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1. КЛАССЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ СОЕДИНЕНИЙ
Все неорганические соединения по химическому составу, который показывает, атомы каких элементов образуют данное вещество и в каком числовом соотношении они находятся, делятся на простые и сложные.

Простое вещество – форма существования элемента в свободном виде, состоит из атомов этого элемента. Например, Cl2, N2, O2 и др.

простые вещества делятся на металлы, неметаллы и амфотерные элементы. В периодической системе Д.И. Менделеева можно условно провести границы, относительно которых наблюдается изменение свойств элементов.

Элементы, стоящие в начале периода, – это первая и вторая группы главные подгруппы, исключая бериллий, – типичные металлы. Так как сверху вниз в этих подгруппах усиливаются металлические свойства, то типичным металлом является цезий.

Элементы в конце периода – это седьмая и восьмая группы главные подгруппы – типичные неметаллы. Наиболее выражены эти свойства у фтора.
Промежуточные группы включают в себя неметаллы (верх таблицы элементов) и металлы (низ таблицы элементов).
Другая граница между металлами и неметаллами соответствует элементам бериллий – алюминий – германий – сурьма – полоний (диагональная граница). Элементы по этой границе и примыкающие к ней обладают одновременно и металлическими, и неметаллическими свойствами. Этим элементам присуще амфотерное поведение.
Сложное вещество состоит из атомов двух или бóльшего числа элементов. К ним относятся оксиды, гидроксиды (кислоты и основания), соли.
1.1. ОКСИДЫ (ЭХОУ) состоят из атомов элемента, соединенных с кислородом. При этом кислород может быть связан ионно или ковалентно с электроположительным атомом, не образуя пероксидных связей –О–О–. Например, Na2O (Na–O–Na), но не Na2O2 (Na–O–O–Na). В зависимости от того, с атомом какого элемента соединен кислород, различают оксиды: оснóвные, кислотные и амфотерные.
Основные оксиды – соединения металла с кислородом. По отношению к воде данные оксиды делятся на растворимые и нерастворимые. Растворимые – это оксиды щелочных металлов (первая группа главная подгруппа) и щелочноземельных металлов (кальций, стронций, барий – вторая группа главная подгруппа). Растворяясь в воде, они образуют растворимые в воде гидроксиды (основания), называемые щелочами. Например, 

Na2O + H2O = 2NaOH.

К нерастворимым в воде относятся оксиды остальных металлов. Любому основному оксиду соответствует основание: 

Na2O ( NaOH; CuO ( Cu(OH)2 и т.д.

Характерное свойство основных оксидов – это способность взаимодействовать с кислотным оксидом и кислотой. В первом случае реакция протекает с образованием соли, во втором – соли и воды. Например:
Na2O + SO3 = Na2SO4;        CuO + H2SO4 = СuSO4 + Н2О.

Кислотные оксиды – соединения неметалла с кислородом. Кислотные оксиды могут быть образованы не только неметаллами, но и металлами побочных подгрупп, проявляющими наивысший положительный заряд, соответствующий номеру группы периодической системы. Например, хром – типичный металл, но СrО3 – кислотный оксид, в котором хром имеет заряд  +6, равный номеру группы таблицы Д.И. Менделеева, где он находится.
По отношению к воде кислотные оксиды делятся на растворимые и нерастворимые. Большинство кислотных оксидов, растворяясь в воде, образует кислоты. Например:   

Р2О5 + 3Н2О = 2Н3РО4.
Любому кислотному оксиду соответствует кислота: СО2(((Н2СО3; 
N2O5 ( HNO3;  СrО3 ( Н2СrО4  и  Н2Сr2О7   и т.д. Для кислотных оксидов характерны реакции с основными оксидами (см. основные оксиды) и основаниями. В последнем случае образуются соль и вода. Например: 

СО2 + Са(ОН)2 = СаСО3 + Н2О;     СО2 + 2Сu(ОН)2 = (СuOH)2СО3 + 2Н2О.
Амфотерные оксиды – соединения амфотерного элемента с кислородом. Амфотерные оксиды практически не растворимы в воде. Они проявляют как основные, так и кислотные свойства в зависимости от партнера. Так, при взаимодействии с основным оксидом амфотерный оксид проявляет кислотные свойства, а реагируя с кислотным – основные свойства. Амфотерный оксид может реагировать и с кислотой, и со щелочью, образуя соль и воду. Например:
ZnO   +   Na2O 
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Названия оксидов. SO3 – оксид серы (VI); Na2O – оксид натрия; SO2 – оксид серы (IV); Fе2О3 – оксид железа (III). В скобках указывается положительный заряд атома элемента, если он является переменным для данного элемента.

1.2. ГИДРОКСИДЫ. По химическим свойствам гидроксиды делятся на три группы: оснóвные, кислотные и амфотерные.
Оснóвные гидроксиды (основания, щелочи) содержат гидроксид-ионы (ОН–), связанные с электроположительным атомом металла. Гидроксид-ионы определяют свойства основных гидроксидов. (подробнее см. в разделе «Электролитическая диссоциация»). Общая формула гидроксидов – Э(OH)х, где х – 1, 2,  реже 3, 4. При последовательной потере гидроксид-ионов получаются электроположительные основные остатки. Например: 

NaOH 
[image: image3.wmf]¾

¾

¾

®

¾

-

ОН

-

 Na+;     Са(ОН)2 
[image: image4.wmf]¾

¾

¾

®

¾

-

ОН

-

 саОН+ 
[image: image5.wmf]¾

¾

¾

®

¾

-

ОН

-

 Са2+.
По отношению к воде основные гидроксиды делятся на растворимые (щелочи) и нерастворимые (основания). Щелочи можно получить при взаимодействии основного оксида с водой (см. основные оксиды), или растворяя щелочной или щелочноземельный металл в воде, например: 

Са + 2Н2О = Са(ОН)2 + Н2.

Нерастворимые основания получают путем обмена между соответствующей растворимой солью и щелочью, например: 

CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4.

Характерное свойство основных гидроксидов (оснований и щелочей) – это взаимодействие с кислотными оксидами (см. кислотные оксиды) и кислотами (реакция нейтрализации). В последнем случае образуются соль и вода. Например:
NaOH + HCl = NaCl + H2O;    Cu(OH)2 + Н2SО4= СuSО4 + 2Н2О.
Названия основных гидроксидов (оснований и щелочей): NaOH – гидроксид натрия; Са(ОН)2 – гидроксид кальция; Сu(ОН)2 – гидроксид меди (II); Мg(ОН)2 – гидроксид магния.
Кислотные гидроксиды (кислоты) содержат положительно заряженные атомы водорода – ионы водорода (Н+), которые определяют свойства кислоты (подробнее см. в разделе 9.4 «Электролитическая диссоциация»). Общая формула кислот НхЭОу. При последовательном отщеплении ионов водорода получаются электроотрицательные кислотные остатки. Например:
HCl 
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Различают кислородные (H2SO4, HNO3, Н3РО4 и др.) и бескислородные (HCl, H2S, HCN и др.) кислоты. Кислоты представляют собой жидкости (H2SO4, HNO3 и др.) или твёрдые вещества (Н2МоО4 и др.). Важнейшими химическими свойствами кислот являются взаимодействия: с металлами, (например: Fe + 2HCl = FeCl2 + H2), с основными оксидами (см. основные оксиды), с основными гидроксидам (см. основные гидроксиды) и солями, (например: H2SО4 + K2SiO3 = Н2SiO3( + K2SO4;    H2SO4 + BaCl2 = BaSO4( + 2HCl).
Названия кислотных гидроксидов (кислот):
+6  


      +5

H2SO4 – серная кислота;  
Н3РО4 – ортофосфорная кислота;
+4  


   +5

H2SO3 – сернистая кислота; НРО3 – метафосфорная кислота;

  +5  

HNO3 – азотная кислота; СН3СООН – уксусная кислота;

    +3  


   –2

HNO2 – азотистая кислота; H2S – сероводородная кислота.
Амфотерные гидроксиды. Эти гидроксиды в зависимости от условий проявляют основные или кислотные свойства. Так, реагируя с растворами кислот, они проявляют основные свойства, а при взаимодействии с растворами щелочей ведут себя как кислоты. Например:

Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2О;    Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4].
    Основание      Кислота                                          кислота        основание       
Амфотерные гидроксиды – соединения, малорастворимые в воде. Их получают только путем реакции обмена, например:
ZnCl2 + 2NaOH = Zn(OH)2( + 2NaCl.
В избытке щелочи Zn(OH)2 растворяется, образуя комплексную соль (см. реакцию, написанную выше).
1.3. СОЛИ. В зависимости от состава различают следующие типы солей: средние (нормальные), основные, кислые, двойные и комплексные.
Средняя соль – продукт, полученный в результате взаимодействия кислоты и основания. При этом водород-ионы (Н+) кислоты полностью нейтрализованы гидроксид-ионами (ОН–) основания. Например: 

Mg(OH)2 + 2HCl = МgCl2 + 2Н2О;    Сu(ОН)2 + Н2SO4 = CuSO4 + 2H2O.
Основная соль – продукт, полученный в результате неполной нейтрализации гидроксид-ионов (ОН–) основания водород-ионами (Н+) кислоты. Например: 

Mg(OH)2+HCl = MgOHCl + H2O;    2Cu(OH)2 + H2SO4 = (CuOH)2SO4 + 2H2O.
Основания, содержащие одну группу (ОН–), не образуют основные соли.
Кислая соль – продукт, полученный в результате неполной нейтрализации ионов водорода (Н+) кислоты гидроксид-ионами (ОН–) основания. Например: 

H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O;    2H2SO4 + Cu(OH)2 = Cu(HSO4)2 + 2H2O. 
НЕМЕТАЛЛЫ f, О, N, S...
КИСЛОТНЫЕ N203> N205, S02, S03..
Кислоты, содержащие один ион водорода (Н+), не могут образовывать кислых солей.
Двойные соли – соединения, состоящие из ионов двух разных металлов и одного и того же кислотного остатка: K2SO4(Al2(SO4)3 или KAl(SO4)2.
Комплексные соли – соединения, содержащие в своем составе сложный комплексный ион, который в формуле заключен в квадратные скобки: Na2[Zn(OH)4].
Названия солей:
K2SO4 – сульфат калия;        KHSO4 – гидросульфат калия;
K2SO3 – сульфит калия;        КН2РО4 – дигидроортофосфат калия; 

K2S – сульфид калия;            FeOHCl – хлорид гидроксожелеза (II); 

КСl – хлорид калия;              Fe(OH)2Cl – хлорид дигидроксожелеза (III);

CH3COOK – ацетат калия;   FeOHCl2 – хлорид гидроксожелеза (III); 

KAl(SO4)2 – сульфат калия-алюминия;

Na2[Zn(OH)4] – тетрагидроксоцинкат натрия.
Связь между классами неорганических соединений представлена схемой 1.
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Схема 1. Взаимосвязь между классами неорганических соединений
ЗАДАЧИ

1. а) Сырьем в производстве азотных удобрений являются следующие соединения: HNO3, H2SO4, KCl, КОН, NaOH, СаСО3, Са(ОН)2, Na2СО3. Назовите и классифицируйте эти соединения. Какие соли можно получить при взаимодействии Са(ОН)2 с H2SO4? Напишите уравнения реакций и дайте названия солям.
б) Как осуществить приведенный ниже цикл превращений: 

Fe2O3 (FeCl3 (FeOHCl2 (Fe(OH)3 (Fe2(SO4)3?
Напишите уравнения реакций.
2. а) Зола берёзы содержит: CaO, SiO2, K2O, Na2O, MgO, P2O5, SО3. Классифицируйте эти оксиды и дайте им названия. Какие из них реагируют с кислотами, а какие со щелочами? Напишите уравнения реакций.
б) Как осуществить приведенный ниже цикл превращений:       
СoO (CoCl2 (CoOHCl (Co(OH)2 (CoSO4?
Напишите уравнения реакций.
3. а) В состав шихты для производства цементного клинкера входят: CaO, Fe2O3, SiO2, MgO, SO3, Al2O3, Na2O, P2O5, ZnO. Классифицируйте эти оксиды и дайте им названия. Какие из них реагируют и с кислотами, и со щелочами? Напишите уравнения реакций
б) Как осуществить приведенный ниже цикл превращений:

BaO (Ba(OH)2 (ВaOHCl (BaCl2 (BaSO4?
Напишите уравнения реакций.
4. а) Природная глина содержит: SiO2, CaO, Fе2O3, MgO, Na2O, Аl2О3, Мn7О, К2О и др. Какие химические соединения входят в состав глины? Классифицируйте их и дайте им названия.  Какие из них реагируют только с кислотами? Напишите уравнения реакций. 

б) Составьте уравнения реакций получения солей: FeOHCl2; Cu(NO3)2, NаН2PО4 при взаимодействии соответствующих кислот и оснований. Назовите эти соли.
5. а) К какому типу солей относятся малахит (СuОН)2СО3, сильвинит KCl(MgCl2, питьевая сода NaHCO3, поваренная соль NaCl, поташ K2SO4? Получите соль NaHCO3 при взаимодействии соответствующей щёлочи и кислоты. Напишите уравнение реакции.
б) Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить переход:       MgO (MgCl2 (MgOHCl (Mg(OH)2 (MgO.
6. а) При нагревании СаСО3 разлагается на СаО и СО2. Реагируя с водой, СаО образует Са(ОН)2. Классифицируйте эти соединения и назовите их. Напишите уравнение реакции СаО с водой.
б) Напишите уравнения реакций получения двух кислых солей при действии ортофосфорной кислоты на гидроксид кальция. Назовите эти соли. Как можно превратить кислые соли в средние? Напишите уравнения реакций.
7. а) При переработке нефти применяют катализаторы: МnО, FeO, CuO, KMnO4, H2SO4 и др. К каким классам относятся эти вещества? Какие продукты получаются при взаимодействии МnО, FeO и CuO с H2SO4? Напишите уравнения реакций.
б) Классифицируйте и назовите следующие соли: СаСl2, Hg(NO3)2, Zn(HCO3)2, FeOHSO4. Как можно получить их, используя соответствующие кислоты и основания? Напишите уравнения реакций.
8. а) В состав портландцемента входят оксиды: Na2O, СаО, Al2O3, SiO2. Классифицируйте их и дайте им названия. Какие из них растворяются только в кислоте, а какие – только в щёлочи? Напишите уравнения реакций.
б) Классифицируйте и назовите следующие соли: Са(НСО3)2, MgOHCl, (СuOН)2SО4, Na3PO4. Как можно получить их, используя соответствующие кислоты и основания? Напишите уравнения реакций.
9. а) Классифицируйте и назовите следующие оксиды: СаО, N2O5, Cu2O, CrO3, Al2O3, SO2. Напишите соответствующие им гидроксиды (основания и кислоты). Какие соли можно получить при взаимодействии Са(ОН)2 с HNO3? Напишите уравнения реакций.
б) Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить переход:    Zn ( ZnCl2 (Zn(OH)2 ((ZnOH)2SO4 (ZnSO4.
10. а) При комплексной переработке сильвинита KCl(NaCl и карналлита KCl(MgCl2(6H2O , кроме KCl, NaCl, MgCl2 получают Mg, MgO, Cl2, HCl. Какие из указанных веществ являются простыми, а какие – сложными? Назовите и классифицируйте сложные вещества.
б) Составьте уравнения реакций, с помощью, которых можно
осуществить переход:
Cu (CuO (CuSO4 (Cu(OH)2 ((CuOH)2SO4 (CuSO4.
2. СТРОЕНИЕ ВЕЩЕСТВА

2.1. Электронные формулы атомов. Ковалентность атомов

Электронная формула – это распределение электронов в атоме по энергетическим уровням и подуровням в соответствии с принципом наименьшей энергии, принципом Паули, правилом Гунда.

Принцип наименьшей энергии. Последовательное заполнение энергетических подуровней электронами происходит таким образом, что каждый электрон в атоме занимает подуровень с наиболее низкой энергией, отвечающей его прочной связи с ядром. Изменение энергии подуровней может быть представлено в виде ряда Клечковского или шкалы энергии:

1s<2s<2p<3s<3p<4s<3d<4p<5s<4d<5p<6s<4f<5d<6p<7s<5f<6d<7p...

Согласно принципу Паули, два электрона, находящиеся в одной атомной  орбитали (n, (, m( = const), различаются по спину (ms = ± ½  или (().

Зная, что на s-подуровне одна s-орбиталь, на р-подуровне три р-орбитали, на d-подуровне пять d-орбиталей, на f-подуровне семь f-орбиталей, можно найти максимальное количество электронов на каждом подуровне и уровне. Так, на s-подуровне, начиная с первого энергетического уровня 2 электрона; на р-подуровне, начиная со второго энергетического уровня, 6 электронов; на d-подуровне, начиная с третьего энергетического уровня, 10 электронов; на f-подуровне, начиная с четвертого энергетического уровня, 14 электронов. Электроны на s-, p-, d-, f-подуровнях называются соответственно, s-, р-, d-, f-электронами.

Представим ряд Клечковского, в котором энергетические подуровни максимально заполнены электронами. При этом отделим вертикальной чертой каждый вновь появляющийся энергетический уровень с большей энергией, обозначенный цифрой. В результате получим ряд, представленный схемой 2.

Схема 2

	n
	1s2
	2s22p6
	3s23p6
	4s23d104p6

	
	1
	2
	3
	4

	n
	5s24d105p6
	6s24f145d106p6
	7s25f146d107p6

	
	5
	6
	7


В данном ряду n обозначает номер периода, соответствующий номеру энергетического уровня.

Используя данную схему, можно объяснить формирование электронных структур атомов элементов периодической системы, записанных в виде электронных формул. Общее число электронов в атоме определяется порядковым номером элемента.

Так, в атомах элементов первого периода (n = 1) будет заполняться электронами одна s-орбиталь первого энергетического уровня (см. схему 2). Так как на этом уровне два электрона, то в первом периоде только два элемента (1H и 2He), электронные формулы которых следующие:  1H  1s1  и  2Не  1s2.

В атомах элементов второго периода (n = 2) первый энергетический уровень полностью заполнен электронами. Последовательно буду заполняться электронами s- и р-подуровни второго энергетической уровня (см. схему 2). Сумма s- и р-электронов, заполнивших это уровень, равна восьми, поэтому во втором периоде 8 элементов (3Li…10nе).
В атомах элементов третьего периода (n = 3) первый и второй энергетические уровни полностью заполнены электронами (см. схему 2). Последовательно будут заполняться s- и р-подуровни третьего энергетического уровня. Сумма s- и р-электронов заполнивших третий энергетический уровень, равна восьми (см. схему 2). Поэтому в третьем периоде 8 элементов (11Na…18Аr).

В атомах элементов четвертого периода (n = 4) заполнены первый второй и третий 3s23р6 энергетические уровни (см. схему 2). На третьем энергетическом уровне свободным остается d-подуровень (3d). Заполнение этого подуровня электронами от одного до десяти начинается после того, как заполнится максимально электронами 4s-подуровень. Далее размещение электронов происходит на р-подуровне четвертого энергетического уровня (см. схему 2). Сумма s-, d-, р-электронов равна восемнадцати, что соответствует 18 элементам четвертого периода (19К…36Кr).
Аналогично происходит формирование электронный структур атомов элементов пятого периода (n = 5) с той лишь разницей, что s- и р-подуровни находятся на пятом, а d-подуровен на четвертом энергетическом уровнях (см. схему 2). Так как сумма s-, d-, р-электронов равна восемнадцати, то в пятом периоде элементов 18 элементов (37Rb…54Xе).
В сверхбольшом шестом периоде (n = 6) 32 элемента (55Cs…86Rn). Это число соответствует сумме электронов на s-, f-, d- и р-подуровнях (см. схему 2). Последовательность заполнения подуровней электронами происходит следующим образом. Сначала заполняется электронами 6s-подуровень. Затем, вопреки ряду Клечковского, заполнится одним электроном 5d-подуровень. После этого максимально заполнится 4f-подуровень. Далее будут заполняться 5d- и 6р-подуровни. Предыдущие энергетические уровни заполнены электронами (см. схему 2).

Аналогичное наблюдается при формировании электронных структур атомов элементов седьмого периода (n = 7).
В зависимости от того, какой подуровень заполняется электронами, различают s-, р-, d- и f-семейства (элементы). Если в атоме элементов заполняется электронами s-подуровень последнего энергетического уровня (ns) – то это s-элементы. Если ns-подуровень заполнен электронами, а заполняется nр-подуровень – то это р-элементы. При размещении электронов на (n–1)d-подуровне при заполненном ns-подуровне – это будут d-элементы. Элементы, в атомах которых заполняется (n–2)f-подуровень, называются f-элементами.

К s-элементам относятся элементы главных подгрупп первой и второй групп (две группы); к р-элементам – главные подгруппы, начиная с третьей и кончая восьмой группой (шесть групп); d-элементы образуют десять побочных подгрупп, начиная с третьей группы четвертого периода; f-элементы – это лантаноиды и актиноиды.

В атомах:

· s-элементов число электронов на последнем ns-подуровне соответствует номеру группы, в которой расположен элемент;

· р-элементов сумма электронов на последнем уровне ns-, nр-подуровнях соответствует номеру группы, в которой находится элемент;

· d-элементов сумма электронов на (n–1)dns-подуровнях равна номеру группы, в которой расположен элемент. Исключение составляют атомы элементов подгруппы кобальта, никеля, меди и цинка.

Пример 1. Какова электронная формула атома элемента, порядковый номер которого равен 4? К какому семейству относится данный элемент?

Решение. Элемент с порядковым номером 4 – бериллий. Следовательно, в атоме бериллия 4 электрона. Бериллий, находится во втором периоде, во второй группе главной подгруппе. Номер периода соответствует числу энергетических уровней, т.е. двум. На этих энергетических уровнях должны размещаться четыре электрона. На первом энергетическом уровне два электрона (1s2) и на втором тоже два электрона (2s2) (см. схему 2). Таким образом, электронная формула имеет следующий вид: 4Ве 1s22s2. Число электронов н последнем энергетическом уровне соответствует номеру группы, которой он находится. Так как заполняется 
s-подуровень последнего энергетического уровня, то это s-элемент.

Пример 2.  Какова электронная формула атома элемента порядковым номером 13? К какому семейству относится данный элемент?

Решение. В периодической системе порядковому номеру 13 соответствует элемент алюминий. Алюминий находится в третьем периоде, в третьей группе в главной подгруппе. Следовательно, на последнем энергетическом уровне (n = 3) должны находиться три электрона; которые разместятся таким образом: 3s3р1 (сумма s- и р-электронов равна номеру группы). Десять электронов находиться на первом и втором энергетических уровнях: 1s22s22p6 (см. схему 2). В целом электронная формула алюминия следующая: 13Al 1s22s22p63s23p1. Алюминий р-элемент, так как в его атом заполняется электронами р-подуровень последнего энергетического уровня.

Пример 3.  Какова электронная формула  атома  элемента порядковым номером 22? К какому семейству относится данный элемент?

Решение. В периодической системе элемент с порядковым номером 22 – титан. В атоме титана двадцать два электрона. Размещаются они на четырех энергетических уровнях, так как элемент находится в четвертом периоде (n = 4). При размещении электронов по подуровням необходимо учесть, что это элемент четвертой группы побочной подгруппы. Поэтому на последнем энергетическом уровне (n = 4) подуровне s находятся два электрона 4s2. Первый, второй, третий уровни s- и р-подуровни полностью заполнены электронами 1s22s22p63s23p6 (см. схему 2). Оставшиеся два электрона разместятся на d-подуровне третьего энергетического уровня 3d2. В целом электронная формула титан такая: 22Тi 1s22s22p63s23p63d24s2. Титан относится к d-элементам, так как заполняется электронами d-подуровень предпоследнего энергетического уровня.

Пример 4. Напишите электронную формулу элемента с порядковым номером 51. К какому семейству относится этот элемент?

Решение. Элемент с порядковым номером 51 – сурьма. Сурьма находится в пятом периоде (n = 5), в пятой группе главной подгруппе.

Следовательно, пятьдесят один электрон должны находиться на пяти энергетических уровнях. Сурьма – элемент главной подгруппы пятой группы, поэтому в атоме этого элемента на s- и р-подуровнях пятого энергетического уровня находятся пять электронов: 5s25p3 (сумма s- и р-электронов соответствует номеру группы). Предыдущие энергетические уровни заполнены электронами (см. схему 2). Электронная формула сурьмы выглядит следующим образом. 51Sb 1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s25p3. Сурьма относится к р-элементам ввиду того, что заполняется электронами р-подуровень последнего энергетического уровня.

При написании электронных формул следует учитывать «проскок» электронов у таких элементов, как хром, молибден, родий, платина и др. Так электронная формула хрома должна быть такой: 24Cr 1s22s22p63s23p63d44s2. Однако, в атоме этого элемента наблюдается «проскок» одного s-электрона с четвертого энергетического уровня на третий уровень d-подуровень. Поэтому расположение электронов в атоме хрома такое:  24Cr  1s22s22p63s23p63d54s1.
Таким образом, чтобы написать электронную формулу атома элемента необходимо знать:

1. Порядковый номер элемента, соответствующий общему числу электронов в атоме.

2. Номер периода, который определяет, общее число энергетических уровней в атоме. При этом номер последнего энергетического уровня в атоме соответствует номеру периода, в котором находится элемент. В атомах элементов второго и третьего периодов заполнение электронами последнего энергетического уровня происходит в такой последовательности:  ns1–2…nр1–6. В атомах элементов третьего и четвертого периодов подуровни последнего и предпоследнего энергетических уровней заполняются электронами так: ns1–2…(n–1)d1–10…nр1–6. В атомах элементов шестого седьмого периодов последовательность заполнения электронами подуровней такая:   ns1–2…(n–1)d1…(n-2)f1–14…(n–1)d2–10…nр1–6.
3. В атомах элементов главных подгрупп сумма s- и р-электронов на последнем энергетическом уровне равна номеру группы.

4. В атомах элементов побочных подгрупп сумма d-электронов на предпоследнем и s-электронов на последнем энергетическом уровнях равна номеру группы. Исключение для атомов элементов подгрупп кобальта, никеля, меди и цинка.

Размещение электронов в атомных орбиталях одного и того же энергетического подуровня происходит в соответствии с правилом Гунда: суммарное значение спина электронов, находящихся на одном и том же подуровне, должно быть максимальным, т.е. данный подуровень на каждую орбиталь вначале принимает по одному электрону с параллельными спинами, а затем второй электрон с противоположным спином.

Пример 5. Разместите семь электронов на d-подуровне.
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Решение. На d-подуровне пять атомных орбиталей. Орбитали можно изобразить в виде квадрата, называемого квантовой ячейкой. Энергия орбиталей, находящихся на одном и том же подуровне, одинаковая. Тогда d-подуровень можно представить так:  d                         . Согласно правилу Гунда, сначала каждая квантовая ячейка (орбиталь) заполнится одиночным электроном с одинаковым спином, а затем вторым электроном с противоположным спином. После заполнения электронами атомных орбиталей d-подуровень будет иметь вид:                          
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При рассмотрении химической связи необходимо знать ковалентность атома элемента. Она определяется числом одиночных валентных электронов. Валентные электроны – электроны последнего и предпоследнего энергетических уровней, менее прочно связанные с ядром. Так, для s-элементов валентные электроны ns-уровня, для р-элементов это будут электроны nsnp-уровня, для d элементов – электроны (n–1)dns-ypовня. Ковалентность атома можно изменить (повысить) за счёт возбуждения, если на данном энергетическом уровне есть свободные орбитали.

Пример 6. Определите валентные электроны для атома элемента ванадия и его возможную ковалентность.

Решение. Электронная формула ванадия: 23V 1s22s22p63s23p63d34s2. Ванадий d-элемент. Валентные электроны 3d34s2. Распределим их по орбиталям (квантовым ячейкам) согласно правилу Гунда:

нормальное состояние (к = 3)                               возбужденное состояние (к* = 5)

В нормальном состоянии, соответствующем наименьшей энергии ковалентность атома равна трем. Однако на четвертом энергетическом уровне есть свободные р-орбитали. За счёт дополнительной энергии, атом из нормального состояния переходит в возбуждённое. При этом один s-электрон переходит на свободную р-орбиталь четвертого энергетического уровня. Ковалентность в возбужденном состоянии равна пяти (см. схему приведенную выше).

ЗАДАЧИ

11. Руководствуясь периодической системой, определите название химического элемента. В каком периоде, группе и подгруппе находится этот элемент, если его нейтральному атому отвечает следующая электронная формула: 1s22s22p63s23p63d104s24p1? К какому семейству относится данный элемент? Какова ковалентность атома в нормальном и возбужденном состояниях? Покажите это, используя квантовые ячейки.

12. Напишите электронную формулу атома элемента с порядковым номером 25. К какому семейству относится данный элемент? Какие электроны являются валентными? Распределите их по квантовым ячейкам и определите ковалентность в возбужденном состоянии.

13. Найдите ошибки, допущенные при распределении электронов по подуровням в электронной формуле: 15Р 1s12s12p63s13p6. Напишите правильно электронную формулу. Определите, к какому семейству относится данный элемент, и какова его ковалентность в нормальном и возбужденном состояниях, используя квантовые ячейки.

14. Некоторый элемент имеет валентные электроны: 4s24p2. Определите, какой это элемент. Напишите электронную формулу этого элемента. Какова ковалентность атома в нормальном и возбужденном состояниях? Покажите это, используя квантовые ячейки.

15. Для атома некоторого элемента возможны три состояния, записанные в виде электронных формул: 1s22s22p63s23p4; 1s22s22p63s23p33d1; 1s22s22p63s13p33d2. Какой это элемент? Как называются эти состояния? Как перейти от первого ко второму и третьему состояниям? Определите ковалентность атома для каждого состояния.

16. В атоме некоторого элемента заполнены электронами последний и предпоследний энергетические уровни следующим образом: 4s24p64d25s2. Какой это элемент, и к какому семейству он относится? Напишите электронную формулу атома этого элемента и определите ковалентность в возбужденном состоянии, используя квантовые ячейки.

17. Напишите электронную формулу атома элемента с порядковым номером 33. Какой это элемент? Пользуясь правилом Гунда, распределите валентные электроны по квантовым ячейкам. Какова ковалентность атома в нормальном и в возбужденном состояниях?

18. Напишите электронную формулу атома элемента с порядковым номером 8. Какой это элемент? Пользуясь правилом Гунда, распределите валентные электроны по квантовым ячейкам. Какова ковалентность атома в нормальном состоянии? Объясните можно ли изменить ковалентность атома путем перевода его из нормального в возбужденное состояние.

19. Для атома некоторого элемента возможны четыре состояния, записанные в виде электронных формул: 1s22s22p63s23p5; 1s22s22p63s23p43d1; 1s22s22p63s23p33d2; 1s22s22p63s13p33d3. Какой это элемент? Как называются эти состояния? Как перейти от первого ко второму, третьему и четвертому состояниям?' Определите ковалентность атома для каждого состояния.

20. В атоме некоторого элемента заполнен предпоследний энергетический уровень следующим образом: 3s23p63d8. Какой это элемент, и к какому семейству он относится? Напишите электронную формулу атома этого элемента. Пользуясь правилом Гунда, распределите валентные электроны по квантовым ячейкам и определите ковалентность в возбужденном состоянии.

2.2.  Химическая связь. Дипольный момент молекулы

Связь между атомами в молекуле возникает при образовании общих электронных пар. Этот процесс сопровождается выделением энергии.

Образование различных типов химической связи зависит от способности атомов отдавать и притягивать электроны. Такая способность характеризуется величиной относительной электроотрицательности (ОЭО). Величины ОЭО приведены в табл. 1. Чем больше величина ОЭО, тем больше способность атома притягивать электроны.

Если связь образована атомами с одинаковой ОЭО ((ОЭО = 0), то связующие электронные пары распределены симметрично относительно ядер обоих атомов. Такая связь называется неполярной ковалентной связью. В том случае, когда связь образована атомами с различной ОЭО (0 < (ЭО < 2), то связующие электронные пары смещены в сторону более электроотрицательного атома. Такая связь называется полярной ковалентной связью. В случае полного перехода электронной пары ((ОЭО ( 2) к одному из атомов образуются положительный и отрицательный ионы, и связь между ними называется ионной. Ионная связь – предельный случай полярной ковалентной связи. Природа химической связи была установлена после того, как стало известно, что электрон не только частица, но и волна. В настоящее время наиболее распространены две теории химически связи: метод валентных связей (ВС) и метод молекулярных орбиталей (МО). Обе теории дополняют друг друга.

Метод (ВС) позволяет объяснить насыщаемость, направленность, полярность, гибридизацию, кратность связи, геометрическую конфигурацию молекул и т.д. Метод МО объясняет одноэлектронную связь, кратность связи, прочность молекулы, магнитные свойства молекулы. При образовании полярной ковалентной связи смещение электронной пары в направлении более электроотрицательного атома приводит к асимметрии центров положительных и отрицательных зарядов. Один из атомов, приобретает избыточный положительный заряд, а другой атом – такой же по абсолютной величине отрицательный заряд. Систему из двух равных по абсолютной величине и противоположных по знаку зарядов, расположенных на определенном расстоянии друг от друга, называют электрическим диполем, количественно характеризуемого дипольным моментом. Дипольный момент ( равен произведению абсолютного значения заряда электрона q (1,6(10–19 Kл) на расстоянии ( между центрами положительного и отрицательного зарядов в диполе ( = q (. Дипольный момент измеряют в дебаях (D)  1 D = 3,33(10–30 Кл(м. Дипольный момент величина векторная, направленная вдоль длины диполя от положительного полюса к отрицательному. Полярность связи и полярность молекулы – понятия не идентичные. Существуют молекулы, в которых связи полярны, а сами молекулы – неполярны за счет симметричности связей. Симметричность в молекулах часто обусловлена гибридизацией связи. Так, молекулы, в которых осуществляется s1р1-гибридизация имеют линейное строение; при s1р2-гибридизации молекулы имеют вид плоских равносторонних треугольников; s1р3-гибридизация приводит к тому, что молекулы имеют тетраэдрическое строение.
Пример 1. Какой тип связи в молекулах NaCl, N2, Р2О5?

Решение. Пользуясь таблицей ОЭО (табл. 1), находим значения ОЭО для каждого атома и (ОЭО для каждой пары атомов, образующих молекулу.

	Атомы
	Na — Cl
	N — N
	Р — O

	ОЭО
	0,9    3,0
	3,0    3,0
	2,1    3,5

	(ОЭО
	2,1
	0
	1,4


На основании полученных данных делаем вывод, что связь Na–Cl ионная, ((ОЭО > 2); связь N–N неполярная ковалентная ((ОЭО = 0); связь Р–О полярная ковалентная (0<ДОЭО<2).
Таблица 1

Относительная электроотрицательность элементов (ОЭО) по Полингу

	             Группа

Период 
	I
	II
	III
	IV
	V
	VI
	VII
	VIII

	1
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	Н

2,10
	1
	
	
	

	2
	Li
0,97
	3
	Be

1,47
	4
	B

2,01
	5
	C

2,50
	6
	N

3,07
	7
	O

3,50
	8
	F

4,10
	9
	
	
	

	3
	Na

1,01
	11
	Mg

1,23
	12
	Al

1,47
	13
	Si

1,74
	14
	P

2,10
	15
	S

2,60
	16
	Cl

2,83
	17
	
	
	

	4
	K

0,91
	19
	Ca

1,04
	20
	21
	Sc

1,20
	22
	Ti

1,32
	23
	V

1,45
	24
	Cr

1,56
	25
	Mn

1,60
	26      Fe

1,64
	27      Co

1,70
	28       Ni

1,75

	
	29
	Cu

1,75
	30
	Zn

1,66
	Ga

1,82
	31
	Ge

2,02
	32
	As

2,20
	33
	Se

2,48
	34
	Br

2,74
	35
	
	
	

	5
	Rb

0,89
	37
	Sr

0,99
	38
	39
	Y

1,11
	40
	Zr

1,22
	41
	Nb

1,23
	42
	Mo

1,30
	43
	Tc

1,36
	44      Ru

1,42
	45      Rh

1,45
	46      Pd

1,35

	
	47
	Ag

1,42
	48
	Cd

1,46
	In

1,49
	49
	Sn

1,72
	50
	Sb

1,82
	51
	Te

2,01
	52
	I

2,21
	53
	
	
	

	6
	Cs

0,86
	55
	Ba

0,97
	56
	57-71La–Lu

1,08–1,14
	72
	Hf

1,23
	73
	Ta

1,33
	74
	W

1,40
	75
	Re

1,46
	76      Os

1,52
	77        Ir

1,55
	78       Pt

1,44

	
	79
	Au

1,42
	80
	Hg

1,44
	Tl

1,44
	81
	Pb

1,55
	82
	Bi

1,67
	83
	Po

1,76
	84
	At

1,90
	85
	
	
	

	7
	Fr

0,86
	87
	Ra

0,97
	88
	89-103Ac–Lr

1,00–1,12
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	


Пример 2. Пользуясь таблицей ОЭО (табл.1), определите, в каких, молекулах: СВr4, СаС2, СО, В4С полярность связи наибольшая.

Решение. Найдя из табл. 1 значения ОЭО, равные: для С  2,5; для  Br  2,8, для Са 1,0; для  О  3,5; для  В 2,0, определяем (ОЭО для каждой пары атомов, образующих молекулу. Разность ОЭО для C–Br в  молекуле СВr4 равна 0,3; для Са–С в молекуле СаС2 – 1,5; для C–О в молекуле со – 1,0; для В–С в молекуле В4С – 0,5. Следовательно, наиболее полярная связь в молекуле СаС2.

Пример 3. Установите тип гибридизации и пространственную структуру молекулы СН4.

Решение. При образовании молекулы СН4 одна s- и три р-одноэлектронные орбитали, образовавшиеся при возбуждении атома углерода, образуют четыре s1p3-гибридные орбитали, расположенные в пространстве под углом 109 °28( друг к другу и направленные к вершинам правильного тетраэдра. Электронная формула углерода:

C  1s22s22p2     Валентные электроны:  2s22р2   или

 четыре гибридные  
орбитали.
    нормальное                                  возбуждённое        гибридизация

     состояние                                       состояние 

Пространственное изображение:


                                    Возбужденное        гибридизация          четыре гибридные       
                                       состояние                                                    орбитали 
Атом водорода имеет одну одноэлектронную s-орбиталь:  Н 1s1.Четыре гибридные орбитали атома углерода образуют с s-орбиталями четырех атомов водорода тетраэдрическую молекулу СН4:

Пример 4. Объясните по методу МО образование, кратность связи и магнетизм молекулы В2.

Решение. Составим энергетическую диаграмму образования молекулы В2. Электронная формула: 5B 1s22s22p1. В образовании связей участвуют валентные электроны: 2s22p1. Поэтому энергетическая диаграмма молекулы В2 будет такой:



На основе диаграммы определим кратность связи и магнитные свойства молекулы.

Кратность связи ( в методе МО определяется полуразностью чисел связывающих (nсв) и разрыхляющих (nразр) электронов
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Для молекулы В2   
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 = 1. Наличие двух неспаренных электрона на связывающих МО сообщает этой молекуле парамагнитные свойства.

Пример 5. Дипольный момент некоторой молекулы равен 1,32 D. Вычислите длину диполя. (
Решение. Длина диполя 
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. Подставив в формулу  ( = 1,32(3,33(10–30 Кл(м  и  q = 1,6(10–19 Кл, получим  
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ЗАДАЧИ

21. Используя метод ВС, постройте молекулу SiH4. Определите тип гибридизации. Каково пространственное строение молекулы? Почему дипольный момент молекулы равен нулю, хотя  связи полярные? (Полярность связи подтвердите, используя величин ОЭО, табл.1).

22. Используя метод ВС, постройте молекулу СО2. Определите тип гибридизации. Каково пространственное строение молекулы? Почему дипольный момент молекулы равен нулю, хотя связи полярные? (Полярность связи подтвердите значениями ОЭО, табл. 1).

23. Как метод ВС объясняет угловое строение молекулы Н2О? Рассчитайте длину диполя если дипольный момент молекулы равен 1,84 D.
24. Дипольный момент молекулы МН3 равен 1,48 D. Вычислите длину диполя. Как метод ВС объясняет строение молекулы NH3?
25. По методу ВС объясните тип гибридизации в молекуле GeH4-Какова форма молекулы? Почему молекула неполярна, хотя связи полярны? (Полярность связи определите по величине ОЭО элементов, табл.1).

26. Дипольный момент молекулы H2S равен 0,93 D. Вычислите длину диполя. По методу ВС объясните угловое строение молекулы H2S.

27. Постройте по методу МО энергетическую диаграмму Li2 и определите, будет ли молекула диамагнитна.

28. Используя метод МО, нарисуйте энергетическую диаграмму образования молекулы F2. Определите кратность связи.

29. Как метод МО объясняет парамагнитные свойства молекулы О2? Нарисуйте энергетическую диаграмму для неё. Какова кратность связи?

30. Как метод МО объясняет большую величину энергии диссоциации молекулы N2? Нарисуйте энергетическую диаграмму образования молекулы N2. Какова кратность связи?

3. ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА

3.1. Энергетика химических процессов. Термохимические расчёты

Любое вещество обладает определенным запасом энергии. При взаимодействии их энергия изменяется. Если энергия реагирующих веществ больше энергии полученных, то в результате реакции энергия в виде тепла будет выделяться. Такие реакции называются экзотермическими. Если же энергия полученных веществ будет больше энергии исходных, то в этом случае для осуществления реакции необходимо затратить какое-то количество энергии в виде тепла, и такие реакции называются эндотермическими. Таким образом, экзотермические реакции сопровождаются выделением тепла, а эндотермические – поглощением тепла. В обоих случаях строго соблюдается закон сохранения энергии.

В термохимии тепловой эффект Qp – количество выделенной или поглощённой теплоты при постоянном давлении и температуре, если единственным видом работы является работа против сил внешнего давления. В этих условиях тепловой эффект реакции связан с термодинамической функцией состояния – энтальпией Н соотношением Qp = –(Н. Обе величины выражают в килоджоулях (кДж). В экзотермических реакциях энтальпия системы уменьшается  (Н < 0  (Qp > 0), а в эндотермических – энтальпия системы увеличивается (Н > 0  (Qp < 0).
Химические уравнения, в которых указаны изменения энтальпии (Н (тепловые эффекты реакций Qp), называются термохимическими уравнениями. Имеется две формы записи термохимических уравнений: Сграфит + 2N2O(г) = CO2(г) + 2N2(г); (Н = –557,5 кДж, Так как, Qp  = -(Н, то вторая форма записи уравнения будет: Сграфит + 2N2O(г) = CO2(г) + 2N2(г) +557,5 кДж,  т.е. при взаимодействии 1 моль графита с двумя молями N2O| выделяется количество теплоты, равное 557,5 кДж. В термохимических уравнениях возможны дробные коэффициенты, так как расчет ведется на количество вещества, участвующего в процессе. B уравнениях также указываются агрегатные состояния всех исходных веществ и продуктов реакции (г – газообразное; ж – жидкое; к – кристаллическое), так как от этого зависит тепловой эффект реакции. 

В основе термохимических расчетов лежит закон Гесса: тепловой эффект химической реакции (изменение энтальпии) зависит только от начального и конечного состояния участвующих в реакции веществ и не зависит от промежуточных стадий процесса. Из закона Гесса следует, что термохимические уравнения можно складывать, вычитать и умножать на численные множители. В термохимических расчетах используют понятие стандартная энтальпия образована вещества 
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, под которой понимают изменение энтальпии реакции образования 1 моль данного вещества из простых веществ в стандартных условиях (давление 101,325 кПа или 760 мм.рт.ст., температура 298 К или 25 °С). Эту величину выражают в кДж/моль. Стандартные энтальпии образования простых веществ принимаются равными нулю. Величины 
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 приведены в табл. 2.
Пример 1. Определите изменение энтальпии (Н реакции горения метана СН4(г) + 2О2(г) = СО2(г) + 2Н2О(г), зная, что 
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СО2(г) = –393,51 кДж/моль; 
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Н2О(г) = –241,83 кДж/моль; 
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СН4(г) = –74,85 кДж/моль (см. табл. 2).

Решение. Запишем термохимические уравнения реакций образования СО2(г), Н2О(г), СН4(г):

	Сграфит + О2(г) = СО2(г);
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 = –393,51 кДж/моль;
	(1)

	Н2(г) + ½ О2(г) = Н2О(г);
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 = –241,83 кДж/моль;
	(2)

	Сграфит + 2Н2(г) = СН4(г);
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 = –74,785 кДж/моль.
	(3)


Сложив уравнение (1) с удвоенным уравнением (2) и вычтя из найденной суммы уравнение (3), получим термохимическое уравнение вышеприведенной реакции

СН4(г) + 2О2(г) = СО2(г) + 2Н2О(г),

(Н = 
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Подставляя данные задачи, получим:

(Н = –393,51 – 2(241,83 + 74,85 = –802,32 кДж      ( Qp = 802,32 кДж),

т.е. такое количество теплоты выделится при горении 1 моль метана.

Таблица 2

Термодинамические свойства простых веществ и соединений*
	Вещество
	Состояние
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,

кДж/моль

	Cl2
	г
	0
	228,98
	0

	Ni
	к
	0
	29,87
	0

	Н2
	г
	0
	130,52
	0

	(-Аl2О3
	к
	–1448,88
	50,99
	–1544,15

	Аl2О3(2SiO2
	к
	–3343,85
	–
	–3010,01

	3Аl2О3(2SiO2
	к
	–7547,94
	251,04
	7161,04

	BaO
	к
	–558,14
	68,29
	–525,84

	BaO(2SiO2
	к
	2552,99
	153,97
	–

	2BaO(3SiO2
	к
	–3971,75
	266,10
	–

	CO
	г
	–110,53
	197,55
	–137J5

	co2
	г
	–393,51
	213,66
	–394,37

	COCl2
	г
	–219,50
	283,64
	–205,31

	CH4
	г
	–74,85
	186,27
	–50,85

	C2H4
	г
	+52,30
	219,45
	+68,14

	C2H6
	г
	–84,67
	229,49
	–32,93

	CaO
	к
	–635,60
	38,07
	–603,46

	Ca(OH)2
	к
	–986,50
	83,39
	–897,52

	CaCO3
	к
	–1206,83
	91,71
	–1128,35

	FeO
	к
	–264,85
	60,75
	–244,30

	2FeO(SiO2
	к
	–1421,72
	145И8
	–

	Fе2О3
	к
	–822,16
	87,45
	–740,34

	Fе3О4
	к
	–1117,13
	146,19
	–1014,17

	FeCO3
	к
	–738,15
	95,40
	–665,09

	H2O
	г
	–241,83
	188,72
	–228,61

	H2O
	ж
	–285,84
	69,95
	–237,23

	HCl
	г
	–92,31
	186,79
	–95,30

	MgO
	к
	–601,49
	27,07
	–569,27

	MgCO3
	к
	–1095,85
	65,10
	–1012,15

	NO
	г
	+90,40
	210,64
	+87,58

	NO2
	г
	+34,19
	240,06
	+52,29

	N2O4
	г
	+11,11
	304,35
	+99,68

	NH3
	г
	–46,19'
	192,66
	–16,48

	NH4Cl
	к
	–315,36
	95,81
	–203,22

	Na2O
	к
	–417,98
	75,06
	–379,26

	NaOH
	к
	–426,35
	64,43
	–380,29

	NiO
	к
	–239,74
	37,99
	–211,60

	(-SiO2
	к
	–871,53
	41,84
	–856,67

	(-SiO2
	к
	–911,066
	41,84
	–


Согласно рассмотренному примеру изменение энтальпии реакции можно найти, если известны стандартные энтальпии образования исходных веществ и продуктов реакции, т.е. используя следствие из закона Гесса: стандартное изменение энтальпии химической реакции равно сумме стандартных энтальпий образования продуктов реакции за вычетом суммы стандартных энтальпий образования исходных веществ, умноженных на соответствующие стехиометрические коэффициенты. Так, для реакции в общем виде

аA + bB = cC + dD;     (Н0 = ?

следствие из закона Гесса запишется:

(Н0 = (c
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В),

где а, b, с, d – стехиометрические коэффициенты.

Пример 2. Вычислите изменение энтальпии процесса термического разложения сидерита по реакции

FeCO3(к) = FeO(к) + СО2(г),    если
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FeCO3(к) = –738,15 кДж/моль;    
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FeO(к) = -264,85 кДж/моль;
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СО2(г) = –393,51 кДж/моль.

Решение. Согласно следствию из закона Гесса (Н0 реакции:

(Н = 
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Подставляя значений стандартных энтальпий образования веществ, получим 
(Н0 = –393,51 – 264,85 + 738,15 = 79,79 кДж, т.е. для разложения 1 моль сидерита FeCO3 необходимо затратить 79,8 кДж теплоты.

Пример 3. Растворение моля безводной соды Na2CO3 в достаточно большом количестве воды (aq) сопровождается выделением 25,10 кДж теплоты, тогда как при растворении кристаллогидрата поглощается 66,94 кДж теплоты. Вычислите теплоту гидратации ((Н0 образования кристаллогидрата).

Решение. Составляем термохимические уравнения соответствующих реакций:

Na2CO3 + aq = Na2CO3(aq;                                     (Н1 = –25,10 кДж,                     (1)

Na2CO3(10Н2О + aq = Na2CO3(aq + 10Н2О;         (Н2 = +66,94 кДж.                     (2)

Вычитаем уравнение (2) из уравнения (1), получаем:

Na2CO3 + 10Н2О = Na2CO3(10Н2О;       (Н = –25,10 – 66,94 = – 92,04 кДж
т.е. при образовании Na2CO3(10Н2О выделяется 92,04 кДж теплоты.

ЗАДАЧИ*
31. При получении 0,5 моль гашеной извести из СаО(к) и Н2О(ж) выделяется 32,52 кДж теплоты. Напишите термохимическое уравнение этой реакции и вычислите стандартную энтальпию образования оксида кальция CaO(к). 

Ответ: –635,6 кДж/моль.
32. Теплота растворения безводного хлорида стронция SrCl2  –47,70 кДж, а теплота растворения кристаллогидрата SrCl2 6Н2О  +30,96 кДж. Вычислите (Н гидратации SrCl2.  Ответ: –78,66 кДж.
33. Вычислите тепловой эффект и напишите термохимическое уравнение реакции горения 1 моль этана C2H6, в результате которой образуются пары воды и оксид углерода IV. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 м3 этана в пересчёте на нормальные условия?  Ответ: 63742,86 кДж.
34. Вычислите стандартную энтальпию образования МgСО3, если теплота реакции разложения    МgСО3(к) = МgО(к) + СО2(г)  равна –100,85 кДж. 

Ответ: –1095,85 кДж/моль.
35. Сколько тепла выделится при растворении 31 г Na2O в воде, если реакция протекает по уравнению   Na2O(к) + H2O(ж) = 2NaOH(к).  Ответ: 74,46 кДж.
36. Вычислите стандартную энтальпию образования Са(ОН)2, исходя из следующих термохимических уравнений: 

	Са(к) + ½О2(г) = СаО(к);
	(Н = –635,60 кДж,
	(1)

	Н2(г) + ½ О2(г) = Н2О(ж);
	(Н = –285,84 кДж/моль;
	(2)

	СаО(к) + Н2О(ж) = Са(ОН)2;
	(Н = –65,06 кДж.
	(3)


Ответ: –986,50 кДж/моль.
37. Кристаллический хлорид аммония образуется при взаимодействии газообразных аммиака и хлороводорода. Напишите термохимическое уравнение этой реакции, вычислите её тепловой эффект. Сколько теплоты выделится, если в реакции было израсходовано 10 л аммиак в пересчете на нормальные условия?

Ответ: 78,96 кДж.

38. Рассчитайте тепловой эффект (Qp) реакции каталитического окисления аммиака

4NH3(г) + 5O2(г) = 4NO(г) + 6Н2О(г).

Вычислите, какое количество тепла необходимо отводить от реакционного аппарата в расчёте на каждую 1000 см3 окисляемого аммиака. 

Ответ: 904,62 кДж; 10,096 кДж. 

39. Вычислите тепловой эффект (Qp) реакции

4MnO2 = Mn3O4 + O2,

исходя из тепловых эффектов реакций:

4МnО2 = 2Мn2О3 + O2 – 213,7кДж,                                    (1)
6Мn2О3 = 4Мn3О4 + О2 – 165,1 кДж.                                  (2)
Ответ: –201,55 кДж.
40. Образование муллита  3Al2O3(2SiO2  из  (-Al2O3  и  (-кварца протекает по уравнению

(-Al2O3 + 2(-SiO2 = 3Al2O3(2SiO2.

Вычислите (Н реакции.  Ответ: –1458,24 кДж.

3.2 Направление химических реакций. Константа равновесия
Реакция обратима, если она протекает как в прямом, так и обратном направлениях. Для определения направления обратимых процессов помимо энтальпии Н необходимы другу термодинамические функции состояния: энтропия S и энергии Гиббса G.
Энтропия системы является мерой беспорядка и равна

S = klnW,
где k – постоянная Больцмана; W – вероятность состояния системы, т.е. это число микросостояний, с помощью которых осуществляется данное макросостояние системы.

Для протекающих процессов известны две движущие силы – стремление перейти в состояние с наименьшим запасом энергии и выделить тепло (Qp > 0, (Н < 0) и стремление перейти состояние наибольшего беспорядка, т.е. в наиболее вероятное состояние системы. Количественно последний фактор характеризуется температурой (Т) и изменением энтропии (S реакции. В химических реакциях одновременно изменяется энергия системы и её энтропия, и реакция проходит в том направлении, при котором общая суммарная движущая сила реакции уменьшается. Такой общей движущей силой при постоянных давлении и температуре является изменение энергии Гиббса ((G), связанной с (Н, Т и (S соотношением

(G = (Н – Т(S.

Знак (G определяет направление процесса. При (G < 0 процесс может протекать в прямом направлении, при (G > 0 возможна только обратная реакция.

Если в системе не происходит ни энергетических изменений ((Н = 0), ни изменений в степени беспорядка ((S = 0), то тогда (G = 0 и система находится в состоянии равновесия.

Изменение энергии Гиббса реакции (G связано с ее константой равновесия К формулами:

(G = –RТ lnК, 
(G = –0,0191 Т lgК,
при 298 К   (G = –5,706 lgК.

Температуру, при которой (G = 0, называют температурой начала реакции. При этой температуре и прямая и обратная реакции равновероятны. Температура начала реакции позволяет судить о начале развития реакции в желаемом направлении. Так как    (G = 0, то  (Н – Т(S = 0  и  Т = (Н/(S.
Энергию Гиббса, энтропию так же, как энтальпию, можно рассчитать по закону Гесса и следствию из него. Для расчетов используют стандартные энергию образования 
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 для простых веществ принимают равными нулю. Энтропия 
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 простых веществ не равна нулю. Значения 
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 для некоторых соединений приведены в табл.2.

Пример 1. Рассчитайте (G реакции и возможность восстановления оксида никеля NiО водородом по уравнению

NiO(к) + Н2(г) = Ni(к) + Н2О(г)

двумя способами: а) используя 
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298

ΔG

 соединений; б) используя 
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 соединений и уравнение   (G = (Н – Т(S.

Решение. а) Находим (G реакции по значениям 
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 соединении, взятых из табл.2.
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Н2(г)) =

= (–228,61 + 0) – (–211,60 + 0) = –17,01 кДж.

Следовательно, процесс восстановления NiO водородом возможен  (G < 0.

б) Для нахождения (G по уравнению  (G = (Н – Т(S  рассчитаем (Н и (S реакции, взяв данные 
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 соединений из табл. 2. 
(Н = (
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Н2(г)) =

= (–241,83 + 0) – (–239,74 + 0) = –2,09 кДж;

(S = (
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Н2(г)) =

= (188,72 + 29,87) – (37,99 + 130,52) = 50,08 Дж/К или 0,05008 кДж/К.

(G = (Н – Т(S = –2,09 –298(0,05008 = –17,01 кДж, (G < 0.

Следовательно, процесс восстановления NiO водородом возможен.

Пример 2. Определите, при какой температуре начинается разложение фосгена СОСl2 по уравнению     СОСl2(г) = СО(г) + Сl2(г).

Решение. Используя данные табл. 2, найдем (Н и (S реакции разложения 

(Н = (
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СОСl2(г) = 0 – 110,53 + 21 9,50 = 108,97 кДж;

(S = (
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СОСl2(г) = 222,98 + 197,55 – 283,64 = 136,89 Дж/К или 0,13689 кДж/К.

Чтобы найти начало температуры разложения, примем (G = 0, тогда  (Н = Т(S и
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Пример 3. Вычислите (G реакции при 100 °С

2NО2(г) = N2О4(г).
Сделайте вывод о направлении процесса. Определите константу равновесия при 100 °С.

Решение. Рассчитаем (G реакции при 100°С (373 К) по уравнению
(G = (H – T(S. Для этого найдем (Н и (S реакции, взяв данные 
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(Н = 
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NО2(г) = 11,11 – 2(34,19 = –57,27 кДж;

(S = 
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NО2(г) = 304,35 – 2(240,06 = –175,77Дж/К  
или –0,17577 кДж/К.

(G = (Н – Т(S = –52,27 + 373(0,176 = 8,378 кДж, (G > 0.

Следовательно, равновесие смещено в сторону обратной реакции. Константу равновесия находим по формуле:

(G = –0,0191lgK, подставляя значение (G  =8,378 кДж и Т=373 К получим:
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,  К373 = 10–1,176 = 0,066.

ЗАДАЧИ*
41. Рассчитайте (G реакции образования этана

С2Н4 + Н2 = С2Н6

при температурах 298 и 1500 К. На основании полученных данных определите, при какой температуре этан не образуется. Ответ: –101,06 кДж; 43,78 кДж.
42. Рассчитайте (G реакции при температуре 298 К

4Al(к) + 3СО2(г) = 2(-Al2О3(к) + 3С(к).

Устойчив ли алюминий в атмосфере СО2? (Возможна ли реакция?)

Ответ:  –1905,19 кДж.
43. Изменение энергии Гиббса в реакции образования воды

H2(г) + 1/2O2(г) = H2O(г)
равно (G = –228,614 кДж/моль. Вычислите константу равновесия при стандартной температуре.  Ответ:  1040,065 = 1,161(1040.
44. Определите, при какой температуре начинается реакция восстановления Fe3O4, протекающая по уравнению:

Fе3О4(к) + СО(г) = 3FеО(к) + СО2(г);   (Н = 39,6 кДж? 

Ответ:  759 К.
45. Для получения муллита были использованы в первом случае оксиды 
(-кварц и 2(-Al2О3 по реакции

32(-Al2О3 + 2(-SiO2 = 3Al2O3(2SiO2,                                      (1)

а во втором случае метакаолинит (Аl2О3(2SiO2) по реакции             

3(Аl2О3(2SiO2) = 3Аl2О3(2SiO2 + 4(-SiO2.                                   (2)
Найдите значение (G для реакции (1) и (2). На основании полученных данных сделайте вывод, какая из этих реакций предпочтительнее. 

Ответ: –815,25 кДж; –1557,69 кДж.
46. В системе ВаО-SiO2 возможно образование соединений BaO(2SiO2; 
2BaO(3SiO2. Образование этих веществ из (-кварца и ВаО протекает по уравнениям:

BaO + 2(-SiО2 = BaO(2SiО2,                                      (1)

2BaO + 3(-SiO2 = 2BaO(3SiO2.                                    (2)

Вычислите (G реакций при температуре 1127 °С и определите, какая из них предпочтительнее. Ответ: –175,53 кДж; –127,87 кДж.
47. При обжиге известняка разложение кальцита СаСО3 протекает по уравнению

CaCО3(тв) = CaO(тв) + CO2(г).
Рассчитайте (G реакции. Определите, при какой температуре начинается разложение СаСО3. Ответ: 130,52 кДж; 1110,75 К.
48. При нагревании магнезит МgСО3 разлагается по уравнению

MgCО3(тв) = MgO(тв) + CO2(г).
Определите, при какой температуре начинается процесс разложения и рассчитайте константу равновесия при этой температуре. Ответ: 574,21 К; К = 1.
49. При нагревании Са(ОН)2 процесс термической диссоциации протекает по уравнению

Са(ОН)2(к) = СаО(к) + Н2О(г).

При какой температуре равновесие будет смещено в сторону обратной реакции? Ответ: При температуре < 760,6 К.
50. Вычислите (G для реакции:

2FeO + (-SiO2 = 2FeO(SiO2
при температуре 727 °С. Возможно ли при этой температуре образование фаялита 2FeO(SiO2? Ответ: –2,33 кДж.
4. ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА

Кинетика изучает скорости протекания химических реакций и их механизм. Различают гомогенные и гетерогенные процессы. Отличительной особенностью гетерогенных процессов являете наличие поверхности раздела между реагирующими веществами, то время как гомогенные процессы протекают во всем объёме реакционной смеси.

4.1. Влияние концентрации на скорость химической реакции. 
Порядок реакции. Константа скорости 

Для любой гомогенной реакции, записанной в общем виде

aA + bB = dD
кинетическое уравнение, показывающее зависимость скорое реакции от концентрации при постоянной температуре, согласно закону действующих масс (ЗДМ) запишется: 

для прямой реакции         
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В этих уравнениях СА, Св, СD – молярная концентрация (моль/л веществ А, В, D соответственно;  а, в, d – коэффициенты уравнении, стоящие перед этими веществами; k – константа скорости реакции, которая не зависит от концентрации, но зависит от температуры, природы реагирующих веществ, катализаторов. ЗДМ строго справедлив для простых (одностадийных) реакций, т.е. таких, когда исходные вещества в результате взаимодействия превращаются в продукты реакции. В том случае, когда продукты реакции образуются через промежуточные стадии, то это сложная, или многостадийная реакция (см. схему 3).

Схема 3

Для сложных реакций ЗДМ справедлив для отдельной, самой медленной стадии. Именно она определяет скорость всей реакции.

Пример 1. Напишите кинетическое уравнение: для простой реакции 2NO + O2 = 2NO2; для сложной реакции 2HI + H2O2 = I2 + 2H2O, протекающей по стадиям: 

1. HI + H2О2 = HIO + Н2O   (медленная стадия); 

2. HIO + HI = I2 + H2O         (быстрая стадия).

Решение. Для простой реакции кинетическое уравнение будет иметь вид
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Для сложной реакции скорость всего процесса лимитируется медленной стадией. Следовательно, 
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Число молекул, участвующих в элементарном акте химического взаимодействия, называется молекулярностью реакции. Сумма показателей степеней при концентрациях в кинетическом уравнении называется общим порядком реакции. Порядок реакции по веществу определяется показателем степени при концентрации этого вещества в кинетическом уравнении.

Пример 2. Определите молекулярность, общий порядок реакции и порядок по веществу NO для простой реакции 

2NO + H2 = N2О + H2O.
Решение. Реакция трёхмолекулярная, так как в элементарном акте химического взаимодействия участвуют одновременно три молекулы. Кинетическое уравнение реакции
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Согласно кинетическому уравнению общий порядок реакции равен 3, а по веществу NO – 2.
Для простых реакций молекулярность и порядок реакции совпадают. В табл. 3 приведены молекулярность, порядок и выражения для константы скорости простых реакций.

Таблица 3

	Уравнение

реакции
	Кинетическое

уравнение
	Молеку-лярность
	Порядок
	Константа скорости реакции
	Единица

константы скорости

реакции

	А2 = 2А
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Реакции трёхмолекулярные третьего порядка встречаются очень редко.

В выражениях для констант скоростей реакции (см. табл. 3) ( – время; а и в – начальные концентрации, соответствующие веществам А и В; х – уменьшение этих концентраций за время (; (a – х) и (в – х) – концентрации непрореагировавшего вещества к моменту времени (.

Константа скорости является важной характеристикой реакции. Кинетический порядок может быть определен путем вычисления константы скорости реакции. Зная константу скорости и порядок реакции, всегда можно рассчитать скорость в разные моменты времени. Существуют различные методы определения константы скорости реакции.

Метод подстановки. Этот метод заключается в том, что в уравнение для константы скорости реакции подставляют начальную концентрацию и концентрацию непрореагировавшего вещества в разные моменты времени.

Пример 3. При изучении разложения глюкозы в водном растворе (реакция первого порядка) были получены следующие результаты:

	Время, мин
	0
	45
	120
	240
	480

	Концентрация глюкозы, моль/л
	56,0
	55,3
	54,0
	52,5
	49,0


Рассчитайте константу скорости процесса.

Решение. Согласно приведенным данным начальная концентрация а = 56 моль/л. Концентрация непрореагировавшей глюкозы (а – х) в момент времени 45, 120, 240, 480 мин соответственно равна 55,3; 54,2; 52,6; 49,0 моль/л. Рассчитываем для каждого времени константу скорости по уравнению (1) 
(см. табл. 3)
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Находим среднее значение константы

kср = (k1 + k2 + k3 + k4)/4 = (2,193(10–4 + 2,432(10–4 + 2,42(10–4 + 2,73(10–4)/4 = 

= 2,44(10–4 мин–1.

Графический метод. Уравнение константы скорости реакции первого порядка можно привести к виду
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Находят (а – х) для каждого момента времени (. Строят график в координатах 
lg(a – x) – (. Для реакции первого порядка получается прямая с тангенсом угла наклона, равным –k/2,303, т.е. tg угла наклона равен 
[image: image100.wmf]303

2

,

k

-

. Откуда определяют константу скорости реакции. Графическое определение k даёт лучшие результаты, чем метод подстановки (рис. 1).

Пример 4. Используя данные примера 3, покажите, что реакция первого порядка. Рассчитайте константу скорости процесса графическим методом.

Решение. Для времени 0, 45, 120, 240, 480 мин соответствующие значения (а – х) равны 56,0; 55,3; 54,2; 52,5; 49,0. Находим tg(a – x) для каждого момента времени:

	Время, мин
	0
	45
	120
	240
	480

	lg(а – х)
	1,748
	1,743
	1,734
	1,719
	1,690


Строим график зависимости lg(a – x) от ( (см. рис. 1). Так как график представляет собой прямую – это реакция первого порядка.
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 мин–1. Откуда   k = 2,76(10–4 мин–1.

В реакциях образования силикатов в твердой фазе преобладают реакции первого порядка.

Пример 5. Рассчитайте длительность выдержки в часах при 1180 °С, которая требуется для того, чтобы произошло превращение 80 % глинозёма, содержащегося в часовярской глине, в муллит, если k = 0,121, а содержание Al2O3 в прокалённой глине 37,5 % (считать, что реакция первого порядка).

Решение. Начальная концентрация А12О3 равна 37,5; количество превратившегося глинозёма равно  37,5(0,8 = 30. Подставляем значения в уравнение (1) 
(см. табл. 3) и находим время выдержки часах 
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Рис. 1.  Зависимость lg(a – x) от ( для распада глюкозы в водном растворе
ЗАДАЧИ

51. При  взаимодействии СаО с SiO2 в твёрдой фазе при температуре 1200 °С в течение трёх часов прореагировало 77,1 % СаО. Определите константу скорости реакции, если реакция первого порядка. Ответ: 4,913(10–1 ч–1.
52. Превращение кварца отвечает двухмолекулярной реакций константа скорости которой выражается уравнением
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где m – начальное содержание кварца, %; х – количество кварца, превращенного ко времени (, %. Вычислите k, если m = 98 %; х = 50 %; ( = 5 часов. 

Ответ:  2,12(10–3 ч–1.
53. Константа скорости реакции первого порядка в газовой фазе
SO2Cl2 = SO2 + Cl2  при 320 °С равна 2,0(10–5 с–1. За какое время при этой температуре SO2Cl2 разложится на 10,2 %. Ответ: 5400 с или 90 мин.
54. Константа скорости для реакции первого порядка в твердой фазе между ZnO и Al2O3 при температуре 1200 °С равняется 4,95(10–6 ч–1. рассчитайте время (ч), необходимое для образования 50 %  ZnO–Al2O3. Ответ: 139(103 ч.
55. Для гидролиза сахара в водном растворе при 23 °С были получены следующие данные:
	Время, мин
	0
	60
	130
	180

	Концентрация сахара, моль/л
	1,000
	0,807
	0,630
	0,531


Покажите, что это реакция первого порядка, и вычислите константу скорости гидролиза методом подстановки. Ответ: 3,55(10–3 мин.
56. За каталитическим разложением H2О2 в водном растворе наблюдали путём титрования проб перманганатом калия (КмnО4) через разные промежутки времени с целью определения неразложившейся H2О2.

	Время, мин
	5
	10
	20
	30
	50

	Объём раствора КмnО4, см3
	37,1
	29,8
	19,6
	12,3
	5,0


Графическим методом покажите, что реакция имеет первый порядок и вычислите константу скорости. Ответ: 4,49(10–2 мин–1.
57. При взаимодействии в твердом состоянии Na2CO3 с SiO2 при температуре 700 °С количество СО2, выделившееся в течение одного часа, составило 18 %. Рассчитайте константу скорости реакции, если она первого порядка. 

Ответ: 1,98(10–1 ч–1.

58. Рассчитайте скорость простой реакции при температуре 700 °С, протекающей по уравнению 2NO + H2 = N2O + H2O, если константа скорости равна 
145,5 л2(моль–2(с–1, а начальные концентрации (моль/л) NO и H2 следующие:

	NO
	0,025
	0,025
	0,125

	H2
	0,01
	0,005
	0,01


Каков порядок реакции по веществу NO и Н2? 

Ответ: 9,09(10–4; 4,54(10–4; 2,27(10–4 (моль/л(с).
59. В результате нагревания синтетического гипса CaSO4(2H2O при 100 °С потеря в массе при дегидратации за 4 часа составила 13,8 %. Определите константу скорости дегидратации, если реакция первого порядка. Ответ: 3,7(10–2 ч–1.
60. Муллит образуется в твердой фазе из Al2O3 и SiO2 при температуре 1180 °С. Методом подстановки найдите среднее значение константы скорости реакции первого порядка, если начальная концентрация Al2O3 равна 37,5 %, а содержание Аl2О3 в муллите в разные моменты времени следующие:

	Время, мин
	1
	2
	3
	4
	5

	Содержание Al2O3 в муллите, %
	4,4
	8,6
	11,7
	13,8
	15,8


Ответ: 1,206(10–1 ч–1.
4.2.  Влияние температуры на скорость химической реакции. 
Энергия активации

Кинетическое уравнение 
[image: image106.wmf]b

В

а

А

С

С

k

υ

=

 выражает зависимость скорости реакции от концентрации. В этом уравнении температура не влияет на концентрацию и порядок реакции, но константа скорости реакции k зависит от неё. Зависимость константы скорости реакции от температуры выражается уравнением Аррениуса:
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где А – предэкспоненциальный множитель; е – основание натурального логарифма; Е – энергия активации – минимальное значение суммарной энергии сталкивающихся молекул, которая обеспечивает вступление их в реакцию между собой. Зависит от природы реагирующих веществ и имеет единицу Дж/моль; R – универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Дж/моль(К; Т – абсолютная температура, К. 

Уравнение (3) в логарифмической форме имеет вид
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Зная значения двух констант скорости реакции k1 и k2, соответствующие температурам Т1 и Т2, можно найти энергию активации по уравнению:
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Пример 6. Реакция газообразного аммиака с оксидом азота (IV) на начальной стадии следует кинетике второго порядка. Вычислите энергию активации и предэкспоненциальный множитель, если константа скорости при температуре 600 К равна 0,385 л/моль(с, а при 716 К – 16 л/моль(с.

Решение. Энергию активации находим по уравнению (5), используя данные задачи


[image: image111.wmf](

)

600

716

716

600

8,314

2,303

0,385

16,0

lg

E

-

×

×

×

×

=

114800 Дж/моль.

Подставляя значение k при температуре 716 К и найденную величину Е в уравнение (4), находим предэкспоненциальный множитель А:
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Для ориентировочной оценки возможного влияния температуры на скосрость химической реакции и особенно при отсутствии данных для более точного расчёта используется приближённое правило Вант-Гоффа: повышение температуры на 10 ° увеличивает скорость реакции (константу скорости) примерно в 2–4 раза. В математической форме это правило записывают так:
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где 
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– скорость при температуре t2 °С;  
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( – температурный коэффициент, изменяющийся в пределах 2–4.

Температурный коэффициент ( зависит от энергии активации и температуры. Приближенно эту зависимость можно представить следующим образом:
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Отсюда следует, что температурный коэффициент скорости реакций, имеющих одну и ту же величину энергии активации, будет изменяться в зависимости от температуры и принимать значения не только 2–4, но и значения  <2 или  >4. Например, для реакций с энергией активации 60000–105000 Дж/моль правило Вант-Гоффа справедливо только в интервале от 0 до 200 °С, а с энергией активации 160000 Дж/моль – в интервале от 100 до 300 °С.

Пример 7. Скорость некоторой химической реакции при 70 °С равна 
0,8 моль/л(с. Во сколько раз медленнее будет протекать та же реакция при 30 °С, если ( = 2?

Решение. В уравнение (6) подставляем исходные данные: 
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Тогда 
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Если скорость реакции при 70 °С равна 0,8, а при 30 °С – 0,05, то при понижении температуры на 40 °С скорость реакции уменьшилась в 16 раз.

Пример 8. Некоторая реакция при 100 °С протекает практически до конца за 64 секунды. При какой температуре реакция осуществляется за 4 секунды, если ( = 4?

Решение. Время протекания реакции обратно пропорционально скорости реакции 
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[image: image125.wmf]1

t

υ

 – время, равное 4 секундам, t1 = 100 (С и получим:
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Следовательно, за 4 секунды реакция закончится при 120 °С.

ЗАДАЧИ*
61. Определите константу скорости реакции N2O4 = 2NO2 при температуре 127 °С, если Е = 60000 Дж/моль,  А = 1015. Ответ: 1,466(107.
62. Определите энергию активации реакции N2O5 = 2NO2 + ½O2, если известно, что при Т1 = 273 К, k1 = 7,9(10–7 л/моль(с, а при Т2 = 308 К, 
k2 = 1,3(10–4 л/моль(с. Ответ: 101947,65 Дж/моль.
63. Рассчитайте значения энергии активации, используя правило Вант-Гоффа. Расчёт проведите для начальных температур процесса, °С: а) 100; б) 300. В обоих случаях  ( = 3. Ответ:  а) 33189,2 Дж/моль;  б) 78322,9 Дж/моль.
64. Вычислите энергию активации реакции щелочного гидролиза этилйодида, если при температуре 60 °С k1 = 8,13(103 л/моль(с, а при температуре 80 °С k2 = 50,1(103 л/моль(с. Ответ:  88869,96 Дж/моль.
65. Вычислите энергию активации и предэкспоненциальный и множитель для реакции 2HI = H2 + I2, если при Т1 = 646 К  k1 = 1,92(10–4 л/моль(с, а при Т2 = 666 К k2 = 5,53(10–4 л/моль(с.  Ответ: Е = 189222,03 Дж/моль; А = 3,813(1011.
66. Скорость горения кокса в токе воздуха описывается уравнением 
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Рассчитайте скорость реакции при 700 °С и 1000 °С, если А = 4,5(103, Е = 33500 Дж/моль. Как влияет температура на скорость реакции?
Ответ: 71,62 и 190,03 см/с.
67. Сколько времени потребуется для завершения реакции при температуре 120 (С, если при температуре 200 °С она заканчивается за 2 секунды (( = 2)? 

Ответ: 512 секунд.
68. При какой температуре реакция осуществится за 128 секунд, если при температуре 80 °С она заканчивается за 4 секунды (( = 2)? Ответ: 30 (С.
69. При повышении температуры на 30 °С скорость реакции возросла в 64 раза. Вычислите температурный коэффициент (. Ответ: 4.
70. Вычислите, во сколько раз уменьшится скорость реакции, протекающей в газовой фазе, если понизить температуру от 120 °С до 80 °С (( = 3). Ответ: 81.
5. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

5.1. Кинетическое представление о химическом равновесии

Во всех обратимых реакциях скорость прямой реакции уменьшается, скорость обратной реакции возрастает до тех пор, пока обе скорости не станут равными и не установится состояние химического равновесия ((пр = (обр).
Положение химического равновесия зависит от температуры, давления и концентрации веществ.
Каждая химическая реакция, проводимая в определенных условиях, имеет присущее только ей положение равновесия.
Важной характеристикой равновесного состояния обратимых реакций является константа равновесия. Для реакции, записанной в общем виде
аА + bВ ( cC + dD,

согласно ЗДМ, константа равновесия имеет вид:
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где [С], [D], [A], [B] – равновесные концентрации; с, d, а, b – стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.
Константа равновесия – постоянная при данной температуре величина, выражающая соотношение между равновесными концентрациями продуктов реакции (числитель) и исходных веществ (знаменатель) с учётом их стехиометрических коэффициентов.
Если Кс (( 1, то [C]c[D]d (( [A]a[B]b, т.е. в системе преобладает прямое направление реакции. Равновесные концентрации продуктов реакции намного больше равновесных концентраций исходных веществ. Поэтому выход продуктов С и D велик.
Если Кс (( 1, то [C]c[D]d (( [A]a[B]b. Это значит, что в системе преобладает обратное направление. Выход продуктов С и D мал.
Если Кс = 1, то [C]c[D]d = [A]a[B]b. в этом случае отсутствует преобладание прямого или обратного направления реакции.
Для гетерогенных реакций в выражение константы равновесия концентрация твердых веществ принимается равной единице. Так, для реакции 
СаО(к) + СО2(г) ( СаСО3(к)
константа равновесия, выраженная через концентрацию или парциальное давление запишется:  
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Зная равновесные концентрации реагирующих веществ, можно рассчитать Кс и исходные концентрации веществ. Можно найти равновесные концентрации реагирующих веществ, если известны Кс и концентрация исходных веществ.
Пример 1. При нагревании веществ А2 и B2 в замкнутой системе протекает реакция по уравнению

А2 + B2 ( 2АВ.
Равновесная смесь содержит 4,2 моль АВ; 0,2 моль B2 и 4,0 моль А2. Вычислите константу равновесия данной реакции и исходные концентрации А2 и В2.
Решение. Для данной реакции, согласно уравнению (1), константа равновесия имеет вид:
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Подставляя равновесные концентрации, взятые из условия задачи, получим:
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По уравнению реакции из 1 моль А2 и 1 моль В2 образуется 2 моль АВ. Следовательно, при образовании 4,2 моль АВ, прореагирует А2 4,2/2 = 2,1 моль и В2 4,2/2 = 2,1 моль. Тогда исходная концентрации А2 будет:  4,0 + 2,1 = 6,1 моль, 
а В2 – 0,2 + 2,1 = 2,3 моль.
Пример 2. В реакции H2(г) + I2(г) ( 2HI(г) исходные концентрации Н2 и I2 равны каждая 1 моль/л. Вычислите равновесные концентрации веществ, если константа равновесия равна 4.
Решение. Пусть к моменту равновесия прореагировало х моль Н2 и I2, тогда равновесные концентрации Н2 и I2 будут (1 – х) моль, а равновесная концентрация HI – 2х моль. Подставляем эти величины в выражение для константы равновесия:
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Откуда х = 0,5 моль/л. Следовательно, равновесные концентрации [Н2] = [I2] = 0,5 моль/л, a [HI] = 1 моль/л.
ЗАДАЧИ

71. Константа равновесия реакции 

FeO(к) + СО(г) ( Fe(к) + СО2(г)

при некоторой температуре равна 0,5. Найдите равновесные концентрации СО и СО2, если начальные концентрации этих веществ составляли (моль/л): Ссо = 0,05; 
[image: image137.wmf]2
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= 0,01. Ответ:  [СО] = 0,04 и [СО2] = 0,02 моль/л.
72. Равновесие в системе H2(г) + I2(г) ( 2HI(г) установилось при следующих концентрациях (моль/л): [Н2] = 0,25; [I2] = 0,05 и [HI] = 0,9. Определите исходные концентрации Н2 и I2. Ответ:  
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= 0,5 моль/л.
73. При некоторой температуре равновесие в системе
2NO2(г) ( 2NO(г) + О2(г)

установилось при следующих концентрациях (моль/л): [NO2] = 0,06; [NO] = 0,24 и [O2] = 0,12. Найдите константу равновесия реакции и исходную концентрацию NO2. По значению Кc определите, исходные вещества или продукты реакции будут преобладать в равновесной системе. Ответ:  Кс = 1,92. 
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74. Равновесие реакции 2NO2(г) ( 2NO(г) + О2(г) установилось при концентрациях (моль/л): [NO2] = 0,02; [NO] = 0,08 и [O2] = 0,16. Вычислите константу равновесия этой реакции и по её значению укажите, исходные вещества или продукты реакции преобладают в равновесной системе.  Ответ: Kс = 2,25.
75. Вычислите константу равновесия реакции
СО2(г) + Н2(г) ( CO(г) + H2O(г), если при равновесии концентрации следующие (моль/л): [CO2] = 0,02; [H2] = 0,005; [CO] = 0,015; [H2O] = 0,015. По значению Кc укажите, исходные вещества или продукты реакции преобладают в равновесной системе.  Ответ: Кc = 2,25.
76. Вычислите равновесные концентрации Н2 и I2 в реакции

H2(г) + I2(г) ( 2HI(г),
если их начальные концентрации составляли 0,5 и 1,5 моль/л соответственно, а равновесная концентрация HI – 0,8 моль/л. Найдите константу равновесия этой реакции и по её значению укажите, какое направление (прямое или обратное) преобладает в равновесной системе Ответ: Kc = 5,82; [Н2] = 0,1 и [I2] = 1,1 моль/л.
77. Вычислите начальные концентрации Сl2 и СО, а также константу равновесия реакции СО2(г) + Cl2(г) ( COCl2(г), если равновесные концентрации (моль/л): [СО] = 0,2; [Сl2] = 0,3; [COCl2] =1,5. По значению Кс укажите, исходные вещества или продукты реакции преобладают в равновесной системе. Ответ: Кс = 25;  Ссо = 1,7  и  
[image: image141.wmf]2
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= 1,8 моль/л.
78. Равновесные концентрации в реакции 

2SО2(г) + O2(г) ( 2SO3(г)
составляют (моль/л): [SО2] = 0,0002; [О2] = 0,04; [SО3] = 0,003. Вычислите исходные концентрации SO2, О2 и константу равновесия реакции. Ответ: Кс = 5,6(104; 
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79. В реакции N2(г) + 3Н2(г) ( 2NH3(г) равновесные концентрации (моль/л): [N2] = 4; [Н2] = 9; [NH3] = 6. Вычислите исходные концентрации N2, Н2 и константу равновесия реакции и по её значению укажите, какое направление (прямое или обратное) преобладает в равновесной системе. Ответ: Кс = 1,23(10–2; 
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80. Для реакции H2(г) + I2(г) ( 2HI(г) вычислите равновесные концентрации Н2 и I2, если их начальные концентрации составляли 0,08 моль/л, а равновесная концентрация HI равна 0,04 моль/л. Найдите константу равновесия реакции и по её значению укажите, какое направление (прямое или обратное) преобладает в равновесной системе. Ответ: Кс = 0,44; [Н2] = [I2] = 0,06 моль/л.
5.2. Смещение химического равновесия. 
Принцип Ле Шателье-Брауна

Переход системы из одного равновесного состояния в другое, связанное с изменением температуры, давления или концентрации называется смещением химического равновесия. Направление смещения химического равновесия определяется принципом Ле Шателье-Брауна: при изменении температуры, давления или концентрации смещение химического равновесия происходит в направлении, которое ослабит эффект внешнего воздействия.
Влияние температуры. При повышении температуры смещение равновесия происходит в сторону эндотермической реакции ((Н > 0), а при понижении температуры – в сторону экзотермической реакции ((Н < 0).
Пример 3. В какую сторону произойдет смещение равновесия в реакции СО2(г) + Н2(г) ( CO(г) + H2O(г); (Н = 41 кДж при понижении температуры.
Решение. Реакция, протекающая в прямом направлении – эндотермическая ((Н > 0), а в обратном направлении – экзотермическая ((Н < 0). Следовательно, понижение температуры сместит химическое равновесие в сторону экзотермической реакции, т.е. в обратном направлении.
Влияние температуры на смещение химического равновесия применимо ко всем химическим системам вне зависимости от агрегатного состояния исходных веществ и продуктов реакции.
Влияние концентрации. На смещение химического равновесия влияет изменение только тех концентраций веществ, которые входят в выражение для константы равновесия. Таким образом, для гомогенных реакций изменение концентрации любого из реагирующих веществ вызовет смещение химического равновесия. Для гетерогенных реакций, протекающих на границе раздела «газ-твёрдое вещество», только изменение концентрации газообразного вещества влияет на смещение химического равновесия. В любом случае: увеличение концентрации исходных веществ смещает химическое равновесие в прямом направлении, а увеличение концентрации продуктов реакции – в обратном направлении.
Влияние давления. Влияние давления на смещение химического равновесия проявляется только при наличии в системе газов, реагирующих с изменением объёма (изменением количества газообразных веществ). В тех случаях, когда это не происходит, давление не влияет на состояние равновесия. При увеличении давления смещение равновесия происходит в сторону той (прямой или обратной) реакции, которая сопровождается уменьшением объёма, а уменьшение давления – в противоположную сторону, т.е. в сторону реакции, протекающей с увеличением объёма.
Пример 4. В какую сторону сместится равновесие при увеличении давления в следующих системах:
а) 2Н2(г) + О2(г) ( 2Н2О(г);
б) 2N2О(r) + S(г) ( 2N2(г) + SO2(г)?
Решение. По условию задачи давление увеличивается, поэтому смещение равновесия должно происходить, в сторону реакции, идущей с уменьшением объёма. Объёмы газообразных веществ пропорциональны стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции. В реакции (а) происходит уменьшение объёма (V < 0 (2 – 2 – 1 = –1), Следовательно, повышение давления смещает равновесие в прямом направлении. В реакции (б) учитываются объёмы только газообразных веществ. Прямая реакция сопровождается увеличением объема (V > 0 
(2 + 1 – 2 = 1), а обратная – уменьшением объ`ма. Поэтому увеличение давления смещает равновесие в обратном направлении.
ЗАДАЧИ

На основании принципа Ле Шателье-Брауна предложите оптимальное изменение температуры и давления для увеличения выхода продуктов в системах:

81. N2(г) + 3Н2(г) ( 2NH3(г);  (Н < 0.

82. PCl5(г) ( PCl3(г) + Cl2(г);  (Н > 0.
83. СО2(г) + 2SO3(г) ( CS2(г) + 4O2(г);  (Н > 0.
84. 2СО(г) + O2(г) ( 2CO2(г);  (Н < 0.
85. С(т) + H2O(г) ( CO(г) + H2(г);  (Н > 0.
86. N2О4(г) ( 2NO2(г);  (Н > 0.
87. I2(г) + 5CO2(г) ( I2O5(г) + 5CO(г);  (Н > 0.
88. 6HF(r) + N2(г) ( 2NF3(г) + 3H2(г);  (Н > 0. 

89. 2СuО(т) + СO2(г) + Н2О(г) ( Cu(ОН)2СО3;  (Н < 0. 

90. C(т) + 2N2О(г) ( CО2(г) + 2N2(г);  (Н < 0.
6. РАСТВОРЫ

6.1. Энергетические эффекты при образовании растворов

Энергетической характеристикой процесса растворения является энтальпия растворения. Энтальпией растворения называется изме​нение энтальпии при растворении 1 моль вещества в данном растворителе. Энтальпия растворения зависит от температуры и количества взятого растворителя.

Энтальпия растворения кристаллического вещества (Нраств связана с энтальпией разрушения кристаллической решетки ((Нразр > 0) и энтальпией гидратации ((Нгидр < 0) соотношением 

(Нраств = (Нразр + (Нгидр.

Если  (Нразр > (Нгидр, то  (Нраств > 0. Следовательно, растворение сопровождается поглощением тепла (Qp < 0). При  (Нразр < (Нгидр, (Нраств < 0, т.е. при растворении тепло выделяется (Qp > 0). Количество выделенной или поглощённой теплоты можно найти по формуле:

Qp = сm(Т,
(1)
где с – удельная теплоемкость раствора, Дж/г(К; m – общая масса раствора, г; 
(Т – понижение или повышение температуры раствора, К.

Пример 1. При растворении 10 г NH4Cl в 233 г воды температура раствора понизилась на 2,8 К. Определите энтальпию растворения NH4Cl, считая удельную теплоёмкость раствора равной 4,18 Дж/г(К.

Решение. Находим общую массу раствора: 10 + 233 = 243 г. По формуле (1) находим Qp при растворении 10 г NH4Cl: 
Qр = 4,18(243(–2,8) = –2844 Дж = –2,844 кДж; (Н = 2,844 кДж. 
Молярная масса NH4Cl равна 53,5 г/моль. Следовательно, количество растворённого вещества будет n = 10/53,5 моль. Тогда энтальпия растворения соли равна
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= 15,21 кДж/моль.

При растворении многих солей образуются кристаллогидраты. Энтальпию образования кристаллогидрата (Н1 можно найти, если известны энтальпии растворения безводной соли (Н2 и кристаллогидрата (Н3. Тогда

(Н1 = (Н2 – (Н3.
(2)
Пример 2. Вычислите энтальпию образования кристаллогидрата СаCl2(6Н2О из безводной соли и воды, если при растворении в воде 10 г СаСl2 выделилось 6,82 кДж, а при растворении в воде 10 г СаCl2(6Н2О поглотилось 0,87 кДж.

Решение. Молярная масса СаСl2 равна 111 г/моль. Следовательно, энтальпия растворения безводной соли будет
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Молярная масса СаС12(6Н2О равна 219 г/моль, отсюда находим энтальпию растворения кристаллогидрата
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Вычисляем энтальпию образования кристаллогидрата по формуле (2): (Н1 = (Н2 – (Н3 = –75,7 – 19,1 = –94,8 кДж/моль.

ЗАДАЧИ

91. При растворении 10 г NaCl в 230 г Н2О температура раствора понизилась на 3 К. Определите энтальпию растворения NaCl, считая удельную теплоёмкость раствора равной 4,18 Дж/г(К. Ответ: 17,53 кДж/моль.
92. При растворении 10 г NaOH в 250 г воды температура повысилась на 9,7 К. Определите энтальпию растворения NaOH, принимая удельную теплоёмкость раствора равной 4,18 Дж/г(К. Ответ: –42,17 кДж/моль.
93. Энтальпия растворения в воде Na2SO4(10H2O равна 78,6 кДж/моль. Рассчитайте, на сколько градусов понизится температура при растворении 0,5 моль этой соли в 1000 г воды, принимая удельную теплоёмкость раствора равной 4,18 Дж/г(К. Ответ: 8,09 градуса.

94. При растворении 8 г CuSO4 в 192 г воды температура повысилась на 3,95 К. Определите энтальпию образования CuSO4(5H2O из безводной соли и воды, если известно, что энтальпия растворения кристаллогидрата составляет 11,7 кДж/моль, а удельная теплоёмкость раствора равна 4,18 Дж/г(К. Ответ: –77,64 кДж/моль.

95. При растворении 7 г КОН в 125 г воды температура раствора повысилась на 12,6 градуса. Определите энтальпию растворения КОН, если удельная теплоёмкость равна 4,18 Дж/г(К. Ответ –55,73 кДж/моль.
96. При растворении 1 моль H2SO4 в 800 г воды температура повысилась на 22,4 К. Определите энтальпию растворения H2SO4, принимая удельную теплоёмкость раствора равной 3,76 Дж/г(К. Ответ: –75,64 кДж/моль.
97. Энтальпия растворения NH4NO3 в воде равна 26,7 кДж/моль. На сколько градусов понизится температура при растворении 20 г NH4NO3 в 180 г воды, если удельную теплоёмкость получающегося раствора принять равной 3,76 Дж/г(К? Ответ: 8,86 К.
98. При растворении 10,7 г кристаллогидрата Na2SO4(10H2O в воде поглощено 2,61 кДж теплоты. Определите энтальпию растворения кристаллогидрата. Ответ: 78,59 кДж/моль.

99. При растворении 32 г CuSO4 в 80 г воды выделяется 18,2 кДж, а при растворении 50 г CuSO4(5H2O в том же количестве воды поглощается 2,34 кДж теплоты. Определите энтальпию образования кристаллогидрата. Ответ: –79,09 кДж/моль.

100. При растворении 15 г безводного ZnSO4 в 300 г воды температура раствора повысилась на 5,4 К. Определите энтальпию гидратации безводного ZnSO4, если энтальпия растворения ZnSO4(7H2O равна 17,8 кДж/моль, а удельная теплоёмкость раствора равна 4,18 Дж/г(К. Ответ: –94,33 кДж/моль.
6.2. Способы выражения концентрации растворов. Растворимость

Концентрацией раствора называется содержание растворенного вещества в определенной массе или определённом объёме раствора или растворителя.

	Способ выражения концентрации
	Определение

	Массовая доля растворенного вещества В (символ (, безразмерная величина)
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где ( – плотность раствора; V – объём раствора.
	Массовая доля растворенного вещества равна отношению массы растворенного вещества m(В) к массе раствора mр. Например, в 100 г воды растворено 32 г NCl. Массовая доля раствора: ( = 32г/132г = 0,242 или 24,2 % (масс.)

	Молярная концентрация вещества В (символ С(В), единица моль/л ( М)
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	Молярная концентрация вещества –это отношение количества растворённого вещества В [n(B) = m(B)/M(B)] к объёму раствора Vp. Например, молярная концентрация серной кислоты в водном растворе, равная 1 моль/л (1 М), означает, что в 1 л такого раствора содержится 1 моль H2SO4.

	Молярная концентрация эквивалентов вещества В (символ Сэк(В), единица моль/л ( н)
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	Молярная концентрация эквивалентов вещества равна отношению эквивалентного количества вещества В (пэк(В) = m(В)/Мэк((В))к объёму раствора Vp. Например, молярная концентрация эквивалентов H2SO4 в водном растворе, равная 1 моль/л (1 н), означает, что в 1 л раствора содержится 1 моль эквивалентного количества вещества H2SO4.

	Моляльность вещества В в растворе (символ Сm(В), единица моль/кг ( Мн)
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	Моляльность вещества в растворе – это отношение количества растворённого вещества В (n(B) = m(B)/M(B)) к массе растворителя m(S). Например, моляльная концентрация H2SO4 в водном растворе, равная 1 моль/кг (1 Мн), означает, что килограмм воды содержит 
1 моль H2SO4.

	Титр раствора вещества В (символ Т, единица г/мл)
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	Титр раствора вещества В – это концентрация стандартного. раствора, равная массе вещества В (n(В)), содержащегося в 1 мл раствора.

	Молярная доля растворенного вещества В (символ ((В), безразмерная величина)
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	Молярная доля растворенного вещества В – это отношение количества этого вещества (n(В)) к суммарному количеству всех веществ, входящих в состав раствора, включая растворитель.
(n(B)i = n(B)1 + n(B)2 +…+ n(B)i и n(S). Сумма молярных долей всех веществ раствора равна единице.


Пример 1. Сколько граммов медного купороса CuSO4(5H2O потребуется для приготовления 1 кг раствора с массовой долей, равной 8 %, рассчитанной на безводную соль?

Решение. Массу безводной соли, необходимую для приготовления 1 кг (1000 г) раствора, определяем, исходя из формулы ( = m(B)/mp, т.е. m(B) = (mp = 0,08(1000 = 80 г безводной сопи. Находим, сколько надо взять водной соли, чтобы в ней содержалось 80 г безводной, если молярная масса CuSO4(5H2O равна 250 г/моль, a CuSO4 – 160 г/моль:

160 г     CuSO4   содержится   в  250 г      CuSO4(5H2O,

  80 г     CuSO4   содержится   в      х г      CuSO4(5H2O. 

Откуда  х = 80 – 250/160 = 125 г.

Следовательно, для приготовления 1 кг раствора CuSO4 с массовой долей 8 % надо взять 125 г CuSO4(5H2O и 875 г Н2О.

Пример 2. Определить: а) моляльную, б) молярную, в) молярную концентрацию эквивалентов и г) титр раствора NaOH с массовой долей 16 % (( = 1,18 г/мл).

Решение. 

а) Моляльная концентрация. 

В 100 г раствора NaOH с массовой долей 16 % содержится 16 г NaOH и 84 г Н2О. Находим массу NaOH, содержащуюся в 1 кг (1000 г) Н2О.

В      84 г            Н2О   содержится   16 г    NaOH,

в   1000 г  (1 кг) Н2О   содержится     x г     NaOH.   

Откуда х =1000(16/84 = 190,476 г, т.е. m(NaOH) = 190,476 г, молярная масса NaOH равна 40 г/моль. Следовательно, моляльная концентрация NaOH cm(B) = m(B)/M(B) – m(S) = 190,476/40 – 1 = 4,76 моль/кг.

б) Молярная концентрация.

Масса 1 л раствора NaOH с массовой долей 16 % равна произведению объёма на плотность, т.е. 1000 мл(1,18 г/мл = 1180 г.

В 100 г раствора с массовой долей 16   % содержится 16 г NaOH. Находим содержание NaOH в 1180 г раствора:

в  100 г             раствора содержится   16 г   NaO;

в  1180 г (1л)   раствора содержится     x г   NaOH. 

Откуда х = 1180 – 16/100 = 188,8 г, т.е. m(NaOH) = 188,8 г. Молярная масса NaOH равна 40 г/моль. Следовательно, молярная концентрация вещества в растворе будет  Сm(В) = m(B)/М(В)Vp = 188,8/40(1 = 4,72 г/моль.

в) молярная концентрация эквивалентов.

Молярная концентрация эквивалентов NaOH равна 40 г/моль, так как ZNaOH = 1. следовательно, молярная концентрация и молярная концентрация эквивалентов одинаковые, т.е.  Сэк(В) = m(B)/Мэк(В)Vp = 188,8/40(1 = 4,72 г/моль.

г) Титр раствора.

В 1 л (1000 мл) раствора содержится 188,8 г NaOH. Титр раствора равен T = m(B)/Vp = 1(88,8/1000 = 0, 1888 г/мл.

Пример 3. Сколько миллилитров раствора H2SO4 с массовой долей 96 % (( = 1,84 г/мл) нужно взять для приготовления 1 л 0,5 н раствора.

Решение. Молярная масса эквивалентов H2SO4 равна половине её молярной массы, т.е. 98/2 = 49 г/моль, так как  
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Следовательно, в 1 мл раствора  H2SO4 с массовой долей 96 % содержится кислоты 1,77 г. Для приготовления 1 л 0,5 н раствора надо взять этой кислоты в мл:

1,77 г   H2SO4  содержится   в 1 мл,

24,5   г   H2SO4  содержится   в х мл.     х = 24,5/1,77 = 13,84 мл.

Пример 4. К 1 л раствора КОН с массовой долей 10 % (( = 1,092 г/мл) прибавили 0,5 л раствора КОН с массовой долей 5 % (( = 1,045 г/мл). Объём смеси довели до 2 л. Вычислите молярную концентрацию полученного раствора.

Решение. Масса 1 л раствора КОН с массовой долей 10 % равна 1000 мл(1,092 г/мл = 1092 г. В этом растворе находим содержание КОН:

в   100 г раствора содержится  10 г  КОН, 

в 1092 г раствора содержится    х г  КОН.    х = 1092(10/100 = 109,2 г. 

Масса 1 л раствора КОН с массовой долей 5 % равна 1000 мл(1,045 г/мл = 1045 г, а масса 0,5 л будет в два раза меньше, т.е. 522,5 г. В этом растворе содержится 522,5(5/100 = 26,125 г КОН. В общем объёме полученного раствора (2 л) масса КОН составляет  109,2 + 26,125 = 135,325 г.

Молярная масса КОН равна 56,1 г/моль. Находим количество вещества n(KOH) = m(KOH)/М(КОН) =135,325/56,1 = 2,412 моль. Это количество содержится в 2 л раствора, а в 1 л содержится в два раза меньше, т.е. 1,206 моль. Отсюда молярная концентрация  С = 1,206 М (моль/л).

Пример 5. При количественном определении содержания серебра в растворе на 15 мл раствора AgNO3 израсходовано 17,2 мл 0,115 н NaCl. Какова молярная концентрация эквивалентов AgNO3 в растворе?

Решение. Поскольку вещества взаимодействуют в эквивалентных количествах, то можно написать согласно закону эквивалентов:

Сэк(NaCl)V(NaCl) = Cэк(AgNO3)V(AgNO3).

Подставляем данные задачи

0,115(17,2 = Cэк(AgNO3)(15,

получаем  Cэк(AgNO3) = 0,115(17,2/15 = 0,132 н.

Растворимость вещества измеряется концентрацией его насыщенного раствора. Обычно растворимость твёрдых веществ и жидкостей выражают значением коэффициента растворимости, т.е. массой вещества, растворяющегося при данных условиях в 100 г растворителя с образованием насыщенного раствора.

Пример 6. При 60 °С насыщенный раствор KNO3 содержит 52,4 % соли. Найти коэффициент растворимости соли при данной температуре.

Решение. Коэффициент растворимости находим из пропорции:

на    47,6 г Н2О  приходится 52,4 г  KNO3, 

на  100    г Н2О  приходится      х г  KNO3.   х = 100(52,4/47,6 = 110г.

Таким образом, растворимость KNO3 при 60 °С равна 110 г  в 100 г Н2О.

ЗАДАЧИ

101. Предельно допустимая концентрация (ПДК) HCl в сточных водах составляет 35 мг/л. Вычислите массовую долю растворенного HCl (%), если ( = 1 г/мл. Какова молярная и молярная .концентрация эквивалентов HCl в растворе? Ответ:  3,5(10–3 %; C = Cэк = 9,59(10–4 моль/л.
102. Для растворения алюминиевых сплавов при определении кремния используют смесь кислот, которую готовят последовательным добавлением к 450 мл Н2О 150 мл H2SO4 (( = 1,84 г/мл, 96 % H2SO4), 300 мл НCl (( = 1,18 г/мл, 36 % HCl) и 100 мл HNO3 (( = 1,40 г/мл, 65 % HNO3). Определите массовую долю (%) каждой кислоты в растворе. Ответ:  21,72 % H2SO4; 7,46 % HNO3; 10,45 % HCl.
103. При определении содержания кислорода в воде в качестве одного из реактивов используют соль марганца (II). Для приготовления раствора этой соли 45 г MnCl2(4H2O растворяют в 100 мл НCl. Вычислите массовую долю растворенного MnCl2 (%). Какова молярная концентрация МnС12, если ( = 1,18 г/мл? (
[image: image159.wmf]2

MnCl

Z

= 2). Ответ: 19,73 %; 1,85 М.

104. Для растворения медных сплавов используется HNO3 (( = 1,120 г/мл; 32 %), которую получают разбавлением концентрированной кислоты (( = 1,40 г/мл; 65 %). Сколько надо взять концентрированной кислоты, чтобы получить 1 л кислоты для растворения сплавов? Ответ: 393,85 мл.
105. При переработке сильвинита (являющегося основным сырьём для производства соединений калия) его растворяют в воде. Определите массовую долю (%) солей в растворе, полученном при растворении 1 т сильвинита Соликамского месторождения KCl(4NaCl в 9 мл воды. Вычислите молярную концентрацию солей в растворе если ( = 1,05 г/мл. Ответ:  2,42 % KCl; 7,68 % NaCl; 0,34 M KCl; 1,36 М NaCl.
106. Сколько миллилитров концентрированной соляной кислоты (( = 1,19 г/мл) с массовой долей 38 % HCl, нужно взять для приготовления 1 л 2 н раствора? Ответ: 161,43 мл.
107. На нейтрализацию 20 мл раствора, содержащего 2,25 г кислоты, потребовалось 25 мл 2 н раствора щелочи. Рассчитайте молярную массу эквивалентов кислоты. Ответ: 45 г/моль.
108. Растворимость хлорида кадмия при 20 °С равна 114,1 г в 100 г Н2О. Вычислите массовую долю (%) и моляльность насыщенного раствора CdCl2. Ответ: 53,29%; 6,22 моль/кг.
109. В 1 кг Н2О растворено 666 г КОН (( = 1,395 г/мл). Найдите: а) массовую долю растворённого вещества (%); б) моляльную; в) молярную концентрации; г) молярные доли щёлочи и воды.  Ответ: a) 39,98 %; б) 11,87 моль/кг; в) 9,94 моль/л; г) 0,176; 0,824.
110. В 500 г Н2О растворено при нагревании 300 г NH4Cl. Какая масса NH4Cl выделится из раствора при охлаждении его до 50 °С, если растворимость NH4Cl при этой температуре равна 50 г в 100 г воды. Ответ: 50 г.
7. ХИМИЯ ЭЛЕМЕНТОВ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ 

7.1. s-элементы

111. Напишите реакции, которые надо осуществить для получения Na2СO3 из NaCl аммиачно-хлоридным способом.
112. Какие свойства проявляют гидрид натрия и кальция? Какова степень окисления водорода в этих соединениях? Напишите уравнения реакций этих соединений с водой. Определите окислитель и восстановитель.
113. Объясните восстановительные свойства металлов главной подгруппы первой и второй групп, связав их со строением атома. Приведите примеры проявления восстановительных свойств с натрием и кальцием. Напишите уравнения соответствующих реакций.
114. При пропускании оксида углерода (IV) через известковую воду (раствор Са(ОН)2 образуется осадок, который при дальнейшем пропускании СО2 растворяется. Дайте объяснение этому явлению. Составьте уравнения реакций.
115. Какие соединения магния и кальция применяются в качестве вяжущих строительных материалов? Чем обусловлены их вяжущие свойства? Напишите уравнения соответствующих реакций.
116. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций: 
а) бериллия с соляной кислотой; бериллия со щёлочью; б) гидроксида бериллия с соляной кислотой; гидроксида бериллия со щёлочью. Почему гидроксид бериллия растворяется и в кислотах и щелочах? Какие свойства проявляются при этом?
117. Какие соединения называются негашёной и гашёной известью? Составьте уравнения реакций их получения. Где применяются эти соединения?
118. Почему жёсткость, обусловленная присутствием в воде Са(НСО3)2 и Мg(НСО3)2 называется временной? Какие реакции будут происходить: а) при кипячении воды, содержащей Са(НСО3)2, Мg(НСО3)2; б) при добавлении к ней Са(ОН)2?
119. Растворимость карбонатов кальция, стронция, бария значительно увеличивается при кипячении их с раствором NH4Cl. Объясните причины этого явления и напишите уравнения реакций.
120. Какие соединения образует натрий при сгорании в кислороде? Каково их поведение в водном растворе и при действии кислот? Как реагирует Na2O2 с СО2 и в каких случаях эта реакция может быть использована практически?
7.2. р-элементы

121. Почему алюминий, находясь в ряду напряжений значительно левее водорода, не вытесняет его из воды, но легко вытесняет его из водного раствора щелочи? Напишите уравнение реакции.
122. Напишите уравнения реакций между: а) гидроксидом алюминия и едким натром; б) гидроксидом алюминия и серной кислотой; в) сульфатом алюминия и содой. Какие свойства проявляет гидроксид алюминия?
123. Для удаления из воды коллоидных частиц, имеющих отрицательный заряд, в качестве коагулянта используют А12(SО4)3(18Н2О. Каким образом с помощью А12(SО4)3(18Н2О происходит коагуляция? Напишите необходимые уравнения реакций. Составьте схему строения коллоидных частиц Аl(ОН)3.
124. Каким образом получают кремниевую кислоту? Составьте схему строения коллоидных частиц кремниевой кислоты.
125. Для защиты строительного камня – известняка, мрамора от влаги применяют MgSiF6. На чем основано защитное действие этого соединения? Напишите уравнение реакции.

126. Для ускорения твердения кислотоупорных замазок на основе жидкого стекла Na2SiO3 добавляют Na2SiF6. Напишите уравнения реакций. Почему Na2SiF6 ускоряет процесс твердения?

127. Для обеззараживания воду хлорируют. Напишите уравнение гидролиза молекул хлора. Какие вещества при этом образуются? Что такое реакция самоокисления-самовосстановления?

128. После хлорирования остаточный хлор в воде связывают сульфитом натрия Na2SO3. Напишите реакцию связывания хлора сульфитом натрия в воде. Найдите окислитель и восстановитель.

129. При действии хлора на сухую гашеную известь получается белильная, или хлорная, известь. Напишите уравнение реакции. Нарисуйте структурную формулу CaOCl2. Почему это соединение называют смешанной солью?

130. Белильная известь взаимодействует с оксидом углерода (IV) во влажной атмосфере. Напишите уравнение реакции. За счёт чего CaOCl2 обладает сильными окислительными свойствами? Напишите уравнение реакции взаимодействия белильной извести с соляной кислотой.

7.3. d-элементы

131. Медь не взаимодействует с разбавленной серной кислотой, тогда как в концентрированной она растворяется. Как это можно объяснить? Составьте молекулярное уравнение реакции. Подберите коэффициенты электронно-ионным методом.

132. К какому классу соединений относятся вещества, полученные при действии избытка гидроксида натрия на растворы ZnCl2 и CdCl2? Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций.

133. При добавлении к раствору AgNO3 разбавленного раствора аммиака образуется бурый осадок Аg2О, растворяющийся в избытке реактива. Напишите уравнения реакций.

134. Как реагируют соли меди (II), например CuSO4 с водным раствором аммиака: а) при избытке CuSO4  и б) при избытке аммиака? Напишите уравнения реакций.

135. Кусок латуни обработали концентрированной азотной кислотой. Раствор разделили на две части. К одной из них прибавили избыток раствора аммиака, к другой – избыток раствора щелочи. Какие соединения цинка и меди образуются при этом? Напишите уравнения соответствующих реакций.

136. Напишите уравнение реакции, лежащей в основе применения тиосульфата натрия в качестве фиксирующего реагента в фотографии.

137. Почему при удалении железа (II) из воды его сначала переводят в гидроксид железа (II), а затем гидроксид железа (III)? Напишите соответствующие уравнения реакций.

138. Как можно обнаружить ионы Fe2+ и Fe3+ в растворе? Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций.

139. Как изменяются окислительно-восстановительные и кислотно-основные свойства соединений в ряду: Cr2+(Cr3+(Cr6+? Ответ подтвердите примерами.

140. Как изменяются окислительно-восстановительные и кислотно-основные свойства соединений в ряду: Mn2+(Mn4+(Mn6+(Mn7+? Ответ подтвердите примерами
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Na, Ca, Sr, Cr…
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* Примечание: к – кристалл; ж – жидкость; г – газ; � EMBED Equation.3 ��� – стандартная энтальпия образования вещества; � EMBED Equation.3 ��� – стандартная энтропия вещества; � EMBED Equation.3 ��� – стандартная энергия образования вещества (энергия Гиббса).


* При решении задач этого раздела см. табл. 2.


* При решении задач этого раздела см. табл. 2.


* При решении задач логарифм числа берётся с точностью до десятых долей.
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