2;

D) С + O2 = СO2;

Е) ZnO + CO = Zn + CO2.

***********

3  Для какой из реакции, схемы которых приведены ниже, повышение давления не повлияет на смещение равновесия?

А) СаСО3 ( СаO + СО2;

В) 2H2 + О2 ( 2H2 О;

С) N2 + 3Н2( 2NH3;

D) СО+H2 О( СО2 + H2;

Е) 2NO( N2О4.

*************

4   Какое условие может сместить равновесие  приведенной реакции вправо: 

СО + Н2О ( СО2 + Н2 + Q?

А) увеличение давления;

В) нагревание;

С) понижение давления; 

D) уменьшение концентрации СО2;

Е) уменьшение концентрации СО.

***********
5  Какая из приведенных формул является математическим выражением закона действующих масс?

А) VT2/ VT1 = V(T2-T1) / 10;

В) V = 1/C;

С) V = K[A]m[B]n;

D) V = 
[image: image191.wmf]t
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Е) C = 1/V.

************

6  Во сколько раз возрастает скорость химической реакции 2NO + O2 ( 2NO2 при увеличении концентрации оксида азота (II) (NO) в два раза?

А) в 2 раза;

В) в 4 раза;

С) в 6 раз;

D) в 8 раз;

Е) в 7 раз.

************

7  Во сколько раз возрастает скорость реакции при повышении температуры на 300? Температурный коэффициент реакции ( = 3.

А) 3;

В) 9;

С) 27;

D) 81;

Е) 54.

***********

8  Во сколько раз возрастает скорость реакции при повышении температуры на 400? Температурный коэффициент реакции ( = 3.

А) 3;

В) 9;

С) 27;

D) 81;

Е) 54.

***********

9  Какое условие будет способствовать увеличению выхода аммиака по реакции: 

N2+ 3H2(2 NH3 + Q?

А) увеличение давления в системе;

В) повышение температуры;

С) понижение концентрации водорода;

D) понижение давления в системе;

Е) понижение концентрации азота.

***********

10  Увеличение концентрации кислорода в 3 раза в реакции 

4Al + 3O2 = 2 Al2O3 приводит к :

А) увеличению скорости реакции в 27 раз;

В) увеличению скорости реакции в 9 раз;

С) уменьшению скорости реакции в 9 раз;

D) уменьшению скорости реакции в 27 раз;

Е) увеличению скорости реакции в 12 раз.

***********

11  Увеличение концентрации оксида азота NO в 4 раза в реакции 

2 NO + О2  = 2NO2 приводит к:

А) увеличению скорости реакции в 8 раз;

В) увеличению скорости реакции в 4 раза;

С) увеличению скорости реакции в 16 раз;

D) уменьшению скорости реакции в 16 раз;

Е) уменьшению скорости реакции в 8 раз.

***********

12 Уменьшение концентрации водорода в 2 раза  в реакции 

N2 + 3Н2  = 2NН3 приводит к:

А) увеличению скорости реакции в 2 раза;

В) уменьшению скорости реакции в 3 раза;

С) уменьшению скорости реакции в 6 раз;

D) уменьшению скорости реакции в 8 раз;

Е) увеличению скорости реакции в 6 раз.

************

13  Стандартные энтальпии образования простых веществ равны, кДж/моль…

А) 10;

В) –50;

С) 0; 

D) 152;

Е) 341.

**********

14  Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температуру реакционной смеси повысить от 500 до 800 С?. Температурный коэффициент равен 4.

А) 16;           В) 64;      С) 8;         D) 256;         Е) 128.

********** 

15 Во сколько раз увеличится скорость реакции, если температуру реакционной смеси повысить от 500 до 800 С?. Температурный коэффициент равен 2.

А) 16;             В) 64;       С) 8;              D) 256;             Е) 128.

*********
 Рекомендуемая  литература:
Основная: 


1    Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия;  Учебник  для  с.-х. ВУЗов.

2   Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неорганическая химия. Учебник  для  с.-х. ВУЗов глава 3, , стр.14-24 глава 4, стр. 25-32.
Дополнительная:
 

 3   Ахметов Н.С.Общая неорганическая химия; М.: Высшая               школа, 1988
4  Платонов Ф.П. Дейкова З.Е. Практикум по неорганической химии. М. : Высш. шк., 1985. Стр.51-68.
Тема 8  Растворы. Способы выражения концентраций растворов
Практическое занятие
Цели: дать понятие о растворах, концентрации растворах и о ее видах. Научить выполнять расчеты концентраций растворов и пересчеты с одной концентрации в другую.
План
1 Общая характеристика растворов

2 Растворимость веществ

3 Способы выражения концентрации растворов

4 Законы разбавленных растворов. Законы Рауля

5 Осмос. Осмотическое давление

Методические рекомендации
      Изучение этой темы целесообразно разбить на три части. Сначала изучить материал по учебнику: образование растворов, физическая и химическая теория растворов, разбавленные растворы неэлектролитов, растворы электролитов и попробуйте  ответить на контрольные вопросы. Затем следует выполнить задачи и  упражнения на нахождение концентраций растворов.

       В химических расчетах используется в основном три способа выражения концентрации: массовая доля    показывает, сколько граммов растворенного вещества  находится в 100 г  раствора
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где,           ω - массовая доля,

          m р-в   -  масса растворенного вещества

          m р-ра   - масса раствора

        Молярная концентрация - показывает, сколько молей растворенного вещества находится в 1 л. (1000 мл.) раствора

                                              CM = 
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где,    m - масса растворенного вещества

          М- молярная масса растворенного вещества

          V - объем раствора

          См молярная концентрация

Молярная концентрация эквивалента (нормальная концентрация) показывает, сколько молей эквивалента растворенного вещества,  находится в одном литре (1000 мл.) раствора.
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где, Сн – моль – экв./л
      Мэ - молярная масса эквивалента 
       V  -объем раствора

 Количество молей            v =
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Количество моль-эквивалента    vэкв=
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Плотность раствора          ρ=
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Титр- это количество граммов растворенного вещества, содержащего в 1 мл раствора.
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       Задачи на пересчет из одной концентрации в другую являются составным этапом большинства задач, включающих свойства растворов. 
 Пример1 Найдите молярную концентрацию 10% раствора сахарозы С12Н22О11.   Плотность раствора равна 1,08 г/мл.

Дано:                                                   Решение: 
Wc
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[image: image200.wmf]= 10%
[image: image201.wmf]      нам дано 10% С12 Н 22О11 ,  это значит в 100 г р-ра

 ρ = 1.08 г/мл              содержится 10г  С12Н22О11
См - ?
Находим объем раствора V= 
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Находим число молей в 10г. С12Н22О11.  v=
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М (С12Н22О11) =12+12+22+1 + 11∙16=342 г/моль   v =
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92,59 мл  - 0,029 моль

1000мл    -  х моль
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в 1 литре содержится 0,315 моль С12Н22О11
Ответ: См =0,315 моль 
Пример 2  Найдите массовую долю 0,25 н раствора НNO3 , если плотность раствора равна 1,03г/мл.
Дано:                                         Решение:

Сн = 0,25н                0,25 н означает, что в 1000мл содержится 0,25 моль-экв
ρ =1,03 г/мл             HNO3
ω HNO3 -?                Находим эквивалентную массу 
                               М( HNO3)   =1+ 14+16-3-63 г/моль
                                  Мэ = 
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         Находим массу 0,25 моль-экв. HNO3   m = 0,25*63=15.75 г                              Находим массу 1000мл. раствора. 
mр.ра= V∙ ρ =1000мл ∙ 1,03 г/моль=1030 г
1030 г р-ра       содержится    15,75 г     HNO3 
100   г р-ра       содержится          х г     HNO3
ω =
[image: image207.wmf]1030
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∙100 = 1.53г   или 1,53%  
 Ответ: W =1,53%

Контрольные вопросы

1  Какие растворы называются истинными?

2 Какие физические и химические силы участвуют в образовании растворов?

3  Какие способы выражения концентрации растворов вам известны?

4 Чем отличается молярная концентрация от молярной концентрации эквивалента?

5  Сформулируйте законы Рауля

6  Что такое осмос и Осмотическое давление? Закон Вант-Гоффа.

7 В чем заключается влияние природы растворенного вещества и его концентрации на понижение температуры замерзания раствора?

8 Объясните причину понижения температуры при  смешивании льда с солью.
 Рекомендуемая литература

Основная

1 Хомченко Г.П., Цитович И.К Неорганическая химия.- М.: Высшая школа, 1987

2 Князев Д.А. Смарыгин С.Н Неорганическая химия.- М.: Высшая школа, 1990

Дополнительная

3 Ахметов Н.С. Неорганическая химия М., Высшая школа 1990

    4  Платонов Ф.П.,  Дейкова З.Е Практикум по неорганической химии., М.,                Высшая школа, 1985. Стр.69-85.
Лабораторная работа
    Тема: Растворы. Приготовление растворов заданной концентрации
Цель: научить готовить растворы с заданной концентрацией и познакомиться с важнейшими способами выражения концентраций растворов, научить рассчитывать концентрации растворов.

Оборудование и реактивы: пробирки, мерные колбы на 100 и 200 и 250 мл, цилиндр на 100 мл, ареометр, разновесы и технологические весы, бикс, кристаллический хлорид натрия, дистиллированная вода.

Опыт 1 Приготовление раствора хлорида натрия заданной процентной концентрации. 
    Как известно, плотность – это масса вещества в единице объема. Зная плотность, можно по таблице определить процентную концентрацию раствора. Определить плотность раствора можно многими способами. Из них наиболее простой и быстрый – с помощью ареометра. Его применение основано на том, что плавающее тело погружается в жидкость до тех пор, пока масса вытесненной им жидкости не станет, равна массе самого тела. В расширенной нижней части ареометра помещен груз, на верхней узкой части – шейке – нанесены деления, указывающие плотность жидкости, в которой плавает ареометр. 
  Выполнение работы: Сначала рассчитайте, сколько граммов NaCl и какой объем воды нужно взять для приготовления 250 мл раствора заданной процентной концентрации. На технологических весах отвесьте(с точностью до 0,01 г) вычисленную массу хлорида натрия. Навеску NaCl  перенесите в стакан. Отмерьте цилиндром рассчитанный объем дистиллированной воды, перелейте ее в стакан с навеской хлорида натрия и перемешайте стеклянной палочкой до полного растворения кристаллов соли. Полученный раствор перелейте в мерный цилиндр. Уровень жидкости должен быть ниже края цилиндра 3-4 см. Осторожно опустите ареометр в раствор. Ареометр не должен касаться стенок цилиндра. Отсчет плотности по уровню жидкости производите сверху вниз. По таблице 5 приложения найдите и запишите процентную концентрацию раствора, отвечающую этой плотности. Если в таблице данное значение плотности отсутствует, то процентную концентрацию находят методом интерполяции. Сравните процентное содержание NaCl приготовленного раствора с заданной процентной концентрацией. Сделайте расчет молярности, нормальности, титра приготовленного раствора. Результаты запишите в таблицу:
	Заданная процентная концентрация C %


	Плотность p1


	рассчитанные массы компонентов, г


	Плотность экспериментальная,  p2


	Экспериментальные концентрации

	Относительная ошибка, О %


	
	
	NaCl


	H2O


	
	  C %

	  C 

   M,

	  N

	   T

	

	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Контрольные вопросы и задачи
1 Что называется суспензией, эмульсией, коллоидным раствором и истинным раствором
2 Что называется концентрацией раствора? Каковы наиболее распространенные способы ее выражения?
3 Какие концентрации называются процентными, моляльными, молярными, нормальными? Что такое титр раствора?
4 Ареометр показал плотность серной кислоты 1105 кг/м3. Каковы ее процентная концентрация, молярность, моляльность, нормальность и титр?
  5  Какой объем 20% соляной кислоты потребуется для приготовления 1л 3 н. раствора?
 6 Для протравливания семян сулемой применяют ее растворы 0,1 % концентрации. Сколько сулемы надо взять на 20 ведер раствора (вместимость ведра 20 литров)? Можно ли готовить раствор сулемы в цинковом и железном ведре?
7 Сколько продажного формалина (40 % раствор) и воды необходимо взять для приготовления 5% раствора?
8 Определите нормальность щелочи, содержащую  2 г NaOH в 1 литре раствора.
9 10 г нитрата калия растворено в 80 г воды. Вычислите % концентрацию раствора.
10  Сколько граммов хлорида кальция нужно растворить в 250 г воды для получения 2% раствора?
11 Сколько нужно взять 3,95 н. соляной кислоты и воды, чтобы получить 800 мл 0,20 н. раствора?
Тесты для самопроверки

1  Массовая доля гидроксида калия в растворе, полученном сливанием 400г 9%-ного и 200г 3%-ного растворов КОН, составляет…

 А) 6 %      В) 8 %;       С) 7 %;     D) 9 %;      E) 5 %.
2 К 350 г 8%-ного раствора нитрата алюминия прибавили 50 г воды. Массовая доля Аl(NO3)3 в полученном растворе составляет…

  А) 8 %;     В) 9 %;     С) 6 %;     D) 7 %;    E) 5 %.                         
3 Определите нормальность раствора, в 200 мл которого содержится 4,9 г серной кислоты.

     А) 0,5Н;      В) 0,2Н;       С) 0,6Н;       D) 0,3Н;       E) 0,1Н.
4  Определите молярную концентрацию хлорида калия, если в 3 л содержится 22,35 г KCl:

5 Определите количество молей гидроксида калия, содержащего в 200 мл 
2 М раствора КОН.

6  Массовая доля хлорида калия в растворе, полученном сливанием 400 г 10%-ного и 100 г 5%-ного растворов КСl, составляет…

 А) 6 %;    В) 7 %;   С) 8 %;    D) 9 %;    E) 10 %.

7  К 500 г 7%-ного раствора нитрата натрия прибавили 200 г воды. Массовая доля NaNO3 в полученном растворе составляет…

 А) 1 %;   В) 2 %;   С) 3 %;    D) 4 %;    E) 5 %.
8 Сколько 0,3 Н раствора NaОН требуется для взаимодействия с 10 мл 0,2 Н раствора FeCl3?

 А) 5,32 мл;    В) 6,66 мл;     С) 4,42 мл;    D) 3,25 мл;   E) 7,22 мл.
9 Определите количества молей соляной кислоты, содержащейся в 200 мл  0,3М раствора HCl:

10 Определите количество моль-эквивалентов сульфата меди, содержащегося в 200 мл 0,2н раствора CuSO4:

Рекомендуемая литература:

Основная: 


1    Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия;  Учебник  для  с.-х. ВУЗов.

2   Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неорганическая химия. Учебник  для  с.-х. ВУЗов глава 6, стр. 51 -56.

Дополнительная:

  3   Ахметов Н.С.Общая неорганическая химия; М.: Высшая               школа, 1988.

4  Платонов Ф.П. Дейкова З.Е. Практикум по неорганической химии. М.: Выш. шк., 1985. Стр. 69-85.
Тема 9 Растворы электролитов
Практическое занятие
Цели:  Познакомить с основными положениями ТЭД, механизмом диссоциации.

Дать понятие о степени диссоциации, факторах, влияющих на нее, сильных и слабых электролитах.

Научить составлять ионные уравнения реакций.

Развивать знания студентов о типах химической связи, реакциях ионного обмена.

      ПЛАН
1 Электролиты и неэлектролиты
2 Основные положения ТЭД
3 Механизм диссоциации. Гидратация ионов
4 Диссоциация кислот, оснований, солей в водных растворах
5 Степень диссоциации

6 Сильные и слабые электролиты

7 Типы слабых электролитов

8 Ионные уравнения реакции
9 Ионное произведение воды
10 Водородный показатель
11 Буферные растворы
Методические рекомендации
      При изучении этой темы основное внимание рекомендуется обратить на следующие вопросы:

Отличие сильных электролитов от слабых. Типы сильных электролитов.

Гидратация ионов. Энергия гидратации. Первичная и вторичная гидратные оболочки. Кристаллогидраты.

Зависимость растворимости сильных электролитов от энергии кристаллической решетки и энергии гидратации ионов.

Активность, коэффициенты активности.

Произведение расворимости и термодинамика растворения сильных электролитов.

Значение растворов сильных электролитов в химии, биологии, геохимии.

1    Известно, что одни вещества в растворенном или расплавленном состоянии проводят электрический ток, другие в тех же условиях ток не проводят.  Это можно наблюдать с помощью простого  прибора. Он состоит из угольных  стержней, присоединенных проводами к электрической цепи. В цепь включена электрическая лампочка, которая показывает присутствие или отсутствие тока в цепи. Угольные проводники являются электродами. Опустим электроды в раствор сахара: лампочка не загорится. Промоем их дистиллированной водой и опустим в раствор   NaCl – лампочка ярко загорится. 
Вещества, растворы или расплавы которых проводят электрический ток, называются электролитами. Вещества, растворы или расплавы которых не проводят электрического  тока, называются неэлектролитами. 
К электролитам относятся кислоты, основания и почти все соли, к неэлектролитам большинство органических соединений. Вода электрический ток проводит плохо.

Распад электролитов на ионы при растворении их в воде называется электролитической диссоциацией.

Раствор NaCl при растворении в воде полностью распадается на ионы. Na+ и Cl-  - хлорид-ионы, вода же в очень незначительных количествах образует ионы Н+  и гидроксид-ионы ОН- .


Для объяснения особенностей водных растворов электролитов шведским ученым С.Аррениусом в 1887 году была предложена теория электролитической диссоциации. 

2 Электролиты, при растворении в воде распадаются (диссоциируют) на ионы – положительные и отрицательные. Свойства ионов  совершенно иные, чем у образовавшихся у атомов. Например, металлический натрий Na энергично разлагает воду с выделением водорода, а ионы Na+  воду не разлагают. Атомы Cl образуют двухатомные молекулы, которые ядовиты и имеют резкий запах. Хлорид-ионы не ядовиты и не имеют запаха.  Ионы водорода Н+ окрашивают синий лакмус в красный цвет. Эти свойства не имеют атомы водорода. Ионы находятся в более устойчивых электронных состояниях, чем атомы. Они могут состоять  из одного атома – это простые ионы (Na+, Mg2+, Al3+ и т.д.),  и из нескольких атомов – это сложные ионы (NO3-, SO42-, PO43- и т.д. ). Многие ионы окрашены. Например, ион CrO42- - желтый, ионы Na+ и  Cl- – бесцветны.  Ион – в переводе с греческого означает «странствующий». В растворе беспорядочно передвигаются в разных направлениях. 

Под действием электрического тока ионы приобретают направленное движение: положительно заряженные  - движутся к катоду, отрицательно заряженные – к аноду. Поэтому, первые называются катионами, вторые – анионами. Направленное движение ионов происходит в результате притяжения их противоположно заряженными электродами.

Диссоциация – обратимый процесс. Это означает, что параллельно с распадом молекул на ионы (диссоциацией) протекает процесс соединения ионов в молекулы (ассоциация). Поэтому в уравнениях электролитической диссоциации вместо знака равенства ставят знак обратимости. Например, 
NaCl         Na+  + Cl-
      3 Учение о химической связи помогает ответить на вопрос, почему электролиты диссоциируют на ионы. Легче всего диссоциируют вещества с ионной связью. Эти вещества состоят из ионов. При их растворении диполи воды ориентируются вокруг положительного и отрицательного ионов. Между ионами и диполями  воды возникают силы взаимного притяжения. В результате связь между ионами ослабевает, происходит переход ионов из кристалла в раствор. При этом образуются гидратированные ионы, т.е. ионы, химически связанные с молекулами воды. Аналогично диссоциируют и электролиты, молекулы которых образованы по типу полярной ковалентной связи. Здесь так же вокруг каждой полярной молекулы вещества ориентируются диполи воды, которые притягиваются своими отрицательными полюсами к положительному полюсу молекулы и положительными полюсами – к отрицательному полюсу. В результате этого взаимодействия связующее электронное облако (электронная пара) полностью смещается к атому с большей электроотрицательностью, полярная молекула превращается в ионную и затем легко образуются гидратированные ионы. Диссоциация полярных молекул может быть полной или частичной, все зависит от степени полярности связей молекулы. Электролиты, содержащие ионные и полярные связи одновременно, сначала диссоциируют по ионным, а затем по полярным связям. Например, гидросульфат натрия NaHSO4 полностью  диссоциирует по связи Na-O и частично по связи Н-О и не диссоциирует по связям малополярным серы с водородом. Таким образом, электролитами являются соединения с ионной и полярной ковалентной связью – соли, кислоты и основания. 

     Известный русский химик И.А.Каблуков показал, что ТЭД нельзя объяснить без химической теории растворов Д.И.Менделеева. При растворении происходит химическое взаимодействие растворенного вещества с водой, которое приводит к образованию гидратов, в затем они диссоциируют на ионы. Эти ионы связаны с молекулами воды, т.е. гидратированы. Гидратированные ионы имеют как постоянное, так и переменное число молекул воды. Гидрат постоянного состава образует ион водорода  Н+, удерживающий одну молекулу воды – это гидратированный протон. Н+(Н2О). В научной литературе его принято изображать формулой Н3О+. Следует помнить, что в растворах нет иона Н+, а есть ион Н3О+ , который для простоты условно обозначают символом Н+. 

   4  С помощью ТЭД дают определение кислот, оснований и солей и описывают их свойства.

   Кислотами называют электролиты, при диссоциации которых в качестве катионов образуются только ионы водорода.

HCl               H+  +       Cl-

     CH3COOH             H+  + CH3COO-

Согласно ТЭД все общие характерные свойства кислот – кислый вкус, изменение цвета индикаторов, взаимодействие с основаниями, основными оксидами, солями – обусловлены присутствием ионов водорода H+. Двух и многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато (постепенно).


Н3РО4               H+  + H2РО4 – (первая ступень)


Н2РО4-              H+  + HРО4 2- (вторая ступень)



НРО42-              H+  + РО4 3- (третья ступень)

Диссоциация многоосновной кислоты протекает главным образом по первой ступени, в меньшей мере – по второй и лишь в незначительной степени – по третьей. Поэтому в водном растворе фосфорной кислоты наряду с молекулами 

Н3РО4  содержатся ионы Н2РО4-  ,  НРО42-  и  РО4 3-.


Основаниями называются электролиты, при диссоциации которых в качестве анионов образуются только гидроксид-ионы.




КОН                К+  + ОН-  




NH4OH           NH4+  + OH-
Согласно ТЭД общие щелочные свойства растворов – мыльность на ощупь, изменение цвета индикаторов, взаимодействие с кислотами, ангидридами кислот, солями – обусловлены присутствием гидроксид-ионов OH-. Кислотность основания определяется числом гидроксо-групп. Например, NH4OH – однокислотное основание, Са(ОН)2 – двухкислотное, Fe(OH)3 – трехкислотное. Двух и многокислотные основания диссоциируют ступенчато



Са(ОН)2               Са(ОН) +  + ОН-  (первая ступень)

Са(ОН) +                 Са 2+  + ОН-  (вторая ступень)

Имеются электролиты, при диссоциации которых одновременно образуются и ионы водорода, и гидроксид-ионы. Эти электролиты называются амфотерными или амфолитами. К ним относятся вода, гидроксиды цинка, алюминия, хрома (III) и др.




H2O            H+  + OH-


Zn(OH)2     2OH-  + Zn2+ + 2H2O               Zn(OH)2   +  2H2O           

                                         [Zn(OH)4] 2-  +2H+  .


Солями называются электролиты, при диссоциации которых образуются катионы металлов и анионы кислотных остатков.




К3РО4             3К+  + РО4 3-
Кислые и основные соли диссоциируют ступенчато:

NаHSO4            Na+  + HSO4-
HSO4-                H+  + SO42-
5    Так как электролитическая диссоциация – процесс обратимый, то в растворах электролитов наряду с их ионами присутствуют и молекулы. Поэтому растворы электролитов характеризуются степенью диссоциации (.

Степень диссоциации – это отношение числа распавшихся на ионы молекул «n» к общему числу растворенных молекул N.

( =   п/ N
Степень диссоциации  определяется опытным путем и выражается в долях единицы или в %. Если ( = 0, то диссоциация отсутствует, а если ( =1 или 100%, то электролит полностью распадается на ионы. Если же ( =70%, то это означает, что из 100 молекул данного электролита 70 распалось на ионы.


Степень диссоциации зависит от концентрации электролита и от температуры. С уменьшением концентрации, т.е. при разбавлении электролита водой, степень диссоциации всегда увеличивается. Повышение температуры, как правило, увеличивает степень диссоциации.


Слабые электролиты в водных растворах диссоциируют только частично, и в растворе устанавливается динамическое равновесие между недиссоциированными молекулами и ионами.


К динамическому равновесию в слабом электролите можно применить законы химического равновесия и записать выражение константы равновесия. Например, для диссоциации уксусной кислоты:




СН3СООН                 Н+ + СН3СООН-


      [Н+][СН3СООН-]  - в числителе равновесные концентрации ионов

 К =        [СН3СООН]      - в знаменателе концентрация недиссоциированных молекул

Константа равновесия, отвечающая диссоциации слабого электролита, называется константой диссоциации. Величина К зависит от природы электролита и растворителя, а также от t, но не зависит от концентрации раствора. Она характеризует способность данной кислоты или основания распадаться на ионы: чем выше К, тем легче электролит диссоциирует. Многоатомные кислоты , а так же основания двух- и более валентных металлов диссоциируют ступенчато.

 Например:            Н2СО3           Н+ + НСО3-




НСО3-             Н+ +СО32-
Н2СО3            2Н+ +СО32-

Первое равновесие – диссоциация по первой ступени – характеризуется константой диссоциации, обозначаемой К1





[Н+][HСО3- ]
К1 =       [Н2СО3]

     а второе – диссоциация по второй ступени – К2

           [Н+][ СО32- ]
К2 =       [НСО3-]





                [Н+]2 [ СО32- ]
   Суммарному равновесию  К =    [Н2СО3]

   Все эти величины связаны между собой соотношением :

 



К = К1• К2

   При ступенчатой диссоциации веществ распад по последующим ступеням происходит в меньшей степени, чем по предыдущей: К1 > К2 >К3……, так как требуется больше затрачивать энергии на каждой последующей ступени, и меньше всего на первой ступени для отрыва иона от нейтральной молекулы.


Если обозначить концентрацию электролита, распадающихся на два иона через С. а степень его диссоциации в данном растворе через (. То концентрация каждого из ионов будет  С(, а концентрация недиссоциированных молекул С(1-(). Тогда уравнение константы диссоциации принимает вид:     

        К = (2С2/С (1-()          или            К= (2С/( 1- () 


(1)
Это уравнение выражает закон разбавления Оствальда. По этому уравнению можно вычислять степень диссоциации при различных концентрациях электролита, если известна его константа диссоциации. Там, где диссоциация электролита очень мала, уравнение можно упростить (убрать знаменатель). Тогда уравнение принимает вид:


К ( (2C


или            ( (  √ К/ С


(2)

Степень диссоциации возрастает при разбавлении раствора. Разбавлением называется такой объем раствора (в литрах), в котором содержится один моль электролита. Это величина обратная концентрации:



V =   1/ C


( = √К• √V



(3)

Степень диссоциации слабого электролита пропорциональна корню квадратному из разбавления раствора. Если, например, разбавление увеличить в 4 раза, то степень диссоциации возрастает в 2 раза.

 Константы диссоциации приводятся в справочных таблицах.

На степень электролитической диссоциации оказывают влияние следующие факторы: 
1) природа растворителя

2) природа растворенного вещества (как он растворяется в растворителе; например HCl лучше диссоциирует, чем СН3СООН, а сахар, хоть и хорошо растворяется в воде, на ионы не диссоциирует).


3) температура. У сильных электролитов с повышением температуры степень диссоциации уменьшается, а у воды, как слабого электролита, наоборот повышается (по принципу Ле-Шателье, т.е. процесс диссоциации воды эндотермический ΔН = 57,3 КДж.



4) концентрация раствора. С увеличением концентрации раствора степень диссоциации уменьшается



5) наличие одноименных ионов. Добавление одноименных  ионов уменьшает степень диссоциации, т.к. их концентрация увеличивается по принципу Ле-Шателье. И наоборот, уменьшение концентрации одного из ионов увеличивает степень диссоциации.

6
Различают сильные и слабые электролиты. Сильные электролиты при растворении в воде полностью диссоциируют на ионы. К ним относятся:

a. почти все растворимые соли;

b. многие минеральные кислоты H2SO4, HNO3, HCl, HBr, HJ, HMnO4 , HClO3 , HClO4 .

c. основания щелочных и щелочноземельных металлов.

Слабые электролиты при растворении в воде лишь частично диссоциируют на ионы.  К ним относятся:

a. почти все органические кислоты

b. некоторые минеральные кислоты H2CO3 , H2S, HNO2 , HClO, H2SiO3 , H2BO3 .

c. многие гидроксиды металлов (кроме щелочных и щелочноземельных металлов). NH4OH.
К слабым электролитам относится вода. Слабые электролиты не могут создать большой концентрации ионов в растворе.

  7  Слабые кислоты. Большая часть неорганических и почти все органические кислоты являются слабыми электролитами, например азотистая HNO2 , угольная H2CO3, ортофосфорная H3РO4, ортокремниевая H4SiO4, муравьиная НСООН, щавелевая H2C2O4. Многие слабые кислоты являются многоосновными, т.е. содержат два или больше катионов Н+, способных отщепляться в водном растворе. Диссоциация таких слабых кислот происходит ступенчато. Катионы Н+ отщепляются не все сразу, а по одному. 


H3РO4               Н+ + H2РO4- (1-я ступень) 


H3РO4-               Н+ + HРO42- (2-я ступень)



HРO42-               Н+ + HРO43- (3-я ступень)


Для каждой ступени диссоциации слабой многоосновной кислоты устанавливается равновесие, которое характеризуется своей константой равновесия (константой диссоциации). Например, для ортофосфорной кислоты константы выражаются следующими соотношениями:

                   [H+] [H2РO4-]


К1 =     [H3РO4]      = 7,52 • 10-3  (1-я ступень);

                   [H+] [HРO42-]


К2  =     [H2РO4-]      = 6,31 • 10-8  (2-я ступень);

                   [H+] [РO43-]


К3  =  [HРO42-]      = 1,26 • 10-12    (3-я ступень);


Следует отметить, что константа диссоциации ортофосфорной кислоты по первой ступени К1 описывает процесс диссоциации молекул H3РO4, а константы К2 и К3 - реакции диссоциации дигидрофосфат-иона H2РO4- и гидрофосфат-иона HРO42- соответственно.

Слабые основания. К ним относятся некоторые неорганические и органические основания, например NH4OH, Mg(OH)2 ,CH3NH2. Многокислотные слабые основания, т.е. основания, молекулы которых могут отщеплять два или больше ОН- – ионов, диссоциируют ступенчато. Каждая из ступеней диссоциации слабых многокислотных оснований характеризуется константой диссоциации.

Амфолиты (амфотерные электролиты). Это слабые электролиты, проявляющие как свойства слабых кислот, так и свойства слабых оснований. Амфолитами являются вода, гидроксиды некоторых  металлов (например, Ве(ОН)2 , Zn(OH)2, Pb(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3, Sn(OH)4), аминокислоты (например, глицин NH2CH2COOH, аланин NH2CH2CH2COOH).

Некоторые средние соли. Например, ZnCl2, Hg(CN)2, Fe(CNS)3 .

Внутренние сферы комплексных солей. Например, [TiF6]2-, [CrCl2(H2O)4]+ , [Ag(NO2)2]- .

 8       Теория электролитической диссоциации признает, что все реакции в водных растворах электролитов являются реакциями между ионами. А поскольку при взаимодействии ионов энергия активации очень мала, то такие реакции протекают с очень большими скоростями.

Реакции в водных растворах электролитов изображаются в виде ионных уравнений. Они проще молекулярных и имеют более общий характер.

При составлении ионных уравнений реакций следует вещества малодиссоциированные, малорастворимые (выпадающие в осадок) и газообразные изображать в виде молекул. Знак ↓, стоящий при формуле вещества, обозначает, что это  вещество уходит из сферы реакции в виде осадка; знак ↑ обозначает, что вещество удаляется из сферы реакции в виде газа. Сильные растворимые электролиты, как полностью диссоциированные, пишутся в виде ионов. Сумма электрических зарядов левой части уравнения должна быть равна сумме электрических зарядов правой части.

Для закрепления этих положений рассмотрим два примера.

Пример 1.  Написать молекулярное и ионное уравнения реакции взаимодействия растворов хлорида железа (III) и гидроксида натрия.

Решение: Разобьем решение задачи на три этапа: 

1) записываем молекулярное уравнение реакции:

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3↓+ 3NaCl

2) перепишем это уравнение как ионное, изобразив хорошо диссоциирующие вещества в виде ионов, а уходящие из сферы реакции – в виде молекул:

Fe3+ + 3Cl- + 3Na+ + 3OH- = Fe(OH)3↓+ 3Na+  + 3Cl-
3) исключаем из обеих частей уравнения одинаковые ионы, т.е. ионы, не участвующие в реакции (подчеркнуть):

Fe3+ + 3Cl- + 3Na+ + 3OH- = Fe(OH)3↓+ 3Na+  + 3Cl-

и записываем уравнение реакции в окончательном виде:

Fe3+ + 3OH- = Fe(OH)3↓

Это сокращенное ионное уравнение реакции. Как видно из этого уравнения, сущность реакции сводится к взаимодействию ионов Fe3+ и OH-, в результате чего образуется осадок Fe(OH)3. При этом вовсе не имеет значения, в состав каких электролитов входили эти ионы до их взаимодействия.

Пример 2. Написать молекулярное и ионное уравнения реакции между раствором хлорида калия и раствором нитрата натрия.

Решение: Так как продукты взаимодействия хорошо растворимы в воде и не уходят из сферы реакции, то данная реакция обратима. Как и в примере 1, запись ведем по этапам:

1) KCl + NaNO3              KNO3 + NaCl
2) K+ + Cl- + Na+ + NO3-              K+ + NO3- + Na+ + Cl-
Уравнения для третьего этапа написать нельзя. С точки зрения теории электролитической диссоциации реакция не происходит. Однако если выпарить такой раствор, то возникнут химические связи между ионами и получится смесь четырех солей: KCl, NaNO3, NaCl, KNO3.
   Ионными уравнениями могут быть изображены любые реакции, протекающие в растворах между электролитами. Если при таких реакциях не происходит изменение зарядов ионов (не изменяется степень окисления), то они называются ионообменными. 


Многочисленные ионообменные реакции в растворах электролитов, которые протекают необратимо (слева направо), можно разбить на четыре типа.

1 Реакции с образованием осадков, например:

AgNO3 + HCl = AgCl↓ + HNO3
Ag+ + NO3- + H+ + Cl- = AgCl↓ + H+ + NO3-
Ag++ Cl- = AgCl↓

2 Реакции с образованием газообразных малорастворимых веществ, например:

Na2CO3 + H2SO4 = Na2SO4 + CO2↑ + H2O

2Na+ + CO32- + 2H+ + SO42- = 2Na+ + SO42-+ CO2↑ + H2O

CO32- + 2H+= CO2↑ + H2O

3 Реакции с образованием малодиссоциирующих веществ (слабых электролитов), например:

HCl + KON = KCl + H2O
H+ + Cl+ + K+ + OH- = K+ + Cl- + H2O
H+ + OH- = H2O
4  Реакции с образованием комплексных соединений (ионов), например:
CuSO4 • 5H2O + 4NH3 = [Cu(NH3)4]SO4+ 5H2O

                   [Cu(H2O)4]2+ + SO42- + H2O + 4NH3 = [Cu(NH3)4]2++ SO42- + 5H2O

                                   [Cu(H2O)4]2+ + 4NH3 = [Cu(H2O)4]2+ +  4H2O
   Таким образом, реакции обмена в растворах электролитов практически необратимо протекают в сторону образования осадков (малорастворимых веществ), газов (легколетучих веществ), слабых электролитов (малодиссоциирующих соединений) и комплексных ионов (веществ).

 
   Применение закона действующих масс к электролитам


Сильные электролиты при растворении в воде практически полностью диссоциируют на ионы, слабые электролиты диссоциируют частично. В последнем случае процесс диссоциации является обратимым. А ко всякому обратимому процессу применим закон действующих масс.


Применим закон действующих масс к диссоциации слабого электролита уксусной кислоты:



СН3СООН                   СН3СОО- + Н+

Будем иметь:





[СН3СОО-] [Н+]

                        

   [СН3СООН]     = K

(4)
Постоянная К называется константой диссоциации. Она характеризует способность электролита диссоциировать на ионы. Чем больше К , тем больше ионов в растворе. Константа диссоциации не зависит от концентрации электролита, а потому является более общей характеристикой электролита, чем степень диссоциации α . Она зависит от природы электролита, природы растворителя (разные диэлектрические постоянные) и от температуры.



По уравнению (4) можно рассчитать концентрацию ионов водорода слабой кислоты. Учитывая, что [CH3COO-]= [H+], получаем




            [H+]2      . 




          [CH3COO] = K, 

откуда

[H+] = √K • [CH3COO] 




Так как уксусная кислота является слабым электролитом, то равновесную концентрацию кислоты можно считать примерно раной общей концентрацией ее, т.е. [CH3COO] ≈ Ссн3соон 

Тогда уравнение (5) примет вид




[H+] = √K Ссн3соон
(5)

Легко вычислить и степень диссоциации слабого электролита:




            [H+]





α = Ссн3соон 

Как уже отмечалось, двухосновные и многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато. Так, диссоциацию  Н2СО3 можно представить уравнениями:


первая ступень Н2СО3
            Н+ + НСО3-







вторая ступень НСО3-                 Н+ + СО32-

 Применяя закон действующих масс, получаем константы диссоциации для каждой ступени (цифровые данные относятся к 250С):

[H+][НСО3-]                                           [H+][СО32-]                                           

   [Н2СО3]      = K1 = 4,31• 10-7 ;               [НСО3-]   = K2 = 5,61• 10-11
Ортофосфорная кислота диссоциирует в три ступени; соответственно будет иметь три константы диссоциации:

                                                    [H+][Н2PО4-]                                           

Н3РО4                Н+ + Н3РО4- ,       [Н3РО4 ]      =  K1 = 7,5 • 10-3 ;

                                                    [H+][НPО42-]                                           

Н3РО4-                Н+ + НРО42- ,       [Н2РО4-]      =  K2  = 6,2 • 10-8 ;

                                                    [H+][PО43-]                                           

НРО42-                Н+ + РО43- ,        [НРО42-]      =  K3  = 2,2 • 10-13 .


Всегда  K1> K2 >K3  , т.е. первичная диссоциация больше вторичной, вторичная больше третичной. Поэтому в растворах таких кислот в заметных количествах имеются только те ионы, которые образуются по первой ступени диссоциации.


Они характеризуют силу кислот и оснований: чем больше К, тем сильнее диссоциирует слабый электролит в водном растворе.


Из уравнения (1) следует, что добавление одного из продуктов диссоциации, т.е. одноименного иона, будет смещать равновесие в сторону исходного вещества. Так, с увеличением [H+] или [CH3COO-] возрастет и [CH3COO] , т.е. увеличится введение в раствор слабого электролита одноименных ионов уменьшает диссоциацию электролита, а значит, и α. Наоборот, введение разноименных ионов усиливает диссоциацию электролита и увеличивает α (введенные ионы усиливают разрыв недиссоциированных молекул на ионы). Однако К при данной температуре останется постоянной.


К смещению ионного равновесия применим принцип Ле Шателье. 


Имеются электролиты, которые при диссоциации образуют как ионы водорода, так и гидроксид-ионы. Они называются амфотерными электролитами или амфолитами. Таким веществом является вода. В равной мере у нее выражены кислотные свойства, обусловленные Н+–ионами, и щелочные свойства, обусловленные ОН-–ионами. К типично амфотерным соединениям относят Be(OH)2, Zn(OH)2, Sn(OH)2, Pb(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3, Ga(OH)3, In(OH)3, Sb(OH)3, Sn(OH)4, Pb(OH)4, Si(OH)4  и др. 


Если формулу амфотерного электролита изобразить в общем виде как ROH, то в водном растворе он будет диссоциировать двояко:                                        

                                     RON осадок


   Н+  +  RO-                      ROH                   R+  + OH-
диссоциация                 раствор               диссоциация

   по типу                                                       по типу

   кислоты                                                   основания














(А)

Из уравнения (А) следует, что в кислых растворах ионы  OH- будут связываться, равновесие сместится в прямом направлении, и будут преобладать катионы R+. В щелочной среде, наоборот, равновесие сместится в обратном направлении, и будут преобладать анионы RO-. Очевидно, чтобы превратить анион RO- в катион R+, раствор необходимо подкислить:





RO- + 2Н+ = R+ + Н2О

При подщелачивании процесс будет идти в сторону образования  RO—ионов. Значит, реакция является обратимой:




        RO- + 2Н+                     R+ + Н2О

(Б)


Применим к равновесию (Б) закон действующих масс. Тогда получим





[R+] [Н2О]





 [RO-][Н+]2    = K
Преобразуем это выражение и напишем его в таком виде:





  [R+]         К   .  




[RO-] =   [Н2О]   [H+] 2

Но К/[Н2О] – практически постоянная величина, которую обозначим через К1 . Тогда





  [R+]           




[RO-] = К1 [H+] 2 


(6)

Из уравнения (6) следует, что при увеличении концентрации ионов водорода концентрация катионов   [R+] сильно возрастает,  а концентрация анионов [RO-] уменьшается. Относительное количество катионов и анионов в растворе амфотерного электролита зависит от рН среды.


В качестве конкретного примера рассмотрим гидроксид алюминия. Его взаимодействие с кислотой и щелочью можно представить ионными  уравнениями:




Al(OH)3 + 3H+ = Al3+ + 3Н2О
и 




Al(OH)3 + OH- + 2Н2О = [Al(OH)4(H2О)2]-

Очевидно, в водном растворе существует равновесие:

[Al(OH)4(H2О)2]- + H+                 Al(OH)3 + 3Н2О ≡ Al(OH)3             Al3+ + 3OH-

Аналогично уравнению (Б) можно написать




[Al(OH)4(H2О)2]- + 4H+                 Al3+ + 6Н2О


Применяя закон действующих масс к этому равновесию получаем:




             [Al3+]        .

[[Al(OH)4(H2О)2]-] = K1 [H+]4

Таким образом, в избытке кислоты ионы алюминия существуют главным образом в виде катионов (точнее гидратированных катионов [Al(H2О)6]3+ ), в избытке щелочи – главным образом в виде анионов (гидроксокомплексов [Al(OH)4(H2О)2]-). Очевидно, чтобы перевести гидроксокомплекс в Al3+, раствор должен быть кислым, и наоборот, чтобы перевести Al3+ в [Al(OH)4(H2О)2]- раствор должен быть сильнощелочным.





Сильные электролиты

Опыт показывает, что сильные электролиты закону действующих масс не подчиняются: константы диссоциации их не являются постоянными величинами при различных концентрациях, как это видно из таблицы.

Таблица 1. Диссоциация хлорида калия при 180 С.

	Концентрация с, моль/л
	Степень диссоциации α
	Константа диссоциации

       сα2

К = 1 - α

	2
	0,712
	3,52

	1
	0,756
	2,34

	0,5
	0,788
	1,46

	0,1
	0,862
	0,54

	0,01
	0,942
	0,15



Это неподчинение объясняет теория сильных электролитов, предложенная Дебаем и Хюккелем (1923). Согласно этой теории сильные электролиты в водных растворов нацело диссоциируют на ионы. В этом случае концентрация ионов в растворе сравнительно большая. Между противоположно заряженными ионами действуют электростатические силы напряжения (у незаряженных частиц – межмолекулярные силы). В результате каждый ион окружается «ионной атмосферой», состоящей из ионов противоположного заряда. Например, в растворе хлорида натрия вокруг движущихся ионов Na+  создается атмосфера из хлорид-ионов Cl- ,а вокруг движущихся хлорид-ионов – из ионов  Na+. Это уменьшает подвижность ионов.


Межионные силы влияют на все свойства электролита. Они понижают активность ионов, и последние в реакциях проявляют себя так, будто их концентрация меньше действительной концентрации, определяемой аналитически.


Для учета этого влияния введен термин «активность».


Активностью иона или молекулы называется их концентрация, соответственно которой они действуют в химических реакциях.

Например, активность ионов  Na+ и  Cl- в 1М растворе NaCl равна 0,65 моль/л; это означает, что ионы действуют так, будто их концентрация равна не 1 моль/л, а 0,65 моль/л. Активность обозначается буквой α и имеет ту же размерность, что и концентрация.


Отношение активности (α) к концентрации (с) называют коэффициентом активности (f), т.е. 

α /с = f,

или





α = fс.
Коэффициент активности определяют опытным путем (по измерению ∆t и другими способами).


Если f<1, то действия ионов стеснены и α>с.Если же f=1, то движения ионов не стеснены и α = с. Это имеет место в сильно разбавленных растворах сильных электролитов  (порядка 0,0001 М).


Используя активности вместо концентраций, константы диссоциации следует написать так:



αсн3соо- αн+


   αсн3соо            = Кα

или 



[СН3СОО-]• fCH3COO-[H+]•fH+
                          [СН3СООH]• fCH3COOH           = Кα
Кα, определяемая с помощью активностей, называется термодинамической константой электролитической диссоциации.


Коэффициенты активностей недиссоциированных молекул обычно принимают равными 1. Коэффициенты активностей ионов слабого электролита близки к единице.


В случае сильного электролита, например NaCl, молекулы в растворе отсутствуют. При хаотическом движении ионы Na+ и  Cl- сближаются между собой и образуют «ионные пары», которые можно лишь условно считать недиссоциированными молекулами. В растворе сильного электролита концентрация ионных пар весьма незначительна, а поэтому свойства его определяются главным образом концентрацией ионов.


Если теперь диссоциацию сильного электролита представить схемой




КА                 К+  +  А- 

и применить закон действующих масс, то получим




αК + αА-



    αКА    = Кα
или




[К+] fк+[А-]· fA-



   [KA] fKA             = Кα
Для правильного выражения закона действующих масс в его уравнение должны входить активности участвующих ионов и молекул, а не их концентрации. Тогда закон действующих масс будет применим как для слабых, так и для сильных электролитов.


Следует отметить, что коэффициент активности иона определяется ионной силой раствора.


Ионная сила раствора (µ)равна полусумме произведений молярных концентраций всех присутствующих ионов на квадраты их зарядов:

                                                                                                   i
µ = ½ (с1 z12 + с2 z22 + …..+ сn n12 )= ½ ∑cizi2
где с1, с2,……….  ci – концентрации ионов;  z1, z2,……… zi  - их заряды.


Так, для раствора, содержащего в 1 л 0,01 моль BaCl2 и 0,1 моль NaNO3, ионная сила равна 0,13, т.е.

µ = ½ (CBa2+ + 22+2cCl -12+ CNa + 12+  CNO3- 12) = ½ (0,01• 22+ 2• 0,01• 12+ 0,1• 12+ 0,1• 12) = 0,13


Ионная сила раствора характеризует интенсивность электрического поля ионов в растворе. Опытным путем найдено, что с увеличением ионной силы раствора коэффициент активности уменьшается. Разбавленные растворы с одинаковой ионной силой имеют одинаковый коэффициент активности данного иона.


Определение ионной силы раствора необходимо для ряда биологических исследований. Например, если изучается действие каких-либо растворов на организм, эти растворы следует готовить так, чтобы они были одинаковой ионной силы. Такие сильные электролиты, как NaCl, KCl, CaCl2, MgCl2 и др., содержатся в крови и лимфах органов и тканей животных. Ионная сила крови животных примерно равна 0,15.
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Ионное произведение воды. 
Вода – слабый амфотерный электролит. Молекулы воды могут как отдавать, так и присоединять катионы Н+ . В результате взаимодействия между молекулами в воде всегда присутствуют ионы ОН- и Н+ (точнее, катионы оксония Н3О+):





Н2О + Н2О                Н3О+ + ОН-

Часто это равновесие изображают упрощенным уравнением

Н2О                 Н++ ОН-
Количественно диссоциация воды описывается константой диссоциации



      [Н+] [ОН-]



К =    [Н2О]      = 1,8• 10-16 (при 220 С)
    
(7)

и ионным произведением воды

Кω = [Н+] [ОН]-] = 10 -14    (при 220 С).


(8)

Связь между константой диссоциации и ионным произведением воды можно установить, если рассчитать молярную концентрацию недиссоциированных молекул воды [Н2О]. Поскольку подавляющее большинство молекул воды не диссоциирует, [Н2О]  практически равна общей молярной концентрации воды, которую можно рассчитать, разделив массу 1 л воды на ее молярную массу: [Н2О] = 1000/18 = 55,56 моль/л. Подставляя это значение в уравнение (7), получаем 


[Н+] [ОН-] = К[Н2О] = 1,8• 10-16• 55,56 = 10-14.

В чистой воде и нейтральных растворах концентрации ионов Н+  и ОН- равны:

[Н+] = [ОН-] = √10-14 = 10-7 моль/л.


При добавлении к воде кислоты концентрация катионов Н+ увеличивается, а концентрация гидроксид-ионов ОН- в соответствии с принципом Ле Шателье убывает. При добавлении к воде щелочи концентрации ионов изменяются в обратном направлении. Ионное же произведение воды независимо от изменения концентраций ионов остается при неизменной температуре постоянным. Постоянство ионного произведения воды позволяет вычислять концентрацию ОН- по числовому значению концентрации Н+, и наоборот. 


Диссоциация воды усиливается с повышением температуры. 
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Водородный показатель рН – это отрицательный десятичный логарифм активности ионов водорода в растворе:





рН = -ℓgαH+



(9)


Если коэффициент активности ~ 1, это определение почти равноценно менее точному: рН есть отрицательный десятичный логарифм концентрации катионов Н+ в растворе:





рН = ℓg [H+].


(10)


рН применяют в качестве меры концентрации и активности потому, что это гораздо более экономный способ записи. Например, запись αН+ = [H+] = 2,1• 10-6 моль/л содержит 8 знаков. рН = - ℓg (2,1• 10-6)= 5,88. В этой записи 4 знака.


Отрицательный десятичный логарифм активности гидроксид-ионов  ОН- называют гидроксильным показателем рОН. Используя обозначения рН и рОН, можно иначе записать ионное произведение воды:





αН + αОН = 10-14


(11)





- ℓgαH+  - ℓgαОН+  = 14

(12)





рН + рОН = 14


(13)


Для чистой воды и нейтральных растворов рН = -ℓg10-7 = 7. Если концентрация катионов H+ выше 10-7 моль/л, то раствор будет кислым; рН кислых растворов меньше семи. Если концентрация гидроксид-ионов ОН- выше 10-7, то раствор будет щелочным; рН щелочных растворов больше семи.

Пределы изменения рН водных растворов определятся растворимостью кислот и щелочей в воде и коэффициентами активности в концентрированных растворах кислот и щелочей. Нижний предел рН лежит около значения для 10 М HCl, имеющего коэффициент активности 10,44. Для этого раствора рН = - ℓg (10• 10,44)= -2,02. Верхний предел для 10 М КОН составляет: рОН = - ℓg (10• 6,22)= -1,79, рН = 14 – рОН = 14 + 1,79 = 15,79.


Диапазоны изменения активности катионов H+ и рН для растворов с различной реакцией среды представлены ниже:

Среда

Кислая

Нейтральная

Щелочная

αН+ , моль/л

от 102 до 10-7

10-7      

от 10-7 до 10-15,8

рН


от -2 до 7


7


от 7 до 15,8


Для точного определения рН используют стеклянные электроды, потенциал 
которых меняется в зависимости от активности катионов Н+ в исследуемом растворе. Потенциал стеклянных электродов измеряют с помощью электронных потенциометров. Для приблизительного определения рН служат кислотно-основные индикаторы.


Кислотно-основные индикаторы – это вещества, которые изменяют окраску в зависимости от рН раствора.


Широкое распространение получили индикаторы, представляющие собой слабые органические кислоты или основания, ионная и молекулярная формы которых сообщают раствору различную окраску. Например, молекулы индикатора метилового оранжевого окрашивают раствор в красный цвет, а его анион – в желтый.


Диссоциация кислотно-основных индикаторов, которые являются слабыми электролитами, подчиняются закону действующих масс. Например, индикатор метиловый оранжевый является слабой кислотой, в его растворе устанавливается равновесие между молекулами HInd и Ind- –ионами:

HInd        
  H+ + Ind+ 

красный

желтый

Это обратимая реакция характеризуется константой диссоциации индикатора

                    


               [Ind-] [H+]



КHInd =         [Hlnd]



(14)

Уравнение (14) легко преобразить в форму:

[Ind-]       КHInd





[Hlnd] =   [H+]



(15)

Которая показывает, что отношение концентраций различно окрашенных форм [Ind-]  и [Hlnd]  зависит от концентрации [H+] и природы индикатора, которая проявляется через константу диссоциации индикатора КHInd.


Содержание индикатора в растворе ничтожно по сравнению с содержанием основных компонентов раствора, поэтому его диссоциация не сказывается на рН раствора. Наоборот, равновесие диссоциации индикатора смещается в зависимости от рН анализируемого раствора. Если индикатор вводится в раствор, в котором [H+] = КHInd, то концентрации различно окрашенных ионной [Ind-]  и молекулярной [Hlnd]  форм индикатора становятся равными, и раствор приобретает цвет, промежуточный между цветами, характерными для анионной и молекулярной  форм (для метилового оранжевого это оранжевый цвет, средний между красным и желтым). Если концентрация H+ намного больше, чем КHInd, то окраска раствора будет определяться молекулярной формой индикатора, так как [Hlnd] >>  [Ind-]  . Наоборот, если КHlnd >> [H+], то окраска раствора определяется ионной формой индикатора, так как [Ind-]  >>[Hlnd].


После логарифмирования уравнения (15) получаем уравнение




             [Ind-]

рН = -ℓg КHlnd  + ℓg [Hlnd]


(16)

позволяющее определить, при каком рН происходит изменение окраски индикатора, если известна его константа диссоциации.
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Буферные растворы – растворы, поддерживающие определенную концентрацию катионов водорода (рН) при разбавлении и незначительно изменяющие ее при добавлении небольших количеств сильных кислот и оснований.


Буферные растворы содержат либо слабую кислоту и ее соль, образованную сильным основанием, либо слабое основание и его соль, образованную сильной кислотой. Буферными свойствами обладают также растворы, содержащие смеси солей слабых многоосновных кислот. Составы некоторых буферных растворов приведены в таблице 2.

Таблица 2. Буферные растворы

	Буферный раствор
	Слабый электролит
	Соль слабого электролита

	Ацетатный
	Уксусная кислота СН3СООН
	Ацетат натрия СН3СОONa

	Формиатный
	Муравьиная кислота НСООН
	Формиат натрия HCOONa

	Аммиачный
	Гидроксид аммония NH4OH
	Хлорид аммония NH4Cl



Действие буферных растворов можно объяснить, используя закон действующих масс. Рассмотрим в качестве примера буферное действие ацетатного буферного раствора, содержащего уксусную кислоту и ее соль – ацетат натрия. Уксусная кислота и ацетат натрия диссоциируют с образованием ацетат-ионов СН3СОО- .


Уксусная кислота – слабый электролит. Ее диссоциация, описываемая уравнением 



СН3СООН                  СН3СОО- + Н+

подчиняется закону действующих масс:




[СН3СОО-] [Н+]



Ккисл. =     [СН3СООН]



(17)

Ацетат натрия – сильный электролит – в растворе диссоциирует полностью:



СН3СОONa → СН3СОО- + Na+
 Под влиянием избытка ацетат-ионов  СН3СОО- равновесие диссоциации слабого электролита – уксусной кислоты – смещается влево, ее диссоциация подавляется. Вследствие незначительной диссоциации уксусной кислоты в буферном растворе ее равновесная концентрация мало отличается от общей концентрации кислоты скисл. , а равновесная концентрация СН3СОО- мало отличается от концентрации соли ссоли. . Заменив в уравнении (17) [СН3СООН] на скисл. , а [СН3СОО-] на ссоли, получаем




      скисл


[Н+] = Ккисл. ссоли



(18)

Так как  Ккисл – постоянная величина, то концентрация катионов Н+ зависит  только от соотношения концентраций слабой кислоты и ее соли. При разбавлении или концентрировании раствора меняются абсолютные значения концентрацией, а их отношение остается неизменным, поэтому при разбавлении и  концентрировании концентрация  Н+ и рН в буферном растворе не изменяются. 


При добавлении к ацетатному буферному раствору небольшого количества сильной кислоты существенного изменения концентрации Н+ не происходит потому, что подавляющее большинство катионов  Н+, поставляемых в раствор сильной кислотой, связывается ацетат-ионами СН3СОО-  в молекулы уксусной кислоты:

 Н+ + СН3СОО-  →   СН3СООН

При добавлении к ацетатному буферному раствору небольшого количества щелочи образующиеся при ее диссоциации гидроксид-ионы взаимодействуют с катионами Н+. Однако и в этом случае заметного изменения концентрации последних в буферном растворе не происходит, так как их убыль возмещается диссоциацией новых молекул уксусной кислоты.


Аналогично действие любого буферного раствора, содержащего слабую кислоту и ее соль, а также буферных растворов на основе солей слабых многоосновных кислот.


Добавление больших количеств сильной кислоты или щелочи приводит к потере буферных свойств раствора. Количество  вещества эквивалента сильной кислоты или щелочи (моль), необходимое для смещения рН 1л буферного раствора на одну единицу, называется буферной емкостью. Буферная емкость раствора тем выше, чем больше концентрация компонентов и чем меньше эти концентрации различаются между собой. Буферное действие практически прекращается, когда один из компонентов раствора израсходуется примерно на 90%. Разбавление раствора не влияет заметно на изменение рН, но сильно влияет на буферную емкость.


В таблице 3 приведены формулы расчета концентрации Н+ или ОН- , рН или рОН буферных растворов.

Таблица 3. Формулы для расчета характеристик буферных растворов.

	Тип буферного раствора
	[Н+]  или [ОН-] 
	рН или рОН

	Слабая кислота и ее соль
	                         скисл
[Н+] = Ккисл. ссоли

	                         скисл
рН = рКкисл - ℓg ссоли 
 

	Слабое основание и его соль
	                         сосн
[ОН-] = Косн. ссоли

	                          сосн
рОН = рКосн. - ℓg ссоли
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Дополнительная:


     3  Глинка Л.Н. Общая химия. – Л.: Химия, 1989

4  Ахметов Н.С. Общая и неорганическая химия – М.: Высшая школа,    1984.

5 Платонов Ф.П. Дейкова З.Е. Практикум по неорганической химии. М.: Высш. шк. , 1985, стр.85-100.
Лабораторная работа

Тема: Растворы электролитов
    Цель: закрепить полученные теоретические знания на практике; изучить окраску индикаторов под действием растворов кислот и оснований; провести реакции ионного обмена и убедиться на опытах зависимость степени диссоциации от различных факторов.

Оборудование и реактивы: Штатив с пробирками. Водяная баня. Прибор для испытания электрической проводимости веществ. Промывалка с дистиллированной водой. Горелки с треножниками и сеткой. Растворы:  соляная кислота  (конц., пл.1190 кг/м3 ,2 н., 0,1н),   серная кислота (конц., пл. 1190 кг/м3), гидроксид натрия (50%-ный и 2н.), гидроксид аммония (конц., 20-25%-ный, 2 н. и 0,1 н .), хлорид бария (насыщ.раствор),  нитрат бария (насыщ. раствор), сульфат натрия, сульфат магния, сульфат алюминия,  хлорид калия, хлорид магния, хлорид цинка, хлорид калия, нитрат серебра (1%-ный), лакмус, фенолфталеин, метиловый оранжевый. Сухие соли – хлорид аммония, ацетат натрия. Маленькие пластины или гранулы цинка.

Опыт 1 Окраска индикаторов под действием растворов кислот и оснований


Водородные и гидроксид-ионы обнаруживаются индикаторами.

Выполнение работы. Возьмите 9 пробирок. В три из них налейте по 8-10 капель дистиллированной воды. В первую внесите 1 каплю раствора лакмуса, во вторую – 1 каплю фенолфталеина, в третью – 1 каплю метилового оранжевого.


Наблюдайте окраску индикаторов в воде. Запишите результаты наблюдений в таблицу.


В другие 3 пробирки налейте по 8-10 капель соляной кислоты. В первую внесите 1 каплю раствора лакмуса, во вторую – 1 каплю фенолфталеина, в третью – 1 каплю метилового оранжевого. Наблюдайте окраску индикаторов в кислоте. Запишите результат наблюдений в таблицу.


В следующие три пробирки налейте по 8-10 капель щелочи. В первую внесите 1 каплю раствора лакмуса, во вторую – 1 каплю фенолфталеина, в третью – 1 каплю метилового оранжевого. Наблюдайте окраску индикаторов в растворе щелочи. Запишите результат наблюдений в таблицу.

	Индикатор 
	Цвет индикатора

	
	В дистиллированной воде
	В кислоте
	В щелочи 

	Лакмус
	
	
	

	Фенолфталеин
	
	
	

	Метиловый оранжевый
	
	
	


Опыт 2 Зависимость степени диссоциации от природы электролита
Об относительной силе электролита можно судить по электрической проводимости его растворов или по его химической активности в реакциях.

Выполнение работы. В одну пробирку налейте 8-10 капель 0,1 н. раствора соляной кислоты, в другую 8-10 капель 0,1 н. раствора уксусной кислоты. В каждую пробирку опустите по одинаковому кусочку цинка. Обе пробирки поместите в горячую баню.


С какой кислотой реакция идет более энергично? Объясните это явление. Составьте уравнения реакций в молекулярной и ионной формах.

Опыт 3 Зависимость степени диссоциации от концентрации растворенного электролита
В две пробирки налейте по 8-10 капель серной кислоты различной концентрации: в первую – концентрированную (пл. 1840 кг/м3 ), во вторую – разбавленную (2 н.). В каждую пробирку опустите по одинаковому кусочку цинка. Объясните происходящее явление.

Опыт 4 Ионные реакции
а) В четыре пробирки налейте по 4-5 капель растворов сульфатов натрия, магния, цинка и алюминия. В каждую прибавьте по 2-3 капли раствора хлорида бария. Составьте уравнения реакций и запишите общее уравнение ионной реакции обнаружения сульфат-иона.

б) Возьмите четыре пробирки. В три налейте по 4-5 капель растворов хлоридов калия, магния, цинка,  в четвертую 2-3 капли раствора хлората калия KClO3. В каждую пробирку внесите по 1-2 капли нитрата серебра. Составьте уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Почему в четвертой пробирке не образуется осадка? Составьте общее ионное уравнение реакции обнаружения хлорид-иона. На какие ионы в водном растворе распадается молекула хлората калия?

Опыт 5  Смещение химического равновесия в растворах электролитов

а) В две пробирки налейте по 4-5 капель раствора уксусной кислоты и по 1 капле метилового оранжевого. Добавьте в одну пробирку 2-3 кристалла ацетат натрия. Хорошо перемешайте. Сравните цвет растворов в пробирках.


Почему изменился цвет раствора? Объясните, исходя из закона действующих масс. Что надо ввести в раствор кислоты для смещения равновесия в сторону образования малодиссоциированных молекул?


б) В две пробирки налейте по 4-5 капель раствора гидроксида аммония и по 1 капле фенолфталеина. Добавьте в одну пробирку 2-3 кристалла хлорида аммония. Хорошо перемешайте содержимое пробирки. Сравните цвет растворов в пробирках.


Объясните наблюдаемое изменение окраски. Что надо ввести в раствор основания для смещения равновесия в сторону образования малодиссоциированных молекул? Какие вещества относятся к слабым электролитам?


в) к 5-6 каплям раствора хлорида магния прилейте 3-4 капли раствора гидроксида аммония. Образовавшийся осадок разделите на две пробирки. В одну пробирку внесите по 2-3 капли соляной кислоты, в другую – раствора хлорида аммония. Что наблюдаете?


Составьте уравнения реакций образования гидроксида магния и растворения его в кислоте и хлорида аммония в молекулярной и ионной формах. Объясните, используя понятие произведения растворимости, растворение осадка гидроксида магния в кислоте и в хлориде аммония.


г) в одну пробирку налейте 4-5 капель насыщенного раствора хлорида бария, в другую – 2-3 капли насыщенного раствора нитрата бария. В обе пробирки, помешивая стеклянной палочкой, внесите по 1-й капле концентрированной соляной кислоты. Объясните причину выпадения кристаллического осадка в первой пробирке и отсутствие осадка во второй пробирке.





Контрольные вопросы и задачи 
1 Составьте молекулярные и ионные уравнения образования малорастворимых веществ: BaCrO4, Ag3PO4 , CaCO3, Cu(OH)2 , Fe(OH)3 . 

2 Вычислите константу диссоциации одноосновной слабой кислоты, если степень диссоциации ее в 0,1 н. растворе равна 1,32%.

3 Вычислите степень диссоциации муравьиной кислоты (НСООН) в 0,5 н. растворе, если известно, что концентрация ионов Н+ в нем равняется 0,1 моль/л.

4 Рассчитайте для сероводородной кислоты константу диссоциации первой ступени, если степень  диссоциации в 0,1 н. растворе ее равна 0,07%.

5 Рассчитайте концентрацию (активность) ионов водорода в 0,01 М растворах соляной, уксусной кислот.

6 Вычислите  концентрацию (активность) гидроксид-ионов в 0,025  М растворах гидроксида калия, гидроксида аммония, гидроксида бария.

7 Рассчитайте активность ионов натрия и сульфат-ионов в 0,02 н . растворе сульфата натрия.

8 Вычислите произведение растворимости Zn(OH)2, если растворимость его равна

 1,4· 10-49 .Рассчитайте растворимость этой соли в моль/л.

9 Пользуясь значениями ПР, определите, какое вещество и во сколько раз больше растворимо в воде - Fe(OH)2 или Fe(OH)3.
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Тема 10   Гидролиз солей 

Практическое занятие

   Цели: изучить понятие  гидролиз солей, константа истепень гидролиза, научить составлять уравнения реакций гидролиза, определять реакцию среды по сокращенному ионному уравнению реакции гидролизируемой соли.

План
1  Общие понятия о гидролизе солей

2  Константа и степень гидролиза

3 Типичные случаи  гидролиза солей

Методические рекомендации
1  Опыт показывает, что растворы солей имеют щелочную, кислую или нейтральную реакцию, хотя в своем составе соли не содержат ни водородных ионов, ни гидроксид-ионов.

Объяснение этим фактам следует искать во взаимодействии солей с водой. Возьмем в качестве примера раствор ацетата натрия CH3COONa дающий щелочную реакцию.

Ацетат натрия как сильный электролит при растворении в воде полностью диссоциирует на ионы Na+ и СH3СОО- . Последние взаимодействуют с Н+ и ОН- – ионами воды. При этом ионы  не могут связывать ионы ОН- в молекулы, так как NaОН  является сильным электролитом и существует в растворе только в виде ионов. В то же время ацетат-ионы связывают ионы  Н+ с образованием молекул слабого электролита – уксусной кислоты, в результате чего новые молекулы Н2О диссоциируют на Н+ и ОН- – ионы. Эти процессы протекают до тех пор, пока не установится равновесие:


CH3COO-  + H+               CH3COO ; Н2О             H+  + ОН-

Суммарное уравнение одновременно протекающих процессов имеет вид

            CH3COO-  + H2О               CH3COOН + ОН-


Это уравнение показывает, что в результате образования слабого электролита (уксусной кислоты) смещается ионное равновесие диссоциации воды и создается избыток 

ОН- – ионов, а потому раствор приобретает щелочную реакцию.


Взаимодействие ионов соли с водой, приводящее к образованию слабого электролита, называют гидролизом соли.


Как показано в примере, раствор стал щелочным в результате гидролиза соли CH3COONa.


2  Приведенное выше суммарное уравнение показывает, что идет накопление  ОН- – ионов, а потому раствор приобретает щелочную реакцию. Применив к данному обратимому процессу закон действующих масс, получим




[CH3COOH] [OH-]

[CH3COO-] [H2O]   = K




(1)


Концентрация воды в растворе соли постоянна, поэтому величину [H2O] объединяем с К :




  [CH3COOH] [OH-]

      [CH3COO-]         = K[H2O] = Кг  


(2)

где  Кг - константа гидролиза. Из соотношения [H+] [OH-] = K(H2O) = Кв  находим





Kв 




[OH-] = [H+]
и, подставляя в уравнение (1) получаем


          [CH3COOH] Кв                      [CH3COOH]
      1 
Кг =    [CH3COO-] [H+] , но      [CH3COO-] [H+]   =    Кк
где  Кк - константа  диссоциации слабой кислоты, образованной в результате гидролиза соли. Окончательно будем иметь




Кг =  Кв /  Кк


(3)

Чем больше Кк, тем сильнее соль подвергается гидролизу.


Гидролиз количественно характеризуется также степенью гидролиза h, под которой понимают соотношение числа молекул, подвергшихся гидролизу, к общему числу растворенных молекул;  h легко вычисляют из уравнений (2) и (3). Пусть в рассматриваемой реакции гидролиза начальная концентрация соли, а значит, и ацетат-ионов (ибо соль – сильный электролит и полностью диссоциирует на ионы) равна с, а степень гидролиза h. Тогда при наступившем равновесии равновесные концентрации примут значения



[CH3COO-] = c – ch, [CH3COO] = ch и [OH-] = ch

Подставляя эти выражения в уравнение (2) и учитывая уравнение (3) получаем




ch • ch              Кв



c (1 – h) = Kг = Кк
 или 

ch2     Кв
1-h =  Кк


 (4)

Так как для многих солей h – величина небольшая (обычно h≤ 0,01), то с известным приближением можно принять 1-h ≈ 1.Тогда уравнение (4) примет вид



ch2 ≈ Кв /  Кк   

и 



h ≈ √Кв/(сКк)


(5)

Из уравнения (5) следует, что степень гидролиза тем больше:

чем больше Кв , т.е. чем больше температура (так как Кв возрастает с температурой);

чем меньше Кк, т.е чем слабее кислота (основание), которая  образуется в результате гидролиза соли;

чем меньше концентрация, т.е. чем больше разбавлен раствор.

Таким образом, чтобы усилить гидролиз соли, надо разбавить раствор соли и нагреть его.
3
Любую соль можно представить как продукт взаимодействия кислоты и основания. Различают 4 случая гидролиза солей.

Соль образована слабой кислотой и сильным основанием. Происходит гидролиз по аниону – анион связывает протон, образуя слабый электролит. Пример рассмотрен выше – гидролиз соли CH3COONa. В этом случае Кг =  Кв /  Кк , т.е. константа  гидролиза соли, образованной слабой кислотой и сильным основанием, равна ионному произведению воды, деленному на константу диссоциации слабой кислоты; h ≈ √Кв/(сКк) и pH > 7.

Соль образована сильной кислотой и слабым основанием. Происходит гидролиз по катиону – катион связывает гидроксид-ионы, образуя слабый электролит. Пример: NH4Cl. Уравнение гидролиза соли в ионном виде можно записать так:


NH4+  + H2O              NH4OH + H+  

Реакция раствора должна быть кислой, так как происходит накопление H+-ионов, что видно из уравнений реакции. В этом случае





Кг =  Кв /  Косн. 


(6)

т.е. константа гидролиза соли, образованной слабым основанием и сильной кислотой, равна ионному произведению воды, деленному на константу диссоциации слабого основания;




h ≈ √Кв/(сКосн) 

          (7)

и pH < 7.


Уравнения (6) и (7) выводятся аналогично уравнениям (3) и (5).

Соль образована слабой кислотой и слабым основанием. Происходит гидролиз по катиону и по аниону. Пример: CH3COONH4. Уравнение гидролиза запишется так:

CH3COO- = NH4+  + H2O            CH3COOH + NH4OH

В этом случае одновременно связываются Н+ и OH-–ионы воды. Константа гидролиза для этого процесса





        [CH3COOH] [NH4OH]                      

          Кг =          [CH3COO-] [NH+]    
(8)


Умножим числитель и знаменатель в уравнении (8) на [H+] [ОH-] :




                [CH3COOH] [NH4OH] [H+] [ОH-]                        

          Кг =   [CH3COO-] [H+] [NH4+] [ОH-]  


и подобно  (3) и (6) получим




Кг =  Кв /(КкКосн.)


(9)

т.е. константа гидролиза соли, образованной слабой кислотой и слабым основанием, равна ионному произведению воды, деленному на произведение констант диссоциации кислоты и основания, образуемых в результате гидролиза.



Пусть в этой реакции гидролиза начальная концентрация соли равна с, а степень гидролиза h. Когда наступит равновесие, концентрации примут значения




[CH3COO-]= [NH4+] = c – ch  и   [CH3COOН]= [NH4ОН] = ch
Подставляя эти выражения в уравнение (8) и учитывая уравнение (9), получаем





ch • ch                 Кв



            c2(1 – h)2 = Kг =  Косн
 и окончательно

  h          Кв   
1-h  = √ Кк Косн                                 (10)

Так как знаменатель уравнения (9) как произведение двух малых величин есть величина малая, то Kг  - достаточно большая величина. Действительно, гидролиз солей, образованных слабой кислотой и слабым основанием, протекает в значительной степени и, как показывает уравнение (10), от разбавления не зависит.

В этом случае рН  водных растворов солей будет больше, равно или меньше 7, т.е. реакция раствора будет кислая, если константа диссоциации кислоты больше константы диссоциации основания, или щелочная, если константа диссоциации основания больше константы диссоциации кислоты, или нейтральная, если константы диссоциаций равны. Так как в примере Kк = 1,86· 10-5 , а Kосн = 1,79· 10-5 , т.е. их силы почти одинаковы, то раствор соли CH3COONН4 , несмотря на большое значение h, будет практически нейтральным.

Соль образована  сильной кислотой и сильным основанием. Пример: KCl. Соль в этом случае гидролизу не подвергается, рН водных растворов таких солей равен 7. правда, при высоких температурах и соли этого типа могут подвергаться гидролизу (например, за счет улетучивания хлороводорода при сильном нагревании равновесие

 KCl + H2O               HCl + KOH 

смещается в сторону продуктов реакции).

Гидролиз солей в большинсте случаев – процесс обратимый.

Гидролитическое равновесие можно смещать не только с помощью разбавления и нагревания, но и в соответствии с законом действующих масс. Если к равновесию



(NH4)2 S + H 2O           NH 2HS + NH4OH
добавить продукт гидролиза NH4OH, то равновесие сместится в сторону исходных веществ (гидролиз соли уменьшается). Наоборот, если удалять продукты гидролиза, равновесие сместиться в сторону конечных веществ (гидролиз соли усиливается). Этим часто пользуются в качественном анализе.


Когда продукты гидролиза уходят из сферы реакции, гидролиз протекает неоратимо:



Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3 ↓ + 3 H2S ↑
(в уравнениях необратимого гидролиза ставится знак равенства).

Контрольные вопросы 

1 Что называется гидролизом солей?

2 Что называется степенью гидролиза? Какие факторы оказывают существенное влияние на степень гидролиза?

3 Как влияют на степень гидролиза температура, разведение, реакция серы и природа соли?

4 От каких факторов зависит константа гидролиза?

5 Какие типы гидролиза вам известны? Приведите примеры солей каждого типа гидролиза.

6 Какие из перечисленных ниже солей подвергаются гидролизу: NaCN, KNO3 , KOCl, NaNO2 ,NH4CH3COO, CaCl2 , NaClO4 ,KHCOO, KBr, Na3PO4, K2CO3 , K2S, MgSO4 ? Для каждой из гидролизующихся солей напишите уравнения гидролиза в ионно-молекулярной форме и укажите реакцию её водного раствора.

7 Как будет протекать гидролиз солей, формулы которых SbCl3 ,NaCl, Na2S? Укажите, больше или меньше семи водородные показатели растворов указанных солей?

8 Растворы каких солей имеют нейтральную реакцию, кислую, щелочную?

9 Как изменяется концентрация ионов Н+ и  ОН-  в растворе солей сильного основания и слабой кислоты? рН этих растворов станет больше или меньше?

10 В каких случаях гидролиз соли необратим?

11 Какое значение имеет гидролиз?

Рекомендуемая литература:
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Тема 10  Гидролиз солей
                   Лабораторная работа

      Цель: Научиться определять рН при помощи индикаторов; изучить влияние различных факторов на степень гидролиза.

Оборудование и реактивы: Штатив с пробирками. Горелка. Промывалка с дистиллированной водой. Три мерные колбы с пробками вместимостью 50 мл, три бюретки на 50 мл с исходными растворами и одна бюретка с дистиллированной водой. рН-метр. Растворы: соляная кислота (2н.), гидроксид натрия (2н.), сульфат алюминия, хлорид железа (III), карбонат натрия, гидрокарбонат натрия, нитрат калия, ацетат натрия, гидрофосфат натрия, дигидрофосфат натрия, фосфат натрия. Исходные растворы уксусной кислоты с точными концентрациями, близкими к 2н., 1н., и 0,2н. Раствор метилового оранжевого, фенолфталеина. рН-идикаторная бумага. Сухие соли: ацетат натрия, силикат натрия, карбонат натрия, сульфат алюминия, хлорид цинка, ацетат аммония, хлорид калия.  Буферные растворы с рН  от 2 до 10.

Опыт 1.1 Определение рН в растворах посредством рН-индикаторной бумаги


Получите у лаборанта четыре пробирки с растворами и определите в них рН при помощи рН-индикаторной бумаги. На кусочек индикаторной бумаги нанесите каплю исследуемого раствора и сравните появившуюся окраску с цветной шкалой против соответствующего рН. Результаты внесите в таблицу и покажите преподавателю.

Опыт 1.2 Определение рН при помощи индикаторов


Возьмите четыре пробирки, в каждую налейте по 5 капель исследуемого раствора и по 1 капле раствора фенолфталеина. Если окраска станет малиновой, то рН 8,2-10.


Результат запишите в сводную таблицу. Вновь возьмите четыре пробирки с растворами, в каждую добавьте по 1 капле метилового оранжевого. При желтом цвете раствора рН>4,4; при оранжевом 3,2-4,4; при розовом <3,2.


Аналогично проведите опыты с комбинированным индикатором. При сиреневом цвете индикатора рН<3,1, при почти бесцветном рН 3,1-5,1, при зеленом рН>5,1. Данные запишите в таблицу.

	Раствор
	Цвет рН-индикаторной бумаги
	Цвет раствора в присутствии жидкого индикатора

	
	
	Фенолфталеина
	Метилового оранжевого
	комбинированного

	
	
	
	
	


Опыт 1.3 Определение рН контрольного раствора с помощью прибора рН-метра


Получите у преподавателя контрольную задачу – раствор с неизвестным рН. Ознакомьтесь с правилами работы на рН-метре. Проведите определение рН на приборе по прилагаемому к нему описанию. Результаты проверьте у преподавателя.

Опыт 1.4 Определение характера гидролиза при помощи рН-индикаторной бумаги

7 полосок рН-индикаторной бумаги положите на предметные стекла, на 6 из них поместите по 1-2 кристалла солей, указанных в нижеследующей таблице, и смочите каплей дистиллированной воды:

	Испытуемая соль
	Цвет рН-индикаторной бумаги
	рН

	NaC2H3O2
	
	

	Na2SiO3
	
	

	Na2CO3
	
	

	Al2(SO4)3
	
	

	ZnCl2
	
	

	NH4C2H3O2
	
	

	KCl
	
	


(Одну полоску оставьте для сравнения). Полученные окраски сравните с цветной шкалой. Результаты внесите в таблицу.


Составьте уравнения гидролиза солей в молекулярной и молекулярно-ионной форме. Объясните наблюдаемое изменение окраски рН-индикаторной бумаги.
Опыт 1.5 Влияние температуры на степень гидролиза
а) В пробирку возьмите 2-3 капли раствора ацетата натрия и 1 каплю фенолфталеина и нагрейте до кипения. Что наблюдаете?

Составьте уравнение реакции гидролиза ацетата натрия в молекулярной и молекулярно-ионной форме. Объясните, почему окраска при нагревании усиливается, а при охлаждении ослабевает.

б) В пробирку налейте 4-5 капель раствора гидрокарбоната натрия и 1 каплю фенолфталеина и нагрейте до кипения. Что наблюдаете?

Составьте уравнения реакции гидролиза гидрокарбоната натрия в молекулярной и молекулярно-ионной формах. Объясните причину изменения окраски раствора. 

в) Смешайте в пробирке 1-2 капли раствора хлорида железа (III) c 5-6 каплями раствора ацетата натрия, прибавьте 10-15 капель дистиллированной воды. Нагрейте жидкость до кипения и несколько минут кипятите. Что наблюдаете?

Составьте уравнения реакций между хлоридом железа (III) и ацетатом натрия и между ацетатом железа и водой в молекулярной и молекулярно-ионной формах. Объясните, почему при нагревании выпадает осадок.

Опыт 1.6 Влияние разбавления раствора на степень гидролиза
 К 1-5 каплям раствора хлорида сурьмы (III) по каплям прибавляйте воду. Что наблюдаете?

Составьте уравнения реакций в молекулярной и молекулярно-ионной форме, считая, что вначале образуется основная соль Sb(OH)2Cl, которая затем отделяет воду и превращается в оксохлорид сурьмы SbOCl.

Раствор с полученным осадком сохраните для следующего опыта.

Опыт 1.7 Влияние реакции среды на степень гидролиза (обратимость гидролиза)


К раствору хлорида сурьмы (III) с осадком основной соли (от предыдущего опыта) приливайте по каплям соляную кислоту до растворения осадка. Затем добавьте воду. Объясните наблюдаемые явления.

Опыт 1.8 Необратимый гидролиз

Налейте в пробирку 4-5 капель раствора сульфата алюминия и столько же раствора карбоната натрия (не перемешивать). Что происходит на границе растворов?


Составьте уравнения реакций в молекулярной и молекулярно-ионной формах. 

Контрольные вопросы

1 Что называется ионным произведением воды и чему оно равно при 220С?

2 Что такое рН? Какова математическая зависимость между рН и концентрацией водородных ионов [H+].

3 Что называется индикатором? Что называется интервалом перехода индикатора?

4 Для одного раствора рН 5, для другого рН 2. Какой раствор более кислый? Во сколько раз в нем концентрация водородных ионов выше, чем в другом?

5 Чему равен рН 0,0001 М соляной кислоты?

6 Какова концентрация гидроксид-ионов в растворе с рН 5?

7 Чему равен рН раствора, если [H +] = 4,6•10-4 ?

8 Чему равна [H +], если рН 4,35?

9 Что называется гидролизом солей?

10 В каких случаях гидролиз соли необратим?

11 Напишите уравнения реакций гидролиза следующих солей (если таковой протекает):KCN, K3PO4,CrCl3 , Al2(SO4)3, Fe2S3в молекулярном и молекулярно-ионном виде.

12 Укажите, какую реакцию на лакмус имеют растворы солей: KCl, K2S,Na2SiO3 ,NH4NO3, Cr(NO3) 3 , NH4CN.

13 Рассчитайте степень гидролиза по первой ступени для солей K2S и K2СO3 при концентрациях 0,1 моль/л.

14 От каких факторов зависит константа гидролиза?

15 Вычислите константу гидролиза по первой ступени для соли Na2S.

16 Рассчитайте рН растворов солей KCN,NH4NO3, NH4NO2 при концентрациях 0,2 моль/л.

Рекомендуемая литература:
Основная:

1 Хомченко Г.П., Цитович И.К. Неорганическая химия; Учебник для с.-х.   

   ВУЗов – М.: Высшая школа,1987,глава V,  стр. 181-187

2 Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неорганическая химия. Учебник для с.-х.  

   ВУЗов по специальности «Агрохимия и почвоведение». М : Высшая школа, 

   1990, глава VIII,  стр. 76-84

Дополнительная:

3  Глинка Н.Л. Общая химия: Учебное пособие для ВУЗов – Л.: Химия, 1986.

    глава VIII, стр. 249-255

4  Платонов Ф.П. Дейкова З.Е. Практикум по неорганической химии. М.: Высш. шк. , 1985, стр. 100-124.

Тема 11 Окислительно-восстановительные реакции. Электрохимические процессы
Практическое занятие
    Цели: изучить окислительно-востановительные реакции, окислители, восстановители, влияние среды на характер окислительных свойств.  Студент должен уметь: определять степень окисления атомов в соединениях, составлять уравнения ОВР, определять эквивалентные массы окислителя и восстановителя.

План

1     Окислительно - восстановительные   реакции. Определение степени окисления
2      Важнейшие окислители и восстановители
3      Методика составления уравнений реакции

         а) метод электронного баланса

         б) метод полу -реакции.

4       Влияние среды на протекание ОВР
5 Окислительно-восстановительные электродные потенциалы. Уравнение  Нернста
Методические рекомендации
       Для протекания химической реакции окисления-восстановления необходимо присутствие атомов, молекул или ионов взаимно противоположных по способности отдавать или присоединять электроны. Часто процессы окисления и восстановления выражают электронными уравнениями. В них указываются изменения степени окисления атомов и число электронов, отданных восстановителем и принятых окислителем.

Восстановитель -  е = окислитель         

Окислитель +  е = восстановитель
       При составлении уравнений окислительно-восстановительных реакции соблюдается такая последовательность:

-    в исходных веществах сначала записать восстановитель, затем окислитель и среду (если это необходимо);

-   в   продуктах реакции - сначала продукт окисления   восстановителя, затем продукт   восстановления окислителя, затем другие вещества;

-   указывается степень окисления исходных и конечных веществ. 
Применяются       два       метода       составления       уравнений       окислительно-восстановительных реакций:  метод полу реакций; метод электронного баланса.

Пример:

H2S + KMnO4 + H2SO4 →S0 + MnSO4 + K2S04 + H2O
Определяем степени окисления атомов до и после реакции

H2S-2 + KMn+7O4 + H2SO4 → S° + Mn+2 SO4 + K2S04 +H20
Затем составляем электронное уравнение; т.е. изображаем процессы отдачи и присоединения электронов методом электронного баланса:

Окисление                      S-2     -2е → S0             5    восстановитель        

восстановление              Мn+7 + 5е → Мn+2      2    окислитель

       Находим коэффициенты, из электронного уравнения видно, что надо взять 5 молекул H2S и 2 молекулы КМnО4 
Окислительное уравнение имеет вид:
5H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 → 5S + 2MnSO4 + K2 SO4 +8H2O
    2  Для установления количественной связи между ЭДС гальванического элемента и константной равновесия протекающий в нем реакции служит уравнение Нернста. Оно выражает зависимость электродного потенциала от активностей потенциалопределяющих веществ полуреакций:
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где Е – окислительно –восстановительный потенциал;

      Е 0   - стандартный электродный потенциал (таб.вел)

      R – универсальная газовая постоянная; (8,314ДПС)

      Т – температура;

      n – число электронов, принимаемых окисленной формы при превращении её в восстановленную форму;

      F – постоянная Фародея (96500кл)

     [окис]; [вост] –концентрация ионов окисленной и восстановленной формы

     В результате подстановки числовых значений постоянных  R, F.T и замены натурального логарифма на десятичный уравнение Нернста принимает вид:
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Например для полуреакции

                                         MnO4-+8H++5 ē=Mn2++H2O
E MnO4/ Mn2+= E0 MnO4/ Mn2+= 
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 a H2O =1,    то уравнение приобретает вид:

E MnO4/ Mn2+= E0 MnO4/ Mn2+= 
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Реакции окисления  - восстановления протекает слева направо только тогда, когда ЭДС гальванического элемента, образованного из полуэлементов – электродов, является положительной величиной. ЭДС >0.

Контрольные вопросы

   1   Вычислите  степень окисления азота в следующих соединениях: 

.NН3→ NН2ОН→NО-→ NО2→ NО3-
   Какой процесс  (окисление или восстановление) происходит на каждой из  

   стадий приведенной схемы?

 2 Определите степень окисления фосфора в молекулах фосфина (РН3) и дисфосфина (Р2Н6). Какую роль (окислителя или восстановителя) могут    играть эти вещества?

3 Вычислите степени окисления атомов в следующих соединениях: 

К2СrO4, НNО3, Fe Cl3, S8, SO3, К NО2, Cl(SO4)2, Nа2 S, КI, Fe SO4? HClO4, NН4NO3.

   Какие роли (окислителей или восстановителей) могут играть эти вещества в реакциях?

4 В приведенных ниже уравнениях окислительно- восстановительных реакции расставьте коэффициенты:

                                   а) Mg+HCl→ MgCl2+H2
                                   б) Cu+ HNO3→Cu (NO3)2+NO+ H2O

                                   в) AgNO3+Zn→Zn(NO3)2+Ag

                        г) KMnO4+KNO2+H2SO4→MnSO4+KNO3+K2 SO4+ H2O

                                   д) KMnO4+K2S+ H2O→ MnO2+S+KOH

Рекомендуемая литература


    Основная: 

1 Хомченко Г.П., Цитович И.К. «Неорганическая химия» М. Высшая школа. 1998г. 



2 Князев Д.А., Смарыгин С.Н. «Неорганическая химия» М. Высшая школа. 1990г. глава 12 стр. 152-169

Дополнительная:

  3   Ахметов Н.С.Общая неорганическая химия; М.: Высшая               школа, 1988
 4 Платонов Ф.П. Дейкова З.Е. Практикум по неорганической химии. М.: Высш. шк. , 1985, стр.124-152.

Лабораторная работа
         Тема: Окислительно-восстановительные реакции

Цель: изучить окислительно-востановительные реакции, окислители, восстановители, влияние среды на характер окислительных свойств перманганат-иона,  восстановление дихромата калия  ионами щавелевой кислоты. Студент должен уметь: определять степень окисления атомов в соединениях, составлять уравнения ОВР, определять эквивалентные массы окислителя и восстановителя.

Оборудование и реактивы: штатив с пробирками, спиртовка. Растворы: сульфат меди(2), серная кислота(2н), гедроксид калия(2н), перманганат калия(0,00/н.), сульфат железа(2), сульфит натрия (сухая соль), гвозди, дихромат калия, щавелевая кислота,  наждачная бумага.

Опыт 1  Восстановление  ионов меди металлическим железом
   В пробирку налейте 5-10 капель раствора сульфата меди и опустите в нее на  несколько минут железный гвоздь, поверхность которого очищена наждачной бумагой. Что происходит? Составьте уравнение реакции в молекулярной и ионно-электронной формах.

Опыт 2  Окисление ионов Fe2+ перманганат-ионами

   В пробирку налейте 2-3 капли раствора перманганата калия и 2-3 капли 2н. H2SO4. По каплям добавляйте свежеприготовленный раствор сульфата железа до полного обесцвечивания раствора. Составьте уравнение реакций в молекулярной и ионно-электронной форме.

Опыт 3 Окислительные свойства перманганат-иона в различных средах

    а) В пробирку налейте 1-2 капли раствора перманганата калия, 1-2 капли концентрированного раствора KOH и по каплям свежеприготовленный раствор сульфита натрия Na2SO3 до перехода малиновой окраски в зеленую. Составьте уравнение реакций в молекулярной и ионно-электронной формах.

   б) В пробирку налейте 1-2 капли раствора перманганата калия, 2-3 капли воды и по каплям свежеприготовленный раствор сульфита натрия до образования темно-коричневого осадка. Составьте уравнение реакций в молекулярной и ионно-электронной формах.

   в) В пробирку налейте 1-2 капли раствора перманганата калия, 2-3 капли раствора серной кислоты и по каплям до обесцвечивания раствор сульфита натрия. Составьте уравнение реакций в молекулярной и ионно-электронной формах. 

Опыт 4  Восстановление дихромата калия K2Cr2O7  ионами щавелевой кислоты.
    В пробирку поместите 2-3 капли дихромата калия, прибавьте 2-3 капли 2 н. серной кислоты и 3-5 капель Na2C2O4 до изменения оранжевой окраски в сине-зеленую. Продуктом окисления оксалат-иона C2O42- является CO2. Составьте уравнение реакций в молекулярной и ионно-электронной формах. 

Контрольные вопросы
1 Какие реакции называются окислительно-восстановительными?

2 Какое вещество называется окислителем и какое восстановителем? Что с ними происходит в окислительно-восстановительных реакциях?

3 В чем основное отличие реакций ионного обмена от окислительно-восстановительных?

4 Какие из приведенных ниже реакций относятся к окислительно-восстановительным и почему:

а) Fe+CuSO4=FeSO4+Cu     б) CuCO3*Cu(OH)2=2CuO+CO2+H2O

в) K2CrO4+BaCl2=BaCrO4+2KCl
5 Какие существуют типы окислительно-восстановительных реакций?

6 Могут ли реакции окисления и восстановления протекать раздельно?

7 Всегда ли выделение элемента в виде простого вещества является следствием его восстановления? Примеры.

8 Могут ли положительно заряженные  ионы быть восстановителями? Окислителями? В каких случаях? Примеры.

9 Может ли одно и то же вещество быть окислителем и восстановителем? Примеры.

10  Укажите в периодической системе элементы, обладающие наиболее сильными восстановительными и окислительными свойствами.

11  Составьте электронные схемы и напишите уравнения реакций в молекулярной и  ионно-электронной формах:
1) NaNO2+NaI+H2SO4=Na2SO4+NO+I2+H2O

2) KMnO4+KNO2+H2SO4=K2SO4+MnSO4+KNO3+H2O

3) Br2+HNO2+H2O=HBr+HNO3
4) Br2+CrCl3+NaOH=NaBr+Na2CrO4+NaCl+H2O

5) NaNO2+NH4Cl=NaCl+N2+H2O

6) HNO3+As2S3+H2O=NO+H3AsO4+H2SO4
12 У какого из элементов: брома, иода или хлора – окислительные свойства выражены в меньшей степени? Почему?

13  Вычислите ЭДС реакций: 

1) HgSO4+FeSO4=Fe2(SO4)3+Hg2SO4
2) PbO2+KI+H2SO4=PbSO4+K2SO4+I2+H2O

3) KMnO4+KCl+H2SO4=K2SO4+MnSO4+H2O+Cl2
4) KMnO4+FeSO4+H2SO4=K2SO4+MnSO4+Fe2(SO4)3+H2O
Рекомендуемая литература


    Основная: 

1 Хомченко Г.П., Цитович И.К. «Неорганическая химия» М. Высшая школа. 1998г. 



2 Князев Д.А., Смарыгин С.Н. «Неорганическая химия» М. Высшая школа. 1990г. глава 12 стр. 152-169

Дополнительная:

 3   Ахметов Н.С.Общая неорганическая химия; М.: Высшая               школа, 1988
4 Платонов Ф.П. Дейкова З.Е. Практикум по неорганической химии. М.: Высш. шк. , 1985, стр. 124-152.

Приложение А
Таблица  Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы
	Восстановленная     форма
	Число теряемых электронов
	Окисленная форма
	Е, (в)

	Li

K

Ba

Na

Mg

Al

Zn

S2-
Fe

Ni

Pb

H2
Cu

2I-

MnO2(т)+4OH

H2O2
Fe2+
Ag

NO2+H2O

Hg

NH4++3H2O

NO+2H2O

NO+H2O

2Br-

2Cr3++7H2O

2Cl-

Pb2++2H2O

Mn2++4H2O

MnO2++2H2O

2H2O

2F


	1

1

2

1

2

3

2

2

2

2

2

2

2

2

3

2

1

1

1

2

8

3

1

2

6

2

2

5

3

2

2
	Li+

K+

Ba2+
Na+

Mg2+
Al3+
Zn2+
S

Fe2+
Ni2+
Pb2+
2H+
Cu2+
I2
MnO4-+2H2O

O2+2H+

Fe3+

Ag+

NO3+2H+
Hg2+

NO3-+10H+

NO3-+4H+

NO2-+2H+

Br2

Cr2O72-+14H

Cl2

PbO2+4H+

MnO4-+8H+

MnO4-+4H+

H2O2+2H+

F2


	-3,02

-2,992

-2,90

-2,712

-2,34

-1,67

-0,762

-0,508

-0,44

-0,250

-0,126

-0,0000

+0,345

+0,535

+0,570

+0,682

+0,771

+0,799

+0,81

+0,854

+0,87

+0,95

+0,98

+1,087

+1,330

+1,358

+1,455

+1,52

+1,69

+1,77

+2,85




Приложение Б
Таблица   Плотность и процентное содержание растворов хлорида натрия

	Концентрация,

% (по массе)

	Плотность, кг/м3, при температуре

	Концентрация, % (по массе) 

	Плотность, кг/м3, при температуре


	
	    10` C

	  20` C

	
	   10` C

	   20` C


	1

2

3

4

5

6

7

8

9

10

11

12

13
	10071

10144

10218

10292

10366

10441

10516

10591

10666

10742

10819

10895

10972

	10053
10125

10196

10268

10340

10413

10486

10559

10633

10707

10782

10857

10933

	14

15

16

17

18

19

20

21

22

23

24

25

26
	11049

11127

11206

11285

11364

11445

11525

11607

11689

11772

11856

11940

12025


	11008

11065

11162

11241

11319

11398

11478

11559

11639

11722

11804

11888

11972


Приложение В
Константа диссоциации слабых электролитов (25oC) КДисс
	Слабый электролит
	Кдисс
	рК = - lgКдисс

	кислоты

	Азотистая
HNO2
	5,1·10 -4
	3,29

	Муравьиная   HCOOH
	1,8 ·10 -4
	3,74

	Уксусная       CH3COOH
	1,8 ·10 -5
	4,74

	Сернистая           H2SO3  
	К1 = 1,7 ·10-2
	1,77

	
	К2 = 6,2 ·10-8
	7,21

	Сероводородная
H2S
	К1 = 8,9 ·10-8
	7,05

	
	К2 = 1,3 ·10-13
	12,89

	Угольная
H2CO3
	К1 = 4,5 ·10 –7
	6,35

	
	К2 = 4,8 ·10 -11
	10,32

	Кремниевая 
H2SiO3
	К1 = 2,2 ·10 –10
	9,66

	
	К2 = 1,6 ·10 -12
	11,80

	Щавелевая
H2C2O4
	К1 = 5,4·10 –2
	1,27

	
	К2 = 5,4·10 -5
	4,27

	Селеновая 
H2SeO3
	К1 = 2,4·10 –3
	2,62

	
	К2 = 4,8 ·10 -9
	8,32

	Теллуровая 
H2TeO3
	К1 = 3·10 –3
	2,52

	
	К2 = 2 ·10 –8
	7,70

	Фосфорная
H3PO4
	К1 = 7,6·10 –3
	2,12

	
	К2 = 6,2 ·10 –8
	7,21

	
	К3 = 4,4 ·10 -13
	12,36

	Фтороводородная
                        HF
	6,8 ·10-4
	3,27

	Хлористая
HCIO2
	1,1·10-2
	1,96

	Хлорноватистая 
HCIO
	5 ·10 -8
	7,30

	Цианистая
HCN
	6,2 ·10-10
	9,21

	основания

	Гидроксид аммония
NH4OH
	1,8 ·10 -5
	4,74


Приложение Г
Константы нестойкости комплексных ионов  (25оС )
	Уравнение диссоциации комплексного иона

	Константа нестойкости

	Константа  устойчивости


	[Ag (NH3)2]+  
[image: image216.wmf]«

  Ag + + 2NH3
	9,3·10-8
	1,07·107

	[Ag (NO2)2]-   
[image: image217.wmf]«

 Ag + + 2NO2-
	1,8 ·10-3
	5,5·102

	[Ag (CN)2]-   
[image: image218.wmf]«

 Ag + + 2CN-
	1,1·10-21
	9,1·1020

	             [Au (CN)2]-  
[image: image219.wmf]«

  Au++2CN- 
	5·10-39
	2,0·1038

	[HgCI4]2-   
[image: image220.wmf]«

  Hg2+ + 4CI-
	8,5 · 10-16
	1,1·1015

	[HgBr4]2-   
[image: image221.wmf]«

  Hg2+ + 4Br-
	1,0 · 10-21
	1,0·1021

	[HgI4]2-   
[image: image222.wmf]«

  Hg2+ + 4I-
	1,5 · 10-30
	6,7·1029

	[Hg(CN)4]2-   
[image: image223.wmf]«

  Hg2+ + 4CN-
	4,0 ·10-42
	2,5·1041

	[Cd (NH3)4]2+    
[image: image224.wmf]«

 Cd2+ + 4NH3
	7,6· 10-8
	1,3·107

	[Cd (CN)4]2-    
[image: image225.wmf]«

 Cd2+ + 4CN-
	7,8 ·10-18
	1,28·1017

	[Co (NH3)6]2+    
[image: image226.wmf]«

 Co2+ + 6NH3
	7,3·10-6
	1,37·107

	[Co (NH3)6]3+    
[image: image227.wmf]«

  Co3+ + 6NH3
	3,1·10-33
	3,3·1032

	            [Co (CN)6]4-  
[image: image228.wmf]«

  Co2+ + 6CN-
	8,1·10-18
	1,25·1017

	[Cu (NH3)4]2+  
[image: image229.wmf]«

 Cu2+  +4NH3
	2,1 ·10 –13
	4,8·1012

	[Cu (CN)4]2-  
[image: image230.wmf]«

 Cu+  +4CN-
	5 ·10 –31
	2,0·1030

	[Ni (NH3)6]2+  
[image: image231.wmf]«

  Ni2+ + 6NH3
	1,9 · 10-9
	5,2·108

	[PbCI4]2-   
[image: image232.wmf]«

  Pb2+ + 4CI-
	4,5 · 10-2
	2,2·101

	[PbI4]2-   
[image: image233.wmf]«

 Pb2+ + 4I-
	8 · 10 –3
	1,25·102

	[Fe(CN)6]3-  
[image: image234.wmf]«

 Fe3+ + 6CN-
	1,2 ·10 –44
	9,1·1043

	[Fe(CN)6]4-  
[image: image235.wmf]«

 Fe3+ + 6CN-
	1,5 ·10 -37
	6,7·1036


Приложение Д
Плотность растворов кислот и оснований ( г/см3)
	Массалық үлесi, %

	H2SO4
	HNO3
	HCI
	KOH
	NaOH
	NH3

	2

4

6

8

10

12

14

16

18

20

22

24

26

28

30

32

34

36

38

40

42

44

46

48

50

52

54

56

58

60

62

64

66

68

70
	1,013

1,027

1,040

1,055

1,069

1,083

1,098

1,112

1,127

1,143

1,158

1,174

1,190

1,205

1,224

1,238

1,255

1,273

1,290

1,307

1,324

1,342

1,361

1,380

1,399

1,419

1,439

1,460

1,482

1,503

1,525

1,547

1,571

1,594

1,611
	1,011

1,022

1,033

1,044

1,054

1,068

1,080

1,093

1,106

1,119

1,132

1,140

1,158

1,171

1,84

1,198

1,211

1,225

1,238

1,251

1,264

1,277

1,290

1,303

1,316

1,328

1,340

1,351

1,362

1,373

1,384

1,394

1,403

1,412

1,421
	1,009

1,019

1,029

1,039

1,049

1,059

1,069

1,079

1,089

1,100

1,110

1,121

1,132

1,142

1,152

1,163

1,173

1,183

1,194

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-
	1,016

1,033

1,048

1,065

1,082

1,100

1,118

1,137

1,156

1,176

1,196

1,217

1,240

1,263

1,286

1,310

1,334

1,358

1,384

1,411

1,437

1,460

1,485

1,511

1,538

1,564

1,590

1,616

-

-

-

-

-

-

-
	1,023

1,046

1,069

1,092

1,115

1,137

1,159

1,181

1,203

1,225

1,247

1,268

1,289

1,310

1,332

1,352

1,374

1,395

416

1,437

1,458

1,478

1,499

1,519

1,540

1,560

1,580

1,601

1,622

1,643

-

-

-

-

-
	0,992

0,983

0,973

0,967

0,960

0,953

0,946

0,939

0,932

0,926

0,919

0,913

0,908

0,903

0,898

0,893

0,889

0,884

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

	72

74

76

78

80

82

84

86

88

90

92

94

96

98

100
	1,640

1,664

1,687

1,710

1,732

1,755

1,776

1,793

1,808

1,819

1,830

1,837

1,840

1,841

1,8305
	1,429

1,437

,445

1,453

1,460

1,467

1,474

1,480

1,486

1,491

1,496

1,500

1,504

1,510

1,522
	-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-
	-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-
	-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-
	-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-

-
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