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I Семестр
1. Первый закон термодинамики (1 час)
План семинара
1. Общие понятия (система, функция состояния, параметры состояния, равновесные и обратимые процессы).
2. I закон термодинамики. Работа, теплота, внутренняя энер​гия, энтальпия.
3. Тепловой эффект химической реакции, закон Гесса, энталь​пия образования химических веществ, стандартные условия.
Литература

[1] Часть 1, раздел V, глава 1.
[2] Глава 10: 10.1–10.3

Задание на дом

[3] Глава 8: вопросы, 8.1–8.11
2. Второй закон термодинамики (1 час)
План семинара
1. II закон термодинамики. Понятие энтропии.
2. Изменение энтропии при изменении температуры. Условие самопроизвольного протекания процесса в изолированной сис​теме.
3. Энергия. Направление самопроизвольного протекания процесса.
Литература

[1] Часть 1, раздел V, глава 2.

[2] Глава 10: 10.4–10.5

Задание на дом

[3] Глава 9: вопросы, 9.1–9.14
      Глава 10: вопросы, 10.1–10.10
3. Химическая кинетика (1 час)
План семинара

1. Скорость гомогенных и гетерогенных химических реакций.

2. Энергетические диаграммы реакций. Энергия активации.

3. Каталитические реакции.

4. Механизмы реакций.

Литература

[1] Часть 1, раздел V, глава 4.

[2] Глава 11: 11.1–11.11.

Задание на дом

[3] Глава 11: вопросы, 11.1–11.9; 11.15–11.22.
4. Химическое равновесие (1 час)
План семинара

1. Обратимая химическая реакция.

2. Химическое равновесие. Константа равновесия. Равновесные концентрации.

3. Смещение химического равновесия.

Литература

[1] Часть 1, раздел V, глава 3.

[2] Глава 12: 12.1–12.5

Задание на дом

[3] Глава 12: вопросы, 12.1–12.25.
5.  Основные понятия учения о растворах (1 час)
План семинара
1. Определения: раствор, растворенное вещество, растворитель, растворение.
2. Способы выражения концентрации растворов.
3. Термодинамика растворения.
4. Растворимость.

Литература

[1] Часть 1, раздел III, глава 2.

[2] Глава 7: 7.7–7.3
Задание на дом

[3] Глава 6: вопросы, 6.1–6.10; 6.16–6.45; 6.46–6.60.
6. Общие свойства растворов (1 час)
1. Диффузия.
2. Осмос, осмотическое давление.
3. Кристаллизация и кипение растворов. Законы Рауля.
Литература

[1] Часть 1, раздел III, глава 2.

[2] Глава 7: 7.4
Задание на дом

[3] Глава 7: вопросы, 7.1–7.10.
7. Равновесия в растворах электролитов (1 час)
1. Диссоциация в водных растворах электролитов.
2. Изотонический коэффициент,  степень электролитиче​ской диссоциации, их взаимосвязь.
3. Равновесия  в растворах слабых  и  сильных электро​литов, константа диссоциации. Сравнение свойств сла​бых и сильных электролитов.
4. Гетерогенные    равновесия.    Произведение    раствори​мости.
Литература

[1] Часть 1, раздел V, глава 3.

[2] Глава 13: 13.1–13.4; Глава 15: 15.1
Задание на дом

[3] Глава 13: вопросы, 131.1–13.21.

      Глава 14: вопросы, 14.1–14.10.
8. Ионное произведение воды. Водородный показатель. 
Нейтрализация и гидролиз (1 ч)
План семинара

1. Самоионизация воды. Ионное произведение воды, рН и рОН.

2. Реакция нейтрализации.

3. Гидролиз, количественные характеристики.

4. Буферные растворы.

Литература

[1] Часть 1, раздел V, глава 5.

[2] Глава 14: 14.6–14.8.
Задание на дом

[3] Глава 16: вопросы, 16.1–16.20.
      Глава 17: вопросы, 17.1–17.26.
9. Окислительно-восстановительные реакции (1 час)
План семинара
1. Основные понятия учения об окислительно-восстановительных процессах.
1.1. Степень окисления.
1.2. Нормальный (стандартный) водородный электрод.
1.3. Электродный потенциал. Стандартный электродный потенциал.
1.4. Гальванический элемент, ЭДС и ΔG° реакции в гальваническом элементе.
1.5. Определение   направления  протекания   окислительно-восстановительной реакции  (ОВР) в стандартных условиях.
1.6. Уравнивание ОВР методом полуреакций.
2. Диаграммы окислительных состояний.
2.1. Диаграммы  Латимера.   Расчет  неизвестных  электрод​ных потенциалов.
2.2. Диаграммы     вольт-эквивалент – степень окисления (диаграммы Фроста). Принципы построения и использования.
3. Уравнение Нернста. Конс​танта равновесия.
3.1. Зависимость электродного  потенциала от концентра​ции и температуры.
3.2. Определение вероятности протекания ОВР в нестан​дартных условиях.
Литература

[1] Часть 1, раздел III, глава 2.

[2] Глава 7: 7.7–7.3

Задание на дом

[3] Глава 11: вопросы, 11.1–11.9; 11.15–11.22.
II Семестр
1. Фазовые равновесия (2 часа)
План семинара

1. Основные понятия: фаза, компонент, число компонентов, степень свободы.

2. Фазовые равновесия в однокомпонентных системах (Н2О).

3. Фазовые равновесия в двухкомпонентных конденсированных системах, использование правила фаз. Применение принципа соответствия и принципа непрерывности к фазовым диаграммам (Т – концентрация) с простой эвтектикой, с неограниченной растворимостью в твердом состоянии, с простой эвтектикой и ограниченной растворимостью в твердом состоянии, с конгруэнтно плавящимся соединением (металлические системы).

Литература

[1] Часть 1, раздел III, глава 4.

[2] Глава 4: 4.4.
Задание на дом

[3] Глава 4: вопросы, 4.1–4.6.

Индивидуальное домашнее задание (диаграммы плавкости).
2. Модели строения атома (2 часа)
План семинара
1. Модели строения атома. Современные представления.
2. Уравнение Шредингера. Квантовые числа, расчет максима​льной емкости уровней и подуровней в атоме, правила заполне​ния их электронами.
3. Периодическая система элементов (ПСЭ). Атомные и ион​ные радиусы; р-, d- и f-сжатие. Энергия ионизации, сродство к электрону, электроотрицательность. Изменение этих свойств в периодах и подгруппах ПСЭ.
Литература

[1] Часть 1, раздел I, глава 1–4.

[2] Глава 2: 2.1–2.9.
Задание на дом

[3] Глава 1.  1.1: вопросы, 1.1–1.13.


 1.2: вопросы, 1.14–1.27.



 1.3: вопросы, 1.28–1.48.

     Глава 21. 21.1: вопросы, 1–10.
3. Модели химической связи (2 часа)
1. Ковалентная связь. Метод валентных связей (МВС).
2. Пространственная конфигурация молекул и ионов: ти​пы гибридизации и геометрия частиц, модель отталки​вания электронных пар валентной оболочки (теория Гиллеспи).
3. Метод молекулярных орбиталей (ММО). Описание го-мо- и гетероатомных частиц.
4. Металлическая связь.  Металлы,  неметаллы,  полупро​водники. Зонная модель твердого тела.
5. Ионная связь. Энергия ионной кристаллической решетки.
6. Взаимодействие между молекулами.  Ван-дер-Ваальсово взаимодействие. Водородная связь.
7. Влияние природы химической связи на химические и физические свойства веществ.
Литература

[1] Часть 1, раздел II, главы 1–5.

[2] Глава 3: 3.1–3.10.
Задание на дом

[3] Глава 2. 2.1: вопросы, 2.1–2.10.



2.2: вопросы, 2.11–2.21.



2.3: вопросы, 2.22–2.30.
4,5. Комплексные соединения (КС) (4 часа)
План семинара
1. Определение КС.
2. Основные понятия:
—  центральный атом, одно- и многоядерные комплексные соединения;
—  координационное число;
—  лиганды (адденды);
—  дентатность лигандов;
—  координационная сфера;
—  заряд комплекса.
3. Номенклатура КС.
4. Изомерия:
—  пространственная (геометрическая и оптическая);
—  координационная;
—  ионизационная;
—  изомерия связи.
5. Химическая связь в КС.
5.1. Метод валентных связей (МВС).
5.1.1. Применение основных положений МВС к КС.
5.1.2. Внутри- и внешнеорбитальные комплексы.
5.1.3. Достоинства и недостатки МВС. 
5.2. Теория кристаллического поля (ТКП).
5.2.1. Основные положения ТКП.
5.2.2. Расщепление d-орбиталей: в октаэдрическом поле; в тетраэдрическом поле;  в тетрагонально-искаженном октаэдрическом поле; в квадратном поле;
—  энергия расщепления; спектрохимический ряд;
—  энергия спаривания;
—  распределение  электронов  и   ЭСКП  в  силь​ном поле;
—  распределение   электронов   и   ЭСКП   в   сла​бом поле;
—  эффект Яна-Теллера.
5.2.3. Окраска КС:
—  d—d-переходы;
—  спектры переноса заряда.
5.2.4. Достоинства и недостатки ТКП.
5.3.  Магнитные свойства КС.
5.4.  Метод молекулярных орбиталей (ММО).
5.4.1.  Применение основных положений ММО к КС.
5.4.2.  Строение октаэдрических комплексов (без π-связывания).
5.4.3.  Достоинства и недостатки ММО.
5.4.4.  Сопоставление МВС, ТКП и ММО. 
6. Устойчивость КС.
6.1. Термодинамическая устойчивость. Ступенчатые и пол​ные константы устойчивости.
6.2.  Кинетическая устойчивость. Инертность и лабильность.
Литература                                                                                  

[1] Часть 2, раздел III, глава 2.

[2] Глава 27: 27.1–27.5.
Задание на дом

[3] Глава 21. 21.8: вопросы, 263–289.
6. Галогены (2 часа)
План семинара
1. Сравнительная  характеристика элементов.
2. Простые вещества.
2.1. Методы получения в лаборатории и промышленности.
2.2. Химическая связь (ММО), химические свойства.  Из​менение окислительной активности.
2.3. Взаимодействие  галогенов с водой, диспропорционирование в водных растворах, условия смещения рав​новесия.
3. Соединения галогенов.
3.1. Галогеноводороды:   получение,   закономерности   в   из​менении строения и свойств в ряду галогеноводородов.
3.2. Межгалогенные соединения (МГС): состав и строение (применение  метода  Гиллеспи для  описания   геомет​рии частиц).
3.3. Кислородсодержащие соединения.
3.3.1. Основные типы оксидов и  кислородных кислот галогенов.
3.3.2. Строение  кислот  (анионов).  Сравнение  кислотных,    окислительно-восстановительных   свойств, термической устойчивости.
Литература

[1] Часть 2, раздел II, глава 3.

[2] Глава 20: 20.1–20.5.
Задание на дом

[3] Глава 21. 21.2: 11–42.
7. Элементы VI группы (подгруппа серы) (2 часа)
План семинара
1. Сравнительная характеристика элементов.
2. Простые вещества.
2.1. Формы существования в природе. Методы получения и очистки.
2.2. Фазовая   диаграмма   серы.   Полиморфные   модифика​ции: получение и строение. Образование гомоядерных цепей.
3. Соединения серы, селена, теллура.
3.1. Соединения с водородом: строение и свойства, получе​ние. Сопоставление свойств в подгруппе.
3.2. Сульфиды, селениды и теллуриды металлов.
3.3. Галогениды серы: строение, свойства, получение.
3.4. Соединения 3(1V).
3.4.1. Диоксиды ЭО2: строение, свойства, получение.
3.4.2. Сернистая кислота и ее соли. Сравнение кислот​ных и  окислительно-восстановительных свойств кислот Н2ЭО3 (Э = S, Se, Те).
3.5. Соединения Э(V1).
3.5.1. Триоксиды.   Изменение   устойчивости   по   под​группе.
3.5.2. Серная  кислота  и  се  соли.  Термодинамическая оценка  устойчивости  сульфатов. Сравнение  си​лы  кислот  и  окислительной  активности  в ряду H2SO4–H2SeO4–H6TeO6. 
3.6. Другие кислородсодержащие кислоты серы и их соеди​нения: тиосерная (H2S2O3), пероксомоносерная (H7SO5), пероксодисерная  (H2S2O8),  дитионовая  (H2S2О6),  политионовые (H2Sn+2О6), дисернистая (H2S2O5), дитионистая (H2S2O4).
Литература

[1] Часть 2, раздел II, глава 4.

[2] Глава 21: 21.1–21.6.
Задание на дом

[3] Глава 21. 21.3: 43–84.
8. Элементы V группы (подгруппа азота) (2 часа)
План семинара
1. Сравнительная характеристика элементов.
2. Азот: строение (МО) и свойства N2. Получение азота в ла​боратории и промышленности.
3. Соединения азота с водородом. Строение и свойства.
3.1.  Аммиак и его производные.
3.2.  Гидразин.
3.3.  Гидроксиламин.
4.  Кислородсодержащие соединения азота.
4.1.  Оксиды.
4.2.  Кислоты HNO2, HNO3 и их соли.
5. Взаимные   переходы   между   соединениями   азота   с   раз​личными степенями окисления  (-3,  ...,  О,  ...,  +5).  Сравнение свойств (кислотно-основных и окислительно-восстановительных) в   рядах   NH3–N2H4–NH2OH–HN3–HNO2–HNO3   и   N2O–NО—N2O3—NО2—N2O5. Диаграмма вольт-эквивалент — степень окисления для азота.
6. Фосфор: строение простого вещества, свойства, получение.
7. Соединения фосфора с водородом.
8. Галогениды азота и фосфора.
9. Кислородсодержащие соединения фосфора. Сопоставление их строения и свойств с аналогичными соединениями азота.
9.1. Оксиды.
9.2. Кислоты: фосфорноватистая, фосфористая, мета-, орто-и пирофосфорная.
9.3. Соли   фосфорных   кислот:   гидролиз,   термическая   ус​тойчивость, устойчивость кальциевых и серебряных со​лей в различных средах.
9.4. Знакомство с изополи- и гетерополисоединениями.
9.5. Типы  гибридизации  в  соединениях азота  и  фосфора. Причины стабилизации РО43--группировки.
10. Сравнение   кислотно-основных   и   окислительно-восстановительных  свойств   кислородных  соединений   в  ряду  N—Р— As–Sb–Bi для Э(Ш) и Э(V), а также в ряду Э(III) - Э(V).
11. Соединения элементов подгруппы As с водородом. Иден​тификация As, Sb и Bi в сложных объектах.
12. Сульфиды Э(III) и Э(V). Тиосоли.
Литература

[1] Часть 2, раздел II, глава 5.

[2] Глава 23: 23.1–23.6; глава 22: 22.1–22.6.
Задание на дом

[3] Глава 21. 21.4: 85–147.
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