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1.1 Структура и общая трудоемкость   дисциплины 
Общая трудоемкость дисциплины составляет 3зачетные единицы (108 ч.)


	
	Очная форма обучения

	Курс
	1

	Семестр
	1

	Лекции
	36

	Практические(семинарские) занятия
	-

	Лабораторные занятия
	36

	Консультации
	-

	Итого аудиторных занятий
	72

	Самостоятельная работа
	36

	Курсовая работа 
	-

	Форма контроля

	экзамен
	-

	Зачет 
	1 сем.

	Общее количество часов
	108
















1.2 Цели и задачи дисциплины

Программа дисциплины «Общая химия»  включает основные понятия и законы химии, строение атома и периодическую систему элементов, основы химической термодинамики и кинетики, теории растворов, электрохимии, введение в теорию химической связи и химию координационных соединений, реакционную способность веществ
 Программа предназначена для студентов направления подготовки 44.03.05 Педагогическое образование (с двумя профилями подготовки).

Цель дисциплины: 
Освоение теоретических основ современной химии, ее методологических подходов, сформирование представления о возможности применения закономерностей и методов химии в профессиональной деятельности преподавателя химии.
Учебные задачи дисциплины:
Изучение основных разделов современной химии, а именно:
· Основные понятия и законы химии;
· Основы химической термодинамики;
· Основы химической кинетики;
· Растворы и их свойства;
· Равновесия в растворах электролитов;
· Окислительно-восстановительные реакции и электрохимические процессы;
· Периодическая система элементов и строение атомов;
· Химическая связь и механизмы ее образования;
· Комплексные соединения.
 
Методы преподавания дисциплины:
Словесный, практический, наглядный  методы обучения, работа с книгой. Расчетно-аналитические, расчетно-графические задания. Самостоятельная работа студентов, в которую входит освоение теоретического материала, подготовка к лабораторным работам, их защита, оформление отчета по выполненным заданиям, включает  выполнение письменных и устных домашних заданий.
    
1.3  Место дисциплины в структуре ООП.
Б1.Б.9 Базовая часть
Для изучения данного курса студенты должны овладеть знаниями основ химии и физики, научных законов естествознания, а также математики.


 1.4. Требования к результатам освоения дисциплины.
[bookmark: _GoBack]Программа курса «Общая химия» предназначена для бакалавров I курса по направлению 44.03.05 Педагогическое образование (с двумя профилями подготовки). В процессе изучения учебной дисциплины студенты получают базисные знания, необходимые для лучшего понимания и усвоения учебного материала по химическим дисциплинам.
 Процесс изучения дисциплины направлен на формирование следующих общекультурных компетенций:
· Готовность реализовывать образовательные программы по учебным предметам в соответствии с требованиями образовательных стандартов (ПК-1); 
· Способность использовать возможность образовательной среды для достижения личностных, метапредметных и предметных результатов обучения и обеспечения качества учебно-воспитательного процесса средствами преподаваемых учебных предметов (ПК-4); 
· Готовность использовать систематизированные теоретические и практические знания для постановки и решения исследовательских задач в области образования (ПК-11).
В результате изучения учебной дисциплины «Общая химия» студенты должны:
Знать:
–теоретические основы химии; как науки о веществах,
–основные классы неорганических веществ, их свойства и области применения;
–основные закономерности протекания химических реакций;
–особенности протекания химических реакций в различных фазах, в частности в растворах.
Уметь:
–использовать теоретические основы на практике
–решать конкретные практические задачи;
–провести эксперимент, сопоставить полученные результаты с известными литературными или практическими данными, проанализировать, сделать вывод и принять обоснованное решение;
– прогнозировать на основе информационного поиска конкретные свойства веществ.
Владеть:
–принципами выбора химреактивов для конкретного процесса;
–методами планирования и проведения химического экспериментов, выбора и использования методов обработки экспериментальных данных и оценки результатов эксперимента;
–навыками определения химических свойств веществ, техники проведения экспериментов и статистической обработки экспериментальных данных,
–методами оценки погрешностей при проведении экспериментов;
–навыками выполнения химических лабораторных операций.
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1.5. Содержание и учебно-методическая карта дисциплины

Содержание программы учебной дисциплины «Общая химия»
	№ п/п
	Наименование разделов дисциплины
	Содержание
	Формируемые компетенции
	Результаты освоения (знать, уметь, владеть)
	Образовательные технологии

	1
	Основные законы химии. Периодическая система Д.И.Менделеева. Химическая связь. 
	Роль и значение химии в современном обществе. Значение химических знаний для подготовки студентов по направлению подготовки 44.03.05.
Простые и сложные вещества. Единицы количества вещества: моль, химический эквивалент. Основные законы химии. Закон эквивалентов. Расчет эквивалентных масс для различных классов неорганических соединений.
Строение электронных оболочек атомов. Квантово-механическое представление о строении электронных оболочек атомов. Периодический закон Д.И. Менделеева и периодическая система элементов. Причина периодичности изменения свойств элементов на основании данных о строении электронных оболочек атомов. Электронные аналоги. Изменения свойств химических элементов, периодические изменения важнейших характеристик химических элементов: эффективных радиусов атомов и ионов, энергии ионизации, сродства к электрону, электроотрицательности. Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства элементов. Реакционная способность веществ.   
Квантово-механические представления о возможности возникновения химической связи между атомами. Характеристики химической связи: длина связи, энергия связи, валентный угол.
Основные положения метода валентных связей (ВС). Ковалентная связь.
Насыщаемость ковалентной связи. Валентность. Гибридизация атомных орбиталей при образовании связи, , ; -связи. Полярные и неполярные молекулы.
Ионная связь как крайний случай полярной ковалентной связи. 

	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	знать: основные понятия и законы химии; классификацию и химические свойства основных классов неорганических соединений, основные положения теории строения атома и формулировку периодического закона, основные положения теории химических связей, виды и механизмы ее образования.
Уметь: решать задачи с применением законов химии, составлять графические формулы и описывать свойства неорганических веществ, описывать строение атомов элементов и объяснять периодичность изменения их свойств, описывать строение веществ и объяснять их пространственное строение. 

	Методы: словесный, наглядный методы обучения, работа с книгой.


	2
	 Свойства растворов. Электролитическая диссоциация.
	  Общая характеристика растворов и их классификация. Способы выражения количественного состава растворов. Массовая доля, молярная концентрация и малярная концентрация эквивалентов растворов. Коэффициент растворимости. Взаимные пересчеты концентрации растворов.
Растворы как многокомпонентные системы. Физические и химические процессы, сопровождающиеся образованием растворов электролитов и неэлектролитов. Гидратная теория Д. И. Менделеева.
Водные растворы электролитов. Электролитическая диссоциация. Роль растворителя. Зависимость направления диссоциации от характера химических связей в молекулах электролитов. Механизм диссоциации электролитов с ионными и полярными ковалентными связями.
Теория кислот и оснований. Сильные и слабые электролиты. Степень диссоциации. Диссоциация кислот, оснований, амфотерных электролитов и солей. Обратимость и ступенчатая диссоциация слабых электролитов. Зависимость степени диссоциации от природы растворителя, от концентрации и температуры раствора. Константа диссоциации слабых электролитов. Смещение равновесия диссоциации в растворах электролитов. Закон разбавления Освальда.
Электролитическая диссоциация воды. Ионное произведение воды. Концентрация ионов водорода в воде и в водных растворах кислот и оснований. Водородный показатель (рН).
Гидролиз солей. Различные случаи гидролиза солей. Степень гидролиза. Влияние температуры, концентрации раствора и природы соли на степень гидролиза. Смещение равновесия гидролиза. Необратимый гидролиз.
Труднорастворимые электролиты. Произведение растворимости. Условия образования и растворения осадков.

	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	Знать: способы выражения состава растворов, положения теории электролитической диссоциации электролитов и гидролиз солей. 
Уметь: вычислять состав и количества индивидуальных веществ в растворах, составлять молекулярные и ионные уравнения диссоциации и гидролиза, определять реакцию среды.

	Методы: словесный, наглядный методы обучения, работа с книгой.


	3
	Окислительно-восстановительные реакции
	Окислительно-восстановительные свойства веществ. Сущность окислительно-восстановительных  реакций. Методы составления уравнений окислительно-восстановительных реакций: метод электронного баланса и электронно-ионный метод. Типы окислительно-восстановительных реакций. Влияние среды на протекание окислительно-восстановительных реакций. Колебательные реакции. Расчет эквивалентов окислителей и восстановителей.

	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	Знать: методы составления окислительно-восстановительных реакций. 
Уметь: уравнивать эти реакции и определять направление их протекания.

	Методы: словесный, наглядный методы обучения, работа с книгой.


	4
	Общая характеристика металлов и неметаллов.
	Положение металлов в периодической системе Д.И. Менделеева. 
Взаимодействие различных металлов с простыми веществами, водой, щелочами, кислотами и солями. Токсичные металлы: медь, ртуть, цинк, кадмий, олово, свинец и железо.
Галогены. Степени  окисления. Сравнительная  окислительная активность галогенов. Галогеноводородные кислоты. Их восстановительная способность. Кислородсодержащие кислоты. Качественные реакции на хлорид, бромид и иодид- ионы.

	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	Знать: электронное строение атомов металлов и их соединений, электронное строение атомов неметаллов и их химические свойства.
Уметь: составлять химические уравнения, описывающие свойства металлов, составлять химические уравнения, описывающие свойства неметаллов. 

	Методы: словесный, наглядный методы обучения, работа с книгой.


	5
	Основные законы термодинамики
	Введение. Основные понятия (система, фаза, термодинамические параметры, функции состояния, самопроизвольные и несамопроизвольные процессы).
Первый закон термодинамики, его различные формулировки, математическое выражение закона. Применение к изотермическому, изохорному и изобарному процессам. Мировоззренческое значение закона.
Термохимия. Тепловые эффекты экзотермических и эндотермических реакций. Закон Гесса и его следствия. Расчет тепловых эффектов реакции по стандартным теплотам образования и сгорания.
Второй закон термодинамики, его различные формулировки. Математическое выражение закона. Энтропия и термодинамическая вероятность системы, уравнение Больцмана. 
Энтропия как мера неупорядоченности в системе.
Термодинамические потенциалы системы. Энергия Гельмгольца (изохорно-изотермический потенциал) и энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал). Изменение потенциалов как характеристика работоспособности системы. Критерии направления процессов в изолированных системах - изменение энтропии, и в неизолированных (закрытых) системах - изменение потенциалов Гельмгольца и Гиббса.
	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	Знать: основные понятия термодинамики, законы термодинамики и их формулировки, закон термохимии (закон Гесса), потенциалы Гиббса и Гельмгольца, условия протекания самопроизвольных процессов в изолированных и неизолированных системах; условия химического равновесия, константа равновесия, сущность и условия фазового равновесия, правила фаз Гиббса, диаграммы состояния однокомпонентных и двухкомпонентных систем, фазовое равновесие в жидких растворах нелетучих компонентов, закон Рауля и его следствия.
Уметь:  решать задачи по термодинамике, термохимии и химическому равновесию, используя стандартные термодинамические величины; анализировать диаграммы состояния гетерогенных систем и рассчитывать число степеней свободы с привлечением правила фаз Гиббса, решать задачи по криоскопическому и эбуллиоскопическому эффекту.
Владеть: методами расчета термодинамических параметров для прогнозирования устойчивости и энергетической характеристики реальных систем.
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	Химическая кинетика и катализ
	Скорость химической реакции и методы ее регулирования. Средняя и истинная скорость реакции. Закон действующих масс. Константа скорости, ее физический смысл, независимость от концентрации или давления реагирующих веществ. Понятие о молекулярности и порядке реакции. Реакции первого и второго порядка. Период полупревращения, взаимосвязь с исходной концентрацией реагентов.
Влияние температуры на константу скорости химической реакции. Эмпирическое правило Вант-Гоффа. Уравнение Аррениуса для константы скорости реакции. Энергия активации, ее физический смысл. Изменение энергии системы в ходе экзотермической и эндотермической реакции.
Катализ. Гомогенный и ферментативный катализ; автокатализ. Адсорбция и гетерогенный катализ. Механизм действия катализаторов. Специфичность катализаторов.
Значение кинетических исследований в пищевых и непищевых системах для оценки качества продуктов и установления срока их хранения.
	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	Знать: понятие скорости химической реакции; закон действующих масс; физический смысл константы скорости реакции; понятие о молекулярности и порядке реакций; реакции первого и второго порядка; влияние температуры на скорость реакции, правило Вант-Гоффа; уравнение Аррениуса; энергия активации; изменение энергии системы в ходе реакции; общие понятия о катализе (гомогенный, гетерогенный, ферментативный, автокатализ), общий механизм действия катализатора.
Уметь: решать задачи по химической кинетике, анализировать влияние различных факторов на скорость реакции в пищевых и непищевых системах с целью прогнозирования изменения свойств и качества продовольственных и непродовольственных товаров.
Владеть: методами и способами эффективного воздействия на скорость процессов, происходящих в реальных системах.
	

	16
	Электрохимия
	Электропроводность растворов электролитов. Удельная и эквивалентная электропроводность, их изменение в зависимости от концентрации слабых и сильных электролитов. Абсолютная скорость и подвижность ионов. Закон разбавления Освальда для слабых электролитов. Определение степени и константы диссоциации слабых электролитов методом измерения электропроводности. Кондуктометрическое титрование.
Электрод. Возникновение потенциала на границе двух фаз. Строение двойного электрического слоя на поверхности раздела металл-раствор в зависимости от природы металла и состава электролита. Обратимые и необратимые электроды. Электроды первого и второго рода, окислительно-восстановительные, ионселективные электроды. Реакции на электродах. Уравнение Нернста.    Стандартные электродные    потенциалы. Водородный электрод. Ряд напряжений. Гальванический элемент и его электродвижущая сила (ЭДС). ЭДС как разность потенциалов электродов в обратимом процессе. Метод прямой потенциометрии и потенциометрического титрования.
	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	Знать: изменение удельной и эквивалентной электропроводности от концентрации электролита, основы кондуктометрического титрования, понятия об электродах, гальваническом элементе и его электродвижущей силе (ЭДС), основы потенциометрического титрования.
Уметь: определять содержание электролитов (сильных и слабых) методом кондуктометрического титрования и потенциометрического титрования.
Владеть: электрохимическими методами при определении содержания компонентов в продовольственных и непродовольственных товарах.
	

	17
	Коллоидные системы, получение, и свойства
	Гетерогенные дисперсные системы, их широкое распространение в природе и технике. Значение этих систем в производстве продовольственных и непродовольственных товаров. Особенности коллоидного состояния - высокая дисперсность, гетерогенность и необходимость стабилизатора. Основные понятия дисперсных систем: дисперсная фаза, дисперсионная среда, степень дисперсности и удельная поверхность. Классификация гетерогенных дисперсных систем по размеру частиц, агрегатному состоянию фазы и среды, взаимодействию между фазой и жидкой дисперсионной средой, по взаимодействию между частицами системы. Системы с жидкой и газообразной дисперсионной средой: золи, суспензии, эмульсии, пены, пасты.
Методы получения коллоидных систем: диспергирование, пептизация и конденсация. Строение мицеллы. Зависимость состава мицеллы от условий получения коллоидного раствора.
Оптические свойства в дисперсных системах. Молекулярно-кинетические свойства коллоидных систем. Диффузия. Особенности диффузии в коллоидных системах. Диализ и осмос. Проявления в природе и применение в технике. Особенности осмотического давления коллоидных систем.
	ПК-1, ПК-4,  ПК-11
	Знать: классификацию гетерогенных дисперсных систем по различным признакам, особенности коллоидного состояния, методы получения коллоидных систем, принципы строения мицеллы, оптические и молекулярно-кинетические свойства коллоидных систем.
Уметь: анализировать свойства коллоидных систем в зависимости от внутренних и внешних параметров, анализировать реальные гетерогенные дисперсные системы среди продовольственных и непродовольственных товаров, решать задачи по изменению свойств коллоидных систем.
Владеть: способами эффективного изменения свойств гетерогенных пищевых и непищевых систем (на основании теоретических закономерностей) для обеспечения качества и безопасности товаров.
	



Учебно-методическая карта  дисциплины  «Общая химия» 
	№ недели
	Тема лекции
	Тема лабораторного занятия
	Самостоятельная работа
	часы
	Формы текущего контроля
	Количество баллов
	литература

	1
	Введение в химию. Атомно-молекулярное учение в современной химии.
	Техника безопасности. Основные классы неорганических соединений. 
Лабораторная работа №1 Правила работы в химической лаборатории. Лабораторная химическая посуда. Первая помощь при несчастных случаях

	Химические свойства простых и сложных неорганических веществ
	2
	Химический диктант
	2
	1,2

	2
	Простые и сложные вещества. Основные классы неорганических соединений.

	Семинар «Реакционная способность неорганических веществ». 
	Химические свойства классов неорганических соединений
	2
	Вопросы в рубежной контрольной
	4
	1,2

	3
	Химические свойства представителей основных классов неорганических соединений.
	Лабораторная работа №2 «Основные классы  неорганических соединений»
»
	
	2
	
	3
	5

	4
	Количественные отношения в химии. Химическая термодинамика: основные понятия и определения. Энтальпия. Закон Гесса. Расчёт энтальпий реакций.
	Семинар «Химическая термодинамика.  Расчёт энтальпий реакций
	Решение задач
	2
	Вопросы в рубежной контрольной
	3
	3,4

	5
	Самопроизвольные процессы. Энтропия. Энергия Гиббса. Расчёт энергии Гиббса реакции.
	Лабораторная работа №3 Тепловой эффект химической реакции
	Решение задач
	2
	Письменное выполнение задания
	2
	15

	6
	Термодинамический вывод константы равновесия. Кинетика химических реакций.
	Семинар «Кинетика химических реакций. Решение задач»
Лабораторная работа №4. Скорость химической реакции
	Решение задач
	2
	Конспект
	3
	3-4

	7
	Обратимые реакции. Химическое равновесие. Смещение химического равновесия. Принцип Ле-Шателье.
	Лабораторная работа №5. Химическое равновесие Смещение равновесия
	Теория химического строения. Электронное строение. Основы стереохимии

	2
	Вопросы в рубежной контрольной
	3
	1-5

	8
	Растворы. Образование растворов электролитов. Сильные электролиты. Кислоты и основания.
	Растворы электролитов. Лабораторная работа №6 Электролитическая диссоциация
	Общие принципы реакционной способности
	2
	Устный отчёт
	3
	1-5

	9
	Ионное произведение воды. Водородный показатель. Гидролиз солей. Буферные растворы. Произведение растворимости
	Решение задач по темам «Ионное произведение воды. Водородный показатель. Произведение растворимости».
Лабораторная работа №7 Водородный показатель. Гидролиз солей. 
	Галогеноводороды
	2
	Письменный отчёт по теме
	2
	3-4

	10
	Окислительно-восстановительные реакции. Электродный потенциал. Направление протекания окислительно-восстановительной реакции. Уравнение Нернста.
	КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА №1 (рейтинг)
	Решение цепочек превращений
	2
	Письменный отчёт по теме
	25
	1-2

	11
	Электролиз
	Семинар «Окислительно-восстановительные процессы». 

	Природа веществ – окислителей и восстановителей. Решение окислительно-восстановительных реакций
	2
	Письменное домашнее задание
	3
	1-2

	12
	Комплексные соединений: образование, устойчивость и свойства.
	Лабораторная работа №8 Окислительно-восстановительные реакции
	Решение окислительно-восстановительных реакций
	2
	Выполнение письменного задания
	4
	5

	13
	Строение атома. Периодический закон
	Лабораторная работа №9 Электролиз. 
	Составление ОВР, протекающих при электролизе
	2
	Письменный отчёт по теме
	2
	1-2

	14
	Химическая связь. Применение метода молекулярных орбиталей для описания ковалентной химической связи
	Семинар «Строение атома. Химическая связь».
	Конспект
	2
	Веерный опрос, выполнение письменного задания
	3
	1-2

	15
	Метод отталкивания валентных электронных пар. Химическая связь в комплексных соединениях
	Коллоквиум №1 Строение атома. Химическая связь
	Подготовка по теме коллоквиума
	2
	Устный опрос, тесты
	4
	1-2

	16
	Коллоидные растворы
	Коллоидные растворы
Лабораторная работа №11
	Поверхностные явления и адсорбция. Коллоидные ПАВ
Электрические свойства, устойчивость и коагуляция коллоидных систем

	2
	Реферат
	3
	1-2,5

	17
	Химические элементы в природе
	Кислотно-основное титрование. Лабораторная работа №13 Определение карбонатной жёсткости воды. 
	Подготовка по вопросам из методического пособия
	2
	Конспект
	3
	1-2,5

	18
	Закономерности изменения свойств элементов
	Комплексонометрическое титрование. Лабораторная работа №14 Определение общей жёсткости воды
	Жесткость воды
	2
	конспект
	3
	1-2,5

	
	
	КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА №2 (рейтинг)
	
	
	
	25
	



	

1.6. Образовательные технологии
Лекции, лекции-беседы, лабораторные занятия, практические занятия, самостоятельная работа студентов. 
Используются интерактивные методы обучения: экспериментальные задания, разработка проектов, исследовательский метод обучения, семинары.
Инновационные способы и методы, используемые в образовательном процессе основаны на использовании современных достижений науки и информационных технологий. Направлены на повышение качества подготовки путем развития у студентов творческих способностей и самостоятельности (методы проблемного обучения, исследовательские методы, тренинговые формы, рейтинговые системы обучения и контроля знаний и др.). Нацелены на активизацию творческого потенциала и самостоятельности студентов и могут реализовываться на базе инновационных структур (научных лабораторий, центов, предприятий и организаций и др.).
	№
	Наименование основных методов
	Краткое описание и примеры, использования в темах и разделах, место проведения

	1
	Применение электронных мультимедийных лекций
	По всем лекционным темам разработаны мультимедийные лекции



	№ недели
	Тема 
	Вид занятия
	часы
	Активные формы
	Интерактивные формы

	1
	Техника безопасности. Основные классы неорганических соединений. 
Лабораторная работа №1 Правила работы в химической лаборатории. Лабораторная химическая посуда. Первая помощь при несчастных случаях

	Химические свойства простых и сложных неорганических веществ
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	2
	Семинар «Реакционная способность неорганических веществ». 
	Практическое , лабораторное
	2
	Решение задач
	Семинар в диалоговом режиме

	3
	Лабораторная работа №2 «Основные классы  неорганических соединений»
Семинар «Химическая термодинамика.  Расчёт энтальпий реакций»
	Практическое , лабораторное
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	4
	Лабораторная работа №3 Тепловой эффект химической реакции
	Практическое , лабораторное
	2
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	5
	Семинар «Кинетика химических реакций. Решение задач»
Лабораторная работа №4. Скорость химической реакции
	Практическое , лабораторное
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Семинар в диалоговом режиме

	6
	Лабораторная работа №5. Химическое равновесие Смещение равновесия
	Практическое , лабораторное
	2
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	7
	Растворы электролитов. Лабораторная работа №6 Электролитическая диссоциация
	Практическое , лабораторное
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	8
	Решение задач по темам «Ионное произведение воды. Водородный показатель. Произведение растворимости».
Лабораторная работа №7 Водородный показатель. Гидролиз солей. 
	Практическое , лабораторное
	2
	Поисковая лабораторная работа, решение задач
	Метод работы в малых группах

	9
	КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА №1 (рейтинг)
	Рейтинговый контроль знаний по тестам
	4
	
	Тестирование

	10
	Семинар «Окислительно-восстановительные процессы». Лабораторная работа №8 Окислительно-восстановительные реакции

	Практическое , лабораторное
	2
	Поисковая лабораторная работа
	Семинар в диалоговом режиме

	11
	Окислительно-восстановительные реакции Лабораторная работа №9 Электролиз. 
	Практическое , лабораторное
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	12
	Лабораторная работа №10 Комплексные соединения 
	Практическое , лабораторное
	2
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	13
	Коллоквиум №1 Строение атома. Химическая связь
	Практическое , лабораторное
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Семинар в диалоговом режиме

	14
	Коллоидные растворы
Лабораторная работа №11
	Практическое , лабораторное
	2
	Проектная разработка
	Метод работы в малых группах

	15
	Семинар «Химические свойства s-, p-, d-элементов». 
	Практическое , лабораторное
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	16
	Лабораторная работа №12 Химические свойства s-, p-, d-элементов
	Практическое , лабораторное
	2
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	17
	Кислотно-основное титрование. Лабораторная работа №13 Определение карбонатной жёсткости воды
	Практическое , лабораторное
	4
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах

	18
	Комплексонометрическое титрование. Окислительно-восстановительное титрование. Лабораторная работа №14 Определение общей жёсткости воды
КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА №2 (рейтинг)
	Практическое , лабораторное
	2
	Поисковая лабораторная работа
	Метод работы в малых группах





Индивидуальная работа преподавателя со студентом

	Неделя
	Кол. час
	Темы, разделы, вынесенные на индивидуальную подготовку, по докладам на НОК, рефератам, темы контрольных работ, промежуточный контроль уровня усвоения дисциплины и др.
	Методы

	1-18
	
	Индивидуальная работа со студентами включает в себя: 
1) отработку пропущенных лекционных занятий и семинаров во внеучебное время. Студент самостоятельно прорабатывает пропущенный материал и составляет конспект по учебнику или по практикуму, если пропущено практическое занятие. Отвечает на вопросы по теме. Преподаватель разъясняет то, что оказалось трудным 
	И

	
	
	2) для студента. Если пропущено лабораторное занятие, студент сначала отвечает на теоретические вопросы, а затем демонстрирует овладение практическими навыками;
3) помощь студентам в овладении трудными темами курса по их просьбе;
4) помощь студентам в составлении режима труда и отдыха (т.е. режима дня) в соответствии  с динамикой и работоспособности и с учетом расписания занятий в университет;
5) помощь студентам в составлении режима питания с учетом времени приема пищи, распределение объема пищи между ее приемами; составление рациона адекватного по биологической ценности, но с учетом бюджета студента.
	







1.7 Учебно-методическое обеспечение самостоятельной работы. Оценочные средства для текущего контроля успеваемости, промежуточной аттестации по итогам освоения дисциплины.
	Темы, разделы, вынесенные на самостоятельную подготовку, вопросы к практическим и лабораторным занятиям; тематика рефератной работы
	Методы

	Роль и значение химии в современном обществе. Простые и сложные вещества. Единицы количества вещества: моль, химический эквивалент. Основные законы химии. Закон эквивалентов. Расчет эквивалентных масс для различных классов неорганических соединений. Электронные аналоги. Изменения свойств химических элементов, периодические изменения важнейших характеристик химических элементов: эффективных радиусов атомов и ионов, энергии ионизации, сродства к электрону, электроотрицательности. Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства элементов. Реакционная способность веществ. 
Вопросы для самопроверки:
1. Является ли эквивалент элемента постоянной величиной?
2. Как рассчитываются молярные массы эквивалентов элементов, оксидов, гидроксидов, кислот и солей?
3. Привести примеры одноосновных, двухосновных и трехосновных кислот.
4. Какие соли называются средними, кислыми и основными? Как они получаются?
5. Может ли гидроксид калия образовывать основные соли?
6. Какие свойства атома характеризуют: 
а. порядковый номер элемента в периодической системе;
б. номер периода;
в. номер группы?
7. Ответ поясните примерами.
8. Чем объясняется периодическое изменение валентности элементов с увеличением их порядковых номеров?
9. У каких элементов сильнее выражены неметаллические свойства:
а) у серы или теллура;
б у кремния или серы?
10. Какой вид химической связи называется  ковалентной (полярной и неполярной) и ионной? Между атомами каких элементов они образуются?
11. Какие электроны участвуют в образовании химических связей?
12. Какая связь называется водородной?
13. Как образуется ковалентная связь по донорно-акцепторному механизму? 
14. Что представляет донор и акцептор для образования химической связи?
15. Что такое гибридизация атомных орбиталей? Какие типы гибридизации Вы знаете?
Индивидуальные задания по теме:
1.Чему равна молярная масса эквивалента хрома в оксиде хрома, содержащего 68,42% хрома?  Составьте эмпирическую формулу этого оксида. (Ответ: 17,33 г/моль; Cr2O3)/
1. Гидроксид алюминия массой 7,8 г. прореагировал с азотной кислотой массой  6,3 г. Определите молярную массу эквивалента гидроксида алюминия в этой реакции и составьте ее уравнение. (Ответ: 78 г/моль)
2. Может ли хлороводородная кислота образовывать кислые соли при взаимодействии с основаниями?
3. Энергетическое состояние внешнего электрона атома описывается 
4. Дайте характеристику элемента №26: положение в периодической системе, строение электронной оболочки атома.
5. Элемент образует оксид и гидроксид амфотерного  характера, в которых проявляет постоянную валентность равную двум. Расположен он в IV периоде периодической системы. Назовите этот элемент. (Ответ: Zn).
6. Какие виды химической связи в следующих молекулах: 
а. азота;  
б. аммиака; 
в. фторида калия;
г. хлорида аммония?
7. Исходя из электронного строения атома серы, объясните образование молекулы оксида серы (IV). Охарактеризуйте виды химической связи в ней.
8. Какое строение имеют молекулы воды, аммиака и оксида углерода (IV)?
9. Какие виды химической связи в молекуле  хлорида тетраамминацинка?
10. Какие связи называются  сигма и пи связями? Объясните на примере образования молекул азота, метана и этена.
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	Способы выражения количественного состава растворов. Взаимные пересчеты концентрации растворов
Вопросы для самопроверки:
1. Дайте определения массовой доли, молярной концентрации и молярной концентрации эквивалента.
2. Какова связь между молярной концентрации и молярной концентрации эквивалента?
3. Какой процесс называется электролитической диссоциацией?
4. Какие электролиты относятся к сильным? Перечислите их.
5. Что называется степенью диссоциации и константой диссоциации? В чем состоит сходство и различие этих величин?
6. Смещение химического равновесия (принцип Ле-Шателье) на примере угольной кислоты.
7. Что называют водородным и гидроксильным показателем? Каковы их значения в нейтральной, кислой и щелочной средах? 
8. Какие электролиты называются амфотерными? Как происходит их диссоциация?
9. Какая реакция называется гидролизом? Какие соли подвергаются гидролизу?
10. Какие соли подвергаются  необратимому гидролизу?

Задачи для самостоятельного решения:
1. В 100 см³  воды растворили 0,82г ортофосфата натрия. Вычислите массовую долю, молярную концентрацию и молярную концентрацию эквивалента полученного раствора (плотность раствора 1,02 г/см³) (Ответ: 0,81%; 0,05моль/дм³; 0,15 моль/дм³).
2. Какой объем раствора ортофосфорной кислоты с массовой долей 35% и плотностью 1,22 г/см³ потребуется для приготовления 5 дм³ раствора с молярной концентрацией эквивалента  0,15 моль/дм³?
3. Составьте уравнения диссоциации следующих веществ: нитрата железа (III), нитрита гидроксоалюминия, дигидрофосфата кальция, гидроксида хрома (III). В каком направлении сместиться равновесие при добавлении гидроксида натрия к раствору гидроксида хрома (III)?
4. Степень диссоциации в растворе уксусной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,1 моль/дм³ равна 1,3 %. Вычислите константу кислотности. (Ответ 1.69 * 10-5)
5. Вычислите pН растворов с молярной концентрацией 0,01 моль/ дм3 следующих веществ:
а. хлороводородной кислоты;
б. гидроксида калия;
в. уксусной кислоты;
г. гидроксида аммония (Ко =1,8 • 10-5)
(Ответ: 2; 12; 3,37; 10,63.)   
6. Вычислите растворимость хлорида серебра в чистой воде и в 0,01 М растворе HCl.
(Ответ: 1,33 • 10-5 моль/ дм³); 1,78 • 10-10) моль/ дм³.
7. Составьте молекулярные и ионные уравнения гидролиза следующих солей: сульфида калия, ацетата аммония; сульфата меди, карбоната алюминия.
8. В каком направлении сместите равновесие гидролиза сульфата железа (III) при добавлении 
а. хлороводородной кислоты;
б. гидроксида натрия. 
9. Какая из солей: нитрат свинца (II) или нитрат свинца (IV) будет иметь в водном растворе при одинаковых условиях большую степень гидролиза?
10. При сливании водных растворов хлорида хрома (III) и карбоната натрия образуется осадок гидроксида хрома (III). Составьте ионные и молекулярные уравнения реакции его образования.
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	Окислительно-восстановительные реакции 
Задания для самостоятельной работы:
1. В приведенных реакциях подберите ионно-электронным методом стехиометрические коэффициенты, определите окислитель и восстановитель, вычислите молярные массы эквивалентов окислителя и восстановителя, укажите тип окислительно-восстановительной реакции:
P + HClO4 + H2O → H3PO4 + HCl                            
H3AsO3 + KMnO4 + H2SO4 → H3AsO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O
Cu2S↓ + HNO3 → CuSO4 + Cu(NO3)2 + NO + H2O
K2Cr2O7 + NaClO3 + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + NaClO4 + K2SO4 + H2O
KMnO4 + NaNO2 + Н2О → MnO2 + NaN03 + KOH
Cr2(SO4)3 + KBrO + KOH → K2CrO4 + Br2 + KNO3 + H2O
K2MnO4+ Н2О → KMnO4 + MnO2↓ + KOH
As2S3↓ + H2O2 + NaOH → Na3AsO4 + Na2SO4 + H2O
2. В каком направлении будут протекать окислительно-восстановительные реакции? При ответе используйте значения окислительно-восстановительных потенциалов: 
MnO2 + J2 + KOH …… KMnO4 + KJ + H2O
FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 …… Fe2(SO4)3 + MnSO4 +K2SO4  + H2O
CrCl3 + Br2 + KOH …… K2CrO4 + KBr + KCl + H2O
Cr2(SO4)3 + KNO3 + H2O …… H2Cr2O7 + NO + K2SO4 + H2SO4
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	Общая характеристика металлов и неметаллов
Вопросы к теме:
1. Как изменяются свойства металлов с уменьшением стандартного электронного потенциала?
2. Оксиды и гидроксиды каких металлов проявляют амфотерные свойства?
3. Какие металлы не реагируют:
а. с разбавленной серной кислотой;
б. с концентрированной серной кислотой?
4. Какие металлы реагируют с растворами щелочей?
5. Приведите примеры химической и электрохимической коррозии металлов.
6. Какой из галогенов является наиболее сильным окислителем?
7. Какие свойства в окислительно-восстановительных реакциях проявляют:
а. сера;
б. сероводород;
в. оксид серы(IV);
г. серная кислота?
8. Какой из ионов является окислителем при взаимодействии с металлами:
а. в разбавленной серной кислоте;
б. в концентрированной серной кислоте?
9. В чем состоит различие во взаимодействии металлов с соляной и азотной кислотами?
10. Какая из кислот: ортофосфорная или ортофосфористая - является более слабым электролитом?
11. Составьте уравнения реакций взаимодействия концентрированной и разбавленной азотной кислоты с магнием. Рассчитайте молярную массу эквивалента окислителя и восстановителя в этих реакциях.
12. Что называется хлорной водой? Как сместится равновесие в системе
Cl2 +H2O == HClO + HCl при добавлении NaOH, HCl?
13. Какие орбитали атома азота участвуют в образовании химических связей с другими атомами в соединениях: N2, NH3, NH4Cl? Опишите типы химических связей каждом из них. Какова валентность и степень окисления азота в этих соединениях?
14. Какая из солей сильнее подвергается гидролизу: сульфат, ацетат и сульфид алюминия? Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза этих солей.
15.  Сколько см3   раствора нитрита калия с молярной концентрацией эквивалента 0,1 моль /дм3  потребуется для окисления 50 см³ раствора иодида калия с молярной концентрацией эквивалента 0,25 моль /дм3?
Ответ:125см3
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	Основы химической термодинамики, химического и фазового равновесия
Вопросы :
1. Какова связь между тепловым эффектом реакции Qp и изменением энтальпии Н? Зависят ли тепловой эффект реакции от пути реакции?
1. Сформулируйте закон Гесса. При каких условиях справедлив закон Гесса? Что называется тепловым эффектом реакции?
1. Как рассчитать тепловой эффект реакции, пользуясь величинами стандартных теплот образования вещества? Будет ли Н реакции H2 + Cl2 = 2HCl теплотой образования HCl?
1. Что называется теплотой образования? Будет ли тепловой эффект реакции 
HCl + NaOH = NaCl + H2O теплотой образования H2O?
1. Что называется стандартными условиями? Как изменяется энтальпия системы при эндотермических реакциях?
1. Как изменяется энтальпия системы при экзотермических реакциях?
1. Как изменяется величина энтропии при самопроизвольных процессах в изолированных системах и почему?
1. Как решается вопрос о направлении самопроизвольных процессов в неизолированных системах на основе изобарно-изотермического и изохорно-изотермического потенциалов?
1. Какая система более устойчива: с высоким или низким значением изобарно-изотермического потенциала?
1. Какова связь между изменением изобарно-изотермического потенциала, энтальпии и энтропии при постоянной температуре?
1. Какое правило лежит в основе фазового равновесия?
1. Что такое фаза? Какое максимальное число фаз имеет двухкомпонентная система? 
1. Что такое компонент? Какое число компонентов может быть в однофазной системе?
1. Чем характерна эвтектическая точка? Практическое значение систем,  отвечающих этому составу.
1. Приведите диаграммы состояния двухкомпонентных систем,  смешивающихся  как в жидком, так и в твердом состоянии, и только в жидком состоянии.
1. Сколько фаз в однокомпонентной системе, содержащей насыщенный пар? Гетерогенна или гомогенна эта система?
1. Каково максимальное число фаз в однокомпонентной системе? Чему равно при этом число степеней свободы и что это означает?
1. Начертите диаграмму состояния воды и укажите точкой состояние системы, в которой число степеней свободы равно единице. Что это означает?
1. Как зависит давление насыщенного пара от температуры?
1. Какая система называется безвариантной? Приведите пример.
1. Какая система называется бивариантной? Приведите пример.
1. Как определить температуру замерзания раствора и чистого растворителя по диаграмме состояния воды? Дайте обоснование этого определения.
1. Как изменяется температура кипения воды при увеличении внешнего давления?
1. Сформулируйте закон Рауля,  описывающий изменение давления насыщенного пара растворителя с увеличением концентрации растворенного вещества. Дайте объяснение этому изменению.
1. При каких концентрациях (больших или малых) верен закон Рауля? Почему?
1. Почему для растворов электролитов в закон Рауля следует вводить изотонический коэффициент (коэффициент Вант-Гоффа)?
1. Как изменяется температура замерзания раствора при увеличении его концентрации? Приведите график и укажите это изменение.
1. Что называется константой равновесия и какое ее практическое значение?
1. Как определить константу равновесия, пользуясь таблицами стандартных термодинамических величин?
1. Сформулируйте принцип смещения равновесий, называемый принципом Ле-Шателье.
1. Как изменяется константа равновесия при увеличении температуры для экзотермических реакций?
1. Как определить константу равновесия при любой температуре, если известна константа равновесия при стандартных условиях?
1. При каких температурах (высоких или низких) следует про водить экзотермические реакции, чтобы получить большой выход продуктов?
1. При каких температурах (высоких или низких) следует проводить эндотермические реакции, чтобы получить большой выход продуктов?
1. Что называется гетерогенным равновесием и как выража ется константа равновесия реакции CaCO3 = CaO + CO2?
1. Зависит ли константа равновесия от концентрации веществ, взятых для проведения реакции?
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	Химическая кинетика и катализ
1. Что называется средней и истинной скоростями реакции? Уравнение реакции первого порядка.
2. Каков физический смысл константы скорости и от чего она зависит?
3. Что называется молекулярностью реакции? Примеры моно- и бимолекулярных реакций.
4. Что называют порядком реакции? В каких случаях бимолекулярная реакция описывается уравнением первого порядка?
5. Что называется периодом полупревращения? В каких случаях он зависит от концентрации, а в каких – нет?
6. В чем заключается правило Вант-Гоффа? Вид и анализ уравнения Аррениуса.
7. Что такое энергия активации?
8. Общий механизм действия катализатора. Как он влияет на равновесие?
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	Электрохимия
1. Что называется удельной и эквивалентной электропроводностью? Единицы их измерения.
1. Что называется подвижностью ионов? Почему ионы с малым радиусом менее подвижны, чем большие?
14. Что такое разбавление растворов и как оно влияет на удельную и эквивалентную электропроводность сильных электролитов?
15. Почему с увеличением концентрации эквивалентная электропроводность растворов уменьшается?
16. Какова связь между скоростью движения ионов и его подвижностью? 
17. Почему при нейтрализации сильной кислоты щелочью электропроводность уменьшается?
18. Почему при нейтрализации слабой кислоты щелочью электропроводность увеличивается?
19. Закон разведения Оствальда. Как зависит константа диссоциации от концентрации слабого электролита?
20. Строение двойного электрического слоя. Каковы причины его возникновения?
21. Примеры обратимых элементов. Реакции, протекающие на электродах в прямом и обратном направлении.
22. Что называют стандартным электродным потенциалом? Что принято за уровень отсчета потенциалов?
23. Электроды первого и второго рода. По каким уравнениям рассчитывают их потенциалы?
24. Что такое электрод сравнения и в чем его практическое значение? 
25. Как можно путем измерения ЭДС определить рН раствора?
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	Коллоидные системы, получение, оптические и молекулярно кинетические свойства

1. Охарактеризуйте классификации гетерогенных дисперсных систем по различным признакам.
2. Дайте определение коллоидной системе.
3. Что такое лиофобные и лиофильные дисперсные системы?
4. Объясните различие свободно-дисперсных и связно-дисперсных систем.
5. Опишите получение коллоидных систем методом конденсации (физической и химической).
6. Приведите формулу мицеллы  золя Ag Cl ,полученного по реакции AgNO3 + KCl = AgCl + KNO3 (при избытке AgNO3)
7. Каким зарядом обладают коллоидные частицы?
8. Какие оптические свойства характерны для коллоидных систем?
9. Приведите уравнение Рэлея для светорассеяния (опалесценция).Какого практическое значение этого уравнения?
10. .Какие оптические приборы основаны на светорассеянии?
11. Чем флуоресценция отличается от опалесценции?
12. Какие особенности имеет закон Ламберта-Бугера-Бэра, описывающий поглощение света (абсорбцию света) для истинных и коллоидных растворов.
13. Применима ли молекулярно-кинетическая теория к коллоидным системам? Объясните.
14. Что такое броуновское движение, диффузия?
15. Опишите особенности диффузии в коллоидных системах. Что такое коэффициент диффузии?
16. Приведите уравнение Эйнштейна для коэффициента диффузии.
17. Что такое осмотическое давление? Как оно зависит от малярной и частичной концентрации? Приведите уравнение Вант-Гоффа.
18. Опишите особенности осмотического давления  коллоидных систем в сравнении с растворами низкомолекулярных соединений.

	И, Э


	Поверхностные явления и адсорбция. Коллоидные ПАВ

1. Какие явления называют поверхностными и в чем заключаются их причины?
2. Почему для лиофобных коллоидных систем  характерен избыток свободной поверхностной энергии и каковы пути его снижения?
3. В чем различие физической и химической адсорбции?
4. Что означает адсорбционное равновесие?
5. Каковы основные положения теории мономолекулярной адсорбции- теории Ленгмюра?
6. Приведите уравнение Ленгмюра и области его применимости к изотерме адсорбции.
7. Каковы причины адсорбции ионов на границе фаз (термодинамическая трактовка адсорбции и установления равновесия)?
8. В чем заключается правило Фаянса- Пескова для избирательной адсорбции?
9. Что такое поверхностное натяжение жидкостей ,каков его физический смысл и единица измерения?
10. Какие вещества называются поверхностно-активными? Каково строение молекул ПАВ?
11. Приведите уравнение изотермы адсорбции Гиббса и проанализируйте его применение к изотермам поверхностного натяжения в водных растворах   различных веществ.
12. Что такое поверхностная активность и как она меняется для различных ПАВ по правилу Траубе?
13. Опишите строение молекул коллоидных ПАВ (мицеллярных ПАВ) и состояние их в растворе.
14. Опишите классификацию и практическое применение коллоидных ПАВ.


	И, Э


	Электрические свойства, устойчивость и коагуляция коллоидных систем

1. Каковы причины возникновения двойного электрического слоя (ДЭС) на границе раздела фаз? Опишите строение этого ДЭС.
2. Что такое мицелла? Приведите схему строения и формулу мицеллы. Как зависит знак заряда коллоидной частицы от электролита –стабилизатора?
3. Что такое электрокинетический потенциал и как он меняется при добавлении к коллоидному раствору электролитов?
4. Что такое агрегативноя и кинетическая (седиментационная) устойчивость?
5. От чего зависит кинетическая устойчивость дисперсной системы?
6. Как меняется агрегативная устойчивость коллоидных растворов при добавлении электролитов? Что такое изоэлектрическое состояние?
7. В чем заключается сущность физической теории устойчивости и коагуляции- теории ДЛФО?
8. В чем состоит механизм коагуляции коллоидных систем электролитами?
9. Какие существуют правила коагуляции золей электролитами? Сформулируйте правила значности (правило Шульце-Гарди).
10. Что такое порог коагуляции? Как влияет валентность, адсорбционная способность и радиус иона – коагулятора на порог коагуляции?

	И, Э
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Основная литература по дисциплине:
1. Жмурко Г.П., Казакова Е.Ф., Кузнецов В.Н., Яценко А.В. Общая химия.-М.Академия, 2012
2. Глинка Н.Л. Общая химия: Учеб. для бакалавров / Н.Л. Глинка.-18-е изд., перераб. и доп.-М.: Юрайт, 2012.-898 с 
3. Глинка Н. Л. Задачи и упражнения по общей химии. - Москва.: Химия, 2007.
4. Батаева Е.В., Буданова А.А. Задачи и упражнения по общей химии.- М.Академия, 2010
5.  Ф.А. Агаева Лабораторный практикум по химии.- Владикавказ, 2013
6.  В.И. Елфимов, А.И. Бережной Основы общей химии,- М. Высшая школа, 2013
    Дополнительная литература:
1.Князев Д.А., Смарыгин С.Н. Неорганическая химия.-М.: 2005. 
2.Т. И. Дробышева «Общая химия», Ростов-на-Дону.: 2004
3.К. Хаускрофт, Э. Констебл «Современный курс общей химии», том 1 и 2.-М.: 2002
4.З. Е. Гольдбрайх, Е. И. Маслов «Сборник задач и упражнений по химии» .-М.:2007.
5.Н. Н. Павлов «Общая неорганическая химия» .-М.: 2002

Интернет-ресурсы
Обеспечен доступ к современным профессиональным базам данных, информационным справочным и поисковым системам (библиотека СОГУ):
- библиотеке e-library,
- электронной библиотеке диссертаций РГБ,
- университетской библиотеке online; 
собственным библиографическим базам данных:
- электронному каталогу,
Рекомендации по использованию Интернет-ресурсов и других электронных информационных источников
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II. Курс лекций по дисциплине (краткие конспекты)

Лекция 1. Количественные соотношения в химии. Химическая термодинамика: основные понятия и определения. Энтальпия. Закон Гесса. Расчет энтальпий реакций.
Периодическая система. Простые и сложные вещества. Аллотропия. Металлы, полупроводники и диэлектрики. Классы соединений. Кислотно-основные свойства. Стехиометрические законы.
Химическая термодинамика. Основные понятия термодинамики: система, внешняя среда, компонент, фаза. Открытые, закрытые и изолированные системы. Экстенсивные и интенсивные свойства системы.
Тепловой эффект химической реакции и энтальпия. Закон Гесса.
Стандартное состояние вещества. Стандартная энтальпия образования вещества. Стандартное состояние элемента. Энтальпия реакции. Расчет энтальпии реакции с использованием закона Гесса. Энтальпии образования ионов.
Лекция 2. Самопроизвольные процессы. Энтропия. Энергия Гиббса. Расчет энергии Гиббса реакции.
Макросостояние и микросостояние системы, термодинамическая вероятность. Самопроизвольное протекание процесса от состояния с низкой термодинамической вероятностью к состоянию с высокой термодинамической вероятностью. Энтропия и ее связь с термодинамической вероятностью. Возрастание энтропии системы - критерий самопроизвольности процесса.
Изменение энтропии системы и окружающей среды. Изменение общей энтропии и энергия Гиббса системы. Изменение энергии Гиббса в самопроизвольном процессе. Физический смысл энергии Гиббса.
Энергия Гиббса образования вещества в стандартном состоянии. Термодинамическая активность вещества. Учет термодинамической активности вещества при определении энергии Гиббса его образования.
Лекция 3. Термодинамический вывод константы равновесия. Кинетика химических реакций.
Расчет энергии Гиббса реакции, состояния участников которой отличаются от стандартных. Обратимые реакции. Состояние равновесия. Условность понятия обратимости реакции. Константа равновесия и ее связь со стандартной энергией Гиббса реакции. Закон действующих масс.
Простые и сложные реакции. Механизм реакции. Скорость гомогенной и гетерогенной химической реакции. Зависимость скорости химической реакции от концентрации. Кинетическое уравнение реакции. Порядок реакции, константа скорости химической реакции. Зависимость скорости химической реакции от температуры. Уравнение Аррениуса. Энергия активации химической реакции. Экспериментальное определение порядка реакции и энергии активации.
Влияние катализатора на скорость химической реакции.
Лекция 4. Обратимые реакции. Химическое равновесие. Смещение химического равновесия. Принцип Ле Шателье.
Обратимые реакции. Принцип независимости.
Кинетическое условие химического равновесия - равенство скоростей прямой и обратной реакций. Смещение химического равновесия под действием внешних условий: изменение концентраций реагентов или продуктов реакции, изменение давления, объема реакционной смеси, температуры. Принцип Ле Шателье и его термодинамическое обоснование.
Энергетический профиль обратимой химической реакции. Кинетическое обоснование принципа Ле Шателье. Почему катализатор не влияет на состояние равновесия?
Лекция 5. Растворы. Образование растворов электролитов. Сильные электролиты. Кислоты и основания.
Растворы: газообразные, жидкие и твердые. Растворимость веществ. Насыщенные и пересыщенные растворы.
Электролиты. Гидратация ионов в растворах. Энтальпия гидратации. Сильные и слабые электролиты. Равновесие диссоциации в растворах слабых электролитов. Степень диссоциации и константа диссоциации слабого электролита. Закон разбавлений Оствальда.
Сильные электролиты и неприменимость к ним понятий степени диссоциации и константы диссоциации. Ионная сила раствора. Активность иона и коэффициент активности иона. Уравнение Дебая-Хюккеля.
Теория кислот и оснований Бренстеда и Лоури. Протолитические равновесия.
Лекция 6. Ионное произведение воды. рН. Гидролиз. Буферные растворы. Произведение растворимости.
Реакции автопротолиза. Автопротолиз воды. Константа автопротолиза воды и ее зависимость от температуры. Постоянство произведения концентраций иона оксония и гидроксид-иона в водных растворах. Водородный показатель рН.
Протолитические равновесия в растворах солей. Гидролиз аниона и катиона. Константа и степень гидролиза. Необратимый гидролиз солей. Расчет рН растворов солей.
Примеры различных буферных растворов. Устойчивость их рН к добавкам сильных кислот или оснований. Почему буферная смесь позволяет поддерживать постоянное значение рН раствора? Расчет рН буферного раствора. 
Равновесие в насыщенном растворе электролита. Произведение растворимости. Условие выпадения и растворения осадка.
[bookmark: bookmark17]Лекция 7. Окислительно-восстановительные реакции. Электродный потенциал. Направление протекания окислительно-восстановительной реакции. Уравнение Нернста.
Окислительно-восстановительные реакции. Окислители и восстановители. Полуреакции окисления и восстановления. Уравнивание окислительно-восстановительных реакций методом ионно-электронного баланса или методом полуреакций. Правила использования ионов H+ , OH—
 и молекул воды H2O при уравнивании.
Электродный потенциал. Причины его возникновения. Измерение электродного потенциала в гальваническом элементе. Стандартные электродные потенциалы металлов и полуреакций. Ряд стандартных электродных потенциалов.
Определение разности электродных потенциалов полуреакций, составляющих ОВР. Связь разности электродный потенциалов ОВР с энергией Гиббса.
Зависимость электродного потенциала полуреакции от активностей ее участников. Уравнение Нернста. Направление протекания окислительно-восстановительной реакции. Расчет констант равновесия ОВР.
Лекция 8. Комплексные соединения: образование, устойчивость и свойства.
Комплексные соединения и их значение в химии и биологии. Комплексообразователь, лиганд, координационное число. Внутренняя и внешняя координационная сфера. Дентатность лигандов. Номенклатура комплексных соединений. Процесс образования комплексной частицы. Ступенчатые константы образования и константа устойчивости комплексного иона.
Основные реакции, в которые вступают комплексные частицы: реакции присоединения или замещения лиганда; реакции связанного иона комплексообразователя; реакции связанного лиганда.
[bookmark: bookmark19]Лекция 9. Строение атома. Периодический закон.
Описание микросистем с помощью волновых функций. Графическое представление волновых функций. Граничные поверхности. Орбитали атома водорода: вид граничных поверхностей и распределение знаков волновых функций.
Многоэлектронные системы. Одноэлектронное приближение и орбитали. Правила заполнения орбиталей: принцип Паули, правило Хунда. Влияние межэлектронного взаимодействия. Закономерности изменения энергий орбиталей при движении по периоду.
Свойства атомов: размер и тенденция к присоединению/отдаче электронов. Электроотрицательность.
Физическое обоснование периодического закона. Формы периодической системы («короткая» и «длинная»), их преимущества и недостатки. Стандарт IUPAC.
Роль периодического закона: «сводка данных» по строению атомов и указание аналогий в химических свойствах. Особенности элементов, у которых впервые заполняются орбитали определенного типа (1s, 2p, 3d, 4f). «Размывание» периодичности в конце системы (особенности непереходных элементов 6 периода и актиноидов).
[bookmark: bookmark20]Лекция 10. Химическая связь. Применение метода молекулярных орбиталей для описания ковалентной химической связи.
Химическая связь: ковалентная, ионная и металлическая. Методы описания ковалентной химической связи. Теория молекулярных орбиталей ЛКАО-МО.
Образование химической связи в молекуле водорода. Перекрывание атомных орбиталей. Перекрывание АО σ-типа (σ-связь). Молекулярные орбитали: соотношение энергии МО с энергиями АО, связывающие и разрыхляющие МО. Энергетические диаграммы МО, правила их построения. Энергетические диаграммы МО Н+ , Н— , Н2 и HeH . Кратность связи.
Энергетические диаграммы гомоядерных молекул второго периода. Перекрывание АО с образованием МО π-типа. Объяснение с помощью энергетических диаграмм МО свойств молекул.
Энергетические диаграммы двухатомных гетероядерных молекул. Эффективное и не эффективное перекрывание АО. Энергетические диаграммы СО, LiF.
Использования метода ЛКАО-МО для построения энергетических диаграмм многоатомных молекул.
[bookmark: bookmark21]Лекция 11. Метод отталкивания валентных электронных пар. Химическая связь в комплексных соединениях.
Предсказание геометрии многоатомных молекул. Метод отталкивания валентных электронных пар (метод Гиллеспи); основные правила метода. Определение геометрии молекул BeCl 2, BF3, CH4 , NH4 H2O, CO2.
Применение метода ЛКАО-МО для описания связи в комплексных соединениях октаэдрического строения. Построение энергетической диаграммы. Перекрывание АО иона комплексообразователя с орбиталями лигандов и образование связей σ-типа. Несвязывающие молекулярные орбитали.
Энергия расщепления. Спектрохимический ряд лигандов. Лиганды сильного и слабого поля. Высокоспиновые и низкоспиновые комплексы. Окраска комплексных соединений.
[bookmark: bookmark22]Лекция 12. Общие свойства металлов. Металлы 1 и 2 группы. Водород.
Металлы. Общие свойства. Образование химической связи в кристалле лития.
Щелочные металлы 1 группы. Распространенность в природе. Основные характеристики атомов щелочных металлов. Химическая активность щелочных металлов. Стандартные электродные потенциалы щелочных металлов. Соединения щелочных металлов с кисло родом: оксиды, пероксиды, супероксиды. Гидроксиды. Соли.
Металлы 2 группы. Распространенность в природе. Особые свойства бериллия. Физические и химические свойства металлов 2 группы. Соединения металлов 2 группы с кислородом. Гидроксиды: растворимость и основные свойства. Соли.
Окраска пламени солями щелочных и щелочноземельных металлов
Водород. Распространенность. Изотопы. Свойства атома. Молекулярный водород. Физические и химические свойства. Получение в лабораторных условиях и в промышленности. Использование водорода.
Гидриды: солеобразные, металлические, молекулярные.
[bookmark: bookmark23]Лекция 13. Галогены. 
Галогены. Свойства атомов. Простые вещества: фтор, хлор, бром, иод. Физические и химические свойства.
Силы Ван-дер-Ваальса. Три типа межмолекулярного взаимодействия: ориентационное, индукционное, дисперсионное.
Взаимодействие галогенов с водой. Растворимость в органических растворителях. Стандартные электродные потенциалы галогенов в водных растворах.
Соединения галогенов с водородом: физические и химические свойства. Водные растворы галогеноводородов. Изменение восстановительной способности кислот в ряду HF — HCl — HBr — HI.
Кислородные соединения галогенов: оксиды и оксокислоты. Устойчивость и окислительные свойства оксокислот.
Биологическая роль галогенов.
[bookmark: bookmark24]Лекция 14. Химия элементов 16 группы.
Элементы 16 группы. Кислород. Озон. Соединения с водородом (H2O и H2O2). Ионы, образуемые кислородом. Оксиды.
Описание физических свойств вещества с помощью фазовых диаграмм. Фазовая диаграмма воды.
Халькогены - сера, селен, теллур. Распространенность в природе. Геохимическая роль серы. Сера: фазовая диаграмма; физические и химические свойства. Сероводород и сульфиды. Растворимость и гидролиз сульфидов. Восстановительные свойства H2S и сульфидов.
Оксиды серы. Геометрическое строение. Сернистая и серная кислота. Окислительно-восстановительные свойства SO2 и сульфитов. Серная кислота. Сульфаты и гидросульфаты.
Селен и теллур. Водородные соединения. Высшие кислородные кислоты: формулы соединений и изменение кислотно-основных и окислительно-восстановительных свойств в ряду сера-селен-теллур. Сравнение с высшими кислородными кислотами галогенов.
[bookmark: bookmark25]Лекция 15. Химия элементов 15 и 13 групп.
Элементы 15 группы. Азот. Строение атома. Физические и химические свойства молекулярного азота. Соединения с водородом. Аммиак: строение молекулы, физические и химические свойства. Соли аммония. Соединения азота с кислородом. Селективность катализатора. Азотистая и азотная кислота. Нитриты и нитраты. Нитриды металлов.
Фосфор. Важнейшие аллотропные модификации. Выбор стандартного состояния для описания термодинамических свойств соединений фосфора. Важнейшие химические свойства белого и красного фосфора: реакции с окислителями, кислотами и щелочами. Соединения фосфора с водородом. Оксиды и кислородные кислоты фосфора: особенности строения молекул и кислотно-основных свойств. Фосфаты. Гидролиз фосфатов. Фосфатная буферная смесь. Полимерные фосфорные кислоты и АТФ. Биологическая роль фосфора.
Мышьяк, сурьма и висмут. Водородные соединения: закономерности изменения строения молекул, устойчивости и кислотно-основных характеристик. Галогениды. Высшие кислородные кислоты сурьмы и мышьяка. Висмутаты. 
Элементы 13 группы. Бор. Необычные структуры простого вещества и соединений с металлами. Соединения бора с водородом. Оксид B2O3 . Особенности кислотно-основного поведения борной кислоты. Полибораты и бура.
Алюминий. Реакции Al с кислотами и щелочами. Свойства оксида и гидроксида. Алюмотермия.
[bookmark: bookmark26]Лекция 16. Общая характеристика переходных металлов. Переходные металлы 4-7 групп.
Общая характеристика переходных металлов: электронная конфигурация, проявляемые степени окисления, свойства, распространенность. «Лантаноидное сжатие».
Металлы 4 группы: титан, цирконий, гафний. Проявляемые степени окисления и их устойчивость. Физические и химические свойства. Особые свойства титана. Оксиды и гидроксиды металлов 4 группы. Галогениды. Биологическая роль.
Металлы 5 группы: ванадий, ниобий и тантал. Электронное строение атомов, проявляемые степени окисления и их сравнительная устойчивость. Физические и химические свойства. Высшие оксиды. Ванадиевая кислота. Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства соединений ванадия в степенях окисления +4,+3 и +2. Восстановление ванадата натрия цинком.
Металлы 6 группы: хром, молибден, вольфрам. Электронное строение атомов, проявляемые степени окисления и их сравнительная устойчивость. Физические и химические свойства. Высшие оксиды и соответствующие им кислоты. Хромовая, дихромовая кислоты и их соли. Окислительные свойства дихромата калия в различных средах. Оксиды и гидроксиды хрома в низших степенях окисления.
Металлы 7 группы: марганец, технеций, рений. Электронное строение атомов, проявляемые степени окисления и их сравнительная устойчивость. Физические и химические свойства. Высшие оксиды. Марганцевая кислота и ее соли. Манганаты. Свойства оксидов и гидроксидов марганца в степенях окисления +4 и +2.
Биологическая роль металлов 4-7 группы.
[bookmark: bookmark27]Лекция 17. Переходные металлы 8-12 групп. Элементы 14 группы.
Железо, кобальт, никель. Электронная структура и свойства атомов. Сравнительная устойчивость степеней окисления +3 и +2. Взаимодействие с кислотами. Пирофорные свойства. Коррозия железа. Оксиды и гидроксиды: кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства. Комплексы элементов триады железа. Биологическая роль железа.
Металлы 11 группы: медь, серебро и золото. Электронная структура атомов. Устойчивые степени окисления. Взаимодействие с кислотами. Изменение электродных потенциалов металлов при комплексообразовании и образовании малорастворимых веществ. Соединения меди в степени окисления +1: оксид, гидроксид, галогениды. Оксид серебра Ag2O. Соли
серебра.
Металлы 12 группы: цинк, кадмий и ртуть. Электронная структура атомов. Взаимодействие с кислотами. Особенные свойства ртути. Оксиды и гидроксиды цинка и кадмия. Оксиды ртути. Биологическая роль элементов 12 группы. 
Элементы 14 группы: углерод, кремний, германий, олово и свинец. Многообразие соединений углерода. Аллотропные модификации углерода и олова. Понятие о зонной теории. Диэлектрики, полупроводники, металлы.
Оксиды углерода. Угольная кислота и ее соли. Карбонатные буферные системы.
Оксид кремния и многообразие кремниевых кислот. Гидролиз силикатов.
[bookmark: bookmark28]Лекция 18. Явление осмоса. Экологические проблемы.
Явление осмоса. Самопроизвольность протекания процесса. Осмотическое давление. Диализ.
Взаимодействие олова и свинца с кислотами. Оксиды и гидроксиды: кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства.
Основы рационального природопользования и охраны окружающей среды. Пресная и соленая вода. Процессы химического выветривания. Состав атмосферы. Загрязнение атмосферы антропогенными выбросами. Проблема глобального потепления.




III. МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ  ПО ПОДГОТОВКЕ К ЛАБОРАТОРНО-ПРАКТИЧЕСКИМ ЗАНЯТИЯМ ПО ХИМИИ



Занятие 1
Техника безопасности. Знакомство с лабораторией. 
Цели работы
· изучить «Правила техники безопасности при работе в кабинете химии»;
· познакомиться с лабораторной посудой и оборудованием и правилами обращения с ними;
· знать правила оказания  первой помощи при несчастных случаях и уметь их применять. 

1. ОБЩИЕ ПРАВИЛА РАБОТЫ В ХИМИЧЕСКОЙ ЛАБОРАТОРИИ
Лабораторные работы проводят в специально оборудованной химической лаборатории. При работе в лаборатории необходимо знать и строго соблюдать установленные правила. Работать разрешается только после ознакомления с правилами по технике безопасности и правилами работы в химической лаборатории.
1. Рабочее место содержите в чистоте и порядке, не загромождайте его посторонними предметами.
2. Не допускайте попадания химических реактивов на кожу и одежду. Нельзя брать вещества руками и пробовать на вкус
3. Не уносите на свои рабочие места реактивы общего пользования. Если нет указаний по дозировке реактивов для данного опыта, то берите их в минимальном количестве.
4. Запрещается пользоваться реактивами без этикеток или с со мнительными этикетками.
5. Во всех опытах используйте дистиллированную воду. Сухие реактивы берите только чистым шпателем. Не путайте пробки от склянок с различными реактивами. Излишки реактивов не высыпайте и не выливайте в склянки, из которых они взяты.
6. Особую осторожность соблюдайте при работе с ядовитыми и вредными веществами, с концентрированными кислотами и щелочами. Работать с ними следует в вытяжном шкафу.
7. При нагревании жидкости в пробирке необходимо держать ее так, чтобы в случае разбрызгивания жидкость не попала на самого экспериментатора и рядом работающих студентов, т.е. отверстие пробирки должно быть направлено в сторону от себя и товарищей. Лучше всего направить его на стенку вытяжного шкафа. Не забывайте пользоваться при этом держателем.
8. После опытов остатки реактивов сливайте в раковину после разбавления водой. Металлы собирайте в отведенную для этого склянку. Остатки агрессивных и дорогостоящих реактивов собирайте в специальные склянки.
9. Не трогайте, не включайте и не выключайте без разрешения рубильники и электрические приборы.
10. В лаборатории соблюдайте тишину, не занимайтесь посторонними делами, не проводите опыты, не относящиеся к данной лабораторной работе и не описанные в методическом указании.
Студентам следует заранее готовиться к лабораторному занятию. Выполнению лабораторной работы предшествует собеседование с преподавателем. Подготовку рекомендуется начинать с изучения теоретического материала, относящегося к данной работе. Необходимо твердо усвоить основные теоретические положения, законы и их математические выражения.
Перед выполнением работы следует ознакомиться с методикой проведения эксперимента, изучить принцип действия приборов и установок, понять цель работы. При выполнении лабораторной работы внимательно следите за ходом опыта. В случае неудачной постановки опыта, прежде чем его повторить, установите причину неудачи. После окончания работы необходимо вымыть посуду, привести в порядок рабочее место.
За чистоту и порядок на рабочем месте отвечает студент, а в лаборатории - дежурный студент. Дежурный принимает рабочее место у студентов, закончивших выполнение лабораторной работы, и сдает лабораторию лаборанту. Кроме того, дежурный студент должен получить у лаборанта все необходимое для проведения данной лабораторной работы, а после окончания занятия - сдать. После выполнения лабораторной работы студент должен оформить отчет и сдать его преподавателю.
Отчет должен содержать следующие сведения:
1. Название работы и дату ее выполнения.
2. Цель работы.
3. Номер и название опыта.
4. Краткое описание хода работы с указанием условий проведения опыта.
5. Рисунки и схемы используемых приборов,
6. Наблюдения и уравнения реакций.
7. Расчеты, таблицы, графики.
8. Выводы. Ответы на контрольные вопросы.
Если в лабораторных работах необходимо проводить расчеты, следует иметь в виду, что излишняя точность в расчетах, значительно превышающая экспериментальную погрешность, не повышает точность результата. Для числовых значений рассчитываемых величин достаточно 3-4 значащие цифры (число знаков, стоящих после предшествующих им нулей). Число значащих цифр не следует путать с числом знаков после запятой. Так в числах: 101,3; 21,73; 0,4385; 0,004500 имеется четыре значащих цифры. В расчетах принято указывать значащие цифры и в том случае, когда это нули, стоящие в конце числа. Поэтому правильной будет запись с точностью до четвертой значащей цифры - 0,2500, а не 0,25.
Результаты измерений неизбежно будут отклоняться от истинных значений соответствующих величин. Для определения ошибки необходимо получить 4-5 параллельных результатов измерений и найти среднее арифметическое значение, которое будет больше всего приближаться к истинному значению.
При обработке результатов следует определять абсолютную и относительную ошибку измерения данной величины.
	Абсолютная ошибка показывает, на сколько данная измеряемая величина больше или меньше истинной величины
	[image: ]

	Отношение абсолютной ошибки к истинной величине, умноженное на 100 %, дает относительную ошибку определения (в процентах) или погрешность:
	[image: ]


Если результаты измерений необходимо представить в виде графи ка, то чертеж необходимо выполнять на миллиметровой бумаге и вклеить его в отчет. Оси координат располагают на расстоянии 2 - 2,5 см от края листа. Около осей указывают буквенные обозначения величин и их единиц измерений. Масштаб выбирают так, чтобы кривая полученной зависимости занимала почти всю площадь графика и не прижата к одной из осей координат. Против делений ставят числовые значения измеряемой величины. Кривую проводят через точки, руководствуясь не только их расположением, но и теоретическими соображениями о виде полученной зависимости. Если исследуемая зависимость должна быть линейна, то проводят прямую линию, так чтобы большинство точек приближались к этой линии. Экспериментальные точки могут несколько отклоняться от нее из-за погрешности эксперимента.
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №1
Лабораторная посуда
1.2. Лабораторная химическая посуда
В химической лаборатории очень часто приходится работать с посудой из стекла и фарфора. Лабораторную посуду можно подразделить на следующие виды:
1. посуду общего назначения;
2. посуду специального назначения;
3. мерную посуду;
4. фарфоровую посуду.
1.2.1. Посуда общего назначения
Пробирки (рис. 1.) используют для проведения химических опытов с небольшим количеством веществ. Пробирки могут быть цилиндрические и конические. Хранят пробирки в штативах. Перемешивание веществ в них проводят встряхиванием пробирки, нанося небольшой удар пальцем по нижней части пробирки. Моют пробирки с помощью ерша.
Колбы (рис. 2.) бывают разной вместимости (от 1-2 литров до 25 миллилитров) и разной формы: плоскодонные, круглодонные, конические, колбы Вюрца.
Стаканы (рис. 3.) могут быть разной вместимости (от 1 литра до 25 миллилитров), разной формы, разные по высоте и ширине, термостойкие и нетермостойкие.
Воронки (рис. 4.) бывают различной формы и размеров, и в зависимости от этого имеют разное назначение.
1.2.2. Посуда специального назначения
Эксикаторы (рис. 5.) применяют для хранения веществ, легко поглощающих влагу, и для высушивания веществ. Для этого в нижнюю часть эксикатора помещают вещества, которые способны поглощать воду: СаCl2 (безводный), H2SO4 (концентрированная), Р205.
Промывные склянки (рис. 6.) используют для промывания, очистки и высушивания газов.
1.2.3. Мерная посуда
Мерная посуда (рис. 7.) - мерной называют посуду, применяемую для измерения объема жидкости с разной точностью.
Для измерения объема с небольшой точностью применяют мерные цилиндры и мензурки.
Для точного измерения объема жидкости используют пипетки, бюретки и мерные колбы.
Мерная посуда может быть разной вместимости. В зависимости от объема, который должен быть измерен, подбирается посуда соответствующей вместимости. Мерная посуда градуируется в миллилитрах (мл) или литрах (л). 1 мл соответствует 1 см3, а 1 л - 1 дм3.
При измерении объема жидкости мерный сосуд необходимо держать в вертикальном положении, а отсчеты вести по нижней части вогнутой поверхности мениска жидкости. Причем глаз наблюдателя должен находиться на одной горизонтальной линии с нижним краем мениска (рис. 8.).
Пипетки (рис. 7.) используют для отмеривания и переноса, точно определенного объема жидкости. Обыкновенная пипетка представляет собой стеклянную трубку небольшого диаметра с расширением посередине или без него, если пипетка небольшой вместимости (от 0,1 до 2-5 мл). Нижний конец пипетки оттянут в капилляр, а на верхнем конце имеется метка, до которой набирают жидкость. Для отмеривания необходимого объема жидкости нижний конец пипетки, соответствующей вместимости, опускают в жидкость до дна сосуда и с помощью груши (или рта, если раствор не опасен) набирают жидкость, следя за тем, чтобы кончик пипетки все время находился в жидкости. Жидкость набирают выше метки на 2-3 см, затем быстро закрывают верхнее отверстие указательным пальцем, придерживаю пипетку большим и средним пальцами. Затем, слегка ослабив нажим указательного пальца, дают жидкости медленно вытекать из пипетки. Как только нижний мениск жидкости дойдет до метки, палец снова плотно прижимают к верхнему отверстию пипетки. Таким образом, с помощью пипетки отбирается необходимый объем жидкости. Затем пипетку вводят в колбу (или стакан), в которую нужно перенести жидкость, отнимают указательный палец от верхнего отверстия пипетки и дают жидкости стечь по стенке колбы. Оставшуюся при этом жидкость в пипетке не выдувают, так как объем пипетки рассчитан на свободное истечение жидкости.
Бюретки (рис. 7.) применяют при титровании или для того, чтобы отмерить объем жидкости с точностью до 0,05 мл. Бюретка – стеклянная градуированная трубка, нижний конец которой оттянут и на него надета резиновая трубка со стеклянным шариком. Могут быть и бюретки с притертым стеклянным краном.
Перед началом работы бюретки закрепляют в штативе. Заполняют бюретку жидкостью сверху через воронку так, чтобы внутри находился раствор без пузырьков воздуха. Для удаления пузырьков воздуха резиновую трубку изгибают таким образом, чтобы кончик капилляра был направлен вверх, и вытесняют жидкостью весь воздух. Затем бюретку заполняют до нулевой отметки.
Мерные колбы (рис. 7.) используют для приготовления растворов точной концентрации. Для этого в колбу вносят точную навеску сухого вещества или рассчитанный объем исходного раствора. Затем до половины объема колбы наливают дистиллированную воду. Раствор тщательно перемешивают и доливают дистиллированную воду до метки, (последние 1-2 мл лучше по каплям с помощью пипетки). Потом плотно закрывают колбу пробкой и тщательно перемешивают раствор, переворачивая колбу несколько раз.
1.2.4. Фарфоровая посуда
К фарфоровой посуде относят тигли, чашки, ступки, кружки, стаканы и т. д. (рис. 9). Чашки и тигли используют для выпаривания жидкостей и прокаливания твердых веществ. Они выдерживают температуру выше 1000°С. Для измельчения твердых веществ используют ступки.
1.3. Первая помощь при несчастных случаях
В лаборатории бывают случаи, требующие неотложной медицинской помощи, - порезы рук стеклом, ожоги горячими предметами, кислотами, щелочами. В особо серьезных случаях необходимо обратиться к врачу.
Для оказания первой помощи в лаборатории имеется аптечка.
1. При ранении стеклом удалите осколки из раны, смажьте края раны раствором йода и перевяжите бинтом.
2. При ожоге рук или лица реактивом смойте реактив большим количеством воды, затем либо разбавленной уксусной кислотой (в случае ожога щелочью), либо раствором соды (в случае ожога кислотой), а затем опять водой.
3. При ожоге горячей жидкостью или горячим предметом обожженное место обработайте свежеприготовленным раствором перманганата калия, смажьте обожженное место мазью от ожога или вазелином. Можно присыпать ожог содой и забинтовать.
4. При химических ожогах глаз обильно промойте их водой, используя глазную ванночку, а затем обратитесь к врачу.
	[image: ]
	[image: ]




	Занятие  2	
Основные классы неорганических соединений
Семинар
Вопросы:
1. Простые и сложные вещества. Металлы и неметаллы
2. Оксиды; определение оксидов. Оксиды солеобразующие (кислотные, основные, амфотерные) и несолеобразующие. Основные химические свойства оксидов.
3. Кислоты. Названия и формулы кислот. Структурные формулы кислот. Классификация кислот: по содержанию кислорода; по основности; по силе кислоты.
4. Гидроксиды. Кислотные, амфотерные и основные гидроксиды.
5. Основания, их классификация: по кислотности, растворимости в воде, способности диссоциировать.
6. Соли. Классификация солей (средние, кислые, основные, комплексные, двойные).
Умения и навыки:
Уметь: 
· классифицировать неорганические вещества по классам;
· составлять формулы оксидов, кислот и оснований и давать им названия;
· составлять структурные формулы оксидов и кислот;
· различать соли кислые, основные, средние. По названиям солей составлять их формулы, пользуясь таблицей растворимости;
· составлять уравнения реакций получения оксидов из простых веществ;
· составлять уравнения реакций взаимодействия оксидов с водой, с кислотами и шелочами.

Максимальное количество балов за занятие – 5.

Занятие 3
[bookmark: bookmark3]Реакционная способность веществ
Вопросы и задачи для самостоятельной работы
1.  Какой объем займут:
а)	1 г водорода;
б)	32 г кислорода;
в)	14 г азота при нормальных условиях?
2. Вычислить массу в граммах при нормальных условиях:
[bookmark: bookmark4]а)	1 л азота;
б)	8 л С02;
в)	1 м3 кислорода.
3. Какой объем займут 3,01 • 1023 молекул хлора?
4. Сколько молекул содержится в 8 г кислорода?
5. Сколько молей серной кислоты (H2S04) содержится в 196 г ее?
6. Сколько молей карбоната натрия (Na2C03) содержится в 53 г его?
7. Сколько молей гидроксида натрия (NaOH) содержится в 40 г его?
8. Определить:
а)	число молей магния в 0,486 г магния;
б)	число молей сульфата алюминия в 34,2 г его;
в)	число молей воды в 1 л при 4° С, 1,013 • 105 Па (760 мм рт. ст.).
9. Выразить в молях и в граммах:
6,02 • 1021 молекул ацетилена С2Н2.
10. Одинаково ли число молекул:
а)	в 1 г водорода и в 1 г кислорода;
б)	в 1 моле водорода и в 1 моле кислорода?
11. Найти простейшую и истинную формулу газа, имеющего следующий состав: 82,76 % С; 17,24 % Н. Плотность по воздуху 2,01.
12. При прокаливании 2,94 г кристаллогидрата хлорида кальция выделилось 1,45 г воды. Составить формулу данного кристаллогидрата.
13. Какие кислоты соответствуют следующим ангидридам: кремниевому Si02, фосфорному Р205, азотному N205,  азотистому N203? 
14. Какие соединения называются кислотами? Привести примеры бескислородных и кислородсодержащих кислот. Дать химические названия следующих кислот: НС1, НСlO4,  Н2SО4,  НМпО4,  H2C03, H2Si03, H2S.	
15. С какими из указанных веществ: Са(ОН)2, СО2,  К2О, ВаС12, Cu(N03)2, H3P04, Fe203 будет реагировать серная кислота?
16.Какие неорганические соединения относятся к классу оснований? Указать, какие из указанных оснований являются растворимыми, а какие - нерастворимы в воде: КОН, Ва(ОН)2,  А1(ОН)3, Mg(OH)2, Fe(OH)2, Cr(OH)3, NH4OH, Zn(OH)2. Какие основания называются щелочами и какие из указанных к ним относятся?
17. Написать реакции получения NaOH, Ва(ОН)2, исходя: 1) из металлов натрия и бария; 2) из их оксидов.
18. Составить уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:
а)	ВаО→ ВаС12 → Ba(N03)2→ BaS04
б)	Fe → Fe203 → FeCl3 → Fe(N03)3 → Fe(OH)3 → Fe203
в)	Cu → CuO → CuS04 →Cu(OH)2 → CuCl2→ Cu
г)	К → КОН → KHS → K2S→ FeS      
                  CaO→ CaCl2

Д) Ca
                 Ca(OH)2 → Ca(N03)2 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №2
[bookmark: bookmark0]Основные классы неорганических соединений
Опыт 1. Свойства оксидов
а.	Взаимодействие оксидов с водой
В две сухие чистые пробирки поместить на кончике шпателя в одну - оксид магния, в другую - оксид фосфора (V). Добавить в каждую пробирку приблизительно 5 мл дистиллированной воды. С помощью 2-3 капель фенолфталеина в первой пробирке и 2-3 капель метилоранжа во второй пробирке определить реакцию полученной среды. Написать уравнения соответствующих реакций, наблюдения, выводы.
б.	Взаимодействие основного оксида с кислотой
В сухую чистую пробирку поместить на кончике шпателя оксид магния. Добавить приблизительно 5 мл H2S04. Растворился ли оксид магния? Какого цвета стал раствор? Написать уравнения соответствующих реакций, наблюдения, выводы.
в.	Взаимодействие кислотного оксида с основанием
[bookmark: bookmark1]В сухую чистую пробирку поместить на кончике шпателя оксид фосфора (V) и добавить приблизительно 5 мл NaOH. Растворился ли в щелочи оксид фосфора (V)? Написать уравнение соответствующей реакции, наблюдения, выводы.
Опыт 2. Получение и свойства оснований
а.	Получение нерастворимых оснований
В сухую чистую пробирку налить приблизительно 5 мл раствора сульфата меди и добавить 1-2 мл раствора NaOH. Что вы наблюдаете в результате реакции? Написать уравнение реакции, наблюдения, выводы.
б.	Взаимодействие оснований с кислотами
Половину полученного в пункте (а) осадка поместите в чистую пробирку и добавьте раствор H2S04 до полного растворения осадка. Написать уравнение реакции, наблюдения, выводы.
в.	Взаимодействие щелочей с растворами солей
[bookmark: bookmark2]В чистую пробирку налить 3-5 мл раствора хлорида марганца (II) и добавить такой же объем раствора NaOH. Что Вы наблюдаете в результате реакции? Написать уравнение реакции, наблюдения, выводы.
Опыт 3. Получение и свойства солей
а.	Взаимодействие металла с кислотой
В сухую чистую пробирку поместите кусочек цинка и добавьте приблизительно 5 мл раствора H2S04. Какой газ при этом выделяется? Почему? Написать уравнение реакции, наблюдения, выводы.
б.	Взаимодействие раствора соли с металлом
В сухую чистую пробирку поместить кусочек цинка и добавить приблизительно 5 мл раствора CuS04. Что вы наблюдаете? Написать соответствующее уравнение реакции, наблюдения, выводы.
в.	Взаимодействие раствора соли с кислотой
В сухую чистую пробирку налить приблизительно 5 мл раствора Pb(N03)2 и добавить такой же объем НСl. Что вы наблюдаете? Написать соответствующее уравнение реакции, наблюдения, выводы.
г.	Взаимодействие раствора соли со щелочью
В сухую чистую пробирку налить приблизительно 5 мл раствора FeCl3 и добавить приблизительно такой же объем NaOH. Что вы наблюдаете? Написать соответствующее уравнение реакции, наблюдения, выводы.
д.	Взаимодействие растворов двух солей друг с другом
В сухую чистую пробирку налить приблизительно 5 мл раствора ВаС12 и добавить такое же количество сульфата натрия. Что вы наблюдаете? Написать соответствующее уравнение реакции, наблюдения, выводы.

Занятие 4
РАСТВОРЫ
Вопросы и задачи для самостоятельной работы
1. Какой объём 6,0 М раствора HCl нужно взять для приготовления 25 мл 2.5 М раствора соляной кислоты?
2. Плотность 40 %-ного раствора азотной кислоты равна 1,25 г/мл. Рассчитайте молярность и моляльность этого раствора.
3. В какой массе воды надо растворить 67,2 л НCl (объём измерен при нормальных условиях), чтобы получить 9 %-ный  (по массе) раствор соляной кислоты?
4. Какую массу 20 %-ного (по массе) раствора КОН надо добавить к 1 кг 50 %-ного (по массе) раствора, чтобы получить 25 %-ный раствор?
5. Определить массовую долю вещества в растворе, полученном смешением 300 г 25 %-ного и 400 г 40 %-ного (по массе) растворов этого вещества.
6. Рассчитать молярную массу эквивалента концентрированной соляной кислоты (плотность 1,18 г/мл), содержащей 36,5 % (масс.) HCl.
7. К 100 мл 96 %-ной H2SO4 (ρ=1,84 г/мл) прибавили 400 мл воды. Получился раствор плотностью 1,220 г/мл. Вычислить его молярную концентрацию эквивалента и массовую долю H2SO4.
8.	К 500 мл 32 %-ной (по массе) азотной кислоты (ρ=1,20 г/мл) прибавили 1 л воды. Чему равна массовая доля кислоты в полученном растворе?
9. До какого объёма надо разбавить 500 мл 20 %-ного (по массе) раствора хлорида натрия (ρ=1,152г/мл), чтобы получить 4,5 %-ный раствор (ρ=1,029г/мл)?
10. Плотность 9 %-ного раствора сахарозы C12H22O11 равна 1,035 г/мл. Вычислить: а) концентрацию сахарозы в г/л; б) молярность; в) моляльность раствора.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №3 
Приготовление растворов различной концентрации
Опыт 1. Приготовить раствор соли заданной концентрации. 
Для этого рассчитать навеску сухой соли и объем воды для приготовления раствора; навеску соли взвесить на технохимических весах, перенести в химический стакан и растворить в рассчитанном количестве воды. В полученном растворе с помощью ареометра измерить относительную плот ность. Для установления расхождения найденной величины плотности со справочными величинами студент должен найти относительную ошибку эксперимента:
                           	  ρтеор.       – ρпракт.
                                  Z =                                            100 %
	                                             ρтеор.

Опыт 2.  Вычислить молярную, нормальную концентрации и титр раствора кислоты или щелочи.
Измерить с помощью ареометра относительную плотность выданного раствора.  По справочной таблице найти массовую долю вещества в растворе и вычислить молярную, нормальную концентрации и титр раствора.

Занятие 5
Химическая кинетика. Скорость химической реакции. Химическое равновесие

Вопросы и задачи для самостоятельной работы
1. .Что называют скоростью химической реакции? От каких факторов она зависит?
2. Как и почему изменяется скорость химической реакции при изменении температуры?
3. Что называют энергией активации?
4. От каких факторов зависит скорость химической реакции в гетерогенных системах?
5. Что называют катализатором? Какое влияние и почему оказывает катализатор на скорость химической реакции?
6. Какое состояние обратимой реакции называют химическим равновесием?
7. Написать уравнение константы равновесия для каждого из следующих обратимых процессов:
а) 2NO2(r) = 2NO (r) +O2(r)
б) 3H2(r) + N2(r)  = 2NH3(r)
в) H2(r) + CuO(к) =H2O(г)  + Cu(к)
8. Вычислите константу равновесия реакции, используя табличные данные:  SO3(r) + H2O(ж) =H2SO4(ж).       Ответ: 3,14·1014.
9. Рассчитайте константу равновесия реакции
С25Н28О7  + НСl = С25Н27O6Cl + H2O
Если для её проведения смешали 12 мл 10-2М раствора С25Н28О7 и 15 мл 10-2М раствора НСl. Полученную смесь разбавили водой до 50 мл. Равновесная концентрация С25Н27O6Cl оказалась равной 2,03∙10-3моль/л.                                   Ответ: 3,14∙105.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №4
Скорость химической реакции. Химическое равновесие
Опыт 1. Влияние концентрации реагирующих веществ на скорость химической реакции.
О скорости реакции можно судить по скорости изменения какого-либо свойства системы, например, окраски, электропроводности, давления, спектра и т.д.
В предлагаемом опыте, преследующем цель убедиться в справедливости закона действия масс, измеряется не скорость реакции, а промежутки времени между началом реакции и видимым результатом ее. Однако этот  промежуток времени связан определенным соотношением со скоростью реакции: чем больше скорость, тем меньше промежуток времени.
В основу опыта положено взаимодействие тиосульфата натрия с серной кислотой. Процесс этот, протекая многостадийно, приводит к слабой опалесценции и дальнейшему помутнению раствора от выпавшей свободной серы:
Na2S2O3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2O + SO2 + S↓
Ваша задача – зафиксировать время слабого помутнения раствора в трех вариантах, в каждом из которых реагирует разное количество серной кислоты с одним и тем же количеством тиосульфата натрия, при различных начальных концентрациях тиосульфата натрия.
Выполнение опыта. Приготовить три раствора тиосульфата натрия различной концентрации. Для этого в три сухие пробирки внести: в первую – 5 мл 1н раствора тиосульфата натрия и 10 мл воды, во вторую – 10 мл 1н раствора тиосульфата натрия и 5 мл воды, в третью - 15 мл 1н раствора тиосульфата натрия без воды.
Таблица 1
Влияние концентрации на скорость химической реакции
	№ пробирки 
	Число мл раствора Na2S2O3
	Число мл Н2О
	Общий объем раствора (число мл)
	Концентрация Na2S2O3,     (условная)
	Время течения реакции по секундомеру,  t   (с)
	Скорость реакции
v = 1/t,  (усл. ед)

	1
	5
	10
	15
	1С
	
	

	2
	10
	5
	15
	2С
	
	

	3
	15
	0
	15
	3С
	
	



Таким образом, начальная концентрация Na2S2O3 будет: в пробирке №1– 1С в пробирке  №2 – 2С, в пробирке №3 – 3С.
Включить секундомер. В пробирку №1 добавить один мл 2н раствора серной кислоты. По секундомеру измерить время от момента добавления кислоты до появления в растворе заметной опалесценции. Также добавить по одному мл 2н серной кислоты в пробирки №2 и №3, отмечая время до появления в растворе опалесценции.
Данные опыта занести в таблицу 1. Рассчитать относительную скорость реакции  и вписать ее значения в таблицу. Оформить результаты наблюдений в виде графика, откладывая на оси абсцисс концентрацию тиосульфата натрия в виде равномерно стоящих от начала координат трех точек, на оси ординат – относительную скорость. Сделать вывод о характере этой зависимости, а также о том, почему зависимость должна выражаться прямой линией и почему в качестве первой точки этой прямой правомерно использовать точку начала координат. 
Опыт 2. Влияние температуры на скорость химической реакции
В основе опыта лежит та же реакция, что и в опыте 1:
Na2S2O3 + H2SO4 = Na2SO4 + H2O + SO2 + S↓
Ваша задача – зафиксировать время появления опалесценции раствора при различных температурах, но одинаковых концентрациях реагирующих веществ.
Выполнение опыта. Налить в стаканы на 1/2 высоты воду: в первый стакан – водопроводную, во второй – смесь водопроводной и горячей (температура должна быть на 10оС выше, чем в первом стакане), в третий – горячую (температура на 10о  выше, чем во втором стакане).
В три пробирки набрать по 10 мл 1н раствора тиосульфата натрия и опустить по одной в стаканы.
Замерить температуру в стаканах. Не вынимая пробирку с тиосульфатом, добавить в нее 1 мл 2н серной кислоты и измерить время по секундомеру от момента добавления кислоты до появления легкой опалесценции. Повторить  опыты с раствором тиосульфата и серной кислотой при двух других температурах. Произвести отсчет времени реакции по секундомеру, как и в первом случае. Результаты наблюдений внести в таблицу 2.


Таблица 2
Влияние температуры на скорость реакции
	№ наблюдения
	Температура опыта,   оС

	Время течения реакции по секундомеру,  t (с)
	Скорость реакции, (усл. ед)


	1
	
	
	

	2
	
	
	

	3
	
	
	



Оформить результаты наблюдений в виде графика, откладывая на оси абсцисс температуру, а на оси ординат – относительную скорость реакции. Сделать вывод о влиянии температуры на скорость реакции, отметив, почему графическая зависимость от температуры не может выражаться прямой линией. Используя уравнение Вант-Гоффа, установить форму линии и ответить, почему нельзя начинать эту линию от начала координат.
Опыт 3. Влияние катализатора на скорость химической реакции
Изучить влияние катализатора на скорость реакции можно на примере восстановления перманганата калия. Процесс протекает при комнатной температуре медленно. Ускоряют эту реакцию ионы марганца (II).
Выполнение опыта. В две пробирки поместить несколько капель раствора KMnO4, 1М раствора щавелевой кислоты и серной кислоты. В одну из них бросить кристаллик MnSO4. Через некоторое время отметить изменение окраски растворов в пробирке. Сделать вывод о роли MnSO4. Написать уравнение реакции. 
2KMnO4 + 5H2C2O4 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + K2SO4 + 10CO2 + 8H2O
Опыт 4. Смещение химического равновесия при изменении концентрации веществ.
Обратимая реакция между хлоридом железа (III) и роданидом калия или роданидом аммония протекает по уравнению:
FeCl3 + 3KCNS   ⇄   Fe(CNS)3 + 3KCl
Образующийся в результате реакции роданид железа (III) имеет темно-красный цвет. По изменению интенсивности окраски можно судить об изменении концентрации Fe(CNS)3, т.е. о смещении равновесия в ту или иную сторону. 
Выполнение опыта. В одну пробирку налить примерно 10 мл 0,0025 н раствора хлорида железа (III) и добавить такое же количество 0,0025 н раствора роданида калия или аммония. Раствор размешать стеклянной палочкой и содержимое разлить в 4 пробирки. Одну из пробирок оставить в качестве контрольной (для сравнения). Внести в первую пробирку концентрированный раствор хлорида железа, во вторую – несколько капель насыщенного раствора роданида калия, в третью – немного твердого хлорида калия. Осторожно перемешайте растворы в пробирках и сопоставьте интенсивности окраски полученных растворов с цветом исходного раствора в контрольной пробирке.
Составить уравнение реакции. Написать выражение для константы равновесия. Результаты наблюдений занесите в таблицу 3.
Таблица 3
Влияние концентрации веществ на смещение равновесия
	№ пробирки
	Добавляемое вещество
	Изменение интенсивности окраски (ослабление, усиление)
	Направление смещения равновесия (вправо, влево)


	1
	FeCl3
	
	

	2
	KCNS
	
	

	3
	KCl
	
	



Занятие 6
Семинар по теме «Химическая связь»
Вопросы к семинару
1. Состав ядра атома. Изотопы. Тяжёлая вода. Распространённость атомных ядер в земной коре.
2. Периодический закон Д.И.Менделеева. Периодическая система элементов. Группы, подгруппы и периоды. Предсказательная функция периодической системы.
3. Основные положения теории электронного строения атома. Квантовый характер энергетических изменений. Корпускулярно-волновой дуализм. Принцип неопределённости. Квантовые числа. 
4.  Электронные орбитали. Принцип Паули. Правило Гунда. Заполнение электронами энергетических уровней и подуровней.
5. Химическая связь как перекрывание атомных орбиталей и образование молекулярных орбиталей. Условия образования молекул. 
6. Типы химической связи: неполярная, полярная и ионная.
7. Способы образования связи: ковалентный и донорно-акцепторный. 
8.  Гибридизация атомных орбиталей. Углы между связями. Одинарная, двойная и тройная связи. 
9. Молекулы кислорода, азота, воды, аммиака, метана, этана, этилена, ацетилена. 
10. Ионы аммония и гидроксония. 
11. Кристаллические решётки. Структуры алмаза и графита.
12.  Водородная связь.

Занятие  7
РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ
Вопросы и задачи для самостоятельной работы
1. Что называется электролитом? Чем отличаются сильные электролиты от слабых?
2. От чего зависит степень диссоциации электролита? Как она связана с константой диссоциации?
3. Вычислить константу диссоциации CH3COOH, если степень диссоциации в 0,1 н растворе равна 1,34%.
4. Константа диссоциации HNO2равна 5∙10-4 . Вычислить степень её диссоциации в 0,05 М растворе.
5. Константа диссоциации HF равна 7,4∙10-4 . Вычислить степень её диссоциации в 0,3 М растворе.
6. Вычислить константу диссоциации угольной кислоты по первой ступени, если степень её диссоциации в 0,1М растворе равна 0,00173.
7. Растворимость AgI равна 1,2∙10-8 моль/л. Вычислить произведение растворимости AgI.
8. Растворимость Fe(OH)3 равна 1,9∙10-10 моль/л. Вычислить произведение растворимости Fe(OH)3.
9. Растворимость сульфата бария в воде равна 2,45∙10-3 г/л. Вычислить произведение растворимости BaSO4.
10. Произведение растворимости PbCl2 равно 1,7∙10-5. Чему равна концентрация Pb2+-ионов в насыщенном растворе хлорида свинца?




ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №5
Электролитическая диссоциация
Опыт 1. Характер диссоциации гидроксидов
Пронумеровать 5 пробирок и внести по 4-5 капель 0,5 н растворов: MgCl2, АlС13,  Na2Si03,  NiS04,  ZnS04. Прибавить в пробирки 1, 2, 4, 5 по несколько капель (до начала выпадения осадков гидроксидов) 0,5 н раствора щелочи, в пробирку 3 -  2 н раствора соляной кислоты. Определить химический характер выпавших гидроксидов. Для этого полученные суспензии гидроксидов разлить по двум пробиркам, в одну добавить по 5-6 капель 0,5н раствора НС1, в другую - по 6-8 капель 0,5 н раствора NaOH.
Следует вспомнить, что гидроксиды могут иметь основный характер (основания), кислотный характер (кислородсодержащие кислоты) и обладать амфотерными свойствами (амфотерные гидроксиды).
Например, при приливании к раствору соли MgCl2 раствора щелочи выпадает осадок Mg(OH)2, который имеет основный характер, так как растворяется только в кислотах:
MgCl2 + 2NaOH = Mg(OH)2↓ + 2NaCl 
Mg(OH)2↓ + 2HC1 = MgCl2 + 2H20
Эти же реакции в ионном виде:
Mg2+ + 20Н‾ = Mg(OH)2 ↓
Mg(OH)2↓ + 2Н+ = Mg2+ + 2Н20
Следовательно, Mg(OH)2 основный гидроксид и диссоциирует только по основному типу (с отщеплением гидроксид-иона)
Mg(OH)2 = Mg2+ + 20Н‾
Гидроксид кремния получается при взаимодействии силиката натрия с сильной кислотой:
Na2Si03 + 2НС1 =↓H2Si03 + 2NaCl
Выпадает студенистый осадок. Это кремниевая кислота, она взаимодействует только с раствором щелочи:
H2Si03 + 2NaOH = Na2Si03 + 2Н20 
Эти же реакции в ионном виде:
Si032‾ + 2Н+ = H2Si03
H2Si03 + 20Н‾ = Si032- + 2Н20
Гидроксид кремния (кремниевая кислота) диссоциирует только по кислотному типу:
H2Si03 = 2Н+ + Si032-
Гидроксиды цинка и алюминия могут диссоциировать в водных растворах и по основному и по кислотному типам (амфотерны):
2Н+ + [Zn(OH)4] 2-   ↔   Zn(OH)2  ↔Zn2+ + 20Н‾
 Н+ + [А1(ОН)4]‾ ↔ А1(ОН)з ↔ А13+ + ЗОН‾
Суспензии этих гидроксидов растворяются и в кислотах, и в щелочах:
Аl(0Н)3 + ЗН+ = А13+ + ЗН20
 Аl(ОН)3 + ОН‾=[А1(ОН)4]‾
После проведения опыта сделать записи получения каждого из гидроксидов в молекулярном и ионном видах. Свойства гидроксидов иллюстрировать уравнениями реакций взаимодействия их с кислотой и со щелочью в молекулярной и ионной формах.
Опыт 2. Смещение равновесия диссоциации слабых электролитов
В две пробирки внести по 5-7 капель 0,1н раствора уксусной кислоты. В каждую пробирку прибавить одну каплю метилового оранжевого. Под влиянием каких ионов метиловый оранжевый принимает розовую окраску? Одну пробирку с уксусной кислотой оставить в качестве контрольной, а в другую внести 3-4 микрошпателя ацетата натрия и перемешать раствор стеклянной палочкой. Сравнить окраску полученного раствора с окраской раствора в контрольной пробирке. Уксусная кислота - слабая. Ее диссоциация:
СН3СООН = СН3СОО‾ + Н+
При добавлении в одну из пробирок кристаллов CH3COONa наблюдается изменение цвета раствора. Это объясняется тем, что соль CH3COONa сильный электролит, диссоциирует на ионы:
CH3COONa = СН3СОО‾ + Na+
Поэтому в растворе увеличивается концентрация иона СН3СОО‾, это смещает равновесие диссоциации уксусной кислоты в направлении обратной реакции:
СН3СООН = СН3СОО‾ + Н+
Опыт 3. Условия выпадения осадка
В две пробирки внести по 2-3 капли раствора сульфата железа (II). В одну из них добавить такой же объем сероводородной воды, в другую - раствор сульфида аммония:
ПP(FeS) = 5 ∙ 10‾18
Осадок выпадает в том случае, когда произведение   концентраций ионов труднорастворимого вещества в растворе больше произведения растворимости этого вещества.
[Fe2+] • [S2‾] > ПP(FeS)
В первом случае (FeS04+ H2S →) сульфат железа (II) должен был реагировать с очень слабой кислотой (сероводородной), концентрация S2‾ в растворе очень мала и [Fe2+] ∙ [S2‾] < ПP(FeS). Во втором случае
 (NH4)2S = 2NH4+ + S2‾ - концентрация ионов серы S2‾ оказалась достаточной, чтобы произведение [Fe2+] • [S2‾] превысило произведение растворимости сульфида железа ПP(FeS) и осадок выпал.

Занятие 8
Растворы электролитов (продолжение)
Вопросы и задачи для самостоятельной работы
1. Вычислить концентрацию Н+ - ионов, если концентрация ОН¯ -ионов (моль/л) равна: а)4∙10-10 ; б)1.6∙10-13; в)5∙10-6; г)3,2∙10-7.
2. Вычислить концентрацию ОН¯ -ионов, если концентрация Н+ - ионов (моль/л) равна: а)10-8 ; б)2∙10-4; в) 8∙10-7; г)0,4∙10-11.
3. Вычислить рН растворов, в которых концентрация Н+ - ионов (моль/л) равна: а)10-5 ; б)2∙10-7; в) 4,8∙10-11; г)7,7∙10-3, д)3∙10-11
4. Вычислить рН растворов, в которых концентрация ОН¯ - ионов (моль/л) равна: а)6.5∙10-6 ; б)9∙10-9; в)1,4∙10-3; г)8,7∙10-8, д)2∙10-5
5. Вычислить рН и рОН 0,01 М раствора HCl, приняв =1.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №6
Водородный показатель. Гидролиз солей
Опыт 1. Окраска некоторых индикаторов в различных средах
Налить в три пробирки немного разбавленного раствора какой-либо кислоты, в другие три - дистиллированной воды и еще в три -разбавленного раствора щелочи. Пробирки распределить на три серии (кислота, вода, щелочь) и добавить в каждую по несколько капель растворов индикаторов: в первую серию - лакмуса, во вторую - метилового оранжевого и в третью фенолфталеина. Содержимое пробирок размешать стеклянной палочкой. Наблюдения записать в таблицу.
	Название индикатора
	Окраска индикатора

	
	в кислой среде pH <7
	в нейтральной среде pH = 7
	в щелочной среде pH >7

	Метиловый оранжевый
	
	
	

	Фенолфталеин
	
	
	

	Лакмус
	
	
	


Опыт 2. Реакция среды в растворах различных солей
В шесть пробирок до '/5 их объема налить дистиллированную воду и добавить нейтральный раствор лакмуса. Одну пробирку оставить в качестве контрольной, а во все остальные добавить по одному микрошпателю кристаллов следующих солей: ацетата натрия, хлорида алюминия, карбоната натрия, ацетата аммония, хлорида калия. Растворы размешать стеклянной палочкой. Полученные результаты внести в таблицу.
	№ пробирок
	Формула соли
	Окраска
	Реакция среды
	pH раствора (pH <7, pH = 7, pH >7)

	1
	Контроль
	
	
	

	2
	CH3COONa
	
	
	

	3
	А1С1 з
	
	
	

	4
	Na2C03
	
	
	

	5
	CH3COONH4
	
	
	

	6
	КС1
	
	
	



1. Соль CH3COONa - ацетат натрия. Гидролиз этой соли идет по аниону, так как соль образована слабой уксусной кислотой (СН3СООН) и сильным основанием (NaOH). Ионное уравнение реакций:
СН3СОО- + НОН = СН3СООН + ОН‾ ; pH >7
Уравнение реакции в молекулярном виде:
CH3COONa + Н20 = СН3СООН + NaOH
2. Соль АlСl3 - хлорид алюминия. Эта соль образована слабым основанием (А1(ОН)3) и сильной кислотой (НС1). Гидролиз этой соли идет но катиону.
Ионное уравнение реакции:
А13+ + НОН = (А10Н)2+ + Н+; pH < 7
Молекулярное уравнение реакции:
А1С13 + Н20 = А10НС12 + НС1
В результате гидролиза образуется основная соль гидроксо-хлорид алюминия.
3. Соль Na2C03 - карбонат натрия. Гидролиз идет по аниону, так как соль образована слабой угольной кислотой (Н2С03) и сильным основанием (NaOH). Уравнение реакции в ионном виде:
С032-+ НОН = HС03‾ + ОН‾;    pH > 7
Уравнение в молекулярном виде:
Na2C03 + Н20 = NaHC03 + NaOH
В результате гидролиза образуется кислая соль гидрокарбонат натрия.
4. Соль CH3COONH4 - ацетат аммония. Она образована слабым основанием (NH4OH) и слабой кислотой (СН3СООН). Гидролиз идет и по аниону, и по катиону:
CH3COONH4 + Н20 = СН3СООН + NH4OH;    pH » 7
5. Соль (NH4)2C03 - карбонат аммония. Она образована слабым основанием (NH4OH) и слабой (летучей) кислотой (Н2С03). В данном случае гидролиз идет по катиону и по аниону и необратимо. Что хорошо понятно из ионного уравнения реакции:
2NH4+ + С032- + 2Н20 = 2NH4OH + Н2СОэ;  pH ≈ 7 
(NH4)2C03 + Н20 = 2NH4OH + СО2
6. Соль КСl - хлорид калия. Эта соль образована сильным основанием (КОН) и сильной кислотой (НСl). Гидролизу не подвергается.
Опыт 3. Случай полного (необратимого) гидролиза солей
В две пробирки внести по 6-8 капель раствора хлорида алюминия. В одну пробирку добавить такой же объем раствора сульфида аммония, в другую - раствора карбоната натрия.
Полный необратимый гидролиз происходит тогда, когда соль образована слабым основанием и слабой (летучей) кислотой. Но полный гидролиз может идти и при сливании двух растворов электролитов, в солях которых содержатся соответствующие ионы. Такой гидролиз называется еще совместным. Это происходит, например, при сливании растворов солей:
а)	хлорида алюминия А1С13 и сульфида аммония (NH4)2S;
б)	хлорида алюминия А1С13 и карбоната натрия Na2C03.
Составим ионные уравнения реакций. Гидролизуются «слабые» ионы — новая соль не получается в первом случае:
2А13+ + 3S2+ + 6Н20 = Al(OH)3↓ + 3H2S↑
Во втором случае: 
2А13+ + ЗС032- + ЗН20 = 2А1(ОН)3↓+ ЗС02↑
2А1С13 + 3Na2C03 + 3H20 = 12Al(OH)3↓ + 3C02↑+ 6NaCl
При сливании новая соль не образуется, так как происходит гидролиз новой соли по катиону и по аниону. Продукты гидролиза: малорастворимые основания и слабые, летучие кислоты.
Занятие 9
Окислительно-восстановительные процессы
Вопросы и задачи для самостоятельной работы
1.	Какие из реакций являются окислительно-восстановительными:
а)	Zn + H2S04 = ZnS04 + Н2
б)	3Zn + 4H2S04 = 3ZnS04 + S + 4H20
в)	Zn (OH)2 + H2S04 = ZnS04 + 2H20
 г) Zn (OH)2 + 2NaOH = Na2 [Zn(OH)4]
2.	Какие из веществ могут проявлять как окислительные, так и вос становительные свойства: KMn04, Mn02, Na2S03, V205, KI, HN02?
3. К какому типу окислительно-восстановительных реакций относится каждый приведённый пример:
 а) Na3AsO3 + I2 + H2O → Na3AsO4 + 2HI
б) Cl2 + 2NaOH → NaCl + NaClO + H2O
в) 2AgNO3 →   2Ag + 2NO2 + O2
4. По приведенной электронно-ионной схеме составить уравнение окислительно-восстановительной реакции в молекулярной форме:
10Fe2+ - 10е‾ = 10Fe3+
2Мn04‾ + 10е‾ + 16Н+ = 2Мn 2+ + 8Н20
5. Какой из окислителей является наиболее сильным: Мn02, РЬ02, К2Сг207?
6. В каком направлении будет протекать реакция:
2КСГ02 + 3Br2 + 8КОН→ 2КСlO4 + 6КВг + 4Н20
7. Дописать уравнения реакций и подобрать коэффициенты:
а)	КМп04 + Zn + H2S04 =
б)	Сl2 + I2 + Н20 =
[bookmark: bookmark6]в)	К2Сг207 + H2S04 + FeS04 =

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №7
Окислительно-восстановительные реакции
Опыт 1. Окислительные свойства перманганата калия в разных средах
В три пробирки внести по 3-4 капли раствора перманганата калия КМп04. Затем в первую добавить 3-4 капли разбавленного раствора H2S04, во вторую – 3-4 капли воды, в третью – 3-4 капли концентрированного раствора КОН. В каждую пробирку внести раствор сульфита натрия Na2S03 до изменения цвета раствора.
Отметить наблюдаемые изменения. Написать уравнения реакций между КМп04 и Na2S03 в кислой, нейтральной и щелочной средах. Рассчитать ЭДС реакций, используя таблицу стандартных окислительно-восстановительных потенциалов. Сделать заключение об окислительной способности перманганата в разных средах.
Опыт 2. Окислительные свойства дихромата калия
Определить возможность протекания реакции
Сг2О72- + 14Н+ + 6е‾ = 2Сг3+ + 7Н20
при использовании в качестве восстановителей - иодида калия KI, сероводородной воды H2S и нитрита натрия NaN02, рассчитав ЭДС каждой реакции. Подтвердить правильность ответа опытным путем. Для этого в три пробирки внести по 3-4 капли раствора дихромата калия К2Сг207 и по 3-4 кап ли разбавленного раствора H2S04. В первую пробирку добавить раствор иодида калия KI, во вторую -  раствор сероводорода H2S, в третью - раствор нитрита натрия NaN02 до появления устойчивой окраски. Записать наблюдения и уравнения реакций.

Опыт 3. Окислительные свойства галогенов
Пользуясь таблицей стандартных окислительно-восстано вительных потенциалов, определить, с помощью каких галогенов, взятых в качестве окислителя, можно провести процесс окисления железа(II) в железо(III):
Fe2+ → Fe3+
Подтвердить правильность ответа экспериментально. Для этого в три пробирки налить по 4-5 капель свежеприготовленного раствора соли Мора (NH4)2Fe(S04)2 ▪ 6Н20 (раствор содержит ионы Fe2+); в первую - добавить 4 - 5 капель хлорной воды, во вторую - бромной воды, в третью - йодной воды. В каждую пробирку добавить по 2-3 капли тиоцианата аммония NH4SCN, являющегося реактивом на ионы Fe3+. Отметить, в каких пробирках появилось красное окрашивание раствора. Написать уравнения наблюдаемых реакций.
Опыт 4. Восстановительные свойства галогенидов
 (Опыт проводить под тягой.)
Сравнить восстановительную способность ионов Вг‾ и I‾ по значениям стандартных окислительно-восстановительных потенциалов.
Убедиться в различной восстановительной способности галогенид-ионов по взаимодействию их с концентрированным раствором H2S04. Для этого в две пробирки поместить по 1 микрошпателю кристаллов бромида калия КВг и иодида калия KI и добавить несколько капель концентрированного раствора H2S04.
О ходе реакции судить по изменению окраски растворов и по запаху выделяющихся газов (сернистого газа и сероводорода). Написать уравнения реакций.
Опыт 5. Влияние комплексообразования на окислительно-восстановительные свойства веществ
Стандартный окислительно-восстановительный потенциал для простых ионов железа больше, чем для цианидных комплексных ионов:
Е0Fe3+/Fe2+ =0,77 B, Е0 ([Fe(CN)6]3-/[Fe(CN)6]4- )= 0,36 В
По значениям Е° определить:
1) какие ионы - Fe2+ или [Fe(CN)6]4- — могут быть окислены йодной водой (Е° I2/2I‾ = 0,54 В);
2) какие ионы - Fe3+ или [Fe(CN)6]3- - способны окислить иодид-ионы. Ответ подтвердить экспериментально.
Для этого в две пробирки внести по 3-4 капли йодной воды. В одну пробирку добавить 3-4 капли раствора соли, содержащей Fe2+, в другую - 3-4 капли раствора K4[Fe(CN)6], В какой пробирке наблюдается обесцвечивание йодной воды?
В две другие пробирки внести 3-4 капли раствора иодида калия KI, подкислить разбавленным раствором H2S04. Затем в одну пробирку добавить 3-4 капли раствора хлорида железа (III) FeCl3, в другую – 3-4 капли раствора гексацианоферрата(III) калия K3[Fe(CN)6].
В какой пробирке выделяется свободный иод? Сделать вывод о влиянии комплексообразования на окислительные способности ионов Fe3+.
Опыт 6. Окислительно-восстановительные свойства соединений элементов, находящихся в промежуточной степени окисления
Убедиться в окислительно-восстановительной двойственности нитрита натрия NaN02.
Для этого в одну пробирку поместить 3-4 капли раствора перманганата калия КМп04, подкислить разбавленным раствором H2S04 и добавить раствор NaN02 до обесцвечивания раствора.
В другую пробирку внести 3-4 капли раствора иодида калия KI, подкислить разбавленным раствором H2S04 и добавить раствор NaN02 до изменения окраски.
Как объяснить наблюдаемые явления? Написать уравнения реакций. В каком случае нитрит-ионы проявляют восстановительные и в каком - окислительные свойства? При восстановлении нитрит-ионов выделяется азот, а при их окислении образуются нитрат-ионы.
Опыт 7. Реакция диспропорционирования
В пробирку поместить 2-3 кристалла сульфита натрия Na2S03. Закрепить пробирку в штативе и нагревать в течение 5-6 мин. В остывшую пробирку добавить 8-10 капель дистиллированной воды и растворить продукты реакции.
С помощью раствора сульфата меди CuS04 обнаружить образовавшиеся сульфид-ионы S2-. Сравнить действие раствора CuS04 на раствор исходной соли. Какое еще вещество, кроме сульфида натрия, образовалось при термическом разложении сульфита натрия? Как его обнаружить? Написать уравнение реакции диспропорционирования Na2S03 при прокаливании.
Опыт 8. Внутримолекулярные окислительно-восстановительные процессы
В пробирку внести несколько кристаллов нитрата меди Cu (N03)2 • ЗН20. Закрепить пробирку в штативе и осторожно нагревать, наблюдая изменение цвета кристаллов и цвета выделяющегося газа. Написать уравнение реакции разложения нитрата меди(II), учитывая окраску возможных продуктов реакции: безводный Cu(N03)2 - белый; Cu(N02)2 - не существует; СuО - черный; Сu - красный; N2, NO и 02 - бесцветные газы; N02 - бурый. Указать окислитель и восстановитель в молекуле нитрата меди(II).


Занятие 10
Электролиз
Электролиз - это окислительно-восстановительный процесс, протекающий на электродах при пропускании постоянного электрического тока через раствор или расплав электролита. На катоде (отрицательном электроде) происходи процесс восстановления, а на аноде (положительном электроде) - процесс окисления.
При электролизе разбавленных водных растворов катодные процессы будут определяться электродным потенциалом катиона, который необходимо сравнивать с потенциалом восстановления ионов водорода из воды (-0,41 В):
1) ионы металлов, потенциал которых значительно меньше этого значения, восстанавливаться не будут; на катоде будет выделяться водород из воды:
2Н20 + 2е‾ = Н2 + 20Н‾
2) ионы металлов, потенциал которых значительно выше этого значения, будут восстанавливаться на катоде:
Меn+ + пе‾ = Ме°
3) при значениях потенциала металла, близких к -0,41 В, на катоде происходит восстановление как ионов водорода из воды, так и ионов металла. Следовательно, чем больше электродный потенциал металла, тем легче восстанавливаются его ионы.
Анодные процессы на инертных анодах будут определяться соотношением потенциалов разрядки анионов соли и воды: прежде всего окисляются бескислородные анионы (I‾, Вг‾, Cl‾, S2‾, CN‾); если же раствор содержит кислородсодержащие анионы (PO43- , S042‾ , N03‾), то на аноде окисляются молекулы воды:
2Н20 - 4е‾ = 02 + 4Н+
В случае растворимого анода окисляется сам анод. Например: 
1) электролиз раствора AgN03 на угольных электродах
AgN03 = Ag+ + NO3‾   Е°(Ag+/Ag)=0,8В » -0.41В;
(катод): Ag+ + е‾ = Ag              4 (восстановление)
(анод): 2Н20 - 4е‾ = 02 + 4Н+     1 (окисление)

4 Ag++ 2Н20 = 4Ag + 02 + 4Н+ (общее уравнение электролиза)

2) электролиз раствора КС1 на угольных электродах
КСl = К+ + Сl‾
Е°(K+/K)=-2,92 В « -0,41В;
(катод): 2Н20 + 2е‾ = Н2 + 20Н‾ (восстановление)
(анод): 2Сl‾ - 2е‾ = Сl2	(окисление)

2Н20 + 2Сl‾ = Н2 + Сl2 + 20Н‾ (общее уравнение электролиза)
3) электролиз раствора СuС12 с использованием Сu-анода
СuСl2 = Сu2+ + 2Сl‾
(катод): Сu2+ + 2е‾ = Сu	(восстановление)
(анод):   Сu - 2е‾ = Сu2+	(окисление)

Е°(Cu2+/Cu)== 0,34В < Е°( Сl2/2Сl‾) = 1,36В
[image: Описание: C:\Users\admin\Desktop\для 1 курса\media\image2.jpeg]Масса т выделившегося на электроде вещества может быть рассчитана по формуле


Где I - сила тока; τ — время пропускания тока через электролит, с; М - молярная масса эквивалента вещества, г/моль;  F — постоянная Фарадея, равная 96 500 Кл/моль.
Вопросы и задачи для самостоятельной работы
1. Написать уравнения электродных процессов при электролизе разбавленных растворов: а) хлорида магния; б) сульфата меди; в) нитрата калия на угольных электродах.
2. Составить схемы электролиза водного раствора хлорида цинка, если: а) анод цинковый; б) анод угольный.
3. Раствор содержит ионы Fe2+, Ag+, Bi3+, РЬ2+ одинаковой концентрации. В какой последовательности эти ионы будут выделяться при электролизе, если напряжение достаточно для выделения любого металла?
4. Олово в электрохимическом ряду напряжений стоит до водорода. Объяснить, почему возможно электролитическое выделение олова из водных растворов его солей.
5. Неочищенная медь содержит примеси Ag и Мn. Что произойдет с этими примесями при электролитическом рафинировании меди?
6. Вычислить массу ртути, выделившейся на катоде при пропускании тока силой 5 А через раствор нитрата ртути(II) в течение 20 мин.
7. Что образуется в растворе у катода при электролизе растворимых солей бария?
8. При электролизе каких водных растворов (КС1, NaN03, ZnS04, H2S04) происходит разложение воды?

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №8
Электролиз
Опыт 1. Электролиз раствора CuS04 
В электролизер налить 0,5 М раствор сульфата меди(II). Опустить в оба колена электролизера угольные электроды, присоединить их к источнику постоянного тока и пропускать ток в течение 5-10 мин. К раствору на анодном участке добавить раствор лакмуса. Составить уравнения реакций, протекающих на электродах. Промыть электроды и электролизер.
Опыт 2. Электролиз раствора Na2S04
 В электролизер налить 0,5 М раствор сульфата натрия, прибавить в оба колена сосуда по 3-4 капли раствора лакмуса и пропускать ток в течение 5-10 мин. Как изменится окраска раствора на катодном и анодном участках? Какие газы выделяются на электродах? Написать уравнения электродных процессов.
Опыт 3. Электролиз раствора KI
 В электролизер налить 0,5 М раствор иодида калия, прибавить в оба колена сосуда по 3-4 капли раствора фенолфталеина. Пропускать ток в течение 5-10 мин. Наблюдать выделение пузырьков газа и окрашивание раствора у катода. К раствору в анодной части прибавить 2 капли раствора крахмала. Отметить наблюдения. Составить уравнения реакций, протекающих на электродах.


Часть 2 (II семестр)
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №9
Химические свойства s-, p- И d-элементов
Контрольные вопросы:
1. Напишите электронные формулы атомов элементов-металлов I и II групп главных подгрупп. Какова валентность этих элементов в невозбужденных и возбужденных состояниях?
2.	Как изменяются восстановительные свойства элементов I и II групп главных подгрупп в периоде (слева направо) и подгруппе (сверху вниз)? С чем это связано? 
3.	Составьте уравнения реакций взаимодействия натрия и магния с кислородом, водородом, хлором, водой.
4.	Составьте уравнения реакций получения гидроксида бериллия и бария. Какими свойствами обладают гидроксиды бериллия и бария? Ответ подтвердите соответствующими уравнениями реакций. 
5.	Допишите уравнения реакций и укажите окислитель и восстановитель:
а)	NaH + С12 =
б)	Na + Н2 =
в)	Ва + Н20 =
6.	Напишите электронные формулы атомов элементов третьего периода III-VII групп. Какую валентность в невозбужденном и возбужденном состояниях проявляют эти элементы? 
7.	Напишите уравнение реакции получения РЬ(ОН)2. Какими свойствами обладает этот гидроксид?
8.	Может ли аммиак быть: а) окислителем; б) восстановителем? Почему? 
9.	Чем отличается действие разбавленной азотной кислоты на металлы от действия соляной и разбавленной серной кислот?
10.	Укажите окислительно-восстановительные свойства сероводорода при его взаимодействии с другими веществами. Ответ подтвердите уравнениями реакций.
11.	Дайте характеристику окислительно-восстановительных свойств серной и сернистой кислот.
12.	Дайте сравнительную характеристику химических свойств галогенов, указав: а) строение их атомов; б) проявляемые каждым из них валентности; в) формулы водородных соединений.	Как меняются окислительно-восстановительные свойства галогенов с увеличением их порядкового номера?
13.	Напишите электронные формулы атомов циркония, кадмия, железа. Какую валентность проявляют эти элементы в невозбужденном и возбужденном состояниях?
14.	В какой степени окисления марганец проявляет только окислительные свойства? Напишите электронную формулу марганца в этой степени окисления.
15.	Как получить из металлического железа соль железа (II), соль железа (III)?
16.	Пользуясь рядом напряжений металлов, укажите, могут ли медь и серебро при обычных условиях вытеснить водород из разбавленных кислот? В какой разбавленной кислоте металлическая медь растворяется? Напишите уравнения реакций.

Опыт 1. Сравнение химической активности щелочных металлов
Кусочек натрия пинцетом бросьте в кристаллизатор с водой, к которой добавлен фенолфталеин. Накройте кристаллизатор стеклом. Наблюдайте течение опыта. Аналогичный опыт проведите с литием и калием. Сопоставьте химическую активность по отношению к воде щелочных металлов. Составьте уравнения соответствующих реакций.
Опыт 2. Взаимодействие магния с разбавленными кислотами
	В две пробирки поместите порошок магния (на кончике микрошпателя) и добавьте в каждую пробирку по 3-5 капель растворов кислот: в первую – соляной, во вторую – серной. Что происходит с магнием? Какой газ выделяется? Напишите уравнения протекающих реакций.
Опыт 3. Получение диоксида углерода и растворение его в воде
Соберите прибор, микроколбу укрепите вертикально в штативе, положите в нее 3-4 маленьких кусочка мрамора, внесите 5-8 капель воды и 10-12 капель концентрированной соляной кислоты. Быстро закройте колбу пробкой с газоотводной трубкой, конец которой опустите в приготовленную заранее пробирку с нейтральным раствором лакмуса. Отметьте изменения окраски лакмуса. Напишите уравнение реакции получения диоксида углерода и растворения его в воде.
Опыт 4. Соли угольной  кислоты. Получение карбоната и гидрокарбоната кальция
 В коническую пробирку до половины ее объема налейте известковой воды. Приготовьте прибор для получения диоксида углерода. Выделяющийся диоксид углерода пропускайте через раствор известковой воды до выпадения осадка карбоната кальция. Продолжайте пропускать диоксид углерода до получения прозрачного раствора – образования растворимого гидрокарбоната кальция. Полученный раствор слегка нагрейте. Наблюдайте выпадение осадка карбоната кальция.
Ca(OH)2 + CO2 →CaCO3 + H2O
CaCO3+ CO2 + H2O →Ca(HCO3)2
Ca(HCO3)2 →CaCO3+ CO2 + H2O
Опыт 5. Восстановительные свойства аммиака
В пробирку внесите 3-4 капли перманганата калия и 3-5 капель раствора аммиака (с массовой долей 25%). Смесь слегка подогрейте. Что произошло с окраской раствора? Напишите уравнение соответствующей реакции, учитывая, что аммиак окисляется до свободного азота, а осадок представляет собой диоксид марганца МпО2
2KmnO4 +2NH3 →2MnO2 + N2 + 2KOH + 2H2O
Опыт 6. Окислительные свойства азотной кислоты
а) Взаимодействие разбавленной азотной кислоты с медью и оловом (опыт проводить под тягой) В две пробирки внесите по 3-4 капли разбавленной азотной кислоты (плотностью 1,12 г/см3).В одну из пробирок опустите кусочек медной стружки, в другую – кусочек олова. В обоих случаях реакция идет с образованием, главным образом, бесцветного газа NO и нитратов олова (II) и меди (II).
Напишите уравнение реакции взаимодействия разбавленной азотной кислоты с оловом и медью.
Б) Взаимодействие концентрированной азотной кислоты с медью и оловом
В две пробирки поместите по маленькому кусочку меди и олова. Прибавьте к ним по 3-5 капель концентрированной азотной кислоты. Осторожно подогрейте обе пробирки.
Отметьте свои наблюдения и напишите соответствующие уравнения реакций, считая, что при нагревании в обоих случаях азотная кислота восстанавливается до бурого газа NO2.
Опыт 7. Получение гидроксида хрома (III) и изучение его свойств
Получите в двух пробирках гидроксид хрома взаимодействием растворов соответствующей соли хрома и гидроксида натрия. Отметьте цвет и характер осадка. В одну из пробирок добавьте избыток раствора гидроксида натрия, в другую – несколько капель раствора кислоты, наблюдайте растворение осадка в обоих случаях. Напишите уравнения соответствующих реакций.
Опыт 8. Окислительные  свойства соединений хрома(VI)
а)	Окисление иодида калия. В пробирку внесите 6- 7 капель раствора дихромата калия, 2-3 капли раствора серной кислоты и 3-4 капли раствора иодида калия. Как изменилась окраска раствора?
 K2Cr2O7 + 6KI + 7H2SO4→Cr2(SO4)3 + 3I2 + 4K2SO4 + 7H2O
б)	Окисление сероводорода. К 2-3 каплям раствора дихромата калия прибавьте столько же 1 М серной кислоты и пропустите медленно ток сероводорода до изменения окраски раствора и появления серы в коллоидном состоянии. 
K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 → Cr2(SO4)3 + 3S + K2SO4 + 7H2O
Опыт 9. Комплексные соединения меди
В пробирку с 2-3 каплями сульфата меди прибавьте несколько капель 2 М раствора гидроксида аммония. Наблюдайте выделение основной соли (Cu0H)2S04. 
2CuSO4 +2NH4OH  →(Cu0H)2S04 + (NH4)2 S04
Продолжайте прибавление гидроксида аммония по каплям до полного растворения основной соли. Напишите уравнение реакции, учитывая, что в избытке раствора гидроксида аммония образуются одновременно комплексное основание и комплексная соль меди (II), содержащие медно-аммиачный комплексный ион с координационным числом 4.
Отметьте окраску исходного раствора сульфата меди и раствора, содержащего комплексные соединения меди.
 (Cu0H)2S04 + 8NH4OH →[Cu(NH3)4](OH)2 + [Cu(NH3)4]SO4 + 8Н2О
Какая химическая связь осуществляется в комплексном ионе [Cu(NH3)4]2+?
Для комплексного иона [Cu(NH3)4]2+  укажите: комплексообразователь и напишите его электронную формулу; лиганды и координационное число; неподеленную пару электронов в атоме-доноре; свободные орбитали, предоставляемые акцептором; гибридизацию атомных орбита лей и структуру комплексного иона.
Опыт 10. Растворение цинка в кислотах и щелочах
Поместите в пробирку 4-5 капель 2 М раствора серной кислоты, добавьте один микрошпатель цинковой пыли и подогрейте. Какой газ выделяется? То же проделайте с концентрированной серной кислотой, какой газ выделяется?
Zn + H2SO4 (разб.)→Zn SO4  + H2
4Zn +5 H2SO4 (конц.)→4Zn SO4  + H2S + 4H2O
Проверьте растворимость цинка в 2 М растворах соляной кислоты и едкой щелочи. 
Zn + 2HCl (разб.)→ZnCl2  + H2
Zn +  2NaOH + 2H2O →Na2[Zn(OH)4 ] + H2
Ко всем опытам напишите наблюдения и выводы. Окислительно-восстановительные реакции решите методами электронного баланса или ионно-электронным методом.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА № 13
Техника выполнения аналитических реакций
Аналитические реакции могут быть проведены с веществами, находящимися в твердом или растворенном состоянии. В зависимости от состояния вещества и наблюдаемого эффекта различают следующие виды качественных реакций:
· реакции с твердыми веществами - механохимические (растирание) и пирохимические (окрашивание пламени и образование перлов);
· реакции с веществами в растворенном состоянии осадочные, цветные, микрокристаллоскопические, люминисцентные, с выделением газа (по наблюдаемому эффекту); пробирочные, капельные, экстракционные (по технике выполнения).
Опыт 1. Растирание сухих солей
На фарфоровую пластинку помещают по несколько кристалликов CoS04 и KSCN и растирают стеклянной или фарфоровой палочкой с плоским концом. Наблюдают появление окраски образовавшегося соединения. Повторяют опыт, используя FeCL3 и KSCN. Записывают уравнения реакций и цвет их продуктов.
Опыт 2. Проба на окрашивание пламени
Петлю из нихромовой проволоки погружают в концентрированную соляную кислоту и прокаливают в бесцветном (аналитическом) пламени горелки до исчезновения желтой окраски пламени. Повторяют опыт, внося в пламя поочередно соли меди, калия, лития, бария, натрия, стронция.
Результаты записывают в виде таблицы из трех столбцов:
а) определяемый металл; б) соль, в состав которой входит этот металл; в) наблюдаемая окраска пламени.
Опыт 3. Осадочная реакции
Осадочные реакции обычно выполняют в центрифужных пробирках, внося в них растворы веществ капельными пипетками, не касаясь стенок пробирок. При необходимости смесь перемешивают вращательными движениями или стеклянной палочкой.
Для проведения опыта в пробирку помещают 5-7 капель раствора хлорида стронция (II) и добавляют столько же капель раствора сульфата меди. Наблюдают образование вначале мути, а затем осадка. Пробирку вставляют в гнездо центрифуги, уравновешивая ее другой пробиркой с таким же объемом воды. Центрифугу включают на 2-3 минуты. Пробирку вынимают после полной остановки центрифуги и сливают из нее жидкость над осадком; промывают осадок, прибавляя к нему небольшой объем воды и повторяя центрифугирование. Промывания проводят до обесцвечивания центрифугата и фиксируют цвет осадка сульфата стронция. Записывают уравнение реакции.
Опыт 4. Цветная капельная реакция
а)	На бумаге.
В капилляр набирают раствор сульфата меди и наносят его на полоску фильтровальной бумаги, прикасаясь к ней кончиком капилляра. Затем таким же образом наносят реагент - раствор аммиака. Наблюдают окраску образовавшегося соединения и записывают уравнение реакции.
б)	На пластинке.
В углубление фарфоровой или стеклянной пластинки помещают 1 каплю раствора нитрата натрия и 1 каплю раствора дифениламина. Наблюдают возникающий эффект.
Опыт 5. Реакция с выделением газа
а)	В пробирке.
Вносят в пробирку 6-8 капель раствора хлорида аммония и столько же гидроксида натрия, определяют запах выделяющегося при нагревании этой пробирки газа, направляя его ток движением ладони от пробирки к себе.
б)	В газовой камере.
Газовую камеру составляют из двух часовых стёкол или чашек Петри. На внутреннюю часть крышки камеры наносят влажную полоску индикаторной бумаги, а на нижнюю часть камеры - по 1 капле растворов хлорида аммония и гидроксида натрия. Наблюдают окраску индикаторной бумаги. Записывают уравнение реакции и делают выводы.
Опыт 6. Микрокристаллоскопическая реакция
На чистое сухое предметное стекло наносят по капле раствора хлорида натрия и цинкуранилацетата с помощью капельных пипеток или стеклянных палочек. Затем капли соединяют (не перемешивают!) стеклянной нитью или палочкой с заострённым концом и через 3-5 минут наблюдают под микроскопом форму образовавшихся кристаллов.
Зарисовывают кристаллы и записывают уравнение реакции.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №14
Определение  влажности пищевых продуктов
Определение массовой доли гигроскопической воды
в веществах. 
ЦЕЛЬ РАБОТЫ: научиться применять гравиметрический метод для определения влажности пищевых продуктов.
Опыт №1. Определение влажности хлеба
        Влажность является одним из важнейших количественных показателей правильно выпеченного хлеба, определяется требованиями ГОСТа и не должна превышать 49%.
Методика определения 
1. Взятие навески образца
Пустой, предварительно просушенный при 100-110°С бюкс охладить в эксикаторе. Остывший бюкс пронумеровать простым карандашом на пришлифованной части, чтобы не спутать его с другими, и взвесить вначале на технохимических, а затем – на аналитических весах (масса m0). 
Ржаной или пшеничный хлеб освободить от корки и измельчить мякиш как можно мельче. В подготовленный к работе и предварительно взвешенный бюкс поместить около 5 г мякиша и  взвесить с точностью до 0,0002 г на аналитических весах (масса m1).
 Записать в лабораторный журнал результаты взвешиваний.
 2. Высушивание
Поместить бюкс с навеской хлеба в сушильный шкаф, открыв его и положив крышку на ребро, и высушить в сушильном   шкафу при температуре 105-110° С до постоянной массы. Первое высушивание хлеба выполнять около полутора часов, строго следя, чтобы температура все время  держалась в пределе  105-110° С и не поднималась выше. Повторить высушивание хлеба еще несколько раз по 30 - 40 минут до постоянства массы. Перед каждым очередным взвешиванием бюкс с навеской хлеба охлаждать в эксикаторе до комнатной температуры. Высушивание закончить, когда результаты двух последних взвешиваний будут отличаться между собой не более чем на 0,0002 г (масса m2) . 
Для получения правильных результатов необходимо провести два параллельных опыта. Записать результаты в лабораторный журнал.
3. Расчет результата анализа
Расчет  содержания гигроскопической влаги (влажности) проводят по формуле:
                                                       (m2 -  m0)
ω(Н2О) =    ---------------- · 100, 
 (m1 – m0)
где ω(H2O) – массовая доля гигроскопической влаги в хлебе, (влажность хлеба), %; 
       m(Н2О) – масса гигроскопической воды в анализируемом хлебе, г; 
       m(образца) – масса навески хлеба, взятая для анализа, г;
       m0 – масса пустого бюкса, г; 
       m1 – масса бюкса с навеской хлеба до высушивания, г;
       m2 – масса бюкса с навеской хлеба после высушивания, г.
      Вычисления выполняют для каждого бюкса отдельно, а затем находят среднее арифметическое из двух определений. Расхождение между этими параллельными определениями не должно превышать 0,5%.

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №15
Определение карбонатной жесткости воды
ЦЕЛЬ РАБОТЫ: с помощью метода кислотно-основного титрования уметь практически определять временную (устранимую) жесткость воды.
КОНТРОЛЬНЫЕ ВОПРОСЫ
1. Что такое жесткость воды? В каких единицах она измеряется?
2. Дайте определение общей, временной и постоянной жесткости. Приведите основные формулы для вычислений результатов определений жесткости методами кислотно-основного титрования.
3. Какими способами проводят умягчение воды? Для чего это делается?
4. Дайте определение дистилляции. Для чего применяется этот метод? На чем он основан?
5. Какое значение имеет жесткость воды для технологических процессов и в пищевой промышленности?
АЦИДИМЕТРИЯ
Природная вода содержит растворимые и нерастворимые примеси, попадающие в воду в процессе её естественного круговорота. Эти примеси делают воду непригодной для многих технологических процессов с её участием. 
Вода, используемая в промышленности и для хозяйственно-питьевого водоснабжения, нормируется ГОСТом на цвет, запах, прозрачность, кислотность, щелочность, сухой остаток, рН, содержание азота, окисляемость, биохимическую потребность в кислороде, относительную стабильность, содержание растворенного кислорода, хлоридов, свободного хлора, фосфатов, фторидов и жесткость. В питьевой воде дополнительно нормируется содержание токсичных и радиоактивных веществ.
Методы химического анализа технологических и сточных вод не унифицированы, поэтому при их выполнении необходимо руководствоваться специальными справочниками. В такой воде обычно определяют те же показатели, что и в воде хозяйственно-питьевого назначения, и дополнительно – специфические компоненты, характерные для анализируемой пробы (например, содержание свинца, цианидов, фенолов и др.).
Важнейшим показателем качества воды является жесткость – содержание в воде солей кальция и магния. 
Различают три вида жесткости Ж: общую Жо, временную (или карбонатную) Жв и постоянную (или некарбонатную) Жп. 
Карбонатная (временная) жесткость Жв  обусловлена содержанием в воде растворенных гидрокарбонатов кальция, магния и железа.
Некарбонатная (постоянная) жесткость Жп обусловлена содержанием в воде хлоридов и сульфатов кальция и магния.
Общая жесткость Жо – это суммарное содержание в воде всех солей кальция и магния. 
Зависимость между общей жесткостью и остальными видами можно представить в виде следующего уравнения:
Жо = Жв + Жп
Жесткость воды выражают в миллимолях на литр (ммоль/л) или в миллиграмм-эквивалентах ионов Ca2+ и Mg2+ в 1 литре воды (мг-экв/л). Согласно ГОСТ - 6055-51,   1 мг/экв жесткости отвечает содержанию 20,04 мг/л Ca2+  или 12,16 мг/л  Mg2+.
Оценка природных вод по степени общей жесткости в разных литературных источниках дается различная. В Краткой химической энциклопедии качество воды по жесткости оценивается следующим образом: вода с жесткостью менее 4 мг-экв/л - мягкая, от 4 до 8 мг-экв/л - средней жесткости, от 8 до 12 мг-экв/л - жесткая, выше 12 мг-экв/л - очень жесткая.
В промышленности жесткость воды устраняют при помощи ионитов- веществ, способных связывать в воде катионы (катиониты) или анионы (аниониты). В качестве катионитов используются алюмосиликаты типа Na2Al2Si2O8·nH2O или полимерные смолы. Жесткая вода, пропущенная через слой катионита, полностью очищается от солей, обуславливающих жесткость, и тем самым вода умягчается, становится пригодной для ведения того или иного технологического процесса. Лучшим способом умягчения воды является её перегонка (дистилляция).
Опыт 1. Определение карбонатной (временной) жесткости воды
Сущность методики
При кипячении воды карбонатная (временная) жесткость устраняется за счет разложения гидрокарбонатов. При этом выпадает осадок в виде накипи:
                                                        t          
     Ca(HCO3)2  =  ↓CaCO3 +CO2 + H2O
                                                     t 
Mg(HCO3)2  = ↓MgCO3 +CO2 + H2O
Разложение гидрокарбоната магния сопровождается гидролизом образующегося карбоната с образованием осадков (MgОH)2CO3 и Mg(OH)2:
3MgCO3 + 2H2O = ↓(MgОH)2CO3+↓(MgОH)2 +CO2 
Разложение гидрокарбоната железа (II) сопровождается полным его гидролизом до Fe(OH)2 с одновременным окислением в Fe(OH)3:
4Fe(HСO3)2 + O2 +2H2O= ↓4 Fe(OH)3  +8CO2
Карбонатную (временную) жесткость можно устранить также добавлением к воде щелочи (например, гидроксида кальция):
Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2  =  ↓2CaCO3  + 2H2O
Жесткость воды, обусловленная наличием в ней гидрокарбонатов кальция, магния и, частично, железа (карбонатная, или устранимая, жесткость), может определяться непосредственным титрованием пробы воды стандартным раствором соляной кислоты с индикатором метиловым оранжевым. При этом происходит нейтрализация гидрокарбонатов согласно уравнениям реакций:
Ca(HCO3)2 + 2HCl  =  CaCl2 +2CO2 + 2H2O
Mg(HCO3)2 + 2HCl = MgCl2 +2CO2 + 2H2O
Поскольку содержание гидрокарбонатов в воде обычно невысокое, объем пробы должен быть сравнительно большим (не менее 50 - 100 мл). 
Методика
Мерную колбу на 100 мл наполнить анализируемой водой, количественно перенести воду в колбу для титрования и добавить туда же 2-3 капли метилоранжа. Бюретку, предварительно промытую раствором хлороводородной кислоты, заполнить стандартным 0,1 н раствором НСl. Титровать воду до перехода желтой окраски индикатора в оранжево-розовую. 
Повторить титрование до получения трех воспроизводимых результатов. По среднему значению объема хлороводородной кислоты, пошедшей на титрование воды, рассчитывают карбонатную жесткость воды Жв по формуле:
Жв = VHCl ∙ СHCl ∙1000 / VH2O ,
 где  VHCl - средний объем хлороводородной кислоты, пошедший на титрование   воды;
        СHCl - нормальность стандартного раствора хлороводородной кислоты; 
        VH2O - объем воды, взятой для титрования (100 мл).
Все результаты и вычисления занести в лабораторный журнал.
КОМПЛЕКСОНОМЕТРИЯ
Комплексонометрия как метод титриметрического анализа основан на реакции образования прочных комплексных соединений ионов металлов с рядом комплексообразущих органических реактивов, получивших название комплексонов. Связывание определяемого катиона в комплекс происходит тем полнее, чем прочнее образующийся комплекс. Для этого титрование комплексонами проводят при строго определенных условиях, из которых наибольшее значение имеет рН титруемого раствора.
Метод комплексонометрии имеет ряд преимуществ.
1. Обладает высокой чувствительностью (до 10-3 моль/л).
2. Реакции протекают быстро и стехиометрично, что открывает широкие возможности для определения большинства катионов, в тои числе кальция, магния, бария и др., которые невозможно перевести в комплексные соединения другими методами.
3. Метод обладает высокой избирательностью, что позволяет использовать его в химическом анализе различных сплавов, минералов, вяжущих веществ.
В комплексонометрии используется прямое, обратное и заместительное титрование. Методом прямого титрования определяют ионы меди, свинца, кобальта, никеля, бария, кальция, магния, стронция, алюминия, железа и многие другие катионы при определенном значении рН раствора.
В кислой среде проводят анализ лишь некоторых катионов: Fe3+, Al3+, Zr2+, образующих с комплексонами прочные соединения. Так, например, определение железа ведут при рН =1-2; алюминия – при рН=5. Для обеспечения кислой среды в исследуемый раствор добавляют ацетатную буферную смесь (CH3COOH + CH3COONa) или раствор минеральных кислот и их солей.
Большинство же катионов в кислой среде с комплексонами образуют очень неустойчивые комплексные соединения или совсем их не образуют. Поэтому титрование растворов определяемых катионов, за некоторым исключением, проводят в щелочной среде при рН = 8 – 13. Для обеспечения щелочной среды в процессе титрования добавляют соответствующие буферные растворы или растворы щелочей. Например, при определении в щелочной среде при рН = 8-10 добавляют аммонийный буферный раствор (NH4OH + NH4Cl). Для обеспечения сильнощелочной среды со значениями рН больше 10 в исследуемый раствор добавляют 2%-ный раствор щелочи (KOH или NaOH).
     В методе комплексонометрии при титровании точку эквивалентности устанавливают с помощью индикаторов (металлоиндикаторов), представляющих собой органические красители, образующие с определяемыми катионами металлов растворимые в воде окрашенные комплексные соединения. Полученные при этом комплексные соединения менее прочные, чем внутрикомплексные соли, образуемые катионами металлов с комплексонами. Поэтому при титровании, когда все определяемые катионы связаны в прочные внутрикомплексные соли (точка эквивалентности), наблюдается изменение окраски. Это объясняется тем, что неустойчивое комплексное соединение индикатора с определяемыми катионами полностью разрушается, и индикатор выделяется в свободном виде, цвет которого резко отличается от цвета комплексного соединения индикатора с определяемыми катионами.
     В качестве индикаторов в комплексонометрическом титровании применяют следующие органические красители: эриохром черный Т и кислотный хром темно-синий, мурексид и др.
     Эриохром черный Т и кислотный хром сине-черный индикаторы окрашены в синий цвет. Их применяют при титровании анализируемых растворов катионов металлов стандартными растворами комплексонов при определенном значении рН, например, катионов цинка (рН = 9-10), магния (рН = 10-11), кальция (рН >12).
     С катионами кальция, магния и некоторыми другими кислотный хром сине-черный и эриохром черный Т в щелочной среде образуют комплексные соединения вишнево-красного цвета. В точке эквивалентности комплексное соединение определяемых катионов и индикатора разрушается, индикатор выделяется в свободном виде, и окраска раствора резко изменяется в синий цвет (цвет индикатора).
Метод основан на способности двузамещенной натриевой соли этилендиаминтетрауксусной кислоты (комплексона III или трилона Б) образовывать с ионами магния и кальция малодиссоциирующие комплексные соединения. 
       Комплексон III (или трилон Б) получил широкое применение в химическом анализе, так как он образует достаточно прочные комплексы с такими катионами как Ca2+, Mg2+, которые очень трудно перевести в комплексные соединения другими способами. Титрование комплексоном III используют для количественного определения этих катионов, в частности, для определения общей жесткости воды.  
    Комплексон III обозначают сокращенной формулой Na2H2Y или ЭДТА. Анион этой соли образует особо прочные пятичленные циклы с ионами металлов, проявляя себя как четырех-, пяти- и шестичленный лиганд. Независимо от состава, как правило, образуются комплексы с соотношением компонентов 1:1. В результате реакции с ЭДТА катионы металла замещают катионы водорода в карбоксильных группах –СООН  комплексона и связываются донорно-акцепторной связью с атомами азота. 
     Реакцию взаимодействия комплексона III с катионами кальция условно можно представить уравнением:
Ca2+ + H2Y2- ↔ [CaY]2- + 2H+
     Эта реакция обратима. Чтобы сместить равновесие в сторону образования внутрикомплексного соединения Na2[CaY], необходимо связать катионы водорода. Это достигается добавлением аммонийной буферной смеси, состоящей из хлорида аммония и гидроксида аммония. Именно аммонийная буферная смесь обеспечивает требуемое значение рН раствора.
ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА №16
Определение общей жесткости воды комплексонометрическим методом
Контрольные вопросы.
0. Что такое комплексоны и каково их назначение?
0. В чем сущность метода комплексонометрии?
0. Каким критериям должны отвечать титранты в комплексонометрии?
0. Как готовят раствор трилона Б? К каким стандартам он относится – первичным или вторичным? Какие вещества используются для стандартизации раствора трилона Б?
0. Какие индикаторы используют в комплексонометрии? Приведите примеры и дайте основные характеристики этих индикаторов.
Реактивы: комплексон III или трилон Б – 0,1 н. раствор;
индикатор эриохром черный (спиртовый раствор);
аммиачная буферная смесь.
     Раствор трилона Б готовят из фиксанала или из точной навески. Его химическая формула Na2H2C10H12O8N2·2H2O. Молярная масса 372,30 г/моль. Число эквивалентности равно 2 (независимо от степени окисления катионов металла). Следовательно, молярная масса эквивалента равна ½ моль, т.е. 186,15 г/моль.
     Чаще всего используют растворы с молярной концентрацией эквивалентов 0,01-0,1 моль/л. Для приготовления 1 л раствора трилона Б (комплексона III), имеющего мольную концентрацию эквивалентов, равную 0,1 моль/л, необходимо 18,615 г кристаллического комплексона III. Следует учесть также, что для приготовления этого раствора (комплексона III) применяют не обычную дистиллированную воду, а бидистиллят (дважды дистиллированную воду). 
Ход работы
Бюретку предварительно сполоснуть титрантом, а затем заполнить стандартным 0,1 н раствором трилона Б (комплексона III). 
Мерную колбу на 100 мл наполнить анализируемой водой. Количественно перенести воду в колбу для титрования и добавить туда же 5 мл аммиачной буферной смеси (поддерживающей рН раствора около 10). В последнюю очередь добавить в колбу для титрования спиртовый раствор индикатора эриохрома черного Т (или же несколько крупинок сухого порошка индикатора).
Титрование начать сразу же. При изменении окраски титровать аккуратно, по каплям, до перехода  фиолетово-красной окраски в синюю.
Повторить титрование до получения трех воспроизводимых результатов. По среднему значению объема трилона Б, пошедшего на титрование воды, рассчитать общую жесткость воды Жо по формуле:

                                  Жо = V Na2H2Y * N Na2H2Y *1000 / VH2O , 

 где  V Na2H2Y  - средний объем титранта – трилона Б, пошедшего на титрование  воды;
        N Na2H2Y  - нормальность стандартного раствора трилона Б; 
        VH2O - объем воды, взятой для титрования (100 мл).
Пользуясь данными, полученными в настоящей и предыдущей работах, вычислить постоянную жесткость воды и сравнить её величину со значением временной жесткости. Используя результаты определения общей жесткости, сделать заключение о том, какая вода в нашем регионе.
Все полученные данные и вычисления занести в лабораторный журнал.




IV. Контроль знаний.
4.1  БАЛЛЬНАЯ СТРУКТУРА ОЦЕНКИ
	Форма контроля
	Минимальное кол-во баллов
	Максимальное кол-во баллов

	1. Текущая работа студентов в течение 1-8 недели, в том числе  
Занятие 1 -2б.;
На лабораторных занятиях баллы выставляются за:
Подготовка к занятию-2б;
Устные ответы на занятии – 1 б.
Выполнение лабораторной работы – 1б;
Защита лаб.работы -1 б.
1.  1-я рубежная письменная контрольная    работа
3  Текущая работа студентов в течение  10-17 недели, в том числе 
За каждое лабораторное занятие по 4б:
Подготовка к занятию-1б;
Устные ответы на занятии – 1 б.
Выполнение лабораторной работы – 1б;
Защита лаб.работы -1 б.
4. 2-я рубежная письменная контрольная работа
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4.2Текущий, промежуточный контроль знаний студентов
ВОПРОСЫ К РУБЕЖНЫМ КОНТРОЛЬНЫМ РАБОТАМ
1. Оксиды. Классификация и номенклатура оксидов [1], c. 37-43, [3], c. 55-59
2. Химические свойства кислотных оксидов [1], c. 37-43, [3], c. 248-257
3. Химические свойства основных оксидов[1], c. 37-43, [3], c. 248-257
4. Химические свойства амфотерных оксидов[1], c. 37-43, [3], c. 248-257
5. Кислоты. Классификация и номенклатура кислот[1], c. 37-43, [3], c. 257-262
6. Химические свойства кислот[1], c. 37-43, [3], c. 257-262
7. Основания. Классификация оснований[1], c. 37-43, [3], c. 248-257
8. Химические свойства оснований[1], c. 37-43, [3], c. 248-257
9. Амфотерные гидроксиды , их химические свойства[1], c. 37-43,   [3], c. 262-255
10. Соли. Классификация и номенклатура солей[1], c. 37-43, [3], c. 67-74
11. Химические свойства солей[1], 37-43, [3], c. 265-275
12. Кислые и основные соли[1], c. 37-43, [3], c. 265-275
13. Закон сохранения массы. Основное содержание атомно-молекулярного учения [1], c. 15-17, 
14. Простое вещество и химический элемент[1], c. 18-20, [3], c. 20-23
15. Закон постоянства состава. Закон кратных отношений[1], c. 20-23, 
16. Молярная масса. Количество вещества[1], c. 24-26, [3], c. 16-20
17. Закон объёмных отношений. Закон Авогадро. Нормальные условия[1], c. 23-27, [3], c. 16-20
18. Универсальный газовый закон. Законы Гей-Люссака, Бойля-Мариотта, Менделеева-Клапейрона[1], c. 28-29, [3], c. 11-14
19. Понятие эквивалента. Фактор эквивалентности. Закон эквивалентов[1], c. 29-31, [3], c. 7-11
20. Строение атома[1], c. 37-43, [3], c. 40-53
21. Энергетическое состояние электрона в атоме[1], c. 70-73, [3], c. 40-53
22. Квантовые числа[1], c. 73-94, [2], c. 87-95
23. Принцип Паули. Электронная структура атомов и периодическая система элементов[1], c. 83-94, [3], c. 83-94
24. Изотопы[1], c. 98-101, [3], c. 84-87
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ПРИМЕРНЫЕ ТЕСТОВЫЕ ЗАДАНИЯ

1.	Укажите реакции, которые могут быть практически осуществимы.
 а) NaCl + Ba(NO3)2 =
+б)	CuSO4 + NaOH =
в)	KNO3 + NaOH =
г)	СаС12 + Сг(ОН)3 =

2.	Определите, какие реакции относятся к реакциям ионного обмена.а)   2А1(ОН)3 = А12O3 + 3Н2O
Fe + CuSO4 = Сu + FeSO4
2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + О2
+ ВаС12 + K2CO3 = BaCO3 + 2KC1

3.	Определите, какие реакции невозможно осуществить.
+2KNO3 + CuSO4 = Cu(NO3)2 + K2SO4
НС1 + NaOH = NaCl + H2O
Na2S + ZnCl2 = ZnS + 2NaCl
Ca(NO3)2 + Na2CO3 = CaCO3 + 2NaNO3

4.	Укажите реакции, которые не могут быть практически осуществимы.+а)	ZnCl2 + CuSO4 =
б)	FeSO4 + Na2SiO3 =
в)	КОН + HNO3 =
г)	A1(NO3)3 + КОН =

5.	Определите, какие реакции невозможно осуществить.
а)	2Н3РO4 + ЗСа(ОН)2 = Са3(РO4)2 + 6Н2O
б)	H2SO4 + Cu(OH)2 = CuSO4 + 2H20
+в)	MgSO4 + CuCl2 = CuSO4 + MgCl2
г)	Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2H2O

6.	Укажите реакции, которые могут быть практически осуществимы.
+а)	СаСO3 + HC1 =
б)	Mg(OH)2 + NaOH =
в)	NaNO3 + FeCl3 =
г)	ZnSO4 + HNO3 =

7. Определите, какие реакции невозможно осуществить
а)	Na3PO4 + А1С13 = А1РO4 + 3NaCl
+б)	6КС1 + A12(SO4)3 = 3K2SO4 + 2А1С13
в)	3НCl + Fe(OH)3 =  FeCl3 + 3Н2О
г)	3HNO3 + А1(ОН)3 = A1(NO3)3 + 3H2O

9. Укажите реакции, которые могут быть практически осуществимы
а)	PbS + AgCl =
+б)	Na3PO4 + СаС12 =
в)	K2SiO3 + NaNO3 =
г)	Mg(OH)2 + КNO3 =

9.	Какие из солей подвергаются гидролизу:
а) КС1
б) BaSO4
+в) Na2CO3 
г) CаCl2.

10. Какие из солей не подвергаются гидролизу? 
a) Na3PO4
б) LiCl
 +в) AgCl
г) К2СO3.

11. Какие из солей гидролизуются по катиону? 
a) Na2S
+б) Fe2(SO4)3
в) КСlO4 
г) LiCl.

12. Какие из солей гидролизуются по аниону? 
a) Cr2(SO4)3 
б) АlI3 
+в) Na2SiO3 
г) Cu(C1O4)2.

13.	 Растворы каких солей имеют нейтральную реакцию среды (рН = 7)?
a) Na2S 
б) FeCl2 
в) CuSO4 
+г) KI.

14.	Растворы каких солей имеют щелочную реакцию среды (рН>7)?
a) NaNO3 
+б) К2СO3 
в) Li2SO4 
г) CaSO4.

15.	Растворы каких солей имеют кислую реакцию среды (рН<7)?
a)Na2SO4 
б)KC1 
в)Ca(NO3)2 
+г) FeCl3.

16.	В растворах каких солей фенолфталеин имеет малиновый цвет:
+a) Rb2CO3 
б) LiNO3 
в) NaCl 
г) АuС13.

17.	Какие из солей подвергаются гидролизу:
a) Ba(NO3)2 
+б) ZnCl2 
в) KCl 
г) NaI.

18. Какие из солей не подвергаются гидролизу? 
a) NaClO 
б) K2S 
в) Fe2(SO4)3 
+г) RbNO3,

19. Какие из солей гидролизуются по катиону? 
a) Li2S 
+б) CuBr2 
в) AgNO3 
г) Na2CO3.

20. Какие из солей гидролизуются по аниону?
 a) Pb(NO3)2 
б) CuS 
в) ZnSO4 
+г) Na2SO3.

21.	 Растворы каких солей имеют нейтральную реакцию среды (рН = 7)?
+а) КСlO4 
б) FeI3 
в) CuBr2 
г) KNO2.

22.	Растворы каких солей имеют щелочную реакцию среды (рН>7)?
+a) Li2CO3 
б) KNO3 
в) CaSO4 
г) BaSO4.

23. 	Растворы каких солей имеют кислую реакцию среды (рН<7)?
а) СaС12 
б) Na2S 
+в) Co(NO3)2 
г) ZnS.

24.	В растворах каких солей метиловый оранжевый имеет желтый цвет:
a) CdCl2 
б) Са12 
в) Na2SO4 
+г) К2СO3.

25. 	Какие из солей подвергаются гидролизу:
a) LiI 
б) NaC1O4 
+в) К3РO4 
г) Na2SO4.

26. Какие из солей не подвергаются гидролизу? 
а) К2СO3 
+б) СаС12 
в) NaNO2 
г) Rb2SO3.

27. Какие из солей гидролизуются по катиону? 
a) Cs2S 
б) BaCl2 
+в) Fe(NO3)3 
г) KF.

28. Какие из солей гидролизуются по аниону? 
a) NaNO3 
б) A12(SO4)3 
в) СuС12 
+г) Li3PO4.

29.	Растворы каких солей имеют нейтральную реакцию среды (рН = 7)?
а) КС1O 
б) Ni(NO3)2 
+в) СаI2 
г) CoSO4.

30. С наибольшей скоростью при  комнатной температуре протекает реакция взаимодействия:
а) углерода с кислородом;
б) железа с раствором уксусной кислоты;
в) железа с соляной кислотой;
+г)	растворов гидроксида натрия и серной кислоты.

31. С большей скоростью идет взаимодействие соляной кислоты с:
а) Cu 
б) Fe 
+в) Mg 
г) Zn.

32.  При комнатной температуре с наибольшей скоростью протекает реакция между:
+а) NaOH(p-p) и HCl(p-p);
б) СuО(тв.) и H2SO4(p-p);
в) СаСОя(тв.) и HCl(p-p);
г) Zn (тв.) и H2SО4(p-p). 

33. В каком ряду все соли реагируют с цинком?
а) CuCl2, NaNO3, FeSO4;  
+б) AgNO3, CuSO4, FeCl2;
в) CaBr2, AgCl, MgSO4;
г) NiSO4, MgCl2, Cr(NO3)2.

34. В какой схеме можно осуществить превращения с помощью воды и азотной кислоты?

+а) K2O    KOH   KNO3;
б) CuCl2    Cu(OH)2   Cu(NO3)2;
в) ZnSO4   Zn(OH)2   Na2ZnO2;
г) CaSO4   Ca(OH)2   Ca(NO3)2;

35. Соль состава Fe(OH)2NO2 имеет название:

а) гидронитрит железа;
б) гидроксонитрат железа;
в) дигидроксонитрат железа;
+г) дигидроксонитрит железа.

36. Гидроксид меди реагирует с растворами:
а) NaOH; 
+б) HCl; 
в) Na2SO4; 
г) Fe(NO3)3.

37. Какие из следующих реакций возможны?
+а) Zn + HCl ;  
б) Cu + H2SO4 ;  
в) Zn + NaCl ;  
г) Ag + Fe(NO3)3 .

38. Соль состава FeOHS имеет название:
а) гидросульфит железа (III);
б) гидроксосульфид железа (II);
в) гидроксосульфит железа (II);
+г) гидроксосульфид железа (III).

39. В какой схеме можно осуществить превращения раствором КОН?
а) FeCl3    Fe(OH)3   Fe2(SO4)3;
+б) ZnCl2    Zn(OH)2   K2[Zn(OH)4];
в) Ba   BaO   Ba(OH)2;
г) CuBr2   Cu(OH)2   CuO.

40. Гидрофосфат магния имеет формулу:
а) Mg3(PO4)2; 
+б) MgHPO4; 
в) MgH2PO4; 
г) Mg2HPO4.

41. Выберите ряд, содержащий только щелочи:
+а) LiOH, CsOH, Ba(OH)2;
б) KOH, Cu(OH)2, Zn(OH)2;
в) AlOHSO4, HClO4, NaOH;
г) Mg(OH)2, Ca(OH)2, Sr(OH)2;

42. В какой схеме можно осуществить превращения раствором NaОН?
а) FeCl3    Fe(OH)3   Fe2(SO4)3;
+б) AlCl3    Al(OH)3   Na[Al(OH)4];
в) Ba   BaO   Ba(OH)2;
г) CuBr2   Cu(OH)2   CuO;

43. Гидросульфид железа (II) имеет формулу:
а) Fe(HSO3)2;
б) Fe(HCO3)2;
+в) Fe(HS)2;
г) Fe(HSO4)2;

44. В какой схеме можно осуществить превращения раствором NaОН?
а) FeCl3    Fe(OH)3   Fe2(SO4)3;
+б) AlCl3    Al(OH)3   Na[Al(OH)4];
в) Ba   BaO   Ba(OH)2;
г) CuBr2   Cu(OH)2   CuO;

45. В каком ряду химические элементы расположены в порядке возрастания их атомного радиуса 
а) Li, Be, В, С, 
+б) Be, Mg, Ca, Sr, 
в) N, О, F, Ne, 
г) Na, Mg, Al, Si

46. С увеличением заряда ядра окислительные свойства атомов химических элементов третьего периода
+а) усиливаются
б) ослабевают
в) не изменяются
г) изменяются периодически

47. Самый большой радиус атома имеет
+а) Bi,  
б) N, 
в) As,
г) P

48.	Химическая связь в бромиде калия
а) ковалентная неполярная,
б) ковалентная полярная, 
в) металлическая, 
+г) ионная 

49.	Степень окисления, равную +3, железо имеет в соединении:
а)  Fe(N03)2 , 
б) FeCI2 , 
+в) Fe2(SО4)3, 
г) K2FeO4.

50.	Для веществ с металлической кристаллической решеткой нехарактерным свойством является
а) блеск
б) высокая теплопроводность 
+в) высокая хрупкость
г) высокая пластичность

51.	Гидроксид цинка 
а) проявляет только основные свойства
б) проявляет только кислотные свойства
+в) проявляет амфотерные свойства
г) не проявляет кислотно-основных свойств

52.	К амфотерным оксидам относятся
а) SO2, 
б) К2О, 
+в) ZnO, 
г) N2О

53.	Сколько свободных d-орбиталей имеет атом ванадия?
а) 5; 
б) 1; 
в) 10; 
+г) 2.

54.	Атом какого элемента имеет электронную конфигурацию ls22s22p63s23p64s1 
+а) К; 
б) Са; 
в) Ва; 
г) Na.

55.	Электронная конфигурация иона Zn2+ соответствует формуле:
а)	ls22s22p1;
б)	ls22s22p63s23p6;
+в)	ls22s22p63s23p63d10;
г)	ls22s22p63s23p63d104s2.

56.	Какой из элементов имеет наименьшее значение энергии ионизации? 
+a) Li; 
б) F; 
в) Fe; 
г) I.

57.	Какую максимальную степень окисления проявляет атом полония?
а) 0; 
+б) +6; 
в) +3; 
г) +7.

58. Как изменяются свойства элементов в группах и главных подгруппах с возрастанием порядкового номера?
а)	металлические и неметаллические свойства ослабевают;
+б)	металлические свойства возрастают, неметаллические ослабевают;
в)	металлические свойства ослабевают, неметаллические возрастают;
 г)	металлические и неметаллические свойства возрастают.

59. Электронная формула ...4d55s1 принадлежит химическому элементу:
а)	Ag; 
б)	Тс; 
в) Сг; 
+г) Мо.

60. Наименьшим значением энергии ионизации атома среди приведенных элементов обладает элемент с порядковым номером:
а) 26; 
+б) 56; 
в) 30; 
г) 82.

61. Укажите f-элементы, внешние и предвнешние энергетические уровни которых имеют вид:
а)	5f!46d17s2;  
б)	5f148d27s2;   
в)	5f146d57s2;   
+г)    4fi45d46s2.

62. При электролизе водного раствора  KCl  на катоде выделяется:
а) калий, 
б) хлор, 
+в) водород, 
г) кислород.

63. При электролизе водного раствора   KCl  на аноде выделяется:
а) калий, 
+б) хлор, 
в) водород, 
г) кислород.

64.В реакции: 		KMnO4 + HCl(конц.) 		 марганец принимает …. электронов:
а) 3, 
б) 4, 
+в) 5, 
г) 6.

65.Какой из продуктов реакции металла с азотной кислотой невозможен:
а) NO2, 
+б) NO3, 
в) N2, 
г) H2.

66. Главной причиной нахождения лития на первом месте в ряду напряжений является:
а) самая высокая среди металлов химическая активность, 
б) самый низкий среди металлов потенциал ионизации, 
+в) самый маленький среди металлов атомный радиус, 
г) самая маленькая среди металлов плотность.

67. При нагревании до температуры плавления разлагается:
а) карбонат натрия, 
+б) карбонат лития, 
в) карбонат калия, 
г) карбонат цезия.

68. Разделение хлоридов калия и натрия основано на различной:
а) плотности, 
б) температуре плавления, 
+в) растворимости, 
г) летучести.

69. Электролизом водного раствора соли получают:
+а) медь, 
б) железо, 
в) натрий, 
г) барий.

70.  Электролизом расплава соли получают:
а) медь, 
б) железо, 
+в) натрий, 
г) никель.

71. Жесткость воды определяется присутствием ионов:
а) калия, 
+б) кальция, 
в) натрия, 
г) аммония.

72. В малиновый цвет окрашивают пламя ионы:
а) цезия, 
б) калия, 
в) натрия, 
+г) лития.

73. При рентгеноскопии желудка используются соли:
а) серебра, 
б) ртути, 
в) бериллия, 
+г) бария.

74. К редкоземельным металлам (РЗМ) относится:
а) титан, 
б) рений, 
в) молибден, 
+г) иттрий. 

75. Постоянную степень окисления имеет:
+а) скандий, 
б) медь, 
в) титан, 
г) ванадий.

76. Максимальный атомный радиус имеет:
а) натрий, 
б) франций, 
+в) цезий, 
г) литий.

77. Дикатионы образует:
а) гафний, 
+б) ртуть, 
в) серебро, 
г) цинк.

78. Среди указанных элементов наименьшую температуру плавления имеет:
а) бор, 
б) алюминий, 
+в) галлий, 
г) индий.

79. Среди указанных элементов наименьшую температуру плавления имеет:
+а) хром, 
б) молибден, 
в) вольфрам, 
г) тантал.

80. Среди указанных элементов наименьшую температуру плавления имеет:
+а) ванадий, 
б) ниобий, 
в) вольфрам, 
г) тантал.

81. Максимальный атомный радиус имеет:
+а) барий, 
б) стронций, 
в) радий, 
г) бериллий.

82. Среди указанных элементов самым пластичным является:
+а) золото, 
б) медь, 
в) хром, 
г) тантал.

20. Среди указанных элементов самым тугоплавким является:
+а) вольфрам, 
б) тантал, 
в) ртуть, 
г) титан.

83. Рудные месторождения оксидного типа не образует:
а) железо, 
б) марганец, 
в) алюминий, 
+г) кальций.

84. Рудные месторождения сульфидного типа не образует:
а) железо, 
б) марганец, 
+в) алюминий, 
г) молибден.

85. Рудные месторождения карбонатного типа не образует:
а) кальций, 
б) магний, 
+в) алюминий, 
г) барий.

86. Среди указанных элементов самым легкоплавким является:
+а) ртуть, 
б) литий, 
в) олово, 
г) свинец.

87. Среди указанных элементов самым редким является:
а) ртуть, 
+б) рений, 
в) литий, 
г) золото.

88. Среди указанных элементов самым распространенным является:
а) железо, 
+б) алюминий, 
в) натрий, 
г) кальций.

89. В реакции перманганата калия с сульфитом натрия в сернокислой среде образуется:
+а) сульфат марганца, 
б) сульфит марганца, 
в) оксид марганца, 
г) диоксид марганца.

90. В реакции перманганата калия с сульфитом натрия в нейтральной среде образуется:
а) манганат калия, 
б) сульфит марганца, 
в) оксид марганца, 
+г) диоксид марганца.

91. В реакции перманганата калия с сульфитом натрия в щелочной среде образуется:
+а) манганат калия, 
б) сульфит марганца, 
в) оксид марганца, 
г) диоксид марганца.

92. В реакции дихромата калия с сульфитом натрия в щелочной среде образуется:
а) гидроксид хрома, 
+б) гидроксокомплекс хрома, 
в) оксид хрома, 
г) хромит.

93. В реакции дихромата калия с сульфитом натрия в солянокислой среде образуется:
+а) хлорид хрома, 
б) гидроксокомплекс хрома, 
в) оксид хрома, 
г) хромит.

94. При обычных условиях хлорид титана (IV):
а) твердый, 
б) газообразный, 
+в) жидкий.

95. При обычных условиях хлорид молибдена (VI):
а) твердый, 
+б) газообразный, 
в) жидкий.

96. Степень окисления +8 проявляет:
а) платина, 
б) родий, 
в) иридий, 
+г) рутений.

97. При обычных условиях пентакарбонил железа:
а) твердый, 
б) газообразный, 
+в) жидкий.

98. Среди указанных элементов наибольшую склонность к образованию комплексных соединений имеет:
+а) железо, 
б) алюминий, 
в) натрий, 
г) кальций.

99. Среди указанных элементов наименьшую склонность к образованию комплексных соединений имеет:
а) железо, 
б) алюминий, 
+в) натрий, 
г) литий.

100. В аквакомплексах лигандом является:
+а) вода, 
б) ОН–, 
в) СО, 
г) CN–.

101. В карбонилах лигандом является:
а) вода, 
б) ОН–, 
+в) СО, 
г) CN–.

102. В гидроксокомплексах лигандом является:
а) вода, 
+б) ОН–, 
в) СО, 
г) CN–.

103. Квасцы образует:
а) кальций, 
б) серебро, 
+в) хром, 
г) цинк.

104. Соль Мора содержит:
а) никель, 
б) кобальт, 
+в) железо, 
г) марганец.

105. Жаростойкостью отличаются сплавы на основе:
+а) хрома, 
б) молибдена, 
в) вольфрама, 
г) железа.

106. Максимальной жаропрочностью отличаются сплавы на основе:
а) хрома, 
б) молибдена, 
+в) вольфрама, 
г) железа.

107. Максимальной коррозионной стойкостью отличаются сплавы на основе:
+а) хрома, 
б) молибдена, 
в) вольфрама, 
г) железа.

109. Координационные соединения платины (II) имеют строение:
а) октаэдрическое, 
б) тетраэдрическое, 
+в) квадратное, 
г) линейное.

110. Координационные соединения палладия (II) имеют строение:
а) октаэдрическое, 
б) тетраэдрическое, 
+в) квадратное, 
г) линейное.

111. Координационные соединения никеля (II) имеют строение:
+а) октаэдрическое, 
б) тетраэдрическое, 
в) квадратное, 
г) линейное.

112. Координационные соединения меди (I) имеют строение:
а) октаэдрическое, 
б) тетраэдрическое, 
в) квадратное, 
+г) линейное.

113. Координационные соединения серебра (I) имеют строение:
а) октаэдрическое, 
б) тетраэдрическое, 
в) квадратное, 
+г) линейное.

114. В комплексном соединении [Cu(NH3)3(H2O)](OH)2 заряд внутренней сферы и комплексообразователя равны:
+а) +2, +2; 
б) +2, –2; 
в) –2, +2; 
г) 0, +2; 

115. В комплексном соединении [Со(NH3)4(H2O)2](OH)2 заряд внутренней сферы и комплексообразователя равны:
а) +2, –2; 
+б) +2, +2; 
в) –2, +2; 
г) 0, +2; 

116. В комплексном соединении [Ni(NH3)5Cl]OH заряд внутренней сферы и комплексообразователя равны:
+а) +2, +2; 
б) +2, –2; 
в) –2, +1; 
г) +1, +2; 

117. В комплексном соединении [Ag(NH3)(H2O)](OH) заряд внутренней сферы и комплексообразователя  равны:
а) +2, +2; 
б) +1, +1; 
в) –2, +2; 
+г) –1, +1; 

118. В комплексном соединении K2[Fe(NH3)(H2O)F4] заряд внутренней сферы и комплексообразователя  равны:
а) +2, +2; 
б) +2, –2; 
+в) –2, +2; 
г) 0, +2; 

119. В комплексном соединении Na2[Mn(NH3)3(H2O)(OH)4] заряд внутренней сферы и комплексообразователя  равны:
а) +2, +2; 
б) +2, –2; 
+в) –2, +2; 
г) 0, +2; 

120. В комплексном соединении [Zn(NH3)3(H2O)](OH)2 заряд внутренней сферы и комплексообразователя  равны:
+а) +2, +2; 
б) +2, –2; 
в) –2, +2; 
г) 0, +2; 

121. Эквивалент магния в реакции с серной кислотой равен:
+а) 1/2Mg
б) 12, 
в) 24 г/моль, 
г) Mg, 

122. При нормальных условиях 1 г водорода занимает объем:
а) 1 л, 
б) 22,4 л, 	
+в) 11,2 л, 
г) 5,6 л, 

123. В 50 г 10 %-ного раствора содержится растворенного вещества:
а) 10 г, 
+б) 5 г, 
в) 1 г, 
г) 1,5 г.

124. Молярная концентрация вещества в растворе равна молярной концентрации эквивалента вещества для:
а) серной кислоты, 
+б) соляной кислоты, 
в) гидроксида кальция,    
г) фосфорной кислоты, 

125. При нормальных условиях 8 г кислорода занимают объем:
а) 1 л, 
б) 22,4 л, 
в) 11,2 л, 
г) 5,6 л, 

126. В 30 г 15 %-ного раствора содержится растворенного вещества:
а) 10 г, 
+б) 4,5 г, 
в) 3 г, 
г) 1,5 г.

127. Молярная масса эквивалента магния в реакции с серной кислотой равна:
+а) 12 г/моль, 
б) 12, 
в) 24 г/моль, 
г) Mg, 

128. При нормальных условиях 14 г азота занимают объем:
а) 1 л, 
б) 22,4 л, 	
+в) 11,2 л, 
г) 5,6 л, 

129. В 10 мл воды растворили 10 г соли. Получили раствор с массовой долей: 
а) 30 %, 
б) 40 %, 
+в) 50 %, 
г) 60 %.

130. Эквивалент гидроксида меди в реакции с избытком соляной кислоты равен:
а) 98 г, 
б) 49 г, 
в) Cu(OH)2, 
+г) 1/2 Cu(OH)2.

131. При нормальных условиях 38 г фтора занимают объем:
а) 1 л, 
+б) 22,4 л, 
в) 11,2 л, 
г) 5,6 л, 

132. В 200 г 40 %-ного раствора содержится растворенного вещества:
а) 10 г, 
б) 120 г, 
+в) 80 г, 
г) 40 г.

133. Молярная концентрация вещества в растворе равна молярной концентрации эквивалента вещества для:
а) сернистой кислоты, 		
+б) соляной кислоты, 
в) гидроксида бария, 
г) фосфористой кислоты, 

134. В 2 л 5 М раствора содержится растворенного вещества:
+а) 10 моль, 
б) 5 моль, 
в) 2 моль, 
г) 4 моль.


135. Если молярная масса газа равна 30 г/моль, то при нормальных условиях 15 г газа занимают объем:
а) 12 л, 
+б) 11,2 л, 
в) 28 л, 
г) 22,4 л.

136. В 15 мл воды растворили 5 г соли. Получили раствор с массовой долей: 
+а) 25 %, 
б) 20 %, 
в) 30 %, 
г) 15 %.
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ПРИМЕРНЫЕ БИЛЕТЫ К ЭКЗАМЕНУ


БИЛЕТ № 1
	1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей:  К2С03, NaCIO, CuCl2, FeCl3, NaHS, Na3As04 , KH2P04, NaHS03 


1. Чему равна нормальная концентрация 50%-го раствора серной кислоты (ρ = 1,4)
1. Чему равна процентная (по массе) концентрация H2S04 в ее 10 н. растворе (ρ = 1,29) ?
1. Сколько миллилитров 96 %-ного (по массе) раствора H2SO4 (ρ=1,84 г/мл) нужно взять для приготовления 1 л 0,25 н. раствора?
1. Энтальпия


БИЛЕТ № 2
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: ZnCl2, CuS04, CsHS, NiCl2, NaN02,  (NH4)2S04, Ca(CH3COO)2, (NH4)2C03
1. Чему равна нормальная концентрация 50%-го раствора серной кислоты (ρ = 1,4)?
1. 4.Чему равна процентная (по массе) концентрация H2S04 в ее 10 н. растворе (ρ = 1,29) ?
1. 5.Сколько миллилитров 96 %-ного (по массе) раствора H2SO4 (ρ=1,84 г/мл) нужно взять для приготовления 1 л 0,25 н. раствора?
1. Энтропия

Билет №3
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: (NH4)2S, CoS04, Rb2S, MnCl2, Na2HP04, Fe2(S04)3, Cu(N03)2, Li2S03
1. К 300 г 15%-го раствора КОН прибавили 300 г воды. Определить процентную (по массе) концентрацию полученного раствора.  
1. Сколько миллилитров 20%-го раствора НС1 (ρ = 1,10) следует добавить к 4 л 0,6 н. раствора НCl для получения 1 н. раствора?
1. Найти молярность 36,2 %-ного (по массе) раствора НСl, плотность которого 1,18 г/мл.
1. Энергия Гиббса

Билет №4
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей:NaC104, HCOONa, K2SO4, Са(СН3СОО)2,  KN02,  (NH4)2HP04, CuS04, CsHS
1. Вычислить процентное (по массе) содержание Н3Р04 в ее 5 М растворе (ρ= 1,29).
1. Сколько миллилитров 0,1 н. раствора щелочи потребуется для осаждения в виде Fe(OH)3 всего железа, содержащегося в 250 мл 0,2 н. раствора FeCl3?
1. Найти массу NaN03, необходимую для приготовления 300 мл 0,2 М раствора.
1. Скорость химической реакции

Билет №5
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: NaBr, NH4Cl0, К2С03,  ВаС12,  KN03,  FeCl3,  СгС13,  NaN02
1. Сколько миллилитров 49%-го раствора Н3Р04 (ρ = 1,33) потребуется для приготовления 2 л 0,1 н. раствора?
1. На нейтрализацию 50 мл 0,5 н. раствора кислоты пошло 25 мл раствора едкого натра. Сколько граммов едкого натра со держит 1 л этого раствора?
1. Сколько граммов S03 надо растворить в 400 г Н20, чтобы получить 15 %-ный (по массе) раствор  H2S04?
1. Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ

Билет №6
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: NaC104, HCOONa, K2SO4,  Са(СН3СОО)2, KN02,  (NH4)2HP04, Na2S,  СоС12
1. Вычислить молярность и нормальность 40%-го раствора Н3Р04 (р= 1,25).
1. На нейтрализацию 50 мл раствора щелочи израсходовано 30 мл 0,2 н. раствора серной кислоты. Какова нормальность раст вора щелочи? Сколько 0,1 н. раствора НСl потребовалось бы для той же цели?
1. Сколько литров NH3 (объем измерен при нормальных условиях) следует растворить в 200 г 10 %-ного (по массе) раствора NH4OH, чтобы получить 15 %-ный раствор NH4OH? 
1. Зависимость скорости реакции от температуры
                   
Билет №7
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: К2С03,  Mg(CH3C00)2,  K2S,  Ва(НСОО)2,  А1(СН3С00)2, ZnS04, NaHS, KN02
1. Сколько миллилитров 30%-го раствора HN03 (ρ= 1,205) нужно взять для приготовления 0,5 л 1 н. раствора?    
1. Найти массовую долю глюкозы в растворе, содержащем 280 г воды и 40 г глюкозы.
1. Сколько граммов 2 %-ного (по массе) раствора AgN03 дадут при взаимодействии с избытком NaCl 14,35 г осадка AgCl? 
1. Катализ

Билет №8
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: NaBr,  NH4C10,  К2С03, ВаС12,  KN03,  FeCl3,  СгС13,  NaN02
1. Сколько миллилитров 10%-го раствора соляной кислоты (ρ=1,049) нужно взять для приготовления 0,1 л 0,2 н. раствора?
1. Сколько граммов Na2S03 потребуется для приготовления 5 л 8%-ного (по массе) раствора (р = 1,075 г/мл)?
1. Сколько граммов Na2SO4·10H2O надо растворить в 800 г воды, чтобы получить 10 %-ный (по массе) раствор Na2S04?
1. Скорость реакции в гетерогенных системах

Билет №9
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: Na2S, KN02,  А1С13, KHS,  Ca(CN)2, Zn(N03)2,  Ba(N02)2, (NH4)2S
1. Чему равна молярная концентрация 20%-го раствора НС1, плотность которого 1,10г/см3?
1. 1 мл 25 %-ного (по массе) раствора содер жит 0,458 г растворенного вещества. Какова плот ность этого раствора?
1. В какой массе воды нужно растворить 25 г CuS04·5H20, чтобы получить 8 %-ный (по массе) раствор CuS04? 
1. Необратимые и обратимые реакции. Химическое равновесие

Билет №10
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: Fe2(S04)3,  NH4N03 MnS04, HCOONH4, СН3СООК,  Pb(N03)2,  Na3P04, KCN
1. Сколько миллилитров 0,1 н  раствора Н3Р04 можно приго товить из 80 мл 0,75 н. раствора? 
1. Из 400 г 50 %-ного (по массе) раствора H2SO4 выпариванием удалили 100 г воды. Чему рав на массовая доля H2SO4 в оставшемся растворе?
1. Определить массовую долю CuS04 в раство ре, полученном при (растворении 50 г медного купо роса CuS04·5H20 в 450 г воды. 
1. Смещение химического равновесия. Принцип Ле-Шателье

Билет №11
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: А1С13,  KN02,  (NH4)2C03,  Ca(HS)2,  КНС03,  Bi(N03)2,  NH4HS,  NaCN
1. Сколько граммов HN03 содержится в 300 мл 0,2 н. раство ра?
1. Сколько граммов 30 %-ного (по массе) рас твора NaCl нужно добавить к 300 г воды, чтобы по лучить 10 %-ный раствор соли?
1. Сколько молей MgS04·7H20 надо приба вить к 100 молям воды, чтобы получить 10 %-ный (по массе) раствор MgS04?
1. Факторы, определяющие направление протекания химических реакций  

Билет №12
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей:  SnCl2, A1(N03)2, Мп(СlO4)2, Сг13, Ca(CN)2, Zn(N03)2,  Ba(N02)2, (NH4)2S
1. До какого объема следует разбавить водой 2,4 л 1,6 н раствор НС1 для получения 0,25 н. раствора?   
1. В какой массе воды надо растворить 67,2 л НС1 (объем измерен при нормальных условиях), что бы получить 9 %-ный (по массе) раствор НС1?
1. Для приготовления 5 %-ного (до массе) рас твора MgS04 взято 400 г MgS04·7H20.Найти массу полученного раствора.
1. Термодинамические величины. Внутренняя энергия и энтальпия

Билет №13
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: нитрат натрия, фосфат натрия, сульфид калия, нитрат алюминия, нитрит натрия, фторид ртути(II), нитрат железа (III), ацетат кальция
1. До какого объема следует упарить 3,5 л 0,04 н. раствора КОН для получения 0,1 н. раствора? 
1.    Какую массу 20 %-ного (по массе) раствора КОН надо добавить к 1 кг 50%-ного (по массе) рас твора, чтобы получить 25 %-ный раствор? 
1. Плотность 26 %-ного (по массе) раствора_ КОН равна 1,24 г/мл. Сколько молей КОН нахо дится в 5 л раствора?
1. Энтропия и энергия Гиббса

Билет №14
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: нитрат калия, фторид меди, бромид хрома(III), ацетат калия, нитрат аммония, сульфат калия, ацетат кальция, иодид бария
1. Сколько воды надо прибавить к 200 мл 1 н. раствора NaOH, чтобы получить 0,05 н. раствор?
1. Определить массовую долю вещества в рас творе, полученном смешением 300 г 25 %-ного и 400 г 40 %-ного (по массе) растворов этого вещества.
1. Найти массовую долю азотной кислоты в растворе, в 1 л которого содержится 224 г HN03 (ρ = 1,12 г/мл).
1. Вода. Вода в природе

Билет №15
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: хлорид железа (II), сульфид алюминия, ацетат меди, ацетат бария, нитрат алюминия, сульфат калия, сульфид калия, карбонат аммония
1. Какова нормальная концентрация раствора, 800 мл кото рого содержат 12,25  г H2SO4?
1. Из 400 г 20 %-ного (по массе) раствора при охлаждении выделилось 50 г растворенного веще ства. Чему равна массовая доля этого вещества в оставшемся растворе?
1. До какого объема надо разбавить 500 мл 20 %-ного (по массе) раствора NaCl (р = 3,152 г/мл), чтобы получить 4,5 %-ный раствор (ρ=1,029 г/мл)?
1. Химические свойства воды

Билет №16
1. [bookmark: OLE_LINK2][bookmark: OLE_LINK1]Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: нитрат натрия, нитрат меди, сульфит калия, карбонат аммония, ацетат калия, хлорид аммония, карбонат натрия, нитрит аммония
1. Сколько граммов Na2C03 содержится в 500 мл 0,1 н. раствора?
1. Какой объем воды надо прибавить к 100 мл 20 %-ного (по массе) раствора H2SO4 (ρ = 1,.14г/мл), чтобы получить 5 %-ный раствор?
1. К 500 мл 32%-ной (по массе) HN03 (ρ =1,20 г/мл) прибавили 1 л воды. Чему равна массовая доля HNO3 в полученном растворе?
1. Характеристика растворов. Процесс растворения


Билет №17
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: фосфат аммония, нитрат цинка, карбонат калия, сульфат натрия, нитрат свинца, карбонат калия, нитрат натрия, сульфид лития
1. Чему равна нормальная концентрация 50%-го раствора серной кислоты (ρ = 1,4)?
1. Чему равна процентная (по массе) концентрация H2S04 в ее 10 н. растворе (ρ = 1,29) ?
1. Сколько миллилитров 96 %-ного (по массе) раствора H2SO4 (ρ=1,84 г/мл) нужно взять для приготовления 1 л 0,25 н. раствора?
1. Способы выражения концентрации растворов


Билет №18
1.  Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: фосфат калия, ацетат бария, нитрат хрома (III), нитрат натрия, нитрит калия, сульфид бария, хлорид алюминия, карбонат натрия
1.  Чему равна нормальная концентрация 18%-го раствора соляной кислоты (ρ= 1,09) ?
1. Смешаны 800 мл 3 н. раствора КОН и 1,2 л 12%-го раст вора КОН (ρ=1,10). Вычислить нормальную концентрацию полу ченного раствора.
1. В каком объеме 1 М раствора и в каком объёме 1 н. раствора содержится 1.14 г Al2(SO4)3?  
1. Растворимость  


Билет №19
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: хлорид цинка, сульфид калия, нитрат натрия, нитрат меди, нитрат аммония, сульфат алюминия, ацетат натрия, бромид натрия
1.  3. К 300 г 15%-го раствора КОН прибавили 300 г воды. Оп ределить процентную (по массе) концентрацию полученного раст вора.  
1. Сколько миллилитров 20%-го раствора НС1 (ρ = 1,10) сле дует добавить к 4 л 0,6 н. раствора НCl для получения 1 н. раст вора?
1. Найти молярность 36,2 %-ного (по массе) раствора НСl, плотность которого 1,18 г/мл.
1. Растворы электролитов

Билет №20
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: сульфид натрия, бромид цезия, сульфид алюминия, сульфид бария, сульфит натрия, сульфат цезия, сульфат алюминия, сульфат железа (III) 
1. Вычислить процентное (по массе) содержание Н3Р04 в ее 5 М растворе (ρ= 1,29).
1. Сколько миллилитров 0,1 н. раствора щелочи потребуется для осаждения в виде Fe(OH)3 всего железа, содержащегося в 250 мл 0,2 н. раствора FeCl3?
1. Найти массу NaN03, необходимую для приготовления 300 мл 0,2 М раствора.
1. Теория электролитической диссоциации

Билет №21
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: карбонат натрия, хлорид аммония, сульфат калия, сульфид алюминия, ацетат аммония, сульфид цезия, нитрат хрома (III), гидрокарбонат калия
1. Сколько миллилитров 49%-го раствора Н3Р04 (ρ = 1,33) потребуется для приготовления 2 л 0,1 н. раствора?
1. На нейтрализацию 50 мл 0,5 н. раствора кислоты пошло 25 мл раствора едкого натра. Сколько граммов едкого натра со держит 1 л этого раствора?
1. Сколько граммов S03 надо растворить в 400 г Н20, чтобы получить 15 %-ный (по массе) раствор  H2S04?
1. Степень диссоциации. Сила электролитов

Билет №22
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: нитрат меди, сульфид калия, хлорид лития, сульфит натрия, хлорид магния, нитрат серебра, бромид бария, карбонат меди
1. Вычислить молярность и нормальность 40%-го раствора Н3Р04 (р= 1,25).
1. На нейтрализацию 50 мл раствора щелочи израсходовано 30 мл 0,2 н. раствора серной кислоты. Какова нормальность раст вора щелочи? Сколько 0,1 н. раствора НСl потребовалось бы для той же цели?
1. Сколько литров NH3 (объем измерен при нормальных условиях) следует растворить в 200 г 10 %-ного (по массе) раствора NH4OH, чтобы получить 15 %-ный раствор NH4OH? 
1. Константа диссоциации
Билет №23
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: нитрат свинца, ацетат кальция, фосфат калия, хлорид меди, хлорид калия, сульфат меди, сульфид цинка, карбонат калия
1. Сколько миллилитров 30%-го раствора HN03 (ρ= 1,205) нужно взять для приготовления 0,5 л 1 н. раствора?    
1. Найти массовую долю глюкозы в растворе, содержащем 280 г воды и 40 г глюкозы.
1. Сколько граммов 2 %-ного (по массе) раствора AgN03 дадут при взаимодействии с избытком NaCl 14,35 г осадка AgCl? 
1. Сильные электролиты

Билет №24
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: нитрат цинка, хлорид меди, хлорид кальция, сульфит калия, хлорид хрома (III), нитрит лития, ацетат железа (III), сульфид стронция 
1. Сколько миллилитров 10%-го раствора соляной кислоты (ρ=1,049) нужно взять для приготовления 0,1 л 0,2 н. раствора? 
1. Сколько граммов Na2S03 потребуется для приготовления 5 л 8%-ного (по массе) раствора (р = 1,075 г/мл)? 
1. Сколько граммов Na2SO4·10H2O надо растворить в 800 г воды, чтобы получить 10 %-ный (по массе) раствор Na2S04? 
1. Ионно-молекулярные уравнения

Билет №25
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: ZnCl2, CuS04, CsHS, NiCl2, NaN02,  (NH4)2S04, Ca(CH3COO)2, (NH4)2C03
1. Чему равна молярная концентрация 20%-го раствора НС1, плотность которого 1,10г/см3?
1. 1 мл 25 %-ного (по массе) раствора содержит 0,458 г растворенного вещества. Какова плот ность этого раствора?
1. В какой массе воды нужно растворить 25 г CuS04·5H20, чтобы получить 8 %-ный (по массе) раствор CuS04? 
1. Произведение растворимости

Билет №26
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: Na2S, KN02,  А1С13, KHS, Ca(CN)2,  Zn(N03)2, Ba(N02)2, (NH4)2S
1. Чему равна молярная концентрация раствора, который со держит в 3 л 175,5 г поваренной соли?
1. Сколько миллилитров 0,1 н  раствора Н3Р04 можно приго товить из 80 мл 0,75 н. раствора? 
1. Из 400 г 50 %-ного (по массе) раствора H2SO4 выпариванием удалили 100 г воды. Чему рав на массовая доля H2SO4 в оставшемся растворе?
1. Диссоциация воды. Водородный показатель

Билет №27
1. Написать уравнения реакций гидролиза в сокращенном ионном виде и указать, как в результате гидролиза изменилась реакция среды рН в растворах следующих солей: нитрат натрия, фосфат натрия, сульфид калия, нитрат алюминия, нитрит натрия, фторид ртути(II), нитрат железа (III), ацетат кальция
1. До какого объема следует разбавить водой 2,4 л 1,6 н раствор НС1 для получения 0,25 н. раствора?   
1. В какой массе воды надо растворить 67,2 л НС1 (объем измерен при нормальных условиях), чтобы получить 9 %-ный (по массе) раствор НС1?
1. Для приготовления 5 %-ного (до массе) раствора MgS04 взято 400 г MgS04·7H20. Найти массу полученного раствора.
1. Смещение ионных равновесий
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V. Дополнительный материал.

5.1 ГЛОССАРИЙ КУРСА

Химия  это наука о веществах, их строении, свойствах и превращениях.
Химическая реакция - превращение одних веществ в другие. 
Атом  сложная частица, имеющая диаметр несколько десятимиллиардных долей метра (короче: порядка 10–10 м) и массу порядка 10–2410–25 кг.
Химический элемент - вид атомов с одинаковым числом протонов в ядре.
Изотопы - атомы с одинаковым зарядом ядра и разным числом нейтронов. 
Моль  6,02210+23 объектов. Данное число называют ещё числом Авогадро NA. 
Количество вещества - число молей n, n = N/NA , где N  число объектов.
Молекула - группу прочно связанных атомов, способную двигаться как единое целое.
Ион – частица, которая имеет электрический заряд.
Термодинамика – раздел химии, изучающий передачу тепла от одних макроскопических объектов к другим.
Термодинамическая система - набор объектов, мысленно или реально отделённых от остального мира. Систему, в которой есть поверхности раздела, называют гетерогенной.
Фаза - совокупность однородных  частей системы, отделённых от других её частей поверхностью раздела.
Стандартные условия: давление 101325 Па (1 атм) и температура 298,15 K (+25оС). Стандартное количеством вещество вещества - 1 моль.
Стандартная энтальпия образования вещества H0f - изменение энтальпии в процессе получения одного моля вещества из простых веществ.
Стандартная энтальпия атомизации вещества H0a - изменение энтальпии в процессе полного разрыва всех химических связей в одном моле вещества с образованием газа из нейтральных невзаимодействующих атомов.
Теплоёмкость - количество тепла, необходимое для нагревания предмета или некоторой массы вещества на один градус. Часто используют удельную теплоёмкость (вещество берётся в количестве 1 грамм или 1 килограмм) и молярную теплоёмкость (вещество берётся в количестве 1 моль). Например, для воды удельная теплоёмкость=4,18 Дж/(мольК).
Химическая кинетика  это учение о скорости и механизме химических реакций.
Молекулярность реакции - число частиц, участвующих в одной стадии.
Константа равновесия реакции - соотношение между равновесными концентрациями продуктов реакции (произведение в числителе) и исходных веществ (произведение в знаменателе).
Химическая связь - взаимодействие между атомами, дающее выигрыш энергии более 1 эВ на атом (обычно: 35),
Ковалентная связь  связь, которая осуществляется общей для двух атомов парой электронов с противоположной ориентацией спинов; считается, что положительно заряженные атомные остатки притягиваются к общей области повышенной электронной плотности;
Ионная связь  связь, при которой один или более электронов полностью переходят от одного атома к другому; при этом образуются ионы противоположного заряда, которые притягиваются друг к другу;
Металлическая связь  связь, при которой некоторая часть электронов атома поступает в общее пользование всеми атомами кристалла, иначе говоря  делокализуется; возникает притяжение между газом делокализованных электронов и положительными атомными остатками.
Электроотрицательность - способность атома в веществе оттягивать на себя электроны.
Истинный раствор - однородную смесь переменного состава, в которой компоненты перемешаны на атомно-молекулярном уровне. 
Коллоидный раствор (золь) - смесь, в которой частицы ещё невидимы, но по размерам сильно превосходят атомные. Коллоидные частицы имеют диаметр 10–810–6 м, а в истинных растворах диаметр частиц (ионов и молекул)  10–1010–9 м. Обычно рассматривают жидкие коллоидные растворы.
Насыщенный раствор - раствор, находящийся в равновесии с избытком растворяемого вещества. 
Растворимость - концентрация насыщенного раствора.
Коллигативные свойства - свойства раствора, зависящие только от числа частиц растворённого вещества.
Растворение - сложный физико-химический процесс, с разрывом связей в исходных веществах и образованием новых связей между растворителем и частицами растворяемого вещества. Растворение возможно, если энергия новых связей компенсирует разрыв старых.
Сольватация - образование химических связей с растворяемого вещества с растворителем (solvent  растворитель). Для водных растворов процесс называют гидратацией (hydro  вода).
Электролитическая диссоциация - распад нейтрального вещества на ионы в результате химического взаимодействия с растворителем.
Кислоты - вещества, диссоциирующие с образованием только катионов H+.
Основания - вещества, диссоциирующие с образованием только анионов OH–.
Соли - вещества, сочетающие катион металла с анионом кислотного остатка.
Электролиты - вещества, в которых заряд переносят ионы. 
Степень гидролиза - мольная доля гидролизовавшихся ионов (от общего числа ионов).
Степень окисления элемента в соединении - заряд иона, образующийся в результате полного перехода от атомов с низкой электроотрицательностью к атомам с высокой электроотрицательностью.
Окислительно-восстановительная или редокс-реакция - химическая реакция, в которой изменяются степени окисления элементов.
Восстановление - снижение степени окисления. 
Окисление - повышение степени окисления. 
Окислитель - атом (вещество, ион), принимающий электроны.
Восстановитель – атом (вещество, ион), отдающий электроны. 
Гальванический элемент - система из двух электродов, которые находятся в средах с проводимостью по соответствующим ионам. 
Анод - электрод, на котором происходит окисление.
Катод  электрод, на котором происходит восстановление.
ЭДС гальванического элемента - разность электродных потенциалов катода и анода.
Стандартный электродный потенциал - ЭДС гальванического элемента, составленного из анализируемого электрода и стандартного водородного электрода, потенциал которого принят за 0.
Электролиз - химические процессы, происходящие в системе при пропускании электрического тока от внешнего источника энергии.
Коррозия - самопроизвольные процессы окисления металлов, протекающие в агрессивной среде.
Электрохимическая коррозия -  коррозия, происходящая в случае контакта двух металлов.




VI. Сведения о преподавателе (ППС).

	Ф.И.О. 
	Какое образовательное учреждение  профессионального образования закончил (а), специаль-ность по диплому
	Ученая степень, ученое звание
	Стаж научно-педагогической
работы, годы

	Основное место работы, должность
	Условия привлечения (штатный, внутренний совместитель, внешний совместитель, почасовик)
	Повышение квалификации

	
	
	
	Всего
	В том числе
	
	
	

	
	
	
	
	По специальности
	По дисциплине
	
	
	

	Агаева Фатима Александровна
	Северо-Осетинский государственный университет им. К.Л. Хетагурова,
Химик. Преподаватель химии.
	Кандидат химических наук, доцент
	19
	19
	19
	СОГУ
	штатный
	ДПП «Психолого-педагогическое обеспечение реализации компетентностного подхода в современной высшей школе» 72 ч., ПК 86-16; 23 марта 2016 г.
ДПП «Менеджмент и экономика в системе высшего образования» 18 ч., ПК 131-16, 31 .03.2016 г.
ДПП «Эффективные модели государственного и муниципального управления в сфере образования» 18 ч., ПК 156-16, 12.04.2016 г
ДПП Управление проектами в образовании» 18 ч. ПК 176-16; 15.04.2016 г.
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