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1. Общие положения


Образовательная программа курсов повышения квалификации педагогов (далее – Программа) разработана с учетом основных положений и требований:
- Закона Республики Казахстан «Об образовании»;

-Приказ Министра образования и науки Республики Казахстан от 31 октября 2018 года No 604 «Об утверждении государственных общеобязательных стандартов образования всех уровней образования».

- Государственной программы развития образования и науки Республики Казахстан на 2020 – 2025 годы;
Актуальность проекта. 
Программа курсов повышения квалификации разработана для внедрения в образовательный процесс школ, колледжей вузов курсов и спецкурсов по химии. 
          Общий объем курсового обучения составляет 135 часов.  

2. Глоссарий

Атомно-молекулярноеучение – это учение о законах химии и базируется на следующих законах и утверждениях: Все вещества состоят из атомов. Атомы одного химического вещества (химический элемент) обладают одинаковыми свойствами, но отличаются от атомов другого вещества
Периодический закон– Строение и свойства элементов и их соединений находятся в периодической зависимости от заряда ядра атомов, и определяется периодически повторяющимися однотипными электронными конфигурациями их атомов.
Периодическая система элементов является графическим изображением периодического закона. Их известно более 500, но наиболее широко используются три: 1) короткая, 8-клеточная;2) полудлинная,18-клеточная; 3) длиннопериодичная,32-клеточная.

Химическая связь — это взаимодействие атомов, обуславливающее устойчивость молекулы или кристалла как целого. 
Химическая связь определяется взаимодействием между заряженными частицами
Химическая термодинамика — это раздел физической химии, изучающая системы и процессы в них с точки зрения изменений энергии, превращений теплоты и работы.
Химическая кинетика или кинетика химических реакций — раздел физической химии, изучающий закономерности протекания химических реакций во времени, зависимости этих закономерностей от внешних условий, а также механизмы химических превращений.
Растворы– это гомогенные системы переменного состава, включающие два и более компонентов. Частицы компонентов раствора распределены по его объему в виде атомов, молекул или ионов.
Окислительно-восстановительные процессы- встречно-параллельные химические реакции, протекающие с изменением степеней окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ (или ионов веществ), реализующимся путём перераспределения электронов между атомом-окислителем (акцептором) и атомом-восстановителем.
3. Тематика  Программы

Тематика программы обучения педагогических работников школ, колледжей и вузов: «Общая и неорганическая химия» (далее – Программа). 
4. Цели, задачи и ожидаемые результаты программы
Цель Программы: дать основные теоретические знания в области общей и неорганической химии и привить навыки практической работы с химическими веществами и базовой химической посудой и оборудованием.. 

Основные задачи: 

- Изучение основных понятий, законов, закономерностей, теорий  науки химии.
- Изучение строения атома, Периодического закона , периодической системы химических элементов и теорий химической связи.
- Изучение энергетики и направленности химических процессов, химической кинетики и равновесия.
- Ознакомление с теориями  растворов, способами выражения концентраций, с сильными и слабыми кислотами и основаниями. Знание факторов, влияющих на силу кислот. Гидролиз солей.
-  Усвоение теорий процессов окисления и восстановления.
-Формирования умений решать расчетные задачи.
Ожидаемые результаты: 

В результате изучения у слушателей курсов должны быть сформированы компетенции:

· - интегральные: конструировать учебно-образовательный процесс по химии  с использованием широкого спектра (различных) методов форм и средств учетом инклюзивного и обновленного содержания образования;

- дифференциальные: -анализировать основные концепции понятия, законы, закономерности и теории химии, биологии, а также педагогики и психологии; 

-использовать представления о научной картине мира для формирования естественно – научной и функциональной грамотности школьника при изучении химии ;

- знать  способы получения и химические свойства основных простых веществ и соединений элементов;
· уметь пользоваться справочной и научно-технической литературой, при подготовке к лабораторным, курсовым работам и написанию рефератов;

· - личностные: -владеть основными навыками техники химического эксперимента: измельчение, растворение, нагревание, выпаривание, прокаливание, фильтрование, получение газов и приемы работы с ними, приготовление растворов различными способами;

·  уметь грамотно пояснять и оформлять результаты эксперимента, планировать эксперимент по синтезу заданного соединения; 
-обладать высоким уровнем профессионального самоопределения и самостоятельности, социальной активностью, чувством профессиональной ответственности за результаты своего труда.
5. Структура и содержание программы

Для формирования у слушателя профессиональных знаний, умений и навыков, соответствующих обозначенной цели и задачам, Программа предусматривает освоение 5 модулей и защиту курсового проекта.

На курсах повышения квалификации слушателям будут представлены методы работы и примеры из практики для использования их в собственной педагогической деятельности.

Общий объем курсового обучения составляет 135 академических часа. 

Продолжительность обучения составляет 2 месяца. При этом, теоретическое обучение и лабораторные занятия состоят из 70 часов, самостоятельная работа слушателя (практические занятия на рабочем месте) – 50 часов, подготовка и защита курсового проекта – 15 часов. 

6. Организация учебного процесса
Организация учебного процесса по Программе предусматривает проведение очных (теоретических и практических, лабораторных работ) и (или) дистанционных (онлайн) занятий, а также самостоятельную работу слушателя, практику на рабочем месте. Для повышения эффективности образовательного процесса реализация Программы осуществляется на основе инновационных образовательных технологий, в том числе информационно-коммуникационных технологий, форм, подходов, методов оценивания, обучения и контроля. 

Программа включает использование обратной связи и рефлексии, активных и интерактивных методов обучения:  лабораторные работы, дидактические игры, анализ конкретных ситуаций, решение проблемных задач, мозговая атака, тихий штурм, дискуссии, ролевые игры, диалоговая площадка, метод проектов, проблемный метод.

6.1 План Программы

	П/п
	Виды учебных занятий по модулям
	Количество
часов
	Примечание

	1
	Лекции 
	30
	-

	2
	Практические занятия
	
	-

	3
	Лабораторные работы
	40
	-

	4
	Самостоятельная работа слушателя
	50
	-

	5
	Работа на местах,  в учебных заведениях
	-
	-

	
	Мониторинг
	5
	-

	6
	Промежуточный контроль
	5
	-

	7
	Итоговый контроль
	5
	-

	8
	Посткурсовое сопровождение
	-
	-


6.2. Лекционный курс

	№ темы
	Наименование тем лекций
	Содержание тем
	Объем в часах
	Примечание 

	Тема 1
	Атомно-молекулярное учение.
	Основные законы химии. Закон эквивалентов.
	2
	-

	Тема 2
	 Периодический закон и периодическая система.
	Формулировки периодического закона. История открытия. Периодическая система .Структура периодической системы.
	2
	-

	Тема 3
	Строения атома. 
	Атомное ядро. Квантовая механика. Многоэлектронные атомы Свойства атома 
	4
	-

	Тема 4
	Химическая связь
	Теории химической связи. Теория валентных связей. Метод молекулярных орбиталей. Теория Гиллеспи. Теория кристаллического поля
	4
	-

	Тема 5
	Химическая термодинамика.
	Энергетика и направленность химических процессов. Потенциальная энергия. Внутренняя энергия, Энтальпия, Энтропия, Энергия Гиббса.
	2
	-

	Тема6
	Химическая кинетика. Химическое равновесие
	Скорость химических реакций. Химическое равновесие
	2
	

	Тема 7
	 Растворы . Растворимость. Способы выражения концентрации
	Растворы. Растворимость. Теории растворов Способы выражения концентрации.
	4
	

	Тема 8
	Теория электролитической диссоциации. Теории кислот и оснований
	 Теория электролитической диссоциации. Диссоциация воды. Водородный показатель.  Теории кислот и оснований. Константа растворимости. Реакции в растворах электролитов.
	2
	

	Тема 9
	Гидролиз солей
	 Гидролиз солей.  Степень и константа гидролиза.
	2
	

	Тема 10
	 Окислительно –восстановительные процессы
	 Окислительно-восстановительные реакции. Составление и методы уравнивания ОВР. Гальванические элементы.  Уравнение Нернста. Элетролиз Законы электролиза.
	4
	

	Тема 11
	Комплексные соединения
	 Координационные соединения. Номенклатура. Классификация и физические и химические свойства.
	2
	


6.3. лабораторные  занятия (Workshop)

	№ темы
	Наименование тем занятий
	Содержание тем
	Объем в часах
	Примечание

	Тема 1
	Законы химии
	 Определение состава воздуха. Определение эквивалента магния методом вытеснения. Определение молекулярной массы оксида углерода.
	5
	-

	Тема 2
	Строение атома Периодический закон периодическая система 
	Щелочные щелочноземельные металлы. Водород. Кислород.  Углерод. Элементы побочных групп
	5
	-

	Тема 3
	Химическая связь
	 Изготовление шариковых моделей образования молекул.
	5
	

	Тема 3
	Энергетика и направленность химических процессов
	 Решение задач на термодинамику
	5
	-

	Тема 4
	Химическая кинетика. Химическое равновесие.
	 Зависимость скорости реакции от концентрации, температуры и присутсвия катализатора. Зависимость динамического равновесии от внешних параметров
	5
	-

	Тема 5
	 Растворы
	 Приготовление  растворов заданной концентрации
	5
	-

	тема 6
	 Теория электролитической диссоциации
	 Диссоциациия кислот, солей и оснований.
	5
	

	Тема 7
	 Гидролиз солей
	 гидролиз солей .рН – растворов


	5
	

	Тема8
	 Окислительно-восстановительные реакции
	 Окислительно Восстановительные реакции
	5
	

	Тема9
	Электролиз
	Электролиз воды, 

электролиз сульфата меди
	5
	

	тема 10
	 Комплексные соединения 
	 Получение комплексных соединений
	5
	


6.4 Самостоятельная работа слушателя

	№

п.п
	Наименование тем и содержание заданий


	Формы контроля
	Объем в часах
	Примечание

	1
	Законы химии
	Зачет
	5
	Разработка кейсов

	2
	Строение атома Периодический закон периодическая система 
	Зачет 
	5
	Дискуссия 

	3
	Химическая связь
	Зачет 
	5
	Диалоговая площадка

	4
	Энергетика и направленность химических процессов
	Зачет 
	5
	Диалоговая площадка

	5
	Химическая кинетика. Химическое равновесие.
	Зачет 
	5
	Диалоговая площадка

	6
	 Растворы
	Зачет
	
	Диалоговая площадка

	7
	 Теория электролитической диссоциации
	Зачет
	
	Диалоговая площадка

	8
	 Гидролиз солей
	Зачет
	
	учебный  проект

	9
	 Окислительно-восстановительные реакции
	Зачет
	
	Диалоговая площадка

	10
	Электролиз
	Зачет
	
	Диалоговая площадка

	
	 Комплексные соединения 
	Зачет
	
	Защита проекта. Проведение итогового контроля


7. Учебно-методическое обеспечение 
7.1. Конспекты лекций
Лекция: «Основные законы общей химии. Стехиометрия. Химический эквивалент»

1. Закон постоянства состава. Соотношение масс элементов, формирующих данное соединение, постоянно и не зависит от способа получения этого соединения.

2.  Закон кратных отношений. Установлен Дальтоном в 1803г. В случае, когда два элемента образуют между собой несколько химических соединений, тогда имеет место отношение массы одного из элементов, приходящееся в этих соединениях на одну и ту же массу другого, как небольших целых чисел Закон объёмных отношений. Этот закон в качестве обобщения вывел французский ученый Гей-Люссак (второе название закона – «химический»). Объёмы газов, участвующих в акте химического взаимодействия, относятся друг к другу и к объёмам образующихся газообразных продуктов реакции как небольшие целые числа. Так, например, при взаимодействии 2 объёмов водорода и 1 объёма кислорода, образуются 2 объёма водяного пара.

4. Закон Авогадро. Установлен итальянским физиком Авогадро в 1811 г. Одинаковые объемы любых газов, отобранные при одной температуре и одинаковом давлении, содержат одно и тоже число молекул. Таким образом, можно сформулировать понятие количества вещества: 1 моль вещества содержит число частиц, равное 6,02*1023 (называемое постоянной Авогадро) или содержит столько молекул, атомов, ионов, электронов или других структурных единиц, сколько содержится атомов в 12г изотопа углерода 12С. Следствием этого закона является то, что 1 моль любого газа занимает при нормальных условиях (Р0 =101,3кПа и Т0=298К) объём, равный 22,4л.

Под относительной атомной массой элемента понимают массу его атома, выраженную в атомных единицах массы (а.е.м.). В качестве относительной молекулярной массы элемента понимают массу его молекулы, выраженную в атомных единицах массы. Масса 1 моль данного вещества называется его мольной массой (выражается в г/моль). Относительной плотностью первого газа по отношению ко второму называется отношение массы первого газа к массе того же объёма второго газа, взятого при одной температуре и одинаковом давлении. Под эквивалентом элемента понимают такое его количество, которое соединяется с 1 молем атомов водорода или замещает то же количество атомов водорода в химических реакциях. Масса 1 эквивалента элемента называется его эквивалентной массой. Эквивалент водорода ЭН всегда равен 1, а эквивалент кислорода ЭО=8. Эквивалент элемента равен: Эм=[image: image1.wmf]СО
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, где: М – мольная масса элемента; СО – степень окисления элемента (валентность) в соединении. Эквивалент кислоты равен: Эм=[image: image2.wmf]х
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, где: М – мольная масса соли; z – валентность катиона; х – количество атомов катиона в соединении.

5. Закон эквивалентов. Отношение масс (или объёмов) взаимодействующих друг с другом веществ прямо пропорционально их эквивалентным массам (объёмам). Математически это можно записать следующим образом: [image: image5.wmf]2
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, где Э1,Э2 – эквиваленты (эквивалентные массы) элементов; m1,m2 – реальные массы (не мольные массы) веществ, например в граммах.

Валентность элемента – это способность его атомов соединяться с другими атомами в определённых соотношениях. Способность атомов данного элемента соединяться друг с другом или с атомами других элементов может выражаться и другими способами – ковалентностью (число химических связей, образуемых атомом данного соединения) или координационным числом (число атомов, непосредственно окружающих данный атом).

Лекция: «Газовые законы. Основные газовые процессы.

Газовые законы»

Под парциальным давлением газа Рп понимают давление этого газа в предположении, что при температуре смеси в объёме, занимаемом смесью, находится только рассматриваемый газ. В соответствии с законом Дальтона, давление смеси идеальных газов равно сумме парциальных давлений этих газов: Р=[image: image6.wmf]å
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. Для описания состояния идеального газа пользуются уравнением Менделеева-Клапейрона: РV=[image: image7.wmf]RT
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, где: P – давление газа, Па; V – объём газа, м3; T – температура газа, К; m – масса газа, кг; M – мольная масса газа, кг/моль; R=8,31 Дж/(моль*К) – универсальная газовая постоянная. Уравнением, объединяющим газовые законы Бойля-Мариотта и Гей-Люссака, является: [image: image8.wmf]1
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, где: индекс «0» означает начальное состояние системы, например, при нормальных условиях; индекс «1» означает некоторое конечное состояние системы. Нормальными условиями (н.у.) считают Р0 =101,3кПа (нормальное атмосферное давление) и Т0=298К (25(С). Однако во многих случаях приходится использовать в качестве нормальной температуры не 298К, а 273К (0(С). Это обусловлено тем, что многие справочные данные, необходимые для расчётов, получены не при 298К, а именно при 273К. Плотность любого газа можно определить как: [image: image9.wmf]4
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, кг/м3. Где: Мг – мольная масса газа; Vст=22,4 л/моль – объём, занимаемый 1 молем любого газа при н.у. (стандартный объём). Плотность смеси газов определяется следующим образом: [image: image10.wmf]%
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, кг/м3. Где: (i – плотность итого газового компонента смеси, кг/м3; (i – объёмное содержание итого газового компонента смеси, %; n – количество газовых компонентов смеси. Например, плотность атмосферного воздуха при н.у. составляет 1,29 кг/м3. Плотность функционально зависит от температуры Т и давления Р: Выведем функциональную зависимость плотности от температуры и давления. Для этого запишем объединённое уравнение в форме:

[image: image11.wmf]1

1

1

0

0

0

T

V

P

T

V

P

=

 [image: image12.wmf]г

г

г

г

T

m

P

T

m

P

1

1

1

0

0

0

r

r

=

      [image: image13.wmf]1

0

0

1

0

1

T

Р

Т

P

г

г

r

r

=

.

[image: image14.wmf]г

г

г

m

V

r

=




Аналогично плотности смеси газов рассчитывается мольная масса смеси газов: [image: image15.wmf]%
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, г/моль. Где: Мi – мольная масса итого газового компонента смеси, г/моль; (i – объёмное содержание итого газового компонента смеси, %; n – количество газовых компонентов смеси.

Например, мольная масса атмосферного воздуха при н.у. составляет около 29 г/моль.

Основные газовые процессы

Процессы, в которых участвует система, могут протекать при различных условиях. В связи с этим различают следующие основные варианты реализации указанных процессов. 

1. Изохорный процесс. Объём системы остаётся постоянным (dV=0). Поэтому элементарная работа расширения системы (Ар=PdV=0, а вся теплота, сообщенная системе расходуется на изменение внутренней энергии, т.е. теплота приобретает свойства функции системы (не зависит от пути процесса): (Qv=dU или Qv=U2-U1.

2. Изобарный процесс. Давление Р=соnst. Таким образом dQp=d(U+PV), а работа расширения равна: Ар=Р(V2-V1).

3.Изотермический процесс. Т=const. (QT=(Ap=PdV Ap=RT*ln(V2/V1)==RT*ln(P1/P2).

4. Адиабатический процесс. (Q=0. При адиабатическом процессе работасовершается системой за счёт убыли её внутренней энергии.

Тема: Строение атома и периодический закон

Лекция: «Строение атома»

Большую роль в установлении сложной природы атома и расшифровке его структуры сыграло открытие и изучение радиоактивности (явление испускания некоторыми элементами излучения, способного проникать через вещества, ионизировать воздух, вызывать засвечивание фотографических пластинок). Впервые в 1896г. радиоактивность обнаружена А. Беккерелем у соединений урана. Мария и Пьер Склодовские-Кюри обнаружили радиоактивность и у соединений тория, а в 1898 г. они открыли в составе урановых руд присутствие двух новых радиоактивных элементов – полония и радия. Опыты супругов Кюри показали, что атомы радия в процессе радиоактивного излучения распадаются, превращаясь в атомы других элементов, в частности, в атомы гелия. Впоследствии было установлено, что другим продуктом распада радия является инертный газ радон. В 1903 г. Дж. Томсон предложил модель строения атома, согласно которой атом состоит из положительного ядра и электронов. Развивая эти представления, Э. Резерфорд в 1911г. предложил ядерную модель строения атома. Существенным шагом в развитии представлений о строении атома стала предложенная в 1913г. Н. Бором теория, объединившая, по сути, ядерную модель атома с квантовой теорией света. Основные положения своей теории Бор сформулировал в виде следующих постулатов: 1) электрон может вращаться вокруг ядра только по некоторым определенным круговым орбитам (стационарным орбитам); 2) Двигаясь по стационарной орбите, электрон не излучает электромагнитной энергии; 3) Излучение происходит при скачкообразном переходе электрона с одной стационарной орбиты на другую. В 1900г. М. Планк предположил, что лучистая энергия испускается и поглощается телами не непрерывно, а дискретно. При этом, он определил энергию каждой такой порции как Е=h*( (уравнение Планка), где ( – частота излучения; h=6,626*10-34 Дж*с – постоянная Планка. Т.о. согласно определению Планка квант – это минимальная порция электромагнитного излучения с определенной частотой. В 1905г. А. Эйнштейн при изучении явления фотоэлектрического эффекта пришел к выводу, что электромагнитная энергия существует только в форме квантов, а излучение представляет собой поток неделимых материальных «частиц» - фотонов, энергия которых определяется уравнением Планка. Фотон не является ни частицей, ни волной – ему свойственна корпускулярно-волновая двойственность.

Атом и его строение

Атом любого элемента состоит из положительно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов, в целом же атом – система электронейтральная. Атомное ядро состоит из нуклонов: протонов (заряд +1, массовое число 1) и нейтронов (заряд 0, массовое число 1). Заряд ядра, равный порядковому номеру элемента в таблице Д.И. Менделеева, совпадает с числом протонов: массовое число ядра равно суммарному количеству протонов и нейтронов. У одного элемента возможно существование атомов с различным массовым числом ядер – изотопов, т.е. атомов с различным числом нейтронов и одинаковым числом протонов. Согласно современным представлениям, электрон обладает одновременно свойствами волны и частицы, поэтому для описания его поведения нельзя пользоваться привычными характеристиками, такими как скорость и траектория движения. Вместо этого используют полную энергию электрона (сумма потенциальной и кинетической энергии) и вероятность обнаружения электрона в заданной области пространства. Состояние электрона в атоме характеризуется волновой функцией, являющейся решением волнового уравнения Шредингера. Из математического анализа уравнения вытекает дискретность значений энергии электрона, момента количества орбитального движения и проекции этого момента на выделенное в пространстве направление. Дискретность выражается квантовыми числами: главным – n, орбитальным – l, магнитным - ml . Четвёртое квантовое число - ms, называют спиновым. Волновая функция при определённых значениях трёх квантовых чисел (n, l ,ml) описывает состояние электрона, характеризующееся так называемой атомной орбиталью (АО).  Каждой АО соответствует область пространства определённого размера, формы и ориентации, равноценная понятию электронного облака. Электронное облако не имеет чётких границ, в связи с этим введено понятие граничная поверхность, т.е. поверхность с равной электронной плотностью, ограничивающая объём, который включает 90% заряда и массы электрона.  Форма и размер граничной поверхности считается формой и размером электронного облака.

Главное квантовое число – n определяет энергию АО и номер энергетического уровня, на котором находится электрон (т.е. допустимые уровни энергии электрона) и может принимать значения от единицы до бесконечности. Орбитальное квантовое число – [image: image16.wmf]l

 определяет форму АО и энергетический подуровень (т.е. квантование вытянутости эллиптической орбиты) и может принимать значения от нуля до n-[image: image17.wmf]l

. Магнитное квантовое число – ml определяет пространственную ориентацию данной АО и отчасти её форму (т.е. ориентацию электронных облаков в пространстве) и может принимать значения от – [image: image18.wmf]l

…0…+ [image: image19.wmf]l

. Спиновое квантовое число – ms характеризует собственный момент импульса и связанный с ним магнитный момент (т.е. вращение электрона вокруг оси), и может принимать значения ± 1/2.

Число АО в пределах энергетического подуровня определяется числовым значением магнитного квантового числа (2[image: image20.wmf]l

+1). Число АО в пределах всего энергетического уровня равно сумме АО всех его подуровней.

Строение атома фтора выражается электронной формулой 1s22s22p5 и электронно-графической формулой:
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При заполнении АО действует принцип Паули (или запрет Паули), согласно которому в атоме не может быть двух электронов, у которых все четыре квантовых числа одинаковые. Основным следствием этого принципа является то, что на одной АО не может находиться более двух электронов. Состояние электронов в атоме должно отличаться значением хотя бы одного квантового числа. При переходах электронов с одной орбиты на другую атом поглощает или излучает энергию. Принцип Паули определяет ёмкость (максимальное число электронов) энергетических уровней и подуровней, которая соответственно равна 2n2 и 2(2[image: image21.wmf]l

+1) т.е. удвоенному числу АО. Заполнение энергетических подуровней подчиняется правилу Хунда, согласно которому устойчивому состоянию атома соответствует такое распределение электронов в пределах энергетического подуровня, при котором абсолютное значение суммарного спина атома максимально. Например, четыре валентных p – электрона атома кислорода размещаются в квантовых ячейках следующим образом:
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Закономерная последовательность заполнения энергетических уровней и подуровней в атомах с увеличением порядкового номера элемента выражается правилами Клечковкого, которые называют правилом суммы n+[image: image22.wmf]l

. Согласно I-му правилу Клечковского, при росте заряда ядра атома последовательное заполнение электронных орбиталей происходит от орбиталей с меньшим значением суммы главного и орбитального квантовых чисел к орбиталям с большим значением этой суммы. При одинаковом значении этой суммы порядок заполнения электронами энергетических подуровней определяется II-ым правилом Клечковского: при одинаковых значениях суммы главного и орбитального квантовых чисел заполнение орбиталей происходит последовательно в направлении возрастания значения главного квантового числа. Т.о. первым заполняется подуровень с меньшим значением n в этой сумме:
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Правила Клечковского позволяют заранее предвидеть появление в периодической системе Д.И. Менделеева рядов из d - , а затем из f - элементов, которые находятся между s – и p – элементами больших периодов. Принадлежность элемента к электронному семейству определяется характером заполнения энергетических подуровней: s- элементы – заполнение внешнего s - подуровня при наличии на предвнешним уровне двух или восьми электронов, например: Li 1s2 2s2 р- элементы – заполнение внешнего p- подуровня, например: F 1s2 2s2 2p5 d- элементы – заполнение предвнешнего d- подуровня, например: V 1s22s22p63s23p64s23d3 f- элементы – заполнение f- подуровня второго снаружи уровня, например: Nd 1s2 2s2 2p2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2 4f4
Если на валентных энергетических  уровнях имеются вакантные АО, то при возбуждении атома (получении ими порции энергии) становится возможным «разъединение» валентных электронов, то есть их переходы с тех подуровней, где все АО заняты полностью ( (() или частично (() на другие валентные подуровни того же уровня, имеющие незаполненные АО. При этом с тех АО, которые в основном (соответствующем минимальной энергии атома) состоянии были заняты полностью, «уходит» по одному электрону последовательно, т.е. возможно несколько возбуждённых состояний. Возбуждение меняет валентное состояние атома (число его неспаренных электронов). Например, валентными электронами атома осмия в основном состоянии являются следующее: 5d6 6s2. Их распределение по квантовым ячейкам:
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 (атом осмия находится в 4–валентном состоянии).

При этом как на пятом, так и на шестом уровнях имеются вакантные АО. Получение атомом осмия двух последовательных порций энергии приводит к следующим возбуждённым состояниям - атом осмия находится: 1) в шести валентном состоянии; 2) в 8 – валентном состоянии.

Лекция: «Периодический закон и периодическая система элементов Д.И. Менделеева»

В настоящее время периодический закон формулируется следующим образом: «свойства простых веществ, а также свойства и формы соединений элементов находящихся в периодической зависимости от зарядов ядра атомов элементов». Периодичность в изменении свойств химических элементов, расположенных в порядке возрастания заряда ядра их атомов, является результатом периодического повторения структуры внешнего электронного слоя, что связанно с последовательным заполнением атомных орбиталей в соответствии  с принципом наименьшей энергии. Каждый элемент в одно и то же время обладает как набором сугубо индивидуальных свойств, связанных с особенностью строения его атомов, так и совокупностью свойств, сходных со свойствами его электронных аналогов. Химический элемент – это вид атомов, характеризующихся определённым зарядом ядра равным порядковому номеру в периодической системе. Он может существовать как в форме изолированных атомов или ионов, так и в форме атомов и ионов в составе соединений с другими атомами. Химические соединения состоят из атомов или ионов, находящихся в связанном состоянии, и характеризуются определённым составом и строением. Они могут существовать в различных формах и состояниях, в виде как кристаллов, так и изолированных молекул. Периодическая система Д.И. Менделеева – это наглядное графическое изображение периодического закона. Наиболее распространена её так называемая короткопериодная форма. В структуре таблицы (системы) выделяют периоды, группы и подгруппы. Периодом называют горизонтальную совокупность элементов, расположенных в порядке возрастания заряда ядра. Каждый период начинается s - элементом с конфигурацией внешнего электронного уровня ns1 и завершающийся p - элементом с конфигурацией внешнего электронного уровня ns2np6  (кроме первого периода, который заканчивается гелием – 1s2). Номер периода определяется значением главного квантового числа внешнего электронного уровня. Первые три периода называют малыми и состоят они только из s- и p- элементов. Четыре остальных периода называют большими. В составе четвёртого и пятого периодов появляются d- элементы, а в шестой и седьмой периоды входят f- элементы. В связи с закономерным изменением электронного строения атомов в пределах малых периодов свойства элементов изменяются резко, в больших периодах – медленно. Группой называют совокупность элементов, расположенных в таблице вертикально в порядке возрастания заряда ядра. В периодической системе находится 8 групп т.к. на внешнем электронном уровне не может быть больше восьми валентных электронов. Каждая группа состоит из главной и побочной подгрупп. В состав главных подгрупп входят только s- или p- элементы, а побочных – d- и f- элементы (f- элементы вынесены в отдельные строки внизу таблицы). Атомы элементов одной подгруппы являются полными электронными аналогами, т.е. распределение валентных электронов по уровням полностью совпадает (за некоторыми исключениями, например Nb – 5s14d4 вместо 5s24d3). Атомы элементов группы в целом не являются полными электронными аналогами. Рассмотрим характер изменения некоторых свойств элементов с изменением заряда ядра их атомов. Радиусы атомов элементов и ионов – условные величины. Их обычно вычисляют из межатомных (межядерных) расстояний, которые зависят не только от природы атомов, но также и от характера химической связи между ними и от агрегатного состояния вещества. Атомные радиусы в периоде с увеличением зарядов ядра в основном уменьшаются (что не исключает локальных максимумов) в связи с увеличением сил кулоновского притяжения. Радиусы одинаково заряженных ионов изменяются по такому же закону. В подгруппе с увеличением заряда ядра атомные и ионные радиусы, как правило, увеличиваются, что связанно с увеличением числа электронных уровней.

Энергия ионизации (I) (потенциал ионизации) в периоде возрастает с ростом заряда ядра (хотя и не монотонно т.к. зависит от энергетического состояния электрона), в главных и третьей побочной подгруппах – убывает сверху вниз в связи с появлением нового энергетического уровня. В остальных побочных подгруппах энергия ионизации возрастает с ростом заряда ядра.

Сродством к электрону (Е) – называют энергию, которая выделяется при присоединении дополнительного электрона к атому, иону или молекуле. Максимальным сродством к электрону обладают атомы галогенов. Сродство к электрону зависит не только от заряда атома, но и степени заполнения атомных орбиталей валентных уровней.

Электроотрицательность (ЭО) представляет собой обобщенную характеристику элемента, связанную не с электронами на отдельных орбиталях, а с внешними электронами вообще, определяемую как сумма энергии ионизации и сродства к электрону. Под электроотрицательностью понимают относительную характеристику способности атома, притягивать электронную пару. Относительная электроотрицательность в периоде возрастает и уменьшается в подгруппе с ростом заряда ядра. Относительную ЭО по Полингу определяют как отношение ЭО элемента к ЭО атома лития. Окислительная способность элемента меняется так же как и электроотрицательность, а восстановительная – наоборот. Плотность простых веществ в периоде обычно проходит через максимум, лежащий примерно по середине периода и закономерно возрастает в подгруппе с ростом заряда ядра.

Основные свойства высших оксидов и гидроксидов элементов в периоде закономерно ослабляются, что связано с увеличением силы притяжения гидроксид-ионов к центральному атому с ростом заряда его ядра и уменьшением атомного радиуса, а в подгруппе, в основном, усиливаются, потому что атомный радиус элементов возрастает. Кислотные свойства этих соединений изменяются в обратном направлении. Неметаллические свойства в периоде, как правило усиливаются слева направо, а в подгруппе – ослабевают сверху вниз, металлические – наоборот. Граница между металлами и неметаллами в таблице проходит по диагонали B-At таким образом, что все неметаллы находятся в верхней правой части таблицы (исключение составляют d- элементы).

Тема: Химическая связь

Лекция: «Химическая связь. Основные типы химической связи. Методы ВС и МО»

Химическая связь – это вид межатомных взаимодействий в молекулах, ионах, кристаллах, характеризуемый определенной энергией. При всем многообразии химических связей их природа едина и носит электростатический характер. Механизм образования химической связи может быть смоделирован различными способами. Простейшим является метод валентных связей (ВС), предложенный Льюисом. Метод валентных связей рассматривает химическую связь как результат притяжения ядер двух атомов к одной или нескольким общим для них электронным парам. Такая двух электронная и двух центровая связь, локализованная между двумя атомами, называется ковалентной.

Принципиально возможны два механизма образования ковалентной связи: 1. спаривание электронов двух атомов при условии противоположной ориентации их спинов; 2. донорно-акцепторное взаимодействие, при котором общей становится готовая электронная пара одного из атомов (донора) при наличии энергетически выгодной свободной орбитали другого атома (акцептора). Причиной образования любого типа химической связи является понижение энергии системы, которая сопровождает этот процесс. Разность энергии начального и конечного состояния системы называется энергией связи (Есв) и определяется количеством теплоты, выделяющейся при её образовании. Энергия ковалентных химических связей оценивается значениями порядка 125-1050 кДж/моль. Расстояние между ядрами двух связанных атомов называется длиной связи. Длина и энергия связи зависят от её кратности, которая определяется числом электронных пар, связывающих два взаимодействующих атома. Чем кратность связи выше, тем больше энергия связи и меньше длина.

Ковалентную связь характеризуют насыщаемость, направленность и полярность. Насыщаемость ковалентной связи обусловлена ограниченными валентными возможностями атомов, т.е. их способностью к образованию строго определённого числа связей, которое обычно лежит в пределах: от 1 до 6. Общее число валентных орбиталей в атоме определяет максимально возможную ковалентность элемента. Число уже использованных для этого орбиталей определяет ковалентность элемента в данном соединении. Если атом образует все связи только за счёт спаривания электронов, то обычно говорят просто о его валентности, которая определяется числом неспаренных электронов в основном или возбуждённом состояниях. Если атом образует связи по обменному и донорно-акцепторному механизмам, то говорят о ковалентности. В таком случае валентность бора в молекуле BF3 равна трём, а в комплексном ионе BF4 – ковалентность равна четырем. Направленность ковалентной связи является результатом стремления атомов к образованию наиболее прочной связи за счёт возможно большей электронной плотности между ядрами взаимодействующих атомов. Это достигается при такой пространственной направленности перекрывания электронных облаков, которая совпадает с их собственной. Исключение составляют s- электронные орбитали, поскольку они имеют сферическую форму. Перекрывание орбиталей может осуществляться различным образом: (, (, (- способами. При образовании (- связи возникает одна область перекрывания орбиталей, осе симметричная относительно линии, соединяющей ядра – межядерной оси. После образования между двумя атомами (- связи для остальных электронных орбиталей той же формы и с тем же главным квантовым числом остаётся только возможность бокового перекрывания по разные стороны от линии связи, перпендикулярно которой в этом случае проходит узловая плоскость. В результате образуются (- или (- связи. В первом случае возникают две, во втором – четыре области перекрывания. Число (- связей, которые образует центральный атом в сложных молекулах или ионах, определяет для него значение координационного числа. Связи, образованные атомом за счёт орбиталей с различным значением орбитального квантового числа, должны быть энергетически неравноценными, что, однако, не подтверждается экспериментом. В подобных случаях пользуются представлением о гибридизации орбиталей, согласно которым при образовании связи орбитали разной симметрии смешиваются и превращаются в гибридные орбитали одинаковой формы и усредненной энергии, что обеспечивает равноценность образуемых ими связей. В гибридизации могут участвовать не только одноэлектронные, но так же двухэлектронные атомные орбитали. В этом случае, на гибридных орбиталях остаётся такое же число неподеленных электронных пар, которое было на исходных атомных орбиталях.

Геометрическая конфигурация молекул полностью определяется типом гибридизации орбиталей центрального атома только при условии, что все гибридные атомные орбитали участвуют в образовании связей. Если же хотя бы на одной из них остаётся неподеленная электронная пара, то конфигурация, определяемая типом гибридизации не реализуется. Приблизительное значение валентных углов в различных молекулах составляет 90(. Значение валентного угла в молекуле воды, например, равно 104,5(. Метод валентных связей позволяет объяснить полярность ковалентной связи. Если электроотрицательность атомов, образующих молекулу, одинакова или очень близка, то общая электронная пара располагается симметрично по отношению к обоим ядрам. Такая ковалентная связь называется неполярной (гомоядерные молекулы). Например, в молекуле Н2 связь ковалентная неполярная. Если электроотрицательность атомов различная, то электронная пара смещается в сторону более электроотрицательного атома. В этом случае центры (+) и (-) зарядов не совпадают, и возникает система (электрический диполь) из двух равных по величине, но противоположных по знаку зарядов ((+ и (-), расстояние между которыми (l) называют длиной диполя. Подобные ковалентные связи называют полярными. Степень полярности такой связи оценивается значением электрического момента диполя- (, равного произведению эффективного заряда на длину диполя (=q·l. Наконец, если разница электроотрицательностей ((() превышает 1,9, то образуется ионная связь – предельный случай ковалентной полярной связи. Её можно рассматривать как электростатическое притяжение, возникающее между разноименно заряженными ионами.

Ионная связь, в отличие от ковалентной, является ненаправленной, ненасыщенной, а координационные числа в ионных соединениях определяются соотношением радиусов взаимодействующих ионов. Например, в молекуле NaCl связь относится к ионной. Вторым способом объяснения ковалентной химической связи является метод молекулярных орбиталей. В этом случае химическая связь рассматривается как результат распределения электронов в молекуле по соответствующим молекулярным орбиталям, которые находят в наиболее простом приближении методом линейной комбинации атомных орбиталей. Из n-го числа атомных орбиталей образуется n-ое число молекулярных орбиталей. Перекрывание двух атомных орбиталей приводит к образованию двух молекулярных орбиталей, одна из которых имеет более низкую, а другая более высокую энергию, чем первоначальные атомные орбитали. Соответственно эти молекулярные орбитали называют связывающей и разрыхляющей. Заполнение молекулярных орбиталей происходит так же как и атомных, т.е. в соответствии с принципом Паули и правилом Хунда.

Водородной называют связь образуемую атомом водорода, который ковалентно связан с атомом сильно электроотрицательного элемента А и другим подобным атомом В: 
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Чем выше электроотрицательность атомов А и В, тем больше эффективные заряды [image: image24.wmf]+
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 на атоме В, а следовательно, тем сильнее между ними электростатическое взаимодействие и прочнее водородная связь. Силы взаимодействия между молекулами, которые называют ван-дер-ваальсовыми или межмолекулярными, обусловлены тремя видами взаимодействия: ориентационное, индукционное и дисперсионное. С ростом относительных молярных масс силы межмолекулярного взаимодействия возрастают и, как следствие, повышаются температуры плавления и кипения веществ.

Под I-ым потенциалом ионизации понимают энергию отрыва от атома первого электрона, под II-ым потенциалом ионизации понимают энергию отрыва от атома второго электрона и т.д. Величина потенциала ионизации явля-ется мерой такого свойства элемента, как эффекта экранирования заряда ядра. Последовательные потенциалы ионизации атома возрастают.

Тема: Основные закономерности протекания химических реакций

Лекция: «Основы термодинамики. I,II и III начало термодинамики. Основы термодинамических расчетов»

Термодинамика - наука, изучающая закономерности процессов, сопровождающихся взаимным превращением различных видов энергии (например, взаимные превращения тепла и работы). Объектом исследования в термодинамике являются только макроскопические системы. Термодинамический метод широко используется при исследовании самых разнообразных систем, в том числе геологических, металлургических, обогатительных и других. Этот метод позволяет определить количественные соотношения при превращении различных видов энергии, установить возможность протекания данного процесса и его глубину, т.е. равновесное состояние, до которого он может протекать в данных условиях.

I закон термодинамики

Термодинамику формируют три основных закона (или Начала). Первый закон термодинамики формулируется следующим образом: «Невозможно создать вечный двигатель первого рода (perpetuum mobile), т.е. такой, который производил бы работу без каких-либо затрат энергии». В раскрытии этого закона важную роль сыграли работы Гесса, Майера, Джоуля, Гельмгольца и др. Из этого закона следует принцип эквивалентности между теплотой и работой. Математическая запись данного закона выражается следующими уравнениями:

Q=(U+W
(Q=dU+(W
Теплота, полученная системой  ((Q; Q), расходуется на работу ((W; W), совершаемую системой и увеличение ее внутренней энергии (dU; (U). Из этих трех энергетических величин только внутренняя энергия является  функцией состояния системы и поэтому однозначно определяется параметрами системы (т.е. она является полным дифференциалом). Теплота и работа представляют собой формы передачи энергии и поэтому являются функциями процессов. Они не являются полными дифференциалами. Работа делится на совершаемую против внешних сил, т.е. работу расширения (Wрас=PdV; Wрас=(PdV; W=-(VdP и работу, не связанную с изменением объема, условно называемую ’’полезной’’ (W/, W/= ((W/. Последняя может совершаться только при изменении состава системы. Теплота зависит от теплоемкости системы (с) и температуры Q=((Q=(nC(T)dT. Следует учитывать, что сама теплоемкость тоже зависит от температуры. Эта зависимость выражается уравнением (для случая, когда Т>Т0=298К): с(T)=a+bT+cT2+ c/T-2, где: а, в, с, с/  - коэффициенты, зависящие от природы и агрегатного состояния вещества, определены экспериментально и приведены в справочниках физико-химических величин. При использовании различных справочников  результаты расчетов могут несколько отличаться. В случае приближенных расчетов обычно достаточно использование выражения: с(Т)=а+bТ

Для газообразных веществ различают теплоемкости при постоянном объеме (сv) и постоянном давлении (ср). Связь между этими величинами определяет уравнение Майера:  

сp-сv=R  Если ср,сv – мольные, то  R=const=8,31Дж/моль(К

сp-сv=R  Если ср,сv – массовые, то  R=Rуд(const

Например, для воздуха значение этой величины при н.у. равно (280 Дж/кг(К

Для идеальных газов теплоемкости постоянны и без учета энергии 

Используя соотношение между теплоемкостями при постоянном давлении и постоянном объеме, выражают следующую величину показателя адиабаты: (=сP/сV
значение которого для идеального газа зависит только от числа атомов в молекуле газа. 

Закон Гесса. Тепловые эффекты химических реакций

Тепловым эффектом называется количество выделенной или поглощенной теплоты при следующих условиях: система совершает только работу расширения, объем или давление остаются постоянными, температуры исходных и конечных веществ одинаковы, реакция протекает практически до конца.

Для расчета тепловых эффектов различных процессов, (в том числе и состоящих из нескольких этапов) в термодинамике применяют закона Гесса (установлен экспериментально Г.И. Гессом), который формулируется следующим образом: «Тепловой эффект химической реакции не зависит от пути процесса, а определяется лишь состоянием исходных и конечных веществ, в ней участвующих». Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм произведений энтальпий образования конечных и исходных веществ на стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции. (rH0298=(nкон((fH0298)кон-(nнач((fH0298 )нач. Для различных веществ при нормальных условиях (Р0=101,3 кПа; Т0=298К) энтальпии образования обозначаются как (fН0298, кДж/моль и приводятся справочниках физико-химических величин.

Для реальных систем закон Гесса используют при вычислении общего количества теплоты, необходимого для нагревания (или выделяющегося при охлаждении) любой системы от Т1 до Т2 при Р=соnst, где Т1 (Т0: Qp=n(сp(T)dT
Qp=(H=n[a(T-T0)+b/2(T2-T20)+c/3(T3-T30)+c/(1/T0-1/T)+d/4(T4-T40)].

II закон термодинамики

Задачей второго закона  термодинамики является определение условий, в которых возможно протекание самопроизвольных процессов, и условий, при которых наступает равновесие.

Коэффициент полезного действия (кпд) тепловой машины, работающей по квазистатическому циклу Карно, не зависит от природы рабочего тела, а определяется только интервалом температур, в котором совершается работа. Справедливость этой посылки в термодинамике доказывает теорема Карно-Клаузиуса, являющаяся одной из формулировок II закона термодинамики: [image: image26.wmf]1
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, где: Q1 – теплота, сообщенная рабочему телу при температуре Т1 от источника тепла; Q1 – теплота, отданная телом при температуре Т2 холодильнику. Основной формулировкой второго закона является формулировка Больцмана: «Все процессы в природе переводят систему из состояния менее вероятного в более вероятное». В 1865 г. Клаузиус ввел новую функцию состояния S – энтропию, являющуюся мерой хаоса, неупорядоченности системы, которая принята в качестве меры вероятности: [image: image27.wmf]T
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Второе начало имеет статистическую интерпретацию: S=k*ln(w) (формула Больцмана), где: k=[image: image28.wmf]К
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– константа Больцмана, w – термодинамическая вероятность (или статистический вес) макросостояния. Величина, равная (Q/T, называется приведенным теплом и является рассеянной теплотой, следовательно и энтропия характеризует рассеянность теплоты; размерность ее соответствует [Дж/моль(К]. В изолированной системе (Q=0) приращение энтропии при равновесии равно приведенному теплу, а в самопроизвольных процессах больше приведенной теплоты. Энтропия является функцией состояния системы и однозначно определяется ее параметрами.

III закон термодинамики

Важное значение в раскрытии этого закона принадлежит работам Нернста и Ричардса. В частности, Нернст в 1906г. в своей классической работе «О вычислении химического равновесия из термических данных» высказал гипотезу, суть которой эквивалентна следующему утверждению: при Т(0  S=0 и (S=0. Важнейшим следствием этой гипотезы является то, что энтропия правильно сформированного (бездефектного) идеального кристалла при 0К равна 0. Этот постулат впервые сформулировал Планк в 1912г. По сути, это и есть формулировка третьего начала (закона) термодинамики: limT(0S=0; ST=(с(T)dT/T. На основе этого закона разработаны современные методы вычислений изменения стандартной энергии Гиббса, а также констант равновесия при различных температурах.

Определение термодинамической вероятности осуществления процесса

Для определения термодинамической вероятности осуществления процесса используют понятие изобарно-изотермического потенциала или энергии Гиббса G=U+PV-TS=H-TS. Энергия Гиббса является функцией состояния системы и имеет размерность энергии (кДж). При постоянном давлении и температуре энергия Гиббса может служить признаком самопроизвольного процесса или наличия равновесия. Самопроизвольно происходят только процессы, ведущие к ее уменьшению, при равновесии она постоянна и минимальна по величине. Изменение энергии Гиббса определяют как: (G=(H--((TS), (Hх.р.=(nкон((fH0298)кон-(nнач((fH0298 )нач; (Sх.р=((nS0298)кон-((nS0298)нач. Если значение (G>0, то процесс термодинамически мало вероятен, причем, чем более положительно значение (G, тем менее вероятен этот процесс. Если значение (G=0, то система находится в равновесии. Если (G<0, то процесс термодинамически вероятен, причем, чем более отрицательно значение (G, тем 
 Лекция: «Химическая кинетика и химическое равновесие»
 Химическая кинетика – это раздел химии, изучающий скорости химических реакций. Химические реакции могут протекать с различными скоростями (от малых долей секунды до десятилетий и более продолжительных временных интервалов). При рассмотрении вопроса о скорости реакций необходимо различать гомогенные и гетерогенные реакции. Гомогенные системы состоят из одной фазы (например, любая газовая смесь), а гетерогенные – из нескольких фаз (например, вода со льдом). Фазой является часть системы, отделённая от других её частей поверхностью раздела, при переходе через которую происходит скачкообразное изменение свойств.

Скорость гомогенной реакции – это количество вещества, вступающего в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени в единице объёма системы. Скоростью гетерогенной реакции является количество вещества, вступающего в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени на единице поверхности фазы (или массы, объёма твердой фазы, когда затруднительно определение велечины поверхности твёрдого тела): vгомог=[image: image29.wmf]t
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. Т.е. скорость гомогенной реакции можно определить как изменение концентрации какого-либо из веществ, вступающих в реакцию или образующихся при реакции, протекающее за единицу времени.

Большинство химических реакций являются обратимыми, то есть могут протекать как в прямом, так и в обратном направлениях. Рассмотрим обратимую реакцию: aA+bB=cC+dD. Скорости прямой и обратной реакций связаны с концентрациями реагентов следующими уравнениями:  

vх.р, пр=kпр(A(a((B(b и vх.р. обр=kобр(C(c((D(d
С течением времени скорость прямой реакции будет уменьшаться вследствие расхода реагентов А и В и понижения их концентраций. Напротив, скорость обратной реакции по мере накопления продуктов С и D будет возрастать. Поэтому через некоторый промежуток времени скорости прямой и обратной реакций сравняются друг с другом. Установится состояние системы, в котором отсутствуют потоки вещества и энергии, называемое химическим равновесием. Все обратимые процессы протекают не полностью, а лишь до состояния равновесия, в котором из условия vх.р. пр = vх.р. обр следует: 

	kпр/kобр=(C(c((D(d/ (A(a((B(b=K
	 


где K - константа химического равновесия, которая зависит от температуры и природы реагентов, но не зависит от концентрации последних. Это математическое выражение закона действующих масс, который позволяет рассчитывать состав равновесной реакционной смеси.

Важнейшими факторами, влияющими на скорость реакции, являются: 1. Природа реагирующих веществ; 2. Концентрации реагирующих веществ;

3. Температурный фактор; 4. Наличие катализаторов. В некоторых случаях скорость гетерогенных реакций зависит также от интенсивности движения жидкости или газа вблизи поверхности, на которой реализуется реакция.

1) Влияние концентрации реагирующих веществ. Представим уравнение химической реакции в общем виде: аА+bB+…=, тогда vх.р.=k[A]a[B]b – это, по сути, математическая запись закона действующих масс, открытого опытным путём К. Гульдбергом и П. Вааге в 1864-1867 гг. Согласно указанному закону, при неизменной температуре vх.р пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, причём каждая концентрация входит в произведение в степени, равной коэффициенту, стоящему перед формулой данного вещества в уравнении реакции. Величина константы скорости реакции (k) зависит от природы реагирующих веществ, температуры и наличия катализаторов, но не зависит от концентрации веществ.

2) Зависимость vх.р. от температуры и от природы реагирующих веществ. Энергией активации Еа (в кДж/моль) называют избыточную энергию, которой должны обладать молекулы для того, чтобы их столкновение могло привести к образованию нового вещества. Еа различных реакций различна. Посредством этого фактора сказывается влияние природы реагирующих веществ на vх.р.. Если Еа<40 кДж/моль (т.е. мала), то скорость такой реакции велика (например, ионные реакции в растворах, протекающие практически мгновенно). Если Еа>120 кДж/моль (т.е. очень значительна), то скорость такой реакции незначительна (например, реакция синтеза аммиака N2+3H2=2NH3 – скорость этой реакции при обычных Т вследствии высоких значений Еа настолько мала, что заметить её протекание практически невозможно).

В 1889 г. знаменитый шведский химик Аррениус вывел из опытных данных уравнение, связывающее константу скорости с температурой и энергией активации. Позднее это уравнение получило теоретическое обоснование. Согласно Аррениусу, константа скорости находится в экспоненциальной зависимости от температуры: k=kmax(exp(-Ea/RT), где R - универсальная газовая постоянная, равная 8,31 Дж/моль(К; kmax - предэкспоненциальный фактор, имеющий смысл максимально возможного значения константы скорости при нулевой энергии активации или бесконечно высокой температуре, когда все столкновения молекул реагентов становятся активными. Уравнение Аррениуса используют чаще в логарифмической форме: lnk=lnkmax-Ea/RT. Возрастание vх.р. с ростом температуры обычно характеризуют температурным коэффициентом скорости реакции – величиной, показывающей, во сколько раз возрастает скорость рассматриваемой реакции при повышении температуры системы на 10 градусов. Температурный коэффициент (() для разных реакций различен. При обычных температурах его значение для большинства реакций лежит в пределах от 2 до 4 (т.е. (х.р.=2-4 раза).

Катализаторами являются вещества, не расходующиеся в реакции, но оказывающие влияние на её скорость. Явление изменения скорости реакции под действием катализаторов называется катализом, а сами эти реакции являются каталитическими. Действие катализатора обусловлено снижением активационного предела химического взаимодействия, т.е. снижением величины энергии активации. Под воздействием катализаторов реакции могут ускоряться в миллионы и более раз. Более того, некоторые реакции без катализаторов вообще не реализуются. Катализаторы широко используются в промышленности. Различают гомогенный и гетерогенный катализ. При гомогенном катализе катализатор и реагенты образуют одну фазу (газ или раствор), а при гетерогенном катализе – катализатор находится в системе в виде самостоятельной фазы. Примером гомогенного катализа служит разложение перекиси водорода на воду и кислород в присутствии катализаторов Cr2O72-, WO42- и др. Примером гетерогенного катализа является окисление диоксида серы в триоксид при контактном способе получения серной кислоты из отходящих газов металлургических производств: SO2+0,5O2+H2O=(kt)=H2SO4.

 Химическое равновесие. Принцип Ле Шателье

Если система находится в равновесии, то она будет находиться в нём до тех пор, пока внешние условия сохранятся постоянными. На практике зачастую бывает важно добиться максимально возможного смещения равновесия в сторону прямой реакции (или обратной, если требуется подавить образование вредных веществ). Условия для этого выбирают на основе принципа, сформулированного известным французским учёным. Этот принцип, названный в честь французского химика Анри Луи Ле Шателье, можно сформулировать следующим образом: если на систему, находящуюся в равновесии, производится какое либо внешнее воздействие (изменяется концентрация, температура, давление), то равновесие смещается в том направлении, которое способствует ослаблению этого воздействия.
Влияние концентрации. Если увеличить концентрацию исходных веществ, то система будет стремиться быстрее их израсходовать, то есть сместится в сторону образования продуктов. И, наоборот, если в системе увеличить концентрацию продуктов, то система сместится в сторону исходных веществ. 

Влияние давления. Изменение давления наиболее существенны в случае реакций, протекающих с изменением числа моль газообразных веществ. При увеличении общего давления равновесие смещается таким образом, что общее давление снижается, то есть, смещается в направлении той реакции, которая протекает с уменьшением числа моль газообразных веществ.

Повышение температуры будет способствовать протеканию эндотермической реакции, идущей с поглощением тепла; понижение температуры будет способствовать протеканию экзотермической реакции, идущей с выделением тепла ((( < 0). Например, уменьшение температуры сместит равновесие реакции N2+О2=2NO (ΔН0=-180 кДж/моль) справа налево, то есть в направлении экзотермической реакции, идущей с выделением тепла. Температура системы в результате повысится.

Влияние катализатора. Катализаторы одинаково ускоряют как прямую, так и обратную реакцию, и поэтому не смещают химическое равновесие. Они способствуют более быстрому достижению равновесного состояния.

 

Тема: Общие свойства растворов

Лекция: «Растворы»

Растворами называют однородные системы, состоящие из двух или нескольких компонентов, состав которых можно изменять в определенных пределах без нарушения однородности. Раствор это не механическая смесь, поскольку при растворении наблюдаются объемные и энергетические эффекты. Процесс растворения твердого вещества в воде требует разрушения кристаллической решетки, т.е. затраты энергии, однако растворение процесс самопроизвольный. Происходит взаимодействие растворенного вещества с молекулами растворителя. Точка зрения Менделеева: Раствор - это сложная равновесная химическая система, образованная растворителем, растворенным веществом и продуктами их взаимодействия. Различают истинные и коллоидные растворы. Истинные растворы - размер частиц (10-7-10-8см, т.е. атомы или молекулы. Коллоидные растворы - размер частиц (10-5-10-7см, т.е. растворы органических веществ.   Понятия растворенного вещества и растворителя условны - обычно то, чего больше, называют растворителем. Параметры состояния раствора - температура, давление и концентрация. При растворении наблюдаются энергетические и объемные эффекты, следовательно нужно рассмотреть процесс растворения с позиций термодинамики - (G = (H - T(S. При этом собственно процесс растворения состоит из фазового перехода (напр. кристалл-жидкость) и процесса сольватации (в воде - гидратации). Тогда:  (H = (Hф.п.+ (Hсольв.,  (S = (Sф.п. + (Sсольв.. (Hф.п обычно больше нуля (растворение твердых веществ) но может быть близко к нулю (газы в жидкостях). Если (H = 0 и (V = 0, такой раствор называется идеальным. Реализуется, если смешиваются, например, две жидкости, молекулы которых неполярны и схожи между собой (бензол и толуол). (Hсольв<0. Знак энтальпии зависит от того, какой эффект больше.  (Sф.п>0 - беспорядок при смешении увеличивается. (Sсольв<0 - происходит упорядочение молекул растворителя вокруг молекул растворенного вещества. В разбавленных растворах . (Sсольв. невелико и растворение сопровождается увеличением энтропии. Есть вещества, которые образуют растворы во всем интервале концентраций, но, как правило, есть некоторый предел растворимости, когда образуется насыщенный раствор - раствор в равновесии с осадком или донной фазой ((G=0). Растворимость - это концентрация насыщенного раствора. Зависит от температуры. Можно приготовить пересыщенный раствор медленным охлаждением раствора, полученного при повышенной температуре. У пересыщенного раствора (G>0. Равновесие метастабильно и любое физическое воздействие приводит к выпадению осадка. Предсказать растворимость трудно, но некоторые закономерности есть. 1) Подобное растворяется в подобном. Неполярные вещества (O2, галогены) - неполярных растворителях, в воде - плохо. В воде хорошо растворяются полярные вещества. 2) Высокая растворимость может быть следствием образования водородных связей (спирт-вода).
Растворимость газов в жидкостях. (Hф.п=0. Следовательно (H<0, растворение газа в жидкости - процесс экзотермический, с ростом температуры растворимость уменьшается (принцип Ле Шателье). Растворимость газов пропорциональна их парциальным давлениям - Закон Генри. 
Растворимость жидкостей в жидкостях может быть полной (спирт-вода), ограниченной - вода-анилин.  Растворимость твердых веществ в жидкостях. (H>0. Увеличивается с температурой, давление практически не влияет. Добавки посторонних веществ снижают растворимость данного вещества - меньше свободных молекул растворителя. Эффект высаливания. В разбавленных растворах (H(0, (V(0. Они приближаются к идеальным растворам. Частицы растворенного вещества далеко друг от друга и растворитель практически не меняет своих свойств. Свойства разбавленных растворов неэлектролитов Понижение давления пара растворителя над раствором пропорционально мольной доле растворенного вещества. Суть явления с физической точки зрения - уменьшение поверхности испарения. С химической точки зрения - уменьшение количества молекул растворителя за счет сольватации.[image: image31.png]Ap=P

n+N



  - I закон Рауля. Повышение Т кипения раствора - понижение давления пара растворителя приводит к необходимости увеличения температуры, при которой pпара=pатм (кипение). Понижение температуры замерзания раствора (pпара над ж.=pпара над тв.). Повышение Т кипения и понижение Т замерзания раствора не зависят от природы растворенного вещества, а зависят только от количества растворенных частиц (моляльной концентрации) -II закон Рауля.  
(Ткип. = Еm,  Е - эбулиоскопическая константа. (Тзам. = Кm,  К - криоскопическая константа. 

Тема: Водные растворы электролитов

Лекция: Теория электролитической диссоциации. Электролиты. Водородный показатель кислотности и щелочности водных растворов. Ионное произведение воды. Растворимость.

 Электролитами являются вещества, которые способны проводить электрический ток в растворах или расплавах. Электролиты можно классифицировать как проводники II рода. Они представляют собой вещества, распадающиеся в растворах или расплавах на ионы. Электролитами могут быть соли, кислоты и основания. Сам процесс диссоциации молекул слабых электролитов на ионы является обратимым. Предположение Сванте Аррениуса о том, что причиной крайне высокого осмотического давления растворов электролитов является диссоциация этих электролитов на ионы, в дальнейшем было положено в основу теории электролитической диссоциации. В соответствии с этой теорией, растворяясь в воде, электролиты распадаются или диссоциируют на «+»-но и «-»-но заряженные ионы (катионы и анионы). Примеры: катионы – ионы водорода и металлов; анионы – ионы кислотных остатков и гидроксогруппы. Процесс электролитической диссоциации можно показать при помощи химических уравнений: НCl=H++Cl-. Отклонение от законов Вант-Гоффа и Рауля объяснимо распадом электролитов на ионы. Однако теория Аррениуса не учитывала всей сложности явлений в растворах. Ей противостояла химическая, или гидратная теория растворов Д.И. Менделеева, которая базировалась на представлении о взаимодействии растворенного вещества с растворителем. Преодолеть это, на первый взгляд, противоречие двух теорий позволило предположение о гидратации ионов, впервые сделанное И.А. Каблуковым в работе «Современные теории растворов в связи с учением о химическом равновесии». Это позволило в дальнейшем объединить две указанные теории в единую. Пусть концентрация электролита, распадающегося на 2 иона, равна С, а степень его диссоциации в данном растворе составляет (, тогда уравнение для константы диссоциации примет вид: Кдис=[image: image32.wmf])
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, где с( - концентрация каждого из ионов, а с(1-() – концентрация недиссоциированных молекул. Это уравнение представляет собой закон разбавления Оствальда. Оно позволяет определять степень диссоциации при разных концентрациях электролита, если определена его константа диссоциации; также константу диссоциации электролита, если известна его степень диссоциации при какой-либо концентрации. Для растворов, в которых диссоциация электролита очень мала, уравнение закона Оствальда можно упростить. В данном случае (<<1, и, следовательно, этой величиной можно пренебречь в знаменателе правой части уравнения. Тогда это уравнение примет следующий вид: Кдис((2·с или (=[image: image33.wmf]с
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. Таким образом, степень диссоциации возрастает при разбавлении раствора. Величина Кдис электролита зависит от природы электролита и растворителя, температуры, но не зависит от концентрации раствора. Она характеризует способность электролита распадаться на ионы. Чем меньше Кдис электролита, тем слабее электролит. Значения Кдис различных электролитов приводятся в справочниках при Т=298К.

 Вант-Гофф установил, что изотонический коэффициент i выражается дробными числами, которые с разбавлением раствора возрастают, приближаясь к целым числам. Последнее свидетельствует о неполноте диссоциации электролитов на ионы, т.к. в противном случае осмотическое давление (и пропорциональные ему величины) всегда было бы в целое число раз больше значений, наблюдаемых в растворах неэлектролитов. Аррениус объяснил это тем, что только часть электролита диссоциирует на ионы и ввел понятие степени диссоциации ( (отношение числа молекул nдис, распавшихся на ионы, к общему числу молекул n( в растворе): [image: image34.wmf]��

=

n

n

α

дис

. Позже было установлено, что все электролиты можно разделить на две группы: слабые и сильные. Сильные электролиты в водных растворах диссоциированны практически полностью. Понятие степени диссоциации к ним практически не применимо, а отклонение изотонического коэффициента от целочисленных значений объяснимо несколько иными причинами. Слабые электролиты диссоциируют в водных растворах лишь частично, и в растворе имеет место динамическое равновесие между недиссоциированными молекулами и ионами. Для оценки состояния ионов в растворе вводят понятие активности – эффективной, условной концентрации иона, в соответствии с которой он действует при химических реакциях. Активность иона а равна его концентрации с, домноженной на коэффициент активности f: a=f·с. Коэффициенты активности различных ионов различны. Они изменяются при изменении условий, например, при изменении концентрации раствора. Если f<1, то есть взаимодействие между ионами, приводящее к их взаимному связыванию. Если f(1, то взаимодействие между ионами носит слабый характер. В разбавленных растворах природа ионов мало влияет на значения коэффициентов активности. Приближенно считают, что коэффициент активности данного иона зависит только от его заряда и от ионной силы раствора I, которая является полусуммой произведений концентраций всех находящихся в растворе ионов на квадрат их заряда: I=0,5·[image: image35.wmf]��
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Для выражения кислотности или щелочности раствора используют величину водородного показателя (рН), равную десятичному логарифму концентрации ионов водорода [H+], взятому с обратным знаком: рН=-lg[H+], где [H+]=[моль/л]. Таким образом, по характеру среду растворы можно подразделить на кислые (растворы, в которых концентрация ионов водорода больше концентрации гидроксид-ионов), щелочные (растворы, в которых концентрация ионов водорода меньше концентрации гидроксид-ионов) и нейтральные (растворы, в которых концентрация ионов водорода равна концентрации гидроксид-ионов). Для воды и разбавленных водных растворов при Т=const: [Н+]·[ОН-]=const=KH2O, где KH2O – ионное произведение воды. При Т=298К (25(С) для чистой воды [Н+]=[ОН-]=10-7 моль/л, поэтому: KH2O=10-7·10-7=10-14 или р[Н+]+р[ОН-]=14, т.е. р[Н+]=14-р[ОН-]. Т.о. сумма водородного и гидроксильного показателей в водных растворах при 25(С равна 14. При увеличении температуры значение ионного произведения воды возрастает (например, при 100(С оно достигает величины 5,5·10-13). Однако следует учитывать, что каковой бы ни была величина реакции раствора (рН), произведение концентраций [Н+]·[ОН-] остаётся неизменным. Величина ионного произведения воды может измениться только при изменении температуры, но не при увеличении [Н+] или [ОН-].

Растворы электролитов. Растворы солей проводят электрический ток вследствие диссоциации солей на катионы и анионы. Диссоциация становится возможной только благодаря взаимодействию ионов с дипольными молекулами воды. Результат диссоциации - законы для разбавленных растворов неэлектролитов не работают - вследствие диссоциации увеличивается число частиц. Отсюда появляется изотонический коэффициент i. P=iCRT, (Ткип. = iЕm, (Тзам. = iКm, и т.д. Изотонический коэффициент связан со степенью диссоциации электролита ( - отношение числа распавшихся на ионы молекул к общему числу молекул: 




[image: image36.png]


 
Это уравнение легко вывести, подсчитав увеличение числа частиц. Электролиты делятся на: сильные  ((1, средние ((30%, слабые (<0.1. Сильные электролиты:  соли, некоторые кислоты - HClO4, H2SO4, HNO3, HI, HBr, HCl, гидроксиды щелочных металлов, кальция, стронция и бария. Остальные кислоты и основания - средние или слабые электролиты. Рассмотрим равновесие в растворе слабого электролита. KA ( K+ + A- (на самом деле KA + aq  ( K+aq+ A-aq). Концентрация раствора С моль/л.
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Для очень слабых электролитов ((0, получаем Кд = (2С - закон разбавления Оствальда. Почему разбавления? Потому, что Кд - константа диссоциации слабого электролита - величина постоянная при данной температуре, следовательно чем больше С, тем меньше (. Степень диссоциации слабого электролита растет с разбавлением. Все вышеприведенные выкладки годятся только для слабых электролитов. Для сильных электролитов, где ( близка к 1, константа диссоциации теряет смысл. Количество ионов очень велико и при достаточно большой концентрации может наблюдаться ассоциация ионов. Поэтому для сильных электролитов Льюис ввел понятие кажущейся степени диссоциации и о кажущейся концентрации ионов - активности. a = (C, где а - активность, а  (- коэффициент активности. В разбавленных растворах а=С, т.е. ( стремится к 1.

Диссоциация кислот, оснований и солей в воде. Средние соли диссоциируют нацело: Na2SO4(2Na++ SO42-. Многоосновные кислоты и многокислотные основания диссоциируют ступенчато:


H3PO4 ( H+ + H2PO4-

K1= 7.11(10-3

H2PO4- ( H+ + HPO42-

K2 = 6.34(10-8

HPO42- ( H+ + PO43-

K3 = 4.4(10-13
Очевидно, что константы диссоциации по различным степеням сильно отличаются друг от друга K1>>K2>>K3. Отсюда существование кислых и основных солей. Все это мы пишем, не учитывая, что образуются гидратированные ионы. На самом деле происходит следующее: Zn2+ в воде [Zn(H2O)4]2+,  Zn(OH)2 на самом деле [Zn(OH)2(H2O)2] и его диссоциация как амфотерного электролита происходит следующим образом:

[Zn(OH)2(H2O)2] ( [Zn(OH)3H2O]-+ H+ ( [Zn(OH)4]2- + H+  или

[Zn(OH)2(H2O)2] ( [ZnOH(H2O)3]+ + OH- ( [Zn(H2O)4]2+ + OH-.

Именно поэтому в растворе мы не получаем Na2ZnO2, а получаем Na2[Zn(OH)4].

На степень диссоциации слабого электролита можно влиять: а) разбавлением, как было показано выше; б) введением одноименных ионов.

Диссоциация воды, водородный показатель. Вода - слабый электролит, незначительно диссоциирует на ионы: 2H2O ( H3O+ + OH-. Не будем для простоты учитывать гидратацию и напишем: H2O ( H+ + OH-   - вода- амфотерный электролит

Известна константа диссоциации воды: 
[image: image38.png]=1810™"



 
Концентрацию воды недиссоциированной можно считать постоянной [H2O] = 55,56 моль/л при 25 оС. Но тогда [H+][OH-] = 10-14, как легко подсчитать. Произведение концентраций водородных и гидроксид-ионов при данной температуре является постоянной величиной, называемой ионным произведением воды  KW  или [image: image39.png]


. Увеличение [H+] вызывает уменьшение [OH-] и наоборот. При этом никогда ни та ни другая концентрация не будет равна нулю. Для реакции H+aq+ OH-aq = H2Oж  (H = -56 кДж/моль, диссоциация воды процесс эндотермический, поэтому с увеличением температуры KW будет возрастать. Для характеристики кислотности или щелочности среды можно воспользоваться [H+] или концентрацией [OH-]. В нейтральной среде  [H+]=[OH-]= 10-7. В кислой среде [H+]>[OH-] или > 10-7. В щелочной наоборот. Для упрощения расчетов лучше пользоваться т.н. водородным показателем рН = - lg[H+]  или pOH = - lg[OH-]. Очевидно, что рН + pOH = 14. Как изменяется рН? В кислой среде рН<7. В щелочной больше 7. рН 1н соляной кислоты должен быть равен 0. РН 1н щелочи - 14. Может ли он быть меньше 0 или больше 14? Казалось бы рН 10н кислоты будет -1. На самом деле нет, поскольку это уже очень концентрированный раствор и кислота в нем далеко не полностью диссоциирована. Гидролиз. Гидролизом называется обменная реакция веществ с водой. Гидролизу могут подвергаться соединения различных классов - соли, углеводы, белки, жиры, эфиры и т.д. В неорганической химии гидролиз солей: обменная реакция ионов соли с молекулами воды, в результате которой смещается равновесие диссоциации воды. Первое объяснение дано Аррениусом: ионы соли, которые ранее принадлежали слабым кислотам или основаниям, встречая в воде протоны или ОН-, соединяются с ними, образуя слабый электролит. Учение Вернера: вода, образуя соединения с компонентами растворенного вещества, может стать донором протонов или гидроксил-ионов. Такие соединения он назвал аквакислотами (донор протонов) или акваоснованиями (акцептор протонов). По Аррениусу гидролиз соли алюминия: 
Al3++H2O ( Al(OH)2+ + H+
a по Вернеру: 
[Al(H2O)6]3+ + H2O ( [Al(H2O)5OH]2+ + H3O+
 Здесь ион Al3+ - ангидрокислота, а [Al(H2O)6]3+ - аквакислота, отщепляющая протон. Суть во взаимодействии ионов соли с водой - гидратации. Вода - диполь. Гидратация приводит к смещению электронной плотности от воды к катиону, разрыхляется связь О-Н и отрывается протон. Явление поляризации электронных оболочек. Чем меньше катион и чем больше его положительный заряд, тем в большей степени идет процесс. 
Анион с водой реагирует по типу образования водородной связи, которая дестабилизирует его связь с кислородом. Анион - ангидрооснование, его гидрат - акваоснование, которое присоединяет протон. Чем больше поляризующая способность аниона или катиона, тем в большей степени идет гидролиз. 
Мы пишем гидролиз по Аррениусу, т.к. это проще и не влияет на конечные количественные результаты. Но помним о его реальном механизме.

Варианты гидролиза. 

1) Соль образована сильным основанием и сильной кислотой - гидролизу не подвергается, рН = 7.

2)Соль образована катионом сильного основания и слабой кислотой - гидролиз по аниону. 

CN-+ H2O ( HCN + OH-  pH>7

3) Соль образована слабым основанием и сильной кислотой - гидролиз по катиону. 

Сu2++ H2O ( CuOH+ + H+ 
pH<7

Обратить внимание, что пишем только первую стадию, присоединение одного гидроксила. Вторая стадия не идет, т.к. накопление протонов смещает равновесие влево.

4) Соль образована слабым основанием и слабой кислотой


Al(CH3COO)3   
Al3+ + 3CH3COO-  + 3H2O ( Al(OH)3 + 3CH3COOH

Гидролиз по катиону и аниону одновременно идет до конца, ацетат алюминия в растворе не существует, выпадает осадок гидроокиси. рН (7 и определяется тем, что сильнее - кислота или основание. Гидролиз - обратимый, равновесный процесс, следовательно для гидролиза, например, цианида калия можно записать: 
CN-+ H2O ( HCN + OH-
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Домножив числитель и знаменатель на концентрацию протонов и введя постоянную концентрацию воды в константу, получим: [image: image41.png]


  . Чем слабее кислота (чем меньше Ка) , тем сильнее идет гидролиз. Легко показать, что для гидролиза по катиону Kh= KW/Kb, где Kb - константа диссоциации слабого основания, а для гидролиза и по катиону и по аниону Kh= Kw/Ka(Kb. Введем степень гидролиза, как отношение прогидролизовавшихся ионов к общему числу ионов: 
h=Ch/C, тогда


[image: image42.png]_hC-hC _b'C
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Рассмотрим гидролиз многозарядного иона. Возьмем Na2CO3. 

             CO32- + H2O ( HCO3- + OH- 
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HCO3- + H2O ( H2CO3+ OH-
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KaI(H2CO3) = 4(10-7
KhII= 2.5(10-8

KaII(H2CO3) = 5.6(10-11
KhI = 1.8(10-4
Вывод: KhI>>KhII, константа, а следовательно, и степень первой стадии гидролиза много больше последующих. 

Тема: Обменные реакции в растворах электролитов

Лекция: «Образование осадков. Теории кислот и оснований»

Насыщенный раствор - это раствор в равновесии с донной фазой. Если речь идет о малорастворимых электролитах (обычно мы их называем нерастворимыми), то раствор очень разбавленный и можно считать, что весь электролит распался на ионы. Т.е. имеет место равновесие 
AgClтв( Ag+aq+ Cl-aq
тогда [image: image45.png]_laghyer)
[ACT]



, но [AgCl] постоянна, т. к. это донная фаза, следовательно, [Ag+][Cl-] = const = ПР. Произведение растворимости (ПР) - произведение концентраций ионов(в степенях
их стехиометрических коэффициентов) малорастворимого электролита в его насыщенном растворе. Вопрос: существует понятие растворимости, зачем нужна еще одна величина, если они в общем связаны? Действительно, если С - растворимость AgCl, то ПР = С2, если взять соль Ag2SO4, нетрудно показать, что его ПР = 4С3. 

1)Условие образования осадка - ИП>ПР. Произведение концентраций ионов превысило произведение растворимости - выпадает осадок. При этом концентрации ионов не обязательно одинаковые. Увеличение или уменьшение концентрации одного из ионов может приводить к выпадению или растворению осадка. 

2) Осаждение ценных металлов. Серебро. AgCl в воде. ПР=1.6(10-10.. концентрация серебра в таком растворе над AgCl будет [image: image46.png][Ag*]=416-10"" =126-107°



 моль/л. Много это или мало? Это 1.4 мг серебра, выливаемого с каждым литром промывных жидкостей на кинофабрике. Если же мы будем промывать не водой, а 0.1н раствором NaCl? Тогда [Ag+] = ПР/[Cl] = 1.6(10-9моль/л. Т.е. концентрация серебра, уносимая в растворе, уменьшится в 10 000 раз.

Тема: Окислительно-восстановительные реакции в водных растворах

Лекция: «Окислительно-восстановительные реакции»

Классификация химических реакций - разложения, соединения, обмена, замещения. Это поверхностные классификации. современная классификация - по донорно-акцепторному механизму:

а) электрон-донорно-акцепторные - окислительно-восстановительные

б) протон-донорно-акцепторные - кислотно-основное взаимодействие по Бренстеду.

в) партикуло-донорно-акцепторные - обмен ионами, атомами, молекулами, комплексообразование.

Основа деления реакций все-таки в том, что в одних степень окисления атомов не меняется, в других она меняется. Степень окисления элемента - некоторым атомам приписывается определенная степень окисления (Н +1, O -2, Cl -1), а степени окисления остальных атомов получаются по принципу электронейтральности молекулы. Не путать с зарядом на атоме. В KMnO4 марганец имеет степень окисления +7, но ни в коем случае не заряд +7. Такого иона существовать не может. Удаление семи электронов с марганца потребует затратить 12200 кДж/моль. Эффективный заряд на атоме Cl в ClO4- всего +0.437e (вместо 7), однако ClO4- + 8H+ + 7e (1/2Cl2 + 4H2O, при этом протекает именно 7 Far или 7 электрон-молей электричества. Речь идет об избытке или недостатке электронов во всей системе. Поэтому, хотя мы не будем учитывать гидратацию, помня о ней, уравнивать окислительно-восстановительные реакции будем только с учетом тех ионов, которые реально присутствуют в растворе. Для протекания Ox/Red процесса требуется окислитель и восстановитель. Окислитель - вещество (молекула, атом или ион), которое может принимать электроны, т.е. восстанавливаться. Т.е. это вещество может быть а) электроотрицательным элементом - галогены, кислород; б) содержать элементы в высшей степени окисления - KMnO4, K2Cr2O7; в) содержать элементы в промежуточной степени окисления - H2O2, KNO2. Восстановитель - вещество, способное отдавать электроны, т.е. окисляться: а) металлы; б) анионы, где элемент имеет отрицательную степень окисления - I-, S2-; в) Анионы и катионы, где центральный атом имеет промежуточную степень окисления и его можно еще окислить - Cr3+, SO32-, NO2-. Окислительно-восстановительные реакции делятся на типы: 1) Межмолекулярные реакции - протекают с изменением степени окисления атомов в разных молекулах.


KMnO4 + K2SO3 + H2SO4 ( MnSO4 + K2SO4 + H2O

Правила написания окислительно-восстановительных реакций: 1) Выяснить принципиальную возможность протекания Ox/Red процесса - найти  потенциальный окислитель и восстановитель. 2) Определить продукты окисления и восстановления. 3) Написать полуреакции окисления и восстановления, рассматривая все имеющиеся ионы и среду - H2O, H+ или OH-, но ни в коем случае не H+ и ОН- - вместе они сосуществовать не могут. 4) Свести материальный баланс полуреакций - закон Ломоносова в действии. 5) Свести электронный баланс, подсчитав заряды слева и справа и добавив или вычтя электроны. 6) Найти общий множитель для обеих полуреакций, с учетом того, что сколько электронов было отнято у восстановителя, столько прибавилось к окислителю. 7) Расставить коэффициенты в уравнении и дописать недостающие продукты. Для реакции, написанной выше KMnO4 - окислитель, K2SO3, очевидно, будет восстановителем. H2SO4 в растворе никогда окислителем не является, это среда. В кислой среде восстановление окислителя идет наиболее глубоко, сл-но, KMnO4 превратится в Mn2+. K2SO3 может окислиться только до K2SO4.

MnO4- + 8H+ + 5e  ( Mn2+ + 4H2O  (2

SO32- + H2O  - 2e ( SO42- + 2H+       (5

Тогда реакция будет уравнена следующим образом:

     2KMnO4 + 5K2SO3 + 3H2SO4 ( 2MnSO4 + 6K2SO4 + 3H2O

Частный случай межмолекулярных реакций - реакции конпропорционирования, в которых окислитель и восстановитель - один и тот же элемент, но в разных степенях окисления.


MnSO4 + KMnO4  + H2O  ( MnO2 + KHSO4 + H2SO4
2) Внутримолекулярные реакции - изменение степеней окисления атомов в одной и той же молекуле 
(NH4)2Cr2O7  ( N2 + Cr2O3 + 4H2O
 Здесь атомы хрома восстанавливаются (+6(+3), а азота окисляются (-3(0) Частный случай внутримолекулярных реакций - реакции диспропорционирования или самоокисления - самовосстановления: Cl2 + KOH  ( KCl + KClO3 + H2O
Влияние среды на окислительно-восстановительные реакции.

Изменение рН среды может развернуть реакцию. Так вышеприведенная реакция диспропорционирования хлора в щелочной среде идет в обратном направлении при подкислении раствора. HCl + HClO3 ( Cl2 + H2O
Чем меньше кислотность среды, тем, как правило, менее глубоко идет процесс: перманганат восстанавливается до Mn2+ в кислой среде, до MnO2 - в нейтральной и до MnO42- в щелочной среде. Что такое химический эквивалент, все должны знать. В окислительно-восстановительных реакциях есть свой эквивалент - восстановительный. Он равен молю, деленному на количество отдаваемых или принимаемых электронов. Так, эквивалент K2Cr2O7 равен не Ѕ, как для обычной соли, а 1/6 с учетом количества электронов, принимающих участие в полуреакции: 
Cr2O72- + 14H+ + 6e ( 2Cr3+ + 7H2O
7.2. Содержание лабораторных(семинарских) занятий
Тема 1 Основы атомно-молекулярного учения
Задания:

1. Изучить теоретический материал по теме

Контрольная работа Методические рекомендации по выполнению задания (для всех лабораторных работ):     Ход выполнения и результаты каждой экспериментальной работы подробно и тщательно записывают в лабораторном журнале. На первом листе подписывают название предмета, ФИО студента, номер группы и курс. Отчет о лабораторной работе состоит из краткой характеристики принципа выполнения и цели работы, описания и зарисовок приборов, предварительных расчётов. Затем описывают выполнение работы и результаты непосредственных наблюдений и измерений. Отчет заканчивают объяснением наблюдаемых явлений, составлением уравнений реакций, расчетной обработкой результатов, построением графиков, вычислением погрешности эксперимента. В заключение приводят вывод и окончательный цифровой результат. Работу защищают у преподавателя. Защита заключается в ответе на вопросы, связанные с темой занятия. При выполнении работы студент должен соблюдать технику безопасности и правильно выполнять химические операции. По итогам работы студент выполняет расчеты и строит графики (по необходимости) на миллиметровой бумаге, которые вклеивает в лабораторный журнал. Лабораторная работа должна содержать выводы и объяснения получившихся результатов.

Оценка лабораторной работы: лабораторная работа оценивается по 100 бальной системе: (10 баллов - за допуск, 10 баллов за работу, 20 баллов за отчет, 60 баллов - за защиту работы).

Тема2 Строение атома и периодический закон
2. Изучить теоретический материал по теме

3. Подготовиться к л/р: «Работа в лаборатории неорганической химии и техника эксперимента»; «Определение молекулярных масс»; «Определение химических эквивалентов и атомных масс металлов».

Тема3 Химическая связь
1. Изучить теоретический материал по теме

Тема 4 Основные классы неорганических соединений

1. Изучить теоретический материал по теме.

2. Подготовиться к лабораторным работам: « Получение оксидов,кислот , солей и оснований».

Тема 5 Комплексные соединения

1. Изучить теоретический материал по теме.

2. Подготовиться к лабораторным работам: «Комплексные соединения»
Конспект лекций по темам 1-8
Тема 6 Основные закономерности протекания химических реакций
1. Изучить теоретический материал по теме

2. Подготовиться к лабораторным работам: «Энергетика химических превращений»; «Скорость химических реакций»; «Химическое равновесие».

Контрольная работа
Тема7 Общие свойства растворов
1. Изучить теоретический материал по теме.

2. Подготовиться к лабораторным работам: «Влияние температуры на растворимость солей»; «Приготовление пересыщенных растворов»; «Определение массовой доли растворенного вещества по относительной плотности раствора»; «Приготовление раствора заданной концентрации».

Тема8 Водные растворы электролитов
1. Изучить теоретический материал по теме.

2. Подготовиться к лабораторным работам: «Электрическая проводимость растворов»; «Влияние одноименных ионов  на диссоциацию слабого электролита»; «Определение рН растворов».

Тема 9 Обменные реакции в растворах электролитов
1. Изучить теоретический материал по теме.

2. Подготовиться к лабораторным работам: «Ионные реакции»; «Сравнение растворимости сульфатов магния, кальция, бария»; «Гидролиз».

Тема10 Окислительно-восстановительные реакции в водных растворах Подготовиться к лабораторным работам: «Взаимодействие металлов с солями»; «Взаимодействие неметаллов с солями»; «Восстановление иона MnO4-  в различных средах»; «Электролиз раствора CuCl2».

Материал для самостоятельного изучения:
1 История переодической системы

Есть красивая легенда о том, что свою таблицу Менделеев увидел во сне, а утром проснулся и записал ее. На самом деле, это просто миф. Сам ученый много раз говорил, что созданию и совершенствованию периодической таблицы элементов он посвятил 20 лет своей жизни.

Все началось с того, что Дмитрий Иванович решил написать для студентов учебник по неорганической химии, в котором собирался систематизировать все известные на этот момент знания. И естественно, он опирался на достижения и открытия своих предшественников. Впервые внимание на взаимосвязь атомных весов и свойств элементов обратил немецкий химик Дёберейнер, который попытался разбить известные ему элементы на триады с похожими свойствами и весами, подчиняющимися определенному правилу. В каждой тройке средний элемент имел вес, близкий к среднему арифметическому двух крайних элементов. Ученый смог таким образом образовать пять групп, например, Li–Na–K; Cl–Br–I. Но это были далеко не все известные элементы. К тому же, тройка элементов явно не исчерпывала список элементов с похожими свойствами. Попытки найти общую закономерность позже предпринимали немцы Гмелин и фон Петтенкофер, французы Ж. Дюма и де Шанкуртуа, англичане Ньюлендс и Одлинг. Дальше всех продвинулся немецкий ученый Мейер, который в 1864-м году составил таблицу, очень похожую на таблицу Менделеева, но она содержала лишь 28 элементов, в то время как было известно уже 63. В отличие от своих предшественников Менделееву удалось составить таблицу, в которую вошли все известные элементы, расположенные по определенной системе. При этом, некоторые клетки он оставил незаполненными, примерно вычислив атомные веса некоторых элементов и описав их свойства. Кроме этого, русскому ученому хватило смелости и дальновидности заявить, что открытый им закон является всеобщим законом природы и назвал его «периодическим законом». Сказав «а», он пошел дальше и исправил атомные веса элементов, которые не вписывались в таблицу. При более тщательной проверке, оказалось, что его исправления верны, а открытие описанных им гипотетических элементов стало окончательным подтверждением истинности нового закона: практика доказала справедливость теории.

Теории кислот и оснований. По Аррениусу кислоты - это вещества, которые при диссоциации в воде дают H+, а основания дают ОН-. Эта теория имеет ограниченное применение только для водных растворов, ее никак не распространишь на неводные среды. Поэтому в настоящее время существуют другие теории кислот и оснований, более общие, включающие теорию Аррениуса как частный случай.
Рассмотрим две из них - протонную теорию Бренстеда и электронную теорию Льюиса. В научной литературе по биологии часто встречаются понятия “кислота Льюиса”  или “основание по Бренстеду”.

Протонная теория. Кислотой является всякая частица, отдающая протон. Основанием является всякая частица (молекула или ион), присоединяющая протон. В число кислот и оснований включаются не только нейтральные молекулы, но и ионы.

Кислоты могут быть: а) нейтральными  HCl(H+ + Cl-, б) анионными HSO4-  ( H+ + SO42-, в) катионными
NH4+ ( NH3 + H+, H3O+ ( H2O + H+, [Al(H2O)6]3+ ( [Al(H2O)5OH]2+ + H+. Последний пример демонстрирует теорию гидролиза по Вернеру. Основания могут быть: а) нейтральными Н2O + H+ ( H3O+, NH3 + H+ ( NH4+, б) анионными Cl-, OH-, SO32-, в) катионными NH2-NH3+. Вода, жидкий аммиак являются амфотерными веществами:


H2O(H+ + OH- - к-та

NH3( NH2- + H+ - к-та


H2O + H+(H3O+- осн.

NH3+ H+( NH4+ - осн.

Любая реакция отщепления протона выражается схемой% 
кислота ( основание + Н+. Протонная теория объясняет основной характер таких органических соединений, как амины, эфиры, кетоны, тиооэфиры - они присоединяют Н+ на неподеленные пары азота или кислорода, образуя оний-катионы. Растворители - протолитические и апротонные. Протолитические имеют выраженную способность отдавать протоны. Апротонные - бензол, толуол, CCl4. Важное значение собственной диссоциации растворителя. Протон внедряется в молекулу растворителя, образуя ион лиония.



2H2O ( H3O++ OH-



KW= 10-14


2CH3COOH(CH3COOH2++CH3COO-




2H2SO4(H3SO4++ HSO4-


Ks= 10-3
 [H3O+][OH-] = KW     [лионий][лиат]=Ks - константа автопротолиза. Чем сильнее собственная диссоциация растворителя, тем сильнее его кислотность. Сольволиз - аналог гидролиза, только в неводных растворителях:


NaCH3COO + H2O ( CH3COOH + NaOH (в воде)


NaCH3COO + С2H5OH ( CH3COOH + NaC2H5O (в спирте)

Чем больше сродство растворителя к протону, тем сильнее выражены его основные свойства: NH3 > N2H4 > H2O > C2H5OH > HCN > H2S > CH3COOH > HCOOH > HF > H2SO4 > HNO3
 Выводы: 

1) Чем будет растворенное вещество - определяется растворителем. Жидкий аммиак так тянет на себя протоны, что в нем даже синильная кислота - сильная. Вода в жидком аммиаке - кислота. Т.о. в жидком аммиаке различия в силе кислот сглаживаются. Аммиак - нивелирующий растворитель для кислот . Вода - нивелирующий растворитель для сильных кислот - HCl, HBr, HNO3, HClO4 - почти одинаковы по силе в воде. У воды достаточно большое сродство к протону.

2) В безводной уксусной кислоте: сродство к протону меньше и не всякая кислота может ’навязать’ свой протон растворителю. Уксусная кислота - дифференцирующий растворитель для кислот. HClO4 оказывается в 4000 раз сильнее азотной кислоты ( в воде они почти одинаковы).

Электронная теория Льюиса. Основание - соединение, поставляющее электронные пары для образования химических связей - донор электронных пар. Кислота - акцептор электронных пар. Кислотно-основное взаимодействие - образование донорно-акцепторной связи, аддукта. Любые реакции - нейтрализацию, взаимодействие аминов с галогенидами бора, ангидридов с водой, комплексообразование рассматривается как кислотно-основное взаимодействие. 
Основание Льюиса: - галогенид ионы, аммиак и амины, кислородсодержащие соединения R2C=O. Кислоты Льюиса: галогениды бора, алюминия, кремния, ионы-комплексообразователи. 

7.4 Материалы для самоконтроля 
Вариант 1

1 Из какого числа элементарных частиц состоит изотоп 16О? 

A) 8

B) 16

C) 24

D) 22

E) 30

2 Какие частицы образуются при превращении протона в нейтрон в ядре?

A) ē

B) 
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3 Закончите уравнение 
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4 Ядра 
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 являются 

A) изотопами 
B) изобарами 
C) изотонами

5 Какой элемент образуется при К-захвате ядром атома никеля
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6 Каким квантовым числом отличаются атомные орбитали
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A) n

B) l

C) ml
  Д. ms
7 Расположите указанные ниже подслои в порядке возрастания энергии 

1) 4s 
2) 3d
3) 2p
 4) 1s
а) для атома водорода   б) для много электронных

A) 4 3 2 1
B) 4 3 1 2
C) 1 3 2 4
D) 2 3 4 1

8 Какова структура валентного слоя серы в Na2S
A) 3s23p4
B) 3s23p6
C) 3s23p3
D) 3s23p5
E) 3s23p2
9 Какова структура слоя n=5 возбужденого атома олова?

A) 5s25p2
B) 5s25p3
C) 5s15p3


10 Укажите значение  ковалентных чисел последнего электрона в основанном состоянии  атоме олова

A) n=5   l=0 ml=-1
B) n=5   l=1   ml=0 
C) n=5  l=0   ml=+1 


Вариант 2

1 Из какого числа элементарных частиц состоит изотоп 35Cl
A) 18  

B) 35

 C) 52

D) 160 
 E) 72 

2 Какие частицы образуются при превращение нейтрона в протон в ядре

A) ē

B) 
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4 Ядра 
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 являются 

A) изотопами 
B) изобарами 
C) изотонами

5 Какой элемент образуется при К-захвате ядром атома никеля
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6 Каким квантовым числом отличаются атомные орбитали

 [image: image76.png]


  [image: image77.png]



A) n

B) l

C) ml


7 Расположите указанные ниже подслои в порядке возрастания энергии 

1) 4s 
2) 3d
3) 2p
 4) 1s
A) 4 3 2 1
B) 4 3 1 2
C) 1 3 2 4
D) 2 3 4 1

8 Какова структура валентного слоя натрия  в Na29

A) 3s13p0
B) 3s13p1
C) 3s03p0
D) 3s23p6
E) 3s03p1
9 Какова структура слоя n=4 возбужденого атома гелия?

A) 4s24p1
B) 4s24p2
C) 4s14p2
D) 4s04p3
E) 4s14p1
10 Укажите значение  ковалентных чисел 10-го электрона в атоме гелия

A) n=2   l=1 ml=+1
B) n=2   l=0   ml=0 
C) n=1  l=0   ml=+1 
D) n=3   l=2  ml=0

8. Оценивание результатов обучения
8.1. Вопросы для проведения промежуточного контроля
1 Основные законы химии.
2.Атомно-молекулярное ученье. Основные химические понятия

3.Основные классы неорганических соединений.

4Комплексные соединения.

5.Атомное ядро. Характеристика элементарных частиц. Радиоактивность. Типы распада.

6.Строение атома. Квантово-механическая модель атома. Квантовые числа. Многоэлектронные атомы. Свойства атома. Радиус атома. Энергия ионизации сродства к электрону, валентность, степень окисления.

7.Периодический закон. Периодическая система  

8.Химическая связь: ковалентная, ионная, металлическая, водородная.

9.Растворы. Растворимость.

10. Способы выражения концентрации.

11. Дисперсные системы.

12.Буферные растворы

13 Тепловые эффекты химических реакций.
14.Основные термодинамические понятия.

15. Энтальпия

16. Энтропия

17. Энергия Гиббса 

18.Скорость химических реакций. Константа скорости.

19. Химическое равновесие. Константа равновесия

20. Теория электролитической диссоциации.

21. Степень и константа диссоциации. Ионное произведение   воды. Водородный  показатель.
22. Равновесие в насыщенных растворах. Константа растворимости.

23.Гидролиз. Виды гидролиза.

24.Степень и константа гидролиза

25.Окислительно-востоновительные реакции.

26. Гальванический элемент

27. Электролиз

28. Сравнительная характеристика неметаллических элементов

29. Сравнительная характеристика металлических элементов.

30. Неметаллы

31.Металлы

8.2. Вопросы для проведения итоговой аттестации

1.Способы выражения концентрации.

2.Дисперсные системы.

3.Буферные растворы

 4. Тепловые эффекты химических реакций.

 5.Основные термодинамические понятия.

6.Этальпия

7. Энтропия

8.. Энергия Гиббса 

9. Скорость химических реакций. Константа скорости.

10. Химическое равновесие. Константа равновесия

11. Теория электролитической диссоциации.

12.Степень и константа диссоциации. Ионное произведение   воды. Водородный  показатель.                               
13. Равновесие в насыщенных растворах. Константа растворимости.

14.Гидролиз. Виды гидролиза.

15.Окислительно-востоновительные реакции.

16. Гальванический элемент

17. Электролиз

9. Посткурсовове сопровождение

Цели посткурсового сопровождения:

Задачи посткурсового сопровождения:
· определение траектории развития профессиональных компетенций педагога на основе использования механизмов обратной связи (анкетирование, рефлексия, рекомендации по итогам оценивания, внедрение инновационных технологий в деятельность организаций системы вузов Республики Казахстан).

· методическое и практическое сопровождение деятельности педагога по внедрению в педагогическую практику полученных в процессе обучения знаний, умений, навыков и компетенций. На курсе названные задачи будут решаться путем предоставления методических рекомендаций и консультаций по актуальным вопросам, возникающим в процессе использования на практике полученных на курсах знаний и компетенций.
Формы посткурсового сопровождения: консультации, мониторинг. 
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