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1 Введение

Химия является фундаментальной наукой и мощным инструментом исследования и познания процессов в живых системах. Поэтому студенты медицинских и фармацевтических специальностей должны хорошо усвоить основные идеи, законы и методы этой науки. Учитывая очень ограниченное число часов, отводимых на изучение химии, становится понятным необходимость качественной самостоятельной работы. Для этого нужно использовать лекции, а также предлагаемую литературу по данной дисциплине для вузов. Если по определенным темам ощущается недостаток школьных знаний необходимо использовать учебники средней школы. 

Самостоятельная работа включает в себя: изучение, проработку лекционного материала, рассмотрение данной темы в литературе, изучение методических рекомендаций к выполнению лабораторных работ, ответы на теоретические вопросы и оформление лабораторной работы, решение задач, подготовка к устным защитам, подготовка реферата.

2 Список рекомендуемой литературы

2.1 Основная литература:

1  Слесарев В.И. Химия: Основы Химии живого: Учебник для вузов. СПб: Химиздат, 2001-2006. 780с.: ил.

  2 Ершов Ю.А. Общая химия. Биофизическая химия. Химия биогенных элементов / Ю.А.Ершов, В.А.Попков, А.С.Берменд и др.: Учеб.для мед.спец.вузов. Под.ред. Ю.А.Ершова.  М.: Высш. шк., 2000-2010. 560с., ил.

3 Глинка Н.Л. Задачи и упражнения по общей химии. М.: Интеграл-Пресс, 2004-2008.  240с.

4 Тюкавкина Н.А.,Бауков Ю.И.   Биоорганическая химия: Учеб.-4-е изд, стер.-М.:Дрофа, 2005. 542с.

2.2 Дополнительная литература

1 Коровин В.Н Общая химия. М.: ВШ., 2002-2007. 559с.

2 Глинка Н.Л. Общая химия. М.: Химия, 2002-2009. 720с.

2.3 Список методических рекомендаций и методических изданий

1 Учебно-методическое пособие по общей химии для студентов лечебных и медико-профилактического факультетов / Под ред. В.А.Попкова. Ч.1, 2 М.: ММА им.М.М.Сеченова, 1993. 191с.

2 Кузьмичева В.П., Пчёлина Е.А. Основные классы неорганических соединений. НовГУ, В.Новгород, 2007. 26с.

3 Кузьмичева В.П. Химическая посуда. НовГУ, В.Новгород, 2007. 6с.

4 Летенкова И.В. Определение жесткости воды. НовГУ, В. Новгород, 2007.14 с.

5 Олисова Г.Н., Ульянова Н.И. Концентрация растворов. Приготовление растворов заданной концентрации. В.Новгород, НовГУ, 2007. 14с.

6 Кузьмичева В.П., Олисова Г. Н., Ульянова Н. И. Концентрации растворов. НовГУ, В.Новгород, 2007. 23с.

7 Кузьмичева В.П., Летенкова И.В., Пчёлина Е. А. Растворы. НовГУ, В.Новгород, 2007. 30с.

8 Кузьмичева В.П., Пчелина Е.А. Основные закономерности протекания химических реакций. НовГУ, В.Новгород, 2007. 27с.

9 Пчелина Е.А., Ульянова Н.И. Определение тепловых эффектов процессов. НовГУ, В.Новгород, 2007. 7с.

10 Летенкова И.В., Бойко Е.Н. Кинетика химических реакций НовГУ, В.Новгород, 2007. 14с.

11 Кузьмичева В.П., Бойко Е.Н., Летенкова И.В. Электролитическая диссоциация. НовГУ, В.Новгород, 2007. 6с.

12 Бойко Е.Н., Олисова Г. Н., Ульянова Н. И. Водородный показатель. НовГУ, В.Новгород, 2007. 6с.

13 Кузьмичёва В. П., Летенкова И.В. Гидролиз солей. НовГУ, В.Новгород, 2007. 4с.

14 Бойко Е.Н., Олисова Г.Н., Ульянова Н.И. Окислительно восстановительные реакции. НовГУ, В.Новгород, 2007. 38с.

15 Кузьмичева В.П., Летенкова И.В., Гребенникова И.А. Строение атома и химическая связь. НовГУ, В.Новгород, 2007. 18с.

16 Кузьмичева В.П., Олисова Г.Н., Ульянова Н.И. Комплексные соединения. НовГУ, В.Новгород, 2007. 15с.

17 Кузьмичёва В. П. Коллоидные системы. НовГУ, Новгород, 2007. 6с.

18 Кузьмичева В.П., Летенкова И.В., Пчелина Е.А. Электрохимические процессы. НовГУ, В.Новгород, 2007. 20 с. 

19 Олисова Г.Н., Ульянова Н.И. Буферные раствора. НовГУ, Новгород, 2007. 8с.

20 Олисова Г.Н., Ульянова Н.И. Гетерогенные процессы и равновесия. НовГУ, Новгород, 2007. 5с.

21 Олисова Г. Н., Ульянова Н. И. Адсорбция НовГУ, Новгород, 2007. 10с.

22 Олисова Г. Н., Ульянова Н. И. Титриметрические методы анализа. НовГУ, Новгород, 2007. 5с.

 
23 Бойко Е.Н., Кузьмичева В.П., Петухова Е.А. Гальванический элемент. Электрохимическая коррозия металлов. НовГУ, В.Новгород, 2007. 9 с.


24 Бойко Е.Н., Кузьмичева В.П., Петухова Е.А.  Электролиз водных растворов электролитов. НовГУ, В.Новгород, 2007.14 с.

3 Требования

Для успешного освоения курса необходимо  обратить внимание и приобрести следующие практические знания: 

- в модуле  «Элементы аналитической химии» понять значимость физико-химических методов анализа, рассмотреть титриметрический метод, его использование. Научиться делать расчет по закону эквивалентов, знать понятие «эквивалент» для различных типов реакции.

Для усвоения данной темы предлагается:

- практическое занятие « Способы выражения концентрации растворов»;

- лабораторная работа «Приготовление растворов заданной концентрацией», отчет;

- лабораторная работа «Определение жесткости воды», отчет

- контрольная работа «Приготовление растворов. Закон эквивалентов»;

 - написание и защита реферата.

 - в модуле «Элементы химической термодинамики, термодинамики растворов и химической кинетики» знать основные понятия.


В теме «Химическая термодинамика» научиться  рассчитывать тепловые эффекты химической реакции, оценивать  возможности ее протекания в изобарно-изотермических условиях. Решать  задачи с использованием первого закона термодинамики, закона Гесса и следствия из него. Уметь  рассчитать изменение энергии Гиббса в условиях, отличных от стандартных; расчет константы равновесия и  равновесной температуры. Разобраться в  значимости экзергонических реакций для биологических систем, знать конкретные примеры.


В теме «Химическая кинетика и катализ» знать основные классификации химических реакций, рассмотреть факторы, влияющие на скорость протекания. Сущность  энергии активации, теории переходного состояния, уметь изобразить  графически  энергетическую характеристику экзо- и эндотермических реакций. Знать различия между обратимыми и необратимыми реакциями. Знать условия необратимости реакций, а также термодинамическое и кинетическое условия равновесия. Принцип Ле-Шателье, принцип адаптивных перестроек для живых систем. Катализ гомогенный, гетерогенный. Изменение энергии активации каталитических реакций. Особенности ферментативного катализа.


 Основными  расчетными уравнениями являются: уравнение закона действующих масс, правила Вант-Гоффа, уравнение Аррениуса, расчет константы равновесия.

Усвоение тем данного модуля осуществляется посредством выполнения:

- лабораторная работа «Определение тепловых эффектов процессов»

-устная теоретическая защита основных понятий химической термодинамики;

- тест «Термодинамика»;

- домашнее задание «Термодинамика»;

- устная теоретическая защита основных понятий химической кинетики;

- домашнее задание «Кинетика химических реакций»;

- лабораторная работа «Кинетика химических реакций», отчет;

- тест «Кинетика химических реакций»; 

- написание и защита реферата.


В модуле «Биологически активные низкомолекулярные неорганические и органические вещества (строение, свойства, участие в функционирование живых систем)» знать понятие биогенности элементов. Рассмотреть основные характеристики неорганических веществ: характерные особенности простых веществ s-,p-, d-, f-элементов; их соединений. При рассмотрении классов низкомолекулярных органических веществ разобрать особенности каждой функциональной группы, и отсюда сделать вывод о химической активности класса, основных типах химических реакций. Рассмотреть  поли- и гетерофункциональность как один из характерных признаков органических соединений, участвующих в процессах жизнедеятельности и используемых в качестве лекарственных веществ. Особенности химического поведения поли- и гетерофункциональных соединений: кислотно-основные свойства (амфолиты), циклизация и хелатообразование. Взаимное влияние функциональных групп. 

 
Значимая составляющая раздела - свойства растворов. Знать основные понятия: раствор, растворитель, растворенное вещество, способы выражения концентрации растворов.  Обратить внимание на размерности. При решении задач на расчет одной концентрации по известной концентрации  не следует запоминать готовые формулы, правильнее постоянно помнить сущность каждого способа выражения состава и логически выбирать пути расчета.


При рассмотрении коллигативных свойств растворов особое внимание следует  обратить на явление осмос, закономерности этого явления и его роль в жизнедеятельности организмов. Рассмотреть клетку, как осмотическую ячейку. Плазмолиз, гемолиз. Особенности коллигативных свойств электролитов. Изотонический коэффициент.


Для понимания последующих тем вспомнить понятия слабые и сильные электролиты, их основные характеристики. Закономерности диссоциации слабых электролитов. Константа равновесия, влияние общего иона и противоиона на равновесие. Ионно-молекулярные уравнения реакций.

Физико-химические основы водно-электролитного баланса в организме.


Для усвоения  тем модуля предлагается:

- лабораторная работа «Электролитическая диссоциация», отчет.

- тест « Растворы электролитов »;

- домашнее задание «Коллигативные свойства растворов»;

- домашнее задание «Осмос. Осмотические процессы»;

- лабораторная работа  «Качественные реакции  классов органических соединений»;

- домашнее задание «Химические превращения органических соединений»; 

- написание и защита реферата.


 В модуле «Основные типы химических равновесий и процессов в функционировании живых систем» необходимо разобраться  с понятием обратимости  процесса, возможности протекания конкурирующих реакций.


Понять значимость кислотности среды для живых систем. Уметь сделать расчет значений рН для растворов кислот и оснований, солей, как характеристики активной кислотности. Обратить внимание на различие в расчетах для сильных и слабых электролитов.  Уметь для гидролиза солей, написать  реакцию по первой ступени. Написание ионно-молекулярных уравнений для определения кислотности среды.


Разобраться в протолитической теории кислот и оснований. Понять механизм буферного действия. Знать  компоненты основных буферных систем организма, их взаимосвязь и роль в поддержании кислотно-основного гомеостаза. Ацидоз, алкалоз как патологические состояния организма и их виды.  


Разобраться в сущности гетерогенных процессов и равновесия. Уметь написать   уравнения гетерогенного равновесия, выражения для константы растворимости (ПР)  различных солей. Определение концентрации ионов  в насыщенном растворе по величине ПР. Определение возможности образования осадка малорастворимого соединения в заданных условиях, конкурирующие процессы. Знать неорганическую основу костной ткани, функционирование кальциевого буфера в живых организмах. Изоморфизм. 


Комплексные соединения. Знать  следующие понятия: комплексообразователь, лиганды, координационное число, дентантность лиганда, внутренняя и внешняя сферы комплексного соединения, хелатные комплексные соединения. Гемоглобин - биологическое комплексное соединение, роль и функции комплексных соединений в организме.

Комплексные электролиты, первичная и вторичная диссоциации комплекса. Выражение для константы нестойкости. Уметь проанализировать  возможность замещения комплексообразователя или лиганд по величинам констант нестойкости. Лигандообменные процессы в жизнедеятельности, металлолигандный гомеостаз, физико-химические принципы хелатотерапии.


Окислительно-восстановительные реакции. Знать следующие понятия: основные окислители, восстановители (связать с электронной конфигурацией атома, иона) редокс-система I и  II типа, редокс-потенциал, уравнение Нернста-Петерса, прогнозирование возможности самопроизвольного протекания процесса по величине разности потенциалов. Влияние различных факторов на величину редокс-потенциала. Особенности биохимических окислительно-восстановительных  процессов. Элементы электрохимических процессов (гальванический элемент, коррозия металлов, электролиз водных растворов). Коррозийная стойкость конструкционных стоматологических материалов в полости рта. Возникновение ЭДС в полости рта при металлопротезировании. 


Для усвоения  тем модуля предлагается:

- лабораторная работа « Водородный показатель», отчет;

- тест « Водородный показатель среды»;

- лабораторная работа «Буферные растворы», отчет;

- устная теоретическая защита по теме «Буферные системы организма,   их взаимосвязь»; 

-  лабораторная работа «Гетерогенные процессы и равновесия», отчет;

- домашнее расчетное задание «Гетерогенные процессы и равновесия»;

- домашнее теоретическое задание «Гетерогенные процессы в живых системах»;

- лабораторная работа «Комплексные соединения»;

- контрольная работа «Комплексные соединения»;

- домашнее  теоретическое задание «Комплексные соединения в организме, их функции»;

- лабораторная работа «Окислительно-восстановительные реакции», отчет;

- лабораторные работы «Электролиз», «Гальванический элемент, коррозия металлов» (демонстрационно), отчет

- контрольная работа «Окислительно-восстановительные реакции»;

 - написание и защита реферата.

-в модуле «Физико-химия поверхностных явлений в функционировании живых систем» необходимо знать:

- поверхностное натяжение и факторы, влияющие на его величину, изотерму поверхностного натяжения;

- уравнение Гиббса, изотерму адсорбции;

- поверхностно-активные и поверхностно-неактивные вещества, поверхностная активность и факторы, влияющие на ее величину;

- правило Траубе. 


Для усвоения модуля предлагается:

- лабораторная работа «Адсорбция», отчет;

- написание и защита реферата.

- в модуле «Физико-химия дисперсных систем в функционировании живых систем» необходимо обратить внимание:

 
на отличительные особенности коллоидных растворов от истинных, главными из которых являются гетерогенность дисперсных систем; 

 
на принципиальную с точки зрения термодинамики неустойчивость этих систем, вследствие огромного запаса свободной поверхностной энергии.


Знать основные методы получения и очистки коллоидных систем.

Усвоить схему строения мицеллы, в избытке любого из предложенных реактивов. Здесь необходимо вспомнить правила адсорбции электролитов на твердой поверхности (для лиозолей). Главным вопросом в строении и поведении коллоидных систем является ДЭС, электрокинетический потенциал и влияние на него различных факторов, от него зависят устойчивость и коагуляция коллоидных систем. Значимость устойчивости коллоидных систем организма.

Иметь представления о свойствах микрогетерогенных систем (пены, эмульсии, порошки, аэрозоли, суспензии). ВМС..


Для усвоения модуля предлагается:

- лабораторная работа «Коллоидные системы», отчет;

- домашнее задание «Коллоидные растворы»;

- написание и защита реферата.

-в модуле «Биологически активные высокомолекулярные вещества (строение, свойства, участие в функционирование живых систем)» необходимо рассмотреть их основные свойства, механизмы и кинетику набухания, выделить поведение в различных средах высокомолекулярных амфолитов .


Для усвоения модуля предлагается:

-  лабораторная работа «Химические свойства высокомолекулярных веществ», отчет;

- домашнее задание  «Свойства высокомолекулярных органических веществ»;

- контрольная работа «Полифункциональные,  высокомолекулярные органические соединения»;

- написание и защита реферата.

4  Содержание лабораторных занятий

Модуль 1. Элементы  аналитической химии

Приготовление раствора заданной концентрации (ЛР №1)                  


 - 2час.

Определение жесткости воды  (ЛР №2)                                                                   
- 2 час.

Модуль 2 Элементы химической термодинамики, термодинамики растворов и химической кинетики

Определение тепловых эффектов  процессов (ЛР №3)                                        
 - 2 час.

 Кинетика  химических реакций (ЛР №4)                                                                
– 2 час.

Модуль 3 Биологически активные низкомолекулярные неорганические и органические вещества (строение, свойства, участие в функционирование живых систем)

Электролитическая диссоциация    (ЛР №5)                                                    

 – 2 час.

Химические свойства полифункциональных органических соединений (ЛР №6)     
 – 2 час.

Модуль 4 Основные типы химических равновесий и процессов в функционировании живых систем

Водородный показатель        (ЛР №7)              
 




 - 2 час                                                                                               

 Буферные растворы    (ЛР №8)                         





 - 2 час                                                                                              

 Гетерогенные процессы и равновесия   (ЛР №9)




 - 2 час                                                                                           

Комплексные соединения                    (ЛР №10)   




 - 2 час                                                                                            

Окислительно-восстановительные реакции   (ЛР №11)  



 - 1 час                                                                                

Гальванический элемент, коррозия металлов. Электролиз (ЛР №12)   


 - 1 час                                                              

Модуль 5 Физико-химия поверхностных явлений в функционировании живых систем.

Адсорбция.               (ЛР №13)                                     




 - 2 час                                                                                                

Модуль 6  Физико- химия дисперсных систем в функционировании живых систем.

Коллоидные системы      (ЛР №14)                              


 

- 1 час                                                                                       

Модуль 7 Биологически активные высокомолекулярные вещества (строение, свойства, участие в функционирование живых систем)

Химические свойства высокомолекулярных веществ     (ЛР №15)   
 

 - 2 час                                                                   


5 Темы домашних заданий

Модуль 2 Элементы химической термодинамики, термодинамики растворов и химической кинетики

 «Химическая термодинамика» -  расчетное задание (Дз №1), 

 «Кинетика химических реакций» -  расчетное задание (Дз №2).


Модуль 3 Биологически активные низкомолекулярные неорганические и органические вещества (строение, свойства, участие в функционирование живых систем)

 «Осмос. Осмотические процессы» (Дз №3), 

 «Коллигативные свойства растворов» -  расчетное задание (Дз №4),  

«Химические превращения органических соединений» (Дз №5), 


Модуль 4 Основные типы химических равновесий и процессов в функционировании живых систем

«Гетерогенные процессы» -  расчетное задание (Дз №6);

 «Гетерогенные процессы, протекающие в организме» (Дз №7),

  «Комплексные соединения организма, их строение и функции» (Дз №8).


Модуль 6  Физико- химия дисперсных систем в функционировании живых систем.

  «Коллоидные растворы» (Дз №9).


Модуль 7 Биологически активные высокомолекулярные вещества (строение, свойства, участие в функционирование живых систем)

  «Свойства высокомолекулярных органических веществ» (Дз №10). 

6 Перечень педагогических контрольных материалов

1  Контрольные задания «Концентрации растворов,  закон эквивалентов» КР №1.

2  Контрольные задания «Химическая термодинамика» (Тест №1).

3  Контрольные задания «Химическая кинетика» (Тест №2)

4  Контрольные задания «Растворы электролитов» (Тест №3)

5  Контрольные задания «Водородный показатель» (Тест №4).

6  Контрольные задания «Комплексные соединения» КР №2

7  Контрольные задания  «Окислительно-восстановительные реакции»КР №3.

8 Контрольные задания «Полифункциональные, высокомолекулярные органические соединения» КР №4

9 Задание — допуск к экзамену по курсу «Химия»

10 Перечень экзаменационных вопросов

7 Технологическая карта дисциплины «Химия»

Трудоемкость дисциплины 3 ЗЕ = 50 б.*3=150 баллов.

	Семестр

Недели
	Этапы

рубеж-

ного

контроля
	Виды учебной работы и трудоемкость в баллах

	
	
	Аудиторный 

контроль 

теорети-

ческих 

знаний 
	Выполнение лабораторных работ,

оформление

отчетов
	Домашние

практи-

ческие 

задания. 
	Оценка

по итогам 

работы 

студента 

в семестре
	Твор-

ческий 

рей-

тинг
	Экза-

мен

	1с
	
	0 – 35
	0 –35
	0 – 20
	0
	0 – 10
	0 – 50

	1-9


	1 этап
	Модуль 1

КР№1 (4б.)

Модуль 2

Тест№1 (3б.)

Тест№2 (4б.)

Устная                      защита   (5б.)

Модуль 3

Тест№3 (2б.)
	Модуль 1

ЛР№1 (2б.)

ЛР№2 (2б.)

Модуль 2

ЛР№3 (3б.)

ЛР№4 (2б.)

Модуль 3

ЛР№5 (2б.)

ЛР№6 (2б.)

Модуль 4

ЛР№7 (2б.)
	Модуль 2

ДЗ№1 (2б.)

ДЗ№2 (2б.)

Модуль 3

ДЗ№3 (2б.)

ДЗ№4 (2б.)

ДЗ№5 (2б.)


	
	
	

	
	
	0 – 18
	0 – 15
	0 – 10
	
	
	

	10-

18
	2 этап
	Модуль 4

Тест№4 (4б.)

КР№2 (3б.)

КР№3 (3б.)

Устная защита  (5б.)

Модуль 7

КР№4 (2б.)


	ЛР№8 (2б.)

ЛР№9 (3б.)

ЛР№10 (3б.)

ЛР№11 (2б.)

ЛР№12 (2б.)

Модуль 5

ЛР№13 (3б.)

Модуль 6

ЛР№14 (2б.)

Модуль 7

ЛР№15 (3б.)
	Модуль 4

ДЗ№6 (2б.)

ДЗ№7 (2б.)

ДЗ№8 (2б.)

Модуль 6

ДЗ№9 (2б.)

Модуль 7

ДЗ№10 (2б.)


	
	доклад

с 

презен-тацией
	

	
	
	0 – 17
	0 – 20
	0 – 10
	
	0 – 10
	

	
	сессия
	
	
	
	
	
	0 – 50


Критерии оценки качества освоения студентами дисциплины «Химия» 

1 этап (1-9 нед)

– пороговый («оценка «удовлетворительно») –
 25 – 37 балла.

– стандартный (оценка «хорошо») –


 38 – 44 баллов.

– эталонный (оценка «отлично») –


 45 – 50 баллов.

за семестр (без экзамена):

– пороговый («оценка «удовлетворительно») –
 50 – 74 баллов.

– стандартный (оценка «хорошо») – 


75 – 89 баллов.

– эталонный (оценка «отлично») – 


90 – 100 баллов.

всего:

– пороговый («оценка «удовлетворительно») –
 75 – 112 баллов.

– стандартный (оценка «хорошо») – 


113 – 134 баллов.

– эталонный (оценка «отлично») – 


135 – 150 баллов.

8 ОБРАЗЦЫ КОНТРОЛЬНЫХ ПЕДАГОГИЧЕСКИХ МАТЕРИАЛОВ

по дисциплине  «ХИМИЯ»

для студентов специальностей

060101.65 – Лечебное дело

060201.65 – Стоматология

060301.65 – Фармация

8.1 ПРИМЕРЫ ТЕСТОВЫХ  И КОНТРОЛЬНЫХ ЗАДАНИЙ
ДЛЯ ТЕКУЩЕГО КОНТРОЛЯ
Контрольная работа «Основные понятия. Классификация и номенклатура неорганических и органических соединений»( Стартовый рейтинг)

Вариант 0

[image: image376.png]


1. Основные понятия химии.

Заполните таблицу.

2. Номенклатура неорганических соединений.

     а) Укажите класс соединений и составьте эмпирические формулы соединений, соответствующие названиям:

	сульфид кадмия
	оксид титана (IV)
	гидросульфид калия

	нитрат гидроксоолова(II)
	
	фосфористая кислота




    б) Назовите соединения и укажите класс:

Ca3(PO4)2     FeOHSO3     Co(OH)3    HClO4     Ba(HCO3)2

3. Свойства неорганических соединений.

     а) Какие  из указанных оксидов являются основными, кислотными и амфотерными (приведите формулы соответствующих им гидроксидов (кислот и оснований): 

 GeO2, Cr2O3, SiO2 ,  Na2O,  CaO
 Заполните таблицу.

	Типы оксидов
	Формулы оксидов
	Формулы соответствующих гидроксидов

	Кислотные
	
	

	Основные
	
	

	Амфотерные
	
	


     б) Какие из указанных кислот образуют кислые соли? Составьте формулы этих солей:      HPO3     H2S     HNO2     HClO3     H3AsO3

     в) Какие из указанных оснований образуют основные соли? Составьте формулы этих солей:       Cu(OH)2     KOH     Mg(OH)2     NaOH     Fe(OH)2

4. Осуществить  превращения: Zn ---- ZnO ---- ZnSO4 ----- Zn(NO3)2 ---- O2

5. Написать структурные формулы органических соединений, указать класс соединения и его функциональную группу: 

а) 3-метилбутадиен-1,2;  б)  метиловый эфир трихлоруксусной кислоты; в) 2,6-динитроанилин.

ОБРАЗЕЦ  РЕШЕНИЯ СТАРТОВОГО РЕЙТИНГА
1. Основные понятия.

M – молярная масса вещества или масса 1 моль вещества. Определяется по таблице Менделеева, измеряется в  [image: image1.png]



[image: image2.png]


 или n – количество вещества, измеряется в моль.

Для расчетов применяются формулы:

[image: image3.png]



и только для газов [image: image4.png]



m – масса вещества в г (граммах)

N – число структурных единиц (молекул или атомов)

NA – постоянная (или число) Авогадро, показывает, сколько структурных единиц содержится в 1 моль вещества.

[image: image5.png]N, = 6,02+ 10 222 4y o)
o




V – объем газа в л (литрах)

VM – молярный объем любого газ, т.е. объем 1 моль газа, измеряется в  [image: image6.png]


.

При н.у. [image: image7.png]Vie = 22,4";‘,“.




Используя три формулы для расчета [image: image8.png]


, заполним таблицу 

	Вещество (агрегат. состояние при н.у.)
	Молярная масса [image: image9.png]



	Масса m, г
	Моля-рный объем, [image: image10.png]



	Объем V, л
	Количество вещества [image: image11.png]


, моль
	Число структур. единиц N

	[image: image12.png]ALy (50,)s




Соль, твердое вещество при н.у.
	1) по табл. Менделеева [image: image13.png]M(AL;(504)3) =2 -M(AD +3-M(S) +12-M(0) =2-27 +3-32+12-16 =342





	[image: image14.png]



	[image: image15.png]4 —

5) =




т.к. для твердых веществ при данных условиях невозможно определить
	[image: image16.png]



[image: image17.png]_12,04-10%

e T
v =50z 107 = 27107 =02 wom





	[image: image18.png]


 дано

	[image: image19.png]H,S




Сероводо-род при н.у. - газ
	1) по табл. Менделеева

[image: image20.png]M(H,S) = 2- M(H) + M(S)





	[image: image21.png]



дано
	2) при н.у. для любого газа

[image: image22.png]a

Vi = 22,4
" Mo




	4) [image: image23.png]V=v-Vy 51522





	3) [image: image24.png]



	5) [image: image25.png]N=v-Ny

),23 - 6,02 - 10% = 1,385 - 10** montexy.





	[image: image26.png]Br,




Бром, при н.у. - жидкость
	1) по табл. Менделеева
	2) [image: image27.png]*M=0115-160 = 184r




	[image: image28.png]4 -

5)—




т.к. для жидких веществ при данных условиях невозможно определить 


	[image: image29.png]



дано
	3) [image: image30.png]N=v-Ny

),115 - 6,02 - 105

0,6923 - 10% = 6,923 - 10** montexy.n





	[image: image31.png]Clo,




оксид хлора (IV), при н.у. газ желто-бурого цвета
	1) по табл. Менделеева

[image: image32.png]M(c10,) = M(cD) +2M(0)

355+2-16





	4)

[image: image33.png]-M=0,225-67,52159r




	2) при н.у. для любого газа [image: image34.png]Vi = 22,4";x




	[image: image35.png]



дано
	3) [image: image36.png]—=——=10,225 Moz
s




	5) [image: image37.png]N=wv-Ng

0,225- 6,02 10%% = 1,355 - 10** Montexyx






2. Номенклатура неорганических соединений

2а. Составить формулы, указать класс соединений

а) сульфат гидроксоникеля (II) или гидроксосульфат никеля (II) – [image: image38.png]+1

-1
(Ni” 6?1) (50,)*"
p



 основная соль (или гидорксосоль)

б) гидрокарбонат железа (II) – [image: image39.png]


 кислая соль (или гидросоль)

в) ацетат свинца (более правильно) ацетат свинца (II) –  [image: image40.png]Pb*?(CH;C00)3*



 средняя (нормальная соль)

г) сернистая кислота: т.к. суффикс «ист», то ст. о-я серы = Nгр.-2=6-2=4, то оксид [image: image41.png]§*405?



 и кислота [image: image42.png]SO, + H,0 = H,S0,




д) гидроксид кальция (степень окисления кальция не указывается, т.к. она постоянная, всегда =+2) – [image: image43.png]Ca*?(OH),



   основание

е) оксид хрома (VI) – [image: image44.png]Ci
0052




2б. Назвать соединения, указать класс соединений

а) [image: image45.png]Ca(H,P0,),



   кислая соль              дигидрофосфат кальция

б) [image: image46.png]H,W*°0,



 - вольфрамовая кислота. Т.к. степень окисления элемента, образующего кислоту = Nгр., то в названии кислоты может быть суффикс -н-, -ов-, -ев-

в) [image: image47.png]HyAs*30,



    мышьяковистая кислота (или ортомышьяковистая), т.к. степень окисления элемента, образующего кислоту = Nгр.-2=5-2, то в названии кислоты может быть суффикс –ист-, -нист-, -овист-

г) [image: image48.png]+2

-1
(Fe” 6?1) (NOy)3*



  нитрит гидроксожелеза (III)

или [image: image49.png]FeOH(NO,),



             основная соль

х-1=2; х=3

д) [image: image50.png]§*405?



 оксид серы (IV); е) [image: image51.png]K,Cr, 0,



 дихромат калия, средняя соль.

3. Свойства неорганических соединений

3а. Определить тип оксида и написать формулу соответствующего гидроксида

- Если оксид образован металлом, то в зависимости степени окисления тип оксида может быть: основным, амфотерным или кислотным

  Основные оксиды образуют металлы со степенями окисления +1, +2: кроме BeO, ZnO, SnO, PbO. Таким оксидам соответствуют гидроксиды – основания, в которых число групп OH равно степени окисления металла.

[image: image52.png]Cr2072



 – оксид хрома (II), основный

гидроксид основание – [image: image53.png]Cr(0H),




   Амфотерные оксиды образуют металлы со степенями окисления +3, +4, а также BeO, ZnO, SnO, PbO. Таким оксидам соответствуют амфотерные гидроксиды, т.е. и основания и кислородсодержащие кислоты.

ZnO – оксид цинка, амфотерный

Гидроксид амфотерный [image: image54.png]Zn(0H), = H,Zn0,
OCHOBaHHE  Kuc710Ta
PHAPOKCHA IMHKOBAs
mMHKR  KHCTOTA




[image: image55.png]Cr, 05



 - оксид хрома (III), амфотерный

Гидроксид амфотерный [image: image56.png]Cr*3(0H), = Hy(r*30;
rugpokcuz xpoma (IV) kucnora




ортохромовая кислота, но чаще существуют метакислоты 

[image: image57.png]HCr*30,



 метахромистая кислота

   Кислотные оксиды образуют металлы со степенями окисления +5, +6, +7, +8. Таким оксидам соответствуют кислотные гидроксиды, т.е. кислородсодержащие кислоты, формулу которой можно получить, прибавив к оксиду воду.

[image: image58.png]Ci
0052



 – оксид хрома (VI), кислотный

Гидроксид кислота [image: image59.png]H,Cr*e0,



 хромовая кислота

- Если оксид образован неметаллом, то он может быть или несолеобразующим (это N2O, NO, CO,SO,SiO) или кислотным.

Несолеобразующим оксидам не соответствуют ни основания, ни кислоты.

Кислотным оксидам – кислоты (кислотные гидроксиды)

[image: image60.png]cpto~



 оксид хлора (I), кислотный

Гидроксид – кислота ([image: image61.png]Cl,0 + H,0 = H,CL,0,



 все индексы делим на 2, получаем [image: image62.png]HCI™0



).

Пример задания 3а.

Даны оксиды: MnO, Mn2O3, Mn2O7, P2O3, Cl2O5, SiO2, SnO, PbO2.

Указать тип и написать формулу гидроксида

а) [image: image63.png]Mn*2
02



 – оксид образован металлом, степень окисления которого +2, оксида в исключениях нет, → оксид основный. 

Гидроксид основание – [image: image64.png]Mn(0H),




б) [image: image65.png]Mn3305?



 - оксид металла со ст. окисления +3, → оксид амфотерный.

Гидроксид амфотерный : [image: image66.png]Mn(OH); = H;MnO,
ocHoBamHe KnCnoT




в) [image: image67.png]Mn37 072



 – оксид металла со ст. ок-ия +7 → оксид кислотный,
гидроксид-кислота ([image: image68.png]Mn, 0, + H,0 = H,Mn, 0,



 делим на 2, получаем [image: image69.png]HMn*’0,



).

г) [image: image70.png]P20,



 – оксид образован неметаллом, в несолеобразующих нет, → оксид кислотный.

Гидроксид – кислота ([image: image71.png]P,0; + H,0 = H,P,0,



 делим индексы на 2, получаем

[image: image72.png]HP*30, + H,0 = HyP*0,
MeTaboChOpHas KHCTOTa opTodocoprcTas
(un pocdopuTas)




д) [image: image73.png]Cl3°05



 – оксид образован неметаллом, в несолеобразующих нет → оксид кислотный. Гидроксид-кислота ([image: image74.png]Cl,0s + H,0 = H,C13° 0,



 или [image: image75.png]HCI*>0,



).

е) [image: image76.png]Si**0,



 – оксид образован неметаллом, в несолеобразующих нет, → оксид кислотный. Гидроксид – кислота ([image: image77.png]Si0, + H,0 = H,Si**0;)



.

ж) [image: image78.png]Sn*20



 – оксид образован металлом со ст. ок-ия +2, есть в исключениях, → оксид амфотерный. Гидроксид амфотерный [image: image79.png]Sn*2(0H), H,5n*?0,
ocroBaRHe Kkncnora



.

з) [image: image80.png]Pb**0,



 – оксид образован металлом со ст. ок-ия +4, → оксид амфотерный.

Гидроксид амфотерный

[image: image81.png]Pb**(0H), =  H,Pb**0,,Houame H,Pb**0;
ocroBarHe OPTOCBHHIOBAA KHCIIOTA  MeTACBHHI0BAR KHCTOTa




3б. Указать, какие кислоты образуют кислые соли и составить формулы солей.

Кислые соли образуют многоосновные кислоты (это те, в состав которых входят 2 или больше атомов Н) при частичном замещении атомов Н в кислоте на катион металла.

HClO
[image: image82.png]


 частично можем заместить 1 атом H1 → [image: image83.png]Al(HSe)3*




[image: image84.png]HNO,




[image: image85.png]


 — // — → [image: image86.png]Ca(HSe)3*




[image: image87.png]


 – частично можем заместить 1 атом H, → [image: image88.png]Fe*3(H,As0,);*




или частично можем заместить 2 атома H, → [image: image89.png]Na,(HAs0,)



 (или [image: image90.png]Na,As0,)



.

3в. Указать основания, образующие основные соли и  составить формулы солей.

Основные соли могут образовать многокислотные основания (это те, которые содержат две или больше групп ОН) при частичном замещении групп OH на кислотные остатки.

[image: image91.png]


 – частично можем заместить 1 группу OH, → [image: image92.png](NiOH)*CL (unu NiOHCL)




RbOH
AgOH
[image: image93.png]Ba(OH),



 – частично можем заместить 1 группу OH → [image: image94.png](BaOH)3(P0,)™* (nnu (BaOH);PO,).




[image: image95.png]Cr(0H),



 – частично можем заместить 1 группу OH → [image: image96.png](Cr(0H),)*Cl (unu Cr(0H),Cl)




Частично можем заместить 2 группы OH → [image: image97.png](CrOH)**
)**Cly (anu CrOHCL,)




КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА ПО ТЕМЕ 

«Концентрации растворов,  закон эквивалентов» 
(КР №1)
Вариант 0 (образец)

1.Найти молярную концентрацию эквивалента 90%-ного раствора серной кислоты, плотность раствора 1,67 г/мл.

2а. Раствор бромоводородной кислоты с концентрацией 0,7моль/л смешали с равным объемом раствора иодоводородной кислоты с концентрацией 0,5моль/л. Чему равны молярные концентрации  этих  веществ в образовавшемся растворе. 

2б. Смешали два раствора соляной кислоты — один с молярной концентрацией 0,05М и объемом 350мл, другой раствор объемом 0,2л с молярной концентрацией 0,1М. Найти молярную концентрацию образовавшегося раствора. 

3.Рассчитайте, какой объем концентрированного раствора уксусной кислоты (w=36%, ρ=1,049г/мл) потребуется для приготовления 1100мл разбавленного раствора с молярной концентрацией 0,4моль/л.

4.Для нейтрализации раствора, содержащего 2,25 г кислоты, потребовалось 25 мл 2,0 Н раствора щёлочи. Определите эквивалентную массу кислоты. Что это за кислота?

ОБРАЗЕЦ РЕШЕНИЯ НЕКОТОРЫХ ЗАДАЧ.
Пример 1. Вычислите молярную, нормальную (молярную концентрацию эквивалента), моляльную концентрации 8% раствора [image: image98.png]AL, (S0,)s



 (плотность раствора 1100 кг/м3). Определите титр и молярную долю [image: image99.png]AL, (S0,)s



 в растворе.
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 EMBED Microsoft Equation 3.0 [image: image103.wmf])
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[image: image104.png]mx) __ v®
B Em0 = m(i(j):m); DT =55 OV = e =





[image: image105.png]m(p —pa)
7P =V —pa)





Ни в одной из записанных формул, не знаем двух величин, можем принять какой-либо параметр за х, а в данном случае не знаем ни массы ни объема, то можно принять и за конкретное число.

Пусть Vр-ра=1 л

[image: image106.png]= 1100— = 1100~
p= M3 - o




Тогда m(р-ра)=[image: image107.png]pM=1100-1=1100r




Из (1): [image: image108.png]m(Al,(S0,)3) = my,_, - @(A1,(S0,);) = 1100- 0,08 =88 r.




[image: image109.png]n_58 o273
[

V(AL (SO,





По (2): [image: image110.png]0,2573 Moab

C(AL,(S0,)3) = =0,2573





[image: image111.png]z(Al,(S0,)3)(comnp) =3-2=6




По (3): [image: image112.png]Cu(Al;(50,)3) = 60,2573 = 1,5438=





[image: image113.png]m(p — 151) = m(p — pa) — m(AL,(S0,);) = 1100— 88 =1012r =

,012 kr




По (4): [image: image114.png]0,2573 Moab

C,n (AL, (50,)3) =0,25427





По (5): [image: image115.png]%8 _ 0,088~
T(AL,(S0,)3) = 7505 = 0,088




[image: image116.png]Ip—

= mip-as),
Mma)




 р-ль – H2O, т.к. о нем ничего не говорится. По (6): [image: image117.png]v(H,0) = ﬂ = 56,2222 Mo,



 N[image: image118.png](Al5(S0,);) = == = 0,0046 nmm 0,46%

02573+56,2222




Пример 2. Рассчитать молярную и молярную концентрацию эквивалента раствора мышьяковой кислоты (H3AsO4). Плотность раствора 1,08 г/мл, массовая доля H3AsO4 9%.

Решение:

Фактор эквивалентности H3AsO4 = 
[image: image119.wmf]3

1


С(H3AsO4) = 
[image: image120.wmf]V
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С(
[image: image121.wmf]3

1

H3AsO4) = 
[image: image122.wmf]3
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 = 3С(H3AsO4)

Объем раствора принимаем равным 1 л = 1000 мл.

m(H3AsO4) = V·ρ·ω(H3AsO4) = 1000·1,08·0,09 = 97,2 г
n(H3AsO4) = 
[image: image123.wmf])
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 = 
[image: image124.wmf]142

2

,

97

 = 0,68 моль
С(H3AsO4) = 
[image: image125.wmf]1

68

,

0

 = 0,68 моль/л;

С(
[image: image126.wmf]3

1

H3AsO4) = 3·0,68 = 2,04 моль/л
Ответ: С(H3AsO4) = 0,68 моль/л, С(
[image: image127.wmf]3

1

H3AsO4) = 2,04 моль/л

Пример 3. Какова масса [image: image128.png]AL(OH),



, если на его растворение идет 35,0 мл 0,16М раствора H2SO4?

[image: image129.png]2A1(0OH); + 3H,S0, — Al,(50,); + 6H,0




По закону эквивалентов:

[image: image130.png]Vs (AL(OH)3) = Vo (H,50,)




[image: image131.png]mx) _m)-z
Mooy M)

Vo O) = i Vg pa = 2 C Vo w0y (1) =




Для [image: image132.png]Al(OH), neo6xofuMo HaiTH Maccy, —




[image: image133.png]‘m(Al(OH) 3)-z(AllOH) 3)
Vo (ALOR)s) = ==





z ( Al(OH)3 ) = 3;    М( Al(OH)3 ) = 78 г/моль 

       основание

Для [image: image134.png]H,50,



 известны C и V р-ра,

[image: image135.png]Vs (H2S0,) = Cog Vs = 2+ c(H50,) * Vo




[image: image136.png]z(H,50,) = 2




кислота

[image: image137.png]Vsee (H50,) =2+ 0,16- 0,035 =

,0112 Mok




По (1): [image: image138.png]Uss (AL(OH)3) = 0,012 Mo




Из (2): [image: image139.png]m(AL(OH);) ""‘w(ff,ii;ﬁ“f("")’) 0,0112:78

=0,2912r.




Расчеты, связанные со смешиванием растворов различной концентрации

При смешивании растворов количество вещества n(X) (количества вещества эквивалента) в полученном растворе равно сумме количества вещества (количества вещества эквивалента) в смешиваемых растворах n 1(X), n 2(X) … n n(X):

n(X) = n 1(X) + n 2(X) + n 3(X) +…+ n n(X),

При смешивании растворов объем полученного раствора не равен сумме объемов смешиваемых растворов. Это явление называют контракцией растворов. Поэтому объем полученного раствора следует рассчитывать. 

При решении задач на смешивание растворов часто приходится производить перерасчет одной концентрации в другую.

Пример 4. Рассчитать массовую долю 1,25 н. раствора фосфорной кислоты, если плотность раствора составляет 1,05 г/мл.

Решение:

ω(H3PO4) = 
[image: image140.wmf])
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Объем раствора принимаем за 1 л (1000 мл). Тогда масса раствора равна:

m(р-ра) = V·ρ = 1000·1,05 = 1050 г

Фактор эквивалентности H3PO4 = 
[image: image141.wmf]3

1


Количество вещества:
n(
[image: image142.wmf]3

1

H3PO4) = C(
[image: image143.wmf]3

1

H3PO4)·V = 1,25·1 = 1,25 моль

Масса H3PO4 в растворе:

m(H3PO4) = n(
[image: image144.wmf]3

1

H3PO4)·M(
[image: image145.wmf]3

1

H3PO4) = n(
[image: image146.wmf]3

1

H3PO4)·
[image: image147.wmf]3

1

·M(H3PO4)

m(H3PO4) = 1,25·
[image: image148.wmf]3

1

·98 = 40,83 г

Массовая доля H3PO4 в растворе:

ω(H3PO4) = 
[image: image149.wmf]1050

83

,

40

 = 0,039 или 3,9%

Ответ: ω(H3PO4) = 0,039 или 3,9%.

Пример 5. Смешали 3 литра раствора H3PO4 (C(H3PO4) = 0,1 моль/л) и 2 литра раствора H3PO4 (ω(H3PO4) = 90%, ρ = 1,05 г/мл). Вычислить молярную концентрацию и молярную концентрацию эквивалента полученного раствора (контракцией можно пренебречь). 

Решение:

Фактор эквивалентности H3PO4 = 
[image: image150.wmf]3
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С(H3PO4) = 
[image: image151.wmf]V
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[image: image152.wmf]3
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Поскольку по условию задачи контракцией пренебрегаем, то:

V = V1 +V2 = 3,0 + 2,0 = 5,0 л

Количества вещества в полученном растворе определяется по формуле:

n(H3PO4) = n1(H3PO4) + n2(H3PO4)

Количества вещества в первом исходном растворе:

n1(H3PO4) = C(H3PO4)·V1 = 0,1·3 = 0,3 моль
Количества вещества во втором исходном растворе:

n2(H3PO4) = 
[image: image154.wmf])
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[image: image155.wmf])
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[image: image156.wmf]98
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 = 1,928 моль

Отсюда 

n(H3PO4) = 0,3 + 1,928 = 2,228 моль

С(H3PO4) = 
[image: image157.wmf]5

228

,

2

 = 0,446 моль/л

С(
[image: image158.wmf]3

1

H3PO4) = 3·0,446 = 1,337 моль/л

Ответ: молярная концентрация полученного раствора H3PO4 равна 0,446 моль/л, молярная концентрация эквивалента этого раствора равна 1,337 моль/л.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ НА ТЕМУ «КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРОВ»
Пример1  Моляльная концентрация (моляльность раствора)

В какой массе эфира надо растворить 3,04г анилина C6H5NH2    , чтобы получить раствор, моляльность которого 0,3 моль/кг?

Решение: Моляльная концентрация раствора Сm (моль/кг) показывает количество растворенного вещества, находящегося в 1кг растворителя:

Сm (в-ва) = n(в-ва) / m(р-ля), 

Где n(в-ва) – количество растворенного вещества, моль;

m- масса растворителя, кг.

Масса растворителя (эфира) рассчитывается по формуле:

m(р-ля) = n(C6H5NH2) / Сm (C6H5NH2);    n(C6H5NH2)= m(C6H5NH2) / M(C6H5NH2);

M(C6H5NH2)    = 93 г/моль. 

Тогда  m(эфира) = 3,04г / (93 г/моль· 0,3 моль/кг) =0,109 кг

Пример2 Титр раствора(Т)

Определить титр раствора в 100мл которого содержится 2г едкого натра.

Решение: Титр раствора показывает массу (г) растворенного вещества m(в-ва), содержащегося в 1мл раствора V(р-ра):

T = m(в-ва) / V(р-ра).

Титр этого раствора равен: Т = 2г / 100мл = 0,02г /мл.

Пример3 Мольная доля растворенного вещества и растворителя в растворе.

Рассчитайте мольные доли глюкозы и воды в растворе с массовой долей глюкозы 36%.

Решение: Мольная доля вещества в растворе (N(в-ва)) равна отношению количества данного вещества  к общему количеству всех веществ, содержащихся в растворе. Если в раствор содержит одно растворенное вещество, тогда:

N (в-ва) =  n(в-ва) / (n(в-ва)+ n(р-ля)).

В данном случае в 100г раствора с массовой долей глюкозы, равной 36%, содержится 36г глюкозы и 64г воды (100г - 36г = 64г).

Определяем количество глюкозы и воды:

n(C6H12O6) = m(C6H12O6) / M(C6H12O6) = 36г /180г/моль =0,2моль;

n(H2O) = m(H2O) / M(H2O) = 64г /18г/моль =3,56моль;

n(C6H12O6) + n(H2O) =0,2 + 3,56 = 3,76моль.

Рассчитываем мольные доли глюкозы и воды:

N(C6H12O6) = 0,2 / 3,56 = 0,053

N(H2O) = 3,56 / 3,76 = 0,947

Пример4 Вычисления, связанные с пересчетом концентраций растворов из одних единиц в другие.

Вычислите молярную концентрацию эквивалента, молярную концентрацию и моляльность раствора, в котором массовая доля сульфата меди(II) равна 10%. Плотность раствора 1,107г/мл.

Решение: определим молярную массу и молярную массу эквивалента CuSO4 :

М(CuSO4) = 160г/ моль; М( 1/2CuSO4) = 160/(1·2) =80 г/ моль.

Пусть масса 10%-ного раствора была 100г, тогда в нем содержится 10г CuSO4     и 90г воды(0,09кг).

Определим количество моль соли n(CuSO4) = m(CuSO4) / М(CuSO4) = 10г/160г/моль =0,0625моль.

Определим количество моль эквивалента соли:

 n(1/2CuSO4) = m(CuSO4) / М(1/2CuSO4) = 10г/80г/моль =0,125моль.

Следовательно, моляльная концентрация равна Сm = 0,0625моль/ 0,09кг = 0,694моль/кг.

Для расчета молярной концентрации и молярной концентрации эквивалента необходимо рассчитать объем раствора (л). Зная  массу раствора (100г) и плотность, находим: V(р-ра) = m (р-ра)/ ρ (р-ра) =100г / 1,107г/мл = 90,3мл = 0,0903л.

Тогда молярная концентрация  С (CuSO4) = n(CuSO4) / V(р-ра) = 0,0625 моль/ 0,0903л= 0,692 моль/л

 Молярная концентрация эквивалента   С (1/2CuSO4) = n(1/2CuSO4) / V(р-ра) = 0,125 моль/ 0,0903л= 1,384 моль/л.

КОНТРОЛЬНОЕ ЗАДАНИЯ «ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА» (ТЕСТ №1).
Вариант № 0

1. Какой реакции соответствует расчетная формула, выведенная из закона Гесса и его следствий:

Δ Н°р-ции = 2Δ Н°обр.С - (3 Δ Н°обр.А + 2 Δ Н°обр.В).

а) 2С = 2В + 3А;

б) 3А + 2С = 2В;

в) 2С + 2В = 3А;
г) 3А + 2В = 2С.

2. Вычислите, какое количество теплоты выделится при взаимодействии 3,6г  оксида железа (П) с оксидом углерода (П).

3. В каких реакциях изменение энтропии положительно ( S° > 0)


а) Na2CO3(к)  + 2HСl2(р) = 2NaCl(р) +CO2(г) + H2O(ж);
б) 2AgNO3(к) = 2Ag(к) +2NО2(г) + О2(г);


в) Ca(OH)2(к) + СO2(г) = CaCO3(к) + H2O(г);


г) 2NО2(г)  + О3(г) = О2(г) + N2O5(г).

4. Укажите, образование какого продукта в каждой паре реакций термодинамически более вероятно (условия стандартные):


1) Fe(к) + Br2(ж) = FeBr2(к)

 Go = -239,6 кДж;


2) 2Fe(к) + 3Br2(ж) = 2FeBr3(к)
 Go = -492 кДж;


3) 2Pb(к) + О2(г) = 2PbO(к)

 Go = -377 кДж;


4) Pb(к) + О2(г) = PbO2(к)

 Go = -219 кДж.


а) FeBr2;

б) FeBr3;

в) PbO;

г) PbO2.

5. Изменение энтальпии какой реакции соответствует 
[image: image159.wmf]o

298

Н

D

 образования NO2(г):


а) N2O4(г) = 2NO2(г);


б) 0,5N2(г) + О2(г) = NO2(г);


в) 2NО(г) + O2(г) = 2NO2(г);


г) 4HNО3(ж) = 4NO2(г) + O2(г) + 2Н2O(ж).

6. В системе TiO2(к)+2С(к)=Ti(к)+2СО(г) равновесие наступит при Т=1986,5К. 
[image: image160.wmf]o

298

S

D

=363,9 Дж/К. 

Рассчитайте 
[image: image161.wmf]o

298

Н

D

 этой реакции.

ОБРАЗЦЫ РЕШЕНИЯ НЕКОТОРЫХ ЗАДАЧ
1. Следствие из закона Гесса: [image: image162.png]AH?

o = CyMMa AH,
[36p. K03, (MPOAYKTOR) — cymMaAH gy, K039 (HCX. B — B.)




Любая реакция:

исходные вещества → продукты.

Пример. Какой реакции соответствует расчетная формула, выведенная из закона Гесса и его следствий:

[image: image163.png]AHy i = (AHG5,C + A D) — (AHG5,A + alAH,

asp: osp

B)




С и D – продукты;

А и В – исходные вещества;   α – коэффициент перед В.

Это соответствует реакции A+αB→C+D
2. [image: image164.png]


 – энтальпия, Q – теплота

[image: image165.png]


, если Q<0, то теплота поглощается

Если Q>0, то теплота выделяется

Пример 1. Чему равно изменение энтальпии в ходе реакции:

[image: image166.png]2CH,0H + 30, - 2€0, + 4H,0,




Если при сгорании 12,8 г. спирта выделяется 290,8кДж теплоты?

         1) Рассчитаем количество моль вещества:

[image: image167.png]



          2) По уравнению реакции составляем пропорцию:
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[image: image169.png]



[image: image170.png]2
=290,8- = 1454 kll

= Q-





[image: image171.png]1454 k.




Пример 2. Вычислите, какое количество теплоты выделится при взаимодействии бромоводорода с кислородом, если израсходовалось 58,24 л бромоводорода?

1. Записываем уравнение реакции:

4HBr (г.) + O2(г.) = 2H2O(г.) + 2Br2(г.) 

          2) Пользуясь справочными данными вычисляем по  следствию из закона Гесса  ( изменение энтальпии  реакции равно разности между суммой энтальпий образования  продуктов  с  учетом коэффициентов перед веществами и суммой энтальпий образования исходных веществ  с учетом коэффициентов перед  веществами )  ∆Hреакции   :

 ∆Hреакции  =  [2 ∆H° обр.( H2O(г.) ) + 2∆H °обр(Br2(г.) )]  --- [ 4∆H °обр( HBr (г.) ) +  ∆H °обр ( О2(г.) )] =

                        [ 2(- 241,81) + 2( 30,91)] --- [ 4(-36,38) + 0 ] =

                        ( - 483,62  + 61,82 ) – ( -145,52 ) = - 421,8 + 145,52 = - 276,28 кДж

            3) Исходя из первого начала термодинамики:

               Qреакции   = –  ∆Hреакции   =   - ( -   276,28 кДж ) = 276,28 кДж

             4) Рассчитаем количество моль вещества:

                                  V             58,24

              υ ( HBr ) = --------  = ---------  = 2,6 моль     

                                         VM                 22,4

             5) Записываем термохимическое уравнение и по уравнению реакции составляем пропорцию:


         4HBr (г.) + O2(г.) = 2H2O(г.) + 2Br2(г.)  + 276,28 кДж

2,6                     х                           2,6 ∙ 276,28

                 ------      =      -------------- ;      х =Q = -----------------  =  179,582 кДж

1.                    276,28                                  4

3.  Энтропия (S) мера беспорядка, →

а) Sгазов>Sжидкостей(растворов)>Sтвердых(кристаллов)

Если в правой части уравнения число моль газов > чем в левой части, то [image: image172.png]p-mn

>0,




т.е. увеличивается, т.е. энтропия продуктов реакции больше энтропии исходных веществ.

Если в правой части уравнения число моль газов < чем в левой части, то [image: image173.png]p-mn

<0



,

 т.е. уменьшается, т.е. энтропия продуктов < энтропии исходных веществ.

Если в правой части уравнения число моль газов = числу в левой части, то [image: image174.png]


,

т.е. практически остается постоянной, т.е. энтропия продуктов ≈ энтропии исх. веществ.

Если газов в реакции нет, то аналогично считаем по числу моль растворов (жидкостей).

Пример 1. Не производя вычислений, установите знак ∆Sреакций .

       [image: image175.png]CoHo) + 2Hy) 2 G He(




      1+2=3 моль газов         1 моль газов

Газов в правой части < чем в левой, → [image: image176.png]p-mn

<0



, уменьшается.

       [image: image177.png]CoHyg) + Hy O 2 G, H5 OH,




      1+0=1 моль газов        0 моль газов

Газов в правой части < чем в левой, [image: image178.png]p-mn

<0



, уменьшается

[image: image179.png]NH,CH,COOH,, + NH,CH,COOH(te) 2 NH,CH,CONHCH,COOH,, + H,0,




0+0=0 газов и жидкостей                                               0+1=1 жидкостей

Жидкостей в правой > чем в левой, [image: image180.png]p-mn

>0



, увеличивается

[image: image181.png]6C0,() + 6H,0, 2 CoH1,04() + 6020




6 моль газов                         6 моль газов

6 жидкостей                         1 жидкостей

В правой части жидкостей < чем в левой, [image: image182.png]p-mn

<0



, уменьшается

[image: image183.png]Hy) + Clyy 2 2HC,




1+1=2 моль газов           2 моль газов

В правой = в левой, [image: image184.png]


, практически не изменяется

[image: image185.png]2NH3i) 2 Noy + 3Ha0




2 моль газов      1+3=4 моль газов

в правой газов > чем в левой, [image: image186.png]p-mn

>0



, увеличивается

Пример 2. Расположите состояния  воды (H2O) в порядке увеличения (↑ ) энтропии.

 Если  увеличить (↑) температуру (T) , то энтропия (S) возрастает (↑).

 Если увеличить (↑) давление (Р), то энтропия(S) убывает (↓)

1) H2O(ж)       T=273K       P=1 атм.     S1

2) H2O(к)       T=273K       P=1 атм.      S2

3) H2O(ж)      T=373K       P=1 атм.      S3

4) H2O(г)       T=373K       P=1 атм.      S4

5) H2O(г)       T=400K       P=1 атм.      S5

6) H2O(г)       T=400K       P=0,5 атм.   S6

В порядке увеличения энтропии:

S2<S1<S3<S4<S5<S6,

т.к. Sгазов>Sжид.>Sтверд. и если ↑Т, то S↑, если ↑P (давление), то S↓

4. Реакция протекает, если [image: image187.png]AG <0




Не протекает, если [image: image188.png]AG >0




[image: image189.png]AG



 – энергия Гиббса, свободная энергия, изобарно-изотермический потенциал

[image: image190.png]


 (максимально полезная работа)

Чем меньше [image: image191.png]AG,

"peaxunit



, тем наиболее вероятно протекание реакции

Чем меньше [image: image192.png]AG,

"peaxunit



, тем менее устойчивы исходные вещества и более устойчивы продукты

Чем меньше [image: image193.png]AG,

"peaxunit



, тем исходные вещества в большей степени проявляют свои характерные свойства

Пример. Какие оксиды можно восстановить углем?

а) [image: image194.png]2B,0; +3C = 4B +3C0,,AG, = 1325 /I




б) [image: image195.png]Si0; + C =Si+C0O,, AG, = 442 x/Ix




в) [image: image196.png]2Cu0 + € =2Cu+C0,, AG; = —135k/lx




г) [image: image197.png]2Pb0+C = 2Pb+C0,, AG,





а и б – реакции не протекают, т.к. оксиды [image: image198.png]B, 0,



 и [image: image199.png]Si0,



 нельзя восстановить углем.

в и г – реакции протекают, т.к. оксиды CuO и PbO можно восстановить углем.

Для а и б: наиболее устойчивы исходные вещества, менее устойчивы продукты.

Для в, г: наиболее устойчивы продукты, менее устойчивы исходные вещества

Для в, г – менее устойчив CuO, чем PbO, т.е. CuO проявляет большие окислительные свойства, чем PbO.

5. Энтальпия образования сложного вещества ([image: image200.png]Ba) = A
(8 —

AHy,



, если в реакции получается 1 моль вещества (и никаких других) из простых веществ в устойчивых аллотропных и агрегатных состояниях, т.е. для тех простых веществ., для которых [image: image201.png]op



=0.

Пример. Определите, энтальпии какой реакции соответствует [image: image202.png]AHY, C;HsOH




1) [image: image203.png]2Crpagur + gog +3H, > CH,0H,0H,,_ 0 5




2) [image: image204.png]2C,mas + 202 +3H, > CGHy0H, M,y 5




3) [image: image205.png]4C,

rpagur + 0z + 6Hy > 2C,HsOH, AHy,_ 5




4) [image: image206.png]C,H,+H,0 - C,H0H, JAY: S—




5) [image: image207.png]2Crpagur + 202 +3H, > CH,0H,0H,,_ 5




6) [image: image208.png]CH; — COOC,Hs + H,0 - CHy — COOH + CHsOH,AH,,_ 6




6-ая реакция не подходит, т.к. кроме [image: image209.png]C,HsOH



 образуется еще и другое вещество

3-я реакция не подходит, т.к. получается 2 моль [image: image210.png]C,HsOH



, а не 1 моль.

4 реакция не подходит, т.к. 1 моль [image: image211.png]C,HsOH



 получается не из простых веществ.

1 реакция не подходит, т.к. O3 – простое вещество, но это неустойчивая аллотропная модификация

2 реакция не подходит, т.к. C(алмаз) – простое вещество, но неустойчивая аллотропная модификация

5 реакция подходит, т.к. исходные вещества – простые  вещества и  взяты в устойчивых аллотропных модификациях, следовательно     [image: image212.png]AH,_,
C,H;0H) =
AHJy, (



5

6.  [image: image213.png]AG = AH — TAS




если [image: image214.png]AG



=0, то 0=[image: image215.png]AH — Ty

AS




В системе равновесие в тот момент реакции, когда существуют и исходные вещества, и продукты.

Пример 1. Рассчитайте [image: image216.png]AH?.

208



 реакции:

[image: image217.png]Fe;0, + CO = 3Fe0 + CO,,




Если [image: image218.png]AGSss = 24,19 Kl u ASSyg = 31,3477




Нужно перейти к одинаковым единицам измерения.

[image: image219.png]AGZs = 24190 i, ASSss = 31, 34@




Или [image: image220.png]AGSss = 24,19 k]l ASfes = 0,031347




[image: image221.png]AG = AH — TAS



, т.к. T не указано, то берем стандартное условие, Т=298К.

[image: image222.png]AH = AG + TAS = 24,19+ 298 0,03134 = 33,53 /I




Пример 2.  При какой температуре становится возможной реакция восстановления TiO2 углеродом, если

 [image: image223.png]AHfo = 722,9 Kllk 1 ASfo = 363,97




[image: image224.png]AHZos = 722900 I




Реакция возможно либо выше, либо ниже Tравн., , если [image: image225.png]


 

т.е. [image: image226.png]0=AH - T,

AS




[image: image227.png]



Т.к. ∆H реакции   > 0  и  ∆Sреакции > 0 , то реакция протекает  при  высоких температурах ,

т.е. при температурах выше  Т равновесия  .

Восстановление  TiO2  возможно при температурах выше 1986,5 К.

КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ «ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА» (ТЕСТ №2)
Билет №0

1. В каком случае скорость прямой реакции не будет зависить от     концентрации реагирующих веществ:

а) Al2O3(т)+3SO3(г)
[image: image228.wmf]

 EMBED Microsoft Equation 3.0 [image: image229.wmf]®

¬

Al2(SO4)3(т)

б) Al2O3(т)+Na2O(т)
[image: image230.wmf]®

¬

2NaAlO2(т)

в) 2NaF(т)+Cl2(г)
[image: image231.wmf]®

¬

 2NaCl(т)+F2(г)

2. Как изменится скорость прямой реакции

[image: image377.png]N



[image: image378.png]_ kxy?
s




2SО2(г) + О2(г)         2SО3(г),

если общее давление в системе уменьшить в 3 раз?

а) уменьшится в 6 раз                           

б) уменьшится в 18 раз

в) увеличится в 18 раз                          

г) уменьшится в 27 раз

д) увеличится в 27 раз

3. При температуре 600 С скорость реакции равна 0,64 моль/л.с. Какова скорость реакции (моль/л.с.) при 200С? Температурный коэффициент скорости реакции равен 3.

а) 0,127 моль/л.с.         б) 0,008 моль/л.с.    в) 0,053 моль/л.с.         г) 7,68 моль/л.с.

4. На рисунке показана энергетическая диаграмма двух различных механизмов для одной и той же реакции. Укажите энергию активации прямой реакции, идущей без катализатора

а) А      

б) Б     

в) Г     

г) В

[image: image232.png]aHep-
A
cveTe-
Wbl

XOA peaKUM





5. Для какой реакции понижение температуры и давления сместит равновесие в одном направлении:

[image: image379.png]


[image: image380.wmf]2

MnO

1) 2СО(г)          СО2(г) + С(к)                       
[image: image233.wmf]D

 Н10 = -172,5 кДж
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2) Н2(г) + В2(г)          2НВ(г)                         
[image: image234.wmf]D

 Н20 = -72,5 кДж
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3) 2НCl(г) + О2(г)         2Н2О(г) + 2Cl2(г)      
[image: image235.wmf]D

 Н30 = -114,5 кДж?

6. Химическое равновесие реакции
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[image: image386.wmf]комнат

t

СО2(г) + Н2(г)          СО(г) + Н2О(г) установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ (моль/л): [СО2]= 7    [Н2]= 5   [СО] = 10    [Н2О] = 14

1) Вычислите константу равновесия

2) Определите состав и концентрацию веществ в исходной смеси.

ОБРАЗЕЦ РЕШЕНИЯ НЕКОТОРЫХ ЗАДАЧ
1. Задача на З.Д.М. (закон действующих масс): зависимость скорости реакции от концентрации веществ

 аА+bB[image: image236.png]


mM+nN 

Если реакция гомогенная, то есть все вещества газы или все вещества жидкости, то математическая запись З.Д.М.:

[image: image237.png]i =k-[A]*-[B]®

/mpsne pear,




[image: image238.png]Uosppeass, = K+ [M]™ - [N]"




[  ] – молярная концентрация.

В З.Д.М. учитывается концентрация только газов, а если их нет, то только жидкостей, твердые не учитываются никогда.

Если не указано, для какой реакции следует оценить изменение скорости, то следует отвечать для прямой реакции.

Если газы, то изменить концентрацию можно, изменяя давление. Если газы или жидкости, то изменить концентрацию можно, изменяя объем.

Если ↑P(давление) в n раз, то ↓V (объем) в n раз, то концентрации ([  ] )каждого вещества , записанного в З.Д.М.)↑ в n раз, то Ѵ (скорость) ↑ в na+b+… раз.

 ↑- увеличиваем или увеличивается

 ↓- уменьшаем или уменьшается

a, b – степени у концентрации веществ в З.Д.М. , они равны коэффициентам перед веществами в уравнении реакции.

Пример 1. Как изменится скорость реакции, если

а) ↑Р в 3 раза    б) ↑V в 4 раза   в) ↑[N2] в 10 раз   г) ↓[H2] в 2 раза.

[image: image239.png]Ny@) + 3Hy) > 2NHsiy. 3. M.:5 =k [N,] - [H,]?




а) [image: image387.wmf]C

t

0


	до изменения

[N2]=x моль/л

[H2]=y моль/л

[image: image240.png]



	а)Р↑→[всех]↑

[N2]=3x

[H2]=3y

[image: image241.png]- (3x) - (3y)* = k81xy?





[image: image242.png]81>1-7 1251







	до изменения

[N2]=x моль/л

[H2]=y моль/л

[image: image243.png]



	б)V↑→[всех]↓

[image: image244.png]AR
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 EMBED Microsoft Equation 3.0 [image: image247.wmf]
[image: image248.png]Fie2s6pa:
55g = azsep







б)
в)

	до изменения

[N2]=x моль/л

[H2]=y моль/л

[image: image249.png]



	в) 

[N2]=10x

[H2]=y

[image: image250.png]U, = k- (102)- (0)°
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Пример 2. Как надо изменить

1) давление в системе, чтобы скорость реакции ↑(возросла) в 125 раз

2) концентрацию O2, чтобы при ↑[NO] (при увеличении концентрации NO ) в 3 раза скорость реакции осталась без изменения

[image: image252.png]2NO+0, 22N0,  3.AM.:3=k-[NOJ*-[0,]




	До изменения

[NO]=x моль/л

[O2]=y моль/л

[image: image253.png]



	1)т.к. скорость ↑ → P↑ в n раз.

[NO]=nx

[O2]=ny

[image: image254.png]vy = k(nx)? (ny) = kn*x?y
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125=[image: image256.png]



n=5 → давление следует ↑ в 5 раз. 


	2) [NO]=3x

[O2]=ny
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9n=1

n=1/9

→ [O2] надо ↓ в 9 раз. 




2. Задача на правило Вант-Гоффа

[image: image260.png]K1, 01,73



 – константа скорости реакции, скорость реакции, время протекания реакции при первой       температуре

[image: image261.png]K3, 02,T2



 –          — // — при второй температуре

[image: image262.png]


 - температурный коэффициент скорости реакции
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Пример 1. При какой температуре реакция закончится за 5 мин, если при температуре 20оС реакция протекает 2 часа 40 мин, а температурный коэффициент скорости реакции равен 2 ?
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Пример 2.  При повышении температуры на 50оС скорость реакции возросла в 1000 раз. Найти температурный коэффициент скорости реакции.
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3. Задача на смещение равновесия
Принцип Ле Шателье:

Если на систему, находящуюся в равновесии оказать какое-либо воздействие, то система стремится уменьшить это воздействие за чет смещения равновесия.

При ↑t система будет ее уменьшать за счет протекания реакции, идущей с поглощением теплоты, т.е. той реакции, где –Q
При ↑P система будет её уменьшать за счет протекания реакции, идущей с уменьшением числа моль газов.

При ↑ концентрации (какого-либо вещества, кроме твердого) система будет ее уменьшать за счет протекания той реакции, где это вещество расходуется.

Введение катализатора не влияет на смещение равновесия.

Добавление концентрации твердого вещества не влияет на смещение равновесия.

Увеличить выход продукта реакции, т.е. увеличить степень превращения исходных веществ, т.е. сместить равновесие вправо (в сторону продукт.) – уменьшить выход — // —, т.е. уменьшить степень — // —, т.е. сместить равновесие влево (в сторону исх-х в-в).

Какое воздействие на систему [image: image277.png]SOz + G 2 505 + €0y, AH <0




Приведет к увеличению степени превращения SO3?

а) ↑P(общего давления)

б) ↑V(реакционного объема)

в) добавление угля

г) введение катализатора

д) ↑t
е) отвод продуктов реакции

ж)добавление SO3

з)↓t

[image: image278.png]AH <0 - Q >0,



 т.е. прямая реакция с выделением теплоты (экзотермическая), а обратная реакция с поглощением теплоты (эндотермическая)

↑ степень превращения SO3 → сместить равновесие вправо

а) в ту сторону, где меньше моль газов → влево (←) → не подходит

б) ↑V→↓P, в ту сторону, где больше моль газов → (вправо) → подходит

в) уголь – твердое вещество → не влияет на смещение равновесия

г) не влияет на смещение равновесия

д) ↑t в сторону эндотермической реакции → влево (←) → не подходит

е) отвод продуктов → ↓ конц. (пр-ов) → в сторону ↑ конц (пр-ов) → вправо подходит

ж) ↑ конц. исх-х в-в → в сторону ↓ конц. исх. в-в. → вправо подходит

з)↓t в сторону экзотермической реакции → вправо → подходит.

КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ «РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ» (ТЕСТ №3)
Вариант 0

1. Считая диссоциацию …CaCl2…… полной, вычислите концентрацию иона …Cl-…… в …0,3М растворе соли (моль/л).

а)      1                   б)         0,3                    в)   0,9                          г)  0,6                            д) 1,2   

2. Раствор содержит 0,1моля Na2SO4 и 0,1моля Al2(SO4)3 в 1 л. Какова концентрация SO42-(моль/л)?

а)    0,1                     б)    0,2                         в)   0,4                          г)   0,8                           д) 0,6  

3. Как изменится степень электролитической диссоциации в 0,01М  растворе HCN, если в раствор добавить 2,0г  KCN?

а)    увеличится           б)    не изменится              в)    уменьшится            

4. Концентрация слабой кислоты увеличивается (уменьшается) в 100 раз. Во сколько раз увеличится (уменьшится) степень диссоциации кислоты?

а)    увеличится в 100 раз         б)   уменьшится в 100 раз       

в)   увеличится в 10 раз            г)   уменьшится в10 раз

5. Первая константа диссоциации слабой кислоты Н2А(K1) равна 10-3 (Н2А↔Н++НА-), вторая(K2) равна 10-8 (НА-↔Н++А2-). Вычислите полную константу диссоциации (Н2А↔2Н++А2-).

а) 10-3/10-8                б) 10-8/10-3               в)  10-3 + 10-8                 г) 10-3 - 10-8                   д) 10-3 ∙ 10-8  

6. Константа диссоциации слабого однокислотного основания МеОН равна Косн=10-5. Вычислите концентрацию ионов водорода в растворе этого основания с концентрацией 0,001 н.

а) 10-2                        б) 10-3                            в) 10-4                            г) 10-10                     д) 10-8   

7. В0,0001Н растворе слабой одноосновной кислоты НА концентрация ионов водорода составляет 10-6 моль/л. Определите константу диссоциации кислоты.

а) 10-4                       б) 10-8                           в) 10-6                           г) 10-10                   д) 10-14   

8. Смешивают попарно растворы:

а)  HCOONa  +  H2SO4                    б) K2SO3 + HCl                в)  H2SO4   +   HCl               

г)  NaOH +  KCl                                д) AgNO3 + BaBr2           е) LiOH  + H3PO4

В каких случаях реакции практически пойдут до конца?

9. Каким молекулярным уравнениям соответствует сокращенное ионно-молекулярное уравнение          2H+ + CO32-   =  H2O  + CO2

a) CaCO3 + 2HCl = CaCl2 +  H2O  + CO2

б) K2CO3 + 2HI  = 2KI  + H2O  + CO2

в) Na2CO3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2O  + CO2

г) BaCO3 + 2HNO3  = Ba(NO3)2 + H2O  + CO2

10. Каково изменение изобарного потенциала в процессе Me+  + OH- ↔ MeOH, если константа диссоциации образующегося слабого электролита составляет 10-6 (298 К)?

а)   2,3∙8,31∙298∙6                                        б) –2,3∙8,31∙298∙10-6                         в) 2,3∙8,31∙298∙10-6

г) –2,3∙8,31∙298∙6                                        д) –2,3∙8,31∙298∙106                                      

11. Растворимость соли  AB2  равна1∙10-6моль/л. Вычислите ПР (произведение растворимости.

а) 1∙10-6               б)1∙10-12                   в)2∙10-18                       г)1∙10-18                        д) 4∙10-18   

12. Какие из перечисленных реакций протекают в прямом (обратном) направлении? Воспользуйтесь для обоснования значениями ПР труднорастворимых электролитов.

а) PbCl2 + 2NaI = PbI2 + 2NaCl      б)MgCO3 + 2NaOH = Mg(OH)2+Na2CO3                                           в) BaCl2 + H2SO4 = BaSO4 + 2HCl                           г) PbI2 + Na2S = PbS +2NaI                                                                                                  

13. Какие ионы необходимо использовать для наиболее полного удаления из раствора иона Ag+

а) Cr2O72-         ПР(Ag2Cr2O7)=2,0∙10-7
         в) PO43-                ПР(Ag3PO4)=1,8∙10-18



б)OH-                ПР(AgOH)=2,0∙10-8

         г) S2-                   ПР(Ag2S)=1,0∙10-49


ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ НЕКОТОРЫХ ЗАДАНИЙ
Применительно к водным растворам сильными электролитами являются:

- cильные кислоты: 

 HCI, HBr, НJ, НNO3, H2SO4, HCIO4, HClO3, HMnO4, H2SeO4   и другие; 

- cильные основания: гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов: 

 KОH, NаОН, Ca(OH)2, Ba(OH)2, Sr(OH)2; (всего 10)

- большинство растворимых солей. Исключения: Fe(SCN)3, Mg(CN)2, HgCl2,     Hg(CN)2 и др.

К слабым электролитам относятся:

- слабые кислоты: H2CO3, H2S, H3BO3, HCN, CH3COOH, H2SO3, H3PO4, H2SO3, H2SiO3 и     большинство органических веществ;

- cлабые основания  и амфотерные гидроксиды металлов: Be(OH)2, Mg(OH)2, Fe(OH)2, Zn(OH)2, гидроксид аммония NH4OH, а также органические основания – амины(CH3NH2) и амфолиты(H3N+CH2COO-);

1. Вычисление  концентрации иона (в моль/л ) в растворе сильного электролита.

Концентрация любого иона в моль/л в растворе электролита можно вычислить по уравнению
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где См иона – молярная концентрация  иона в моль/л;

См – молярная концентрация электролита в моль/л;


[image: image280.wmf]a

-степень диссоциации электролита;

n -количество ионов  данного вида, которое получается при распаде одной молекулы электролита.

Если электролит является сильным, то  степень диссоциации для него в разбавленном растворе


можно принять равной 1.

 Пример 1. Считая диссоциацию …CaCl2…… полной, вычислите концентрацию иона …Cl-…… в …0,3М растворе соли (моль/л).


СМ(Cl-) = СМ (CaCl2)∙α ∙ n(Cl-) =0,3∙ 1∙ 2 = 0,6 моль/л

Пример 2. Раствор содержит 0,1моля Na2SO4 и 0,1моля Al2(SO4)3 в 1 л. Какова концентрация SO42-(моль/л)?


n(SO42-)из раствора Na2SO4 +  n(SO42-)из раствора Al2(SO4)3         

   СМ(SO42-) = --------------------------------------------------------------- = 

                                  Vраствора
                                 n(Na2SO4) )∙α ∙ n(SO42-) + n(Al2(SO4)3 )∙α ∙ n(SO42-)               0,1∙ 1∙ 1 + 0,1∙ 1∙ 3

                            = ----------------------------------------------------------------------------------------- --------    =           -------------------------------------- =

                                                                                     Vраствора
1

                 = 0,4 моль/л

 2. Смещение равновесий в растворах слабых электролитов
В растворах слабых электролитов устанавливается динамическое равновесие между недиссоциированными молекулами и образовавшимися в результате диссоциации ионами.

Это динамическое равновесие можно сместить одним из следующих способов:

1) разбавление раствора способствует диссоциации, равновесие смещается в сторону образования дополнительного количества ионов;

2) увеличение концентрации одноименных ионов будет подавлять диссоциацию, равновесие сместится в сторону образования недиссо​циированных молекул. 

Например: при внесении в раствор уксусной кислоты ацетата натрия диссоциация кислоты уменьшается:

CH3COOH ↔ CH3COO- + Н+

NaCH3COO → Na+ + CH3COO-,
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Величина Кдисс при данной температуре постоянная, поэтому увеличение концентрации ацетат-ионов CH3COO- должно привести к умень​шению концентрации водородных ионов H+ и увеличению концентрации недиссоциированных молекул кислоты CH3COOH , т.е. часть ионов Н+ и СН3СОО- должна соединяться в молекулы CH3COOH;

             3) связывание одного из образующихся ионов будет усиливать диссоциацию. Например,

NH4OH ↔ NH4+ + OH-;

HCl → H+ + Cl-;

H+ + OH-  ↔ H2O.

Связывание ОН-- ионов в молекулы воды при постоянной
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должно привести к увеличению NH+4 и уменьшению NH4OH , т.е. к усилению диссоциации гидроксида аммония.

Пример 1. Как изменится степень электролитической диссоциации в 0,01М  растворе HCN, если в раствор добавить 2,0г  KCN?

Увеличение концентрации одноименных ионов будет подавлять диссоциацию, равновесие сместится в сторону образования недиссо​циированных молекул, т. е. степень диссоциации (α) уменьшится. 

Пример 2. Как изменится степень электролитической диссоциации в 0,01М  растворе HCN, если в раствор добавить 2,0г HCI?

 Увеличение концентрации одноименных ионов будет подавлять диссоциацию, равновесие сместится в сторону образования недиссо​циированных молекул, т. е. степень диссоциации (α) уменьшится.

Пример 3. Как изменится степень электролитической диссоциации в 0,01М  растворе HCN, если в раствор добавить 2,0г NаОН ?

Связывание ионов H+  ионами ОН-   в молекулы воды увеличивает концентрацию ионов CN-  и уменьшает концентрацию кислоты HCN, т. е. равновесие сместится в сторону ионов и степень диссоциации (α) увеличится.

3. Закон разбавления Оствальда: 
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Пример. Концентрация слабой кислоты уменьшается в 625 раз. Во сколько раз увеличится (уменьшится) степень диссоциации кислоты?

         По закона разбавления Оствальда: при уменьшении концентрации электролита в Храз степень диссоциации увеличивается в (√ Х) раз. 

           Концентрацию уменьшили в 625раз, значит степень диссоциации(α) увеличится в 25раз.

4. Диссоциация кислот и  оснований
Сильные кислоты полностью диссоциированы на ионы:      НNO3 → Н+ + NО3-.

Слабые кислоты диссоциируют частично:           СН3СООH ↔ H+  + CH3COO-,

Слабые многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато:           Н2СО3 ↔ Н+ + НСО3-

                                                                                            НСО3- ↔ Н+ + СО32-

Щелочи диссоциируют в водных растворах полностью:      NaOH → Na+ + ОН-.

Слабые основания диссоциируют частично:          NH4OH ↔ NH4+ + ОН-,

Слабые многокислотные основания диссоциируют ступенчато:    Mg(ОН)2 ↔ MgОН+ + ОН-

                                                                                             MgОН+ ↔ Mg2++ OH-

В растворах многоосновных кислот, а также оснований, содержащих несколько гидроксильных групп, устанавливаются ступенчатые равнове​сия,  отвечающие последовательным стадиям диссоциации. Так, диссо​циация ортоборной кислоты протекает в три ступени:

1. H3BO3 ↔ H+ + H2BO-3;
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(1)

2. H2BO3- ↔ H+ + HBO2-3;
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(2)

3. HBO32- ↔ H+ +BO3-3;
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(3) 

Поскольку  Кдисс1 Кдисс2   Кдисс3 , то в наибольшей степени диссоциация протекает по первой ступени  1    2    3. 

Суммарный процесс диссоциации  H3BO3:           H3BO3 ↔ 3H+ + BO3-3

характеризуется полной константой  диссоциации:    
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Перемножив правые и левые части равенств (1) – (3), получим:
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откуда видно, что полная константа диссоциации численно равна произведению  ступенчатых  констант: 
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Пример. Первая константа диссоциации слабой кислоты Н2А(K1) равна 10-3 (Н2А↔Н++НА-), вторая(K2) равна 10-8 (НА-↔Н++А2-). Вычислите полную константу диссоциации (Н2А↔2Н++А2-).

Полная константа диссоциации численно равна произведению  ступенчатых  констант: 

                   Кполная = K1∙ K2 = 10-3 ∙ 10-8  = 10-11

5. Вычисление  концентрации иона (в моль/л ) в растворе слабого электролита
Концентрация любого иона в моль/л в растворе электролита можно вычислить по уравнению
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где См иона – молярная концентрация  иона в моль/л;

См – молярная концентрация электролита в моль/л;


[image: image291.wmf]a

-степень диссоциации электролита;

n -количество ионов  данного вида, которое получается при распаде одной молекулы электролита.

Если электролит слабый, то значение степени диссоциации может быть определено на основании закона разбавления Оствальда:
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Поскольку диссоциация слабого электролита в наибольшей степени протекает по первой ступени, то n для слабых электролитов принимаем за 1. 

Пример 1. Константа диссоциации слабого однокислотного основания МеОН равна Косн=10-5. Вычислите концентрацию ионов водорода в растворе этого основания с концентрацией 0,001 н.

        Т. к. основание однокислотное, то   СМ = СН = 0,001 моль/л  = 10-3  моль/л  

            СOH-  = √ СМ ∙ Кдисс  = √10-3 ∙10-5 = √10-8  =  10-4  моль/л    

Пример 2. В  0,0001Н растворе слабой одноосновной кислоты НА концентрация ионов водорода составляет 10-6 моль/л. Определите константу диссоциации кислоты.

       Т. к. кислота одноосновная, то СМ = СН = 0,0001 моль/л  = 10-4  моль/л  

           СH+  = √СМ ∙ Кдисс ,  отсюда следует  Кдисс = (СH+ )2 ∕ СМ = (10-4)2∕ 10-6 = 10-2 моль/л  

6. Реакции обмена в растворах электролитов

В ионных уравнениях формулы веществ записывают в виде ионов или в виде молекул. 

В виде ионов записывают формулы сильных электролитов.

В виде молекул записывают формулы воды, слабых электролитов, малорастворимых солей (↓), формулы газообразных веществ, формулы оксидов металлов и неметаллов.

1)    AgNO3 + NaCl → AgCl↓ + NaNO3;

       Ag+ + NO3- + Na+ + Cl- → AgCl↓ + Na+ + NO3- ;

       Ag+ + Cl- → AgCl↓.

2)    Na2CO3 + H2SO4 → Na2SO4 + H2O + CO2↑;

       2Na+ + CO32- + 2H+ + SO42- → 2Na+ + SO42- + H2O + CO2↑;

       CO32- + 2H+ → H2O + CO2↑.

3)    NaOH + HCl → NaCl + H2O;

        Na+ + OH- + H+ + Cl- → 2Na+ + Cl- + H2O;

        H+ + OH- → H2O.

4)     HgI2 + 2KI → K2[HgI4];

        HgI2 + 2K+ + 2I- → 2K+ + [HgI4]2-;

        HgI2 + 2I- → [HgI4]2-.

Реакции обмена в растворах электролитов протекают практически до конца, если в результате реакции образуется  либо осадок, либо слабый электролит (малодиссоциирующее вещество), либо газ.

Пример 1. . Смешивают попарно растворы:

а)  HCOONa  +  H2SO4                    б) K2SO3 + HCl                в)  H2SO4   +   HCl               

г)  NaOH +  KCl                                д) AgNO3 + BaBr2           е) LiOH  + H3PO4

В каких случаях реакции практически пойдут до конца?

Практически пойдут до конца: а) 2HCOONa  +  H2SO4  →  2HCOOH  + Na2SO4

                                                                                                  слабый электролит

                                                                                  б) K2SO3 + 2HCl → 2K Cl + H2O + SO2↑

                                                                                                       слабый       газ

                                                                                                                                                      электролит


д) 2AgNO3 + BaBr2 → 2AgBr↓ + Ba(NO3)2         


осадок


                                                     е)3LiOH  + H3PO4 →Li3 PO4  + 3 H2O 


слабый


      электролит

Пример 2. Каким молекулярным уравнениям соответствует сокращенное ионно-молекулярное уравнение:          

[image: image294.png]CH;C00™ + H* = CH,COOH




Все вещества в данных молекулярных уравнениях кроме CH3COOH  должны быть сильными, хорошо растворимыми.

а) [image: image295.png]Ca(CH,C00), + H,S0, = 2CH;COOH + CaS0,




    сил., р.                       сил., р.                                 сил., нераст.

Не подходит, т. к. есть нерастворимое соединение.

б) [image: image296.png]NaCH;C00 + HNO; = CH;COOH + NaNO,




       сил., р.                сил.,р.                                сил., р.

Подходит.

в) [image: image297.png]NaCH;C00 + H,S0; = CH;COOH + NaHSO0;,




      сил., р.                 слаб

Не подходит, т. к. есть слабый электролит.

г) [image: image298.png]Ba(CH;C00), + 2HNO; = 2CH;COOH + Ba(NO;),




    сил., р.                   сил., р.                                     сил., р

Подходит.

7. Пример. Каково изменение изобарного потенциала в процессе Me+  + OH- ↔ MeOH, если константа диссоциации образующегося слабого электролита составляет 10-6 (298 К)?

Изменение изобарного потенциала – это [image: image299.png]AG



, константа диссоциации – это Кравновесия :

[image: image300.png]AG



 = - 2,3∙R∙T∙lg Кравновесия  = - 2,3∙8,31∙298∙ lg10-6 = - 2,3∙8,31∙298∙ (-6) = 2,3∙8,31∙298∙6    

КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ «ВОДОРОДНЫЙ ПОКАЗАТЕЛЬ» (ТЕСТ №4).
Вариант №0

1 В каком растворе кислотность (щелочность) максимальна (минимальна)? (Концентрация ионов дана в моль/л)

а) [H+] = 10-6               б) [OH-] = 10-9                     в) [OH-] = 10-12                      г) [H+] = 10-8  

2. Какой раствор является наиболее «щелочным» («кислотным»)? (Концентрации ионов даны в моль/л)

а) [H+] = 10-9                 б) [H+] = 10-11                     в)  [OH-] = 10-11                  г) [OH-] = 10-5

2.  Определите рН 0,00005M  раствора H2TeO4 .

а)   10                             б)   4,3                                 в) 4                                        г) 9,7

3.  рОН раствора равен 5,5 . Какова концентрация ионов водорода (моль/л) в этом растворе?

а)   10-5,5                         б) 10-8,5                                в) 5,5                                  г) 10+8,5

5. Вычислите рН раствора слабой одноосновной кислоты, если константа диссоциации ее равна 

2∙10-4 , а  концентрация кислоты 5∙10-3  моль/л.

а)   4                                б)    3                                   в)     6                                 г) 7

2. В 1 л раствора содержится 1,3г Ra(OH)2 . Вычислите рН (рОН) раствора.

а)   2,3                             б) 11,7                                в)     2                                  г) 12

7.рН (рОН) раствора слабого одноосновного основания МеОН равен 10,5 . Вычислите константу диссоциации основания, если концентрация основания 4∙10-3  моль/л.

а)  2,5∙10-5                      б) 2,5∙10-19                        в)     10-3                             г) 2,5∙10-3

8. Смешиваются равные объемы 0,008н Ca(OH)2 и 0,01н HNO3  . Вычислите рН (рОН) раствора.

а)    3                              б)  2                                  в)    11                                 г)1

9. Укажите раствор с минимальным (максимальным) значением рН (рОН). (Концентрация всех растворов 0,1 моль/л):

а)   K2SO3                    б)  CuBr2                             в)  HNO2                            г) HI
10. Расположите вещества в порядке уменьшения (увеличения) рН (рОН). (Концентрация растворов 0,1 моль/л).                                                                           

а)   Fe(NO3)3                б) HClO4                             в)  Zn(OH)2                        г) NaOH
11. Для каждой из солей п.9 и п.10 написать ионно-молекулярное уравнение гидролиза по I                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                                   ступени, указать: по какому иону протекает гидролиз, рН и среду раствора соли.

12 Проанализировать данные четыре соли на возможность проведения между ними совместного гидролиза, написать уравнение совместного гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной    формах.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ НЕКОТОРЫХ ЗАДАНИЙ
        1.В каком растворе кислотность максимальна?

        2. В каком растворе щелочность максимальна?

а) [H+] = 10-6               б) [OH-] = 10-9                     в) [OH-] = 10-12                      г) [H+] = 10-8  

      Кислотность максимальна, а щелочность минимальна: чем меньше рН

                                                                                       или       чем больше рОН

                                                                                       или       чем больше [H+] 

                                                                                       или       чем меньше [OH-]

      Кислотность минимальна, а щелочность максимальна: чем больше рН

                                                                                       или       чем меньше рОН

                                                                                       или       чем меньше [H+] 

                                                                                       или       чем больше [OH-]

      Раствор наиболее кислый, если кислотность максимальна

      Раствор наиболее щелочной, если щелочность максимальна

Ответ. Для данных растворов кислотность максимальна: в) [OH-] = 10-12 

                                                    щелочность максимальна:  г) [H+] = 10-8  

     3.Вычислить pH:

                                   [image: image301.png]a) Mg(0OH),;6) HMnO,1 8) Ba(OH),;r)H; PO,




                                       Концентрации всех растворов 0,0001 моль/л

	Основания

	a) [image: image302.png]Mg(0H), — cnaboe




[image: image303.png]Mg(OH), 2 MgOH™ + OH~




[image: image304.png][0H™]= [c(Mg(OH),)- K, (Mg(0H),) = /1-10~%-2,5-10=2

107*
— /25107 =25 10¢ = 5. o

n





[image: image305.png]—(lg5+1g107%) =(-0,7—-4)





[image: image306.png]pH=14—pOH=14-33





б) [image: image307.png]Ba(OH), — cunbHoe




[image: image308.png]Ba(OH), - Ba** + 20H"~




[image: image309.png]10~*mob

[0H"] = c(Ba(0H),)-a(OH7) = 1-10-2 = 2. ——




[image: image310.png]—1g2-107* = —(1g2 +1g107*) = —(0,3 — 4,





pH=14-pOH=14-3,7=10,3



	Кислоты

	б) [image: image311.png]HMnO, — cunbHas




[image: image312.png]HMnO, » H* + MnOg




[image: image313.png]10™*Moue

[H*] = c(HMn0,) - a(H*) = 1-107 - 1 = ——




[image: image314.png]



г) [image: image315.png]H;PO, — cnabas




[image: image316.png]HPO, 2 H* + H,PO;




[image: image317.png][H*]= [c(HPO,)" Ky, (H;PO,) = J1-10-* -75-10-2 = [7,5- 10~
=/75-107 = 8,7 - 10~* Monb/n




[image: image318.png]-107* = —(1g8,7 +1g107*)







4. Для каждой из солей написать ионно-молекулярное уравнение гидролиза по I ступени, указать: по какому иону протекает гидролиз, рН и среду раствора соли.

[image: image319.png]FeCls,K,Si0;,Ba(NO;),




а) [image: image320.png]Fe*3
Cl3?



   → соль подвергается гидролизу по катиону

[image: image321.png]Fe(OH), HCI




Слабое    сильная

основание        кислота

[image: image322.png]FeCly — Fe®* +3Cl~




[image: image323.png]Fe** + H,
,0 2 FeOH* + H
+




катион                                      среда кислая, pH<7

[image: image324.png]Fe** +3Cl~ + H,0 2 FeOH** + 2Cl~ + H* + CI~




[image: image325.png]FeCly + H,0 2 FeOHCL, + HCI




хлорид железа (III)   хлорид гидроксожелеза (III)     Соляная кислота


б) [image: image326.png]Ky Sios?



→соль подвергается гидролизу по аниону

KOH          H2SiO3 

Сильное    слабая

основание         кислота

K2SiO3   → 2K+   +  SiO32- 

[image: image327.png]Si03* + H,0 2 HSiO5 + OH~




Анион                                среда щелочная, pH>7

[image: image328.png]2K* +Si0;* + H,0 2 K* + HSi0; + K* + OH~




[image: image329.png]K,Si0; + H,0 2 KHSi0, + KOH




Силикат калия   гидросиликат калия    гидроксид калия


в) [image: image330.png]


  → соль гидролизу не подвергается, среда нейтральная, pH=7

[image: image331.png]Ba(OH), HNO;




сильное      сильная

основание          кислота

[image: image332.png]Ba(NO,),



 - нитрат бария


5. Проанализировать данные  соли на возможность проведения между ними совместного гидролиза, написать уравнение совместного гидролиза в молекулярной и ионно-молекулярной формах.

Совместный гидролиз протекает при смешивании растворов солей противоположного типа:

для одной из солей гидролиз по катиону, для другой соли гидролиз по аниону.  

При совместном гидролизе  чаще всего образуются: слабое основание, слабая кислота и соль неподвергающаяся гидролизу.

2FeCl3 +3K2SiO3 + 6H2O  = 2Fe(OH)3 +3H2SiO3 + 6KCl

2Fe3+   +  6Cl-    +  6K+   +  3SiO32-   + 6H2O = 2Fe(OH)3 +3H2SiO3 + 6K+  + Cl- 


2Fe3+   +  3SiO32-   + 6H2O = 2Fe(OH)3 +3H2SiO3

КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ «КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ» КР №2
Теоретические основы темы

Комплексные соединения классифицируются по природе лигандов или по характеру комплексных ионов.

Чаще комплексные соединения классифицируются по природе лиганда. Следуя этому принципу, можно выделить следующие группы комплексных соединений: аммиакаты и аминаты, аквакомплексы, ацидокомплексы, полигалогениды и др.

Аммиакаты – комплексы, содержащие во внутренней сфере в качестве лигандов молекулы аммиака. Их образуют почти все металлы. 

Аммиакаты меди, серебра, никеля легко образуются при смешении растворов соответствующей соли и аммиака. При этом сначала образуется основная соль, которая затем растворяется вследствие процесса комплексообразования. Например:

       2CuSO4 + 2NH4OH = (CuOH)2SO4↓ + (NH4)2SO4;

     (CuOH)2SO4↓ + 8NH4OH = [Cu(NH3)4]SO4 + [Cu(NH3)4](OH)2 + 8H2O.

Аминаты – комплексные соединения, содержащие в качестве лиганда различные органические амины, чаще всего этилендиамин                           NH2 – CH2 – CH2 – NH2, который в комплексном соединении занимает обычно два координационных места. Таковы, например, соединения: [PtEn2]Cl2, [CoEn3]Cl3, [NiEn3]Br2, где En – молекула этилендиамина.

Аквакомплексы - комплексные соединения, в которых лигандами являются молекулы воды. При кристаллизации аквакомплексов образуются кристаллогидраты. 

В кристаллогидратах молекулы воды обычно координированы вокруг катиона. Строение их не во всех случаях установлено, поэтому в химических формулах кристаллогидратов присоединение воды обычно указывают посредством точки: CrCl3∙6H2O, CuSO4∙5H2O, CoCl3∙6H2O, FeSO4∙7H2O, Na2CO3∙10H2O.

Ацидокомплексы - комплексные соединения, в которых лигандами являются кислотные остатки: K2[HgI4], Na2[PtCl6], K3[Ag(S2O3)2].

Ацидокомплексы можно представить и как сочетание солей, вследствие чего их также называют комплексными соединениями типа двойных солей: HgI2 ∙ 2KI, PtCl4 ∙ 2NaCl, Ag2S2O3 ∙ 3K2S2O3.

Существуют также комплексные соединения, во внутренней сфере которых имеются как молекулы воды, так и молекулы аммиака и кислотные остатки. Известны ряды комплексных соединений, в которых осуществляется постепенный переход от аммиакатов к аква – или ацидосоединениям, например: [Cr(NH3)6]3+, [Cr(NH3)5H2O]3+, [Cr(NH3)4(H2O)2]3+, [Cr(NH3)3(H2O)3]3+, [Cr(NH3)2(H2O)4]3+, [Cr(NH3)(H2O)5]3+, [Cr(H2O)6]3+.

В зависимости от характера комплексных ионов, комплексные соединения подразделяется на следующие группы:

а) катионные комплексы [Cu(NH3)4]Cl2, [Cr(H2O)6]Cl3;

б) анионные комплексы K3[Fe(CN)6], H2[SiF6];

в) катионно-анионные комплексы [Pt(NH3)4][PtCl4], [Co(NH3)6][Co(C2O4)3];

г) нейтральные комплексы (неэлектролиты) [Co(NH3)3(NO2)3]o, [Pt(NH3)2Br4]o.

Номенклатура комплексных соединений

Согласно современной номенклатуре первым в комплексном соединении называется анион в именительном падеже и только потом катион - в родительном падеже.

При названии комплексного иона прежде всего называют находящиеся во внутренней сфере анионы, прибавляя к их латинскому названию окончание "о", Например, хлоро(хлоридо), циано(цианидо),  сульфито, OН- гидроксо и т.д.

Далее называют нейтральные лиганды. При этом пользуются терминами: для координированного аммиака - аммин, для воды - аква. Число лигандов указывают греческими числительными: 1 - моно (обычно не приводится), 
2 - ди, 3 - три, 4 - тетра, 5 - пента, 6 - гекса. Затем переходят к названию центрального атома. Если центральный атом входит в состав комплексного катиона, то  использует русское название элемента и в скобках указывают его степень окисления (римскими цифрами). Если центральный атом содержится в комплексном анионе, то употребляют латинское название комплексообразователя, после которого указывают его степень окисления, а в конце прибавляют суффикс – ат, например:

[Pt(NH3)4Cl2]Cl2 – хлорид дихлоротетраамминплатины (IV);

[Ag(NH3)2]Cl – хлорид диамминсеребра (I);

K2[HgI4] – тетраидомеркурат (II) калия или тетраиодогидраргират (II) калия;

(NH4)2[Pt(OH)2Cl4] – дигидроксотетрахлороплатинат (IV) аммония.

Те же принципы соблюдаются и при наименовании комплексных соединений, не являющихся электролитами. Например: [Pt(NH3)2Br4] – тетрабромодиамминплатина (IV). 

ОБРАЗЕЦ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ (КР №2)
1. а) Дайте названия комплексным соединениям: [Ni(NH3)6]Cl2 , Na2[Zn(OH)4];

б) Составьте формулу комплексного соединения по его названию: гексацианоферрат (II) калия;  гексатиоцианоферрат (III) калия.

Для (а) и (б) укажите центральный атом, лиганды, внутреннюю координационную сферу, внешнюю сферу. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в водных растворах и выражения для констант нестойкости.

2. В каком растворе (при равной молярной концентрации), больше ионов Ag+ :[Ag(NO2)2-;  [Ag(NH3)2]+;  [Ag(S2O3)2]3- . Константы нестойкости комплексных ионов  соответственно равны 1,3 ∙ 10-3;     6,8 ∙ 10-8;   1,0 ∙ 10-13  .      

3. В каком направлении будет протекать процесс и почему?

                К2[HgI4]  +  4KCN   K2[Hg(CN)4]  +  4KI
   Kнест = 1,38 10-30                Kнест =6,03 10-10

Пример решения 1-го вопроса.
	Формула комплексного соединения и его название
	Комплексо-образователь
	Лиганд
	Коорди-национ-ное число
	Внутренняя сфера комплексного соединения
	Ионы внешней сферы 

	[Ni(NH3)6]Cl2

хлорид  гексаамминникеля (II) 
	Ni2+
	NH30
	6
	[Ni(NH3)6]2+
	Cl-

	Na2[Zn(OH)4]

тетрагидроксоцинкат натрия
	Zn2+
	OH-
	4
	[Zn(OH)4]2-  


	Na+

	гексацианоферрат (II) калия                 K4[Fe(CN)6]
	Fe2+
	CN-         
	6
	[Fe(CN)6]4-
	K+

	гексатиоцианоферрат (III) калия

K3[Fe(SCN)6]
	Fe3+


	SCN-


	6


	[Fe(SCN)6]3-


	K+




Уравнения диссоциации и выражения для расчета константы нестойкости:

1)    [Ni(NH3)6]Cl2  → [Ni(NH3)6]2+        +  2Cl-

        [Ni(NH3)6]2+    ↔   Ni2+     +   6NH30 

                         [Ni2+] ∙[ NH30 ] 6  

     Кнест. =     ------------------------

                         [ [Ni(NH3)6]2+ ]

2)  Na2[Zn(OH)4] → 2Na+     +   [Zn(OH)4]2-  

     [Zn(OH)4]2-  ↔ Zn2+   +   4OH- 

                         [Zn2+] ∙[ OH-]4  

     Кнест. =     ------------------------

                         [[Zn(OH)4]2- ]       

3)  K4[Fe(CN)6] → 4K+   +   [Fe(CN)6]4- 

     [Fe(CN)6]4-   ↔ Fe2+   + 6CN-

                         [Fe2+] ∙[CN-] 6  

     Кнест. =     ------------------------

                         [[Fe(CN)6]4-]

4) K3[Fe(SCN)6] → 3K+   +  [Fe(SCN)6]3- 

    [Fe(SCN)6]3- ↔ Fe3+  +  6 SCN- 

                         [Fe3+] ∙[SCN-] 6  

     Кнест. =     ------------------------

                         [[Fe(SCN)6]3-]

РЕШЕНИЕ ТИПОВЫХ ЗАДАНИЙ
Пример 1. Назвать соединения, содержащих  комплексные катионы или анионы:

a) K4[Fe(CN)6]; б) K3[Fe(CN)6]; в) Na2[Zn(OH)4]; г) [Ni(NH3)6]Cl2;

д) [Ag(NH3)2]OH; ж) [Cr(NH3)6] [CoIII(CN)6]; з) H3[Fe(PО4)2]. 

Решение.

а) гексацианоферрат (II) калия;

б) гексацианоферрат (III) калия;

в) тетрагидроксоцинкат  натрия;

г) хлорид гексаамминникеля (II);

д) гидроксид диамминсеребра (I);

ж) гексацианокобальтат (Ш) гексаамминхрома (III);

з) диортофосфатоферрат (III) водорода.

Пример 2.Назвать соединения, не являющиеся электролитами:

 а) [CoCl3(NH3)3]; б) [Ni(CO)4]; в) [PtCI2 (NH3)2].

Решение.

а) триамминтрихлорокобальт(II); б) тетракарбонилникель;

в) диаминдихлороплатина(II).

Пример 3. Вывести выражение общих констант нестойкости комплексных ионов. Сравнить устойчивость комплексов  (значение констант нестойкости приведены в табл.

(см. приложение).

а) [Cd(NH3)4]2+;  б) [CdJ4]2-;  в) [Ni(NH3)6]2+;  г)[Ni(CN)4]2-.

Решение.

Внимание. Сравнивать устойчивость комплексных ионов можно только для ионов, построенных однотипно. Можно сопоставлять устойчивость:

а) [Ag(NH3)2]+, [Ag(CN)2]-, [AgCl2]-, [AgBr2]-;

б) [Cu(NH3)4]2+, [Zn(NH3)4]2+.

Но нельзя сравнивать устойчивость этих двух групп ионов между собой.

а) [Cd(NH3)4]2+ ↔ Cd2+ + 4NH3,
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, Kнест1-4([Cd(NH3)4]2+ )= 7,56∙10-13;

б) [CdJ4]2- ↔ Cd2+ + 4J- ,
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, Kнест1-4([CdJ4]2-) = 8,00∙10-7;

в) [Ni(NH3)6]2+ ↔ Ni2+ + 6NH3 ,
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,  Kнест1-6 ([Ni(NH3)6]2+) = 1,86∙10-9;

г) [Ni(CN)4]2+ ↔ Ni2+ + 4CN- ,
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 , Kнест1-4([Ni(CN)4]2+) = 1,8∙10-14;

Для решения вопроса об устойчивости комплексных ионов сравнивают значение Kнест а, б и г, устойчивость уменьшается в ряду: г>а>б, сопоставлять устойчивость иона в с ионами а, б и г по этим данным невозможно.

Пример 4. Вычислить концентрацию ионов серебра в 0,1 М растворе [Ag(NH3)2]Cl содержащем в 1 л раствора 0,1 моль NH3.

 Решение.

[Ag(NH3)2]+  ↔ Ag++2NH3,

Kнест 1-2 ( [Ag(NH3)2]+ )  =[Ag+][NH3]2/[[Ag(NH3)2]+], 

C(Ag+)= Kнест 1-2 ( [Ag(NH3)2]+ )∙[[Ag(NH3)2]+]/[NH3]2 =9,3 ∙ 10-8∙(0,1)2/0,1= 

               9,3 • 10-7моль/л.

Ионизация комплексного иона [Ag(NH3)2]+  в растворе аммиака подавляется. Поэтому , как и в случае ионизации слабых электролитов, принимаем С[Ag(NH3)2]+ и C(NH3) равной их исходным концентрациям в растворе.Значение Kнест 1-2 ( [Ag(NH3)2]+) выбираем из таблицы  ( см.приложение).

Ответ: 9,3 • 10-7моль/л. 

Пример 5.Возможно ли в стандартном состоянии:

                  а) замещение лигандов в динитроаргенат-ионе на цианид-ионы 

                  б) центрального атома  в тетрацианокобальтат(II)-ионе  на катион кадмия. 

Решение.

Ответить на поставленный вопрос можно, сравнив значения констант нестойкости данных комплексных ионов: замещение возможно, если вновь образующийся комплексный ион более прочный, т. е. значение константы нестойкости образующегося иона меньше.

а) динитроаргенат-ион: Kнест 1-2 ([Ag(NO2)2]- ) = 1,48 • 10-3

    дицианоаргенат-ион: Kнест 1-2 ([Ag(CN)2]- ) = 1,41• 10-20 .

          Замещение возможно, т. к. Kнест 1-2 ([Ag(CN)2]- ) <  Kнест 1-2 ([Ag(NO2)2]- ).

б) тетрацианокобальтат-ион: Kнест 1-4 ([Co(CN)4]2- ) = 8,13• 10-20

     тетрацианокадмиат-ион: Kнест 1-4 ([Cd(CN)4]2- ) = 7,76• 10-18

           Замещение  невозможно, т. к. Kнест 1-4 ([Cd(CN)4]2- ) > Kнест 1-4 ([Co(CN)4]2- ).

Пример 6. В каком растворе (при равной молярной концентрации), больше ионов Ag+. 

Константы нестойкости комплексных ионов: [Ag(NO2)2-;  [Ag(NH3)2]+;  [Ag(S2O3)2]3- соответственно равны 1,3  10-3;     6,8  10-8;   1,0  10-13  .

          Решение.

Чем меньше значение константы нестойкости, тем меньше в растворе концентрация лигандов и комплексообразователя.

             Больше ионов Ag+ в растворе, содержащем ионы [Ag(NO2)2-.

Пример 7. В каком направлении будет протекать процесс и почему?

                К2[HgI4]  +  4KCN   K2[Hg(CN)4]  +  4KI
   Kнест = 1,38 10-30                Kнест =6,03 10-10

Решение.

Реакция всегда протекает в сторону образования более прочного соединения, у которого значение константы нестойкости меньше.

          В данном случае процесс протекает влево (← ).

Пример 8. Равновесие реакции:

          [Zn(NH3)4](NO3)2 + 4KOH  
[image: image337.wmf]®

¬

 K2[Zn(OH)4] + 2KNO3 + 4NH3↑

     смещено вправо. Какая из констант нестойкости больше :

            а) К нест. [Zn(NH3)4] 2+                                                б) К нест[Zn(OH)4]  2-  

Решение.

Чем меньше значение константы нестойкости, тем комплексное соединение более прочное, а реакция всегда протекает в сторону образования более прочного соединения.

В данном случае больше Кнест. [Zn(NH3)4] 2+.

Пример 9. При 25°С  Kнест 1-4 ([Cd(CN)4]2-) = 7,76• 10-18. Вычислите изменение энергии Гиббса процесса:  [Cd(CN)4]2-  ↔ Cd2+  +  CN-.

         Решение.

     Величина изменение энергии Гиббса связана с величиной константы нестойкости соотношением:  Go  = - 2,3RT∙lg Kнест.

                          Go  = - 2,3∙8,31∙298∙ lg7,66∙10-18 = 97,7 кДж/моль.

Пример 10. Какое из указанных веществ лучше выбрать для разрушения комплексного иона [Ag(CN)2]-  (Kнест. = 1,0∙10-21)

   а) Ag2CO3 (KS = 6,15∙10-12)     б)Ag3PO4 (KS = 1,8∙10-18)        в)Ag2S (KS = 5,7∙10-51)

          Решение.

     Комплексный ион разрушается, если образуется малорастворимое вещество, наиболее полно удаляющее ионы из раствора, т. е. имеющее наименьшее значение KS.

В данном случае это ответ: в) --- Ag2S.

Для качественной подготовки  к контрольной работе предлагаются задания для самостоятельной работы

1.Написать координационные формулы следующих соединений: 

тетрахлороаурат (III) калия, гексагидроксохромат (III) бария, хлорид нитритопентаамминхрома (III), гексафтороалюминат (III) натрия, тиоцианатотрицианокупрат (II) бария, дихлородиамминплатина, дисульфатоферрат (II) аммония, гексацианокобальтат (III) калия, гексацианоферрат (III) водорода, гексафторосиликат (IV) водорода, гидроксид гексаамминкобальта (П), пентакарбонилжелезо, тетратиоцианатогидраргират (II) калия, бромид цианотетраамминаквакобальта (III), хлорид гексааквахрома (III), гексацианоферрат (П) гексаамминникеля (II), дисульфатоферрат (II) аммония.

2.  Написать координационную формулу комплексного соединения и назвать его, если:         а) координационное число комплексообразователя равно четырем:

 ZnCl2 ∙ 4NH3, Ni(CN)2 ∙2KCN, HgBr2 ∙ 2KBr, BiI3 ∙ KI,

PtCl2 ∙ 2NH3, Pb(OH)2 ∙ 2KOH, PdCI2 ∙ 2KC1, BF3 ∙ KF, Cd(C104)2 ∙ 4NH3;

        б) координационное число комплексообразователя равно шести: 

CrCl3  ∙ 5Н20, PtCI4 ∙  2NH3, Co(N03)2 ∙ 5NH3, CoCl3 ∙ 5NH,NiCl2 ∙ 6NH3, CoCl3∙ ∙ 4NH3,  Pt(OH)4 ∙ KOH ∙ KCl, CoCl3 ∙ 5NH3  ∙ H20, CrCI3 ∙ 3H20 ∙ 3NH3, Cr(SCN)3 ∙ 3KSCN,  

Co(SCN)3 ∙ NH4SCN ∙ 2NH3, PtCl ∙ 5NH3, Co(NO2)3  ∙3KNO2. 

3.Написать уравнение реакции Zn(OH)2 с аммиаком.

     Координационное число  равно 4.

4. Написать уравнение ионизации в растворах следующих координационных  соединений и выражения для ступенчатых констант нестойкости и общей константы нестойкости:

[Zn(NH3)4]2+,[Au(Cl)4]2-,[Cu(NH3)4]SО4, K2[PtCl4].

5. Изменение энергии Гиббса для процесса: [Cu(CN)2]- ↔ Cu- + CN-  

при 25°С равно 137 кДж/моль. Вычислите Kнест  этого комплексного иона.

6.Написать уравнения возможных реакций образования новых комплексных соединений в молекулярном и ионном виде (необходимые значения константы  нестойкости приведены в таблице  приложения).

              [Cd(NH3)4]CI2 + KCN=                      Na [ AuBr2] + NaCN =

     K2[Hg(SCN)4] + KI =                         K2[CdCl4] + NH3 • H2О =

     К [Cu(CN)2] + KI=                             [Ag(NH3)2]Cl+Na2S2О3=

         7.В каком направлении будут протекать процессы и почему?

               [Ag(NH3)2]NO3 + K2S2O3  K[Ag(S2O3)] + KNO3 + 2NH3

               Kн=5,8910-9
            
 Кн=1,010-18


   8.В каком направлении будет протекать процесс и почему?

              K[Ag(CN)2 + K2S2O3  K[Ag(S2O3)] + 2KCN

              Kн = 1,0  10-21

Kн =1,0 10-18

         9. Равновесие реакции
            [Cd(NH3)4]SO4 + 4KCN
[image: image338.wmf]®
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 K2[Cd(CN)4] + K2SO4 + 4NH3↑

           смещено вправо . Какая из констант нестойкости меньше:

а) К нест.  [Cd(NH3)4]2+                                                б) К нест  [Cd(CN)4]2-

        10.Объяснить, почему разрушается комплексный ион при обработке комплексного соединения [Ni(NH3)6]Cl2:                               

    а) HNO2; б) K2S: в) KCN.

11.Гидроксид меди (II) растворяется, а сульфид меди (II) не растворяется в концентрированном растворе аммиака. Объяснить наблюдаемое явление.

12.Константы  нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]2-, [Hg(CN)4]2-, [Cd(CN)4]2- соответственно равны 8  10-20 ;  4  10-41 ; 1,4 10-17. В каком  растворе, содержащем эти ионы (при равной молярной концентрации), ионов СN- больше? Напишите выражения для констант нестойкости указанных комплексных ионов и формулы соединений, содержащих эти ионы

        13.Константы нестойкости комплексных ионов: [Co(CN)4]2-; [Cd(CN)4]2-; [(Hg(CN)4]2- соответственно равны 8  10-20, 4 10-41 , 1,4  10-17. Какой из этих ионов является более прочным? Напишите выражения для констант нестойкости указанных комплексных ионов и формулы соединений содержащих эти ионы.

        14.Возможно ли в стандартном состоянии замещение:

           - лиганда в гексафтороферрат (Ш)-ионе на тиоцианат-ион; 

  -иона-комплексообразователя в тетрацианокадмиат-ионе  на катион никеля(II).

        15. Рассчитать концентращпо лигандов в 0,02 М растворах комплексных соединений: a) K[Au(CN)2]; б) [Cu(NH3)2]Cl; в) Na3[Ag(S203)2]

Ответ: а) 5,85 • 1044моль/л; б) 9,64 • 10 4 моль/л в) 1,0  • 10-5 моль/л.

16. Рассчитать концентрацию лиганда в 0,05 М растворе K[Ag(CN)], содержащем 0,1 моль AgNO3 в I л этого раствора                                                                                                                  Ответ: 2,0 – 10-11 моль/л.

        17.К 0,1М раствору K2[Cu(СN)4], содержащему, кроме того 0,1 моль/л KCN, прибавлен раствор сульфида натрия. Рассчитать концентрацию сульфид-ионов, при которой сульфид кадмия может выпасть в осадок. 

Произведение растворимости сульфида кадмия равно 3,6·10-29.

Приложение
ОБЩИЕ КОНСТАНТЫ НЕСТОЙКОСТИ КОМПЛЕКСНЫХ ИОНОВ 
	Лиганд-аммиак, NH3

	Ag+ K1-2=5,89·10-8
	Co2+ K1-6=4,07·10-5
	Hg2+ K1-4=5,01·10-20

	Cd2+ K1-4=2,75·10-7
	Co3+ K1-6=6,17·10-36
	Ni2+ K1-4=3,39·10-8

	Co2+ K1-4=8,51·10-6
	Cu2+ K1-4=1,07·10-12
	Zn2+ K1-4=8,32·10-10

	Лиганд-иодид-ион, I-

	Bi3+ K1-6=7,94·10-20
	Hg2+ K1-4=1,48·10-30
	Pb2+ K1-4=1,20·10-4

	Лиганд-цианид-ион, CN-

	Ag+ K1-2=1,41·10-20
	Co3+ K1-6=1,0·10-64
	Fe3+ K1-6=1,26·10-44

	Au+ K1-2=5,01·10-30
	Cu+ K1-4=2,0·10-30
	Ni2+ K1-4=1,0·10-31

	Cd2+ K1-4=7,76·10-18
	Fe2+ K1-4=1,26·10-37
	Zn2+ K1-4=2,40·10-20

	Co2+ K1-6=8,13·10-20
	
	

	Лиганд-фторид-ион, F-

	Al3+ K1-6=2,14·10-21
	Fe3+ K1-6=7,94·10-17
	

	Лиганд-тиоцианат-ион, SCN-

	Ag+ K1-2=5,89·10-9
	Co2+ K1-3=1,58·10-2
	Fe3+ K1-6=5,89·10-4

	Bi3+ K1-6=5,89·10-5
	Cu2+ K1-4=3,02·10-7
	Hg2+ K1-4=6,31·10-22

	Лиганд-тартрат-ион, -OOC–CH(OH)–CH(OH)–COO-

	Co2+ K1-2=9,77·10-10
	Fe3+ K1-2=1,38·10-12
	

	Лиганд- нитрит-ион,NO-2

	Ag+ K1-2=1,48·10-3
	Cd2+ K1-3=1,55·10-4
	

	Лиганд- бромид-ион,Br-

	 Bi 3+ K1-6=3,02·10-10
	Hg2+ K1-4=1·10-21
	Pt2+ K1-4 = 3,16·10-21

	Лиганд- хлорид-ион,Cl-

	Bi3+ K1-6=3,80·10-7
	Pt2+ K1-4=1,0·10-16
	

	Лиганд- ЭДТА,(-COO-CH2)2N-(CH2)2-N(CH2-COO-)2

	                                          Комплексы состава  1 : 1

	Al3+       3,16·10-17
	Co3+         2,51·10-41
	Mg2+        7,59·10-10

	Ba2+       1,66·10-8
	Cr3+          3,98·10-21
	Mn2+        9,12·10-15

	Bi3+        3,98·10-28
	Cu2+         1,58·10-19
	Pb2+         9,12·10-19

	Ca2+           2,57·10-11
	Fe2+          6,31·10-15
	Tl+           2,95·10-7

	Cd2+       3,47·10-17
	Fe3+          5,89·10-25
	Tl3+          1,58·10-38

	Co2+       4,90·10-17
	Hg2+         1,58·10-22
	Zn2+         5,50·10-17


КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ  «ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ» (КР №3)
Вариант 0
1. Определите сумму коэффициентов в молекулярном уравнении ОВР:

KBrO3+F2+KOH→KBrO4+

                                     а)  7          б)   23      в)  8         г)  12

2. Определите равновесный потенциал электрода, на котором протекает реакция

ClO4- + 2H+ + 2e ClO3− + 2H2O
Стандартный потенциал равен + 1,19 В, активности ионов ClO3- и ClO4- соответственно 0,75 и 1,55 моль/л, рН = 4.5, Т =298 К

3. Какая из восстановленных форм 

а)   H2S           б)    Mn2+           в)   Cu
является более активным восстановителем:

                                       1) S+2H++2e=H2S                                            φ0=0,17В

                                       2) MnO4-+8H++5e=Mn2++4H2O                       φ0=1,51В
                                       3) Cu++e=Cu                                                     φ0=0,52В

4. Используя табличные значения, определите, какой наиболее вероятный продукт образуется при окислении хлорид-ионов в нейтральной среде под действием перманганат-ионов, если концентрации веществ в растворе равны 1 моль/л.  

1) MnO4-+4H++3e=MnO2+2H2O            φ0=1,67В
                                     2)2Cl-=Cl2+2e                                          φ0=1,36В
                                     3) Cl-+H2O=HClO+H++2e                      φ0=1,49В
                                     4) Cl-+3H2O=ClO3-+6e+6H+                           φ0=1,45В
а)  HClO              б)  Cl2                 в)  ClO3- 

5. Установите, в каком направлении возможно самопроизвольное протекание реакции

2NaCl+Fe2(SO4)3=2FeSO4+Cl2+Na2SO4

1)  Cl2+2e=2Cl-                       φ0=1,36В

                                             2)    Fe3++e=Fe2+                                 φ0=0,77В 

а) слева направо   б) справа налево   в) обратима

                                             →                              ←   
             ↔

6. Вычислите константу равновесия системы:

2CoCl3=2CoCl2+Cl2

а)  2         б)  1·1016          в)  2·1016         г)   16

7. Решите задачу, используя закон эквивалентов.

Определить массу выделившегося йода при взаимодействии 0,5 л 15%-ного раствора иодида калия (плотность - 1,12 г/мл) в кислой среде с избытком перекиси водорода.

ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ НЕКОТОРЫХ ЗАДАЧ
Теоретические основы темы
При определении продуктов окислительно-восстановительной реакции надо вспомнить, что

Только восстановительными свойствами обладают:

- все металлы; наиболее активными восстановителями являются металлы S-электронного семейства;

- веществ, в которых атомы элементов проявляют свою низшую степень окисления, имея завершенный слой, эти атомы могут только отдавать электроны, например: 
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Только окислительными свойства обладают: 

- 
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 (самый электроотрицательный элемент) 

- вещества, в которых атомы элементов находятся в высшей степени окисления (высшая степень окисления, как правило, равняется номеру группы периодической системы, к которой относится данный элемент). Например, в молекулах
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, внешний     электронный слой атомов в высшей степени окисления имеет конфигурацию ns0np0,  т.е полностью лишен электронов.

Двойственными окислительными  и восстановительными свойствами обладает вещество, содержащие атомы в промежуточной степени окисления, которую  они могут повышать, окисляясь и проявляя при этом восстановительные свойства, а также понижать, восстанавливаясь и проявляя окислительные свойства. Это все неметаллы, кроме 
[image: image342.wmf]2

F

 а также сложные вещества:
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Характер взаимодействия между одними и теми же веществами может изменяться в зависимости от pH среды. Это наглядно проявляется в реакциях восстановления перманганата калия одним и тем же восстановителем, например, сульфитом натрия.

                окисленная форма

     восстановленная форма

               Кислая среда , pH<7   
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Влияние концентрации реагентов и температуры четко прослеживается при взаимодействии металлов с серной кислотой. Так, при растворении цинка в разбавленной кислоте, в качестве окислителя выступает ион водорода:
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В концентрированной же кислоте окислительные свойства проявляет сера со степенью  окисления +6:
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Во многих случаях продукты окислительно-восстановительных процессов можно определить экспериментально по наблюдениям, если продукты реакции имеют  характерную окраску, выпадают  в осадок, выделяются в виде газа,  имеют  специфический запах. В тех случаях, когда  реакция не сопровождается видимыми изменениями, необходимо прибегнуть к логическому рассуждению. 

В этом случае может быть полезна таблица. В левой графе даны окислители,  стрелкой показано, какой продукт получается из данного окислителя при восстановлении. В правой графе  приведены восстановители и продукты их окисления.  В таблице также учтено влияние концентрации кислоты и характера среды.  

Таблица 1 - Наиболее часто применяемые восстановители и окислители и продукты реакции

	Окислители
	Восстановители

	Соединения серы
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	Соединения азота
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	Соединения хрома
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	Соединения марганца
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1. Определите сумму коэффициентов в молекулярном уравнении ОВР:

                              KBrO3 + F2 + KOH   →   KBrO4  +

Т.к. Br в реакции повышает степень окисления с +5 до +7, то он является восстановителем. Окислителем в данной реакции может быть F2 , способный понижать  высшую степень окисления 0 до -1. В щелочной среде фторид-ион образует соль KF.   

Br+5   - 2е  = Br+7  │ 1
в-ль  ок-ся

F2  + 2∙1е = 2 F-      │ 1
о-ль  вос- ся

                     KBrO3 + F2 + 2KOH   →   KBrO4  + 2KF + H2O

Сумма коэффициентов равна 8.
2. Определите равновесный потенциал электрода, на котором протекает реакция

ClO4- + 2H+ + 2e ClO3− + 2H2O
Стандартный потенциал равен + 1,19 В, активности ионов ClO3- и ClO4- соответственно 0,75 и 1,55 моль/л, рН = 4.5, Т =298 К

Равновесный потенциал электрода, на котором протекает реакция с участием электронов и протонов определяется по уравнению Нернста-Петерса:

                   0,059        [окисленной формы][ H+ ]m 


φ  =  φ о +  ------- lg------------------------------- =

                      z
   [восстановленной формы ]

                     0,059         [окисленной формы][ 10-рН]m
        = φ о + ------- lg----------------------------------- 

                        z           [восстановленной формы ]


φ —  равновесный  потенциал, В

φ о  --- стандартный потенциал, В

z   ---- число передаваемых электронов

m ---- число передаваемых H+

[  ] ---- активности или концентрации ионов, моль/л 

                             0,059
1,55∙ (10-4,5)2

      φ  = 1,19 + ------- lg---------------- = 1,19 +  0,0295 lg( 2,0667∙ 10-9) =


2
0,75

=  1,19 + 0,0295∙( 0,315 – 9) = 1,19 + 0,0295∙ (- 8,685) = 1,19 – 0,256 = 0,934В       

3а. Какая из восстановленных форм 

а)   H2S           б)    Mn2+           в)   Cu
является более активным восстановителем:

                                       1) S+2H++2e=H2S                                            φ0=0,17В
                                       2) MnO4-+8H++5e=Mn2++4H2O                       φ0=1,51В
                                       3) Cu++e=Cu                                                     φ0=0,52В

Чем меньше потенциал φ0 , тем более активным восстановителем будет восстановленная форма.

 
Ответ: а) H2S 

3б. Какая из восстановленных форм 

а)   H2S           б)    Mn2+           в)   Cu
является менее активным восстановителем:

                                       1) S+2H++2e=H2S                                            φ0=0,17В
                                       2) MnO4-+8H++5e=Mn2++4H2O                       φ0=1,51В
                                       3) Cu++e=Cu                                                     φ0=0,52В

Чем больше потенциал φ0 , тем менее активным восстановителем будет восстановленная форма.


Ответ: б) Mn2+ 

3в. Какая из окисленных форм 

а)  MnO4-             б)  Cu+             в)  S  

является менее активным окислителем:

                                       1) S+2H++2e=H2S                                            φ0=0,17В
                                       2) MnO4-+8H++5e=Mn2++4H2O                       φ0=1,51В
                                       3) Cu++e=Cu                                                     φ0=0,52В

Чем меньше потенциал φ0 , тем менее активным окислителем будет окисленная форма.


Ответ: в) S  

3г. Какая из окисленных форм 

а)  MnO4-             б)  Cu+             в)  Cu+ 

является более активным окислителем:

                                       1) S+2H++2e=H2S                                            φ0=0,17В

                                       2) MnO4-+8H++5e=Mn2++4H2O                       φ0=1,51В
                                       3) Cu++e=Cu                                                     φ0=0,52В

Чем больше потенциал φ0 , тем более активным окислителем будет окисленная форма.


Ответ: а) MnO4-    

4. Используя табличные значения, определите, какой наиболее вероятный продукт образуется при окислении хлорид-ионов в нейтральной среде под действием перманганат-ионов, если концентрации веществ в растворе равны 1 моль/л.  

                                     1) MnO4-+4H++3e=MnO2+2H2O            φ0=1,67В
                                     2)2Cl-=Cl2+2e                                          φ0=1,36В
                                     3) Cl-+H2O=HClO+H++2e                      φ0=1,49В
                                     4) Cl-+3H2O=ClO3-+6e+6H+                           φ0=1,45В
а)  HClO              б)  Cl2                 в)  ClO3- 

Чем больше Ео (∆φ о)  = φ оокислителя    - φ о восстановителя, тем наиболее вероятный продукт образуется.

Окислитель: MnO4- 
Восстановитель: Cl-

∆φ о 1-2 = 1,67 –  1,36 = 0,31В ( продукт Cl2)

∆φ о 1-3 =  1,67 -   1,49 =0,18 В (продукт HClO)

∆φ о 1-3 =  1,67 -   1,45 =0,22 В (продукт ClO3-)


Ответ: наиболее вероятный продукт: б)  Cl2    

5. Установите, в каком направлении возможно самопроизвольное протекание реакции

                                        2NaCl + Fe2(SO4)3 =  2FeSO4 + Cl2 + Na2SO4

1)  Cl2+2e=2Cl-                       φ0=1,36В

                                                   2)    Fe3++e= Fe2+                               φ0=0,77В 

а) слева направо   б) справа налево   в) обратима

                                             →                              ←   
             ↔

Если ∆φ о >0, то протекает прямая реакция, т.е. слева направо (→)

Если ∆φ о < 0, то протекает обратная реакция, т.е. справа налево (←)

∆φ о  = φ оокислителя    - φ о восстановителя,

Окислитель --- Fe2(SO4)3 ,т.к. Fe3+ переходит в Fe2+ ; 

Восстановитель – NaCl ,т.к. Cl- переходит в Cl0

∆φ о   = 0,77 – 1,36 = - 0,59< 0 ,т.е  ответ: б) справа налево   

Количественной характеристикой самопроизвольного протекания окислительно – восстановительной реакции является  расчетное значение ∆φ о реакции, которое определяется как разность между  потенциалами  окислителя  и восстановителя. Окислительно – восстановительная  реакция  протекает  самопроизвольно, если разность потенциалов является положительной  величиной. Сущность этого заключается в следующем: если мысленно обособить процессы окисления и восстановления, т.е. “составить” гальванический элемент, то в нем будет совершаться электрическая работа за счет протекания химической реакции. Для обратимого процесса справедливо: А (максимально полезная)=А (электрическая), но 

А (электрическая) = n F Ео, где Ео       - стандартная ЭДС, В; 

Ео (∆φ о)  = φ оокислителя    - φ о восстановителя

Из термодинамики известно, что А = - ∆ Gо, отсюда   n F Ео    = - ∆ Gо

Таким образом, изменение энергии Гиббса будет отрицательной величиной, а значит, реакция будет протекать самопроизвольно, при положительном значении разности потенциалов.

Константу равновесия редокс-процесса можно рассчитать, исходя из соотношения:
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6. Вычислите константу равновесия системы:        2CoCl3=2CoCl2+Cl2

а)  2         б)  1·1016          в)  2·1016         г)   16

Константу равновесия редокс-процесса можно рассчитать, исходя из соотношения:
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F = 96500 Кл /моль (постоянная Фарадея)


Е0 = ∆φ о  = φ оокислителя    - φ о восстановителя

       
R = 8,314 Дж/К∙ моль ( универсальная газовая постоянная)


n∙∆φ о             Co3+ + 1e = Co2+      │ 1   2    2

       lg K = -------------.       2Cl- - 2∙ 1e = Cl2       │ 2       1


0.059
n = 2


Из таблицы: φ оокислителя = φ о(Co3+ /Co2+ ) = 1,84В 


                         φ о восстановителя= φ о (Cl2/ 2Cl-) = 1.36В


∆φ о  = 1,84 -1,36 = 0,48В


2∙ 0,48

       lg K = ------------- = 16,27;   К = 1016,27 = 100,27 ∙ 1016 = 1,9∙ 1016 = 2∙ 1016


0,059


Ответ: в)  2·1016  

КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ «ПОЛИФУНКЦИОНАЛЬНЫЕ, ВЫСОКОМОЛЕКУЛЯРНЫЕ ОРГАНИЧЕСКИЕ СОЕДИНЕНИЯ» (КР №4)
Вариант 0
1. Написать схемы реакций, указать условия протекания реакций, тип реакции, дать названия веществам (по ИЮПАК).

                                                    tº                  +H Cl               +NH3

HООC– СH2 – CH2 – CООH -------→ A -------------→ Б --------------→ В

2. а) Напишите реакцию гидролиза триолеата глицерина и реакции окисления продуктов гидролиза.

     б) Напишите реакцию образования и реакцию бромирования триолеата глицерина. 

3.а) Написать реакцию образования трипептида гли-глу-фен.

    б) Написать схему гидролиза трипептида гли-глу-фен с С-конца. 

    в) Написать схему гидролиза трипептида гли-глу-фен с  N-конца.

4. а) Напишите формулы α- и β-D-глюкопираноз.

    б) Напишите формулы α- и β-D-глюкофураноз.

    в) Окисление D-глюкозы сильным окислителем. 

    г) Окисление D-глюкозы слабым окислителем. 



    Знать структурные формулы кислот: олеиновой, линолевой, линоленовой, пальмитиновой, стеариновой.


Знать структурные формулы углеводов: глюкозы, галактозы, маннозы, фруктозы, рибозы, дезоксирибозы.  

ЗАДАНИЕ — ДОПУСК К ЭКЗАМЕНУ ПО КУРСУ «ХИМИЯ»
Вариант 0 

1. Найти количество теплоты, выделяемое при сгорании 5,6л водорода, 

если энтальпия образования воды равна (-286) кДж/моль 

2. Не производя вычислений, установить знак ∆ So следующих процессов:

а) 2NO(г) + O2(г) = 2NO2(г);        б)  2H2S(г) + 3O2(г) = 2H2O(ж) + 2SO2(г)

Ответ поясните.

3.На основании приведенных термодинамических данных (∆Go образования оксидов) определите, какой металл проявляет наибольшую восстановительную активность при взаимодействии с кислородом:




Na2O

Li2O

Cs2O

Rb2O

 ∆Go298, кДж/моль   -376,6

-560,2
-274,5        -290,8

4. Рассчитать во сколько раз  и как изменится скорость реакции при повышении температуры с 290К до 320К, если температурный коэффициент реакции равен 4.

5. Прямая реакция протекает с выделением тепла. Каково соотношение между Еа прямой реакции (Еа прям.) и Еа обратной реакции (Еа обр.)?

а) Еа прям. = Еа обр.  б) Еа прям.  > Еа обр.

в) Еа прям. < Еа обр.  г) нельзя определить

Ответ пояснить, используя энергетическую диаграмму.

6.В каком направлении будет смещаться равновесие с повышением температуры и  с понижением давления для следующей обратимой реакции: 



2SО2 + О2 = 2SО3;    


∆ Н= -196,6 кДж

7. Считая диссоциацию сульфида натрия полной, рассчитайте концентрацию иона натрия в 0,05М растворе данной соли.

8. Расположите вещества в порядке уменьшения силы электролитов:


а) HAsO2  Kд=6,0 ∙ 10-10

б) HF        Kд=6,6 ∙ 10-4


в) HClO    Kд=5,0 ∙ 10-8

г) HCNS   Kд=1,4 ∙ 10-1

9.Расположите приведенные данные о растворах в порядке увеличения рН (концентрации ионов даны в моль/л):

а) [H+]=10–6; б)[OH–]=10–6;  в) pH=4,5;  г) [H+]=4,7·10–2.


10. Константа диссоциации гидроксида аммония Кдисс.=1,7 ∙10-5, рассчитайте рН  0,059М раствора.

11. 0,365г соляной кислоты находится в 10л раствора. Рассчитайте рН данного раствора.

12. Какая из солей: NaBr, Na2S, Cu(NO3)2, CoCl2  – подвергается гидролизу по аниону? Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения гидролиза соответствующей соли.
Какие факторы усилят гидролиз данной соли?

13. Рассчитайте осмотическое давление при 310 К водного раствора маннита (М(маннита)=180г/моль), имеющего массовую долю 10% и плотность равную 1,04 г/мл, применяющегося для понижения внутричерепного давления. Каким будет этот раствор по отношению к плазме крови? Опишите поведение эритроцитов при помещении их в этот раствор. (i = 1) . 

14.Имеются три раствора с одинаковой концентрацией - 0,1 моль/кг - хлорида калия, мочевины и хлорида магния. Какой из них имеет максимальную температуру кипения, а какой минимальную? (Расчеты производить не следует).

15.Ацетатный буфер (рКа=4,76) приготовлен с рН=5,33. Укажите по кислоте или по основанию буферная емкость данного раствора больше. Ответ обоснуйте. Напишите сопряженную кислоту и основание.

16. Насыщенный раствор AgIO3 объемом 3 л содержит в виде ионов 0,176 г серебра. Вычислите ПР. 

17.Раствор содержит ионы Ca2+ и Ba2+ в равных молярных концентрациях. К этому раствору добавляют по каплям раствор сульфата калия. Какая соль начнет выпадать в осадок раньше? Дайте обоснованный ответ.

 Ks (CaSO4)=1,3·10–4; Ks (BaSO4)=1,1·10–10.


18. Координационное число платины (II) равно четырем. Составьте координационную формулу, напишите уравнения диссоциации в водных растворах, выражение для константы нестойкости следующего комплексного соединения: PtCl2·2KCl. Назовите полученное соединение.

19. Расставьте коэффициенты в уравнении методом электронного баланса, укажите окислитель и восстановитель.

К2Cr2O7   + H2S + H2SO4   =  S + Cr 2 (SO4)3  + K2SO4  +  H2O

 Идет ли реакция  самопроизвольно, ответ подтвердите расчетом, если

 ∆ φ0 Cr2O 72- /Cr 3+  = 1,33В;   ∆φ 0  S 0 /S2-   = -0,476В.

20.В контакте находится железо-никелевая пластина. Определить, какой из двух металлов подвергается коррозии. Напишите уравнение процесса коррозии для случая водородной деполяризации.

21.В коллоидном растворе, полученном взаимодействием силиката калия с избытком серной кислоты, потенциалопределяющим ионом является…

а) ион водорода,  б) силикат-ион,  в) ион калия,  г) сульфат ион.

Для обоснования ответа составьте формулу мицеллы.

Добавление каких по заряду ионов  (катионов или анионов) вызовет коагуляцию?

22. Напишите реакцию щелочного гидролиза триолеата. Охарактеризуйте химическими реакциями свойства исходного вещества и продуктов гидролиза. 

8.2  ИНДИВИДУАЛЬНЫЕ ДОМАШНИЕ ЗАДАНИЯ
ПО ДИСЦИПЛИНЕ «ХИМИЯ»
ДОМАШНЕЕ ЗАДАНИЕ № 1

ПО ТЕМЕ «ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА»

Вычислите величины 
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,  для реакций, уравнения которых приведены в табл. 1 (необходимые для расчетов данные см. в Приложении ). Объясните знак изменения энтальпии и энтропии. Возможна ли данная реакция при стандартных условиях?

Постройте график зависимости ∆G от Т и определите по графику температуру  равновесия. 

Таблица 1

	№ варианта
	Уравнения реакций 

	1
	СН3СНО(Г) ↔ СН4(г) + СО(Г) 

	2
	2NO(r) + 2Н2(Г) ↔N2(r) + 2Н20(Г) 

	3
	2NO(r) + 02(г) ↔ 2N02(r) 

	4
	C2Cl4(г)+ С12(г) ↔ С2Сl6(г) 

	5
	4Н2(Г) + 2N02(r) ↔4Н20(Г) + N2(r) 

	6
	2NO(r) + С12(г) ↔ 2NOCl(r) 

	7
	2NO(r) + Н2(г) ↔N20(r) + Н20(г) 

	8
	С0(г)+ Сl2(г) ↔ СОС12(г) 

	9
	Н2(г) + Вr2(г) ↔2НВr(Г) 

	10
	Н2О2(Г) + Н2(г) ↔2Н2О(Г) 

	11
	CdO(TB) + Н2(г) ↔ Cd(ТВ) + Н2О(Г) 

	12
	Н2(г) + J2(г)↔ 2НJ(г) 

	13
	Fe(ТВ) + С12(г) ↔ FeCl2(TB) 

	14
	2NO(r) + Вr2(г) ↔2NOBr(r) 

	15
	2N205(r) ↔ 4N02(r) + 02(г) 

	16
	НСНО(г) ↔ Н2(г) + СО(г) 

	17
	С(ТВ) + СО2(г) ↔ 2СО(г) 

	18
	2О3(г) ↔ ЗО2(г) 

	19
	СО(г) + Н2О(г) ↔ СО2(г) + Н2(г) 

	20
	N2(r) + 02(г) ↔ 2NO(r) 


Приложение

Термодинамические свойства некоторых веществ

	Вещество 
	ΔH°f; 298°,

кДж/моль 
	S° 298°,

Дж/(К-моль) 
	Вещество 
	ΔH°f; 298°,

кДж/моль 
	S° 298°,

Дж/(К-моль) 

	Вr2(г) 
	30,91 
	245,37 
	НВr(г) 
	-36,38 
	198,58 

	С(ТВ) 
	0,00 
	5,74 
	НСНО(г) 
	-115,90 
	218,78 

	Сd
	0,00 
	51,76 
	НJ(г) 
	26,36 
	206,48 

	CdO(TB) 
	-258,99 
	54,81 
	Н2(г) 
	0,00 
	130,52 

	СН3СНО(г) 
	-166,00 
	264,20 
	Н20(г) 
	-241,81 
	188,72 

	СН4(г) 
	-74,85 
	186,27 
	Н2О2(г) 
	-135,88 
	234,41 

	C102(r) 
	104,60 
	257,02 
	J(г) 
	62,43 
	260,60 

	С12(г) 
	0,00 
	222,98 
	N0(r) 
	91,26 
	210,64 

	СО(г) 
	-110,53 
	197,55 
	NOBr(r) 
	81,84 
	272,63 

	СОС12(г) 
	-219,50 
	283,64 
	NOCl(r) 
	52,59 
	263,50 

	С02(г) 
	-393,51 
	213,66 
	N02(r) 
	34,19 
	240,06 

	С2С14(г) 
	19,61 
	340,92 
	N2(r) 
	0,00 
	191,50 

	С2С16(г) 
	27,13 
	398,52 
	N20(r) 
	82,01 
	219,83 

	Fe(TB) 
	0,00 
	27,15 
	N205(r) 
	13,30 
	355,65 

	FeCl2(TB) 
	-341,01 
	119,66 
	02(г) 
	0,00 
	205,04 

	F2(r) 
	0,00 
	202,67 
	О3(г) 
	142,26 
	238,82 


ДОМАШНЕЕ ЗАДАНИЕ № 2

ПО ТЕМЕ «КИНЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ»

Задание 1. Скорость химических реакций и зависимость ее от концентрации реагирующих веществ, давления и температуры

Для приведенных в заданиях уравнений химических реакций составить математическое выражение закона действия масс и определить как изменится скорость прямой реакции:

1. При увеличении концентрации первого вещества в «а» раз.

2. При увеличении концентрации второго вещества в «в» раз.

3. При увеличении давления в системе в «с» раз.

4. При условии, когда концентрация реагирующих веществ уменьшается в «d» раз.

5. При повышении температуры на «Δt» градусов, если условно γ=2.

В таблице задания приводятся цифровые задания величин  а, в, с, d, Δt.

Варианты заданий

	Вариант
	Уравнения реакций
	а
	в
	с
	d
	Δt

	1.
	2NO+O2=2NO2
	3
	3
	3
	3
	20

	2.
	2CO+O2=2CO2
	4
	4
	2
	4
	30

	3.
	4P(т)+5O2=2P2O5(т)
	10
	2
	2
	2
	50

	4.
	CH4+2O2=CO2+2H2O(г)
	2
	3
	2
	2
	10

	5.
	H2+S(т)=H2S
	5
	8
	10
	9
	40

	6.
	CaO(т)+CO2=CaCO3(т)
	20
	20
	6
	5
	30

	7.
	Fe2O3(т)+CO=2FeO(т)+CO2
	9
	15
	7
	4
	70

	8.
	2ZnS(т)+3O2=2ZnO(т)+2SO2
	14
	2
	3
	2
	60

	9.
	4FeO(т)+O2=2Fe2O3(т)
	12
	5
	4
	7
	20

	10.
	N2+3H2=2NH3
	9
	2
	2
	3
	40

	11.
	4NH3+5O2=4NO+6H2O(г)
	2
	2
	2
	2
	50

	12.
	CO2+H2=CO+H2O(г)
	12
	9
	3
	2
	40

	13.
	FeO(т)+CO=Fe(т)+CO2
	14
	8
	10
	6
	60

	14.
	2H2S+3O2=2H2O(г)+2SO2
	2
	3
	2
	2
	40

	15.
	CO+H2O(г)=CO2+H2
	6
	7
	4
	5
	70

	16.
	O2+2H2=2H2O
	7
	4
	5
	3
	40

	17.
	CuO(т)+H2=Cu(т)+H2O(г)
	50
	24
	10
	4
	20

	18.
	C2H4+H2=C2H6
	8
	9
	4
	6
	40

	19.
	2NO+Br2=2NOBr
	3
	4
	5
	2
	30

	20.
	2NO+O2=2NO2
	5
	5
	6
	5
	40

	21.
	CH4+2O2=CO2+2H2O(г)
	2
	3
	2
	2
	10

	22.
	Fe2O3(т)+CO=2FeO(т)+CO2
	9
	15
	7
	4
	70

	23.
	4P(т)+5O2=2P2O5(т)
	10
	2
	2
	2
	50

	24.
	H2+S(т)=H2S
	5
	8
	10
	9
	40

	25.
	CaO(т)+CO2=CaCO3(т)
	20
	20
	6
	5
	30


Задание 2. Сдвиг химического равновесия

В вариантах задания даны уравнении обратимых реакций, протекающих в замкнутом пространстве. Необходимо определить куда сместится химическое равновесие при изменении одного из равновесных условий и дать ответы на поставленные в задании вопросы.

В какую сторону сместится равновесие реакции в системе:

1. При повышении давления.

2. При увеличении объема.

3. При нагревании.

4. При уменьшении концентрации продуктов реакции.

5. Как следует изменить давление и температуру (повысить или понизить) для данного обратимого процесса, чтобы смещение равновесия повысило выход продуктов реакции?

	Вариант
	Уравнения реакций

	1.
	N2+3H2↔2NH3,  ΔH>0

	2.
	2HBr↔H2+Br2,  ΔH<0

	3.
	CO+H2O(г) ↔CO2+H2,  ΔH>0

	4.
	COCl2↔CO+Cl2,  ΔH<0

	5.
	2C(к)+O2↔2CO,  ΔH>0

	6.
	4HBr(г)+O2↔2H2O(г)+2Br2(г),  ΔH<0

	7.
	2SO2+O2↔2SO3,  ΔH>0

	8.
	S+O2↔SO2,  ΔH>0

	9.
	2H2S+3O2↔2H2O(г)+2SO2,  ΔH>0

	10
	2H2+O2↔2H2O(г),  ΔH>0

	11.
	2SO3↔2SO2+O2,  ΔH<0

	12.
	C(к)+2H2↔CH4,  ΔH>0

	13.
	CH4+2O2↔CO2+2H2O(г),  ΔH>0

	14.
	2N2+O2↔2N2O, ΔH>0

	15.
	H2S↔H2+S(к),  ΔH<0

	16.
	N2+O2↔2NO,  ΔH>0

	17.
	3O2↔2O3,  ΔH<0

	18.
	N2O4(г) ↔2NO2(г),  ΔH<0

	19.
	N2+3H2↔2NH3,  ΔH>0

	20
	2HBr↔H2+Br2,  ΔH<0

	21.
	4HBr(г)+O2↔2H2O(г)+2Br2(г),  ΔH<0

	22.
	2SO2+O2↔2SO3,  ΔH>0

	23.
	CO+H2O(г) ↔CO2+H2,  ΔH>0

	24.
	COCl2↔CO+Cl2,  ΔH<0

	25.
	2H2+O2↔2H2O(г),  ΔH>0


Задание 3. Константа равновесия химической реакции

Для реакций, приведенных в вариантах задания, рассчитать константу равновесия (Кр).

	Вариант
	Уравнения реакций
	С

исходная вещества «а»
	С

 исходная вещества «в»
	С

    равно-

    весная

  вещества

       «а»                  
	С 

равновесная вещества «в»

	
	
	в моль/л

	1.
	CO+Cl2↔COCl2
	3
	2
	2
	-

	2.
	4HCl+O2↔2Cl2+2H2O(ж)
	5
	2
	-
	1

	3.
	2NO+O2↔2NO2
	4
	2
	2
	-

	4.
	N2+O2↔2NO
	3
	4
	1
	-

	5.
	CO2+H2↔CO+H2O(ж)
	10
	7
	-
	2

	6.
	H2+I2↔2HI
	3
	3,5
	0,5
	-

	7.
	2SO2+O2↔2SO3
	7
	6
	-
	3

	8.
	C(к)+2H2↔CH4
	-
	18
	-
	2

	9.
	N2+3H2↔2NH3
	4
	7
	-
	1

	10
	2H2+O2↔2H2O(г)
	9
	4
	3
	-

	11.
	N2O+O2↔2NO
	5
	4
	2
	-

	12.
	2NO2↔N2O4
	10
	-
	2
	-

	13.
	2CO+O2↔2CO2
	9
	8
	-
	4

	14.
	2NO+Cl2↔2NOCl
	12
	10
	-
	5

	15.
	H2+Cl2↔2HCl
	6
	7
	-
	4

	16.
	C2H4+H2↔C2H6
	8
	7
	2
	-

	17.
	SO2+H2O(г) ↔SO3+H2
	6
	5
	2
	-

	18.
	NO2+NO↔N2O3
	4
	3
	-
	1

	19.
	H2+Br2↔2HBr
	4,5
	2,5
	-
	1

	20
	H2+S(к) ↔H2S
	1,4
	-
	1
	-

	21.
	CO2+H2↔H2CO(г) метаналь
	1,2
	1,5
	-
	0,5

	22.
	3O2↔2O3
	14
	-
	2
	-

	23.
	CO2+H2↔H2O(г)+C(к)
	0,9
	0,5
	0,5
	-

	24.
	PCl3+Cl2↔PCl5
	4,2
	5,0
	0,2
	-

	25.
	S(к)+O2↔SO2
	-
	5
	-
	2


Домашнее задание №3

ПО ТЕМЕ  «Осмос. ОСМОТИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ»

1. Рассчитать осмотические давления для 3-х растворов NaCl с концентрациями согласно вашего варианта (табл.1). Для расчетов принять ρ раствора 1 г/мл, i = 2, Т=310К.

2. Сравнить полученные значения с осмотическим давлением плазмы крови (Росм плазмы крови =730-780кПа). Какие это растворы по отношению к плазме крови (изотонические, гипер-, гипотонические)?

3. Охарактеризовать поведение эритроцитов в данных растворах. Проиллюстрировать рисунками. Как называются процессы, происходящие с эритроцитами?

4. Привести примеры применения осмоса в биологии, медицине, фармакологии.

	№ вар
	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8

	W1     (%)
	0,01 %
	0.09 %
	0,08 %
	0,03 %
	0,07 %
	0,05 %
	0,015 %
	0,045 %

	W2     (%)  
	0,852 %
	0,855 %
	0,858 %
	0,861 %
	0,864 %
	0,865 %
	0,868 %
	0,872 %

	W3     (%)
	5,12 %
	4,48 %
	3,60 %
	2,88 %
	3,24 %
	4,72 %
	5,36 %
	6,10 %


	№ вар
	9
	10
	11
	12
	13
	14
	15

	W1     (%)
	0.075 %
	0,035 %
	0,18 %
	0.29 %
	0,38 %
	0,43 %
	0,72 %

	W2     (%)  
	0,874 %
	0,878 %
	0,873 %
	0,862 %
	0,850 %
	0,867 %
	0,854 %

	W3     (%)
	7,85 %
	8,54 %
	10,20 %
	4,80 %
	5,60%
	7,88 %
	9,24 %



ДОМАШНЕЕ ЗАДАНИЕ № 5

ПО ТЕМЕ «ГЕТЕРОГЕННЫЕ ПРОЦЕССЫ И РАВНОВЕСИЯ»

Общие вопросы (ответы пояснить) для всех вариантов:

1.Насыщенный раствор над осадком какого вещества содержит больше всего ионов С2О42- :

      а) MgC2O4 ПР=8,6  10-5                                    б) NiC2O4 ПР=4,0  10-10

      в) FeC2O4 ПР=2,0  10-7                                       г) СаС2О4 ПР=6,0  10-8

2. Какой реактив является лучшим осадителем ионов SO42- из растворов:

       а) Pb(NO3)2 ПР PbSO4 = 1,6  10-8            б) СaCl2 ПР СaSO4 = 1,0  10-5

       в) SrCl2 ПР SrSO4 = 3,2  10-7                       г) Ba(NO3)2 ПР BaSO4 = 1,1  10-10

3. Какая соль раньше начнет выпадать в осадок при пропускании сероводорода, если в растворе

            содержатся ионы Zn2+, Hg2+, Cd2+ и Cu2+ в равных молярных концентрациях:

         а) ZnS ПР=1,610-24                                            б) НgS ПР=1,610-52

         в) СdS ПР=7,910-27                                            г) CuS ПР=6,0 10-36

 4. В растворе имеются ионы магния и кальция. При введении какого аниона в системе будет наблюдаться: а) изолированное гетерогенное равновесие; б) совмещенное гетерогенное равновесие. Какой из двух конкурирующих процессов будет преобладать в случае б? Для ответа воспользуйтесь таблицами: «Растворимость оснований, кислот и солей в воде», «Произведения растворимости некоторых малорастворимых электролитов» (см таблицу после заданий). 

5. К насыщенному водному раствору сульфида свинца (II) добавили:

а) раствор нитрата меди (II); б) раствор нитрата железа (II). 

Опишите возможные изменения в обоих случаях.

        а)PbS ПР=1,010-27                        б)CuS ПР=6,0 10-36                 в)FeS ПР=5,010-18 

6. Рассчитать в каком объеме насыщенного раствора находится 0,01 мг Pb3(PO4)2; 
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Вариант 1.Растворимость сульфата серебра при 25°C равна 2,68·10-2 моль/л.

а) Напишите уравнение гетерогенного равновесия соли.

б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

в) Вычислите концентрации ионов соли. 

г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора сульфата натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата серебра с концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 2.Растворимость иодида свинца при 25°C  равна 1,65·10-5 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора иодида  

                       калия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата свинца с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 3.Растворимость фторида бария при 25°C  равна 0,75·10-2 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора фторида  

                       натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата бария с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 4.Растворимость карбоната кальция при 25°C  равна 7,07·10-5 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора карбоната  

                       натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата кальция с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 5.Растворимость фосфата серебра при 25°C  равна 1,6·10-5 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора фосфата  

                       натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата серебра с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 6.Растворимость бромида свинца при 25°C  равна 8,8·10-6 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора бромида  

                       калия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата свинца с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 7.Растворимость хлорида свинца при 25°C  равна 1,6·10-2 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора хлорида  

                       натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата свинца с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 8.Растворимость сульфата бария при 25°C  равна 1,0·10-5 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора сульфата  

                       натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата бария с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 9.Растворимость фосфата кальция при 25°C  равна 4,0·10-6 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора фосфата  

                       натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата кальция с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Вариант 10.Растворимость карбоната серебра при 25°C  равна 1,15·10-4 моль/л.

                   а) Напишите уравнение диссоциации соли.

                   б) Запишите выражение для произведения растворимости. 

                   в) Вычислите  концентрации ионов соли.       

                   г) Вычислите произведение растворимости этой соли.

                   д) Определите выпадет ли осадок при смешивании 500мл раствора карбоната  

                       натрия с концентрацией 0,002моль/л и 750мл раствора нитрата серебра с

                       концентрацией 0,01 моль/л .

Произведения растворимости некоторых малорастворимых электролитов при 25°C
	Электролит
	ПР
	Электролит
	ПР

	AgCl

AgI

BaCO3

BaSO4

CaCO3

CaC2O4

Ca(OH)2

CaSO4

Co(OH)2

Cu(OH)2

CuS

Fe(OH)2

Fe(OH)3
	1,8 * 10-10

1,1 * 10-6

5,0 * 10-9

1,1 * 10-10

5,0 * 10-9

2,0 * 10-9

5,5 * 10-6

6,1 * 10-5

2,0 * 10-16

2,2 * 10-20

6,0 * 10-36

1,0 * 10-15

3,8 * 10-38
	FeS

Mg(OH)2

MgCO3

Mn(OH)2

MnS

Ni(OH)2

PbCl2

PI2

Pb(OH)2

PbS

Zn(OH)2

ZnS
	5.0 * 10-18

5.0 * 10-12

2.0 * 10-5

4.0 * 10-14

1,4 * 10-15

7.0 * 10-14

2.0 * 10-5

8.0 * 10-9

2.0 * 10-16

1,0 * 10-29

5.0 * 10-17

8.0 * 10-26




8.3 ВОПРОСЫ ПО ТЕМАМ ДЛЯ УСТНЫХ ЗАЩИТ
Модуль 2 Элементы химической термодинамики, термодинамики растворов и химической кинетики

1. Что изучает химическая термодинамика?

2. По каким признакам классифицируются системы?

3. Перечислите параметры стандартного состояния системы.

4. Перечислите основные термодинамические функции состояния.

5. Сформулируйте первое начало термодинамики.

6. Приведите математическое выражение первого начала термодинамики для изобарно-      изотермических  процессов.

7. Что определяет значение энтальпии химической реакции?

8. Что такое энтальпия образования сложного вещества?

9. Сформулируйте закон Гесса, следствие из закона.

10. Что такое энтропия, от каких факторов зависит?

11. Как изменяется энтропия в самопроизвольном процессе?

12.Что определяет энергия Гиббса в изобарно- изотермических условиях?

13. Как изменяется энергия Гиббса в самопроизвольном процессе?

14. Приведите формулы для расчета изменения энергии Гиббса в разных условиях.

15. Что такое экзэргоническая и эндэргоническая реакции? Приведите примеры таких реакций, протекающих в живых системах. Принцип энергетического сопряжения.

16. Что изучает химическая кинетика?

17. Классификация химических реакций по различным кинетическим параметрам.      Приведите примеры реакций, протекающих в организме.

18. Какая стадия в сложных реакциях называется лимитирующей?

19. Дайте определение скорости химической реакции(гомогенной, гетерогенной).

      Чем отличаются средняя и истинная скорость реакции?

20. Какие факторы влияют на скорость химической реакции?

21. Константа скорости реакции, зависимость ее от различных факторов.

22. Как зависит скорость реакции в данный момент времени от концентрации реагирующих веществ? Приведите примеры.

23. Как изменяется скорость реакции при изменении температуры в системе?

24. Объясните понятия: теория активных соударений; теория переходного состояния;

       энергия активации.

25. Приведите энергетический профиль экзо- и эндотермической реакций.

26. Приведите правило Вант-Гоффа. Что показывает температурный коэффициент скорости реакции, от каких факторов он зависит?

27. Приведите уравнение Аррениуса и укажите физико-химический смысл величин, входящих в это уравнение.

28. Дайте определение понятия «катализ». На какие кинетические параметры влияет катализатор и каким образом, на какие нет и почему?

29. Приведите энергетический профиль  каталитической реакции.

30. Какими параметрами характеризуется химическое равновесие? Почему его называют динамическим? 

Контрольные вопросы
1. Скорость каких реакций увеличивается с ростом температуры: а)любых; б)протекающих   с выделением энергии; в)протекающих с поглощением энергии?

2. Энергия активации прямой реакции меньше, чем энергия активации обратной реакции. Изменится ли (если изменится, то как) константа равновесия прямой реакции при увеличении температуры? Ответ поясните.

3.Энергия активации обратной реакции меньше энергии активации прямой реакции. Какая из двух реакций будет эндотермической? Ответ поясните.

4. Может ли введение катализатора влиять на выход продукта? Ответ поясните.

5. Объясните с позиций ферментативного катализа, почему увеличение температуры тела на 5 ºС приводит, как правило, к необратимым изменениям в организме человека, а снижение температуры на 10 ºС – нет.

6. Объясните, почему скорость химической реакции в общем случае более чувствительна к изменению температуры, чем к изменению концентрации реагирующих веществ.

7. Если константа скорости одной реакции(к1 ) больше константы скорости второй реакции(к2), то какое соотношение между энергиями активации этих реакций правильно: а) Еа1> Еа2 ; б) Еа1 <  Еа2 ; в) Еа1 =  Еа2; г) нельзя определить?

8.Для прямой реакции Δ Gº < 0. Константа скорости какой реакции – прямой или обратной – будет больше?             

9. Как изменяются константы скорости ( в сравнение друг с другом ) прямой и обратной реакции  А↔ В,  ΔНº < 0   при понижении температуры? Ответ поясните.

10. Какими воздействиями на систему А(г.) + В(г.) ↔ АВ(г.) можно увеличить равновесную концентрацию продукта реакции АВ, если ΔНº < 0 :

   а) введением в систему катализатора; б) повышением температуры;

   в) понижением температуры;  г) повышением давления; д) понижением давления;

   е) введением в реакционный сосуд дополнительного количества вещества В?

11. Для некоторой реакции Δ Gº < 0. Какие из приведенных утверждений правильны:

   а) Кравновесия > 1;                               б) Кравновесия < 1; 

   в) в равновесной смеси преобладают исходные вещества;

   г) в равновесной смеси преобладают продукты реакции?

12. Для некоторой самопроизвольно протекающей реакции Δ Sº < 0. Как будет будет изменяться константа равновесия с повышением температуры?

13. С ростом температуры значение Кравновесия реакции возрастает. Каков знак ΔНºх.р.?

14. Кравновесия реакции при 293 К равна 5∙ 10-3, а при 1000 К составляет 2∙10-6. Каков знак ΔНº этой реакции?

15. Почему во многих случаях реакция практически не протекает, хотя Δ Gº < 0? Какими способами можно в подобных случаях добиться протекания реакции?

16. Для реакции  А(г.) + В(г.) =АВ(г.)  значение Δ Gº в некотором интервале температур положительно. Означает ли это, что вещество АВ не может быть получено в этом интервале температур прямым взаимодействием А и В? 

17. Определите знаки ΔНº, Δ Sº, Δ Gº для реакции 2А(к.) + В2(г.) = 2АВ(к.), протекающей                                                                                     

     при 298 К в прямом направлении. Будет ли Δ Gº изменяться с ростом температуры?

18. Реакция 2А +2В →А2В2 протекает по следующему механизму:

          2А ↔ А2                                        (быстрая, равновесная стадия)

          А2  + В → А2В                 (медленная стадия)

          А2В  + В → А2В2                   (быстрая стадия)

      Выведите кинетическое уравнение реакции.

19. Для реакции А(г.) + В(г.) ↔ АВ(г.) при298К Δ Gº = - 8кДжмоль. Вычислите        Кравновесия реакции. Как будет она изменяться с ростом температуры?

Литература

 1. В.И.Слесарев. Химия: Основы химии живого. СПб.: Химиздат, 2000-2005

 2. Ю.А.Ершов,В.А.Попков,А.С.Берлянд и др. Общая химия. Биофизическая химия. Химия биогенных элементов. М.:Высшая школа,    1992-2005
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 4. А.С. Ленский. Введение в бионеорганическую и биофизическую химию. М.:      Высшая школа, 1989
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Модуль 4 Основные типы химических равновесий и процессов в функционировании живых систем

 « Буферные растворы. Буферные системы организма»:

1. Дайте определение понятию буферная система

2. В чем заключается буферное действие?

3. Приведите примеры буферных систем, имеющих рН >7 и рН<7. 

    Укажите сопряженные протолитические пары.

4. Какие существуют способы приготовления буферных растворов?

5. Приведите три способа приготовления фосфатного буфера, содержащего

    дигидрофосфат- и гидрофосфат-ионы. 

6. Какие из перечисленных веществ и в каких сочетаниях можно взять для                  приготовления буферных растворов: аммиак, уксусная кислота, соляная кислота, гидроксид калия, дигидрофосфат натрия, гидрофосфат калия. Какие условия должны при этом выполняться?

7. От каких факторов зависит рН буферного раствора? Уравнение для расчета рН 

      буферного раствора.

8. Разберите на примере гидрофосфатного буфера механизм его действия при добавлении небольших количеств НСl и КОН.

9. Разберите на примере аммиачного буфера механизм его действия при добавлении небольших количеств НNO3 и NaОН.

10. Уравнения для расчета рН буферного раствора при добавлении небольших количеств сильной кислоты или сильного основания.

11. Что называется зоной буферного действия?

12. Дайте определение понятиям: буферная емкость по кислоте; буферная емкость по 

     основанию.

13. От каких факторов зависит буферная емкость раствора?

14. Как изменяются рН и буферная емкость раствора при его разведении?

15. Как экспериментально определяют буферную емкость?

16. Как теоретически можно определить буферную емкость?

17. Как можно оценить соотношение между буферной емкостью по кислоте и буферной емкостью по основанию?

18. Перечислите наиболее важные буферные системы организма, укажите компоненты, которые их составляют.

19. Покажите на конкретном примере взаимодействие гемоглобиновой и гидрокарбонатной буферных систем в условиях организма.

20. Объясните, почему большинство буферных систем организма имеет буферную емкость по кислоте больше, чем по основанию.

21. Патологические явления: ацидоз и алкалоз. 
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 « Гетерогенные равновесия и процессы в живых системах»:

1. Укажите термодинамические и кинетические условия равновесия в системе твердое вещество ионного типа – водный раствор этого вещества.

2. Приведите математическое выражение для константы равновесия ( в общем виде ) в системе: ионы электролита в водной фазе – электролит в твердой фазе.

3. Покажите, как можно рассчитать равновесные концентрации ионов в насыщенном растворе малорастворимого электролита типа MxAy.

4. Приведите математическое выражение для константы равновесия процесса растворения малорастворимых  солей  состава  M2A3  и  M3A2.  Приведите конкретные примеры.

5. Напишите уравнения гетерогенного равновесия, выражение для расчета константы равновесия и формулы для расчета растворимости в  моль/л  и  в  г/л:

а) для двухионных электролитов  (BaSO4, AgCl и т.д.)

б) для трехионных электролитов  (Ag2CO3, PbBr2 и т.д.)

в) для четырехионных электролитов (Al(OH)3, Ag3PO4 и т.д.)

г) для пятиионных электролитов  (Ca3(PO4)2, Sb2S3  и т.д.)

6. Как можно прогнозировать направление гетерогенного процесса?

7. Укажите термодинамические и кинетические условия образования осадка (твердой фазы) в системе, содержащей ионы этого электролита.

8. Укажите термодинамические и кинетические условия растворения осадка (твердой фазы) в гетерогенной системе, содержащую водную жидкую фазу.

9. Приведите примеры изолированных и совмещенных гетерогенных процессов.

10. Приведите общую схему и конкретный пример, иллюстрирующий  конкурирующие гетерогенные процессы:  

а) конкуренция за анион;      б) конкуренция за катион.

11. Как влияет присутствие одноименного иона на растворимость малорастворимого электролита? Дайте объяснение, приведите конкретный пример.

12. Изменится ли растворимость AgCl, если к его насыщенному раствору с донной фазой добавить: 

а) хлорид натрия; б) нитрат натрия; в) нитрат серебра; г) соляную кислоту?

13.Приведите примеры электролитов, которые могли бы уменьшить или увеличить  растворимость сульфата кальция в воде. 

14. Возможен ли перевод одного малорастворимого электролита в другой малорастворимый электролит? Если да – то при каких условиях, если нет – объясните, почему.

15. Объясните смещение равновесия осадок-раствор малорастворимой соли при изменении температуры и концентраций электролитов.

16. Как влияет природа растворителя на растворимость малорастворимых электролитов?

17. Раствор хлорида натрия в этаноле находится в равновесии с твердой фазой NaCl. Какие изменения будут происходить в системе: а) при добавлении воды; б) при добавлении ацетона; 

в) при нагревании; г) при охлаждении? Дайте объяснение.

18. Приведите примеры электролитов, которые могли бы уменьшить или увеличить  растворимость сульфата кальция в воде. 

19. Объясните, почему процесс образования осадка в растворе часто протекает медленно. Какая стадия является лимитирующей по скорости образования осадка?

20. Приведите примеры гетерогенных процессов, протекающих в живых системах в норме и при патологии.

21. Приведите примеры гетерогенных процессов, используемых для коррекции патологических состояний.

22. Приведите примеры гетерогенных процессов, используемых для диагностики патологических состояний.

23. Приведите уравнения химических реакций, лежащих в основе образования основного неорганического вещества костной ткани – гидроксидфосфата кальция.

24. Объясните, как в условиях живых систем может функционировать кальциевый буфер.

25. Приведите примеры гетерогенных процессов в живых системах, основанных на явлениях изоморфизма.

26. Объясните, почему радионуклид стронция-90 легко включается в состав костной ткани. Чем опасно замещение части ионов кальция на ионы стронция-90 для организма?

27.Особенности процессов камнеобразования.

Типы задач
1. Токсичность ионов бария проявляется при концентрациях выше 4 мг/л. Докажите, что сульфат бария можно использовать как рентгеноконтрастное средство при исследовании желудочно-кишечного тракта.

2. Во сколько раз растворимость оксалата кальция в дистиллированной воде больше, чем в растворе хлорида кальция  с концентрацией 0,001 моль/л?

3. Возможно ли полное растворение 0,1 г хлорида серебра в 1л воды при стандартных условиях?

4. В 1л насыщенного раствора сульфата кальция при температуре 200С содержится 2,04г вещества. Рассчитайте константу растворимости.

5. Раствор ацетата кальция приготовили смешением соли массой 1 г с водой объемом 350 мл. Этот раствор смешали с раствором сульфата натрия с концентрацией 0,025 моль/л, причем объемы смешиваемых растворов были равны между собой. Образуется ли в этих  условиях осадок? (ПР
[image: image375.wmf]).
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Ситуационные задачи
1. К раствору, содержащему сульфат- и оксалат – ионы в равных концентрациях, добавляют по каплям раствор соли кальция. Какой из осадков образуется в первую очередь? Объясните почему.

2. К раствору, содержащему ионы таллия (1) и серебра (1) в равных концентрациях, добавляют по каплям раствор хлорида натрия. Какой из осадков образуется в первую очередь? Объясните, почему.

3. В растворе имеются ионы свинца и бария. При введении какого аниона в      системе будет наблюдаться: а) изолированное гетерогенное равновесие;     б) совмещенное гетерогенное равновесие?  Какой из двух конкурирующих     процессов будет преобладать (в случае б)?

4. В растворе имеются фосфат- и хлорид-ионы. При введении какого катиона в системе будут наблюдаться: а) изолированное гетерогенное равновесие; б) совмещенное гетерогенное равновесие?

5. К насыщенному водному раствору сульфата стронция добавили: а) раствор нитрата кальция; б) раствор нитрата бария. Опишите возможные изменения в обоих случаях.

6. Имеется насыщенный водный раствор гидроксидфосфата кальция и фосфата кальция. Какие вещества следует добавить к этим растворам, чтобы часть ионов перешла в состав твердой фазы?
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 «Комплексные соединения»:

1. Основные положения координационной теории Вернера.

2. Структурные элементы комплексных соединений: внешняя и внутренняя координационная сфера; центральный ион (комплексообразователь); лиганды (моно- и полидентантные), координационное число.

3. Химическая связь во внутренней сфере комплексных соединений.

4. Классификация комплексных соединений по различным признакам. Особые классы комплексных соединений: макроциклические, полиядерные, металлоцены.

5. Приведите примеры комплексных соединений, являющихся неэлектролитами; солями, в состав которых  входит комплексный анион; комплексный катион.

6. Приведите примеры макроциклических комплексных соединений, образованных ионами щелочных металлов; ионами d – элементов.

7. По какому признаку комплексное соединение относится к хелатным? Приведите примеры хелатных и нехелатных  комплексных соединений.

8. Приведите схематично структурный фрагмент какого- либо полиядерного комплекса.

9. В чем заключается отличие криптандов от краун-эфиров? Какую роль макроциклические комплексы щелочных металлов играют в живых организмах?

10. Приведите примеры комплексных соединений, относящихся к классу металлоценов.

11. Как реакционная способность комплексных соединений характеризуется с термодинамических и кинетических позиций?

12. Какие факторы, помимо природы реагирующих веществ, влияют на состав и прочность комплексов? Разберите более подробно какой-либо из перечисленных факторов.

13. Изолированное лигандообменное равновесие. Константа устойчивости и константа нестойкости комплексного соединения.

14. Совмещенное лигандообменное равновесие и конкурирующие процессы.

15. Трансформация или разрушение комплексных соединений.

16.Лигандообменные процессы в жизнедеятельности (физико-химические основы действия гемоглобина и некоторых ферментов).

17. Приведите примеры биокомплексных соединений, в которых замена центрального иона приводит к полной потере их активности, а в каких биокомплексных соединениях такая замена возможна без потери их активности.

18. Приведите примеры биокомплексных соединений, образованных тетрадентантными макроциклами – порфиринами.

19. Приведите примеры биокомплексных соединений, содержащих железо, кобальт, цинк.

20. Приведите пример конкурирующих процессов с участием гемоглобина.

21. В чем заключается роль металла в ферментах?

22. Теория мягких и жестких кислот и оснований. Объясните с позиций теории ЖМКО, почему ионы тяжелых металлов токсичны.

23. Понятие о металло-лигандном гомеостазе. Приведите примеры нарушений метало-лигандного гомеостаза, возникающих в результате изменения концентраций лигандов; ионов металлов.

24.Физико-химические принципы хелатотерапии. Сформулируйте термодинамические принципы хелатотерапии.

25. Приведите примеры препаратов, применяемых для хелатотерапии.

26. Комплексонометрия и ее применение в санитарно-клиническом анализе.

27. Объясните, почему в качестве лекарственных препаратов применяется кальциевая соль ЭДТА, а не ЭДТА натрия.

28. С чем связано цитотоксическое действие препаратов платины?

Ситуационные задачи
1. Возможно ли в стандартном состоянии замещение лигандов:

а)  в тетрацианоцинкат-ионе на аммиак;

б) в динитроаргентат-ионе на цианид-ион;

в) в дитиоцианоаргентат –ионе на нитрит-ион?

Написать формулы комплексных ионов, реакции замещения, ответ подтвердить справочными данными.

2. Имеется водный раствор этилендиаминтетраацетата(ЭДТА) железа(I I). Какие из перечисленных ниже ионов могут в стандартном состоянии заменить центральный ион в этом 

комплексном соединении: ион алюминия, кальция, хрома(+3), висмута(+3), марганца(+2), бария?

Написать формулы комплексных ионов, реакции замещения, ответ подтвердить справочными данными.

3. Расположите в порядке убывания прочности комплексные соединения состава [BiГ6]3-, где

 Г – это галид-ион(галогенид-ион). Приведите, написав формулы комплексных ионов, для данных соединений все возможные реакции замещения лигандов (галид-ионов друг на друга), ответ подтвердите справочными данными.

4. Приведите для трисульфитоаргентат( I )-иона пример реакций: замещения лигандов; замещения центрального атома. Написать формулы комплексных ионов, реакции замещения, ответ подтвердить справочными данными.

5.Приведите для дисалицилаткобальтат ( I I)-иона пример реакций: замещения лигандов; замещения центрального атома. Написать формулы комплексных ионов, реакции замещения, ответ подтвердить справочными данными.

6. Приведите пример реакций замещения лигандов, в ходе которых образуются:свободный аммиак; бромид-ион; тартрат-ион; нитрит-ион. Написать формулы комплексных ионов, реакции замещения, ответ подтвердить справочными данными.

7. Приведите пример реакций замещения центрального атома, в ходе которых ионы железа (I I I): переходят в состав комплексного иона; замещаются в составе комплексного иона на ионы других металлов. Написать формулы комплексных ионов, реакции замещения, ответ подтвердить справочными данными.
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8.4 ПРИМЕРНЫЕ ТЕМЫ РЕФЕРАТОВ ПО ТЕМАМ

ДИСЦИПЛИНЫ «ХИМИЯ»

« Основы количественного анализа»

1. Методы титриметрического анализа.

2. Кондуктометрические методы анализа. Электрическая проводимость биологических объектов в норме и патологии.

3. Потенциометрия.

4. Полярография.

5. Спектральный метод изучения строения неорганических веществ

6.Термодинамические методы исследования химических систем: калориметрия,    тензиметрия, масс-спектрометрия.

« Основные закономерности протекания реакций»

1. Роль кинетического фактора в биологических системах.

2. Каталитическая активность ферментов.

3. Свободные радикалы в биологических системах.

4. Роль ионов металлов в ферментативном катализе.

5. Катализ кислотами: общий кислотный катализ, специфический кислотный катализ, электрофильный катализ (особенности, примеры и биологическое значение).

6. Катализ основаниями: общий основный катализ, специфический основный катализ, нуклеофильный катализ (особенности, примеры и биологиче​ское значение).

7. Окислительно-восстановительный катализ.

8. Катализ как результат комплексообразования.

9.Фотохимические реакции: первичные и вторичные процессы. Квантовый выход реакции. Фотохимические реакции, протекающие в атмосфере. Физико-химические основы фотосинтеза, механизма зрения, биолюминесценции.

«  Свойства растворов»

1. Вода как единственный биорастворитель.

2. Растворимость газов в жидкостях и ее зависимость от различных факторов. Законы Генри и Дальтона. Влияние электролитов на растворимость газов. Закон Сеченова.

3.  Физико- химические основы осморегуляции. Роль осмоса в биосистемах. Плазмолиз, гемолиз, тургор. Гипо-, изо- и гипертонические растворы.

4. Роль электролитов в организме человека.

5. Протолитическая теория кислот и оснований

6. Кислоты и основания по Льюису.

7. Роль ионных взаимодействий при метаболизме лекарств, в анализе лекарственных препаратов, при приготовлении лекарственных смесей.

8. Химическая совместимость и несовместимость лекарственных веществ.

9. Буферные системы крови и их значение в поддержании постоянства рН.

10. Физико- химические механизмы поддержания постоянства рН организма.

11. Кислотно-основное состояние организма и гомеостаз.

12. Гидрокарбонатный буфер организма и его роль поддержании постоянства рН.

13. Использование фотоколориметрии в клиническом анализе.

« Гетерогенные равновесия и процессы»

           1. Роль кальция в минеральном обмене.

           2. Физико – химические основы патологии, связанные с образованием конкрементов.

           3. Связь особенностей биогеохимических провинций с минеральным обменом.

           4. Процессы выделения и расслоения в медико – биологической практике.

  «Комплексные соединения» 

            1. Координационные соединения в организме.

            2. Роль ионов металлов в ферментативном катализе.

            3. Структура и функции гемоглобина.

            4. Медико-биологическая роль макроциклических комплексов щелочных металлов.

            5. Химизм токсичности тяжелых металлов.

            6. Нарушение металло-лигандного гомеостаза.

            7. Применение комплексообразующих веществ в качестве лекарственных препаратов.

8. Биологическая роль комплексных соединений

9. Химические основы применений комплексных соединений в фармации и медицине

   «Окислительно-восстановительные (редокс) процессы»

1. Механизм транспорта электронов с участием биокомплексных соединений.

2. Термодинамические закономерности функционирования электронотранспортной цепи.

3. Физико-химические механизмы азофикации.

4. Редокс-системы организма.

5. Редокс-процессы в растительных организмах.

6. Структура, свойства и биологическая роль витамина В-12.

7. Редокс-буферные системы.

8. Редокс-процессы, используемые для коррекции патологических состояний.

   «Физико-химия поверхностных явлений. Адсорбция. ПАВ»

1. ПАВ  в биологии и медицине.

2. Белки как уникальные поверхностно-активные вещества.

3. Проблемы биосовместимости чужеродных поверхностей с биологическими жидкостями организма.

4. Физико-химические основы гемосорбции.

5. Применение хроматографических методов исследования в медицине.

6. Адсорбционные равновесия и  процессы в живых системах в норме и при патологии.

7. Значение явления смачивания для биологических объектов.

      «Физико-химия дисперсных систем»

          1. Липосомы  и их применение в медицине.

          2. Аэрозоли, их медико-биологическое значение и применение.

          3. Суспензии, их медико-биологическое значение и применение.

          4. Ткани организма – дисперсные системы.

          5. Смешанные биополимеры. Особенности и свойства растворов биополимеров.

 6. Структурно-механических свойства дисперсных систем

 7. Физико-химия аэрозолей.

     «Химия элементов»

1. Химия биогенных элементов 1А группы.

2. Химия биогенных элементов 2А группы.

3. Токсичность бериллия и бария.

4. Медико-биологическое значение элементов 3Б группы.

5. Медико-биологическое значение элементов 4Б группы.

6. Медико-биологическое значение элементов 5Б группы.

7. Медико-биологическое значение марганца.

8. Медико-биологическое значение элементов 8Б группы.

9. Медико-биологическое значение соединений меди, серебра, золота.

10. Медико-биологическое значение соединений цинка.

11. Ртутьорганические соединения.

12. Соединения ртути, в качестве лекарственных средств.

13. кадмий как токсикант окружающей среды

14. Медико-биологическое значение элементов 3А группы.

15. Медико-биологическое значение элементов 6А группы.

16. Медико-биологическое значение элементов 5А группы.

17. Обнаружение мышьяка в биологических объектах.

18. Медико-биологическое значение элементов 7А группы.

19. Медико-биологическое значение элементов 4А группы.

20. Применение соединений лития, натрия, калия, магния, кальция, бария в медицине и фармации.

21. Применение титана, ниобия и тантала в хирургии. Применение диоксида титана и метаванадата аммония в фармации.

22. Химические основы применения соединений кобальта и никеля в медицине и фармации.

23. Физико-химические основы применения алюминия в медицине и фармации.

24. Химизм токсического действия соединений ртути, кадмия, свинца

25. Производные фосфорной кислоты в живых организмах.

26. Применение в медицине и фармации аммиака, оксида азота (1), нитрита и нитрата натрия, оксидов и солей мышьяка, сурьмы и висмута.

27. Химические основы применения кислорода и озона в медицине и фармации.

28. Применение в медицине, санитарии и фармации хлорной извести, хлорной воды, препаратов активного хлора, йода, соляной кислоты, фторидов, хлоридов, бромидов и иодидов.

29. Применение в медицине свинецсодержащих препаратов.

30. Химические основы использования неорганических соединений углерода в медицине и фармации.

31. Химические основы применения в медицине и фармации золота и его соединений.

32 Применение соединений серебра в качестве лечебных препаратов.
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Р-р зеленого цвета 





�
При 0 0С осмотическое давление раствора сахарозы С12Н22О11 равно 3,55∙105 Па. Какая масса сахарозы содержится в 1 л раствора?


�
�
�
При какой температуре будет замерзать водный раствор этилового спирта, если массовая доля С2Н5ОН равна 25%?


�
�
�
Раствор, содержащий 0,162 г серы в 20 г бензола, кипит при температуре на 0,081 0С выше, чем чистый бензол. Рассчитайте молекулярную массу серы в растворе. Сколько атомов содержится в одной молекуле серы?


�
�
�
Установите, какими будут растворы по отношению к плазме крови (изо-, гипо- или гипертоническим) при 37 0С:


а) хлорида калия С(KCl)=0,01 моль/л; i=1,96;


б) карбоната калия С(К2СО3)=0,05 моль/л; i=2,40.�
�
�
К 100 мл 0,5 моль/л водного раствора сахарозы С12Н22О11 добавлено 300 мл воды. Чему равно осмотического давления полученного раствора при 25 0С?


�
�
�
Раствор 1,05 г неэлектролита в 30 г воды замерзает при -0,7 0С. Вычислите молекулярную массу неэлектролита.


�
�
�
При какой температуре будет кристаллизоваться (замерзать) 40%-ный раствор этилового спирта С2Н5ОН?


�
�
�
Раствор, содержащий 8 г NaOH в 1000 г Н2О, кипит при 100,184 0С. Определите изотонический коэффициент i (Кэ=0,516).


�
�
�
Определите осмотическое давление раствора, содержащего 90,08 г глюкозы С6Н12О6 в 4 л раствора при 27 0С.


�
�
�
Рассчитайте молекулярную массу неэлектролита, если в 5 л раствора содержится 2,5 г неэлектролита. Осмотическое давление этого раствора равно 0,23∙105 Па при 20 0С.


�
�
�
Определите температуры кипения и замерзания раствора, содержащего 1 г нитробензола С6Н5NО2 в 10 г бензола. Эбулоскопическая и криоскопическая константа бензола соответственно равна 2,57 и 5,1 К∙кг/моль. Температура кипения чистого бензола 80,2 0С, температура замерзания -5,4 0С.


�
�
�
Установите, каким будет раствор нитрата кальция С(Са(NO3)2)= 0,025 моль/л i=2,60 по отношению к плазме крови (изо-, гипо- или гипертоническим) при 37 0С.


�
�
�
Раствор, в 100 мл которого находится 2,3 г вещества обладает при 298 К осмотическим давлением равным 618, 5 кПа. Определите молекулярную массу вещества.


�
�
�
Какова температура замерзания раствора неэлектролита, содержащего 3,01∙1023 молекул в одном литре воды?


�
�
�
Некоторый водный раствор неэлектролита кипит при 373,52 К. Определите моляльную концентрацию этого раствора.


�
�
�
Температура кипения раствора хлорида калия с концентрацией 1 моль/кг равна 100,94 0С. Вычислите изотонический коэффициент хлорида калия в этом растворе.�
�
�
Вычислите осмотическое давление раствора, содержащего 16 г сахарозы С12Н22О11 в 350 г воды при 293 К. Плотность раствора считать равной 1 г/мл.


�
�
�
Растворы камфары массой 0,522 г в 17 г эфира кипит при температуре  на 0,461 0С выше, чем чистый эфир. Эбуллиоскопическая константа эфира 2,16 К∙кг/моль. Определите молекулярную массу камфары.


�
�
�
Какова температура замерзания раствора неэлектролита, содержащего 2,02∙1023 молекул 1 л воды?


�
�
�
Установите, какими будут растворы по отношению к плазме крови (изо-, гипо- или гипертоническим) при 37 0 С:


а) карбоната калия С(К2СО3)=0,05 моль/л; i=2,40;


б) нитрата кальция  С(Са(NO3)2)= 0,025 моль/л i=2,60.


�
�
�
Осмотическое давление раствора, содержащего в 1 л 72 г маннита, равно 9,00∙105 Па при 00С. Найдите формулу маннита, если массовая доля углерода, водорода и кислорода, входящего в его состав, соответственно равны 39,56; 7,69 и 52,75%.


�
�
�
Температура кипения раствора хлорида калия с концентрацией 1 моль/кг равна 100,94 0С. Вычислите изотонический коэффициент хлорида калия в этом растворе.


�
�
�
Вычислите температуру замерзания водного раствора соляной кислоты (ω=6,8%). Изотонический коэффициент этого раствора равен 1,66, криоскопическая константа воды К=1,81 К∙кг/моль.


�
�
�
Осмолярность апельсинового сока равна 0,6 осмоль/л. Вычислите его осмотическое давление при 5 0С.


�
�
�
Раствор, в 100 мл которого растворено 2,3 г вещества, обладает при 298 К осмотическим давлением, равным 618,5 кПа. Определите молекулярную массу вещества.


�
�
�
Понижение температуры замерзания раствора 0,052 г камфары в 26 г бензола равно 0,067. Рассчитайте молекулярную массу камфары.


�
�
�
Температура кипения водного раствора сахарозы равна 101,4 0С. Вычислите моляльную концентрацию и массовую долю сахарозы в растворе. При какой температуре замерзает этот раствор?


�
�
�
Осмотическое давление крови равно в норме 740 – 780 кПа. Вычислите осмолярность крови.


�
�
�
Молекулярная масса неэлектролита равна 123,11 г/моль. Какая масса неэлектролита должна содержаться в 1 л раствора, чтобы раствор при 20 0С имел осмотическое давление, равное 4,56∙105 Па?


�
�
�
Изотонический коэффициент 0,2н NaOH равен 1,8. Вычислите осмотическое давление этого раствора при 00С и 37 0С.


�
�
�
При растворении 13,0 неэлектролита в 400 г диэтилового эфира (С2Н5)2О температура кипения повысилась на 0,453 К. Определите молекулярную массу растворенного вещества.


�
�
�
Температура замерзания водного раствора, содержащего 0,25 моль НNO3 в 2,5 л Н2О равна -0,35 0С. Рассчитайте изотонический коэффициент.�
�
�
Сколько молей неэлектролита должно содержаться 1 л раствора, чтобы его осмотическое давление при 25 0С было равно 2,47 Па?


�
�
�
Водноспиртовой раствор, содержащий 15% спирта (ρ=0,97 г/мл), кристаллизуется при      -10,26 0С. Найдите молекулярную массу спирта и осмотическое давление раствора при 290 0С.


�
�
�
Определите температуру кипения водного раствора глюкозы, если массовая доля С6Н12О6 равно 20% (для воды Кэ=0,516 К∙кг/моль).


�
�
�
Изотонический коэффициент 0,2 моль/л NaOH равен 1,8. Вычислите осмотическое давление этого раствора при 10 0С.


�
�
�
В 0,5 л содержится 2 г неэлектролита и раствор 00С имеет осмотическое давление равное 0,51∙105 Па. Какова молекулярная масса неэлектролита?


�
�
�
Раствор, состоящий из 9,2 г йода и 100 г метилового спирта (СН3ОН), закипает при 65,0 0С. Сколько атомов входит в состав молекулы йода, находящегося в растворенном состоянии? Температура кипения спирта 64,7 0С, а его эбуллиоскопическая константа Кэ=0,84.


�
�
�
Сколько граммов сахарозы С12Н22О11 надо растворить в 100 г воды, чтобы:


а) понизить температуру кристаллизации на 1 0С;


б) повысить температуру кипения на 1 0С?


�
�
�
Осмотическое давление 0,1н ZnSO4 при 00C равно 1,59∙105 Па. Вычислить изотонический коэффициент этого раствора.


�
�
�
Рассчитайте осмотическое давление раствора неэлектролита, содержащего 1,52∙1023 молекул неэлектролита: а) при 0 0С; б) при 18 0С в 1 л раствора.


�
�
�
В 60 г бензола растворено 2,09 некоторого вещества. Раствор кристаллизуется при 4,25 0С. Установите молекулярную массу вещества. Чистый бензол кристаллизуется при 5,5 0С. Криоскопическая константа бензола 5,12 К∙кг/моль.


�
�
�
Раствор, содержащий 0,8 г NaOH в 100 г воды, кипит при 100,184 0С. Определите изотонический коэффициент данного раствора. Эбулоскопическая константа воды 0,516 К∙кг/моль.


 �
�
�
При несахарном диабете выделяются очень большие количества разбавленной мочи, осмолярность которой может снижаться до 0,06 осмоль/л. Вычислите осмотическое давление такой мочи.


�
�
�
При 20 0С осмотическое давление раствора, в 100 мл которого содержится 6,33 г красящего вещества крови – гематина, равно 243,4 кПа. Определите молекулярную массу гематина.


�
�
�
Вычислите температуру замерзания раствора, содержащего 20 г сахара С12Н22О11 в 400 г воды.


�
�
�
Раствор, состоящий из 9,2 г глицерина С3Н5(ОН)3 и 400 г ацетона кипит при 56,38 0С. Чистый ацетон кипит при 56,0 0С. Вычислите эбуллиоскопическую константу ацетона.


�
�
�
Раствор, содержащий 16,05 г нитрата бария в 500 г воды, кипит при 100,122 0С. Рассчитайте изотонический коэффициент этого раствора.�
�
�
Вычислите осмотическое давление раствора, содержащего в 1,4 л 63 г глюкозы С6Н12О6 при 0 0С.


�
�
�
В 50 г воды растворено 6 г неэлектролита. Определите молекулярную массу неэлектролита, если раствор замерзает при -3,72 0С. Криоскопическая константа воды 1,86 К∙кг/моль.


�
�
�
Сколько граммов глюкозы С6Н12О6 надо растворить в 200 г воды, чтобы:


а) понизить температуру кристаллизации на 1 0С;


б) повысить температуру кипения на 1 0С?


�
�
�
В 250 мл раствора содержится хлорид калия массой 1,86 г. При 10 0С осмотическое давление такого раствора равно 437 кПа. Вычислите изотонический коэффициент KCl в этом растворе.


�
�
�
Давление пара воды при 30 0С составляет 4245,2 Па. Какую массу сахара С12Н22О11 следует растворить в 800 г воды для получения раствора, давление пара которого на 33,3 Па меньше давления пара воды? Вычислите массовую долю (%) сахара в растворе.


�
�
�
Давление пара эфира при 30 0С равно 8,64∙104 Па. Какое количество неэлектролита надо растворить в 50 моль эфира, чтобы понизить давление пара при данной температуре на 2666 Па?


�
�
�
Понижение давления пара над раствором, содержащем 0,4 моль анилина в 3,04 кг сероуглерода, при некоторой температуре равно 1003,7 Па. Давление пара сероуглерода при той же температуре 1,0133∙105 Па. Вычислите молекулярную массу сероуглерода.


�
�
�
При некоторой температуре давление пара над раствором, содержащем 62 г фенола С6Н5О в 60 моль эфира равно 0,507∙105 Па. Найдите давление пара эфира при этой температуре.


�
�
�
Давление пара воды при 50 0С равно 12334 Па. Вычислите давление пара раствора, содержащего 50 г этиленгликоля С2Н4(ОН)2 в 900 г воды.


�
�
�
Определите давление пара растворителя над раствором, содержащем 1,212∙1023 молекул неэлектролита в 100 г воды при 100 0С. Давление пара воды при 100 0С равно 1,01330∙105 Па.


�
�
�
Давление пара водного раствора неэлектролита при 80 0С равно 33310 Па. Какое количество воды приходится на 1 моль растворенного вещества в этом растворе? Давление пара воды при этой температуре равно 47375 Па.


�
�
�
Давление водяного пара при 65 0С равно 25003 Па. Определите давление водяного пара  над раствором, содержащим 34,2 г сахара С12Н22О12 в 90 г воды при той же температуре.


�
�
�
Вычислите молекулярную массу глюкозы, если давление водяного пара над раствором 27 г глюкозы в 108 г воды при 100 0С равно 98775,3 Па.


�
�
�
Давление пара воды при 10 0С составляет 1227,8 Па. В каком объеме воды следует растворить 16 г метилового спирта для получения раствора, давление пара которого составляет 1200 Па при той же температуре? Вычислите массовую долю спирта в растворе (%).


�
�
�
Давление пара воды при 100 0С равно 1,0133∙105 Па. Вычислите давление водяного пара, если массовая доля мочевины в растворе 10%.


�
�
�
Давление пара над раствором 10,5 г неэлектролита в 200 г ацетона равно 21854,40 Па. Давление пара ацетона (СН3)2СО при этой температуре равно 23939,35 Па. Найдите молекулярную массу неэлектролита.


�
�
�
Массовая доля неэлектролита в водном растворе 63%. Рассчитайте молекулярную массу этого неэлектролита, если при 20 0С давление водяного пара над раствором равно 1399,40 Па. Давление паров воды при данной температуре равно 2335,42 Па.


�
�
�
Давление пара раствора, содержащего 155 г анилина С6Н5NН2 в 201 г эфира, при некоторой температуре равно 42900 Па. Давление пара эфира при этой же температуре равно 86380 Па. Рассчитайте молекулярную массу эфира.


�
�
�
Давление водяного пара над раствором 66,6 г CaCl2 в 90 г воды при 900С равно 56690 Па. Чему равен изотонический коэффициент, если давление паров воды при той же температуре равно 70101 Па?


�
�
�
Изотонический коэффициент раствора 178,5 г KBr в 900 г воды равен 1,7. Определите давление водяного пара над этим раствором при 50 0С, если давление водяного пара над этим растворителем при 50 0С равно 12334 Па.


�
�
�
Определите давление пара водного раствора гидроксида калия (ω=0,5%) при 50 0С. Давление пара воды при этой температуре равно 12334 Па. Изотонический коэффициент гидроксида калия в этом растворе равен 1,87.


�
�
�
Давление пара раствора, содержащего 31,5 г нитрата кальция в 500 г раствора, равно 1903,5 Па при 17 0С. Давление пара воды при этой температуре равно 1937 Па. Рассчитайте изотонический коэффициент нитрата кальция в этом растворе.


�
�
�
Какова должна быть молярная концентрация водного раствора нитрата натрия, чтобы давление пара растворителя над этим раствором было такое же, как у водного раствора глицерина с массовой долей равной 0,015. Изотонический коэффициент нитрата натрия в этом растворе равен 1,65.


�
�
�
Найдите относительное понижение давления водяного пара над раствором, содержащим 0,1 моль сульфата натрия в 900 г воды при 70 0С.�
�
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