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Введение

Окружающий человека мир материален и, несмотря   на все богатство его проявлений, в настоящее время выделяют всего лишь две формы существования материи: вещество и поле, которые проникают друг в друга и при определенных условиях могут превращаться друг в друга. 

Вот что писал  в 1870 г. Д.И. Менделеев в своей книге “Основы химии” о предмете химии: “Ближайший предмет химии составляет изучение однородных веществ, из сложения которых составлены все тела мира, превращений их друг в друга и явлений, сопровождающих такие превращения. 

Химия, как и всякая наука, есть в одно время и средство, и цель. Она есть средство для достижения тех или других практических, в общем смысле этого слова, стремлений. Так, при содействии ее облегчается обладание веществом в разных его видах, она дает новую возможность  пользоваться силами природы, указывает способы получения  и свойства множества веществ и т.д. В этом смысле химия близка к делам заводчика и мастера, роль ее служебная, она составляет средство для достижения блага. К этому, уже почтенному, свойству присоединяется, однако, другое: в химии, как и в каждой выработанной науке, есть ряд стремлений  высших, не ограничиваемых временными и частными целями (хотя и приводящих к ним и нисколько им не противоречащих).

Стараясь познать бесконечное, наука сама конца не имеет и, будучи всемирной, в действительности неизбежно приобретает народный характер....»

Сформулируем в сжатом виде основные положения химии:

1.  Все вещества (химические соединения) Вселенной состоят из молекул, а молекулы из атомов химических элементов таблицы Д.И. Менделеева. Атомы в свою очередь состоят из более мелких частиц: протонов,  нейтронов и электронов. В настоящее время известно 105 химических элементов, которые отличаются друг от друга химическими свойствами и количеством входящих в них указанных частиц. Согласно периодическому закону Д.И. Менделеева, свойства химических элементов, а также различных форм их простейших соединений, находятся в периодической зависимости от величины их атомных весов.  

2. При определенных условиях молекулы веществ способны превращаться друг в друга, однако атомы элементов при этом не превращаются друг в друга.

Элементы способны превращаться  друг в друга только в ядерных реакциях.

3.  При любых химических превращениях всегда соблюдаются законы сохранения массы, энергии и заряда.

4. При протекании любой химической реакции массы реагирующих веществ и продуктов реакции всегда находятся в пропорциональных количествах, соответствующих   их стехиометрическим коэффициентам.

5.  В природе не существует веществ, обладающих одинаковым набором свойств. Каждое вещество уникально.

6.  Свойства веществ зависят от  качественного и количественного состава их молекул и  от их строения.

7.  Для каждого вещества существует критическая температура,  при которой начинается интенсивный распад молекул на атомы. И для каждой химической реакции существует область температур, где реакция практически не протекает.

Классы неорганических соединений
Множество всех веществ делится на два больших класса

                           

                                вещества         



                        простые           сложные

Простые вещества - это вещества, состоящие из атомов одного и того же элемента. Сложные вещества состоят из атомов различных элементов. 

Все простые вещества (элементы таблицы Менделеева) по своим физическим свойства делятся  на металлы и неметаллы


                                    простые вещества
 


                             металлы              неметаллы
Если в таблице Менделеева провести диагональ из верхнего левого угла,  то окажется, что в верхней половине таблицы  для главных подгрупп элементов расположатся все неметаллы, а в нижней половине - все металлы.  Все элементы, находящиеся в побочных подгруппах таблицы являются металлами.  Примерно 80 %  химических элементов приходится на металлы и только 20 % на неметаллы. Из 105 элементов  нерадиоактивны первые 83 элемента..  Если из общего числа нерадиоактивных элементов вычесть 5 инертных газов, то в распоряжении химиков окажется округленно 80  элементов, из которых формируется все многообразие веществ.

 Общее число неорганических веществ вместе со всеми солями насчитывается не более 500 000. Общее число органических веществ более 12 млн. Отметим: что общее число людей на планете гораздо больше числа известных химических соединений.
К неметаллам относятся: все химически неактивные элементы- инертные газы (6 элементов)-, а также химически активные элементы- H-водород, B-бор, C-углерод, N-азот, O-кислород, F-фтор, Si-кремний, P-фосфор, S-сера, Cl-хлор, As-мышьяк,  Se-селен,  Br-бром, Sb-сурьма, Те-теллур, I-иод (16 элементов).  Неметаллы плохо проводят тепло и электрический ток (исключение-графит). В противоположность этому все металлы хорошо проводят тепло и электрический ток.

Все многообразие веществ возникает из элементов в результате химических реакций. 

Между двумя элементами А и В может протекать единственный тип реакции - реакция соединения

                          аА + bВ = АaВb
в результате которой образуется бинарное соединение (вещество, состоящее из двух элементов). 

Если два каких-то элемента А и В непосредственно не реагируют друг с другом, т.е. реакция

                         А + В = АВ 

не протекает, то это не означает, что не может существовать соединение АВ. Возможно, что найдется такой элемент Х, что соединение АВ можно получить в результате двух реакций

                                     А + Х = АХ                   реакция соединения

                                     АХ + В = АВ + Х          реакция замещения

или аналогично

                                      В + Х =ВХ

                                      А + ВХ= АВ + Х

Если и такими способами не удается получить АВ, то остается еще вариант 

                                 А+Х=АХ

                                 В + Y=BY

                                 AX + BY=AB + XY            реакция обмена

Наконец,  может существовать соединение из трех (или более) элементов АBC,  которое способно вступать в реакцию разложения

                                  ABC = AB + C                    реакция разложения

     В реакцию соединения не вступают друг с другом металлы, составляющие большинство химических элементов. Металлы могут образовать друг с другом сплавы, состав которых не является постоянным, как в химических соединения, и может изменяться в широких пределах:

Металл 1 + Металл 2= сплав

 Поэтому остаются  два возможных типа реакций:

                      Металл + неметалл = бинарное соединение

и 

                      Неметалл 1 + неметалл 2 = бинарное соединение           

Из 16 вышеназванных неметаллов: H, B, C, N, O, F, Si, P, S, Cl, As,  Se,  Br, Sb, Те, I  наибольшую  химическую активность проявляет фтор, который непосредственно соединяется с большинством химических элементов.  Затем следуют кислород и водород. С металлами 16 неметаллов образуют 16 классов бинарных соединений вида МеmХn, где Х:

H-гидриды, B- бориды, C -карбиды, N- нитриды, О-оксиды, F-фториды, Si-силициды, P-фосфиды, S-сульфиды, Cl-хлориды, As-арсениды, Se-селениды, Br-бромиды, Sb-антимониды, Te-теллуриды, I-иодиды.

 При взаимодействии,  как металлов, так и неметаллов  с кислородом образуются кислородные соединения (оксиды), например:

2H2 + O2 =2H2O

Na + O2 = Na2O2
2Mg + O2 = 2MgO

4Al + 3O2 = 2Al2O3
C + O2 = CO2
2N2 + 5O2 =2N2O5

4P + 5O2 = 2P2O5
2S + 3O2 = 2SO3
При взаимодействии некоторых элементов с водородом образуются водородные соединения, например:

2Na + H2 = 2NaH

N2 + 3H2 = 2NH3

S + H2 = H2S

Г2 + H2 =2HГ  (где Г-галоид: F, Cl, Br, I).

При взаимодействии двух бинарных соединений можно получить соединение, состоящее уже из трех элементов. Так, при взаимодействии  полученных оксидов с  водой образуются кислоты или основания
Na2O2  + 2H2O = 2NaOH + H2O2          о с н о-
MgO + H2O = Mg(OH)2                                     в а н и я

CO2 + H2O =H2CO3                                               ки-

N2O5+ H2O =2HNO3                                            
P2O5+ H2O = H3PO4                                                    сло-    

2SO3+ H2O= H2SO4                                                                          ты
Оксиды делят на два класса: оксиды металлов и оксиды неметаллов, которые в свою очередь делятся на группы по схеме

                                 оксиды     

  неметаллов                                  металлов

безразличные       кислотные      основные         амфотерные          кислотные

(не образуют кислот)    SO3 ,                   CaO,                 ZnO,  Al2O3,           CrO3,  Mn2O7   

СO, NO                      P2O5             Na2O                 TiO2      

Оксиды, при взаимодействии которых с водой образуются кислоты, назвали кислотными оксидами.

Если при взаимодействии оксида с водой образуется основание, то такой оксид называется основным.

Амфотерными назвали такие оксиды, при взаимодействии которых с водой образуются соединения, с основаниями проявляющие себя как кислоты, а с кислотами как основания.

Примером амфотерного оксида может служить оксид алюминия

Аl2O3 + 3H2O = 2Al(OH)3(2H3AlO3
H3AlO3 + NaOH =NaAlO2 + 2H2O

2Al(OH)3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 6H2O

Многие амфотерные гидроксиды, в состав которых входит более 3-х  OH групп, способны терять воду и преобразовываться в оксогидроксиды
Тi(OH)4 = TiO(OH)2  + H2O

При взаимодействии с кислотами оксогидроксиды образуют оксосоли

TiO(OH)2 + 2HCl = TiOCl2 + 2H2O

В ряду оксидов металлов Me2O, MeO, Me2O3, MeO2, Me2O5, MeO3, Me2O7  усиление кислотных свойств наблюдается  слева направо, а основных- в обратном направлении.  Следует подчеркнуть, что далеко не все оксиды металлов растворимы в воде,  что позволяет использовать их в качестве конструкционных материалов для различных технических нужд.

Таким образом, из элементов можно получить такие важные классы соединений, как кислоты (H2SO4, HNO3, H3PO4, H2CO3, HF, HCl, HBr, HI) и основания (Me(OH)n). Кислоты, как правило,  друг с другом не реагируют. Не реагируют друг с другом и основания. А вот кислоты и основания реагируют, образуя новый класс соединений, соли 

кислота + основание= соль + вода                     реакция нейтрализации

Me(OH)n + H2SO4 = Me2(SO4)n + H2O   сульфат 

                  + HNO3= Me(NO3)n + H2O    нитрат

                  + H3PO4= Me3(PO4)n + H2O   фосфат

                   + HCl=MeCln + H2O              хлорид

Такие соли называются средними (в своем составе средние соли содержат только атомы металла и кислотный остаток). Кроме того, возможно образование кислых и основных солей,  которые кроме атомов металла и кислотных остатков  содержат в своем составе атомы водорода H (и тогда такие соли называются кислыми солями) или ОН группы (и тогда такие соли называются основными солями): 

KOH + H3PO4 = KH2PO4 + H2O                      кислая соль

Mg(OH)2 + HСl= MgOHCl + H2O                   основная соль

Отметим, что в этих соединениях число входящих в них элементов достигает уже 4. 

Соли могут реагировать друг с другом:

соль1 + соль2= соль3 +соль4               реакция обмена

AgNO3 + NaCl=AgCl( + NaNO3,

c кислотами:

соль1 + кислота1 = соль2 + кислота2

NaNO3 + H2SO4= Na2SO4 + HNO3      -     реакция обмена,
с основаниями:

соль1 + основание1=соль2 +основание2

FeCl3 + 3NaOH=3NaCl + Fe(OH)3(  -     реакция обмена
Методом выпаривания растворов солей можно получить кристаллы двойных солей:

K2SO4 + Al2(SO4)3 = 2KAl(SO4)2
Иногда при выпаривании в кристаллы солей входит вода, и получаются двойные соли-кристаллогидраты:

(NH4)2SO4 + FeSO4 + 6H2O= (NH4)2Fe(SO4)2(6H2O

В данном случае получилось соединение, состоящее  уже из  5 элементов.

Свойства кислот:

1. Кислоты, как правило, друг с другом не реагируют (исключение-царская водка) и отличаются друг от друга по силе. К сильным кислотам относятся: серная кислота-H2SO4,  азотная- HNO3, хлорная-HClO4 , соляная-HCl и др. кислоты. К слабым кислотам относят: фосфорную-H3PO4, сернистую-H2SO3, угольную-H2CO3, плавиковую -HF кислоты и т.д.

2. Все кислоты реагируют с основаниями, образуя соль и воду.
3.  При взаимодействии сильных кислот (за исключением азотной кислоты) с металлами, стоящими в ряду напряжений левее водорода, образуется соль и выделяется водород:

левый металл + кислота = соль + водород;

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2
Fe + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + H2

При взаимодействии  с металлами из азотной кислоты водород никогда не выделяется.

При взаимодействии сильных кислородсодержащих кислот с металлами, стоящими в ряду напряжений правее водорода, образуется  соль и продукты разложения кислот:

правый металл + кислота= соль + продукты разложения кислоты;

Сu + 2H2SO4= CuSO4 + SO2 + 2H2O

Hg + 4HNO3 = Hg(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O

Бескислородные кислоты типа HCl c правыми металлами не реагируют.

4. Кислоты реагируют с солями:

кислота1 + соль1 = кислота2 + соль2

Подобные реакции протекают только в случае, если  кислота1 сильнее кислоты2:

 2NaCl + H2SO4 ( Na2SO4 + 2HCl 

NaNO3 + H2SO4= Na2SO4 + HNO3
Обратные реакции не идут.           
Строение атома

Установлено, что существует тесная связь между положением химических элементов в таблице Менделеева и строением атомов этих элементов.

Количество протонов в ядре (р) атома данного элемента числено совпадает с порядковым номером элемента (z).

Количество нейтронов (n)  в ядре атома элемента равно разности между атомным весом (А) элемента (округленным до целого значения) и его порядковым номером в таблице Менделеева

n= A-z

Количество электронов в атоме данного элемента числено равно порядковому номеру элемента.

Так,  например,   золото имеет порядковый номер 79. Значит, в ядре его атома находится 79 протонов, а вокруг ядра движутся 79 электронов, что обеспечивает электронейтральность атома.  Атомный вес золота равен 196.9655, или округленно 197. Следовательно, в ядре атома золота содержится 197-79=118 нейтронов.

Электроны в атомах располагаются на определенных энергетических уровнях. 

Количество энергетических уровней электронов  в атоме данного элемента числено равно периоду таблицы Менделеева этого элемента.

Так, золото находится  в 6 периоде, следовательно, 79 электронов атома золота располагаются на 6 уровнях.

Максимальное число электронов, которое может располагаться в атоме на любом уровне, определяется его номером n  и равно 2n2. 

Так, в атоме золота на первом (n=1, ближайшем к ядру) уровне может находиться не более 2 электронов, на втором (n=2) - не более 8 электронов, на третьем (n=3)- не более 18  электронов, на четвертом (n=4) -не более 32 электронов и т.д.  Электронное строение атома золота выглядит таким образом (79 электронов располагаются на 6 уровнях)

79Au 2,8,18,32,18,1

Для элементов, находящихся в главной подгруппе таблицы Менделеева, число электронов, вращающихся на внешнем (самом удаленном от ядра) уровне, числено равно номеру группы.  Номер группы данного элемента в таблице Менделеева характеризует максимально возможную валентность данного элемента в его соединениях с другими элементами. Следовательно, максимально возможная валентность элемента главной подгруппы определяется числом электронов на внешнем энергетическом уровне. Поэтому такие электроны называют валентными электронами.  Для элементов побочной подгруппы это правило не всегда соблюдается (например, для цинка 30Zn 2,8,18,2 оно соблюдается, а для титана 22Ti 2,8,10,2 -нет). 

Опыт показал,  что движение электронов в атоме нельзя описать в рамках классической   ньютоновской механики, и к 1925-1926 году австрийским ученым Шредингером была разработана квантовая механика.  Согласно принципу неопределенности Гейзенберга, невозможно одновременно   точно определить местонахождение частицы и ее скорость, поэтому в квантовой механике говорят лишь о вероятности обнаружения электрона в той или иной области пространства. Поэтому под орбитой электрона в атоме (например, в атоме водорода)  не следует понимать какую-то траекторию его движения вокруг ядра, как в планетарной модели строения атома



Электрон в атоме как бы размазан в пространстве вокруг ядра с определенной электронной плотностью. Поэтому говорят, что при своем движении в атоме  электрон образует электронное облако. С учетом этого простейший атом водорода можно изобразить схемой 



Согласно квантовой механике, состояние электронов в атоме (плотность электронного облака) полностью характеризуется волновой функцией (, которая определяется набором из четырех квантовых чисел:

1. Главным квантовым числом -n, которое определяет дискретный (квантовый) набор разрешенных энергетических уровней энергии электронов.  Главное квантовое число может принимать целочисленные положительные значения 1.2.3, и т.д. до бесконечности, т.е. n=1,2,3,....,(, если количество химических элементов бесконечно.  Для любого известного элемента таблицы Менделеева n  совпадает с номером периода этого элемента. 

 Так, для всех элементов первого периода в атоме может быть только один энергетический уровень (n=1),  а для всех элементов 7 периода электроны располагаются на 7 энергетических уровнях (n=7).

2.  Орбитальным (или побочным) квантовым числом -l (эль), которое определяет величину орбитального момента количества движения электрона.  Для каждого значения n побочное квантовое число l может принимать целый набор значений от нуля до n-1: l=0, 1, 2,..., n-1
Так, например, 

для n=1 может быть только одно значение l=0;

для n=2 побочное квантовое число может иметь уже два значения: l=0 и 1;

для одного только значения главного квантового числа n  побочное квантовое число l может принимать целый набор значений от 0 до n-1 включительно.

3. Магнитное квантовое число m определяет состояние электрона при наложении на атом внешнего магнитного поля.  Оно может принимать значения от -l до +l, включая нуль, т.е. m=0,(1,(2,....,(l.
4. Спиновое квантовое число-s. Оно характеризует собственный момент количества движения электрона.  Спиновое квантовое число может принимать всего два значения: s=(1/2, -1/2.  

Таким образом, состояние электрона в атоме (волновая функция -() характеризуется набором четырех квантовых чисел ((n,l,m,s).  Согласно принципу запрета Паули, в любом атоме не может быть двух электронов, у которых все четыре квантовых  числа были бы одинаковыми.  Другими словами электроны в атоме неповторимы.

Состояние электрона, характеризующееся определенным значением главного квантового числа n, принято называть энергетическим уровнем электрона в атоме.  Если n=1, то говорят, что электрон находится на первом (ближайшем к ядру атома) энергетическом уровне.  При n=2 электроны образуют второй (более удаленный от ядра)  энергетический уровень и т.д.. Максимальное количество электронов N, которые могут находиться на энергетическом уровне n равно 

N=2n2
Отсюда следует, что на первом энергетическом уровне могут располагаться не более 2 электронов,  на втором уровне - не более 8 электронов, на третьем энергетическом уровне не более 18 электронов, на четвертом уровне - не более 32 электронов и т.д.  

Волновая функция со значением орбитального квантового числа l=0 называется S-орбиталью, т.е.  S-орбиталь - это волновая функция  вида((n,0,m,s). Для каждого значения n существует своя  единственная S-орбиталь. Чем выше значение n, тем выше значение энергии для соответствующей S-орбитали. Геометрически S-орбиталь представляет собой сферу

                                                        Z

                                                              

                                                                        Y   

                                            X    

Волновая функция со значением орбитального квантового числа, равным единице (l=1) принято называть р-орбиталью, т.е. р-орбиталь - это волновая функция вида ((n,1,m,s).

Для каждого значения n существует свои  три р-орбитали:

((n,1,-1,s), ((n,1,0,s), ((n,1,1,s),

 поскольку при l=1 магнитное квантовое число может принимать три значения m=

-1,0,1.

 Чем выше значение n, тем выше значение энергии для соответствующей p-орбитали. Геометрически p-орбиталь напоминает восьмерку, или гантель, ориентированную вокруг соответствующей оси


                                          Х     рХ -орбиталь

Аналогичным образом выглядят рY  и pZ- орбитали.

 Волновая функция со значением орбитального квантового числа, равным двум (l=2) принято называть d-орбиталью, т.е. d-орбиталь - это волновая функция вида ((n,2,m,s).

Для каждого значения n существует свои  пять d-орбиталей: 

((n,2,-2,s),((n,2,-1,s), ((n,2,0,s), ((n,2,1,s), ((n,2,2,s), 

поскольку при l=2 магнитное квантовое число может принимать пять значений m=-2,-1,0,1,2.  Чем выше значение n, тем выше значение энергии для соответствующей d-орбитали. Геометрически d-орбиталь напоминает 4-x лепестковый цветок.

Волновая функция со значением орбитального квантового числа, равным трем (l=3) принято называть f-орбиталью, т.е. f-орбиталь - это волновая функция вида ((n,3,m,s).

Для каждого значения n существует свои  семь f-орбиталей: 

((n,3,-3,s),((n,3,-2,s), ((n,3,-1,s), ((n,3,0,s), ((n,3,1,s), ((n,3,2,s), ((n,3,3,s), 

поскольку при l=3 магнитное квантовое число может принимать семь значений m=-3,-2,-1,0,1,2,3. Чем выше значение n, тем выше значение энергии для соответствующей f-орбитали. Геометрически f-орбиталь имеет еще более сложную конфигурацию. Аналогично вводятся понятия g и h- орбиталей. 

Связь между значением l  и типом орбитали суммирована в таблице:

 значение l         0   1  2   3   4   5 

тип орбитали    s    p  d   f    g   h

Энергия электрона в атоме неоднозначно определяется значением главного квантового числа n. Каждому значению n (т.е. каждому значению энергетического уровня) соответствует несколько значений орбитального квантового числа (l), которые называют энергетическими подуровнями. Эти подуровни различаются по энергии. В соответствии с этим говорят об s-подуровне, p-подуровне, d-подуровне и т.д. А электроны, находящиеся на этих подуровнях называют соответственно s-электронами, р-электронами, d-электронами  и т.д. По энергии подуровни в атоме возрастают в следующем порядке:

1s<2s<2p<3s<3p<4s(3d<4p<5s(4d<5p<6s(5d(4f<6p

В такой последовательности происходит заполнение электронами энергетических уровней в атоме. Эта последовательность обусловлена действием двух правил Клечковского:

1.  Заполнение энергетических подуровней электронами происходит таким образом, чтобы сумма n+l была минимальна, т.е.  min(n+l)
2.  Если возможны два различных пути заполнения, при которых выполняется 1 правило, то реализуется тот путь, при котором минимально n, min(n).
Так, например, после подуровня 3p в указанной выше последовательности происходит заполнение не подуровня 3d, а подуровня 4s.  Действительно, для подуровня 3d  n+l=3+2=5, а для 4s  n+l=4+0=4, что отвечает 1 правилу Клечковского.  Для подуровней 6s, 5d, 4f  сумма n+l соответственно равна 6+0, 5+2, 4+3. Для этой последовательности соблюдаются оба правила Клечковского. 

Таким образом, в атоме каждому энергетическому уровню соответствует несколько подуровней. Для n>1 число подуровней числено совпадает с n (на втором уровне могут быть только два подуровня, на третьем уровне только три подуровня и т.д.).

Максимальное количество электронов N’, которые могут находиться на подуровне со значением  орбитального квантового числа, равного l,  определяется уравнением 

N’=2(2l + 1)

C учетом этой формулы получается, что каждый тип орбитали характеризуется следующими максимальными числами электронов, которые могут на них располагаться

тип орбитали                   s     p    d    f       g      h

максимум электронов     2    6    10   14    18    22

На каждой орбитали располагается не более двух электронов, причем согласно принципу Паули каждая пара электронов в пределах одной и той же орбитали должна иметь антипараллельные спины (т.е. s=1/2 и s=-1/2).

Схему энергетических уровней и подуровней атома для n=3 можно изобразить таким образом

                                                                                                             m=2

                                                                                                             m=1

                                                                                                             m=0

                                              3d(l=2)                                                    m=-1    

                                                                                                                     m=-2

                                                                                          m=1                       
                                              3p(l=1)                                 m=0

                                                                                            m=-1 

n=3

                                                 3s (l=0)

                                     2p(l=1)                 m=1

n=2                                                            m=0    

                                                                   m=-1

n=1      1s (l=0)            2s (l=0)

На этом рисунке все подуровни в пределах данных n и l обозначены одним цветом и имеют одинаковую энергию.

Согласно правилу Хунда, устойчивому состоянию электронов в атоме соответствует такое распределение электронов в пределах энергетического подуровня, при котором абсолютное значение суммарного спина электронов максимально.

До введения понятия энергетического подуровня мы записывали электронную конфигурацию (электронное строение) атомов по энергетическим уровням. Так для атома цинка она имела вид  30Zn 2,8,18,2. Теперь, с учетом представлений о существовании на каждом энергетическом уровне соответствующих подуровней, электронное строение атома цинка можно представить более детально.

Для первого энергетического уровня n=1, l=0, следовательно, возможно существование только s-подуровня, на котором может разместиться не более 2 электронов, что отразим записью 1s2.

На втором энергетическом уровне может быть только два подуровня: s и p,  на которых максимальное число электронов равно, соответственно, 2 и 6. Поэтому 8 электронов второго энергетического уровня распределены таким образом: 2s22p6.

Следующие 18  электронов находятся на третьем уровне, на котором должно быть уже три подуровня: s, p и d, на которых максимальное число электронов составляет 2, 6 и 10.  Следовательно, электронную конфигурацию третьего 18-электронного уровня можно представить в виде: 3s23p63d10.

Для последнего 4-го уровня могут существовать 4 подуровня: s,p,d,f, на которых может находиться 2, 6, 10 и 14 электронов. Но в атоме цинка на 4 уровне находится всего 2 электрона. Эти два электрона займут самый низший подуровень 4s. Поэтому электронное строение 4 уровня можно записать в виде: 4s2.

Соединив все полученные фрагменты электронного строения по всем уровням, получаем детализированную картину распределения электронов в атоме цинка: 30Zn 1s22s22p63s23p63d104s2.

Таким образом, основные особенности заполнения электронных оболочек атомов в периодической системе следующие:

1. Начало периода совпадает с началом образования нового энергетического уровня электронного слоя. 

Период представляет собой последовательный ряд элементов, атомы которых различаются числом электронов в наружных слоях. Каждый период завершается благородным газом. У благородных газов наружная оболочка состоит из 8 электронов, за исключение гелия, у которого на внешней оболочке только 2 электрона.

2. Элементы главных и побочных подгрупп отличаются порядком заполнения электронных оболочек.

У всех элементов главных подгрупп заполняются только внешние оболочки. При этом у элементов I и II групп заполняются  s-оболочки, поэтому эти элементы называются s-элементами. А у элементов III-VII групп заполняются p-оболочки, поэтому эти элементы называются р-элементами.

У элементов первых подгрупп (за исключением Mn, Zn, Tc, Ag, Cd,  Hg) заполняются внутренние d-оболочки. Такие элементы называются d-элементами.

Элементы, у которых заполняются внутренние f-оболочки, называются f-элементами (лантаноиды и актиноиды).  

Заполнение электронных оболочек электронами в таблице Менделеева происходит в согласии с двумя правилами Клечковского.

Ниже представлено электронное строение всех элементов таблицы Менделеева. Элементы, для которых наблюдается эффект проскока электрона с одного подуровня на другой выделены жирным шрифтом.

1 Н  1s1             1 период

2 He 1s2
3 Li 1s22s1                    2 период

4 Be 1s22s2
5 B   1s22s22p1
6 C  1s22s22p2
7  N   1s22s22p3
8 O   1s22s22p4
9 F   1s22s22p5
10 Ne  1s22s22p6
11 Na  1s22s22p63s1                       3 период
12 Mg  1s22s22p63s2  
13 Al    1s22s22p63s23p1      
14 Si     1s22s22p63s23p2     
15 P      1s22s22p63s23p3        
16 S      1s22s22p63s23p4       
17 Cl     1s22s22p63s23p5        
18 Ar     1s22s22p63s23p6      
19 K  1s22s22p63s23p6 3d04s1                       4 период

20 Ca  1s22s22p63s23p6 3d0 4s2    
21 Sc  1s22s22p63s23p63d1 4s2      
22 Ti 1s22s22p63s23p63d2 4s2        
23 V 1s22s22p63s23p63d3 4s2        
24 Cr 1s22s22p63s23p63d5 4s1               проскок 1 электрона с 4s на 3d
25 Mn 1s22s22p63s23p63d5 4s2        
26 Fe 1s22s22p63s23p63d6 4s2       
27 Co 1s22s22p63s23p63d7 4s2        
28 Ni 1s22s22p63s23p63d8 4s2        
29 Cu 1s22s22p63s23p63d10 4s1        
30 Zn 1s22s22p63s23p63d10 4s2        
31 Ga 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p1  
32  Ge 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p2  
33 As 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p3  
34 Se 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p4  
35 Br 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p5
36 Kr 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6  
37 Rb 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4do4f05s1              5 период

38 Sr 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4do4f05s2 

39 Y 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d14f05s2 

40 Zr 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d24f05s2 

41 Nb 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d44f05s1 

42 Mo 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d54f05s1 

43 Te 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d54f05s2 

44 Ru 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d74f05s1 

45 Rh 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d84f05s1 

46 Pd 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s0 

47 Ag 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s1 

48 Cd 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s2 

49 In 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p1  
50 Sn 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p2 
51 Sb 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p3
52 Te 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p4  
53 I 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p5  
54 Xe 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p6 
55 Cs 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p6 5d05f05g06s1       6 период

56 Ba 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p6 5d05f05g06s2
57 La 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f05s25p6 5d15f05g06s2
58 Ce 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f25s25p6 5d05f05g06s2
59 Pr 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f35s25p6 5d05f05g06s2
60 Nd 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f45s25p6 5d05f05g06s2
61 Pm 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f55s25p6 5d05f05g06s2
62 Sm 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f65s25p6 5d05f05g06s2
63 Eu 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f75s25p6 5d05f05g06s2
64 Gd 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f75s25p6 5d15f05g06s2
65 Tb 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f95s25p6 5d05f05g06s2
66 Dy 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f105s25p6 5d05f05g06s2
67 Ho 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f115s25p6 5d05f05g06s2
68 Er 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f125s25p6 5d05f05g06s2
69 Tm 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f135s25p6 5d05f05g06s2
70 Yb 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d05f05g06s2
71 Lu 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d15f05g06s2
72 Hf 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d25f05g06s2
73 Ta 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d35f05g06s2
74 W 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d45f05g06s2
75 Re 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d55f05g06s2
76 Os 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d65f05g06s2
77 Ir 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d75f05g06s2
78 Pt 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d95f05g06s1
79 Au 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s1
80 Hg 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s2
81 Tl 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p1  
82 Pb 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p2  
83 Bi  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p3  
84 Po  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p4 
85 At  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p5  
86 Rn  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p6 
87 Fr  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p6  6d07s1     7 период

88 Ra 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p6  6d07s2
89 Ac 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p6  6d17s2
90 Th 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f05g06s26p6  6d27s2
91Pa 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f25g06s16p6  6d17s2
92 U 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f35g06s26p6  6d17s2
93 Np  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f45g06s26p6  6d17s2
94 Pu  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f65g06s26p6  6d07s2
95 Am 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f75g06s26p6  6d07s2
96 Cm 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f75g06s26p6  6d17s2
97 Bk  1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f85g06s26p6  6d17s2
98 Cf 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f105g06s26p6  6d07s2
99 Es 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f115g06s26p6  6d07s2
100 Fm 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f125g06s26p6  6d07s2
101 Md 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f135g06s26p6  6d07s2
102 No 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f145g06s26p6  6d07s2
103 Lr 1s22s22p63s23p63d10 4s2 4p6 4d104f145s25p6 5d105f145g06s26p6  6d17s2
Химическая связь

Химическая связь образуется в большинстве случаев в результате той или иной перегруппировки электронов, содержащихся во взаимодействующих атомах.  Важнейшими формами таких перегруппировок являются: 

1) передача одного или нескольких электронов от одного атома к другому (так образуется ионная связь) и

2) смещение  электронов от одного атома к другому (так образуется ковалентная связь).

Во всех случаях образования химической связи внешняя электронная оболочка каждого  атома  принимает конфигурацию восьмиэлектронной оболочки инертного газа  (и только для атомов водорода реализуется двухэлектронная конфигурация гелия). Это правило октета строго соблюдается только для элементов 2 периода (Be, B, C, N, O и F).  Атомы элементов последующих периодов могут образовывать также соединения с 10 электронами (в PСl5), с 12 электронами (SF6), а некоторые с 14 электронами (IF7) и даже с 16 электронами, участвующими в образовании ковалентной связи.

Комбинации  таких двухэлектронных связей, отражающие электронную структуру молекулы, получили название валентных схем. Для наглядного изображения валентных схем пользуются следующим способом. Электроны, находящиеся на внешнем электронном слое, обозначают точками, расположенными вокруг символа  атома, например, для атомов  водорода (1 электрон) и кислорода (6 электронов) можно записать схемы

            ..

H.      :O                            

            ..     

Образование молекулы водорода можно представить следующим образом

Н.  +  Н.  = Н:Н

Эта схема показывает, что каждый атом водорода дает в общее пользование по одному электрону, в результате вокруг каждого из них образуется устойчивая двухэлектронная оболочка, подобная оболочке инертного газа гелия. 

При образовании молекулы кислорода из атомов

..           ..        ..   ..

: О   +  : О   =  О::О

..          ..         ..   ..

каждый атом кислорода отдает в общее пользование одну пару своих электронов, в результате вокруг каждого из них образуется оболочка из 8 электронов,  подобная оболочке инертного газа.

 Строение молекулы воды можно изобразить схемой 

    ..

Н:О:Н

    ..

Если  вместо каждой пары электронов, образующих химическую связь условиться писать черточку, то структурная формула веществ примет вид:

                         H-H,  O=O,  N(N,  H-O-H и т.д.

В молекуле водорода имеется одинарная связь, в молекуле кислорода двойная, а в молекуле азота тройная связь. Число одинарных ковалентных связей элемента в химическом соединении называется ковалентностью элемента.  Так, ковалентность азота в молекулах N2   и  NH3 равна трем, ковалентность кислорода в молекулах  O2,  H2O, CO2 равна двум и т.д. 

Cвязь между атомами является направленной.  Так, экспериментально установлено, что молекула воды не является линейной молекулой, у которой все атомы расположены на одной прямой линии 

                                      H-O-H

а имеет такое строение

                                          O

                               H                  H

Угол  между связями в молекуле воды равен 109.5о.  Молекула борной кислоты  

B(OH)3 имеет плоское строение, в ней три связи бора одинаковой длины  и расположены под углом 120о друг к другу. В молекуле метана CH4  атом углерода находится в центре правильного тетраэдра (т.е. трехранной пирамиды, у которой все грани-равносторонние треугольники), а атомы водорода в его вершинах.                            

Донорно-акцепторная связь

Разновидностью ковалентной связи является так называемая донорно-акцепторная связь. Химическая связь, обусловленная парой электронов, принадлежащей до образования связи одному из атомов, называется донорно-акцепторной связью. Атом, поставляющий электронную пару, называется донором, а атом, к которому эта  пара перемещается, - акцептором.  Смещение электронной пары делает связь полярной. Донорно-акцепторную связь иногда называют также координационной связью.  Примером донорно-акцепторной связи может служит образование иона аммония NH4+  из аммиака.  Молекула аммиака NH3 имеет электронное строение

                                      H                      H

                           ..                      ( 

                       H:N:   или      H-N:

                           ..                      (
                           H                      H

В ней три электронные пары образуют связь N-H, а четвертая пара внешних электронов принадлежит только атому азота.  Эта пара может дать связь с ионом водорода, в результате образуется ион аммония
    Н                       H          +                  

     ..                       ..      

H:N:   + H+ =     H:N:H                                  

     ..                       ..       

     H                      H    

 Ионную связь можно рассматривать как предельный случай ковалентной связи, когда пара образующих связь электронов  полностью переходит к более электроотрицательному элементу. Типичным примером образования ионной связи является образование хлорида натрия из атомов натрия и хлора

             ..

Na. + .Cl:  =  Na+Cl-
             .. 

В этой реакции атом хлора достраивает свою внешнею электронную оболочку до октета за счет захвата электрона у атома натрия, при этом возникают положительно заряженный ион натрия и отрицательно заряженный ион хлора. Экспериментально доказано, что даже в парах соли натрий, и хлор существуют в ионной форме.  

Водородная связь

Водородный атом обладает той особенностью, отличающей его от всех других элементов, что, отдавая свой электрон, он остается в виде ядра без электронов, т.е. в виде частицы, диаметр которой в тысячи раз меньше диаметров остальных атомов.  Кроме того, вследствие отсутствия у него электронов ион Н+ не испытывает отталкивания от электронной оболочки другого атома или иона, а наоборот, притягивается ею. Это позволяет ему ближе подходить к другим атомам и вступать во взаимодействие с их электронами (и даже внедряться в их электронную оболочку). Поэтому в растворах водородный ион большей частью не сохраняется в виде самостоятельной частицы, а связывается с молекулами других веществ. В воде он связывается с молекулами Н2О, образуя  ион гидроксония - Н30+.  С молекулами аммиака он образует ион аммония NH4+ и т.д. В данных примерах реализуется донорно-акцепторная связь, о которой говорилось выше.  Обычно энергия химической связи составляет порядка 30-100 ккал/моль.  

В полярных молекулах, содержащих ковалентную связь атома водорода с электроотрицательным элементом Н-Э,  например, в  воде H-O-H,  атомы водорода несут на себе некоторый (дробный) положительный заряд  +(, а  электроотрицательный элемент заряд -(,  что отразим в схеме молекулы в виде Н(((Э((.  В растворе две такие молекулы могут притягиваться за счет кулоновских сил и приводить к возникновению водородной связи и  ассоциации молекул, например,      Н(((Э(( ...... Н(((Э((.  Водородная связь здесь обозначена многоточием.  Энергия водородной связи значительно ниже энергии ковалентной связи и составляет порядка 5-7 ккал/моль. В настоящее время доказано, что в воде могут существовать ассоциаты даже из 3 и более молекул воды. Этим объясняются многие аномальные свойства воды. Аналогичную склонность к образованию водородной связи проявляют и молекулы плавиковой кислоты HF. 

Металлическая связь

В твердом состоянии металлы отличаются от всех остальных веществ своими характерными свойствами - очень высокими теплопроводностью и электропроводностью, почти полной непрозрачностью и высокой отражательной способностью по отношению к видимому свету благодаря так называемому металлическому блеску. При образовании сплавов они сохраняют свои металлические свойства.  Металлы обладают также специфическими механическими свойствами. Они более или менее ковкие, а некоторые из них имеют большую прочность при растяжении или при сжатии. В жидком состоянии большинство из перечисленных свойств металлов сохраняется, которые исчезают при переходе к газообразному состоянию.  Пары металлов прозрачны (например, пары ртути, которые к тому же и бесцветны) и не проводят электрический ток. Пары металлов одноатомны, только для паров щелочных металлов была замечена слабая ассоциация в двухатомные молекулы. Например, пары натрия при температуре около 8800 и атмосферном давлении содержат примерно 16% молекул Na2.

Металлы могут вытеснять водород из кислот, образуя соли, в которых они содержатся как положительные ионы.  В таблице Менделеева  металлы расположены под диагональю в левой нижней части.  В таблице Менделеева число элементов с металлическими свойствами превышает число неметаллов.  Переходные элементы, лантаниды и актиниды являются металлами.
Самым замечательным свойством металлов является легкость, с которой они проводят электрический ток. Электрический ток проходит через металл без переноса вещества, в то время как через электролиты ток переносится ионами. Если электропроводность электролитов возрастает с повышением температуры, то для металлов она наоборот падает.  Вблизи абсолютного нуля некоторые металлы проявляют свойство сверхпроводимости.

Электропроводность металлов давно приписывали свободным или очень подвижным электронам в металле.  При высоком напряжении электроны покидают поверхность металла в виде катодных лучей. Раскаленные металлы также испускают электроны. Наличием свободных электронов объясняется  также непрозрачность металлов.

Большинство металлов почти полностью отражают свет всех длин волн спектра, вследствие чего они имеют белый или серый цвет. Только два металла - медь и золото - поглощают соответственно зеленый и голубой свет сильнее, чем свет других длин волн, и поэтому окрашены. Очень тонкий листок золота в проходящем свете кажется зеленым.

Некоторые элементы (полуметалллы), расположенные в таблице Менделеева между неметаллами и металлами, например бор (B), кремний(Si), германий (Ge), мышьяк (As),  сурьма (Sb)  и теллур (Te), имеют характерный металлический блеск, однако их кристаллическая структура отличается от структуры металлов.  Все они являются полупроводниками.  
Термодинамика

Химические реакции могут сопровождаться выделением или поглощением тепла, света, превращениями химической энергии веществ в другие формы энергии, словом - превращениями различных форм энергии.

Термодинамика- это наука, изучающая взаимные превращения различных форм энергии.  Она вводит в рассмотрение два новых понятия-внутреннюю энергию и энтропию системы.

Системой называют тело или группу тел, находящихся во взаимодействии и мысленно обособленных от окружающей среды


система           окружающая среда
Система называется открытой, если она обменивается веществом и энергией с окружающей средой. Примером открытой системы может служить сам человек. 
Система называется закрытой, если она обменивается с окружающей средой только энергией. Примером закрытой системы может служить наша планета, если пренебречь массой космической пыли и метеоритов, выпадающих на Землю, и небольшими потерями массы атмосферы, за счет ее постепенного рассеяния в космическом пространстве. 
Система называется изолированной, если она не обменивается с окружающей средой  ни веществом, ни энергией.

Под внутренней энергией системы U понимают общий запас энергии cистемы, включая сюда энергию поступательного и вращательного движения молекул, энергию внутримолекулярного колебательного движения атомов и атомных групп,  составляющих молекулы, энергию вращения электронов в атомах, энергию, заключающуюся в ядрах атомов, и другие виды энергии, но без учета кинетической энергии тела в целом и его потенциальной энергии положения.

Каждая термодинамическая система обладает своим запасом внутренней энергии.


     U

Общий запас внутренней энергии системы будет тем больше, чем больше масса веществ, входящих в данную систему.  Поэтому в химической термодинамике для всех величин, значения которых зависят от количества вещества, вводится понятия мольных величин. В частности, под внутренней энергией вещества понимают внутреннюю энергию 1 моля вещества.  В настоящее время пока не имеется возможности определить абсолютную величину внутренней энергии какой-нибудь системы.  Однако на основании первого закона термодинамики можно определить изменение внутренней энергии (U.

Первый закон (постулат) термодинимики устанавливает, что если к закрытой системе подвести количество тепла Q, и при этом система совершит над окружающей средой работу А,    


   (U                       Q


                       A

то изменение внутренней энергии системы (U=U2 - U1 (где U2 - внутренняя энергии системы в конечном состоянии, U1- внутренняя энергия системы в начальном состоянии) определяется уравнением

   (U= Q - A     
Отсюда следует, что в изолированной системе (для которой по определению Q=0, A=0)  изменение внутренней энергии равно нулю  (U=0, т.е.  в изолированной системе полный запас внутренней энергии остается постоянным  при любых физических или химических процессах, происходящих  в этой системе. Первый закон термодинамики является выражением закона сохранения энергии.

Через внутреннюю энергию U в термодинамике вводится новая величина

H=U + PV 
которую назвали энтальпией  (где P-давление в системе, V- ее объем). В термодинамике доказывается, что тепловой эффект химической реакции (Q)
(aiAi = (bjBj + Q

равен  убыли энтальпии реакции ((Hp), т.е.

Q= -(Hp , Дж/моль 

(Q>0, если тепло выделяется).

Согласно закону Гесса, тепловой эффект химической реакции (Hp зависит только от состояния и  тепловых эффектов образования (Hf исходных веществ ((Hf)i и продуктов реакции ((Hf)j
(Hp=(bj((Hf)j  - (ai((Hf)i,        Дж/моль 

Теплотой образования сложного вещества называется тепловой эффект реакции образования данного соединения из простых веществ, отвечающих, как правило, наиболее устойчивым состояниям рассматриваемых элементов при данной температуре и атмосферном давлении.  Теплоты образования для многих сложных веществ приводятся в таблицах. Поэтому, если известных теплоты (энтальпии) образования исходных веществ и продуктов реакции, то можно рассчитать и тепловой эффект реакции, протекающей с участием этих веществ. Зная теплоты образования, например 100 различных соединений, можно рассчитать тепловые эффекты не одной сотни, а многих тысяч различных химических реакций, которые составляются из этих веществ в разных комбинациях. В настоящее время известны теплоты образования для десятка тысяч различных веществ.

Таким образом, при постоянном давлении тепловой эффект химической реакции равен изменению энтальпии реакции. Поэтому иногда энтальпию называют теплосодержанием. Один моль каждого индивидуального вещества обладает определенным теплосодержанием. Это теплосодержание является мерой энергии, накапливаемой веществом при его образовании. Если теплосодержание реагирующих веществ больше, чем продуктов реакции,  то при реакции тепло выделяется. Если же теплосодержание продуктов реакции больше, чем у реагирующих веществ, при реакции тепло поглощается.  То, что в каждом индивидуальном веществе заключено определенное количество энергии, служит объяснением тепловых эффектов реакций.

Второй закон термодинамики устанавливает, что для каждой системы существует такая величина S, называемая энтропией, изменение которой связано с  приведенной теплотой процесса Q/T соотношением

(S(Q/T   , Дж/К(моль 
где знак равенства относится к обратимым процессам, а знак неравенства к необратимым. 

В изолированной системе Q=0, поэтому (S(0.  Это означает, что в изолированной системе самопроизвольно могут протекать только такие процессы, которые сопровождаются возрастанием энтропии системы. Процесс протекает до тех пор, пока система не достигнет состояния равновесия, в котором энтропия достигает максимального значения. Таким образом, в любой изолированной системе при протекании самопроизвольного  процесса внутренняя энергия всегда сохраняется, а энтропия стремится к максимуму.

В термодинамике доказывается, что если в системе протекает химическая  реакция 

(aiAi = (bjBj 

то изменение энтропии реакции  (Sр выражается через энтропии продуктов реакции и исходных веществ уравнением

(Sp=(bj(S)j  - (ai(S)i
Энтропии для множества веществ также приводятся в таблицах. 

Через энтальпию и энтропию в термодинамике вводится новая функция- энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал)

G= H -TS, Дж/моль

откуда следует уравнение

(G= (H -T(S

Поскольку в изолированной системе самопроизвольно могут протекать только такие процессы, при которых энтропия стремится к максимуму, то это означает, что при этом свободная энергия Гиббса должна стремиться к минимуму.

В системах, находящихся при постоянных температуре и давлении, самопроизвольно могут протекать только процессы, сопровождающиеся уменьшением G, причем пределом их протекания, т.е. условием равновесия, служит достижение некоторого минимального для данных условий значения изобарно-изотермического потенциала.

Для химической реакции вида 

(aiAi = (bjBj 

изменение энергии Гиббса реакции определяется через энергию Гиббса образования исходных веществ ((Gf)i  и продуктов реакции ((Gf)j по уравнению

(Gp=(bj((Gf)j  - (ai((Gf)i
или при стандартных условиях

(G0p=(bj((G0f)j  - (ai((G0f)i
При этом свободные энергии образования элементов в стандартном состоянии условно приняты равными нулю.

Свободная энергия реакции является движущей силой реакции. При постоянных температуре и давлении протекают самопроизвольно только те реакции, в ходе которых свободная энергии Гиббса снижается ((Gp<0). Если (Gp >0, то такая реакция термодинамически невозможна (не может протекать самопроизвольно без затраты внешней работы).  В состоянии равновесия (Gp=0.

В 1896 году Больцман дал статистическую трактовку второго закона термодинамики. Любая термодинамическая система состоит из большого количества частиц (молекул), которые находятся в состоянии непрерывного хаотического движения. Энтропия является количественной мерой хаоса в системе, а закон ее возрастания означает, что любая система стремится к равновесию, переходя из менее вероятного в более вероятное состояние. В изолированной системе не могут самопроизвольно протекать процессы, при которых система переходит из более вероятного в менее вероятное состояние. Так,  в идеальном кристалле, где между атомами существует дальний порядок, энтропия должна быть меньше, по сравнению с тем же количеством  вещества, находящемся в расплавленном, или в газообразном состоянии. Действительно, в жидком состоянии вещества может существовать только ближний порядок между молекулами или атомами, т.е. хаоса в системе больше, а в газообразном состоянии исчезает и ближний порядок.

Развитие статистической термодинамики привело к возможности рассчитывать энтропию (и внутреннюю энергию) различных веществ на основе молекулярно кинетической теории и данных о внутреннем строении, характеризующих движение различных частиц, составляющих  данное вещество. Статистическая термодинамика  показывает, что энтропия может рассматриваться как сумма составляющих энтропии, относящихся к различным формам движения частиц. Принято группировать их по характеру движения частиц, рассматривая следующие составляющие энтропии: энтропию поступательного движения молекул, энтропию вращательного движения молекул, энтропию вращательного движения атомов и атомных групп, содержащихся в молекуле, энтропию колебательного движения атомов и атомных групп, содержащихся в молекуле и энтропию движения электронов.

Энтропия зависит от всех видов движения частиц, содержащихся в молекуле. Для каждого данного вещества энтропия возрастает при всех процесса, вызываемых движением частиц (испарение, плавление, расширение газа, диффузия и пр.).  Энтропия возрастает при ослаблении связей между атомами в молекулах и при разрыве их, т.е. диссоциации молекул на атомы или атомные группы. Наоборот, упрочнение связей вызывает уменьшение энтропии. 

Химическая кинетика и равновесие
Химическая кинетика - учение о скоростях химических реакций и  механизме их протекания.

Под скоростью химической реакции 

(аiAi = (bjBj,

что равносильно записи

a1A1 + a2A2 + ... + aiAi = b1B1 + b2B2 +....+ bjBj
понимают изменение концентрации любого из реагирующих веществ в единицу времени, т.е.



  ( моль/л(сек).

В этом уравнении перед  изменением концентрации исходных веществ ([Ai] стоит знак минус, а продуктов реакции ([Bj]-знак плюс,  поскольку в ходе реакции концентрации исходных веществ снижаются, а продуктов реакции возрастают. При таком определении скорость реакции всегда является положительной величиной. 

В уравнении для скорости фигурируют стехиометрические коэффициенты, поскольку при протекании любой химической реакции массы реагирующих веществ всегда находятся в пропорциональных количествах, соответствующих их стехиометрическим коэффициентам. Действительно, согласно уравнению химической реакции,

из аi молей вещества Аi образуется bj  молей вещества Bj,
                    а из -([Ai] молей вещества Ai должно образоваться ([Bj] вещества Bj,

т.е. должна соблюдаться пропорция

 ai ((  bj           

-([Ai] (( ([Bj]

Следовательно, при протекании рассматриваемой реакции должно выполняться равенство

ai([Bj]= -bj([Ai]

Отсюда получается уравнение




Разные реакции протекают с различными скоростями. Некоторые реакции протекают практически мгновенно. Так, например, протекают реакции в растворах между ионами противоположных знаков

Ag+ + Cl- = AgCl(
или реакция нейтрализации кислот основаниями

H+ + OH- = H2O
Если в ходе быстрой реакции происходит выделение большого количества тепла, то такая реакция может протекать с взрывом.  Так, смесь водорода с кислородом можно хранить при комнатной температуре длительное время без заметной реакции. При 500-6000 С начинается медленная реакция, которая становится очень быстрой (взрыв) при более высоких температурах. Другие реакции продолжаются минутами, часами, днями, а третьи, например некоторые геохимические процессы, совершающиеся в земной коре, растягиваются на десятки, сотни и тысячи лет. В холодных областях Вселенной возможны и более медленные процессы.

Рассматриваемая реакция является необратимой, если она протекает только в прямом направлении 

(аiAi ( (bjBj,

или только в обратном направлении

(bjBj ( (аiAi.

Рассматриваемая реакция является обратимой, если она одновременно протекает как в прямом, так и в обратном направлениях

(аiAi 

      (bjBj
Различают гомогенные и гетерогенные химические реакции.  Если все вещества,  участвующие в химической реакции, находятся в одной фазе, то реакция называется гомогенной. Во всяком гетерогенном процессе взаимодействие происходит на поверхности раздела фаз или в непосредственной близости от нее. 

Скорость химической реакции зависит от целого ряда факторов. При заданных внешних условиях (температуре, давлении, среде, в которой происходит процесс)  скорость является функцией концентраций реагирующих веществ.

 Согласно закону действия (действующих) масс (1867 г), скорость химической реакции пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, взятых в некоторых (как правило, целых) степенях

v=kП[Ai]pi ,

что равносильно записи

v=k[A1]P1[A2]P2....[Ai]Pi
Множитель k в этом уравнении называется константой скорости реакции, и он показывает, с какой скоростью протекает химическая реакция при концентрациях реагирующих веществ, равных единице. Из закона действия масс следует, что скорость химической реакции является постоянной величиной только в одном случае, если концентрации реагирующих веществ поддерживаются постоянными.  Очевидно, что протекание химической реакции приводит к снижению концентраций реагирующих веществ. Изменение во времени концентрации  любого из реагирующих веществ должно приводить к снижению скорости реакции.

Уравнения, описывающие зависимость скорости реакции от концентраций реагирующих веществ, называются кинетическими уравнениями.

Входящую в кинетическое уравнение  величина pi принято называть порядком реакции по веществу Ai. 

Порядком реакции (р)  называют    сумму

                                          p=(pi
Аналогичное уравнение может быть записаны и для скорости обратной реакции

v’=k’П[Bj]pj
где k’- константа скорости обратной реакции. Порядок обратной реакции

p’=(p’j

Порядок реакции не всегда совпадает с так называемой молекулярностью реакции, которая характеризует количество одновременно сталкивающихся молекул реагирующих веществ, в результате чего образуется продукт реакции.  Различают простые реакции: мономолекулярные, бимолекулярные и тримолекулярные реакции, которые протекают в одну стадию в результате соударения частиц.  Более высокая молекулярность реакций не рассматривается, так как одновременное столкновение 4-х и более частиц считается маловероятным.  Для простых реакций вида  

 (аiAi = (bjBj,

где ai, bj  равны 1,2 или 3 порядок реакции по любому компоненту совпадает со стехиометрическим коэффициентом по этому компоненту в уравнении реакции. Если хотя бы один стехиометрический коэффициент в уравнении реакции превышает 3, то это означает, что рассматриваемая реакция не является простой. Подобные реакции называют сложными. Любую сложную реакцию можно представить как последовательность простых реакций.  Такая последовательность простых реакций называется механизмом сложной реакции.

Опыт показывает, что с повышением температуры на каждые 10 градусов скорость реакции возрастает примерно в 2-4 раза, что отражается уравнением Вант-Гоффа (1864)




где (- температурный коэффициент реакции ((=2-4).

Более точно зависимость скорости реакции от температуры выражается через зависимость константы скорости k от температуры T с помощью уравнения Аррениуса (1889)




где А-постоянная, ЕА- энергия активации (кДж/моль или ккал/моль) -энергия, которую необходимо затратить для перевода 1 моля вещества в реакционно-спобное состояние, R- газовая постоянная, Т- температура (К).

Логарифмируя уравнение Аррениуса, получаем линейную зависимость ln k от обратной температуры 1/Т




График этой зависимости имеет вид прямой линии,  которая на оси ординат отсекает отрезок, равный ln A, а тангенс угла наклона tg (=ЕА/R

                         ln k

      
                         ln A 

                                            tg (= -EA/R

                                               

                                                                 (    

                                                                        1/T   

Следовательно, для расчета энергии активации необходимо иметь экспериментальные данные по значениям константы скорости химической реакции при различных температурах.

Физический смысл энергии активации можно пояснить следующим образом.  Принимается, что всякая химическая реакция  между реагирующими веществами А и В протекает в результате столкновения молекул этих веществ.  В реакции, протекающей с конечной скоростью, число столкновений  между молекулами, приводящих к химическому взаимодействию, должно быть меньше общего числа столкновений, иначе все реакции протекали бы с очень высокими скоростями.  Предполагается, что эффективными столкновениями, приводящими к химической реакции, могут быть такие столкновения, при которых молекулы реагирующих веществ обладают более высоким запасом энергии по сравнению со средней энергией молекул при данной температуре. Поэтому активные молекулы способны преодолеть некий энергетический барьер. Высота этого барьера равна энергии активации. 

    Энергия

     

         ЕА                                                            Е’А  

                                           средняя энергия молекул продуктов реакции

     средняя энергия молекул исходных веществ                        

          координата реакции
По вертикальной оси отложена энергия реагирующих молекул, а по горизонтальной оси - координата реакции (путь реакции от исходных веществ к продуктам реакции). На этой схеме через ЕА обозначена энергия активации (высота энергетического барьера) для прямой реакции, а через Е’А- энергия активации для обратной реакции.  

Энергия активации это то избыточное количество энергии (по сравнению со средней величиной), которой должны обладать молекулы в момент столкновения, чтобы произошло химическое взаимодействие.

Эта избыточная энергия может быть  в молекулах в различной форме:

1) повышенная кинетическая энергия поступательного или вращательного движения молекул;

2) повышенная энергия колебательного движения атомов или атомных групп, составляющих молекулы;

3) повышенная энергия электронов атомов.

При рассмотрении кинетики химических реакции обычно приходится иметь дело с системами, в которых доля активных молекул очень мала и составляет примерно от 10-20 до 10-10 , этим значениям отвечают значения энергии активации от 30 до 15 ккал/моль. Если энергия активации существенно большее 30 ккал/моль, то скорость реакции чрезвычайно мала и реакция в этих условиях практически не идет.  Если же энергия активации существенно меньше 15 ккал/моль,  то реакция, как правило, происходит практически мгновенно.

Многие реакции протекают очень медленно, если при заданной температуре просто смешать реагирующие вещества, но оказывается их можно значительно ускорить путем введения некоторых других веществ.

Катализом называют изменение скорости реакции, происходящее под действием некоторых веществ, называемых катализаторами, которые, участвуя в процессе, сами к концу реакции  остаются химически неизменными.

Катализ принято называть положительным, когда катализатор увеличивает скорость реакции, и отрицательным,- когда катализатор уменьшает скорость реакции. Реакции, которые каталитически ускоряются продуктами, получаемые в этой же реакции, называются автокаталитическими.

При введении в систему катализатора средняя энергия молекул исходных веществ и продуктов реакции не изменяется, но меняется путь реакции, по которому реакция переходит из начального состояния в конечное, при этом высота энергетического барьера по новому пути оказывается ниже.

 Энергия

                                                                            путь реакции без катализатора       
ЕА
                                                              путь реакции с катализатором       

     координата реакции

Катализатор в одинаковой мере понижает энергию активации как прямой, так и обратной реакции.  Катализатор не инициирует реакцию, реакция протекает и в его отсутствие, но значительно медленнее, он только ускоряет ее. Катализаторы весьма специфичны - одни реакции они ускоряют, а другие нет. 

Если химический процесс является гетерогенным, т.е. протекает на границе двух фаз, то его скорость пропорциональна поверхности раздела двух фаз 

v=kSSП[Ai]S pi ,

где kS- константа скорости гетерогенной реакции, S- суммарная поверхность раздела фаз, [Ai]S -объемная концентрация реагирующего вещества на границе раздела фаз. Поэтому при проведении подобных процессов стараются различными способами, например, дробления, максимально увеличить соприкосновение двух фаз. Известно, что воздушная каменноугольная смесь является взрывоопасной,  тогда как та же масса угля в виде сплошного куска безопасна.

Особенности кинетики гетерогенных реакций заключаются также в том, что их скорости зависят от концентраций реагирующих веществ на поверхности раздела двух фаз, которые вследствие медленного подвода их к поверхности могут сильно отличаться  от объемных концентраций.  В этом случае скорость процесса зависит от интенсивности перемешивания реагирующих веществ. 

Химическое равновесие
Если в системе протекает обратимая химическая реакция

(аiAi 

      (bjBj
то суммарная скорость этой реакции равна разности скоростей прямой и обратной реакции

v= kП[Ai]ai  - k’П[Bj]bj
В этом уравнении вместо порядков реакции записаны стехиометрические коэффициенты, поскольку предполагается, что рассматриваемая обратимая реакция является простой (в этом случае порядок реакции по каждому компоненту совпадает со стехиометрическим коэффициентом, например  pi=ai). Допустим, в начальный момент времени концентрация продуктов реакции равнялась нулю.  С началом химической реакции скорость прямой реакции максимальна, а обратной реакции равна нулю.  По мере протекания реакции концентрация исходных веществ снижается, а продуктов реакции возрастает. Это означает, что с течением времени скорость прямой реакции снижается, а обратной реакции возрастает. Поэтому неизбежно наступает момент, когда эти скорости сравняются. В таком случае говорят, что в системе наступает химическое равновесие.  В условиях химического равновесия с какой скоростью вещества расходуются в прямой реакции, с такой же скоростью они образуются в результате протекания обратной реакции, при этом концентрации исходных веществ и продуктов реакции являются равновесными и уже не зависят от времени. Поскольку в условиях химического равновесия суммарная скорость реакции равна нулю, то из последнего уравнения  получаем

kП[Ai]ai  - k’П[Bj]bj =0

откуда находим основное уравнение для константы равновесия
                      k      П[Bj]bj 

               K=  ( =  (( (            

                        k’      П[Ai]ai
Это уравнение является выражением закона действия масс для химической реакции, и оно показывает, что в условиях равновесия концентрации реагирующих веществ не могут принимать любые произвольные значения и связаны между собой. 

В условиях равновесия концентрации всех веществ, участвующих в реакции, связаны между собой. Нельзя изменить  концентрации ни одного из них, чтобы это не повлекло за собой такого изменения концентраций  всех остальных веществ, участвующих в реакции, которое приводит к прежнему численному значению константы равновесия при данных условиях.

Для всех газообразных веществ в уравнении для константы равновесия вместо концентраций веществ подставляются парциальные давления. Если участвующие в реакции вещества образуют самостоятельную фазу (твердую или жидкую), то их концентрации условно принимаются равными единице. 

Обобщая многочисленные экспериментальные данные о влиянии изменения внешних условий системы на состояние равновесия (значения равновесных концентраций реагирующих веществ), французский химик Ле Шателье (1894) пришел к такому принципу:

если на систему, находящуюся в устойчивом равновесии, воздействовать извне, изменяя какое-нибудь из условий, определяющих состояние равновесия, то равновесие смещается в том направлении, в котором эффект воздействия уменьшается.

Так,  если обратимая химическая реакция является экзотермической (протекает с выделением тепла), то повышение температуры будет приводить к смещению равновесия в сторону эндотермического процесса, т.е. исходных веществ 

(аiAi 

      (bjBj + Q


направление смещения равновесия

Если эта реакция является эндотермической (протекает с поглощением тепла), то повышение температуры будет приводить к смещению равновесия в сторону продуктов реакции  

(аiAi 

      (bjBj - Q


Если обратимая реакция протекает с участием газообразных веществ, то повышение давления будет смещать равновесие в ту сторону, где давление газа уменьшается

2H2 + O2 = 2H2O


  Всякую обратимую реакцию можно заставить идти до конца,   если из сферы реакции удалять ее продукты (это реализуется для реакций, одним из продуктов которых является осадок плохо растворимого вещества, либо газ). Увеличение концентрации исходных веществ сдвигает равновесие в сторону продуктов реакции. Увеличение концентрации продуктов реакции смещает равновесие в сторону исходных веществ.

Понятие  о рН

Со школы известно, что  в водных растворах кислоты диссоциируют, например:

HCl = H+ + Cl-
H2SO4 = 2H+ + SO42-
H3PO4 = 3H+ + PO43-
При этом в растворе возникают свободные ионы водорода с концентрацией [H+]. Для количественной характеристики кислотности раствора вводится величина рН раствора,  которая по определению есть

рН= -lg[H+]
Рассмотрим типичные примеры расчета рН, которые основаны на законе действующих масс.

По закону действующих масс,  для любой  обратимой химической реакции вида 

(аiAi 

      (bjBj,

константа равновесия К , отвечающая равенству скоростей прямой и обратной реакции,  определяется уравнением

                    П[Bj]bj 

               K= (((         

                     П[Ai]ai
1. рН чистой воды.

Молекулы воды  подвержены диссоциации

H2O = H+ + OH-



 EMBED Equation.2  

В согласии с законом действующих масс выражение для константы равновесия принимает вид
                       [H+]((OH-] 

               K=  (((((         

                     [H2O] 

В 1 л (m=1000 г) воды (молекулярный вес которой М=18 г) содержится n=m/M=1000/18=55.5 молей.  Следовательно,  концентрация воды в воде равна [H2O]=55.5 моль/л.

Опыт показывает, что произведение К( [H2O]=10-14, поэтому можно записать

  [H+]((OH-]=10-14
Это произведение называют ионным произведением воды  и обозначают так



, т.е. 



=[H+]([OH-]

Запомним, что 

=10-14.

При диссоциации молекул воды H+ ионы  и OH-  анионы образуются в равных количествах, т.е.  в чистой воде [H+]=[OH-].  Следовательно,

 

=[H+]2
поэтому [H+]=

 и рН= -1/2lg(

)=7.

Итак, в чистой воде концентрации Н+ и ОН- ионов равны, поэтому вода является нейтральной средой, которой соответствует рН=7. 

Добавление к воде молекул кислоты увеличивает концентрацию ионов водорода, снижая рН. Следовательно, все кислые растворы имеют рН<7.  

Добавление к воде ОН- ионов должно приводить к снижению концентрации ионов водорода, т.к. 

[H+]=

/[OH-]

Следовательно, все щелочные растворы имеют рН>7 .

2. рН сильных кислот.

Если при диссоциации кислоты

HAn= H+ + An-
равновесие полностью смещено вправо,  т.е. концентрация недиссоциированных молекул [HAn]  близка к нулю,  то такая кислота называется сильной кислотой.  

Допустим, что взят раствор кислоты с начальной концентрацией [HAn]0, причем вся эта кислота находится в недиссоциированном виде.  

Пусть теперь  в результате диссоциации кислоты возникли ионы водорода в концентрации [H+], при этом концентрация недиссоциированной кислоты станет  [HAn]= [HAn]0 - [H+].  Поскольку по условию  [HAn]  (0, то можно считать, что  [H+]=  [HAn]0.  Следовательно,   

рН= -lg( [HAn]0 )

3. рН слабых кислот.

Для расчета рН необходимо определить равновесное значение концентрации ионов водорода, т.е. величину  [H+]. 

При диссоциации слабых кислот 

HAn= H+ + An-
не все молекулы кислоты диссоциируют на ионы, а только их часть. Остальные молекулы остаются в недиссоциированном виде и находятся в равновесии с ионами водорода и анионами кислоты. В этом случае закон действующих масс принимает вид

                   [H+]((An-] 

               KД =  (((((         

                     [HAn] 

где константу равновесия KД называют константой диссоциации), численное значение дается в справочнике). 

Имеем одно уравнение с 3 неизвестными ([H+],{An-] и [HAn]).  Поэтому для нахождения неизвестных надо найти еще два недостающих уравнения.

Одно из недостающих уравнений находим таким образом.  Допустим, что из-за диссоциации кислоты ее концентрация уменьшилась на  х молей.   Поэтому если до диссоциации концентрация кислоты равнялась [HAn]0 , то после  установления равновесия она станет  

 [HAn]= [HAn]0 - х. 

Второе недостающее уравнение найдем из уравнения диссоциации кислоты. 

HAn= H+ + An-
Из уравнения реакции следует, что из 1 моля кислоты образуется 1 моль ионов водорода и 1 моль анионов.  Поскольку согласно схеме реакции  при диссоциации кислоты ионы водорода и анионы кислоты возникают в одинаковых количествах, то третьим уравнением будет условие

  [H+](=[An-]= x. 

Следовательно,  выражение для константы диссоциации принимает вид

           x2 

KД =  (((((         

                                                                [HX]0 - x

Отсюда можно найти концентрацию ионов водорода и рассчитать рН.  Но это уравнение можно упростить, если принять, что для слабой кислоты реализуется условие  [HX]0 >>x= [H+].  В этом случае получаем

                 ________

x=[H+]= (KД[HX]0
откуда, после логарифмирования,   находим искомое выражение

рН= -1/2lg(KД) - 1/2lg([HX]0)

4. рН сильных оснований.

При диссоциации сильных оснований 

МеОН = Меn+ + OH-
равновесие этой реакции полностью смещено  вправо, и концентрация  ионов гидроксила [OH-] =[MeOH]0  (аналогия с задачей для сильных кислот).

Учитывая ионное произведение воды, находим, что 

[H+]=

/[OH-]=

/[MeOH]0
После логарифмирования находим искомое выражение

pH= 14 + lg([MeOH]0)

5.  рН слабых оснований
Для расчета рН необходимо определить равновесное значение концентрации ионов водорода, т.е. величину  [H+]. 

При диссоциации слабых оснований 

МеОН = Ме+ + OH-
не все молекулы основания диссоциируют на ионы, а только их часть. Остальные молекулы остаются в недиссоциированном виде и находятся в равновесии с ионами гидроксила и катионами металла. В этом случае закон действующих масс принимает вид

                       [Me+]((OH-] 

               KД =  (((((         

                     [MeOH] 

где константу равновесия KД называют константой диссоциации), численное значение дается в справочнике). 

Имеем одно уравнение с 3 неизвестными ([Me+],{OH-] и [MeOH]).  Поэтому для нахождения неизвестных надо найти еще два недостающих уравнения.

Одно из недостающих уравнений находим таким образом.  Допустим, что из-за диссоциации основания его концентрация уменьшилась на  х молей.   Поэтому если до диссоциации концентрация основания равнялась [MeOH]0 , то после  установления равновесия она станет  

 [MeOH]= [MeOH]0 - х. 

Второе недостающее уравнение найдем из уравнения диссоциации основания. 

Из уравнения реакции следует, что из 1 моля основания образуется 1 моль ионов металла и 1 моль ионов гидроксила.  Поскольку согласно схеме реакции  при диссоциации основания ионы металла и гидроксила возникают в одинаковых количествах, то третьим уравнением будет условие

  [Me+](=[OH-]= x. 

Следовательно,  выражение для константы диссоциации принимает вид

           x2 

KД =  (((((         

                                                                [MeOH]0 - x

Отсюда можно найти концентрацию ионов водорода и рассчитать рН.  Но это уравнение можно упростить, если принять, что для слабого основания реализуется условие  [MeOH]0 >>x= [OH-].  В этом случае получаем

                    ___________

x=[OH-]= (KД[MeOH]0
Учитывая ионное произведение воды, находим, что

                                                                                    ___________   

[H+]=

/[OH-]=

/(KД[MeOH]0
откуда, после логарифмирования,   находим искомое выражение

рН= 14+1/2lg(KД) + 1/2lg([MeOH]0)

6. рН сильных двухосновных кислот.

 При диссоциации двухосновной кислоты  в одну стадию

H2An = 2H+ + An2-
из одного моля кислоты образуется 2 моля ионов водорода. Следовательно, [H+]= 2[HАn]0 и     

рН= -log(2 [H2An]0)

Практически многоосновные кислоты диссоциируют в несколько стадий. Так, двухосновная кислота диссоциирует в две стадии (по двум ступеням):

                             H2An = H+ + HAn-     первая ступень
                             HAn- = H+ + An2-       вторая ступень
Каждая ступень диссоциации характеризуется своей константой равновесия

                           [H+]((HAn-] 

               K1 Д =  (((((         

                         [H2An] 

                          [H+]((An2-] 

               K2 Д =  (((((         

                         [HAn-] 

Из последнего уравнения получаем

                                                          [H+]((An2-] 

                                        [HAn-] =  (((((         

                                                              K2 Д
Подставив это выражение в уравнение для константы равновесия по первой ступени, получаем уравнение

                                    [H+]2((An2-] 

          КД= K1 Д K2 Д =  (((((         

                                [H2An] 

где через КД обозначено произведение констант диссоциации кислоты по первой и второй ступеням.
С другой стороны для суммарной реакции

H2An = 2H+ + An2-
закон действующих масс должен иметь вид

                  [H+]2((An2-] 

          КД=   (((((         

                  [H2An] 

что совпадает с предыдущим уравнением для  стадийной схемы диссоциации кислоты.  

Таким образом,  состояние равновесия  для двухстадийной реакции диссоциации двухосновной кислоты  можно описать суммарной (одностадийной) реакцией, если ввести эффективную константу равновесия 

КД= K1 Д K2 Д.
Если в результате диссоциации концентрация кислоты уменьшилась на х молей, то 

[H2An]= [H2An]0 -х 

 При этом в согласии с суммарным уравнением диссоциации имеем

              [H+]= 2х ,       [An2-] = x               

поэтому для константы равновесия можем записать

              (2х)2х 

          КД=   (((((         

                                                                                  [H2An]0 -х

При х<< [H2An]0 находим

x=(КД [H2An]0 /4)1/3  

Следовательно, 

рН= -lg(2x)

7. Гидролиз солей.
Гидролизом солей называют реакцию между молекулами соли и воды

соль + вода = основание + кислота

По существу гидролиз соли является реакцией, обратной реакции нейтрализации.

Возможны случаи:

а) если в результате гидролиза соли образуются слабое основание и слабая кислота,  или сильное основание и сильная кислота,  то рН раствора не изменяется (основание и кислота по силе компенсируют (нейтрализуют) друг друга, например:

NaCl + H2O = NaOH + HCl 
б) если в результате гидролиза образуется сильное основание, но слабая кислота, то побеждает сильнейший, и раствор становится щелочным (рН повышается);

Na2CO3 + 2H2O = 2NaOH + H2CO3   гидролиз соды
и) если в результате гидролиза образуется слабое основание, но сильная кислота, то снова побеждает сильнейший, и раствор становится кислым (рН понижается)

FeCl3 + 3H2O = Fe(OH)3 + 3HCl 

Эта реакция является результатом сложения трех последовательных реакций (ступеней) гидролиза:

FeCl3 + H2O = Fe(OH)Сl2 + HCl 

Fe(OH)Сl2+ H2O = Fe(OH)2Cl + HCl

Fe(OH)2Cl+ H2O= Fe(OH)3 + HCl

Основной вклад в рН раствора вносит первая ступень гидролиза. 

Учитывая, что средняя соль FeCl3 и основная соль Fe(OH)Сl2 диссоциируют

FeCl3 = Fe3+ + 3Cl-
Fe(OH)Сl2 = Fe(OH)2+ + 2Cl-
Перепишем реакцию гидролиза хлорида железа по первой ступени 

FeCl3 + H2O = Fe(OH) Сl2 + HCl 

в ионном виде:

Fe3+ + 3Cl- + H2O = Fe(OH)2+  + H+ + 3Cl-
или после сокращений
Fe3+ + H2O = Fe(OH)2+  + H+ 
Подобные реакции, в которых гидролизу подвергаются катионы соли иногда называют гидролизом по катиону. 

Константа равновесия для реакции гидролиза  называется константой гидролиза и  по закону действующих масс она равна

                           [Fe(OH)2+]([H+] 

               KГ =  ((((( ((        

                     [Fe3+] 

Во всех водных растворах [H2O](55 моль/л остается постоянной, поэтому она включена в KГ.
Допустим, что начальная концентрация недиссоциированной соли FeCl3 равнялась [FeCl3]0.  После ее полной диссоциации на ионы начальная концентрация Fe3+ должна равняться

 [Fe3+]0 = [FeCl3]0
Если до момента наступления равновесия в реакцию гидролиза вступило х молей Fe3+, то равновесная концентрация ионов железа станет

[Fe3+] =  [Fe3+]0 -х=[FeCl3]0 -х
Из уравнения реакции гидролиза следует, что ионы Fe(OH)2+  и H+ образуются в равных количествах, поэтому в состоянии равновесия будет

[Fe(OH)2+] = [H+]=х

Поэтому выражение для константы гидролиза соли принимает вид

                        х2 

               KГ =  ((((      

                       [FeCl3]0 -х 

Отсюда при   [FeCl3]0 >>х  получаем
              ________

x=[H+]= (KГ[FeCl3]0
Следовательно, искомое рН при гидролизе соли будет равно

рН= - 1/2lg(KГ[FeCl3]0)

т.е. оно определяется константой гидролиза и концентрацией растворенной соли.
При реакции гидролиза

Fe3+ + H2O = Fe(OH)2+  + H+ 
образуются частицы Fe(OH)2+, которые могут диссоциировать по схеме

Fe(OH)2+ = Fe3+ + OH-
Константа диссоциации для этой реакции равна

                        [Fe3+] [OH-] 

               KД =  (((((      

                          [Fe(OH)2+]

Отсюда получаем

                      [Fe3+] [OH-] 

[Fe(OH)2+] =  (((((      

                                                                             KД
Подставим найденную концентрацию [Fe(OH)2+] в уравнение для константы гидролиза

                      [Fe(OH)2+]([H+] 

               KГ =  ((((( ((        

                     [Fe3+] 

при этом получим

                           [Fe3+]([H+] [OH-]       

               

               KГ =  ((((( ((  =    ((   

                            KД [Fe3+]                  KД
так как


=[H+]([OH-]

Следовательно,  константа гидролиза соли выражается через ионное произведение воды и константу диссоциации продукта гидролиза (Fe(OH)2+)

                        

               

               KГ =  ((   

                         KД
При гидролизе по аниону (соль MeAn, образованная  слабой кислотой и сильным основанием)

Ann- + H2O = HAn(n-1)- + OH-
рН=14 + 1/2lg(KГ[MeAn]0)

Вывод этой формулы дан ниже.

Примером соли, образованной сильным основанием и слабой кислотой может служить сода

Na2CO3 + 2H2O = 2NaOH + H2CO3   гидролиз соды
Моющие свойства соды основаны на том, что при ее гидролизе раствор становится щелочным. Эта реакция является результатом сложения двух реакций:

Na2CO3 + H2O = NaOH + NaHCO3     первая ступень гидролиза

NaHCO3 + H2O = NaOH + H2CO3       вторая ступень гидролиза

При многоступенчатом гидролизе основной вклад в рН раствора вносит первая ступень.

Для реакции гидролиза

Ann- + H2O = HAn(n-1)- + OH-
константа гидролиза есть

                    [HAn(n-1)-]([ОH-] 

               KГ =  ((((( ((        

                                                                                     [Ann-]

Имеем одно уравнение с 3 неизвестными.

Первое недостающее уравнение получим, если учтем, что из-за гидролиза концентрация анионов в растворе уменьшается  на х 

                                                                                      [Ann-]=[Ann-]0 - х

При этом возникают частицы HAn(n-1)- и OH-  в равных концентрациях, т.е. [An(n-1)-]=[OH-]. 

Поэтому выражение для константы гидролиза (при  [Ann-]0 >> х)      принимает вид

                        [ОH-]2 

               KГ =  (((       

                                                                                        [Ann-]0 

откуда получаем

[ОH-]=(KГ [Ann-]0)1.2
а с учетом ионного произведения воды  

[H+]=

/[OH-]=

/(KГ [Ann-]0)1.2
Из этого уравнения получается искомое уравнение

рН=14 + 1/2lg(KГ[MeAn]0)

т.к. из-за полной диссоциации соли [Ann-]0= [МеAn]0.
8. Расчет рН-гидратообразования.

Рассмотрим химическое равновесие для реакции образования малорастворимого основания

Men+ + nOH- = MeOH(
Для этой реакции закон действующих масс принимает вид

                    1

               K =  (((((         

                                                                         [Меn+][OH-]n
т.к. по соглашению принимается, что  для веществ, образующих самостоятельную фазу, концентрация  равна 1 ([MeOH]кр=1).

Из этого уравнения следует, что произведение концентраций ионов металла и гидроксила при равновесии должно оставаться постоянной величиной, которую назвали произведением растворимости

 ПР= [Меn+][OH-]n
То значение рН, которое отвечает химическому равновесию  для реакции образования малорастворимого основания  назвали рН-гидратообразования.

Определим эту величину. Из уравнения для  ПР следует

[OH-]=(ПР/[Меn+])1/n
Следовательно
[H+]=

/[OH-]=

/(ПР/[Меn+])1/n
Отсюда получаем искомое выражение

                             ПР

pH = 14 + 1/n lg(((
                             [Men+]

9) рН в  буферных растворах.

Если к раствору соли добавить небольшое количество кислоты или щелочи, то произойдет сильное изменение рН раствора.  В технологических процессах, однако, встречается необходимость проведения реакции в растворах при постоянстве рН и чтобы добавление достаточных количеств кислоты или щелочи не влияло на рН раствора.  Растворы, добавление к которым значительных количеств кислоты или щелочи не влияет на их рН называются буферными.    Буферные растворы состоят из слабой кислоты и ее соли, либо из слабого основания и ее соли. 
Приводим без вывода формулы для расчета рН буферного раствора

                              [кислоты]

pH = -lg(KД) - lg((((((
                                [соли]

                                       [основания]

pH = 14 + lg(KД)  +  lg((((((
                                         [соли]

где KД - константа диссоциации слабой кислоты или слабого основания.

Активность 

Опыт показал, что свойства растворов являются сложной функцией концентрации растворенных веществ.  Так, например, для обратимой реакции

(аiAi 

      (bjBj,

константа равновесия К, определяемая уравнением

                  k       П[Bj]bj 

               K=  ( =  (( ( ,         

                   k’      П[Ai]ai
остается постоянной только в разбавленных растворах, когда взаимодействием между молекулами или ионами растворенных веществ можно пренебречь. При переходе к более концентрированным растворам, когда этим взаимодействием пренебречь нельзя,  приведенная выше константа равновесия   не остается постоянной, и может изменяться в широких пределах при изменении концентраций исходных веществ или продуктов реакции.  Приведенную выше константу равновесия иногда называют кажущейся константой равновесия.

Если вместо реальных концентраций [Ai], [Bj]  ввести пропорциональные им эффективные величины 

a(Ai)= f(Ai)[Ai],   a(Bj)=f(Bj)[Bj]

где f(Ai)) - коэффициент активности по веществу Аi, а f(Bj)- коэффициент активности по веществу Bj,  то можно считать, что истинная константа  равновесия Ka  определяется более общим, всегда справедливым уравнением 

П{a(Bj )}bj 

                                                      K= (((((
П{a(Ai)}ai
Эти эффективные концентрации a(Ai) и a(Bj)  назвали активностями по компонентам Ai  и Bj . При разбавлении раствора коэффициент активности по любому компоненту стремится к единице, следовательно, активность стремится к концентрации. В концентрированных растворах (при концентрации более 0.1 М) активности и концентрации отличаются значительно, поэтому при проведении расчетов равновесий в концентрированных растворах вместо концентраций во все приведенные выше уравнения нужно подставлять активности веществ.  Коэффициенты активности для многих веществ приводятся в таблицах, их численные значения зависят от величины ионной силы раствора. Ионная сила раствора J определяется уравнением

J= 1/2(Ci(zi)2
где Сi - молярная концентрация ионов i-го вида, zi - их заряд. Суммирование ведется по всем ионам, присутствующим в растворе.  

Окислительно-восстановительные реакции

Окислительно-восстановительными  реакциями называются такие реакции, при которых изменяется степень окисления элементов.

Степень окисления элемента в соединениях определяется числом валентных электронов, участвующих в образовании химической связи данного элемента.

Степень окисления элемента считается положительной  (Эn+),  если при образовании химической связи атом этого элемента передает свои  n электронов окружающим его атомам других элементов.

Степень окисления элемента считается отрицательной  (Эn-),  если при образовании химической связи атом этого элемента получает n электронов от окружающих его атомов других элементов.

Коротко - степень окисления элемента - это его валентность с учетом знака.

Все элементы 1-3 групп таблицы Менделеева при образовании химической связи отдают свои валентные электроны атомам других элементов, поэтому они всегда проявляют положительную степень окисления (Э+-Э3+).  Пример: NaCl,  CaCl2, AlCl3. 

Все элементы 4-8 групп могут  достраивать свою электронную оболочку до 8 за счет атомов других элементов (и тогда они проявляют отрицательную степень окисления Эт- пример-NH3) или передавать свои валентные электроны в пользование окружающих их атомов других элементов (и тогда они проявляют положительную степень окисления Эт+ пример-HNO3).

В простых веществах степень окисления всякого элемента равна 0. 

Постоянную степень окисления имеют щелочные металлы (+1), щелочноземельные металлы (+2), фтор (-1).  Для водорода в большинстве соединений характерна степень окисления +1, (а в гидридах металлов и в некоторых других соединениях она равна -1). Степень окисления кислорода, как правило, равна -2 (и только в OF2  она равна +2, а в H2O2  -1). 

Если при образовании химической связи элемент теряет электроны, то говорят, что он окисляется. 

Если при образовании химической связи элемент приобретает электроны, то говорят, что он восстанавливается.

Потеря электронов - окисление,  получение  электронов - восстановление. Количество теряемых электронов одного элемента всегда должно равняться количеству приобретаемых электронов другого элемента (закон сохранения заряда). Сущность окислительно-восстановительной реакции можно отразить схемой

окислитель + восстановитель = новый окислитель + новый восстановитель

Вещество, в состав которого входит окисляющийся элемент, называется восстановителем (Red). 

Вещество, в состав которого входит восстанавливающийся элемент, называется окислителем (Ox).

Окислительно-восстановительную реакцию можно записать в общем виде так

Ox1 + Red1 + (H2O, OH-, H+)= Ox2 + Red2+ (H2O, OH-, H+)

В скобках указаны частицы, с участием которых, как правило, протекает большинство окислительно-восстановительных реакций в водных растворах.  Поэтому при уравнивании окислительно-восстановительных реакций к обеим частям уравнения прибавляют ионы водорода или молекулы воды, если среда кислая или нейтральная, и ОН- ионы или молекулы воды для  щелочных растворов. 

Все свободные металлы способны, хотя и в различной степени, проявлять только восстановительные свойства.  Если металлу присущи несколько степеней окисления, то восстановительные свойства они проявляют в низшей степени окисления, например, Fe2+, Sn2+, Cr2+, Cu+.  Металлы в высшей степени окисления (равной номеру группы), или близкой к ней проявляют только окислительные  свойства.

В качестве восстановителей в промышленности используются водород, углерод (в виде угля или кокса) и окись углерода, а также Al, Mg, Na, K, Zn и некоторые другие металлы.

К сильным окислителям принадлежат неметаллы 6 и 7 групп.  На практике в качестве окислителей часто используют кислород, хлор и бром, перекись водорода, хлораты (KClO3) и перхлораты (KClO4), перманганаты (KMnO4) и хроматы (Na2CrO4) или бихроматы (K2Cr2O7) и т.д.

Некоторые элементы в промежуточной степени окисления обладают окислительно-восстановительной двойственностью, т.е.  с окислителями способны проявлять себя как восстановители, а с восстановителями ведут себя как окислители.  В качестве примера может служить  азотистая кислота

3KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5KNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O

2HNO2 + H2S = 2NO + S + 2H2O

Вещества, содержащие элемент в промежуточной степени окисления, обладают в ряде случаев еще одним характерным свойством- способностью вступать в реакцию самоокисления-самовосстановления (диспропорционирования). Пример:

Cl2 + H2O = HCl+HClO

Некоторые вещества в определенных условиях (обычно при нагревании) претерпевают внутримолекулярное окисление-восстановление. Пример:

2H2O = 2H2 + O2
NH4NO2 = N2 + 2H2O

Многие окислительно-восстановительные реакции сопровождаются изменением окраски раствора:

MoO42- (бесцв)(MoO3(Mo2O5(nH2O (синий)(MoO2+ (зеленый)(Mo3+ ( бурый)

VO3- (бесцв)(VO44- (голубой)   VO2+ (желтый)(VO2+ (голубой)(V3+ (зеленый)(V2+ (светло-сиреневый)

Ti3+ (фиолетовый) (TiO2+ (бесцветный)  

Cr2O72- (оранжевый)(Cr3+ (зеленый)

SO32- (бесцветный)
(SO42- (бесцветный)

NO2- (бесцветный)(NO3- (бесцветный)

MnO4- (темно-фиолетовый)(MnO2  ( ( бурый)

Mn2+ (бесцв)( MnO2  ( (бурый)

Способ уравнивания окислительно-восстановительных реакций.

Рассмотрим реакцию

SO42- + I- + H+ ( I2 +H2S + H2O

Для нахождения коэффициентов в этом уравнении сначала необходимо выделить те элементы, которые изменяют степень окисления при протекании реакции. 

В левой части уравнения реакции все элементы находятся в следующих степенях окисления: S6+, O2-, I-, H+ 

В правой части уравнения реакции степени окисления тех же элементов равны: S2-, O2-, I0, H+ 

Из сравнения находим, что из всех участвующих в реакции элементов степень окисления изменяется только у серы и йода. 

Изменение степени окисления серы  в реальных частицах, содержащих серу, отражаем вспомогательной схемой:

SO42-                       ( H2S

Теперь нужно уравнять эту вспомогательную реакцию по всем участвующим в ней элементам.  По сере баланс соблюдается.  В левой части данной схемы есть 4 атома кислорода, а справа кислород отсутствует.  Поэтому к правой части уравнения прибавляем 4 молекулы воды (это можно сделать, поскольку основная реакция протекает в водном растворе)

SO42-                       ( H2S + 4H2O

В правой части этой схемы появилось 10 атомов водорода, а в левой части  водород отсутствует. Поэтому к левой части уравнения прибавляем 10 ионов водорода (это можно сделать, поскольку основная реакция протекает с участием Н+ ионов)

SO42-   + 10Н+                    ( H2S + 4H2O

 По всем элементам данную реакцию мы уравняли. Для нее осталось соблюсти условие электронейтральности.  В левой части этой реакции суммарный заряд равен +8, а в правой 0.  Поэтому для электронейтральности мы должны прибавить 8 электронов к левой части уравнения

 SO42-   + 10Н+  + 8е   ( H2S + 4H2O

Теперь составляем вспомогательную схему по другому элементу-иоду

                                          I-               ( I2
Сначала уравняем эту реакцию по атомам иода            

                 2I-    ( I2
Для соблюдения условия электронейтральности к правой части этого уравнения надо прибавить 2 электрона

2I-    ( I2 +2е

Теперь составляют общую схему из этих двух реакций

   SO42- + 10H+ +8e  = H2S + 4H2O  

                              2I- = I2 + 2e           

Поскольку количество электронов, участвующих в обеих этих реакциях должно быть одним и тем же,  то оба уравнения нужно умножить на коэффициенты, кратные числам 8 и 2 

         SO42- + 10H+ +8e  = H2S + 4H2O            1    

                                                                    2I- = I2 + 2e                  4

Умножим обе части этих уравнений на эти коэффициенты и затем сложим полученные уравнения

SO42- + 10H+ +8e  = H2S + 4H2O                         1    

                                  2I- = I2 + 2e                        4


 SO42- + 10H+ +8e + 8 I-  = H2S + 4H2O + 4I2 + 8e

После приведения подобных членов получаем искомое уравнение

SO42- + 8I- + 10H+ ( 4I2 +H2S + 4H2O

Для проверки еще раз смотрим баланс атомов по всем элементам.

Если окислительно-восстановительная реакция протекает в щелочной среде, то уравнивание вспомогательных уравнений по кислороду и водороду проводят за счет ОН- частиц и молекул воды, как в реакции 

KNO3 + Al + KOH + H2O ( NH3 + KAlO2

NO3-  + 6H2O  + 8e = NH3 + 9OH-              3      

Al + 4OH- = AlO2- + 2H2O + 3e                  8



3NO3- +18H2O +8Al + 32OH-  = 3NH3 + 27OH- + 8AlO2- +  16H2O

                                                    

3NO3-  +  2H2O + 8Al + 5OH- = 3NH3 +  8AlO2-
Многие окислительно-восстановительные реакции широко используются на практике.

Получение магния

TiO2 + 2C +2Cl2 = TiCl4 + 2CO           TiCl4 + 2Mg= Ti + 2MgCl2
Термитная сварка рельсов методом алюмотермии

3Fe 3O4 + 8Al = 9Fe + 4Al2O3
Щелочное оксидирование стальных конструкций

3Fe + NaNO3 + H2O = Fe 3O4 + NH3 + NaOH

Снятие окалины со стальных конструкций в расплаве щелочей

Fe2O3 + 3NaNO2 = 2 Fe + 3NaNO3
Получение металлов из оксидов

WO3 + H2 = W + 3H2O
V2O5 + 5Ca = 2 V + 5 CaO

Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3
Регенерация кислорода в подводных лодках, космических кораблях

2CO2 + 2Na2O2 = O2 + 2Na2CO3
Надувание спасательных жилетов, поднятие антенн радиопередатчиков при авариях на воде

LiH + H2O = H2 + LiOH

Горение реактивного топлива

2LiBH4 + 4O2 = Li2O + B2O3 + 4H2O

B2H6 + 3O2 = B2O3 + 3H2O

N2H4 + O2 = N2 + H2O

Химический контроль утечки жидкостей в гидросистемах космических кораблей

2Al + 6H2O + 2NaOH = 2Na[Al(OH)4] + H2
Реакция серебряного зеркала. 0.3 г AgNO3 растворяют в 5 мл H2O, по каплям добавляют конц. NH4OH до растворения выпавшего осадка, добавляют 5 мл 3%  NaOH, затем снова конц. NH4OH до получения бесцветного раствора [Ag(NH3)2]NO3. Раствор переливают в цилиндр и добавляют 30 мл воды.  Затем готовят раствор глюкозы (1.3 г в 25 мл воды), добавляют 1 каплю конц. HNO3. Смесь кипятят 2 мин. Раствор охлаждают и добавляют равный объем спирта.

Смешивают раствор соли серебра с раствором глюкозы 1:10. Переливают в сосуд для серебрения (промытый хромпиком и водой ) и нагревают до 50-60 градусов. Посеребренную поверхность промывают водой и спиртом.

Реакция-вулкан. 2-3 г (NH4)2Cr2O7. На спиртовке нагревается стеклянная палочка, и опускают в вершину горки. 

Электродные потенциалы.

     При погружении любого незаряженного металла в раствор электролита (т.е. в раствор солей,  кислот  или щелочей) происходит пространственное перераспределение зарядов между металлом и раствором.  При этом металл и раствор заряжаются,  и на их границе возникает разность потенциалов, которую иногда называют скачком потенциала (рис. 1)

      (Mе                         - q    раствор

                                 (( = (Me - (p       

 Ме        +q                                     (p
 Рис. 1. Схема скачка потенциала на границе  металл-раствор.

Эту разность потенциалов называют абсолютным электродным потенциалом.

При этом на межфазной границе образуется двойной электрический слой, обкладками которого являются поверхность металла, несущая, например, положительный заряд, и пограничный слой раствора,  в котором распределены катионы (+) и анионы (-) таким образом, что суммарный заряд этого пограничного слоя равен заряду металла, но имеет противоположный знак (см. рис. 2,3)

                                                                                                                         

                                        +                                                           - анионы
               Me                  +-                                                                                               

                                                                                                        катионы

                                         +                                                           

                  +Q                 +                                      -Q       раствор
                                                                         

                                         +                                            

                                                                      

                                         +                                                                                                

                                                  

                                                                    диффузная часть двойного  электрического слоя                                        плотная часть двойного электрического слоя

 Рис. 2. Схема двойного электрического слоя на границе  металл-раствор.


С(х)              

Ме                                                        С(-)     раствор


                                                            С(+)

                                                                                                х
  Рис. 3. Распределение катионов С(+) и анионов С(-) вблизи границы металл-раствор

Если в один и тот же раствор погрузить два различных металла

                                                 Ме1 ( р-р ( Ме2

то на каждом металле возникнет свой скачок потенциала, разность между которыми (((1 - ((2) не равна нулю.  При замыкании этих электродов на внешнее сопротивление R (рис. 4) в цепи можно обнаружить  длительно  протекающий  ток.

                  Me1    R       Me2

                                                                                               

               

               

                       раствор                Рис. 4.

       

Таким образом,  системы из двух электродов,  разделенных электролитом, способны служить источниками постоянного тока.  Подобные системы называются гальваническими элементами 

Рис.4 схематически можно представить таким образом

Ме1( р-р( Ме2 .

В электрохимических измерения широко используются  более сложные схемы, например

Ме1( р-р1(( р-р2(Ме2 .

в которых измеряется разность потенциалов между рабочим (исследуемым)  электродом (Ме1) и эталонным электродом сравнения (Ме2).

Электродным потенциалом называют разность потенциалов между рабочим электродом и электродом сравнения.

                 Равновесный электродный потенциал.

Погрузим инертный металл (Pt) в электролит, содержащий Ox/Red пару.

Обмен электронами  между окислителем и восстановителем

                     Ox + ne = Red

протекает с участием платинового электрода (рис. 5)

                                             Ox + ne(Pt)= Red + Pt

Pt

                раствор

+

                                 анодный процесс  Red - nе = Ox
                 катодный процесс Ox + ne = Red
                          Рис. 5. Схема анодного и катодного процессов,  протекающих на Pt  электроде (направление стрелок  указывает направление движения электронов).

Неравенство скоростей  прямой  и обратной реакции приводит к изменению концентрации электронов в металле,  а значит и к изменению  потенциала электрода. Когда скорости прямой и обратной реакции становятся равными, в системе устанавливается электрохимическое равновесие.  Электродный  потенциал, отвечающий этому равновесию, называется равновесным электродным потенциалом.

     Для любой электродной  реакции вида

           aA + bB +  ...+ qQ + ne = a'A' + b'B' +  ...+ q'Q'

равновесный электродный потенциал определяется уравнением Нернста
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где R-газовая постоянная (8.31 в системе единиц Си),  Т - абсолютная температура, n-число электронов  для  окислительно-восстановительной реакции, F-число Фарадея (96500 кулонов), (0-стандартный равновесный потенциал, т.е. потенциал при активностях окисленной и восстановленной  форм, равных  1.  Если одно из веществ является газообразным, то вместо концентрации в уравнении Нернста подставляется парциальное давление газа.

    В частности,  для более простой окислительно-восстановительной реакции вида

                       Ox + ne = Red
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где через [Ox],[Red] обозначены концентрации (или активности) окисленной и  восстановленной  форм  веществ.  В уравнении Нернста окисленная форма вещества всегда стоит в числителе.      Как видно из этого уравнения,  при изменении концентраций окислителя (или восстановителя) должно происходить и изменение  равновесного потенциала электрода. Из него следует, что с увеличением концентрации окисленной формы равновесный потенциал электрода должен смещаться в положительную сторону. А при увеличении концентрации восстановленной формы равновесный потенциал смещается в отрицательную сторону.

   В частности,  для  окислительно-  восстановительной реакции выделения-ионизации водорода на платине

                                   2H+ + 2e = H2
равновесный потенциал определяется уравнением Нернста вида
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Такой электрод называется водородным.  Для стандартных  условий,  т.е.

когда активность  ионов водорода и парциальное давление водорода равны

1, а температура 250 С, по всеобщему соглашению принимается, что стан-

дартный потенциал водородного электрода равен нулю.  Водородный элект-

род называют электродом сравнения.

Составим следующую  электрохимическую  цепь  с  водородным  электродом сравнения

                                               Pt( Ox, Red (( Н+, H2( Pt

Измеряя разность потенциалов на концах этой цепи в стандартных услови-

ях,  т.е.  когда активности всех веществ равны единице, получаем стан-

дартный  потенциал исследуемой окислительно-восстановительной реакции.

Стандартные электродные потенциалы ((0) для множества  окислительно-восстановительных  реакций  приведены в справочниках.  Все эти величины даны относительно нормального водородного электрода.

     На основании  этих  данных можно построить шкалу потенциалов,  на

которой каждой окислительно-восстановительной электрохимической  реак-

ции соответствует свое значение стандартного потенциала.

           (0, В 

  3.06              F2 + 2H+ + 2e = 2HF   - самое положительное значение

                                                                стандартного  потенциала

       0             2H+ + 2e = H2           -  условный нуль потенциала

-3.024         Li+ + e = Li            - самое отрицательное значение

                                                      стандартного потенциала

Таким образом,  стандартные потенциалы множества электрохимических реакций заключены приблизительно в пределах от -3 до +3 вольт.

     Одноэлектродные цепи. 

К ним можно отнести:

     "Металлический" электрод 1-го рода (металл граничит непосредственно с  раствором собственных ионов).

     Для окислительно-восстановительной реакции типа

                                                    Ме = Меn+ + ne

уравнение Нернста принимает вид
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Все металлы,  стоящие в ряду напряжений левее водорода,  имеют  отрицательный стандартный потенциал, и способны вытеснять водород из растворов кислот,  а все металлы, стоящие правее водорода, соответственно положительный стандартный потенциал и водород из растворов кислот вытеснять не могут.

"Металлический" электрод 2-го рода (металл граничит с электролитом  через слой малорастворимого соединения этого металла: оксида, гидроксида или труднорастворимой соли-МХ). Схематически металлический электрод  2-го рода можно представить таким образом

Ме(МеХ( р-р 
Электроды сравнения.

     Хлорсеребряный электрод.

     Малая растворимость  хлористого серебра позволяет построить удобный в использовании электрод  сравнения,  который  схематически  можно изобразить так (металлический электрод 2-го рода)

                    Ag(AgCl( Cl-
Он имеет равновесный потенциал,  который зависит от концентрации ионов хлора. В насыщенном растворе хлорида калия равновесный потенциал хлорсеребряного электрода равен 0.2 В и неограниченно долго сохраняет  свое постоянное значение.

Двухэлектродная цепь для измерения потенциала электрода.

Составим двухэлектродную  электрохимическую  цепь   из   рабочего

электрода (Ме) и постоянного электрода сравнения (Э.С.).

                                            Мe( p-p (( Э.С.

Электрод сравнения  здесь  служит  для  измерения разности потенциалов между рабочим электродом и электродом сравнения.  Поскольку  потенциал электрода сравнения остается постоянным, то измеряемая с помощью вольтметра в этой цепи разность потенциалов с точностью до постоянной  величины характеризует потенциал рабочего электрода. Если, например, при погружении исследуемого металла в рабочий раствор измеряемая  разность потенциалов изменяется во времени,  то это означает, что изменяется во времени только потенциал рабочего электрода. Измеряемый в  такой  цепи  потенциал  рабочего электрода является бестоковым потенциалом,  поскольку между рабочим электродом и электродом сравнения ток не протекает.      Если бестоковый потенциал рабочего электрода подчиняется  уравнению Нернста,  то такой потенциал называется равновесным (обратимым). В противном  случае  бестоковый  потенциал называется неравновесным (или необратимым).

Трехэлектродная цепь.

Стандартную трехэлектродную электрохимическая цепь для  проведения измерений на  рабочем электроде при прохождении через него постоянного тока схематически можно изобразить таким образом

                 в.э(р-р 1 (( р.э.(p-p 2(( э.с.

Источник постоянного тока в такой цепи подключают  к  рабочему  и  вспомогательному электродам. А  для  измерения  потенциала рабочего электрода вольтметр подключают к рабочему электроду и электроду сравнения.    Так проводят поляризационные измерения, при которых изучают зависимости плотности тока от потенциала электрода i=i(() при различных  условиях.

 Электролиз

Прохождение постоянного электрического тока через электролит

                   (    +

            Me1                    Me2

                                                                                               

               

               

                       раствор

между катодом (Ме1) и  анодом (Ме2) обязательно сопровождается протеканием на них электрохимических реакций,  приводящих к появлению новых веществ.  Такой процесс называют электролизом. 

Путем электролиза растворов  в промышленности получают очень много важных веществ.

В промышленности электролиз проводят в электролизерах,  которые включают в себя емкости с объемом до нескольких м3,  и рабочие электроды (анод -подключается к + и катод подключается к - источника тока).  Электроды электролизера могут быть различной формы, но это обязательно проводники 1-го рода-металлы, графит или другие твердые вещества с электронной проводимостью.  Различают электролиз с растворимыми и нерастворимыми анодами. 

При прохождении тока носителями зарядов в электродах являются электроны, а в электролите - катионы и анионы. 

В электролизере анодный и катодный процессы пространственно разделены. 

Если рассматриваемый  электрод подключен к отрицательному полюсу  источника тока, то на его поверхности одновременно, но с разными скоростями протекают два противоположных процесса: катодный процесс, при котором электроны передаются от электрода к частицам окислителя, и анодный процесс, при котором электроны передаются от частиц восстановителя к электроду

 -  Me1  ¦  р-р

              ¦

          ne¦                  Ox1    катодный процесс (преобладает)    

          ne¦          Red1          анодный процесс

Суммарная реакция  на катоде имеет вид

Ox1 + ne = Red1

 При этом другой  электрод подключен к положительному полюсу источника тока

    + Me2  ¦  р-р

                 ¦

             ne¦                  Red2  анодный процесс (преобладает)

             ne¦         Ox2   катодный процесс  

и суммарная реакция  на аноде имеет вид

Red2 = Ox2 + ne

При сложении анодной и катодной реакций получим суммарную реакцию, протекающую в электролизере

Ox1 + ne = Red1

Red2 = Ox2 + ne


Ox1 + Red2 = Red1 + Ox2

   Согласно закону  Фарадея,  масса  выделенного  вещества на каждом из

электродов пропорциональна току и времени электролиза

                                М
                          m=   ( It
                                nF
где M- молекулярный (или атомный) вес  выделенного  вещества,  n-число

электронов в суммарном уравнении электрохимической реакции.

Опыт показал, что зависимость потенциала электрода от плотности тока  описывается уравнением Тафеля
                                                 ( = a + blg i
где a и b- постоянные. В координатах ( - lg i поляризационная кривая (ПК) представляет собой прямую с наклоном b,  который называют тафелевским наклоном. 

     Таким образом, анодная и катодная ПК могут быть представлены парой прямых.  Точка пересечения которых  отвечает  равновесному потенциалу электрода и току обмена реакции  (рис. 1)

   (
                                                                                    Red = Ox + ne  - анодный процесс

                                                                                  анодная поляризационная кривая

  

  (p
                                                                               Ox + ne = Red -катодный процесс

                                                                               катодная поляризационная кривая

                                                    

                                                  io                                     lg i
Рис. 1.  Схема поляризационных кривых (ПК).

Разность ( = (- (р называют перенапряжением. Уравнение Тафеля чаще записывают не через потенциала, а через перенапряжение

(= а + blg i

В электролизере на электродах одновременно протекают две независимые электрохимические реакции

Ox1 + ne = Red1

Red2 = Ox2 + ne

и для каждой из этих реакций теоретически можно построить свою па-

ру анодных и катодных ветвей поляризационных кривых (cм. ниже рис. 2)
   (
                                                                                    Red1 = Ox1 + ne

    (р(Ox1/Red1)
                                                                   Ox1 + ne = Red2

                                                                                 

   (р(Ox2/Red2)                                                        Red2 = Ox2 + ne

  

   
                                                                                 Ox2 + ne = Red2


                                                                                     lg i 

Рис.2  Схема поляризационных кривых для двух независимых реакций электролизера

.  

Каждой из этих реакций отвечает свой равновесный потенциал, который определяется уравнением Нернста. Их разность определяет так называемое напряжение разложения
 Uразлож.= (р(Ox1/Red1) - (р(Ox2/Red2)
т.е.  минимальное напряжение, которое необходимо приложить к электролизеру от внешнего источника тока, для того чтобы мог начаться процесс электролиза.
Электролизом  раствора хлорида натрия в промышленности получают газообразный хлор и щелочь.  На аноде протекает реакция окисления хлорид ионов с образованием газообразного хлора

                                                    2Сl- = Cl2 + 2e   анодный процесс

а на катоде восстановление воды с образованием щелочи и выделением водорода

                       2H2О + 2e =  Н2 + 2OH-                 катодный процесс

Электролизом соединений алюминия в промышленности получают  алюминий. Аналогичным образом получают и магний.

    В технологии используется также электрохимическая размерная  обработка. Сущность такой обработки состоит в том, что деталь подключается к положительному полюсу источника тока, а обрабатывающий инструмент - к отрицательному.  В зазор между деталью и инструментом с  большой  скоростью пропускают раствор электролита,  что обеспечивает анодное растворение металла заготовки и вынос продуктов растворения.  Электрохимическая размерная обработка позволяет провести обработку деталей из материалов,  трудно обрабатываемых механическими способами,  или деталей сложной формы.

Гальванические покрытия широко применяются в различных отраслях промышленности для защиты изделий от коррозии, увеличения срока службы и придания им красивого декоративного вида. В технологии широко используются такие процессы нанесения гальванических покрытий, как  цинкование, кадмирование, меднение, никелирование, хромирование, лужение, серебрение, золочение, электролитическое осаждение сплавов.. 

Анодирование- получение оксидов на поверхности металлов и полупроводников при анодной поляризации в   кислородсодержащих средах с ионной проводимостью. 

За счет  образования анодного оксида изменяются поверхностные свойства материала: твердость, электрическое сопротивление, термостойкость, изностойкость, каталитическая активность и др. 

Широко распространена технология анодирования алюминия, титана, тантала, ниобия, кремния, германия, арсенида галлия. 

В зависимости от вида кислородсодержащей среды, заполняющей межэлектродное пространство, различают анодирование: в водных растворах электролитов, в расплавах солей, в газовой плазме, плазменно-электролитическое. 

Анодирование в водных растворах электролитов наиболее распространенный и универсальный способ, легко поддающийся автоматизации. Площадь одновременно анодируемых в ванне изделий  определяется только вместимостью ванны и мощностью источника тока и достигает 100 м2 и более. В качестве электролитов применяют водные растворы кислот или щелочей. Основное назначение оксидов, полученных этим методом, -защита металлических изделий от коррозии, декоративная отделка, упрочнение поверхности, применение в качестве диэлектрика конденсаторов, основы для фотографического слоя, полупроводниковых переходов, подслоя для лаков и красок и др.

В электролитах борной кислоты, буры, нитратов, фосфатов, бикарбонатов получают тонкие (до 1 мкм) плотные оксиды.

В электролитах кислот хромовой, серной, щавелевой, фосфорной, а также сульфатов  получают оксиды до 250 мкм. Эти оксиды имеют двухслойную структуру: тонкий, прилегающий к металлу слой имеет плотную упаковку; наружный слой-пористый.

В растворах хлорида или  фторида анодный оксид не возникает; происходит травление металлов. 

Для получения оксидов толщиной 150-250 мкм обычно требуется охлаждение электролита и изделия.

Цветостойкие покрытия получают:

- анодированием в двух- и трехкомпонентных электролитах, содержащих ароматические сульфокислоты и серную кислоту;

- в растворах неорганических солей реакций двойного обмена-осаждением в порах оксида цветного неорганического соединения;

- в растворах неорганических солей с использованием переменного тока.

Непрозрачные защитно-декоративные эмаль-покрытия  имеют толщину в несколько десятков мкм, обладают высокой твердостью и хорошей адгезией. Их получают в электролитах на основе хромовой и щавелевой кислот и их солей. 

Установка для анодирования представляет собой ванну, заполненную электролитом, в которую помещены два электрода: катод и окисляемое изделие-анод.

Наиболее распространенный  электролит при анодировании алюминия - водный раствор серной кислоты. Катод выполняют из свинца, графита или коррозионно-стойкой стали.  Часто применяемый режим толстослойного анодирования: концентрация серной кислоты 200 г/л; плотность тока 2.5-5 А/м2; напряжение 15-120 В; температура электролита -4-40С; продолжительность анодирования 240 мин; толщина покрытия до 175 мкм. 

В радиоэлектронной промышленности анодирование в водных растворах электролитов применяется при производстве конденсаторов. 

Анодирование в расплавах солей применяют для получения оксидов повышенной толщины и микротвердости, в частности, на меди и железе. В качестве электролита используют расплавы солей с температурой до 4000С. Это метод применяют для создания диэлектрика высоковольтных конденсаторов и электроизоляционных покрытий.

Анодирование в газовой плазме. Различают анодирование в плазме тлеющего разряда постоянного тока и в плазме высокочастотного разряда. Анодирование ведут под колпаком вакуумной установки при пониженном давлении. На два электрода, служащие для разряда, подают напряжение 500-1500 В.  Анодирование в газовой плазме ведут в среде кислорода или атмосферного  воздуха, обычно при давлении 1-100 Па. Максимальная толщина окислов достигает 800 нм.  Анодирование в газовой плазме широко применяют в микроэлектронике. 

Плазменно-электролитическое анодирование  имеет особенности, заключающиеся в том, что окисляемый образец - анод помещают в электролит, а катод размещают над анодом выше уровня электролита. Этот способ является промежуточным между анодированием в водных растворах электролитов и плазменным анодированием. 

Общие представления о коррозии металлов.

     Под коррозией понимают разрушение металла вследствие его химического и электрохимического  взаимодействия  с  окружающей  средой.

В терминах окислительно-восстановительных реакций сущность этого взаимодействия сводится к окислению металла  и  восстановлению  окислителя среды.

                  Me - ne = Men+   окисление (ионизация)  металла

                  Ox + ne = Red    восстановление окислителя среды

     Коротко можем записать: 

                       коррозия = окисление металла + восстановление окислителя.
Окислитель- “Ox”  всегда принимает электроны.  Поэтому в качестве окислителя среды может выступать любое вещество, способное принимать на себя электроны от атомов металла.

                 Ox- окислитель среды= захватчик электронов

                  Red-восстановитель среды= поставщик электронов

     Примеры коррозии металлов в различных средах:

     Атмосферная коррозия- окисление железа кислородом воздуха

                  4Fe + 3O2 = 2Fe2O3    окислитель-кислород

В этой  реакции железо поставляет электроны, а кислород их захватывает

                     4Fe - 12e = 4Fe3+     окисление железа

                     3O2 + 12e = 6O2-    восстановление кислорода

Коррозия железа в водных средах, содержащих ионы водорода

                 2Fe + 6H+ = 2Fe3+ + 3H2    окислитель-ионы водорода

В этой реакции железо также отдает электроны,  а принимают их ионы водорода

                      2Fe - 6e = 2Fe3+    окисление железа

                      6H+ + 6e = 3H2    восстановление ионов водорода

Коррозия наносит  огромный ущерб почти всем отраслям народного хозяйства,  при этом основные убытки определяются даже не потерей металла, а порчей дорогостоящих металлических изделий, конструкций, машин и аппаратов, что  в  первую очередь связано с утратой функциональных возможностей их отдельных узлов.  Достаточно упомянуть разрывы нефте- и  газопроводов,   а  также разрывы труб городского водоснабжения.  Коррозия металлической арматуры железобетонных конструкций приводит к потере их прочности и разрушению промышленных и жилых зданий.

О масштабах коррозии черных металлов можно судить хотя бы по тому, что примерно каждая шестая домна в мире работает на восполнение коррозионных потерь.

                 Классификация различных видов коррозии.

По механизму действия коррозия делится на  химическую и электрохимическую
Химическая коррозия - взаимодействие металла с окружающей средой,  при котором окисление  металла  и  восстановление  окислителя коррозионной среды происходит в одном акте без  перехода  заряженных  частиц через границу металл-окислительная среда.

     Химическая коррозия  = окисление металла + восстановление окислителя без перехода заряженных частиц через границу  металл-коррозионная среда.

 Скорость химической коррозии не зависит от потенциала металла.

     Примером химической коррозии может служить окисление железа кислородом воздуха

4Fe + 3O2 = 2Fe2O3
Образующаяся при этом оксидная пленка на  металле  может  предохранять его от дальнейшего окисления, если температура окисления невысока. При высоких  температурах  химического  окисления  любое  железное изделие превращается в окалину. Химический вид коррозии может также иметь место и в растворах неэлектролитов.

     Электрохимическая коррозия - взаимодействие металла с  окружающей средой, при котором окисление металла и восстановление окислителя коррозионной среды происходит в результате протекания нескольких  элементарных актов,  сопровождающихся переходом заряженных частиц через границу металл-окислительная среда.

Электрохимическая коррозия =  окисление металла +  восстановление окислителя с переходом заряженных частиц через границу металл-коррозионная среда.

Скорость электрохимической коррозии зависит от потенциала металла.

     Примером может служить растворение цинка в кислоте

                      Zn + 2H+ = Zn2++ Н2
Еще со  школы мы привыкли рассматривать эту реакцию, как химическую. На  самом  деле  эта  реакция  протекает  через две сопряженные электрохимические реакции:

     реакцию окисления атома цинка

           Zn = Zn2+ + 2e

    и реакцию восстановления ионов водорода

2H+  + 2е= Zn2++ Н2
Если сложить эти две реакции, то получим суммарную реакцию

Zn + 2H+ = Zn2+ + Н2
При этом  заряженная  частица- ион цинка  переходит  через границу металл-раствор в объем раствора,  а пара электронов остается в  металле, заряжая его отрицательно по схеме

 ¦             ¦

            Zn   (  2е   + Zn2+
  ¦             ¦

Ионы водорода подходят к отрицательно заряженной поверхности  металла, а  электроны из металла переходит через границу раздела металл-раствор на ионы водорода, в результате образуется молекула водорода

              ¦                       ¦

                   2е  +  2Н+    (         + Н2
              ¦                       ¦

По характеру коррозионной среды различают следующие типы коррозии

                                                  К    О    Р     Р     О    З    И   Я 


                         газовая      атмосферная            электролитная        грунтовая

Другими словами - коррозия в небе, на суше и на море.

     Газовая коррозия -  химическая коррозия металлов в газах при высоких температурах (например, в камере сгорания реактивных двигателей).

     Атмосферная коррозия-  коррозия  в атмосфере воздуха (при наличии конденсированной пленки влаги и атмосферных осадков).

   Электролитная коррозия- коррозия в речной и морской воде, а также в растворах солей, кислот, щелочей.

     Грунтовая коррозия-коррозия  металлических изделий при контакте с грунтом-почвенным электролитом.

    По условиям эксплуатации различают следующие типы электрохимической коррозии

       Э Л Е К Т Р О Х И М И Ч Е С К А Я      К О Р Р О З И Я 


  щелевая   контактная   коррозионное     коррозионная     коррозия 

                                        растрескивание     усталость          при трении

     Щелевая коррозия-электрохимическая  коррозия  в  щелях  и зазорах

между двумя металлами,  куда попадает  электролит.

     Контактная коррозия-электрохимическая коррозия любых двух контак-

тирующих металлов,  погруженных в электролит. Она проявляется в усиле-

нии  коррозии  одних металлов при их контакте с другими металлами.

     Коррозионное растрескивание-коррозия  металла  при  одновременном

воздействии  коррозионной  среды и внешних или внутренних механических

напряжений растяжения с образованием транскристаллитных  или  межкрис-

таллитных трещин.

     Коррозионная усталость-  понижение  предела усталости металла при

одновременном воздействии циклических растягивающих напряжений и  кор-

розионной среды.

     Коррозия при трении - разрушение металла, вызываемое одновременным

воздействием коррозионной среды и трения.

     Формы коррозионных разрушений.

По форме коррозионных разрушений коррозия делится на виды

       Э Л Е К Т Р О Х И М И Ч Е С К А Я      К О Р Р О З И Я


                            О Б Щ А Я                Л О К А Л Ь Н А Я 


равномерная  неравномерная   пятнами,   раскли-        межкристаллитная, 

                                                      язвами,      нивающая    транскристаллитная

                                                      питтингами

Для всех металлических изделий,  испытывающих  механическую  нагрузку,наиболее опасными являются локальные виды коррозии. Это демонстрирует график зависимости потерь прочности детали из дуралимина от коррозионных потерь веса при различных видах коррозионного разрушения.

         Потери прочности, %

                                                     межкристаллитная

 80                                                коррозия

                                                        неравномерная

                                                        коррозия
  20                                                     равномерная

                                                            коррозия

   0                                    Потери веса, мг/см2
При коррозии металла на его поверхности одновременно протекают две независимые электрохимические реакции

Me - ne = Men+   окисление (ионизация)  металла

   Ox + ne = Red    восстановление окислителя среды

В стационарном состоянии все электроны, которые выделяются в результа-

те ионизации  металла должны потребляться в сопряженном процессе восс-

тановления окислителя.

     Если в  качестве  окислителя  при коррозии металла выступают ионы
водорода, то такая коррозия называется коррозией с водородной  деполя-

ризацией.    

  В этом случае при одном и том же стационарном потенциале одновременно протекают  процессы  растворения  металла и восстановления ионов водорода 

Me = Men+ + ne

2H+ + 2e = H2
Если в качестве окислителя при коррозии металла выступают молекулы растворенного  кислорода,  то такая коррозия называется коррозией с кислородной деполяризацией.  В  этом случае при одном и том же стационарном потенциале одновременно протекают процессы растворения  металла

и восстановления молекул кислорода.  Эти процессы для щелочных растворов имеют вид
Me = Men+ + ne

 O2 + 2H2O + 4e = 4OH-
В кислых растворах восстановление кислорода протекает по схеме

                   О2 + 4H+ + 4e = 2H2O              восстановление кислорода

     В нейтральных  средах для активных металлов,  вытесняющих водород

из воды, в качестве восстановителя могут выступать сами молекулы воды

 2H2O + 2e =H2 + 2OH-   

Прогноз термодинамической возможности электрохимической коррозии.

Электрохимическая коррозия возможна, если равновесный потенциал  окислительно-восстановительной пары Ox/Red  оказывается выше равновесного потенциала металла, т.е.

 (р (Ox/Red)>(р(Меn+/Me) .  

Таким образом, коррозия термодинамически возможна, если окислительно-восстановительный потенциал раствора оказывается выше окислительно-восстановительного потенциала металла.

Иногда  для оценки возможности протекания электрохимической коррозии используется упрощенный критерий через стандартные (а не равновесные потенциалы)

  электрохимическая коррозия термодинамически возможна, если стандартный потенциал окислительно-восстановительной пары раствора выше стандартного потенциала металла.

     Критерий для коррозии с водородной деполяризацией.

     В этом  случае в качестве окислительно- восстановительной реакции

выступает реакция восстановления ионов водорода

                      2H+ + 2e = H2
Равновесный потенциал для этой реакции при Р=1 ат определяется уравне-

нием Нернста
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Из этого уравнения следует, что для нейтрального раствора (рН=7) [Н+]=10-7 и Р= 1 атм  при (0=0  (= -0.41 В. Таким образом,  если стандартный потенциал металла лежит отрицательнее -0.41 В, то коррозия этого металла с водородной деполяризацией возможна. В противном случае коррозия с водородной деполяризацией невозможна.

Ниже на схеме даны стандартные потенциалы некоторых металлов

     (, В

           ¦          коррозия невозможна  Cu (0.34 В)

 -0.41  ¦..............................................

           ¦ область коррозии с водородной деполяризацией.

           ¦

           ¦

  -0.44 ¦- Fe

  -0.74 ¦ - Cr

  -0.76 ¦- Zn

  -1.1   ¦- Nb

  -1.63 ¦- Ti

  -1.66 ¦- Al

  -2.37 ¦- Mg
     Критерий для коррозии с кислородной деполяризацией.

     В этом  случае в качестве окислительно- восстановительной реакции

является реакция восстановления кислорода

                   O2 + 4H+  + 4e = 2H2O    восстановление кислорода

Равновесный потенциал для этой реакции при Р=1 ат определяется уравне-

нием Нернста



     Для нейтрального  раствора  (рН=7) из этого уравнения получаем (=0.82 В.

     Таким образом,  если стандартный потенциал металла лежит  отрицательнее 0.82 В, то коррозия этого металла с кислородной деполяризацией возможна. В противном случае коррозия с кислородной деполяризацией невозможна.

        (          область потенциалов, где     

          ¦          коррозия c кислородной деполяризацией невозможна   Аu (1.5 В)

          ¦
  0.82 ¦- 

          ¦  область коррозии с кислородной деполяризацией

          ¦                           Cu (0.34 В )

 -0.41 ¦-

          ¦ область коррозии с водородной деполяризацией.
     Кислород является  более  сильным окислителем,  чем ион водорода

(окислительный потенциал 0.82 В его выше окислительного потенциала ио-

нов водорода -0.41 В).

     По значению стандартного потенциала металла  все металлы можно расположить в  ряд напряжений :

                           Ряд напряжений

     Li, Cs, K, Na, Nd, La, Mg, U, Ti, Hf, Be, Al, Zr, V, Nb, Mn,

     Cr(II), Zn, Cr(III), Ga, Fe(II), Cd, In, Tl, Co, Ni, Mо, Pb,  Fe(III), Н, 

 Cu, Hg, Ag, Pd, Pt, Au.

Все металлы левее водорода могут корродировать с водородной деполяризацией, а все металлы правее водорода не могут корродировать с водородной деполяризацией.

Явление пассивности.

          Пассивностью называют состояние относительно высокой коррозионной

стойкости, вызванное  торможением  анодной  реакции  электрохимической

коррозии в условиях термодинамической возможности ее протекания.

     Пассивацией называют процесс перехода незапассивированного металла или сплава в пассивное состояние, что сопровождается резким снижением скорости коррозии металла.

Согласно пленочной  теории, пассивность наступает в результате образования на поверхности металла тончайшей фазовой оксидной или гидр оксидной пленки  толщиной  в 10-100 ангстрем (моно слоев). 

Согласно адсорбционной теории, причиной пассивности является хемосорбция атомов кислорода на активных центрах поверхности металла.  При этом достаточно, чтобы 1-5 % поверхности металла было закрыто хемосорбированными атомами кислорода.

     Обе теории  пассивности дополняют друг друга.  Хемосорбция атомов кислорода, поставляемых молекулами  воды,  ОН-  анионами  или  другими окислителями является  первичным  процессом  и при образовании фазовой окисной пленки.

     Ряд металлов  и  сплавов  могут  самопассивироваться  в ряде сред (например, Al в воде, Ti в морской воде и т.д.), что является одним из важнейших факторов защиты металлических изделий от коррозии.

     Однако ряд условий и факторов оказывают депассивирующее  действие на металл.  Прежде всего, необходимо учитывать депассивирующее действие ряда анионов- активаторов коррозии. Однако действие их специфично. Так хлорид-ион является  типичным  активатором  пассивирующихся  сталей  и сплавов алюминия,  однако, не оказывает подобного действия на  титан  и его  сплавы.  Сульфат-ион активирует стали,  но пассивирует алюминий и титан.

     Депассивирующее действие оказывают и такие условия, как повышение температуры, механические напряжения, механические повреждения поверхности и др.

     Искусственная пассивация металлов и сплавов проводится путем  обработки их растворами веществ, содержащих анионы, способные играть роль окислителей (NaNO3,  

K2 Cr2О7 и др.).  Сильнейшим окислителем  являются также растворенный кислород и анодный ток.

Способы защиты металлов от электрохимической коррозии.

    1. Защита с помощью введения в коррозионную среду ингибиторов.

        Ингибиторы коррозии - вещества понижающие скорость коррозии металлов.

    В качестве  ингибиторов кислотной коррозии применяют разнообразные

органические вещества,  молекулы которых содержат амино-, имино-, тио-

и другие группы.

    2. Катодная защита.

    Сущность метода заключается в наложении более  отрицательного  потенциала  на  защищаемый  металл за счет внешнего источника тока.  При этом в качестве анода используется коррозионно стойкий материал.

    Мы уже знаем, что скорость коррозии металла зависит от его потенциала в коррозионной среде.   Следовательно, если с помощью внешнего источника тока металлу навязать более отрицательный потенциал, чем потенциал коррозии, то скорость его растворения должна уменьшиться.

   3. Анодная защита.

   Анодная защита применяется для металлов, которые могут переходить в пассивное состояние.

   Сущность метода  заключается  в переводе потенциала коррозии из области активного растворения в область пассивного растворения  за  счет внешнего источника тока 

В отличие от катодной защиты, при которой защищаемый металл подключается к отрицательному полюсу источника тока,  при анодной защите защищаемый металл подключается к положительному полюсу.

     4. Протекторная защита.

     В этом способе внешний источник тока не используется. Защита достигается за счет использования "жертвенного металла" (протектора), при растворении которого освобождаются электроны.  Защищаемый металл соединяется с протектором (более растворимым металлом). Освобождающиеся при его растворении  электроны переходят на защищаемый металл.  В паре- защищаемый металл- протектор,- протектор становится  анодом,  а  защищаемый  металл -катодом.

    В качестве протектора используется  металл,  который  растворяется легче, чем защищаемый металл. Это условие реализуется, если в качестве протектора используется металл,  стоящий в ряду напряжений левее защищаемого металла.  Часто для протекторной защиты используют магний  или алюминий, при помощи которых защищают рельсы, мачты и другие конструкции.  Протектор постепенно растворяется и его надо периодически  заменять.  Примером  протекторной  защиты служит также цинкование железных изделий. Железо является катодом, а цинк-  анодом в паре железо-цинк. В данном случае протектор нанесен непосредственно на защищаемый металл.

     5. Защита с помощью легирования.

     Используется для металлов,  переходящих в пассивное состояние. На защищаемый  металл  путем  напыления наносят более благородный металл. Более благородный металл в паре с защищаемым металлом становится катодом,  а защищаемый металл-анодом, при этом защищаемый металл переходит в пассивное состояние.

6. Защита с помощью окислителей.

    Используется для металлов,  переходящих в пассивное  состояние.

    Введение в коррозионную среду сильных окислителей в некоторых случаях способствует смещению стационарного потенциала  в  пассивную  область. Так, пассивацию железа вызывают концентрированные HNO3 и H2SO4, что позволяет использовать железную тару для перевозки серной и  азотной кислот.

Обзор свойств элементов металлов и неметаллов. Обзор свойств элементов III-VIIA групп, обладающих полупроводниковыми свойствами.

Все элементы таблицы Менделеева по своим физическим свойства делятся  на металлы и неметаллы.  Если в этой таблице провести диагональ из верхнего левого угла,  то окажется, что в верхней половине таблицы  для главных подгрупп элементов расположатся все неметаллы, а в нижней половине - все металлы.  Все элементы, находящиеся в побочных подгруппах таблицы являются металлами.  Примерно 80 %  химических элементов приходится на металлы и только 20 % на неметаллы. Из 105 элементов ядра  атомов 18 из них нестабильны и подвержены радиоактивному распаду (атомные веса таких элементов в таблице приводятся в квадратных скобках).  Если из общего числа элементов вычесть 6 инертных газов и 18 радиоактивных элементов, то в распоряжении химиков окажется 81 элемент, из которых формируется все многообразие веществ.

 Общее число неорганических веществ вместе со всеми солями насчитывается не более 500 000.
К неметаллам относятся все химически неактивные элементы-инертные газы (6 элементов), а также химически активные элементы: H-водород, B-бор, C-углерод, N-азот, O-кислород, F-фтор, Si-кремний, P-фосфор, S-сера, Cl-хлор, As-мышьяк,  Se-селен,  Br-бром, Sb-сурьма, Те-теллур, I-иод (16 элементов).  Неметаллы плохо проводят тепло и электрический ток (исключение-графит). В противоположность этому все металлы хорошо проводят тепло и электрический ток.

Свойства элементов  группы IIIA
К элементам III группы главной подгруппы относятся: бор, алюминий, галлий, индий, таллий.  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

B                 Al                         Ga                  In                   Tl

2р3             3р3                          4р3                 5р3                 6р3
(2200         660.2                      30                    158                303

>2500         2270                        (2000             >1450           1650

 (возг)

Из таблицы видно,  что все перечисленные элементы являются p-элементами.  Три валентных электрона располагаются соответственно на 2.3, 4,5 и 6  энергетических уровнях, которые совпадают с номером периода этих элементов.  Максимальная валентность этих элементов в соединениях (3) определяется числом валентных электронов и равна номеру группы. С возрастанием атомного номера появляются и более низкие валентности.  Так, у галлия может быть валентность 3 и 2,  у индия 3, 2, 1, а у таллия 1 и 3. У таллия наиболее устойчивы соединения, в которых его валентность равна 1.

С увеличением порядкового номера металлические свойства рассматриваемых элементов, как и в других главных подгруппах,  заметно усиливаются.  Так, оксид бора имеет кислотный характер, оксиды алюминия, галлия и индия-амфотерны, а оксид таллия в высшей валентности имеет основной характер. 

Бор и его соединения
Бор сравнительно мало распространен в природе. К главным природным соединениям бора относятся борная кислота H3BO3  и  бура-соль борной кислоты Na2B4O7(10H20.   Борная кислота-очень слабая кислота, слабее угольной. Получение элементарного бора в чистом виде сопряжено с большими трудностями вследствие склонности этого элемента реагировать при высокой температуре с материалом  емкостей, в которых его получают.  При восстановлении окиси бора B2O3 такими металлами, как натрий, калий, магний и алюминий, получают так называемый аморфный бор в виде черновато-коричневого порошка.  Кристаллы чистого бора непрозрачны, имеют серо-черный цвет, металлический блеск. Их плотность при комнатной температуре равна 2.33, а твердость-9.  Бор является полупроводником. 

Бор химически весьма инертен.  С кислородом воздуха он реагирует только при 7000, сгорая красноватым пламенем. При нагревании  бор непосредственно реагирует с хлором, бромом и серой. Выше 9000 он реагирует с азотом, образуя нитрид бора BN. 

Вода не действует на бор, однако концентрированные серная или азотная  кислоты окисляют его в борную кислоту

B + 3HNO3 = H3BO3 + 3NO2(
Как и остальные элементы второго периода, бор проявляет склонность к образованию ковалентных связей.  Не известно ни одно соединение, которое содержало бы ион В3+.  Галогениды бора являются ковалентными соединениями, а такие соли бора, как  сульфаты и нитраты, не существуют.

При нагревании бура Na2B4O7(10H20 теряет кристаллизационную воду и плавится. В расплавленном состоянии она растворяет оксиды различных металлов с образованием двойных солей метаборной кислоты, из которых многие окрашены в цвета, характерные для каждого металла.  На этом свойстве буры основано ее применение при сварке,  резании и паянии металлов. Бура широко применяется в производстве легкоплавкой глазури для фаянсовых и фарфоровых изделий и, особенно для чугунной посуды (эмаль). Кроме того, она используется при изготовлении специальных сортов стекла и в качестве удобрения, поскольку бор в малых количествах  необходим растениям.

Карбид бора В4С получают сплавлением окиси бора с углем  в электрической печи. При этом образуются черные блестящие кристаллы, очень устойчивые к действию кислорода, хлора и кислот. Карбид бора - самый твердый из известных соединений (температура плавления 23500), он царапает даже алмаз.

Алюминий и его соединения

Алюминий по распространенности  в земной коре занимает третье место после кислорода и кремния. В очень больших количествах алюминий содержится во многих силикатах и в глинах. Основным сырьем для производства алюминия служат бокситы, содержащие 32-60 %  глинозема-Al2O3. 

В настоящее время алюминий в громадных количествах получают электролизом расплава смеси криолита Na3[AlF6]  и оксида алюминия Al2O3. 

Одинаковое строение внешнего электронного слоя атомов бора и алюминия обусловливает сходство в свойствах этих элементов. Так, для алюминия, как и для бора, характерна степень окисленности +3. Однако при переходе от бора к алюминию  сильно возрастает радиус атома (от 0.091 до 0.143 нм) и, кроме того,  появляется еще один промежуточный восьмиэлектронный слой, экранирующий ядро. Поэтому у алюминия металлические свойства выражены гораздо сильнее, чем у бора. Тем не менее, химические связи, образуемые алюминием с другими элементами, имеют в основном ковалентный характер. 

Алюминий-серебристо-белый металл. Он легко вытягивается в проволоку и прокатывается в тонкие листы. Тонкая пленка оксида алюминия на поверхности металла защищает его от окисления. 

 Разбавленные соляная и серная кислоты легко растворяют алюминий с выделением водорода, особенно при нагревании.  Холодная концентрированная азотная кислота алюминий не растворяет, поэтому для хранения и транспортировки этой кислоты используют емкости и цистерны из алюминия. 

При растворении алюминия в щелочах образуется соль-алюминат натрия и выделяется большое количество водорода

2Al + 2NaOH + 6H2O =2Na[Al(OH)4] + 3H2(
Основное применение алюминия-производство сплавов на его основе. Легирующие добавки (например, медь, кремний, магний, цинк, марганец) вводят в алюминий главным образом для повышения его прочности.

Широкое применение имеют дуралюмины, содержащие медь и магний. По широте применения сплавы алюминия занимают второе место после чугуна и стали. Важным является применение алюминия для алитирования, которое заключается в насыщении поверхности стальных или чугунных изделий алюминием с целью защиты основного материала от окисления при сильном нагревании.  В металлургии алюминий применяют для получения кальция, бария, лития и некоторых других металлов методом алюминотермии.
Оксид алюминия Al2O3,, называемый также глиноземом, встречается в природе в кристаллическом виде, образуя минерал корунд. Корунд обладает очень высокой твердостью.  Его прозрачные кристаллы, окрашенные примесями в красный (из-за примеси Cr2O3) ,   или в синий (из-за примеси окиси титана) цвет, представляют собой драгоценные камни - рубин и сапфир.  Эти драгоценные камни могут быть получены и искусственно. Кристаллы рубинов, содержащих малую примесь оксида хрома Cr2O3, применяют в лазерах. 

 Корунд и его мелкозернистая разновидность, содержащая большое количество примесей,- наждак, применяются как абразивные материалы.  

Гидроксид алюминия-Аl(OH)3- типичный амфотерный гидроксид (со щелочами он ведет себя как кислота, а с кислотами как основание). 

Все соли алюминия сильно гидролизованы (взаимодействуют со следами влаги).  Хлорид алюминия широко используется в качестве катализатора в органической химии.

  Галлий, индий, таллий.
Эти элементы принадлежат к числу редких.  Получают их главным образом из цинковых концентратов после выплавки из них цинка. В свободном состоянии эти элементы представляют собой серебристо-белые мягкие металлы с низкими температурами плавления. На воздухе они довольно стойки, воду не разлагают, но легко растворяются в кислотах, а галлий и индий-также и в щелочах. Кроме максимальной степени окисленности, равной +3, они могут проявлять и меньшую.  

Оксиды и гидроксиды галлия (III) и индия (II) амфотерны; гидроксид же таллия Tl(OH)3 обладает только основными свойствами.

СольTlCl подобно AgCl почти нерастворима в воде и отличается светочувствительностью.

Металлическим галлием пользуются для наполнения кварцевых термометров, служащих для измерения высоких температур до 10000 С. 

Добавление галлия к алюминию получают сплавы, хорошо поддающиеся горячей обработке; сплавы галлия с золотом применяют в ювелирном деле.

Индий используют вместо серебра для покрытия рефлекторов, которые со временем не тускнеют, и потому их коэффициент отражения остается постоянным.  Индий применяется также для покрытия вкладышей подшипников и в качестве одного из компонентов сплава для плавких предохранителей. 

Галлий и индий применяются в полупроводниковой электронике в качестве присадок к германию и в виде интерметаллических соединений.

Галогениды таллия хорошо пропускают инфракрасные лучи. Поэтому они используются в оптических приборах, работающих в инфракрасной области спектра. Карбонат таллия служит для изготовления стекол с высокой преломляющей способностью.  Сульфид таллия используется в фотоэлементах.  

Металлический таллий-компонент многих свинцовых сплавов: подшипниковых, кислотоупорных, легкоплавких. 

Таллий и его соединения весьма токсичны. 

Свойства элементов  группы IVA

К элементам IV группы главной подгруппы относятся: углерод, кремний, германий, олово, свинец.  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

С           Si          Ge         Sn             Pb

2s22p2   3s23p2    4s24p2    5s25p2        6s26p2
3750      1420       936        231.9         327.4

              3300       2850       2620          1745 

Из таблицы видно,  что все перечисленные элементы также являются p-элементами, но в отличие от элементов третьей группы их валентные электроны размещаются на двух подуровнях последнего уровня. Когда в образовании химической связи этих элементов участвуют два электрона с р-подуровня, то они проявляют валентность, равную 2. Когда в образовании химической связи участвуют еще два электрона  с s-подуровня, то эти элементы проявляют максимальную для них валентность, равную 4. Соединения углерода и кремния, в которых степень окисленности этих элементов равна +2, немногочисленны и сравнительно мало стойки.

С увеличением порядкового номера металлические свойства рассматриваемых элементов, как и в предыдущей группе,  заметно усиливаются.  Так, углерод является неметаллом, германий занимает промежуточное положение, а олово и свинец - металлы.

Углерод и его соединения
Углерод находится в природе, как в свободном состоянии, так и виде соединений. Свободный углерод встречается в виде алмаза и графита. Некоторые из ископаемых углей содержат до 99 % углерода. Кроме ископаемого угля, в недрах Земли находятся большие скопления нефти, представляющие собой в основном смесь углеводородов.  Хотя содержание углерода в земной коре мало (0.09 %) , этот элемент, наряду с азотом, серой и фосфором является основой жизни на Земле.  По разнообразию своих соединений углерод занимает особое место в химии. В настоящее время число изученных соединений углерода оценивается примерно в 2 млн, тогда как соединения всех остальных элементов, вместе взятые,  исчисляются лишь сотнями тысяч.

Алмаз-бесцветное, прозрачное вещество, чрезвычайно сильно преломляющее лучи света. Из всех простых веществ он имеет максимальное число атомов, приходящихся на единицу объема. С этим,  а также с большой прочностью связи между атомами углерода связано то, что по твердости алмаз превосходит все известные вещества. Будучи весьма твердым, алмаз в то же время хрупок, и его можно растереть в порошок в стальной ступке. Отшлифованные прозрачные алмазы называются бриллиантами. 

Алмаз имеет низкую реакционную способность. Он горит в кислороде только при 8000, превращаясь в двуокись углерода с сильным выделением света (Лавуазье).  Кислоты, основания и галогены не реагируют с алмазом, но раствор  хлорки (гипохлорита кальция) его окисляет.

При низких температурах уголь и графит относительно инертны, хотя известны случаи самовозгорания больших масс угля.  При нагревании их активность  увеличивается. Уголь служит хорошим восстановителем, отнимая кислород у оксидов металлов.  Таким образом, выплавляют многие металлы 

MemOn  + n/2C = mMe + n/2CO2
При сгорании на воздухе углерод образует два соединения: углекислый газ CO2 при избытке кислорода 

C + O2 = CO2
и угарный газ СО при его недостатке

C + 1/2O2 = CO

Угарный газ не имеет цвета и запаха. При его вдыхании кровь человека насыщается этим газом, что приводит к сильному снижению концентрации кислорода в крови, человек при этом засыпает,  и во сне наступает смерть от удушья.   Подобные случаи известны жителям загородных домов, где есть печка или банька.  

На солнечном свету или в присутствии активного угля (катализатор) оксид углерода непосредственно соединяется с хлором, образуя чрезвычайно ядовитый газ-фосген
СO + Cl2 = COCl2
При пожарах в помещениях из-за недостатка кислорода образуется  угарный газ, а из полимерных материалов, содержащих хлор,  может выделяться  молекулярный хлор. При взаимодействии этих газов при пожаре может образовываться фосген.

При очень высоких температурах углерод соединяется с водородом, серой, кремнием, бором и многими металлами. Соединения металлов с углеродом называются карбидами.
Карбиды - кристаллические тела. Природа химической связи в них может быть различной. Так, многие карбиды металлов главных подгрупп I, II и III групп периодической системы представляют собой солеобразные соединения с преобладанием ионной связи. К их числу относятся карбиды алюминия Al4C3 и кальция СаС2.  При взаимодействии с водой эти карбиды (неорганические соединения) дают метан и ацетилен (органические соединения)

Al4C3 + 12H2O = 4Al(OH)3 + 3CH4(
CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 + C2H2(
При взаимодействии карбида магния  Mg2C3  с водой получается более сложное органическое соединение пропин (метилацетилен) СH3-C(CH. 

В карбидах кремния SiC и бора B4C связь меду атомами ковалентная. Эти вещества характеризуются высокой твердостью, тугоплавкостью и химической инертностью. 

Большинство металлов побочных подгрупп IV-VIII групп образуют карбиды, связь в которых близка к металлической, вследствие чего эти карбиды в некоторых отношениях сходны с металлами, например, обладают значительной электрической проводимостью. Они характеризуются также высокой твердостью и тугоплавкостью; карбиды этой группы применяются в ряде отраслей промышленности.

Большинство ценных свойств чугунов и сталей обусловлены присутствием в них карбида железа Fe3C.

При растворении углекислого газа в воде образуется очень слабая  угольная кислота 

CO2 + H2O = H2CO3
Равновесие этой реакции сильно сдвинуто влево, лишь очень небольшое количество растворенного углекислого газа превращается в угольную кислоту.
Со слабыми основаниями угольная кислота в большинстве случаев дает только основные соли. Встречающийся в природе минерал - (CuOH)2CO3    (основная соль), называется малахитом. Из солей угольной кислоты в природе распространен карбонат кальция CaCO3. Он встречается в виде известняка, мела и мрамора. В быту хорошо известен карбонат натрия-сода Na2CO3.  Сода - один из главных продуктов химической промышленности. Она в больших количествах потребляется стекольной, мыловаренной, целлюлозно-бумажной, текстильной, нефтяной и другими отраслями промышленности.  Карбонат калия, или поташ, К2СО3 применяется для получения мыла, при изготовлении тугоплавкого стекла, в фотографии.

При взаимодействии углекислого газа с аммиаком под давлением получают  карбамид (мочевину)

СO2 + 2NH3 = CO(NH2)2 + H2O

Он используется в сельском хозяйстве в качестве азотного удобрения. На основе карбамида получают карбамидные пластики.

Соединения углерода с серой и азотом
Из соединений углерода с серой и азотом большое практическое значение имеют сероуглерод CS2 и синильная кислота HCN. 

Сероуглерод получают пропусканием паров серы сквозь слой раскаленного угля.  Это бесцветная жидкость с температурой кипения 460.  Широко используется в органической химии качестве растворителя. 

Синильная кислота HCN - сильнейший яд. Цианиды натрия и калия NaCN, KCN  способны растворять в присутствии кислорода воздуха золото и серебро.  На этом основано их широкое применение при добыче этих металлов из руд. 

Кремний и его соединения 

Кремний - один из самых распространенных элементов земной коры.  В природе встречается только в виде двуокиси кремния SiO2 (кремнезем)  и виде солей кремниевых кислот (силикатов). Наиболее широко распространены алюмосиликаты, в их состав входит алюминий. К ним относятся полевые шпаты, слюды, каолин и др. Кристаллический диоксид кремния находится главным образом в виде минерала кварца. Прозрачные, бесцветные кристаллы кварца, имеющие форму шестигранных призм с шестигранными пирамидами на концах, называются горным хрусталем. 






Горный хрусталь, окрашенный примесями в лиловый цвет, называется аметистом, а в буроватый-дымчатым топазом. К мелкокристаллическим разновидностям кварца относятся агат и яшма. Одной из разновидностей кварца является кремень.  Из мелких зерен кварца состоит обычный песок.  Чистый песок-белого цвета, но чаще он бывает окрашен соединениями железа в желтый или красноватый цвет.  

Свободный кремний можно получить  в результате реакции

SiO2 + 2Mg = 2MgO + Si

В промышленности его получают в электрических печах 

SiO2 + 2C = Si + 2CO(
При этом образуется бурый порошок аморфного кремния. Кремний не растворяется ни в одном растворителе, кроме расплавленных металлов. При медленном охлаждении раствора кремния в цинке или в алюминии кремний выделяется в виде хорошо образованных кристаллов октаэдрической формы.  Кремний проявляет полупроводниковые свойства.

При нагревании аморфный кремний легко соединяется с кислородом, галогенами и серой.

Кислоты, кроме смеси HF и HNO3 , не действуют на кремний, но щелочи энергично реагируют с ним

Si + 2KOH + H2O = K2SiO3 + 2H2(
Карбид кремния SiC, называемый карборундом, в больших количествах получают в электрической печи по схеме

SiO2 + 3C = SiC + 2CO(
По внутреннему строению карборунд представляет собой как бы алмаз, в котором половина атомов углерода равномерно заменена атомами кремния. Этим объясняется его большая твердость.

Из порошка карборунда изготавливают шлифовальные круги, бруски, шлифовальную бумагу. На его основе производят плиты для сооружения полов, платформ и переходов в метро и на вокзалах.  Из него готовят муфели и футеровку для различных печей.

Хлорид кремния SiCl4  получают при нагревании

SiO2 + 3C + 2Сl2= SiCl4 + 2CO(
который используется для синтеза кремнийорганических соединений.

Диоксид кремния - кислотный окисел. Ему соответствуют слабые малорастворимые в воде кремниевые кислоты.  Их соли - силикаты - в большинстве своем нерастворимы в воде; растворимы лишь силикаты натрия и калия. Они получаются сплавлением диоксида кремния с едкими щелочами

SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2O

SiO2 + 2KOH = K2SiO3 + H2O

Благодаря внешнему сходству со стеклом силикаты натрия и калия получили название растворимого стекла.

При нагревании смесей многих силикатов получаются аморфные сплавы, называемые стеклами. Состав обычного оконного стекла, а также “бутылочного” стекла  приблизительно выражается формулой  Na2O(CaO(6SiO2. 

К важнейшим материалам, изготавливаемых силикатной промышленностью,  относится цемент.

Германий 

Минералы, содержащие германий  в сколько-нибудь значительных количествах, крайне редки.  В компактном состоянии германий имеет серебристый цвет и по внешнему виду похож на металл.  

При комнатной температуре он устойчив к действию воздуха, кислорода, воды, соляной и разбавленной серной кислот. 

Азотная и концентрированная серная кислоты окисляют его до диоксида

              Ge + 2H2SO4 = GeO2( + 2SO2 + 2H2O

Германий взаимодействует также со щелочами в присутствии перекиси водорода.  При этом образуются соли германиевой кислоты-германаты
Ge + 2H2O + 2H2O2 = Na2GeO3 + 3H2O

Германий обладает полупроводниковыми свойствами  и с этим связано его основное применение.

Олово
Олово встречается в виде кислородного соединения SnO2-оловянного камня, из которого его получают при нагревании восстановлением углем.

С концентрированными кислотами при нагревании протекают реакции растворения олова

                    Sn + 2HCl=SnCl2 + H2(
           Sn + H2SO4 = Sn(SO4)2 + 2SO2( + 4H2O

С азотной кислотой олово взаимодействует тем интенсивнее,чем выше концентрация кислоты и температура.  В разбавленной кислоте образуется растворимый нитрат олова (II)

4Sn + 10HNO3  = 4Sn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O

а в концентрированной - соединения олова (IV), главным образом нерастворимая (- кислота

Sn + 4HNO3 = H2SnO3 (  + 4NO2( + H2O

Концентрированные щелочи также растворяют олово. В этом случае получаются станниты-соли оловянистой кислоты

Sn + 2NaOH  = Na2SnO3 + H2(
На воздухе олово покрывается тонкой оксидной пленкой, обладающей защитным действием. Около 40 %  всего выплавляемого олово расходуется для покрытия им изделий из железа, соприкасающихся с продуктами питания, прежде всего-консервных банок. 

Олово образует устойчивые соединения, в которых имеет степень окисленности +2 и +4.

Свинец
Наиболее важная руда, из которой добывают свинец, - свинцовый блеск PbO2.  Вначале свинцовый блеск подвергают обжигу

PbS + 3O2 = 2PbO + 2SO2
при этом образуется оксид свинца в котором свинец двухвалентен (хотя свинец может иметь максимальную валентность, равную 4, т.к.  находится в IV группе).  Затем полученный оксид восстанавливают путем его плавки с коксом

2PbO + C = 2Pb + CO2
Свинец-голубовато-белый тяжелый металл. Для него характерны степени окисленности +2 и +4.  Значительно более устойчивы и многочисленны соединения со степенью окисленности свинца +2.    На воздухе он быстро покрывается тонким слоем оксида, который защищает металл от дальнейшего окисления

2Pb + O2 = 2PbO

Вода сама по себе не взаимодействует со свинцом, но в присутствии воздуха  свинец постепенно разрушается в результате реакции

2Pb + O2 + 2H2O = 2Pb(OH)2
При нагревании в концентрированной серной кислоте свинец интенсивно растворяется с образованием растворимой кислой соли 

Pb + 3H2SO4 = Pb(HSO4)2 + SO2 + 2H2O

тогда как в разбавленной серной кислоте на поверхности свинца образуется нерастворимая пленка соли PbSO4,  которая защищает металл от дальнейшего растворения.  

В щелочах свинец тоже растворяется, хотя и с небольшой скоростью

Pb + 4KOH + 2H2O = K4[Pb(OH)6] + H2(
Все растворимые соединения свинца ядовиты. 

Свинец широко используется в технике. Наибольшее его количество расходуется на изготовление оболочек кабелей и пластин аккумуляторов. Свинец идет на изготовление боеприпасов, он входит в состав многих сплавов.

Свойства элементов  группы VA

К элементам V группы главной подгруппы относятся:  азот, фосфор, мышьяк, сурьма, висмут.  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

 N             P           As          Sb             Bi

2s22p3   3s23p3    4s24p3    5s25p3        6s26p3
-210       44.1       615(субл)  630.5         271.3

-195.8     257                       1634         1550 

Эти элементы имеют по пять валентных электронов в наружном слое (по 2 электрона на s- подуровне  и по 3 электрона на р-подуровне) и характеризуются в целом как неметаллы. Высшая положительная окисленность этих элеменов равна +5, а отрицательная -3.  При переходе от азота к висмуту связь валентных электронов с ядром атома должна ослабевать, так как валентные электроны все более удаляются от ядра, поэтому  в ряду элементов пятой группы металлические свойства нарастают по мере увеличения порядкового номера элемента (сверху  вниз в таблице Менделеева). Так, азот является типичным неметалом, а висмут - металл. 

Азот и его соединения

Большая часть азота находится в природе в свободном состоянии, в атмосфере его 78.2 % (об.). и только в Чили обнаружена натриевая селитра NaNO3.  В виде сложных органических соединений-белков - азот входит в состав всех живых организмов.   Молекула азота характеризуется очень низкой реакционной способностью, так как в ней атомы азота связаны тройной связью N(N, которую необходимо разорвать, чтобы атомы азота могли  образовать соединение с другими элементами.  Для разрыва этой тройной связи требуются  большие затраты энергии. Так, с углеродом азот соединяется  при пропускании электрического разряда  между угольными электродами в атмосфере азота

N2 + 2C = (CN)2
 в результате образуется газообразное соединение дициан N(C-C(N. 

С некоторыми металлами азот образует соединения, называемые нитридами. Нитриды магния 

3Mg + N2 = Mg3N2
и других металлов II группы образуются при относительно низких температурах, нитрид лития LiN3 - даже при комнатной температуре, а остальные нитриды- при 100-5000 . Нитриды алюминия AlN, некоторых других металлов, а также бора BN и кремния Si3N4  образуются лишь при красно-белом калении. Нитриды бора и кремния  очень тугоплавки (т. пл. 3000 и 19000). Нитриды лития и щелочноземельных металлов (II группы)  разлагаются водой  с выделением аммиака 

Mg2N3 + H2O = 3Mg(OH)2 + 2NH3
Может быть в атмосфере планет-гигантов нашей Солнечной системы аммиак возник в результате подобных реакций?

Аммиак может быть получен также в результате двух последовательных реакций: сначала при температуре 800-9000 в присутствии CaCl2  в качестве катализатора проводят синтез цианамида кальция из карбида кальция

CaC2 + N2 = CaCN2 + C

который затем разлагают парами воды

CaCN2 + H2O = CaCO3 + NH3
В настоящее время в промышленности аммиак получают прямым синтезом из азота и водорода при повышенной температуре и давлении в присутствии катализатора (железа) 

N2 + 3H2 = 2NH3
С кислородом азот образует ряд оксидов, в которых азот имеет валентность от 1 до 5.  Так, при нагревании  аммиачной селитры образуется оксид азота (I) -закись азота (веселящий газ) 

NH4NO3 = N2O( + 3H2O

При взаимодействии разбавленной (30% ) азотной кислоты   с медью в лаборатории получают бесцветный газ оксид азота (II) 

3Сu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO( + 4H2O

На воздухе бесцветный оксид азота NO превращается в бурый газ-двуокись азота 

2NO + O2 = 2NO2
где азот имеет валентность IV. 

Взаимодействием оксидов азота (II)  и (IV)  можно получить оксид промежуточной валентности (III)

NO + NO2 = N2O3
Высший оксид азота (V) получают в результате реакции

2HNO3 + P2O5 = N2O5 + 2HPO3
Азотная кислота получается в результате окисления диоксида азота кислородом воздуха в присутствии воды

4NO2 + O2 + 2H2O = 4HNO3
Азотная кислота-очень сильный окислитель.  При ее действии на металлы водород не выделяется.  В зависимости от концентрации азотной кислоты получаются различные продукты реакции

Cu + HNO3 (конц.)( Cu(NO3)2 + NO2( + H2O

Cu + HNO3 (разб.)( Cu(NO3)2 + NO( + H2O

Mg + HNO3 (разб.)( Mg(NO3)2 + N2O( + H2O

Zn + HNO3 (очень разб.)( Zn(NO3)2 + NH4 NO3 + H2O

Такие неметаллы, как фосфор, мышьяк и сера окисляются концентрированной кислотой до соответствующих кислородных кислот (H3PO4, H3AsO4, H2SO4).  В качестве окислителя концентрированная азотная кислота используется в ракетной технике (топливом является керосин).  Азотная кислота широко применяется в органической химии для получения различных нитросоединений, например, нитрокрасок, взрывчатых веществ и т.д.

Натриевая, калиевая соли азотной кислоты (натриевая и калиевая селитры NaNO3, KNO3) широко применяются в качестве удобрений в сельском хозяйстве. К важнейшим удобрениям относится также аммиачная селитра NH4NO3.

Фосфор и его соединения
Фосфор принадлежит к числу довольно распространенных элементов,  основным минералом, содержащим этот элемент является апатит, в состав которого, помимо фосфата кальция Ca3(PO4)2 , входит CaF2 или СаСl2. Фосфор, как и азот, необходим для всех живых существ - они составляют основу всех белковых тел. 

Фосфор получают при высоких температурах в результате двух последовательных реакций

 Ca3(PO4)2 + 3SiO2 = 3CaSiO3 + P2O5
P2O5  + 5C = 2P + 5CO

Фосфор выделяется в виде паров, которые конденсируются в приемнике с водой. Фосфор образует несколько аллотропических модификаций: белый фосфор, красный фосфор и черный фосфор.

Свободный фосфор чрезвычайно активен. Он непосредственно взаимодействует со многими простыми веществами с выделением большого количества теплоты.  Легче всего фосфор соединяется с кислородом, затем с галогенами, серой и со многими металлами, причем в последнем случае образуются фосфиды, аналогичные нитридам,-например Ca3P2, Mg3P2  и др.

При горении фосфора на воздухе образуется его высший оксид

4P + 5O2 = 2P2O5
Водородное соединений фосфора PH3-фосфин можно получить в результате реакции

 Ca3P2 + 6HCl = 3CaCl2 + 2PH3(
Фосфин-это бесцветный газ с чесночным запахом. 

Оксиду фосфора (V) отвечает несколько кислот, простейшая из которых-ортофосфорная кислота H3PO4. Другие фосфорные кислоты представляют собой полимерные соединения простейшей кислоты. Фосфорная кислота является трехосновной кислотой и образует три типа соответствующих солей 

Na3PO4- трехзамещенный фосфат натрия

Na2HPO4- двухзамещенный фосфат натрия

NaH2PO4- однозамещенный фосфат натрия

Соли фосфорных кислот широко применяются в сельском хозяйстве в качестве фосфорных удобрений. Фосфаты кальция и аммония применяются при производстве эмалей и получении лекарственных препаратов.

Мышьяк, сурьма, висмут
Мышьяк встречается  в природе большей частью в соединениях с металлами или серой и лишь изредка в свободной состоянии. Обычно мышьяк получают из мышьяковистого колчедана FeAsS. Подобно фосфору мышьяк существует в нескольких аллотропических модификациях. Наиболее устойчив при обычных условиях  металлический, или серый, мышьяк.  В отличие от других модификаций, серый мышьяк обладает металлической электрической проводимостью.  На воздухе при нагревании он сгорает, образуя белый оксид As2O3 c характерным чесночным запахом. При высокой температуре мышьяк непосредственно взаимодействует со многими элементами. Как свободный мышьяк, так и все его соединения- сильные яды. Оксид мышьяка As2O3 применяется как яд для уничтожения грызунов.

Сурьма и ее соединения.
Сурьма обычно встречается в природе в соединениях с серой - в виде сурьмяного блеска Sb2S3.  В свободном состоянии сурьма образует серебристо-белые кристаллы, обладающие металлическим блеском, но она отличается хрупкостью и значительно хуже проводит тепло и электрический ток, чем обычные металлы.  Сурьму вводят в некоторые сплавы для придания им твердости. Сплав, состоящий из сурьмы, свинца и небольшого количества олова, называется типографским металлом или гартом и служит для изготовления типографского шрифта. Из сплава сурьмы со свинцом (5-15%  Sb) изготовляют пластины свинцовых аккумуляторов, листы и трубы для химической промышленности.  Сурьму применяют также как добавку к германию для придания ему определенных полупроводниковых свойств.  Сурьма образует соединения с металлами-антимониды. Некоторые из антимонидов, в частности AlSb, GaSb, InSb, обладают полупроводниковыми свойствами и используются в электронной промышленности. Сульфиды сурьмы As2S3  и As2S5 используются при производстве спичек и в резиновой промышленности. 

Висмут и его соединения.  

Висмут - блестящий розовато-белый металл. В чистом виде используется главным образом в качестве теплоносителя в энергетических ядерных реакторах. Сплав висмута со свинцом, оловом и кадмием плавится при 700С. Эти сплавы применяют, в частности, в автоматических огнетушителях, действие которых основано на расплавлении пробки, изготовленной из такого сплава. Кроме того, они используются как припои. 

На воздухе при нагревании висмут сгорает, образуя оксид Bi2O3.  В концентрированных азотной и серной кислотах  он растворяется

Bi + 4HNO3 = Bi(NО3)3 + NO( + 2H2O

 2Bi + 6H2SO4  = Bi2(SO4)3 + 3SO2( + 6H2O

Соединения висмута применяются в медицине и ветеринарии.                       

Свойства элементов  группы VIA

К элементам VI группы главной подгруппы относятся:  кислород, сера, селен, теллур и полоний (радиоактивен).  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

 O             S            Se          Te           

2s22p4   3s23p4    4s24p4    5s25p4        

-218.8    119.3       217      449.8         

             -183      444.6       685       990

Кислород и его соединения.

 Кислород - сильный окислитель и образует соединения со всеми химическими элементами, кроме гелия, неона и аргона.  С большинством элементов он взаимодействует непосредственно (кроме галогенов, золота и платины). Кислород применяют для интенсификации химических процессов во многих производства (например, в производстве серной и азотной кислот,  в доменном процессе).  Его используют для получения высоких температур (водородная или ацетиленовая горелки).  Смесь жидкого кислорода с твердыми горючими веществами (древесная мука, угольный порошок) используется при подрывных работах.

Сера и ее соединения

Сера встречается в природе как свободном состоянии (самородная сера), так и в различных соединениях (PbS, ZnS, Cu2S, FeS2).  Cера- типичный неметалл. Со многими металлами, например с медью, цинком, железом, сера соединяется непосредственно. Она соединяется также непосредственно почти со всеми неметаллами.  Сера широко используется  в резиновой промышленности для превращения каучука в резину (вулканизация каучука). Она применяется также для приготовления спичек, получения сероуглерода (растворитель) и т.д.  К важнейшим соединениям серы относится серная кислота (H2SO4).

Селен и теллур и их соединения
Селен и теллур мало распространены в природе. 

Селен-типичный полупроводник. Особенно важным свойством его как полупроводника является резкое увеличение электропроводности при освещении. На границе селена с металлическим проводником образуется запорный слой- участок цепи, способный пропускать электрический ток только в одном направлении. Теллур - тоже полупроводник, но его применение более ограничено. Селениды и теллуриды некоторых металлов также обладают полупроводниковыми свойствами и применяются в электронике.  Все соединения селена и теллура ядовиты. 

Свойства элементов  группы VIIA

К элементам VII группы главной подгруппы относятся галогены:  фтор, хлор, бром, иод и астат (радиоактивен, в природе практически не встречается).  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

 F             Cl          Br          I           

2s22p5   3s23p5    4s24p5    5s25p5        

-219.6    -101        -7.3        113.6      

             -188.1     -34.1       59.2       185.5

В отличие от других галогенов, фтор в своих соединения всегда находится в степени окисленности -1.  Остальные галогены проявляют различные степени окисленности от -1 до +7. 

Все галогены обладают очень резким запахом. Вдыхание их даже в небольших количествах вызывает сильное раздражение дыхательных путей и воспаление слизистых оболочек, а более значительные количества галогенов могут вызвать тяжелое отравление. Галогены, вследствие их большой химической активности, находятся в природе исключительно в связанном состоянии - главным образом в виде солей галогеноводородных кислот.

Фтор встречается в природе чаще всего в виде минерала плавикового шпата CaF2, а также в минералах криолите Na3AlF6 (3NaF(AlF3) и фторапатите Сa5F(PO4)3. 

Важнейшим природным соединением хлора является хлорида натрия (поваренная соль) NaCl, а также минералы карнолит KCl(MgCl2(6H2O и сильвин KСl.

 Подобно хлору бром находится в природе преимущественно в виде солей калия, натрия и магния.

Иод добывают в основном из водорослей.

Свободные галогены проявляют чрезвычайно высокую химическую активность. Они вступают во взаимодействие почти со всеми  простыми веществами. 

Из всех элементов таблицы Менделеева самую высокую химическую активность проявляет фтор. Со многими неметаллами (H, I, Br, S, P, As, Sb, C, Si,B)  фтор взаимодействует на холоду; реакции протекают со взрывом или с образованием пламени. Во фторе горят даже пары воды

2F2 + 2H2O = 4HF + O2
 Непосредственно фтор не реагирует только с кислородом, азотом и углеродом (в виде алмаза).  

Свободный хлор тоже проявляет очень высокую химическую активность, хотя и меньшую, чем фтор. Он непосредственно взаимодействует со всеми простыми веществами, за исключением кислорода и азота. Медь, железо, олово и многие другие металлы сгорают в хлоре, образуя соответствующие соли. Химическая активность брома и иода меньше, чем хлора, но все же велика. 

Билет 1

1. Первый закон термодинамики для изолированных и закрытых систем.

2. Уравнять окислительно-восстановительную реакцию 

SO42- + I- + H+ ( I2 +H2S + H2O

и на ее примере раскрыть сущность окислительно-восстановительных реакций. 

3. Краткий обзор физических и химических свойств элементов IIIА группы.

Билет 2

1. Закон Гесса и его применение для расчета тепловых эффектов химических реакций. 

2. Закон действующих масс (константа равновесия) в условиях химического равновесия вида

(аiAi = (bjBj

3. Краткий обзор физических и химических свойств элементов IVА группы.

Билет 3

1. Второй закон термодинамики и расчет (G0 химической реакции

(аiAi = (bjBj

2. На примере реакции 

(аiAi = (bjBj

пояснить сущность основного постулата (закона действующих масс) химической кинетики.

3. Краткий обзор физических и химических свойств элементов VА группы

Билет 4

1. Связь константы химического равновесия  К с (G0 химической реакции

(аiAi = (bjBj

2. На примере реакции

KMnO4 + HCl( KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O

пояснить электронно-ионный cпособ уравнивания окислительно-восстановительных реакций.

3. Краткий обзор физических и химических свойств элементов VIА группы

Билет 5

1. Электронная структура атома и ее связь с периодической системой элементов (порядковым номером элемента: номером его периода и номером его группы).

2. Зависимость скорости химической реакции от различных факторов (концентрации, давления,  температуры, катализатора, поверхности реагирующих веществ).

 3. Краткий обзор физических и химических свойств элементов VIIА группы.

Билет 6

1. На примере реакции синтеза аммиака 

N2 +3H2 = 2NH3 + 92.4 кДж

пояснить действие принципа смещения химических равновесий (принцип Ле-Шателье).

2. Уравнение Аррениуса и правило Вант-Гоффа.

3. Основные  классы неорганических соединений.

Билет 7

1.  Виды химической связи (ионная, ковалентная, донорно-акцепторная).

2.  Ионное произведение воды и  понятие о рН.

3.  Способы защиты металлов от коррозии

Билет 8

1. Сущность коррозия металлов и ее основные виды.

2. Особенности кинетики гетерогенных химических реакций.

3. Классификация оксидов.

Билет 9

1. Теория электролитической диссоциации.

2. Понятие о катализе.

3. Связь химических свойств с электронной структурой атомов элементов IIIА группы

Билет 10

1. Уравнение Нернста для равновесного электродного потенциала.

2.  Понятие о константе химического равновесия.

3. Связь химических свойств с электронной структурой атомов элементов IVА группы

Билет 11

1. Электролиз, закон Фарадея

2. Основные понятия термодинамики (внутреннняя энергия, энтропия. энтальпия, энергия Гиббса).

      3. Связь химических свойств с электронной структурой атомов элементов VА группы

Билет 12

1. Основные понятия химической кинетики (скорость реакции, порядок и молекулярность реакции, закон действующих масс).

2. Сущность окислительно-восстановительных реакций. Найти стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции

KMnO4 + HCl( KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O

3. Связь химических свойств с электронной структурой атомов элементов VIА группы

Билет 13

1. Электронная структура атома и ее связь с периодической системой элементов

(порядковым номером элемента: номером его периода и номером его группы).

2. Закон действующих масс в условиях химического равновесия.

3. Классификация оксидов.

Билет 14

1. Расчет (G0 химической реакции

(аiAi = (bjBj

2..На примере реакции синтеза аммиака 

N2 +3H2 = 2NH3 + 92.4 кДж

пояснить действие принципа смещения химических равновесий (принцип Ле-Шателье).

3. Связь химических свойств с электронной структурой атомов элементов VIIА группы.
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