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Програма факультативного курсу з хімії 

Пояснювальна записка

Мета факультативу:

1) поглибити уявлення учнів про основні хімічні поняття, закони і теорії;

2) навчити використовувати здобуті знання до розв’язування різних типів розрахункових задач;

3) ознайомити з методами хімічної науки, які використовуються для визначення складу неорганічних речовин та їх добування.

Програмою передбачено:

· розгляд понять, законів, закономірностей, які не вивчаються на уроках, але знання яких необхідні для розв’язування олімпіад них завдань, а також для складання конкурсних іспитів під час вступу до вищих навчальних закладів;

· розв’язування різних типів конкурсних задач, а також ознайомлення з різними методами їх розв’язування.

Навчання за цією програмою сприятиме формуванню в учнів інтересу до хімічних знань, вихованню самостійності та критичності мислення, розвитку їхніх творчих здібностей.
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	Основні хімічні закони (3 год.)
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	Закони збереження маси речовини, закон сталості складу речовини, закон Авогадро, хімічний закон Гей Люссака, газові закони, закон хімічних еквівалентів
	

	Кількість речовини (3 год.)
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	Моль – одиниця кількості речовини. Обчислення кількості речовини – учасника реакції -  за відомою кількістю іншої речовини. Виведення формул речовини
	

	Хімічна кінетика (6 год.)



	7

8

9

10

11

12
	1

2

3

4

5

6
	
	Швидкість хімічних реакцій. Фактори, що впливають на швидкість хімічних реакцій. Хімічна рівновага, умови її зміщення.

Константа хімічної рівноваги.

Рівновага в гетерогенних системах. Термохімічні рівняння. Закон Геса. Каталіз у неорганічній хімії.
	

	Окисно-відновні реакції (5 год.)
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	Класифікація окисно-відновних реакцій.

Приклади основних відновників і окисників.

Окисні властивості концентрованих сульфатної і нітратної кислот.
	

	Розчини (8 год.)



	18

19

20

21

22

23

24


	1

2

3

4

5

6

7
	
	Дисперсні системи, їх класифікація. Гідратна теорія Д.І.Менделєєва. 

Способи вираження концентрації розчиненої речовини в розчині.

Електролітична дисоціація. Ступінь електролітичної дисоціації. Сильні і слабкі електроліти. Гідроліз солей. Реакція йонного обміну. Якісні реакції на катіони  та аніони.

Іонний добуток води. Поняття про водневий показник.
	

	Газові закони ( 3 год.)
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	Визначення середньої відносної густини газових сумішей. Обчислення за хімічними рівняннями на основі хімічного закону Гей Люссака. Рівняння Менделєєва – Клапейрона.
	

	Хімія та електричний струм (7 год.)
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	Електроліз розплавів та водних розчинів солей.

 Електрохімічні реакції. 

Поняття про гальванічні елементи. Розрахунки на основі законів електролізу Фарадея.
	


Заняття № 1 – 3
Тема: Основні хімічні закони (3 год.)

Мета: поглибити знання учнів про основні поняття, закони і теорії хімії; закріпити уміння використовувати отримані знання під час пояснення хімічних процесів, складання рівнянь хімічних реакцій, розв’язування ускладнених задач.
1. Закон збереження маси речовин

2. Закон сталості складу речовин

3. Закон Авогадро

4. Хімічний закон Гей-Люссака

5. Газові закони
6. Закон хімічних еквівалентів

Теоретичні відомості

1. Закон збереження маси речовин
М.В.Ломоносов спочатку теоретично, а потім експериментально відкрив і обґрунтував закон збереження маси речовин, який лежить в основі всіх хімічних реакцій. Зважуючи герметично закриті посудини з металічними порошками до і після прожарювання, Михайло Васильович встановив, що їх маси не змінюються, хоч з металами в посудинах відбуваються хімічні перетворення. Так, застосовуючи кількісні методи вивчення хімічних реакцій, учений  в 1748 році відкрив і сформулював один із найважливіших законів природи: «Всі переміни в натурі, які трапляються такого суть стану, що скільки чого в одного тіла віднімається, стільки додається до другого. Так, якщо десь убуде трохи матерії, то примножиться в іншому місці. Сей всезагальний природний закон сягає і в самі правила руху: бо тіло, що рухає своєю силою інше, стільки ж оної у себе втрачає, скільки передає іншому, котре від нього рух дістає». Нині він формулюється так : маса речовин, які вступають у хімічну реакцію, дорівнює масі речовин, утворених внаслідок реакції.
З точки зору атомно-молекулярного вчення закон збереження маси речовин пояснюється тим, що при хімічних реакціях атоми не зникають і не утворюються з нічого, їх кількість залишається незмінною (до і після кожної реакції). Оскільки атоми мають сталу  масу, це і приводить до закону збереження маси речовин.
Закон  збереження маси речовин являється основним законом хімії, всі розрахунки за хімічними рівняннями здійснюються на його основі. Саме з відкриттям цього закону пов’язують виникнення сучасної хімії як точної науки.
Із законом збереження маси речовин тісно пов’язаний також відкритий М.В.Ломоносовим закон збереження і перетворення енергії: енергія не виникає із нічого і не зникає безслідно, але одні її види можуть перетворюватися в інші в суворо еквівалентних співвідношеннях.
Отже, закон збереження маси речовин і закон збереження енергії – це дві сторони єдиного закону природи – вічності матерії та її руху.
Сучасна наука підтвердила погляди М.В.Ломоносова. Взаємозв’язок маси і енергії виражається рівнянням А. Ейнштейна:
Е= mc2,
де Е – енергія; m – маса; с – швидкість  світла.

Взаємозв’язок маси і енергії має велике значення для вивчення ядерних реакцій.

2. Закон сталості складу речовин
На основі закону збереження маси стало можливим розв’язання питання про склад речовин. Очевидно, якщо маса речовини зберігається, то зберігається і маса її складових частин.
Кожна чиста речовина незалежно від способу її добування завжди має сталий якісний і кількісний склад.
Як приклад: молекула води складається з Гідрогену і Оксисену (якісний склад), причому Гідрогену міститься 11,11%, Оксисену 88,89% (кількісний склад). Воду можна добувати різними способами: синтезом з водню і кисню, реакцією нейтралізації, з кристалогідратів та ін. В усіх випадках чиста вода незалежно від способу добування матиме наведений вище склад.
Закон сталості складу випливає з атомно-молекулярного вчення. Дійсно, будь-яка речовина складається з однієї і тієї ж кількості атомів. Але оскільки атоми мають сталу масу, то й масовий склад речовини в цілому сталий.
Тільки відсутність експериментальних даних не дали змоги В,М,Ломоносову сформувати цей закон. Коли ж такі дані в науці накопичилися, його вперше сформулював французький вчений Ж.Пруст (1808 р.).
«Від одного полюса Землі до іншого, - писав Ж.Пруст, - сполуки мають однаковий склад і однакові властивості. Жодної різниці нема між оксидом заліза Південної півкулі і Північної. Малахіт із Сибіру має той самий склад, як і малахіт із Іспанії. В усьому світі є лише одна кіновар».
Дальший розвиток хімії показав, що поряд із сполуками сталого складу  існують сполуки змінного складу. За пропозицією академіка М.С.Курнакова перші були названі дальтоніками, другі – бертолідами. Сполуки-дальтоніди виражаються простими формулами з цілими стехіометричними індексами, наприклад: Н2О, НСІ, СН4, С6Н6. У бертолідів склад змінюється і не відповідає стехіометричним співвідношенням. Так, склад оксиду титану (ІІ), формулу якого хоч і записують ТіО, в дійсності змінюється від ТіО0,7 до ТіО1,3, а ск5лад оксиду ТіО2 – від ТіО1,9 до ТіО2,0. Це означає що на 1 мас.ч. титану в ТіО може припадати від 0,7 до 1,3 мас. ч. Оксисену, а у ТіО2 – від 1,9 до 2,0 мас. ч. Оксисену. Для нітриду цирконію відомі сполуки складу ZrN0.59; ZrN0,69; ZrN0,74; ZrN0,89.
Більшість звичайних хімічних сполук – дальтоніки. До них і застосовують закон сталості складу.
Повинен бути сталим ізотопним склад елементів, інакше склад  речовин буде різним (наприклад, за масою звичайна вода містить 11,11% Гідрогену, а важка вода – 20%).
3. 4.  Хімічний закон Гей-Люссака. Закон Авогадро

Перші кількісні дослідження реакцій між газами виконав французький вчений Гей-Люссак, автор відомого закону про теплове розширення газів. Вимірюючи об’єми газів, що вступають в реакцію й утворюються внаслідок реакції, Гей-Люссак зробив узагальнення, відоме під назвою закону об’ємних відношень, або «хімічного» закону Гей-Люссака: об’єми газів, що вступають в реакцію, відносяться один до одного і до об’ємів газоподібних продуктів реакції, що утворилися, як невеликі цілі числа.
Наприклад, при взаємодії 2 об’ємів водню і 1 об’єму кисню утворюються 2 об’єми  водяної пари.
Звичайно, при цьому припускають, що всі вимірювання об’ємів зроблено при однаковому тиску і при однаковій температурі.

У 1811 році італійський фізик Авогадро пояснив прості відношення між об’ємами газів, що спостерігаються під час хімічних реакцій, установивши закон:
У рівних об’ємах будь-який газів, взятих при однаковій температурі  і однаковому тиску, міститься однакове число молекул.
Завдяки цьому закону (закону Авогадро) було введено у науку уявлення про молекули як найдрібніші частинки речовини. При цьому уявлення про атоми як про найдрібніші частинки елемента зберігалося. Авогадро особливо підкреслював, що молекули простих речовин аж ніяк  не повинні бути тотожними з атомами; навпаки, вони звичайно складаються з кількох однакових атомів.
Закон Авогадро дав змогу зробити висновки про число атомів у молекулах газів. Зокрема, на його основі припускали, що молекули таких газів, як водень, хлор, кисень, азот, складаються з двох атомів. Це припущення встановило встановлені Гей-Люссаком відношення між об’ємами газів.
Закон Авогадро відіграв велику роль у встановленні атомної маси елементів і молекулярної маси речовин.
5. Газові закони

Рівняння стану ідеального газу PV = νRT показує, що можлива одночасна зміна п’яти параметрів, які характеризують стан ідеального газу. Однак багато процесів у газах, які відбуваються в природі і здійснюються в техніці, можна розглядати наближено як процеси, в яких змінюються лише два параметри з п’яти. Особливу роль у фізиці і техніці відіграють три процеси – ізотермічний, ізохорний і ізобарний.
Ізотермічним процесом називається процес, який протікає при сталій температурі Т. із рівняння стану ідеального газу слідує, що при сталій температурі Т і незмінних значеннях маси газу і його молярної маси М добуток тиску Р газу на його об’єм V повинен залишатися постійним: 
PV = const.

Ізотермічний процес можна здійснити, наприклад, шляхом зміни об’єму газу при постійній температурі.
Графік ізотермічного процесу називається ізотермою і є гіперболою.

(графік)
Рівняння  PV = const, що показує зв’язок між тиском і об’ємом газу при сталій температурі, було отримане із експерименту до створення молекулярно-кінетичної теорії газів в 1662 році англійським фізиком Робертом Бойлем і в 1676 році французьким фізиком Едмом Маріоттом. Тому це рівняння називають законом Бойля – Маріотта.
Ізохорним процесом називається процес, який протікає при сталому об’ємі V і умові m=const і M=const.
При цих умовах із рівняння стану ідеального газу для двох значень температури Т0 і Т слідує
P0V = RT0 . m/M      і    PV = RT . m/M , або

Р/Р0 = Т/Т0,  Р = Р0 Т/Т0.
Графік рівняння ізохорного процесу називається ізохорою і є прямою, яка проходить через початок координат.
Експериментальним шляхом залежність тиску газу від температури досліджував французький фізик Жак Шарль в 1787 році. Тому рівняння 
Р = Р0αТ
називається законом Шарля.
Ізобарним процесом називається процес, який відбувається при незмінному тиску Р і умові m=const і M=const.
V = V0αТ – це рівняння називається законом Гей-Люссака, тому що експериментальні дослідження залежності об’єму газу від температури здійснив у 1802 році французький фізик Жозеф Гей-Люссак.
Графік рівняння ізобарного процесу називається ізобарою і є прямою, яка проходить через початок координат.
(графік)
6. Закон хімічних еквівалентів

Із закону сталості складу виходить, що елементи сполучаються  один з одним в точно визначених кількісних співвідношеннях. Тому в хімію було введено поняття еквівалента або еквівалентної маси (слово «еквівалентний» в перекладі означає «рівноцінний»).
Тепер еквівалентом елемента називають таку його кількість, що сполучається з 1 молем атомів водню або заміщає ту саму кількість атомів водню в хімічних реакціях. Наприклад, у сполуках НСІ, Н2S, NH3, CH4 еквівалент хлору, сірки, азоту, вуглецю дорівнює відповідно 1 моль, ½ моля, 1/3 моля, ¼ моля.
Маса 1 еквівалента елемента називається його еквівалентною масою. Так, у наведених вище прикладах еквівалента маса хлору, сірки, азоту, вуглецю відповідно дорівнює 34,45 г/моль, 32/2 = 16 г/моль, 14/3 = 4, 67 г/моль, 12/4 = 3 г/моль.
Еквіваленти і еквівалентні маси звичайно знаходять або за даними аналізу різних сполук, або на підставі результатів заміщення одного елемента іншим. Визначати еквівалент (або еквівалентну масу) елемента не обов’язково із його сполук з воднем. Його можна обчислити за складом сполуки цього елемента з будь-яким іншим, еквівалент (еквівалентна маса) якого відомий.
Багато які елементи утворюють по кілька сполук один з одним. З цього виходить, що еквівалент елемента і його еквівалентна маса можуть мати різні значення, залежно від того, з складу якої сполуки його обчислити. Проте в усіх таких випадках різні еквіваленти (або еквівалентні маси) того самого елемента відносяться один до одного, як невеликі цілі числа. Наприклад, еквівалентні маси вуглецю, дорівнюють відповідно 3 г/моль і 6 г/моль, відношення цих величин дорівнює 1 : 2.
Поряд з поняттям еквівалентної маси іноді зручно користуватися поняттям еквівалентного об’єму, який займає за певних умов 1 еквівалент речовини, яку розглядають. Наприклад, за н.у. еквівалентний об’єм водню дорівнює 11,2 л/моль, еквівалентний об’єм кисню – 5,6 л/моль.

Поняття про еквіваленти і еквівалентні маси поширюються також і на складні речовини. Еквівалентом складної речовини називається така її кількість, яка взаємодіє без залишку з одним еквівалентом водню або з одним еквівалентом будь-якої іншої речовини.
Введення в хімію поняття «еквівалент» дало змогу сформулювати закон, який називається законом еквівалентів: речовини взаємодіють одна з одною у кількостях, пропорційних їхнім еквівалентам.
При розв’язуванні деяких задач зручніше користуватися іншим формулюванням закону еквівалентів: маси (об’єми) реагуючих  одна з одною речовин пропорційні їхнім еквівалентним масам (об’ємам).
Практична частина
1. Обчисліть еквівалентну масу металу, якщо внаслідок спалювання 2,28 г одержано 3,78 г його оксиду.
2. Унаслідок реакції обміну 5,44 г хлориду двовалентного металу Х з еквівалентною кількістю нітрату металу Y у водному розчині випав осад середньої солі масою 5,74 г. Його відфільтрували, а до фільтрату додали надлишок розчину лугу. Випав жовтий осад Z масою 4,34 г, після прожарювання якого не залишається твердого залишку, а всі продукти розкладу є простими речовинами.
- визначте формули солей Х та Y; наведіть їх тривіальні назви;
- напишіть рівняння реакцій.

3. У сполуці Х масові частки елементів  складають : Н – 10,62%; АІ – 71,09%; решта – невідомий елемент А. Визначте елемент А та сполуку Х.
4. Склад оксиду деякого металу може бути виражений найпростішою формулою Ме2О3. Відомо, що оксид масою 76,5 г містить метал масою 40,5. Який метал утворює оксид?
5. Вуглекислий газ міститься в посудині, об’єм якої дорівнює 20 л, за температури 220 С і тиску 500 кПа. Визначте масу вуглекислого газу.
6. На відновлення оксиду металу масою 1,8 г при температурі 1000 С і тиску 1,2 атм. потрібно 948 мл водню. Який метал, на вашу думку, було відновлено з оксиду?
Заняття 4 – 6
Тема: Кількість речовини (3 год.)
Мета: закріпити знання учнів про кількість речовини, моль, сталу Авогадро, молярну масу; навчити застосовувати знання на практиці під час розв’язування ускладнених задач
1. Моль – одиниця кількості речовини.

2. Обчислення кількості речовини – учасника реакції – за відомою кількістю іншої речовини.

3. Виведення формул речовини
Теоретичні відомості
Сучасна атомно-молекулярна теорія довела реальність існування атомів і молекул. Для визначення їхнього числа в хімічних перетвореннях уведена спеціальна фізична одиниця – моль. Моль – це одна  з основних одиниць Міжнародної системи фізичних одиниць (поряд з кілограмом, метром, секундою, ампером і кельвіном). Найчастіше моль позначають буквою ν.
Моль – кількість речовини, що містить стільки частинок (атомів, молекул або інших структурних частинок), скільки міститься атомів Карбону в 0,012 кг вуглецю 12С.
Поняття «вуглець 12С» означає, що проста речовина вуглець (хімічна формула С) складається тільки з атомів Карбону, які мають масове число 12 (ізотоп Карбону 12С). якщо один атом Карбону має масу 1,993 . 10-26 кг, то в 0,012 кг речовини вуглецю міститься NA штук атомів, тобто
NA = 0,012 кг : 1,993 . 10-26 кг = 6,02.1023 атомів.
Ця порція кількості речовини є фізичною константою і називається сталою Авогадро.
Стала Авогадро показує кількість структурних частинок речовини (атомів, іонів, молекул тощо), що містяться в 1 молі. Тому розмірність цієї речовини 1/моль або моль-1. у наш час NA  визначена з великою точністю, але в практичних розрахунках вона приймається рівною 6,02 . 10-26 моль-1. порції речовин, що є кратними одному молю, мають свої назви. Наприклад, 0,1  моль називається «децимоль» (префікс «деци-» означає в 10 разів менше); 0,01 моль називають «сантимоль» (префікс «санти-» означає в 100 разів менше); 0,001 моль називають «мілімоль» (префікс «мілі-» означає в 1000 разів менше).
Практична частина
Кількість речовини можна визначити за формулами:
1)       _N__ , 
              NA             де ν – кількість речовини, N – кількість атомів, молекул, 
                                 NA – число Авогадро;                        
2)        __m   , де m – маса речовини, М – молярна маса речовини;
    
                M
       3)            __V   , де V – маса об’єм речовини, Vm – молярний об’єм.
    

                        Vm
Задачі

1. Визначити масу Гідрогену, яка міститься у 3,01.1024 молекул метану. (20 г).
2. Визначити, в якій масі простої речовини міститься 2,408.1023 атомів Флуору. (7,6 г)
3. Дано 6,3 г нітратної кислоти. Визначити масу карбонатної кислоти, яка містить таку ж кількість молекул. (6,2 г).
4. Яку масу сірки потрібно взяти, щоб у ній було стільки ж атомів, скільки їх міститься в залізі масою 12,32 г? (7,04 г).
5. Визначити число атомів Хлору, що міститься в 5,65 моль газоподібного хлороводню. (34,01.1023).
Виведення формули речовини
І. Встановлення формули за масовою часткою

Обчислення задач полягає в тому, що в умові вказується масові частки елементів, що входять до складу речовини і відносну густину сполуки. На основі цих даних потрібно обчислити молекулярну масу сполуки та кількість кожного елемента в сполуці або співвідношення атомів в молекулі. Щоб розв’язати такі задачі, спочатку потрібно обчислити молярну масу речовини за формулою, а потім кількість атомів у молекулі, виходячи з формули Ẁ= (nАr : Mr) . 100%.
Задача: Вивести формулу сполуки з масовою часткою карбону 80% та гідрогену – 20%, якщо відносна густина сполуки за воднем дорівнює 15.
Дано:                                       Розв’язання:
W%(C) = 80%                     1. Яка молярна маса сполуки?  

W%(H) = 20%                      DH = Мr(сполуки) : Мr (Н2); 
DH = 15                                 М(сполуки) = DH . Мr (Н2) = 15 . 2 = 30.
           Знайти:                               2. Яка кількість атомів Карбону в сполуці?
CxHy - ?                                            W . Mr           80% . 30   ;                
                                                          Ar.100%     12 . 100%            
                                                        n (C)  = 2.

    3. Яка кількість атомів Гідрогену в сполуці?                                                      
         W . Mr           20% . 30

         Ar.100%     1 . 100%
           n (H) = 6.
   Відповідь: C2Н6.
Алгоритм

1. Вивчи умову задачі.

2. Запиши скорочено цю умову.

3. Обчисли відносну молекулярну масу сполуки за формулою.
4. Обчисли кількість атомів кожного елемента, що входить до складу сполуки за його масовою часткою.

5. Склади формулу речовини.
6. Запиши відповідь до задачі повну або скорочену.

Задачі 

1. Масові частки силіцію та гідрогену, що входять до складу деякої сполуки, становлять відповідно 91,3 і 8,7%. Визначте формулу сполуки, якщо густина її пари за повітрям становить  3,172.   (Si3H8).
2. Деяка кислота містить Гідроген (масова частка 2,2%), Іод (55,7%) і Оксисен (42,1%). Визначте найпростішу формулу цієї кислоти. (Н5ІО6).
3. До складу хімічної сполуки входять Натрій, Фосфор і Оксисен. Масові частки цих елементів становлять відповідно 34,6%, 23,3%, 42,1%. Визначте найпростішу формулу сполуки.
(Na4P2O7).
4. Визначте формулу сполуки, якщо відомі масові частки елементів, що її складають: СІ – 92,2%, все інше – Карбон. Відносна густина пари цієї речовини за вуглекислим газом – 3,5.
(CCl4).
5. За даними аналізу речовина має такий склад: С – 38,43%, Н – 4,84%, СІ – 56,73%. Відносна густина пари її за воднем – 62,5. Встановити формулу сполуки.
(С3Н9СІ3).
ІІ. Задачі з використанням об’ємних співвідношень
Обчислення задач полягає в тому, щоб встановити, які елементи (кількісно і якісно) входять до складу речовини. Коли відомо всі об’єми вихідних речовин і продуктів реакції, то ці об’єми можуть бути їх коефіцієнтами (на основі газових законів). А щоб обчислити кількість атомів кожного елемента в сполуці, потрібно скористатися законом збереження маси речовини.
Задача: При згоранні 40 мл газу витратили 30 мл кисню, а одержали 20 мл азоту і 60 мл водяної пари. Яка це речовина?
Дано:                                       Розв’язання:
V(газу) = 40мл                   Оскільки це горючий газ, то за продуктами реакції  

V (О2) = 30 мл                    встановлюємо , що, крім Нітрогену і Гідрогену, до її
V(N2) = 20 мл                     складу не входять інші елементи. Тому загальна формула
V(Н2О) = 60 мл                  сполуки - NxHy.
Знайти:                               

NxHy - ?                                           NxHy  + О2 = N2 + Н2Ог.
                                              Оскільки відомі всі об’єми вихідних речовин і продуктів реакції то
                                                       40         30     20       60

                                         4NxHy  + 3О2 = 2N2 +6Н2Ог.
Використовуючи закон збереження маси речовин, визначаємо x і y :
4х = 4; х = 1.
4y = 12; y = 3.
Отже, формула    -     NН3.
Відповідь: NH3  -  амоніак.
Алгоритм

6. Вивчи умову задачі.

7. Запиши скорочено цю умову.

3. Склади рівняння реакції та познач дані величини за умовою задачі.
4. На основі газових законів переведи величини об’ємів в коефіцієнти при допомозі  спільного кратного.
5. На основі закону збереження маси речовини обчисли кількість атомів у невідомій сполуці.
 6. Склади формулу речовини.

7. Запиши відповідь до задачі повну або скорочену.
Задачі
1. На спалювання 20 мл горючого газу було витрачено 130 мл кисню, а одержано 80 мл оксиду карбону (IV)  та 100 мл водяної пари. Яка формула сполуки?
          (С4Н10)

2. При згоранні 80 мл газу витратили 100 мл кисню, а одержали 80      мл оксиду нітрогену (ІІ) та 120 мл водяної пари. Визначте формулу.
i. (NH3)
3. При згоранні 20 мл горючого газу витрачається 50 мл кисню, а утворюється 40 мл оксиду карбону(IV) і 20 мл водяної пари. Знайти формулу сполуки. 
i. (С2H2)
4. При спалюванні 15 мл леткої рідини було витрачено 45 мл кисню, а одержано 30 мл оксиду сульфуру (IV) і 15 мл оксиду карбону(IV). Яка це сполука?

     (СS2) 
5.  При спалювання 30 мл газу було витрачено 150 мл кисню і одержано 90 мл оксиду карбону (IV)  та 120 мл водяної пари. Що це за сполука?

          (С3Н8)

ІІІ. Встановлення формули за продуктами згорання
Обчислення задач полягає у закономірностях процесів горіння простих і складних речовин. Внаслідок горіння складної речовини утворюється стільки оксидів – продуктів реакції, скільки елементів входить до складу вихідної сполуки. Тому необхідно спочатку встановити, з яких хімічних елементів складається ця сполука, а потім перевірити чи не входить до складу ще й Оксиген. Розрахувати співвідношення атомів у молекулі і вивести істинну формулу на основі найпростішої формули та молекулярної маси речовини.
Задача. При спалюванні 1,3 г речовини утворюється 4,4 г оксиду карбону (IV) і 0,9 г води. Відносна густина парів за воднем – 39. Встановити формулу сполуки.
Дано:                                      Розв’язання:
m(р-ни) = 1,3г                   
m(CO2) = 4,4г                   1. Яка молярна маса сполуки?  

m(H2O) = 0,9г                      DH = Мr(сполуки) : Мr (Н2); 

DH = 39                                М(сполуки) = DH . Мr (Н2) = 39 . 2 = 78.
           Знайти:                               2. Яка маса Карбону в сполуці?

         формулу р-ни -?            х г                   4,4г
                                        С      +   О2 =   СО2
                                       ν= 1 моль          ν=1 моль   

                                       M=12г/моль      М=44г/моль                  

                                        m=12  г              m=44 г     

х г : 4,4г = 12г : 44г;

х = 1,2г.                      

4. Яка маса Гідрогену в сполуці?  
х г                          0,9г
2Н2        +      О2 =  2Н2О   ;
ν= 2 моль             ν=2 моль   

          M= 2г/моль          М=18г/моль                  

m=4 г                    m=36 г     

х г : 0,9 г = 4 г : 36 г;

х = 0,1 г.
4. Чи є третій елемент в сполуці?

m = 1,3 – (1,2 + 0,1) = 0 (г).
5. Яке співвідношення атомів Карбону і Гідрогену в сполуці?
          m(C)            m(H)         1.2        0.1 
          Ar(C)            Ar(H)         12        1      
6. Чи відповідає найпростіша формула істинній?           

М (СН) = 13 – не відповідає.

7. Яка істинна формула?

n= 78 : 13 = 6.  Отже,

С6Н6.
   Відповідь: C6Н6.
Алгоритм

1. Вивчи умову задачі.

2. Запиши скорочено цю умову.

3. Обчисли відносну молекулярну масу сполуки за формулою.

4. Обчисли масу за рівнянням реакції (або за формулою) кожного елемента, що входить до складу сполуки.

5. Перевір, чи не входить до складу сполуки третій елемент.
6. Знайди співвідношення атомів у молекулі.

7. Склади найпростішу формулу речовини.

8. Перевір, чи відповідає найпростіша формула істинній.

9. Вразі необхідності виведи істинну формулу сполуки.

10. Запиши відповідь до задачі повну або скорочену.

Задачі 

1. Продуктами горіння речовини масою 3,2 г є азот об’ємом 2,24 л (н.у.) і вода масою 3,6 г. визначте формулу сполуки, якщо густина її пари за воднем становить 16.
     (N2H4).
2. При спалюванні 8,4 г речовини одержали 26,4 г оксиду карбону (IV) і 10,8 г води. Відносна густина пари цієї речовини за повітрям – 2,9. визначити формулу сполуки.

     (С6Н12)
3. 3.Під час спалювання 29 г органічної сполуки, утворилося 88 г вуглекислого газу та 45 г води. Відносна густина цієї речовини за повітрям дорівнює 2. Установіть молекулярну формулу речовини.

4. Під час спалювання 2,8 г органічної сполуки, утворилося 8,8 г вуглекислого газу та 3,6 г води. Відносна густина цієї речовини за метаном дорівнює 4,375. Установіть молекулярну формулу речовини.
5. При спалюванні 6,19 г органічної речовини одержали 19,46 г карбон діоксиду та 7,97 г води. Густина парів цієї речовини за повітрям становить 2,414. Визначити формулу речовини.
IV. Визначення складу сполуки за рівнянням реакції
Обчислення задач полягає у закономірностях протікання хімічних процесів, що базуються на властивостях речовин, -  тобто на знаннях хімічних властивостей того чи іншого класу органічних або неорганічних речовин. Правильно складене рівняння реакції дасть можливість обрахувати молекулярну масу невідомої сполуки, а потім за цією величиною вивести формулу речовини.
Задача. Встановити формулу і молекулярну масу етиленового вуглеводню, якщо 7 г його приєднує 8 г брому.
Дано:                                      Розв’язання:

m(р-ни) = 7 г                   
m(Br2) = 8 г                   1. Яка відносна молекулярна маса етиленового     
 Знайти:                                          вуглеводню?

  Мr -?                              7 г             8 г
  СnH2n -?                        CnH2n   +    Br2 ----  CnH2n
                                        ν= 1 моль    ν=1 моль   
                                       Mr= х           М= 160г/моль                  

                                        m= х г         m= 160 г     

х : 160 г = 7 г : 8 г;

х = 140;                      
Мr (СnH2n) = 140. 
2. Яка формула етиленового вуглеводню?

12n + 2n = 140
12n = 140

n = 10. Отже, формула ненасеченого фуглеводню
С10H20 – декен. 
Відповідь: C10Н20.
Алгоритм

1. Вивчи умову задачі.

2. Запиши скорочено цю умову.

3. Запиши відповідне рівняння реакції до задачі.

5. Обчисли відносну молекулярну масу невідомої речовини за рівнянням реакції .

6. Обчисли кількість атомів у сполуці за відомою загальною формулою класу.

7. Виведи формулу сполуки.

8. Запиши відповідь до задачі повну або скорочену.

Задачі  
1. Визначте формулу алкену, якщо відомо, що в присутності нікелевого каталізатора алкен масою 14 г приєднує 5,6 л водню (н.у.).
2. Діє новий вуглеводень масою 5,4 г може приєднати максимум 4,48 л хлороводню (н.у.). Встановіть молекулярну формулу сполуки, складіть структурні формули її ізомерів.
3. Ацетиленовий вуглеводень масою 10,8 г повністю прореагував з 14,6 г хлороводню. Визначте формулу невідомої сполуки.
4. При дії на ненасичений вуглеводень надлишком розчину хлору в тетрахлоретані утворилось 14,1 г дихлориду, а при дії на таку ж кількість речовини цього вуглеводню надлишком бромної води одержали 23 г диброміду. Визначте молекулярну формулу його ізомерів.
5. Для каталітичного гідрування алкіну невідомого складу потрібно використати 1,7 л водню (н.у.). така ж кількість речовини вуглеводню при взаємодії з бромом утворює 15,24 г тетраброміду з розгалуженим карбоновим скелетом. Визначте формулу алкіну і напишіть його структурну формулу.
Заняття 7 – 12
Тема: Хімічна кінетика (6 год.)
Мета:  розширити знання учнів про швидкість хімічних реакцій та чинники, від яких вона залежить; з’ясувати причини оборотності та необоротності хімічних реакцій та зміщення хімічної рівноваги; закріпити уміння розв’язувати розрахункові задачі, використовуючи принцип Ле-Шательє та закон Гесса
1. Швидкість хімічних реакцій. Фактори, що впливають на швидкість хімічних реакцій.
2. Хімічна рівновага, умови її зміщення.

3.  Константа хімічної рівноваги.
4. Рівновага в гетерогенних системах.

5. Термохімічні рівняння. Закон Гесса.

6. Каталіз у неорганічній хімії.

Теоретичні відомості
1. Швидкість хімічних реакцій. Фактори, що впливають на швидкість хімічних реакцій.

      Хімічні реакції проходять з певними швидкостями. Деякі з них тривають частки секунди, інші – хвилини. Знання швидкостей хімічних реакцій має дуже велике наукове і практичне значення.
Вчення про швидкості і механізми хімічних реакцій називається хімічною кінетикою.
Зміна концентрації однієї з реагуючих речовин за одиницю часу при незмінному об’ємі системи називається швидкістю хімічної реакції.
Оскільки реагуючі речовини зв’язані між собою хімічним рівнянням, то за зміною концентрації однієї з речовин можна визначити зміни концентрації всіх інших. Звичайно концентрацію виражають у в моль/л або моль/ дм3, а час в секундах або хвилинах. У реакції А + В = С + Д концентрація речовини А зменшується. За проміжок часу Δt = t2 – t1 зміна концентрацій становитиме ΔС = С2 – С1. середня швидкість реакції V = - ΔС/ Δt. Швидкість реакції завжди є позитивною величиною. Знак мінус показує, що концентрація речовини А під час перебігу реакції зменшується. Оскільки швидкість реакції весь час змінюється, то середня швидкість в інтервалі часу Δt не залишається постійною.
Швидкість реакції залежить від хімічних властивостей (хімічної природи) реагуючих речовин, їхньої концентрації, температури і присутності каталізатора. Важливе значення для швидкості реакції мають агрегатний стан і ступінь дисперсійності речовини. При збільшенні поверхні речовини швидкість реакції зростає.
Щоб відбувалася хімічна взаємодія речовин А і В, їхні молекули (частинки) повинні зіткнутися. Чим більше зіткнень, тим швидше проходить реакція. Кількість зіткнень тим більша, чим вища концентрація реагуючих речовин. Залежність швидкості реакції від концентрації реагуючих речовин установив у 1864 році М.М.Бекетов. у 1867 році норвезькі вчені Гульдберг і Вааге сформулювали закон діючих мас.
Швидкість хімічної реакції пропорційна добутку концентрації реагуючих речовин.
Для реакції типу  mA + nB = pC + qD закон діючих мас має таке математичне вираження: V = k . CАm . СВm, де 

V – швидкість реакції;
 k  - константа швидкості реакції 

CА і СВ – концентрації речовин А і В.
Залежність швидкості хімічної реакції від концентрації реагуючих речовин справедлива для реакцій між газами і реакцій, що протікають в розчинах. Вона не поширюється на реакції за участю твердих речовин, так як у цих випадках реакція відбувається не у всьому об’ємі реагуючих речовин, а лише на поверхні, від розмірів  якої і залежить швидкість реакції.
Великий вплив на швидкість хімічної реакції має температура. З підвищенням температури швидкість хімічної реакції, як правило, зростає.
Залежність швидкості реакції від температури визначається правилом Вант-Гоффа:

При підвищенні температури на кожні десять градусів швидкість реакції збільшується в 2 – 4 рази. Тому, якщо, наприклад, припустити, що швидкість деякої реакції при 00С дорівнює 1, а швидкість її при підвищенні температури на 100С збільшується в 2 рази, то при нагріванні до 1000С швидкість реакції зросте в 210 (1024 рази).
При підвищенні температури зростає швидкість руху молекул і відповідно збільшується число зіткнень молекул. Тому чим вища температура, тим більша швидкість реакції. Але розрахунки показують, що при підвищенні температури на 1000С число зіткнень збільшується тільки  у 1,2 рази, в той час як швидкість реакції, збільшується більш ніж в 1000 раз. Виходить, що не збільшення числа зіткнень є головною причиною значного збільшення швидкості реакції при нагріванні.
Далеко не кожне зіткнення молекул реагуючих речовин приводить до хімічної реакції між ними. Для того, щоб утворилися нові молекули, потрібно попередньо послабити або розірвати зв’язки між атомами в молекулах вихідних  речовин. Для цього необхідно витратити певну кількість енергії. Якщо молекули, що зіткнулися, не мають такої енергії, то зіткнення між ними не приводить до утворення нової молекули.
Надлишкова енергія, якою повинні володіти молекули для того, щоб їх зіткнення могли привести дол. Утворення нової речовини, називається енергією активації даної реакції. Молекули, що володіють такою енергією, називаються активними молекулами.
Контакт молекул при зіткненні триває приблизно 10-12 с. За такий короткий час встигають прореагувати лише активні молекули, які мають досить великий запас енергії. Кількість активних молекул при підвищенні температури різко збільшується. Так, при підвищенні температури на 1000 частка активних молекул збільшується приблизно в 1000 разів, тобто в таку кількість разів, що і швидкість реакції. Отже, можна зробити висновок, що збільшення швидкості хімічної реакції при підвищенні температури обумовлено головним чином збільшенням числа активних молекул.
Хімічні реакції, що мають енергію активації в межах 10 – 30 ккал/моль, протікають звично з швидкістю, яку можна виміряти.
2. Хімічна рівновага, умови її зміщення

        Всі хімічні реакції за іншим критерієм можна про класифікувати ще на необоротні й оборотні реакції. Необоротні реакції відбуваються до кінця – до повного витрачення однієї з речовин, що беруть участь у реакції. Оборотні реакції відбуваються не до кінця: при оборотній реакції жодна з реагуючих речовин не витрачається повністю. Ця відмінність пов’язана з тим, що необоротна  реакція може відбуватися тільки в одному напрямі. Оборотна ж реакція може відбуватися  у прямому і зворотному напрямах. Розглянемо два приклади:
Zn + 4HNO3 = Zn(NO3)2 + 2NO2| + 2H2O.
Якщо нітратної кислоти є достатня кількість, то реакція закінчиться тільки тоді, коли весь цинк розчиниться. Крім того, якщо спробувати провести цю реакцію в зворотному напрямі – пропускати нітроген (IV) оксид через розчин нітрату цинку, то металічний цинк і нітратна кислота не утворяться – ця реакція не може відбуватися у зворотному напрямі. Отже, взаємодія цинку з нітратною кислотою – необоротна реакція.
Синтез аміаку відбувається згідно з рівнянням:

N2 + 3H2  = 2NH3
Якщо змішати 1 моль азоту з 3 молями водню і здійснити в системі умови, що сприяють перебігу реакції, а коли мине достатня кількість часу, зробити аналіз газової суміші, то результати аналізу покажуть, що в системі буде не тільки продукт реакції (аміак), а й вихідні речовини (азот і водень). Коли тепер у ті самі умови як вихідну речовину помістити не азотно-водневу суміш, а аміак, то можна буде виявити, що частина аміаку розкладеться на азот і водень, причому кінцеве співвідношення між кількостями всіх трьох речовин буде таке саме, як і тоді, коли виходили з суміші азоту з воднем. Отже, синтез аміаку – оборотна реакція.
Спочатку, при змішуванні вихідних речовин, швидкість прямої реакції велика, а швидкість зворотної дорівнює нулю. В міру проходження реакції вихідні речовини витрачаються і їхні концентрації зменшуються. Внаслідок цього зменшується швидкість прямої реакції. Одночасно утворюються продукти реакції і їх концентрація зростає. Внаслідок цього починає відбуватися зворот на реакція, причому її швидкість поступово збільшується. Коли швидкості прямої і зворотної реакції стають однаковими, настає хімічна рівновага.
Хімічну рівновагу називають динамічною. Цим підкреслюється, що при рівновазі відбувається пряма і зворотна реакції, але їх швидкості однакові, внаслідок чого змін у системі не помітно.

Хімічна  рівновага при незмінних умовах може зберігатися нескінченно довго.
Зміщення хімічної рівноваги, тобто перехід від одного рівноважного стану до іншого, що відповідає зміненим умовам, підпорядковується правилу, яке називають правилом Ле-Шательє (1884): якщо змінити одну із умов, при якій система знаходиться в рівновазі, - температуру, тиск або концентрацію, - то рівновага зміститься у напрямку тієї реакції, яка протидіє даній зміні.
Тобто, в разі збільшення концентрації якої-небуть з речовин, що беруть участь у рівновазі, рівновага зміщується у бік витрати цієї речовини; якщо концентрація якої-небуть з речовин зменшується, то рівновага зміщується у бік утворення цієї речовини.
В разі збільшення тиску за допомогою стискування системи рівновага збільшується у бік зменшення числа молекул газів, тобто у бік зниження тиску; якщо тиск зменшується, то рівновага зміщується у бік зростання числа молекул газів, тобто у бік збільшення тиску.

При підвищенні температури рівновага зміщується у напрямі ендотермічної, а при зниженні – у напрямі екзотермічної реакції.
Способи зміщення хімічної рівноваги в бажаному напрямі, які ґрунтуються на принципі Ле-Шательє, відіграють велику роль у хімії. Так, за його допомогою можна визначити оптимальні умови здійснення реакцій синтезу речовин.
3.  Константа хімічної рівноваги.

  Кількісною характеристикою хімічної рівноваги є величина, що називається константою хімічної рівноваги. 
Наприклад:

Н2 + І2  = 2НІ.
Згідно з законом діючих мас, швидкості прямої V1 і зворотної V2 реакцій виражаються рівнянням:
V1 = k1 H2   I2  ;
V2 = k2 HI 2.
В разі рівноваги швидкість прямої і зворотної реакцій дорівнюють одна одній, звідки:
k1 H2   I2  =  k2 HI 2
або

відношення констант швидкості прямої і зворотної реакцій також є константою. Вона називається константою рівноваги даної реакції (К):
k1 :  k2 = K.
Звідси               

      Для кожної оборотної реакції при даних умовах константи рівноваги К є величиною сталою. Вона не залежить від концентрації реагуючих речовин і змінюється лише при зміні температури.
Знаючи концентрації вихідних речовин. І значення константи рівноваги, можна обчислити рівноважні концентрації, тобто концентрації всіх реагуючих речовин при хімічній рівновазі. І навпаки, за рівноважними концентраціями легко обрахувати константу рівноваги і вихідні концентрації взятих для реакції речовин.
Константа швидкості чисельно дорівнює швидкості реакції, коли концентрація кожної з реагуючих речовин дорівнює 1 моль/ л. Константа швидкості реакції залежить  від природи реагуючих речовин і від температури, але не залежить від їхньої концентрації. Рівняння, що зв’язує швидкість реакції з концентрацією реагуючих речовин, називається кінетичним рівнянням реакції.

4. Рівновага в гетерогенних системах.

При гетерогенних реакціях у вираз константи рівноваги, так само як і у вираз закону діючих мас, входять концентрації тільки тих речовин, які перебувають у газовій або рідкій фазі. Наприклад, для реакції 
СО2 + С = 2СО

Константа рівноваги має вигляд:

К = 
5. Термохімічні рівняння. Закон Гесса.

Закон, який є основою термохімії і термохімічних розрахунків, був відкритий Г.І.Гессом у 1840 році.

Закон Гесса: сумарний тепловий ефект ряду послідовних хімічних реакцій дорівнює сумарному тепловому ефекту будь-якого іншого ряду реакцій з тими самими початковими і кінцевими продуктами реакції.
Отже, тепловий ефект реакції залежить тільки від початкового і кінцевого станів системи і не залежить від проміжних стадій реакції або від способу переходу з початкового стану в кінцевий.
Закон Гесса здійснюється лише за умови сталості тиску або об’єму. Він є вираженням закону збереження енергії відносно хімічних реакцій.
Наприклад, добування оксиду Карбону (IV) здійснюється двома різними способами: при безпосередній взаємодії простих речовин за рівнянням

Сграфіт + О2 газ = СО2 газ ,    Н1 = - 393,6 кДж

або через проміжну стадію утворення СО і дальшого його згорання за рівнянням
Сграфіт + 1/2О2 газ = СО газ ,       Н2
і            СО газ + 1/2О2 газ = СО2газ,                Н3 = -283,1 кДж.

Відповідно до закону Гесса, тепловий ефект утворення СО2 з простих речовин дорівнює сумарному тепловому ефекту утворення СО2 через проміжну стадію СО:
 ΔН1 = ΔН2  + ΔН3.
У розглянутій схемі можна експериментально визначити теплові ефекти ΔН1 і ΔН3, а тепловий ефект ΔН2 виміряти неможливо, оскільки згорання графіту до СО здійснюється дуже важко. Тому величину ΔН2 можна розрахувати:
 ΔН2 = ΔН1  - ΔН3 = -393,6 кДж – (-283,1 кДж) = - 110,5 кДж.
Закон Гесса використовують для обчислення теплових ефектів реакцій, експериментально визначити які неможливо. Із закону Гесса випливає висновок, що тепловий ефект оберненої реакції дорівнює тепловому ефекту прямої реакції з протилежним знаком:
ΔНпр. = - Δ Ноберн.
6. Каталіз у неорганічній хімії.

Речовини, що не витрачаються в результаті проходження реакції, але впливають на її швидкість, називаються каталізаторами. Явище зміни швидкості реакції під дією таких речовин називається каталізом. Реакції, що відбуваються під дією каталізаторів, називаються каталітичними.
У більшості випадків дія каталізатора пояснюється тим, що він знижує енергію активації реакції. При наявності каталізатора реакція проходить через інші проміжні стадії, ніж без нього, причому ці стадії енергетично більш доступні. Тобто при наявності каталізатора виникають інші активовані комплекси, причому для їх утворення активованих комплексів, що виникають без каталізатора. Отже, енергія активації реакції знижується; деякі молекули, енергія яких була недостатня для активних зіткнень, тепер виявляються активними. Каталізатор знижує енергію активації прямої ї зворотної реакції на одну й ту саму величину. Звідси виходить, що каталізатор в те саме число раз прискорює і пряму, і зворотну реакції.
(графік)
              Вплив каталізатора на число активних молекул
                     Еа – енергія активації без каталізатора;

                                 Еа1 –енергія активації при наявності каталізатора
У хімічній промисловості каталізатори застосовуються дуже широко.  Під впливом каталізаторів реакції можуть прискорюватися в мільйони раз і більше. У деяких випадках під дією каталізаторів можуть збуджуватися такі реакції, які без них за даних умов практично не відбуваються.
Розрізняють гомогенний і гетерогенний каталіз.
В разі гомогенного каталізу каталізатор і речовини, що беруть участь у реакції, утворюють одну фазу, що беруть участь у реакції, утворюють одну фазу (газ або розчин). В разі гетерогенного каталізу каталізатор перебуває в системі у вигляді самостійної фази.
У хімічній промисловості широко застосовують гетерогенний каталіз. Нині в хімічній промисловості більша частина продукції виробляється за допомогою гетерогенного каталізу. При гетерогенному каталізі реакція відбувається на поверхні каталізатора. Звідси виходить, що активність каталізатора залежить від величини і властивостей його поверхні. Щоб мати більшу «розвинуту» поверхню, каталізатор повинен мати пористу структуру або бути дуже в подрібненому (високодисперсному) стані.
Як і в разі гомогенного каталізу, при гетерогенному каталізі реакція відбувається через активні проміжні сполуки. Проте тут ці сполуки є поверхневими сполуками каталізатора з речовинами, що беруть участь у реакції. Проходять через ряд стадій, у яких беруть участь ці проміжні сполуки, реакція закінчується утворенням кінцевих продуктів, а каталізатор не витрачається.
Практична частина
1. Константа рівноваги системи: Н2 + І2  = 2НІ при температурі 4000С становить 40. Розрахуйте ступінь перетворення водню і йоду в йодоводень (об’ємний відсоток), якщо концентрації вихідних речовин однакові й дорівнюють 0,01 моль/л.
2. Розрахуйте тепловий ефект реакції між АІ та Fe3O4, якщо теплоти утворення оксиді з простих речовин становлять 822,2 кДж/моль (Fe3O4) і 1675,7 кДж/моль (АІ2О3).
3. Маса суміші АІ та Fe3O4  становить 10,0 г. Розрахуйте, скільки теплоти виділиться під час реакції, якщо масова частка алюмінію у суміші становить: а) 5%; б) 15%; г) 30%; д) 75%. Якою є максимальна кількість теплоти, що може виділитися під час реакції в 10,0 г суміші?
4. Визначте теплоту утворення ацетилену, якщо відомо, що при згоранні 1 моль його виділяється 313,6 ккал тепла, а теплоти утворення води і вуглекислого газу становлять відповідно 68,4 ккал і 94 ккал.
5. Константа рівноваги реакції  Н2 + І2  = 2НІ при деякій температурі дорівнює 36, а початкові концентрації водню і йоду становлять 0,02 моль/л. Обрахуйте рівноважні концентрації йоду, водню і йодоводню.
6. Як змінилася швидкість реакції між оцтовою кислотою і етиловим спиртом, якщо їх початкові концентрації дорівнювали по 0,1 моль/л, а через деякий час стали рівними по 0,05 моль/ л?
7. При температурі 2000С деяка реакція закінчується за 32 хв. Через скільки хвилин закінчиться ця реакція при 2500С і при 1500С, якщо температурний коефіцієнт швидкості реакції дорівнює 4?
8. В замкнутій системі реакція взаємодії хлороводню з киснем оборотна:
4НСІ + О2 = 2СІ2 + 2Н2О + 113 кДж.

     Як вплине на рівноважну концентрацію [Cl2]: а) збільшення тиску; б) збільшення концентрації кисню; в) підвищення температури; г) введення каталізатора?
9. Швидкість хімічної реакції при 200С дорівнює 1 моль/ (л с). Обчислити швидкість цієї реакції при 600С, якщо температурний коефіцієнт реакції дорівнює 3.
10. Як треба змінити концентрацію, тиск і температуру гомогенної системи 
         РСІ5 = РСІ3 + СІ2,          Н = 129,7 кДж/моль,
 щоб змістити рівновагу в бік розкладання РСІ5?
Заняття 13 – 17
Тема: Окисно-відновні реакції (5 год.)

Мета: поглибити та розширити знання учнів про окисно-відновні реакції, їх класифікацію; ознайомити з основними окисниками та відновниками; розглянути окисні властивості концентрованих сульфатної та нітратної кислот; удосконалити уміння складати окисно-відновні реакції методом електронного балансу
1. Класифікація окисно-відновних реакцій
2. Приклади основних окисників і відновників

3. Окисні властивості концентрованої сульфатної кислоти

4. Окисні властивості концентрованої нітратної кислоти

Теоретичні відомості
1. Класифікація окисно-відновних реакцій

Реакції, в результаті яких змінюються ступені окиснення елементів, називаються окисно-відновними.
Окисно-відновні реакції мають дуже велике значення в біологічних системах. Процеси фотосинтез, дихання, травлення – все це окисно-відновні реакції. У техніці значення окисно-відновних реакцій теж дуже велике. Так, вся металургійна промисловість ґрунтується на окисно-відновних процесах, в ході яких метали виділяються з природних сполук.
Всі окисно-відновні реакції діляться на три групи.

1.Реакції міжатомного і міжмолекулярного окиснення – відновлення. 
Це реакції, в яких окисник і відновник є різними речовинами. Наприклад:
  +4            -1        +2           0

MnO2 +4HBr = MnBr2 + Br2 + 2H2O.
Окисник   відновник

Обмін електронами в реакціях міжатомного і міжмолекулярного окиснення – відновлення відбувається між елементами, які входять до складу різних речовин.

2. Реакції внутрімолекулярного окиснення – відновлення.

Це реакції, в яких окисник і відновник входить до складу однієї ж складної речовини. Наприклад:
     +5 -2           -1       0

2КСІО3 = 2КСІ + 3О2.
окисник    відновник

Оксисен із ступенем окиснення -2 віддає електрон хлору – окиснюється. Хлор із ступенем окиснення +5 приймає електрони від Оксисену – відновлюється.
В реакціях внутрімолекулярного окиснення – відновлення обмін електронами між окисником і відновником  відбувається в середині молекули.
3. Реакції самоокиснення – самовідновлення (диспропорціонування)

Це реакції, в яких окисником і відновником є атоми одного і того ж елемента, що знаходиться в проміжній ступені окиснення. При цьому утворюються нові сполуки, в яких атоми цього елемента володіють різним ступенем окиснення. Наприклад:
      +3               +5            +2
3НNO2      =   HNO3  +   2NO + H2O.
Окисник           продукт        продукт
і відновник      окиснення    відновлення

Атоми Нітрогену із ступенем окиснення +3 виконують функцію окисника і відновника. Один із атомів Нітрогену віддає два електрони, підвищуючи свій ступінь окиснення до +5. внаслідок окиснення утворюється нітратна кислота. Два інших атоми Нітрогену зі ступенем окиснення +3 приєднують по 1 електрону, знижуючи свій ступінь окиснення до +2. внаслідок відновлення утворюються дві молекули оксиду нітрогену (ІІ).
Найбільш багато чисельні і різноманітні реакції міжмолекулярного і міжатомного окиснення – відновлення.

2. Приклади основних окисників і відновників
Окисник містить у своєму складі елемент, що знижує ступінь свого окиснення, а відновник містить елемент, ступінь окиснення якого підвищується під час реакції.
До окисників належать речовини, що мають яскраво виражену тенденцію до приєднання електронів. Наприклад, кисень, вільні галогени, сполуки деяких металів з вищими ступенями окиснення (Mn, Mn, Mn, Cr, Pb тощо), сполуки галогенів з позитивними ступенями окиснення (НСІО, НСІО2, НСІО3, HClO4),  нітратна кислота HNO3 і оксиди азоту (N2O5, NO2, N2O), концентрована сульфатна кислота Н2SO4, пероксид водню Н2О2, пероксиди металів (Na2O2, KO2, BaO2) та деякі інші сполуки. Всі окисники містять у своєму складі елемент, електронна конфігурація якого не стабільна, а до утворення стійкої конфігурації типу s2p6 або іншого типу їм не вистачає одного ( наприклад, s2p5 для СІ2, Br2, I2), двох (наприклад, s2p4 для О2) і більше електронів. Тому вони приєднують електрони, і знижують свій ступінь окиснення.
До відновників належать речовини, здатні віддавати електрони. Наприклад, відновниками є метали у вільному стані (особливо лужні і лужно-земельні), водень вуглець. До відновників належать також сполуки неметалів з найнижчими ступенями окиснення, тобто сполуки, які мають у своєму складі S,Se, N, P, As, I, Br, Cl тощо. Взагалі, відновником може бути атом або іон у будь-якій, крім максимально можливої, валентній формі і який має валентні електрони, включаючи електрони стійкої електронної конфігурації s2p6.
3.Окисні властивості концентрованої сульфатної кислоти

Концентрована сульфатна кислота, особливо гаряча, - енергійний окислювач. Вона окислює НІ і НВr (але не НСІ) до вільних галогенів, вугілля – до СО2, сірку – до SO2. Наприклад:
8HI + H2SO4 = 4I2 + H2S| + 4H2O;

2HBr + H2SO4 = Br2 + SO2| + 2H2O;

C + 2H2SO4 = CO2 | + 2SO2| + 2H2O;

S + 2H2SO4 = 3SO2| + 2H2O;

Взаємодія сульфатної кислоти з металами відбувається по-різному залежно від її концентрації.
У розбавленій сульфатній кислоті окисником є гідроген-йон, а в концентрованій – Сульфур (VI). Концентрована H2SO4 може окислювати метали, що стоять в ряді напруг до срібла включно. Продукти її відновлення можуть бути різними залежно від активності металу і від умов (концентрація кислоти, температура). Якщо кислота взаємодіє з малоактивними металами, наприклад міддю, то вона відновлюється до SO2:
Сu + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2| + 2H2O.

В разі взаємодії з активнішими металами продуктами відновлення можуть бути SO2, вільна сірка і сірководень. Наприклад, при взаємодії з цинком відбуваються реакції:
Zn + 2H2SO4 = ZnSO4 + SO2| + 2H2O;
3Zn + 4H2SO4 = 3ZnSO4 + S| + 4H2O;
4Zn + 5H2SO4 = 4ZnSO4 + H2S| + 4H2O.
9. Окисні властивості концентрованої нітратної кислоти

Найважливіша хімічна властивість нітратної кислоти полягає в її сильній окисній дії. Тому вона взаємодіє майже з усіма металами. При взаємодії з металами водень не виділяється, він окислюється, утворюючи воду. Кислота залежно від концентрації та активності металу може відновлюватись до NO2, NO, N2O, N2, NH3.
Концентрована нітратна кислота при взаємодії з металами звичайно відновлюється до NO2. Наприклад:
Aq + 2 HNO3 = AqNO3 + NO2 + H2O.
Розбавлена нітратна кислота середньої концентрації (1:2) у реакціях з малоактивними металами відновлюється до NO, з активними – до N2О. Наприклад:

3Aq +  4HNO3 = 3AqNO3 + NO + 2H2O.

4Мq +  10HNO3 = 4Мq(NO3)2 + N2O + 5H2O.

Дуже розбавлена нітратна кислота, яка реагує з активними металами (цинком, магнієм, кальцієм, алюмінієм) в залежності від умов реакції (температури, ступеня подрібнення металу) відновлюється до N2О, N2 або NН3, який з надлишком кислоти утворює нітрат амонію (ці продукти можуть виділятися і одночасно). Наприклад:
4Zn +  10HNO3 = 4Zn(NO3)2 + N2О + 5H2O;
5Zn +  12HNO3 = 5Zn(NO3)2 + N2 + 6H2O;

4Zn +  10HNO3 = 4Zn(NO3)2 + NН4NO3 + 3H2O.
Слід мати на увазі, що концентрована нітратна кислота при звичайній температурі не взаємодіє з алюмінієм, хромом і залізом. Вона переводить їх у пасивний стан.
Практична частина
1. В 100 мл води розчинили а грамів натрій сульфіту і до отриманого розчину добавили в грамів йоду, потім розчин струшували до повного розчинення йоду. По закінченню до отриманого розчину добавили розчин нітрату срібла. Осад, що випав після промивання розбавленою нітратною кислотою та водою висушили і отримали 1,327 г йодиду срібла.
              Обчислити, які кількості йоду і натрій сульфіту вступили в реакцію, якщо кількості витраченого йоду і натрій сульфіту знаходились у стехіометричних відношеннях.
              Напишіть рівняння відповідних хімічних реакцій, використовуючи метод електронного балансу.
              Визначте концентрацію розчину натрій сульфату в моль екв/л.
2. Запишіть скорочені йонні рівняння всіх наведених вище реакцій, вкажіть, які з них окисно-відновні:
K2CrO4 + CaCl2 --- CaCrO4 + KCl;
K2CrO4 + H2SO4 --- K2Cr2O7 + K2SO4 + H2O;

K2CrO4 + Zn + H2SO4 ---ZnSO4 + Cr2(SO4)3 + H2O + K2SO4;
H2CrO4 + KOH --- K2CrO4 + H2O;
H2CrO4 + Ca(OH)2 ---Ca(CrO4) + H2O;

K2CrO4 + HCl --- Cl2 + CrCl3 + KCl + H2O;
K2CrO4 + KJ + H2O --- J2 + Cr2O3 + KOH.
3. У яких із наведених нижче реакцій оксид мангану (IV) виявляє властивості окисника, а в яких відновника:
a) MnO2 + H2SO4 --- MnSO4 + O2 + H2O;
b) MnO2 + O2 + KOH --- K2MnO4 + H2O;

c) MnO2 + H2 --- MnO + H2O;

d) MnO2 + NaBiO3 + HNO3 = HMnO4 + BiONO3 + NaNO3 + H2O.
Урівняйте дані рівняння реакцій при допомозі електронного балансу.

4. Визначте типи окисно-відновних реакцій. Урівняйте їх.
H2S + HNO3 = H2SO4 + NO2 + H2O;
H2S + H2SO3 = S + H2O;

Pb(NO3)2 = PbO + NO2 + O2;
NaNO3 = NaNO2 + O2;
NH4NO2 = N2 + H2O;

HNO3 = HNO3 + NO + H2O.
5. Доберіть коефіцієнти в схемах таких окисно-відновних реакцій методом електронного балансу:

Na2S2O3 + Br2 + NaOH --- NaBr + Na2SO4 + H2O;
KBr + KMnO4 + H2SO4 --- Br2 + MnSO4 + K2SO4 + H2O;
HCl + KMnO4 --- MnCl2 + Cl2 + KCl + H2O;

NaJ + NaJO3 + H2SO4 --- J2 + Na2SO4 + H2O;
K + H2SO4 --- K2SO4 + S + H2O.
Заняття 18 – 25
Тема: Розчини (8 год.)

Мета: поглибити знання учнів про розчини, способи вираження концентрації розчиненої речовини, реакції йонного обміну; ознайомити з хімічною (гідратною) теорією розчинів Д.І.Менделеєва, фізичною теорією -  теорією ЕЛД С.Арреніуса та механізмом взаємодії солей з водою (гідроліз солей); розкрити поняття про водневий показник та йонний добуток води;
1. Дисперсні системи, їх класифікація. Гідратна теорія Д.І.Менделеєва
2. Способи вираження концентрації розчиненої речовини в розчині.

3. Електролітична дисоціація. Ступінь електролітичної дисоціації. Сильні і слабкі електроліти

4. Гідроліз солей
5. Реакція йонного обміну

6. Якісні реакції на катіони та аніони.

7. Йонний добуток води

8. Поняття  про водневий показник

Теоретичні відомості 
1. Дисперсні системи, їх класифікація. Гідратна теорія Д.І.Менделеєва

Система, в якій одна речовина у вигляді дуже дрібних часточок рівномірно розподілена у об’ємі іншої, називається дисперсійною. При цьому розрізняють два поняття: дисперсійна фаза і дисперсійне середовище. Дисперсійна фаза – це диспергована речовина, тобто та частинка дисперсійної системи, яка рівномірно розподілена в об’ємі іншої. Середовище, в якому рівномірно розподілена дисперсна фаза, називається дисперсійним середовищем. Розчин цукру у воді – це дисперсна система, в якій  цукор є дисперсною фазою, а вода – дисперсійним середовищем.
За ступенем дисперсності, тобто від лінійних розмірів часточок дисперсної фази, дисперсні системи поділяють на грубо дисперсні (мікро гетерогенні), в яких часточки мають розмір більш 1 мкм, і тонко дисперсні (ультрамікрогетерогенні), в яких величина часточок дисперсної фази дорівнює 0,1 – 1 мкм.
До грубодисперсних систем належать суспензії (система, яка утворена при збовтуванні глини, крейди) і емульсії (молоко). Отже, суспензія – це система, в якій дисперсною фазою є тверда речовина, а дисперсійним середовищем – рідина. Емульсія – дисперсна система, що складається з двох практично взаємо нерозчинних фаз, в яких і дисперсна фаза, і дисперсійне середовище – рідини.
Тонкодисперсні (ультрамікрогетерогенні) системи називаються колоїдним розчинами. Термін «колоїдний» походить від грецького слова «колла», тобто подібний до клею. Оскільки розмір диспергованих часточок у колоїдних розчинах коливається в межах 1 – 100 нм, то їх можна побачити лише за допомогою ультрамікроскопа або електронного мікроскопа.
Розчини як дво- і більш компонентні системи, склад яких може змінюватися у досить широких межах, нагадують механічні суміші. Проте змінність складу розчинів ще не означає, що між компонентами розчинів немає хімічної взаємодії.
Фізична теорія розчинів, основоположниками якої були видатні фізикохіміки Я. Вант-Гофф і С. Арреніус, розглядає процес розчинення як простий розподіл (диспергування) однієї речовини у всьму об’ємі іншої, а отже, властивості розчинів мають залежати лише від концентрації розчиненої речовини. За фізичною теорією розчинник – це індиферентне середовище, в якому хаотично розподілені часточки розчиненої речовини.
Згідно з хімічною теорією розчинів, розробленою Д.І.Менделеєвим, між компонентами розчину відбувається хімічна взаємодія. Утворення і існування розчину неможливі без взаємодії між усіма часточками, що його утворюють. Розчин є динамічною системою, між компонентами якої відбувається безперервний обмін.
Важливим положенням хімічної теорії розчинів є твердження про рівноцінність компонентів розчину: розчинника і розчиненої речовини.
У своїх працях Менделеєв показав, що в розчині є сполуки. Які утворюються завдяки взаємодії молекул розчиненої речовини і розчинника. Такі сполуки називаються сольватами (гідратами). А процес їх утворення внаслідок взаємодії компонентів розчину – сольватацією (гідратацією). Терміни «гідрати» і «гідратація» застосовують, коли розчинником є вода.існування сольватів (гідратів) у розчині підтверджується виділенням відповідних сполук з розчинів у вигляді кристалосольватів або кристалогідратів.
Про утворення сольватів або гідратів можна дізнатися за зовнішніми змінами, що відбуваються у розчинах.
2. Способи вираження концентрації розчиненої речовини в розчині.

Найчастіше застосовують такі способи вираження концентрації розчинів, як масова, молярна, моляльна і нормальна.

Масова концентрація (%) виражається числом грамів розчиненої речовини, що міститься в 100г розчину:

W% = ( m1  :  m2 ) . 100%.
Масова частка – це відношення маси розчиненої речовини до маси розчину, тобто 
W = m1  :  m2 .
Молярна концентрація (молярність) виражається числом молів розчиненої речовини в 1л розчину (моль/л). полярність розчину позначається буквами М або с.
Моляльна концентрація (моляльність) визначається числом молів розчиненої речовини в 1 кг розчинника (моль/кг). Наприклад, якщо в 1000г води розчинено 98,08 г сульфатної кислоти то такий розчин одномоляльний. Моляльність розчину позначається буквою m.
Молярна концентрація еквівалента (нормальна концентрація, нормальність) визначається числом еквівалентів розчиненої речовини, яке міститься в 1 л розчину. Позначають  н. або N.
Мольна частка – це відношення числа молів розчиненої речовини до загального числа молів розчину (розчинника і розчиненої речовини).

Титр – кількість грамів розчиненої речовини в 1 мл розчину.

3. Електролітична дисоціація. Ступінь електролітичної дисоціації. Сильні і слабкі електроліти

Здатність електроліту дисоціювати на іони кількісно оцінюють за допомогою ступеня дисоціації α. 
Ступінь дисоціації α – це відношення числа молів електроліту, що розпався на іони, до його загальної концентрації у розчині.
За величиною ступеня дисоціації усі електроліти поділяють на сильні і слабкі.

До сильних електролітів належать речовини, які у розчині дисоціюють практично повністю. Це - більшість солей; НСІО4, H[BF4], HNO3, HCl, HBr та інші кислоти; гідроксиди лужних і лужноземельних металів; деякі комплексні основи, наприклад [Cu(NH3)4](OH)2. ступінь дисоціації сильних електролітів практично не залежить від концентрації розчину.
Слабкі електроліти у розчинах дисоціюють частково. До них належать більшість органічних кислот і основ, неорганічних кислот H2CO3, H2S,H2SiO3, H3AsO3, HCN, HF, HOCl, HNO2 s NH3 . H2O. слабкими електролітами є галоген іди ртуті, свинцю, а також багато комплексних іонів, наприклад [Fe(CN)6]4- , [Fe(CN)6]3- , [HqI4]2-  та інші.
Характерною особливістю слабких електролітів є встановлення у розчині динамічної рівноваги між іонами і молекулами розчиненої речовини.
Із зменшенням концентрації розчину рівновага зміщується вправо, тобто дисоціація кислоти посилюється, а отже, збільшується ступінь електролітичної дисоціації.

Величина ступеня дисоціації електроліти крім хімічної природи речовини і концентрації розчину залежить і від природи розчинника. Так, розчин хлороводню у воді є сильним електролітом, а бензольний розчин НСІ практично не проводить електричний струм. Отже, поділ електролітів на сильні і слабкі є умовним і сила електроліту значною мірою залежить від природи розчинника і його діелектричної проникності. По суті електролітом є не сама розчинена речовина, а речовина і розчинники, які й утворюють електролітичний розчин, що проводить електричний струм.
4. Гідроліз солей

Електролітична дисоціація води на гідроген-йони та йони гідроксилу спричинює те, що вони можуть утворювати з іонами солей слабкі або малорозчинні електроліти. Внаслідок цього концентрація іонів води змінюється і багато які розчини середніх солей мають кислу або лужну реакцію. рН розчинів таких солей може бути більше або менше семи.
Взаємодія солі з водою, яка призводить до утворення слабкого або погано розчинного електроліту, називається гідролізом солі. Гідроліз можна визначити як реакцію обмінного розкладання солі водою або як процес, обернений реакції нейтралізації. Отже, гідроліз – це рівноважний процес і можна створити умови, за яких сіль гідролізу вати не буде. Гідроліз солі є окремим випадком взаємодії іонів солі з розчинником – водою. Взаємодія солі з розчинником, що супроводжується утворенням слабкого електроліту, називається сольволізом.
Гідролізу зазнають солі, що утворюються за участю слабких кислот і основ. Солі, які є похідними сильних кислот і основ, не гідролізують, оскільки їх іони (катіони й аніони) не зв’язують іони води, а отже, і не зміщують її  іонну рівновагу.
Рівняння гідролізу ацетату натрію – солі, утвореної слабкою кислотою і сильною основою,  - має вигляд:
СН3СООNa + H2O = CH3COOH + NaOH
або  в іонно-молекулярній формі:

СH3COO- + H2O = CH3COOH + OH-.
Рівняння показує, що в цьому випадку гідролізуються аніони солі і що реакція супроводиться вивільненням іонів ОН-. Оскільки йонний добуток води [H+] [OH-] – величина стала, то при нагромадженні іонів ОН- концентрація гідроген-йонів зменшується. Отже, розчини солей, утворених слабкою кислотою і сильною основою, мають лужну реакцію.
Аналогічно, якщо сіль утворена слабкою основою і сильною кислотою, гідролізуються катіон солі і реакція супроводиться вивільненням  гідроген-йонів, наприклад:
NH4Cl + H2O = NH4ОН + НСl 
або
NH4++ H2O = NH4ОН + Н+.

Нагромадження іонів Н+ приводить до зменшення концентрації іонів ОН-. Отже, розчини солей, утворених слабкою основою і сильною кислотою, мають кислу реакцію.
Особливо глибоко відбувається гідроліз солей, утворених слабкою кислотою і слабкою основою.
Al(CH3СОО)3 + Н2О = Аl(OH)(CH3COO)2 + CH3COOH;
Al(OH)(CH3СОО)2 + Н2О = Аl(OH)2(CH3COO) + CH3COOH;

Ці процеси виражаються іонно-молекулярними рівняннями:

Al3+ + Н2О = АlOH2+ + H+;

CH3СОО- + Н2О = CH3COOН + OH-.
5. Реакція йонного обміну

Реакції між електролітами в розчинах – це реакції між іонами, які утворюються при дисоціації. Такі реакції називаються йонними. Наприклад, коли в розчині знаходяться речовини NaCl та K2SO4, то спочатку вони дисоціюють на йони. Іони Na+, Cl-, K+, SO42- можуть взаємодіяти в різних комбінаціях. Можливість утворення кожної із чотирьох  речовин – КСІ, NaCl, K2SO4 і Na2SO4  - рівно ймовірна, тому при змішуванні розчинів натрій хлориду і калій сульфату по суті взаємодія не відбувається, тобто утворюються рівноважна система, в якій одночасно будуть знаходитися всі іони. 
До кінця відбуваються лише ті йонні рекції, які супроводжуються утворенням осаду, газоподібних речовин та слабких електролітів.
6. Якісні реакції на катіони та аніони.

(дивись додаток 1)

7. Йонний добуток води

Чиста вода є слабким електролітом, який незначною мірою проводить електричний струм. При температурі 220С її ступінь електролітичної дисоціації дорівнює 1,8.10-9, тобто дисоціює лише одна з 555000000 молекул води. Однією з причин такої незначної дисоціації води є те, що дисоціація пригнічується дією водневих зв’язків, які є типовими для води. Дисоціацію води можна  записати у дві стадії:
1) Н2О = Н+ + ОН- (ендопроцес);

2) Н+ + Н2О = Н3О+ (екзопроцес), 
або 

2Н2О = Н3О+ + ОН- .
Така реакція називається реакцією автоіонізації, або автопротолізму. В них одна молекула води відіграє роль кислоти (відщеплює протон), а друга – основи (приєднує протон). Гідратований протон Н3О+ називається іоном гідроксонію. 
Для спрощення і зручності запису  у рівнянні дисоціації води не враховують другу стадію утворення іонів Н3О+ . застосувавши до рівноваги
Н2О = Н+ + ОН- 

Закон діючих мас, матимемо:

К=                                           , або  [H+] [OH-] = K [H2O],
де К – константа електролітичної дисоціації води.

Оскільки ступінь дисоціації води дуже малий (α =  1,8.10-9 ), то практично [H2O] = const (кількість дисоційованих молекул  в оди не враховується) і тоді
[H+] [OH] = KН О.
Константа КН О називається іонним добутком води.

При температурі 220С  КН О =  10-14. це означення можна дістати так. Відомо, що концентрація іонів Н+ і ОН-  у воді однакова  і дорівнює добутку ступеня дисоціації води на її концентрацію. Молярна концентрація води (нехтуючи незначною концентрацією Н+ і ОН-- іонів) дорівнює частці від ділення маси 1 л води на її молекулярну масу:    

 с = 1000:18= 55,56 моль/л. Отже, [H+] = [OH-] = с α = 55,56 . 1,8 . 10-9 = 10-7 моль/л.
Звідси

КН О = [H+] [OH] = (10-7)2 = 10-14.
Значення константи електролітичної дисоціації води є сталою при певній температурі.
8. Поняття  про водневий показник

.При температурі 220С нейтральні розчини мають однакову концентрацію:   

[H+] = [OH-] = 10-7 моль/л і КН О = 10-14. таке саме значення КН О  мають при цій температурі і водні розчини кислот і основ. Тому, якою б великою не була концентрація іонів водню, концентрація гідроксид-іонів не матиме нульового значення або навпаки. Це дає змогу обчислювати концентрацію [H+] або [OH], якщо одна з цих величин відома

[H+]  = 10-14 : [OH-]   і  [OH-] = 10-14 : [H+].
Проте записувати концентрацію іонів Н+ або ОН-  через від’ємний степінь не зовсім зручно. Ось чому кислотні властивості розчинів датськийй біохімік С.Серенсен (1909 р.) запропонував характеризувати величиною водневого показника рН, який визначається за співвідношенням
рН = -lq [H+]    або       рН = - lq aH+,
оскільки експериментально у розчині визначають не концентрацію іонів водню, а їх активність, то можна записати, що
рН = -lq [H+] γН+,
 де γН+  - коефіцієнт активності гідроген-йонів, значення якого у розбавлених розчинах наближається до одиниці.
Тоді αН+   =  [H+].
Оскільки концентрація гідроген-йонів може змінюватись у межах іонного добутку, то рН змінюється в інтервалі від нуля до чотирнадцяти.
У нейтральному розчині [H+] = 10-7 моль/л; рН = -lq 10-7= 7. У кислому розчині
 [H+]  > 10-7 моль/л; рН < 7.
Розчини, значення рН яких перебуває  в інтервалі від 0 до 3, належать до сильно кислих; при рН = 4 … 6 – слабко кисле середовище. Слабко лужні розчини мають рН = 8 … 10, а сильно лужні – рН = 11 … 14.
Визначення рН розчинів має велике практичне значення в хімії, біології, медицині, харчовій промисловості, сільському господарстві тощо. Так, ґрунтознавцям обов’язково треба знати рН грунтів, щоб правильно здійснювати комплекс агрохімічних заходів для вирощування високих врожаїв. У медицині дуже важливо знати рН, наприклад, крові, шлункового соку, оскільки відхилення  рН від норми свідчить про хвороботворні процеси в організмі людини. Так, рН крові здорової людини дорівнює приблизно 7,4, а хворої – 5,9. дуже важливим є контроль рН хімічних і біологічних процесів за участю ферментів.
Практична частина
1. Досліджуючи хімічний склад мінералу піролюзиту провели такі дослідження. Зразок мінералу масою 2 г сплавили з поташю та калійною селітрою. Утворений сплав розчинили у воді – розчин набув зеленого кольору. Пропускання крізь розчин газоподібного хлору привело до зміни кольору на фіолетовий. З утворених 100 см3 розчину відібрали пробу об’ємом  10 см3, додали сульфатну кислоту і від титрували розчином дигідроген пероксиду. При титруванні (до знебарвлення досліджуваного розчину) витрачено 12,43 см3 розчину дигідроген пероксиду з молярною концентрацією речовини Н2О2  0,0883 моль/л. визначити вміст (%) основного компоненту у зразку піролюзиту, прописати хімізм всіх проведених реакцій.
2. До розчину, об’ємом 100 см3, який містить сульфатну кислоту та натрій сульфат і має рН 1, додали надлишок барій хлориду. Утворений осад відфільтрували і зважили, його маса становить 5,126 г. визначити молярні концентрації речовин у розчині.
3. Які з пар речовин можуть знаходитись у водному розчині?

1) AlCl3 + KHSO4;                                      5) H2S + SO2;
2) AqNO3 + KCl;                                         6) Fe2(SO4)3 + НСl;
3) Cr3(SO4)2 + NH3;                                     7) FeCl3 + KJ;
4) Na2СO3 + Al(NO3)3;                                8) KJ + CuSO4.
4. Для аналізу технічного зразка  амоніачної селітри наважку її, 2,96 г, розчинили у воді, потім нагріли до кипіння з надлишком їдкого натру. Газ, що виділився, пропустили крізь 200 мл 0,2 М розчину НСІ. Для нейтралізації кислоти, що залишилася, пішло 50 мл 0,1 М розчину їдкого натру. Визначте % вміст домішок у зразку технічної селітри.
5. Під час нагрівання 14,30 г кристалічної сполуки А до 320С утворився лише розчин середньої солі В з масовою часткою розчиненої речовини 37,06%. Добутий розчин розділили на дві частини. До першої частини додали надлишок розчину кальцій гідроксиду, а до другої – розчин барій гідроксиду. При цьому утворились білі осади (різні середні солі однієї оксигеновмісної кислоти) масою 2,500 г та 4,930 г відповідно. 1. Визначте сполуки А та В. 2. Розрахуйте рН відповідного розчину солі В, густина якого 1,200 г/мл, якщо для двоосновної кислоти, що утворює аніон цієї солі, константа дисоціації Ка2 = 5,20 . 10-11.
6. Наважку слабкої одноосновної органічної кислоти НА масою 2,07 г розчинили в 50 см3 води і отримали при цьому розчин густиною 1,03 г/см3, в якому сумарне число йонів Н+ та А- складає 7,68 . 1020, а ступінь дисоціації кислоти рівний 1,42%. Встановіть на основі цих експериментальних даних молярну концентрацію кислоти. Обчисліть константу дисоціації цієї кислоти.
Заняття 26 – 28
Тема: Газові закони (3 год.)

Мета: навчити учнів застосовувати знання про газові закони на практиці під час розв’язування розрахункових задач
1. Визначення середньої відносної густини газових сумішей

2. Обчислення за хімічними рівняннями на основі хімічного закону Гей -Люссака
3. Рівняння Менделеєва – Клапейрона

Практична частина
1. Газова суміш складається із двох оксидів А і Б, що містять відповідно 57,14 та 53,33% Оксисену за масою. Відносна молекулярна маса оксидів А і Б відповідно дорівнює 28 та 30, а густина газової суміші за воднем дорівнює 14,5. які оксиди входять до складу суміші? Обчисліть склад суміші за об’ємом.
2. Барій гідроксид масою 8,55 г розчинили у воді і пропустили крізь одержаний розчин газову суміш NO і NO2 об’ємом 10 л (н.у.), густина якої за воднем дорівнює 19. Розчин випарили. Визначте масовий склад сухого залишку.
3. Суміш алкану з киснем має густину за воднем 16,7. Після повного згорання вуглеводню за рахунок кисню й охолодження продуктів реакції до кімнатної температури густина за воднем газової суміші становила 19. Визначте формулу вуглеводню.
4. Обчисліть, скільки атомів містить молекула сірки при 5000С, якщо при тиску 25,7 кПа густина її пари становить 0,512г/дм3? 
5. Скільки атомів містить молекула сірки, якщо осмотичний тиск розчину 0,512 г сірки у 50 см3 карбон дисульфіду складає 97,44 кПа при 200С?
6. На відновлення оксиду металу масою 1,8 г при температурі 1000 С і тиску 1,2 атмосфери потрібно 948 мл водню. Який метал, на вашу думку, було відновлено з оксиду?
7. За 510 C та 26 мм рт. ст. пара оцтової кислоти займає об’єм 360 см3. За цими даними обрахуйте молярну масу кислоти.
8. У сталевому балоні об’ємом 5 л міститься аміак за температури 220С і тиску 620 кПа. Яка маса гідросульфату амонію може бути отримана, якщо весь аміак пропустити крізь надлишок розчину сульфатної кислоти.
9. Який об’єм газу, виміряний за температури 220С і тиску 98 кПа, виділиться, якщо до розчину масою 230 г з масовою часткою карбонату натрію 15% долили розчин масою 220 г з масовою часткою хлороводню 20%.
10.  0,7924 00C і тиску 101,325 кПа займає об’єм, що дорівнює 250 мл. Обчислити відносну молекулярну масу хлору.
Заняття 29 – 35
Тема: Хімія та електричний струм (7 год.)

Мета: поглибити знання учнів про електроліз як окисно-відновний процес; навчити складати схеми електролізу розчинів усіх солей та проводити обчислення розрахункових задач на основі законів Фарадея; ознайомити з поняттям гальванічний елемент.
1. Електроліз розплавів та водних розчинів солей.

2. Електрохімічні реакції

3. Поняття про гальванічний елемент

4. Розрахунки на основі законів електролізу Фарадея
Теоретичні відомості

1. Електроліз розплавів та водних розчинів солей
Електролізом називається сукупність процесів, що відбуваються при проходженні постійного електричного струму через електрохімічну систему, яка складається з двох електродів і розплаву або розчину електроліту.
Наприклад, при проходженні струму через  розплав MqCl2  катіони магнію під дією електричного поля рухаються до негативного електрода. Тут, взаємодіючи з електронами, які надходять по зовнішньому колу, катіони магнію відновлюються:
Mq2+ + 2е = Mq.
Аніони хлору переміщуються до позитивного електрода і, віддаючи надлишкові електрони, окислюються. При цьому первинним процесом є власне електрохімічна стадія – окиснення іонів хлору:
2CІ- - 2е = 2СІ0,
а вторинним – зв’язування атомів хлору, щ о при цьому утворюються у молекулу.
Додаючи рівняння процесів, що відбуваються біля електродів, дістанемо сумарне рівняння окисно-відновної реакції, що відбувається під час електролізу розплаву MqCІ2:
Mq2+ + 2СІ- = Mq + СІ2.
Ця реакція не може відбуватися самовільно: енергія, потрібна для її перебігу, надходить від зовнішнього джерела струму.
Розглядаючи електроліз водних розчині, не можна не враховувати те, що, крім іонів електроліту, у водному будь-якому розчині є ще іони, які є продуктами дисоціації води – Н+ і ОН-. В електричному полі гідроген-іони  переміщуються до катода, а гідроксид-іони – до анода. Отже, біля катода можуть розряджатися катіони електроліту і гідроген-іони. Аналогічно біля анода можуть розряджатися аніони електроліту і гідроксид-іони. Крім того, молекули води також можуть зазнавати електрохімічного окиснення або відновлення.
Які саме процеси відбуватимуться біля електродів під час електролізу, насамперед залежатиме від співвідношення електродних потенціалів  відповідних електрохімічних систем. З кількох можливих процесів відбуватиметься той, здійснення якого пов’язано з мінімальною затратою енергії. Це означає, що на катоді відновлюватимуться окиснені форми електрохімічних систем, які мають найбільший електродний потенціал, а на аноді окислюватимуться відновлені форми систем з найменшим електродним потенціалом.
Катодні процеси

Величина потенціалу процесу відновлення гідроген-йонів залежить від їх концентрації і у випадку нейтральних розчині (рН=7) має значення φ = - 0,059.7 = -0,41В. тому, коли катіоном електроліту є метал, електродний потенціал якого значно позитивні ший, ніж
 -0,41В, то з нейтрального розчину такого електроліту на катоді виділятиметься метал. Такі метали в ряді напруг розміщені поблизу водню (починаючи приблизно від олова) і після нього. Навпаки, якщо катіоном електроліту є метал, який має потенціал значно більш негативний, ніж -0,41В, метал не відновлюватиметься, а почне виділятися водень. До таких металів належать метали початку ряду напруг – приблизно до титану. Нарешті, якщо потенціал металу близький до величини -0,41В (метали середньої активності – Zn, Cr, Fe, Cd, Ni), то з алежно від концентрації розчину і умов електролізу (густина струму, температура, склад розчину) може відбуватися відновлення металу і виділення водню: нерідко спостерігається одночасне виділення металу і водню.
Електрохімічне виділення водню з кислих розчині відбувається внаслідок розрядження гідроген-іонів. У випадку ж нейтральних або лужних середовищ воно є результатом електрохімічного відновлення води:
2Н2О + 2е = Н2+ 2ОН-.

Отже, характер катодного процесу під час електролізу водних розчинів визначається насамперед положенням відповідного металу в ряду напруг. Іноді велике значення мають рН розчину, концентрація іонів металу та інші умови електролізу.
(дивись додаток 2)
2. 3. Поняття про гальванічний елемент. Електрохімічні рівняння
Система або пристрій для безпосереднього перетворення енергії хімічної реакції в електричну називається гальванічним елементом. У розчині, який містить окисник і відновник, електрони від відновника безпосередньо переходять до окисника, що супроводжується виділенням теплоти. У гальванічному елементі такий перехід електронів здійснюється не безпосередньо, а по металевому провіднику електричного струму.
Перший гальванічний елемент був створений італійським фізиком А.Вольта (1799 рік). Він складався із цинкового і мідного електродів, занурених у розчин сульфатної кислоти.
Гальванічний елемент Якобі – Даніеля також складається із цинкового і мідного електродів, занурених відповідно у розчини сульфатів цинку і міді, які розділені пористою перегородкою.
Якщо елемент працює, тобто коли коло замкнуто, цинковий електрод окислюється: на поверхні стикання цинку з розчином атоми цинку перетворюються на іони цинку і, гід ратуючись, виходять у розчин. Електрони, що при цьому вивільняються, рухаються по зовнішньому колу до мідного електрода. Вся сукупність цих процесів схематично зображається рівнянням напівреакцій, або електрохімічними рівняннями:
 Zn = Zn2+ + 2e.
На мідному електроді відбувається відновлення іонів міді. Електрони, що приходять сюди від цинкового електрода, сполучаються з іонами міді, які є у розчині; утворюються атоми міді, які виділяються на електроді у вигляді металу. Відповідне електрохімічне рівняння матиме вигляд:
      Cu2+ + 2e = Cu.
Сумарне рівняння реакції, що відбувається в елементі, дістанемо, якщо додамо рівняння обох напівреакцій. Отже, у процесі роботи гальванічного елемента електрони від відновника переходять до окисника по зовнішньому колу, на електродах відбуваються  електрохімічні процеси, у розчині спостерігається напрямлений рух іонів.
Електрод, на якому відбувається окиснення, називається анодом (Zn), а електрод, на якому відбувається відновлення, - катодом (Сu).
Електронейтральність розчину біля обох електродів досягається завдяки тому, що аніони SO42- крізь пористу перегородку рухаються у напрямку, протилежному рухові йонів цинку і міді. За однаковий час скільки йонів Cu2+ відновилось на катоді, скільки іонів SO42-  перейшло крізь перегородку у напрямку Zn-електрода.
Гальванічний елемент позначають за допомогою схем, наприклад елемент Якобі – Даніеля:
(- ) Zn | ZnSO4 || CuSO4 | Cu (+),
Де двома вертикальними рисками  позначено межу між розчинами обох солей.

ЕРС гальванічного елемента визначають як різницю електродних потенціалів. При цьому від величини потенціалу катода віднімають величину потенціалу анода. Чим далі один від одного стоять метали у ряді напруг, тим більше значення ЕРС гальванічного елемента. Величина ЕРС залежить також від концентрації електроліту.
4. Розрахунки на основі законів електролізу Фарадея

Кількісно процес електролізу вперше вивчив у 30-их роках ХІХ ст. видатний англійський фізик Фарадеф, який в результаті своїх досліджень установив иакі закони електролізу:

1. Маса речовини, що утворюється під час електролізу, пропорційна кількості електрики, яка пройшла крізь розчин. Цей закон випливає з суті електролізу. Як уже зазначалось, у місці стикання металу з розчином відбувається електрохімічний процес – взаємодія іонів електроліту з електронами металу, отже, електролітичне утворення речовини є наслідком цього процесу. Зрозуміло, що кількість речовини, яяка утворюється біля електрода, завжди буде пропорційна числу електронів, що пройшли по колу, тобто кількості електрики.
2. Однакові кількості електрики утворюють під час електролізу різних хімічних сполук еквівалентні кількості речовин.
Розглядаючи другий закон електролізу з погляду електролітичної теорії, неважко зрозуміти, чому під час електролізу речовини виділяються в хімічно еквівалентних кількостях.
Вимірюваннями установлено, що кількість електрики, яка зумовлює електрохімічне перетворення одного еквівалента речовини, дорівнює 96485 (округлено 96500) кулонів. Цю кількість електрики називають фарадеєм і позначають буквою F.
На другому законі електролізу ґрунтується прямий метод визначення еквівалентних розчинів елементів, а також розрахунки, пов’язані з електрохімічними виробництвами.

Закони електролізу стосуються електролізу розчинів, розплавів і твердих електролітів з суто іонною провідністю.
Практична частина
1. Крізь розчин, що містить 17,8г сульфатів купруму і кадмію, пропустили електричний струм силою 1,34 А. для повного виділення кадмію і міді треба пропускати струм протягом 4 годин. Визначити масові частки солей у вихідному розчині.  
 (56,2%, 48,8%).
2. Сульфат калію масою 20 г розчинили в 150 мл води. Після електролізу масова частка солі в розчині становить 15%. Скільки літрів водню і кисню добуто при 200С і тиску 101,3 кПа?  
  (48,97 л, 24,47Л).
3. При пропусканні крізь розчин сульфату натрію електричного струму силою 134 А протягом 20 годин виділилось 1064 л водню (н.у.). визначити вихід водню за струмом. 
 (95%).

4. При пропусканні електричного струму крізь розчин сульфату купру му протягом 2 годин на катоді виділилось 2,24 г міді. Визначити силу струму. 
  (0,938 А).

5. Через електролізер, в катодному просторі якого містилось 20 л 4 М розчину калій хлориду, пропустили електричний струм силою 40,2 А протягом 40 год. Скласти схему електродних процесів, що відбуваються в електролізері. Визначити молярну концентрацію речовин в одержаному розчині, враховуючи, враховуючи, що вихід новоутвореної речовини за струмом рівний 90 % і об’єм розчину в процесі електролізу не змінився.
6. В посудину, що містить 100 мл 0,1 М розчину  ферум (ІІ) сульфату занурили залізну дротину, а в другу посудину, що містить 100 мл 0,1 М розчину купрум (ІІ) сульфату – мідну дротину. Розчини сполучили сольовим містком (гель агар – агару в насиченому розчині КСІ), а металічні електроди сполучили провідником. Через певний час мідну дротину зважили і встановили, що її маса збільшилась на 0,128 г. визначити концентрацію Fe2+-  та Cu2+- іонів в розчині після закінчення досліду.
7. Розчин аргентум нітрату масою 200 г з масовою часткою солі 20% піддано електролізу струмом силою 5 А протягом 45 хв. на вугільних електродах. Потім до розчину добавлено рівну за масою кількість розчину з масовою часткою калій хлориду 5%. Добутий розчин відфільтрували. Визначте масові частки речовин, що містяться в добутому після фільтрування розчині. Напишіть рівняння всіх реакцій, які перебігають в електролізері.
8. Електричний струм пропустили через три кулонометри, один з яких був мідним, а два інших – із невідомих металів. У процесі електролізу маса катода мідного кулонометра збільшилася на 0,96 г, а катодів другого і третього кулонометрів відповідно на 1,68 г і 3,24 г.

            Визначте, з яких металів зроблено електроди другого і третього     кулонометрів.

9. Під час електролізу водного розчину сульфату нікелю (ІІ)  на катоді отримали нікель масою 177 г, вихід якого становить 75%. Який об’’м кисню виділиться при цьому на аноді? Вихід кисню вважайте кількісним.
10.  Сульфат калію масою 20 г розчинили в 150 мл води. Після електролізу масова частка солі в розчині становить 15%. Скільки літрів водню і кисню добуто при 200С і тиску 101,3 кПа?
11.  При розчиненні кристалогідрату сульфату нікелю NiSO4 . 7H2O у воді утворилось 500 г розчину. Для виділення всього нікелю з 100 г цього розчину пропускали струм силою 0,536 А протягом 4 годин. Яку масу кристалогідрату і води було взято для приготування розчину?
12.  При пропусканні електричного струму силою 0,402 А протягом 4 годин крізь 200 мл розчинів нітрату купру му і аргентуму на катоді виділилося 3,44 г металів. Визначити молярну концентрацію нітратів купру му і аргентуму у вихідному розчині.
Додаток 1
Катіони в розчинах кислот, лугів, солей

              лакмус                            Червоне забарвлення розчину 
Н+                                   
            метали                              Утворення водню Н2
NH4+       луг, нагрівання                                     Виділення амоніаку NH3
Aq+        розчин з Сl                          Білий сирнистий осад AqCl
Na+        у полум’ї                            Жовте забарвлення полум’я
K+          у полум’ї                            Фіолетове забарвлення полум’я
Ba2+     розчин з SO                          Білий осад BaSO4
Zn2+     луг ОН                          Білий драглистий осад, розчинний у надлишку лугу
Аніони в розчинах кислот, лугів, солей

Cl-       розчин з Aq                                          Білий сирнистий осад AqCl
Br-     розчин з Aq                                          Жовтуватий сирнистий осад AqBr
J-         розчин з Aq                                          Жовтий сирнистий осад AqJ
SO42-     розчин з Ва                                     Білий осад BaSO4
CO32-    розчини кислот, Н                          Виділення вуглекислого газу, СО2
NO3-     H SO (конц.) і Сu                           Виділення бурого газу NO2
OH-      лакмус                                              Синє забарвлення розчину
Додаток 2
	Процеси на аноді


	Cl-, Br-, J-, S2-, CN-
	Аніони безоксигеновмісних кислот (крім F-) легко окислюються:
2СІ- -2e --- Cl02


	SO42-, NO2-, NO3-
	Аніони оксигеновмісних кислот не окислюються, а окислюються ОН- або Н2O.
4OH- - 4e --- O2 = 2H2O;

2H2O - 4e --- O2 + 4H+


	Процеси на катоді


	Li
K

Ca

Na

Mq

Al

	Катіони цих металів не відновлюються, а відновлюються Н+ або молекули Н2O:
2Н+ +2е --- Н20

2H2O + 2e --- Н2 + 2ОH-

	Mn
Zn

Cr

Fe

Ni

Sn

Pb
	Катіони цих металів відновлюються одночасно з H2O (коли розчин нейтральний):
Zn2+ + 2e ---  Zn0

2H2O + 2e --- Н2 + 2ОH-
У кислому розчині концентрація іонів Н+ велика, тому катіони металів залишаються у розчині, а відновлюються тільки Н+.


	Cu
Aq

Hq

Pt

Au
	Катіони цих металів легко і повністю відновлюються
Cu2+ + 2e --- Cu0
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