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Тема 1

СТРОЕНИЕ АТОМА. ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН И ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ Д. И. МЕНДЕЛЕЕВА

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Краткая история развития представлений о строении атома.

2. Состав атомного ядра. Субатомные (элементарные) частицы.

3. Строение электронной оболочки атома. Квантовые числа.

4. Электронные формулы атомов.

5. Периодический закон и Периодическая система химических элементов Д. И. Менделеева, причина периодичности.

6. Связь строения атома с положением элемента в Периодической системе.

7. Периодически изменяющиеся свойства изолированных атомов, простых и сложных веществ.

8. Значение Периодического закона.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Массовое число нуклида равно 181. В электронной оболочке атома содержится 73 электрона. Укажите число протонов и нейтронов в ядре атома и название элемента.

2. Ядро изотопа химического элемента содержит 124 нейтрона и 82 протона. Укажите атомный номер элемента и массовое число данного изотопа.

3. Составьте полные электронные формулы атомов элементов: а) №25 и №35, б) №23 и №33, в) №34 и №42. Для каждого укажите электронное семейство, приведите графическую формулу валентного электронного уровня. Составьте формулы высших оксидов и гидроксидов элементов, определите их характер.

4. Назовите химические элементы, атомы которых в невозбужденном состоянии имеют следующее строение валентного слоя: a) 3d34s2; б) 3s23p6; в) 5s1; г) 5d66s2; д) 5f36d17s2. К каким электронным семействам относятся данные элементы?

5. Составьте электронные формулы следующих ионов: Mg2+, Fe3+, В-.

6. Укажите частицы, имеющие одинаковую электронную конфигурацию: Ne, Cl°, Cl-, Ar, Li+, Sc3+, Cr3+, S2-, Zn2+, P°, Al3+. Приведите объяснение.

7. Радиус   атома   рубидия   (0,248   нм)   больше,   чем   хлора (0,099 нм). Однако радиус катиона Rb+ (0,149 нм) меньше, чем хлорид-иона Сl- (0,181 нм). Как объяснить этот факт?

8. Сравните каждый из указанных элементов (№ 12, № 15 и № 34) с двумя соседними в периоде и в группе по следующим характеристикам: радиус атомов, энергия ионизации, энергия сродства к электрону, электроотрицательность, окислительно-восстановительные свойства, характер высшего оксида и гидроксида.

9. Пользуясь Периодической системой, расположите следующие элементы в порядке возрастания электроотрицательности: Сl, Mn, Br, Se. Дайте обоснованный ответ.

10.  Пользуясь Периодической системой, расположите следую​щие элементы в порядке возрастания энергии ионизации: Li, F, Fe, I. Дайте обоснованный ответ.

11. Приведите формулы высших оксидов элементов IA— VIIA-гpyпп IV периода, укажите их характер.

Тема 2

ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ
ПЛАН СЕМИНАРА

1. Понятие химической связи, ее природа и количественные характеристики — длина, энергия, валентный угол.

2. Ковалентная связь, методы ее описания. Метод валентных связей. Механизмы образования и разрыва ковалентной связи.

3. Кратность связи, σ-, π- и δ- связи.

4. Полярность связи и молекулы.

5. Свойства ковалентной связи: насыщаемость, направленность, поляризуемость. Теория гибридизации атомных орбиталей.

6. Метод молекулярных орбиталей (МО). Описание молекул по методу МО.

7. Ионная связь.

8. Металлическая связь.

9. Валентность, степень окисления, координационное число.

10. Водородная связь.

11. Межмолекулярные взаимодействия.
ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. На примере молекулы воды Н2О и катиона гидроксония Н3О+ объясните известные вам механизмы образования химической связи.

2. Как объяснить, что при обычных условиях атом брома в свободном состоянии не существует, а бромид-ион Вr- существует, например в водном растворе?

3. Как объяснить тот факт, что существует соединение, в молекуле которого атом фосфора связан с пятью атомами хлора (РС15), и нет вещества, в молекуле которого атом фосфора соединяется с пятью атомами водорода? Приведите аналогичные примеры.

4. Известно, что атомы серы образуют молекулы, состав кото​рых можно выразить формулами: S2, S8 и др. Объясните, почему молекулы галогенов всегда двухатомны (F2, С12, Вг2 и I2).

5. Предложите объяснение такому факту, что молекула СО2 неполярна, а молекула SO2 имеет значительный дипольный момент μ = 5,4·10-30Кл·м(1,62Д).

6. Молекула фторида бора BF3 имеет плоскую структуру, а фторида азота NF3 — пирамидальную. Как объяснить такое различие? Дипольный момент какой молекулы равен 0? Дайте обоснованный ответ.

7. Сравните длину, энергию и полярность связи в следующих соединениях: BF3, ВСl3 и ВВr3. Приведите обоснованный ответ.

8. Как тип гибридизации электронных орбиталей атома углеро​да сказывается на пространственном строении молекул следующих соединений: хлорид углерода(IV) ССl4, фосген СОСl2 и оксид углерода(IV) СО2?

9. Объясните с точки зрения теории гибридизации атомных орбиталей, как меняется пространственное строение частиц при переходе СО2 → СО32- .

10. Укажите число σ- и π- связей в следующих частицах: Н2, H2O, CO, SO2, SO3, SO32-, SO42-. Ответ обоснуйте.

11. Проанализируйте химическую связь и определите геометрию молекул следующих веществ: Н2, Cl2, HCl, SiCl4, С2Н6, С2Н4, H2SO4.

12. Определите степень окисления атомов азота, кислорода и марганца в следующих соединениях: N2, NH3, NH2OH, Cl3N, N2H4, NH4NO3, HNO2, Mn(NO3)2, NH4MnO4, K2MnO4, Na2O2, MnO2.

13. Используя метод МО, изобразите энергетическую диаграмму молекул: N2, F2 и СО. Рассчитайте кратность связей в этих молекулах, определите, парамагнитными или диамагнитными свойствами они обладают.

14. На основании метода МО оцените возможность существования следующих частиц: Н2+, Не2+, Не2.

15. На рис. 1 показана зависимость температуры кипения водородных соединений элементов VA- и VIA-групп от молярной массы этих соединений. Объясните аномально высокие температуры кипения воды и аммиака.
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Рис. 1. Зависимость температуры кипения соединений от молярной массы

Тема 3
КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Понятие комплексного соединения. Состав (комплексный ион, комплексообразователь лиганды, координационное число) и изомерия комплексных соединений.

2. Определение заряда комплексообразователя. Номенклатура комплексных соединений.

3. Классификация комплексных соединений по зарядам комплексов, типам лигандов, свойствам.

4. Строение комплексных соединений с позиций метода валентных связей. Пространственная структура комплексных ионов.

5. Поведение комплексных соединений в водных растворах. Понятие константы нестойкости и константы устойчивости комплексного иона.

6. Условия образования и разрушения комплексных ионов при химических реакциях.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Определите степень окисления и координационное число комплексообразователя в следующих соединениях, запишите их названия:

а) K[AuBr4]


e) Cu2[Fe(CN)6]

б)  [Cd(NH3)4](OH)2

ж) K3[Co(NO2)6]

в) Na3[Ag(S2O3)2]

з) Ba[Cu(SCN)(CN)3]

г) K[Pt(NH3)Cl5]


и) [Cr(NH3)4(H2O)2]Br3

д)  H[Co(H2O)2(CN)4]

2. Определите заряды комплексных ионов и составьте формулы соединений с таким катионом или анионом:

а)  [BiIIII4]                                  ж) [СоIII(Н2О)4Сl2]

б)  [CrIII(NH3)5Cl]                       з) [CoIII(NH3)2(NO2)4]

в)  [PdII(NH3)2(CN)2]                и) [PtII(NH3)3NO2]

г)  [FeIIIF6]                                  к) [NiII(CN)4]

д)  [HgII(SCN)4]                          л) [FeII(CN)6]

е)  [СrIII(Н2О)4Сl2]                    м) [СrIII(С2О4)2(ОН)2]

3. Из каких солей можно получить K3[Fe(CN)6]? Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций.

4. Известно, что из раствора комплексной соли СоС13·6NH3 нитрат серебра осаждает весь хлор, а из раствора СоС13·5NH3 только 2/3 хлора. Исходя из этого, составьте координационные формулы обоих соединений и уравнения их диссоциации.

5. Какое основание создает более щелочную среду в растворе Ni(OH)2 или комплексное [Ni(NH3)4](OH)2? Почему?

6. Напишите в молекулярной и ионной форме уравнение реакции между Cu(NO3)2 и K4[Fe(CN)6], протекающей с образованием осадка Cu2[Fe(CN)6].

7. Пользуясь таблицей общих констант нестойкости, расположите  в  порядке  повышения  устойчивости  следующие  ионы: [Cd(NH3)4]2+, [Cu(CN)4]2-, [Ag(NH3)2]+, [HgI4]2-.

8. Какой объем 0,1н. раствора AgNO3 потребуется для осаждения ионов Сl- из 25 мл 0,1M раствора [Сr(Н2О)5Сl]Сl2?

9. При добавлении HNO3, KCN или металлического цинка в раствор [Ag(NH3)2]Cl комплексный ион разрушается. Составьте уравнения соответствующих реакций в молекулярной и ионной форме, объясните их направленность.

10. Дайте анализ химической связи между центральным атомом и лигандами  в  комплексных ионах  [Cu(NH3)4]2+,   [HgI4]2-  и [Ag(CN)2]-. Каков характер гибридизации орбиталей центральных атомов в этих ионах?

11.  Рассчитайте  ΔG2980 следующей реакции и объясните ее на​правленность:

[Zn(NH3)4]Cl2 + 4KCN = K2[Zn(CN)4] + 2КСl + 4NH3 

ΔG2980([Zn(NH3)4](p)2+) = -536,4 кДж/моль; 

ΔG2980([Zn(CN)4](p)2-) = -1177,3 кДж/моль; 

ΔG2980(CN(J,)) = -171,6 кДж/моль; 

ΔG2980(NH3) = -16,7 кДж/моль.

12.  Составьте молекулярные и ионные уравнения возможных процессов, объясните их направленность:

Na2[Cu(CN)4] + K2S → 

K2[Co(CNS)4] + Hg(NO3)2 → 

[Zn(NH3)4]SO4+CuCl2→ 

Na[Ag(CN)2] + KC1 → 

K2[HgBr4] + NaI→ 

K4[Fe(CN)6] + FeCl3 →

FeCl3 + KCN →

Тема 4
ГАЛОГЕНЫ. ПОЛУЧЕНИЕ И СВОЙСТВА ХЛОРА, БРОМА И ИОДА

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов VIIA-группы (главной подгруппы VII группы) Периодической системы.

2. Валентные возможности атомов галогенов (Hal), характерные степени окисления. Особенности фтора.

3. Сравнение прочности молекул галогенов. Объяснение причин прочности связи в молекуле хлора на основе представления об образовании дативной связи.

4. Свойства фтора, хлора, брома, иода — элементов и образованных ими простых веществ.

5. Сравнение химической активности галогенов по отношению к водороду на основе ΔН и ΔG соответствующих реакций.

6. Использование стандартных окислительно-восстановительных потенциалов системы Hal2/2Hal- для прогнозирования окислительных свойств галогенов по отношению к галогенидам и другим восстановителям в растворах.

7. Качественные реакции на бром и иод.

8. Галогены в природе, их получение.

9. Физиологическое действие галогенов.

10. Техника безопасности при работе с галогенами.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Определите степень окисления атомов фтора, хлора, брома и иода в следующих соединениях: Сl2О, OF2, Сl2О7, KHF2, SF6, HlO, НВr, НВrО2, НВrО3,I2О5, НСlО4, РСl5, Н5IO6. Назовите вещества.

2. Почему галогены в соединениях проявляют преимущественно нечетные степени окисления?

3. Почему существует соединение IF7, но неизвестно соединение состава ClF7?

4. Почему иод и бром растворяются в органических растворителях лучше, чем в воде? Для объяснения используйте сведения о полярности молекул иода, брома, воды и органических растворителей, о роли межмолекулярных сил взаимодействия в процессе растворения веществ.

5. Чем объяснить, что растворимость иода в воде увеличивается в присутствии KI?

6. Приведите примеры соединений хлора, проявляющих свойства: а) только окислительные; б) только восстановительные; в) и окислительные, и восстановительные.

7.  Напишите уравнение реакции хлора с водой в молекулярной и ионной форме. Как влияет на это равновесие добавление к хлорной воде; а) раствора кислоты; б) раствора щелочи; в) раствора хлорида натрия?

8.  Почему галогены не встречаются в природе в свободном состоянии? Какие природные соединения используют для получения галогенов?

9. Пользуясь стандартными электродными потенциалами, оцените возможность получения хлора действием перманганата калия в щелочной среде на разбавленный раствор хлорида калия.

10. Составьте  молекулярные  формулы  хлоридов  элементов III периода. Укажите тип связи и химические свойства соединений.

11. Приведите уравнения реакций, подтверждающих сходство химических свойств брома, иода и хлора.

12. Приведите три способа получения брома из NaBr. Напишите уравнения соответствующих реакций.

13. Можно ли применять для осушения хлора концентрированную H2SO4 или твердую щелочь?

14. Напишите уравнения следующих окислительно-восстановительных реакций, расставьте коэффициенты методом электронного баланса:

а) Br2 + Fe →

б) F2 + Н2О →

в)  НСl(конц.) + РbО2 →

г) Сl2 + КОН →

д)  I2 + Н2О →

е) KI + KMnO4 + H2SO4 → 

15. Какой объем Сl2 (при н.у.) образуется при взаимодействии 100 мл 36%-ной соляной кислоты (ρ=1,18 г/мл) с 50 г КМnО4?

16. При электролизе расплава хлорида натрия массой 17,55 кг было получено 3,0 м3 хлора (объем измерен при 30°С и нормальном атмосферном давлении). Рассчитайте выход хлора.

17. В результате электролиза раствора NaCl было получено 40 г NaOH. Какой объем газа (н.у.) выделился при этом на катоде?

18. Предельно допустимая концентрация (ПДК) хлора в воздухе составляет 0,001 мг/л. Какова максимально допустимая масса хлора в помещении объемом 50 м3?

Тема 5
ВОДОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ ГАЛОГЕНОВ 

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Характеристика водородных соединений галогенов в соответствии с планом А и Б.

2. Закономерности в изменении устойчивости галогеноводородов (сравнение на основе их термодинамических характеристик).

3. Изменение полярности и поляризуемости связи в ряду HF → НС1 → HBr → HI.

4. Сравнительная характеристика физических и химических свойств галогеноводородов.

5. Закономерности в изменении восстановительных свойств галогеноводородов  и   силы   галогеноводородных  кислот  в  ряду HF→ Hcl → Hbr → HI.

6. Особенности фтороводородной (плавиковой) кислоты как следствие межмолекулярных водородных связей.

7. Способы получения галогеноводородов в зависимости от их свойств.

8. Качественные реакции на галогенид-ионы.

9. Физиологическое действие галогеноводородов.

10. Техника безопасности при работе с галогеноводородами.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Проанализируйте возможность необратимого протекания реакций, соответствующих схемам:

а)  K2SO4 + НСl(в р-ре) →

д) KI + H2SO4(в р-ре) →

б) K2SO4(T) + НСl(конц.) →

е) КI(Т) + H2SO4(конц.) →

в) КСl + H2SO4(в р-ре) →

ж) MgCO3(T) + HC1(р-р) →

г)  КСl(Т) + H2SO4 (конц.) →

з) K2S + HCl (в р-ре) →

Составьте уравнения реакций  (где  необходимо — в ионном виде) и дайте объяснения их направленности.

2. Чем объяснить возможность существования кислых солей фтороводородной (плавиковой ) кислоты?

3. Какие из солей, формулы которых приведены ниже, подвергаются гидролизу: CrCl3, KI, AgCl, FeI2, NaF? Составьте уравнения гидролиза.

4. Рассмотрите процесс гидролиза фторида калия с точки зрения протолитической теории.

5. В  чем   отличие  гидролиза  иодида  алюминия  и  иодида фосфора(III)? Приведите уравнения реакций.

6. Почему концентрированная соляная кислота «дымит» на воздухе?
7.  Растворимость бромоводорода в воде при температуре, близкой к нулю, составляет примерно 600 л в 1 л воды. Исходя из этого рассчитайте молярную концентрацию и массовую долю НВr в его насыщенном растворе при этих условиях.

8.  Определите массовую долю (%) и молярную концентрацию раствора бромоводородной кислоты, полученного разбавлением 50 мл 14%-ного раствора НВг (ρ = 1,1 г/см3) водой до 300 мл (плотность нового раствора 1,0 г/см3).

9. Для нейтрализации 20 мл раствора, содержащего одновременно кислоты НСl и НВr, потребовалось 5 мл 0,4 н. раствора щелочи, а при действии на тот же объем раствора нитратом серебра выпало 0,3315 г осадка. Определите молярную концентрацию кислот в исходном растворе.

10.  Газ X, полученный при нагревании смеси NaCl и концентрированной H2SO4, прореагировал с К2Сr2O7. При этом образовался газ Y. Какую массу NaCl и К2Сr2О7 нужно взять, чтобы выделившегося газа Y хватило для взаимодействия с 5,6 г железа?

11. Смесь KNO3, KI и КСl массой 6,83 г растворили в воде и обработали хлорной водой. В результате выделилось 2,54 г иода (растворимостью I2 в воде можно пренебречь). При обработке такого же раствора избытком AgNO3 образовалось 7,57 г осадка. Определите массовые доли компонентов исходной смеси.

12. Определите молярную концентрацию эквивалентов KI, если 200 мл его раствора полностью прореагировало в кислой сре​де с 240 мл 0,05 н. раствора КМnО4. Рассчитайте массы провзаимодействовавших солей.

Тема 6
КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ ГАЛОГЕНОВ

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Оксиды хлора, брома и иода в разных степенях окисления, причины их неустойчивости.

2. Гидроксиды (кислородсодержащие кислоты) хлора, брома и иода в разных степенях окисления, их номенклатура.

3. Разложение кислородсодержащих кислот галогенов в зависи​мости от условий: дегидратация, внутримолекулярный окисли​тельно-восстановительный процесс с выделением кислорода, диспропорционирование.

4. Зависимость силы и окислительной активности кислородсо​держащих кислот галогенов от природы галогена и его степени окисления   (сравнение  свойств  в  рядах: а)   НСlO → НСlO2 → НСlО3 → НСlО4; б) НСlO3 → НВrО3 → НIO3).

5. Соли кислородсодержащих кислот галогенов: их состав, три​виальная и современная номенклатура, свойства. Жавелевая вода, хлорная известь.

6. Способы получения некоторых оксидов, кислородсодержа​щих кислот галогенов и их солей.

7. Токсичность и взрывоопасность кислородных соединений галогенов.

8. Техника безопасности при работе с кислородными соедине​ниями галогенов.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Составьте  формулы  следующих  соединений:  тетраоксо-хлорат(VII) (перхлорат) лития; диоксохлорат(III) (хлорит) свинца(II); триоксобромат(V) бария; оксобромат(I) (гипобромит) натрия;   гексаоксоиодат(VII)   (периодат)   серебра;   тетраоксохлорат(VII) (перхлорат) бария.

2. Имеются следующие вещества: раствор NaOH, твердый NaCl, концентрированная H2SO4, MnO2. Как можно получить из этих веществ жавелевую воду?

3.  К раствору иодида калия был добавлен небольшой объем бромной воды, затем избыток хлорной воды. Какие реакции будут происходить в растворе? Приведите их уравнения.

4.  Допишите уравнения следующих реакций, расставьте коэффициенты:

а)  Са (СlО4)2 + Н2О2 → О2 + ...

б) КСlO3 + FeCl2 + НСl → FeCl3 + ...

в) КВrО3 + КВr + H2SO4 →

г)  КВr + КСlO + НСl →

д) Ва(ОН)2 + Сl2 →

е)  I2 + HNO3(конц.) →

ж) Вr2 + Сl2 + Н2О →

з)  Ba(BrO3)2 + H2SO4 →

5. Какой объем хлора (объем измерен при н.у.) потребуется для взаимодействия с 10 л 3,75%-ного раствора Ва(ОН)2 (ρ = 1,04 г/см3)?

6.  Какую массу КСlO3 можно получить, пропуская хлор через 150 мл 40%-ного раствора КОН (ρ=1,4 г/мл) при нагревании? Какая часть гидроксида калия при этом расходуется на образование хлората калия?

7.  При нагревании бертолетовой соли в присутствии катализатора часть ее разложилась с выделением кислорода, а часть — с образованием КСlO4 и КСl. Определите массу и состав остатка, если при нагревании 147 г КСlО3 выделилось 13,44 л газа (объем газа измерен при н.у.).

8.  Какой объем 60%-ного раствора КВrО3 (ρ = 1,04 г/см3) необходим для того, чтобы в присутствии H2SO4 окислить FeSO4, содержащийся в 50 мл его 0,75 М раствора?

9. Требуется получить 508 г хлорной извести. В лаборатории имеется кальций, Н2О, NaCl, MnO2 и 90%-ный раствор серной кислоты (ρ=1,814 г/мл). Какие реакции надо проделать? Какая масса Са, Н2О и МnО2 и какой объем раствора серной кислоты потребуются для этого?

Тема 7
СЕРА. СЕРОВОДОРОД. СУЛЬФИДЫ 

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов VIA-группы Периодической системы (халькогенов). Особенности кислорода.

2. Сера как химический элемент. Сера в природе, ее естественный круговорот.

3. Сера — простое вещество. Аллотропные видоизменения, их строение и условия взаимного превращения, наиболее устойчивые модификации. Физические и химические свойства серы, ее роль в окислительно-восстановительных реакциях. Применение.

4. Сероводород,  строение молекулы,  физические  свойства, сравнение их со свойствами воды. Токсичность сероводорода. Растворимость его в воде. Сероводородная кислота, ее характеристика как электролита; кислотные свойства, сравнение их со свойствами соляной кислоты. Закономерности в изменении прочности, полярности и поляризуемости связи Н-Э, а также кислотных свойств водных растворов в ряду Н2О H2SO4 → H2S → H2Se → H2Te.

5. Восстановительные свойства сероводорода. Закономерности в изменении восстановительных свойств в ряду Н2О → H2S → H2Se → Н2Те. Причины изменений.

6. Способы получения сероводорода. Сульфиды и кислоты, которые могут быть использованы для этой цели.

7. Сульфиды и гидросульфиды, строение и свойства. Отношение сульфидов к воде и кислотам. Условия осаждения сульфидов и их растворения в сильных кислотах. Обнаружение сульфид-ионов в растворе. Гидролиз сульфидов, образованных разными металлами (обратимый и необратимый).  Восстановительные свойства сульфидов. Получение.

8. Полисульфиды,  их  строение,  получение,  характеристика окислительно-восстановительных свойств.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Растворами каких из перечисленных ниже веществ можно воспользоваться для очистки водорода от примесей сероводорода: a) NaOH; б) НСl; в) Рb(СН3СОО)2; г) CuSO4. Приведите соответствующие уравнения реакций в молекулярной и ионно-молекулярной формах.

2. Можно ли применять для получения сероводорода из сульфидов азотную кислоту? Обоснуйте ответ и напишите соответствующие уравнения реакций.

3. Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:
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Дайте названия полученным веществам.

4. Предложите способ разделения ионов Мn2+ и Сu2+ из раствора, содержащего смесь их сульфатов. Дайте объяснение.

5. Напишите уравнение гидролиза CaS.

6. Какие из перечисленных сульфидов (Na2S, ZnS, Al2S3, PbS, Cr2S3) не могут быть получены путем обменной реакции в водном растворе? Подтвердите ответ соответствующими уравнениями ре​акций.

7. Допишите уравнения реакций, расставьте коэффициенты:

S + H2SO4 (конц.) →

S + KMnO4 + H2SO4 → MnSO4 + ...

H2S + HNO3 → H2SO4+...

H2S + H2SO4 (конц.) →

H2S + Cl2 + H2O → H2SO4 + ...

H2S +I2 →

K2S + K2Cr2O7 + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + ...

8. В природном серном колчедане, применяемом для производства серной кислоты, содержится 45% серы. Определите массовую долю (%) дисульфида железа в серном колчедане.

9.  Раствор, содержащий 0,316 г перманганата калия и подкисленный серной кислотой, обесцветился при пропускании в него сероводорода, полученного взаимодействием сульфида железа(II) с кислотой. Какая масса сульфида железа(II) была израсходована?

10.  При сжигании смеси сероводорода с кислородом получилось 100 мл оксида серы(VI), 50 мл кислорода не вступило в реакцию. Определите объемные доли (%) сероводорода и кислорода в исходной смеси.

11.  Смесь 20 г серы с 30 г алюминия нагрели. Какие вещества находятся в смеси после реакции? Определите их массы.

12. Определите количество теплоты, выделяющейся при сжигании   38 г  CS2,   если   стандартная  энтальпия   его   образования ΔHf0 = 89,4 кДж/моль.

13. Какое количество вещества содержится в 128 г кристаллической серы?

Тема 8
КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ СЕРЫ 

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Электронное строение атома серы, характерные положительные степени окисления и соответствующие им соединения.

2. Оксид серы(IV) — сернистый газ, строение молекулы, физические свойства, растворимость в воде. Характеристика кислотно-основных и окислительно-восстановительных свойств. Промышленные и лабораторные способы получения. Применение. Токсичность.

3. Равновесия в водных растворах SO2. Сернистая кислота, ее строение, диссоциация, кислотные свойства. Сульфиты и гидросульфиты, способы их получения, физические и химические свойства.  Обнаружение сульфит-ионов в растворе. Характеристика окислительно-восстановительных свойств сернистой кислоты и сульфитов, их применение.

4. Оксид cepы (VI) — серный ангидрид, строение молекулы, физические свойства, растворимость в воде. Характеристика кислотно-основных и окислительно-восстановительных свойств. Получение и применение.

5. Гидроксиды серы(VI) — серная и полисерные кислоты, их строение.

6. Серная кислота, физические свойства, растворимость в воде, характеристика как электролита. Изменение кислотных свойств высших гидроксидов в ряду Н3РО4 → H2SO4 → НСlО4.

7. Химические свойства разбавленной серной кислоты. Кон​центрированная серная кислота, ее дегидратирующие и окисли​тельные свойства (отношение к металлам, неметаллам, сложным неорганическим веществам, органическим соединениям). Техни​ка безопасности при работе с H2SO4.

8. Промышленное получение серной кислоты (сырье, химизм основных стадий производства, катализаторы). Олеум. Значение серной кислоты в народном хозяйстве, области ее применения.

9. Сульфаты и гидросульфаты, их строение, физические и хи​мические свойства. Обнаружение сульфат-ионов в растворах. По​лучение сульфатов, их применение.

10. Производные серной кислоты. Тиосерная кислота, ее строе​ние. Тиосульфаты, характеристика их окислительно-восстанови​тельных свойств. Получение и применение тиосульфатов. Пероксосерные кислоты, их строение, окислительные свойства. Политионовые кислоты, их строение; политионаты.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Составьте уравнения реакций и укажите, какие свойства проявляют соединения серы(IV) в данных окислительно-восста​новительных процессах:

HIO3 + K2SO3 →

FeCl3 + SO2 + H2O →

HNO3 (конц.) + SO2 + H2O →

SO2+ C 
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NaHSO3 + Cl2 + H2O →

2.  Почему нельзя применять серную кислоту: а) для получения оксида углерода(IV) из карбоната кальция; б) для получения водо​рода действием кислоты на свинец?

3.  Какие из следующих газов: СН4, H2Se, CO2, NH3, H2S — нельзя осушить,  пропуская через концентрированную H2SO4? Дайте объяснение и составьте соответствующие уравнения реак​ций.

4.  Почему при производстве H2SO4 контактным способом ок​сид cepы(VI) растворяют не в воде,  а в концентрированной H2SO4?

5. Допишите уравнения следующих процессов, укажите усло​вия их протекания:

NaCH3COO + H2SO4 → 

Na2SiO3 + H2SO4 → 

NaCl + H2SO4 → 

NaNO3 + H2SO4→

6. Приведите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:

[image: image4.jpg]



7. Составьте уравнения реакций, протекающих между концент​рированной H2SO4 и указанными веществами, расставьте коэф​фициенты, определите Мэкв серной кислоты в этих процессах:

H2SO4+ Fe 
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H2SO4 + P 
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H2SO4+ Mg →        

H2SO4+ C 
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H2SO4 + Ag →         

H2SO4 + HI →

8. При взаимодействии 0,1М раствора тиосульфата натрия с из​бытком H2SO4 было получено 4,8 г серы. Какой объем раствора тиосульфата натрия был взят для реакции?

9.  Для поглощения всего хлора из 2 л смеси его с азотом (при н. у.) потребовалось 3,16 г тиосульфата натрия. Определите объем​ные доли (%) хлора и азота в газовой смеси.

10. Рассчитайте массу 75%-ного раствора H2SO4, которую мож​но получить из 1 т флотационных хвостов, содержащих 40 % серы.

11.  Какую массу олеума, содержащего 60% свободного SO3, можно получить из 5 т пиритного концентрата, содержащего 45 % серы?

12. Какой объем займет при 20°С и 95 кПа оксид серы(IV), по​лученный действием кислоты на 0,6 моль сульфита натрия?

13.  Какой объем воздуха, приведенный к н.у., необходим для обжига 5 т пирита, содержащего 70% FeS2?

14.  Из 320 т серного колчедана, содержащего 45 % серы, было получено 405 т серной кислоты (в пересчете на безводную). Вычислите выход кислоты в %.

15. Приведите графические формулы анионов в составе следу​ющих веществ и дайте им названия: H2S2O7, (NH4)2S2O8, K2S2O3, Na2S4O6, KHSO4.

Тема 9
АЗОТ И ЕГО ВОДОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов VA-группы Периодической системы.

2. Азот — химический элемент. Валентные возможности, степени окисления в соединениях. Азот в природе, его биологическая роль.

3. Азот — простое вещество. Строение молекулы с позиций методов ВС и МО. Физические свойства. Химические свойства азота, его инертность и факторы ее преодоления (нагревание, катализаторы и т. д.). Взаимодействие с неметаллами и металлами. Нитриды. Способы получения азота в лаборатории и в промышленности. Применение.

4. Водородные соединения азота. Аммиак, строение его молекулы, межмолекулярные взаимодействия, физические свойства. Жидкий аммиак как ионизирующий растворитель, автопротолиз. Аммиак как основание, его электронодонорные свойства при взаимодействии с водой и кислотами (образование иона аммония). Аммиак в роли лиганда (аммиачные комплексы металлов). Аммиак как восстановитель. Реакции окислительно-восстановительного замещения с металлами; амиды, имиды. Получение аммиака в лаборатории и в промышленности.

5. Гидрат аммиака, его электролитическая и термическая диссоциация. Соли аммония, их получение, физические и химические свойства. Термическое разложение, влияние природы кислотного остатка на характер разложения соли. Обнаружение иона аммония в растворе.

6. Гидразин и гидроксиламин. Строение, физические и хими​ческие свойства. Характеристика кислотно-основных и окислительно-восстановительных свойств (в сравнении со свойствами аммиака).   Реакции   диспропорционирования. Соли гидразиния (1+), гидразиния (2+) и гидроксиламиния. Применение.

7. Азидоводород. Строение, физические свойства. Азидоводо-родная кислота как электролит, характеристика ее окислительно-восстановительных свойств. Азиды. Применение.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1.  Что представляет собой воздух? Каков его количественный состав в весовых и объемных процентах?

2. Какие вещества применяют для осушения аммиака? Какие вещества, поглощающие влагу, нельзя применять для этой цели и почему?

3.  Изменится ли концентрация гидроксид-ионов в водном растворе аммиака при добавлении к нему хлорида аммония? Дайте объяснение.

4.  Как можно отличить хлорид аммония от хлорида натрия? Напишите уравнения реакций.

5.  Что такое нашатырь? На чем основано его применение при паянии? Напишите уравнение реакции.

6. Допишите уравнения реакций и укажите условия их протекания:

а) NH4Br →

б) Mg(NH4)PO4 → Mg2P2O7 + ...

в) (NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 + ...

г) (NH4)2CO3 → 

д)(NH4)2SO4→ 

е) NH4NO3 →

7.  Приведите уравнения реакций, характеризующих химичес​кие свойства аммиака.

8.  Составьте формулы следующих соединений: бромид гидразиния(1+), фторид гидразиния(2+), сульфат гидразиния(2+), дигидроортофосфат аммония, хлорид гидроксиламиния,  сульфат гидроксиламиния.

9. Для синтеза аммиака применяется смесь газов, состоящая из 25 % азота и 75 % водорода (по объему). Вычислите массовую долю каждого газа в смеси и их молярные концентрации.

10. Какой объем (н.у.) будет занимать аммиак, полученный при взаимодействии 50 г хлорида аммония с 70 г гашеной извести?

11. Какой объем 2 н. раствора НСl потребуется для нейтрализа​ции 20 мл 8%-ного раствора аммиака?

12.  Какую массу (NH4)2SO4 можно получить при взаимодей​ствии H2SO4 с 1 кг аммиака? Какой объем 60%-ного раствора H2SO4 (ρ = 1,5 г/см3) будет при этом затрачен?

13.  Какой объем воды необходимо выпарить из 1 т 56%-ного раствора аммиачной селитры для получения 96%-ного раствора?

14. Расставьте коэффициенты в уравнениях реакций диспро-порционирования, представленных схемами:

а)  N2H4 
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б) NH2OH → N2↑ + NH3↑ + H2O
в)   HN3
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15. Допишите уравнения реакций и расставьте коэффициенты:

a) NH3 + С12 →

б) NH3 + KBrO → N2H4+...

в) KMnO4 + N2H4 + H2SO4 →

г) NH2OH + SO2 + Н2О →

д) HN3 + HI → N2↑ + ...

е) N2H4·H2SO4 + I2 + KOH →

ж) N2H4·H2SO4 + Ca(ClO)2 → N2↑ + ...

з) NH2OH·HC1 + H2O2 →  HNO2 + ... 

и) NH2OH + Ag2O → N2O↑ + ...

16.  Напишите уравнения автопротолиза: жидкого аммиака, гидразина.

Тема 10
КИСЛОРОДНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ АЗОТА

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Электронное строение атома азота, его характерные положи​тельные степени окисления в соединениях.

2. Оксид азота (I), характеристика его кислотно-основных и окислительно-восстановительных свойств. Получение N2O в ла​боратории, его физиологическое действие, применение.

3. Оксид азота (II), строение его молекулы с позиций метода МО, порядок связи. Физические и химические свойства NO, спо​собы его получения в лаборатории и в промышленности, приме​нение. Образование NO в атмосфере.

4. Оксид и гидроксид азота(III), их строение, характеристика кислотно-основных свойств. Азотистая кислота как электролит. Окислительно-восстановительная двойственность HNO2 и ее со​лей (нитритов). Физиологическое действие.

5. Оксид азота (IV), строение его молекулы. Димеризация NO2, равновесие в системе 2NO2 ↔ N2O4. Физические и химические свойства NO2, диспропорционирование его в воде и растворах ще​лочей. Получение диоксида азота в лаборатории и в промышлен​ности.

6. Оксид азота (V), его строение, нестабильность, физические свойства, характеристика кислотно-основных свойств, отношение к воде. Азотная кислота, строение молекулы (тип гибридизации орбиталей, валентность, степень окисления и координационное число атома азота). Азотная кислота как электролит, ее взаимо​действие с оксидами, основаниями, солями. Азотная кислота как окислитель, взаимодействие ее с простыми и сложными вещества​ми. Влияние активности металлов, температуры и концентрации растворов азотной кислоты на состав продуктов ее восстановле​ния. Сравнение окислительных свойств НСl, H2SO4 и HNO3 по отношению к металлам. Способы получения азотной кислоты в лаборатории и в промышленности. Применение. Нитраты, их ра​створимость в воде, отношение к нагреванию, получение, приме​нение, токсичность.

7. Техника безопасности при работе с оксидами азота и азотной кислотой.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Приведите формулы всех известных вам оксидов азота, ука​жите его степень окисления. Какова устойчивость каждого из ок​сидов?

2. Как влияют изменения температуры и давления на равнове​сие в системе 2NO2 ↔ N2O4? ΔH0 = -55 кДж.

3. Каковы условия и механизм образования оксида (II) в атмос​фере?

4.  Как отделить оксид азота (II) от оксида азота (IV)?

5.  Почему при реакции между магнием и разбавленной HNO3 аммиак не выделяется в виде газа? Как выделить его из продуктов реакции? Напишите уравнение.

6. Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить превращения:

NH4NO2 → N2 → NH3 → NO → HNO3 → Ba(NO3)2 → HNO3 → NO2

7. Как различить растворы нитрита и нитрата натрия? Напиши​те уравнения реакций.

8. Какими свойствами обладает HNO3? От каких факторов за​висит состав продуктов ее восстановления? Приведите примеры реакций между металлами и азотной кислотой, в результате кото​рых она восстанавливается до NO, NO2, N2O, N2 и NH3.

9.  Составьте уравнения реакций, представленных схемами:

а) KNO2 + K2Cr2O7 + HNO3 → Cr(NO3)3 + ...

б) NO + NO2 + NaOH →

в) PbS + HNO3 (умеренно разб.) → PbSO4 + ...

г)  Аl+ KNO3 + КОН 
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К3АlO3 + NH3 +...

д) NO2 + HI →  HNO2 + ...

е) NO2 + SO2 + Н2O → HNO2 + ...

10. Приведите  уравнения  реакций   получения   Fe(NO3)3  и Ca(NO3)2 всеми возможными способами.

11. Все оксиды азота полностью реагируют с раскаленной ме​дью, образуя СuО и N2. Какова формула оксида азота, если в ре​зультате реакции образовалось 0,7105 г СuО и выделилось 200 см3 азота (при н.у.)?

12. В пробирку с 10 см3 оксида азота (II) над водой введен такой же объем кислорода. Каков объем оставшегося газа и его состав, если продуктом реакции является азотная кислота?

13. Плотность смеси оксида азота (IV) и его димера по водороду при 70°С равна 27,8. Каково соотношение между числом молекул NO2 и N2O4 в газовой смеси при этой температуре?

14.  Сколько граммов нитрита натрия потребуется для восста​новления в кислой среде перманганата калия, содержащегося в 250 мл 0,1М раствора?

15. Какой объем 96%-ного раствора H2SO4 (ρ=1.84 г/мл) потребуется для вза​имодействия с 10 г NaNO3 при несильном нагревании? Какая мас​са HNO3 при этом получится, если 4 % ее разлагается во время ре​акции?

16.  Сколько литров 2 н. раствора можно приготовить из 500 мл 68%-ного раствора HNO3(ρ=1,405 г/мл)?

17. Какая масса аммиака потребуется для получения 1 т азотной кислоты, если производственные потери азота составляют 6 %?

18. Какое количество вещества нитрата цинка получится при взаимодействии цинка с 70 мл 94%-ного раствора азотной кислоты?

Тема 11
ФОСФОР И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ 

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Фосфор — химический элемент, строе​ние атома, валентные возможности (в сравнении с азотом). Круго​ворот фосфора в природе, его биологическая роль.

2. Фосфор — простое вещество. Аллотропные модификации (белый, красный, черный фосфор), различия в строении, физи​ческих свойствах и химической активности. Химические свойства фосфора: взаимодействие с неметаллами и металлами. Фосфиды. Отношение фосфора к горячей воде, кислотам-окислителям, ра​створам щелочей. Двойственная роль фосфора в ОВР. Получение его в промышленности, применение.

3. Водородные соединения фосфора. Фосфин, его получение, строение молекулы, физические свойства. Восстановительные и электронодонорные свойства фосфина (в сравнении с аммиаком). Соли фосфония. Дифосфин.

4. Соединения фосфора в степени окисления (+1). Фосфорноватистая кислота Н(РН2О2), ее строение, характеристика кислот​но-основных свойств. Гипофосфиты. Характеристика окислитель​но-восстановительных свойств соединений фосфора (I).

5. Соединения фосфора в степени окисления (+3). Галогениды фосфора (III), их получение, необратимый гидролиз. Оксид и гидроксид фосфора (III), их строение, физические свойства, характе​ристика кислотно-основных свойств, получение. Соли фосфорис​той кислоты Н2(НРО3) — фосфиты и гидрофосфиты, их получе​ние. Характеристика окислительно-восстановительных свойств со​единений фосфора в степени окисления (+3),    реакции диспропорционирования.

6. Соединения фосфора в степени окисления (+5). Галогениды фосфора (V),   их   получение,   необратимый   гидролиз.   Оксид фосфора (V), его строение, физические свойства, гигроскопич​ность, характеристика кислотно-основных и окислительно-вос​становительных свойств (в сравнении с N2O5), получение, приме​нение.

7. Гидроксиды фосфора (V). Мета-, орто- и дифосфорные кис​лоты, их строение, физические свойства, характеристика кислот​но-основных и окислительно-восстановительных свойств (в срав​нении с азотной кислотой). Получение фосфорных кислот и их солей.

8. Сравнение гидроксидов фосфора в разной степени окисле​ния по строению, основности, кислотно-основным и окислитель​но-восстановительным свойствам.

9. Строение орто-, гидроорто- и дигидроортофосфатов, их фи​зические и химические свойства, гидролиз. Полиметафосфаты, дифосфаты. Обнаружение мета-, ди- и ортофосфат-ионов в ра​створах. Применение ортофосфорной кислоты и фосфатов. Фос​форные удобрения, их получение, биологическая ценность.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Сравните химические свойства фосфора и азота. Объясните различия в их свойствах на основе строения атомов и положения элементов в Периодической системе. Напишите уравнения реак​ций, характеризующих химические свойства фосфора.

2. Напишите уравнения реакций получения фосфина разными способами.

3. Напишите уравнения ступенчатого протолиза ортофосфор​ной кислоты и выражения констант кислотности. Какие анионы преобладают в растворе ортофосфорной кислоты? Дайте объясне​ние, используя константы диссоциации слабых электролитов.

4. Приведите графические формулы ортофосфорной, дифосфорной, метафосфорной и триметафосфорной кислот, а также фосфористой (фосфоновой) и фосфорноватистой (фосфиновой) кислот. Определите тип гибридизации, координационное число, степень окисления и ковалентность центрального атома. Какова основность каждой из кислот?

5. Составьте графические формулы анионов в составе гидро- и дигидроортофосфатов кальция, ортофосфата кальция, гексаметафосфата натрия, фосфита натрия, гидрофосфитов натрия и каль​ция, гипофосфита натрия.

6. Объясните, почему при добавлении воды к РСl3 электропро​водность системы резко возрастает, хотя РСl3 - жидкость, не про​водящая электрический ток, а чистая вода имеет очень низкую электропроводность.

7.  Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций, ко​торые можно использовать для получения ортофосфатов калия и кальция.

8. Приведите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:

а)  Р → Са3(РО4)2 → СаНРО4 → Са(Н2РО4)2 → Са3(РО4)2

б) Р → Са3Р2 → РН3 → РН4СlO4

9. Допишите уравнения реакций, представленных следующими схемами; в ОВР определите окислитель и восстановитель:

а) Р(белый) + АgNO3 + Н2О → 

б) К3РО4 + Н2О → 

в) PH3 + CuSO4 + H2O →

г) Н3РО2 + AgNO3 + Н2О →

д) Н3РО3 + HgCl2 + Н2О →

е) АlР + НСl →

10. Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы для пар Н3РО4/Н2(РНО3) и Н3РО4/H(РН2О2) равны соответствен​но —0,276 В и                —0,382 В. Допишите уравнения реакций, представ​ленных схемами, определите ЭДС и сделайте вывод о возможнос​ти протекания процессов:

Н2(РНО3) + К2Сr2O7 + H2SO4 → 

Н(РН2О2) + CuSO4 + Н2О →

11.Определите объем 96%-ного раствора. H2SO4 и массу фосфо​рита, необходимых для получения 20 т простого суперфосфата. Фосфорит содержит 80 % Са3(РО4)2.

12. При сгорании 3 г фосфора получилось 6,87 г оксида. Какова истинная формула этого оксида, если плотность его пара по возду​ху равна 9,8?

13. Какая масса фосфорита, «содержащего» 30 % Р2О5, потребу​ется для получения 1 кг фосфора, если выход его составляет 90 % от теоретического? (Состав фосфорита Са3(РО4)2 можно предста​вить как 3СаО·Р2О5.)

14. Какую массу ортофосфорной кислоты необходимо нейтра​лизовать раствором гидроксида натрия, чтобы получить 1,2 г дигидроортофосфата натрия и 4,26 г гидроортофосфата натрия?

Тема 12
МЫШЬЯК, СУРЬМА, ВИСМУТ И ИХ СОЕДИНЕНИЯ

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов семейства мышьяка. Строение их атомов, характерные степени окис​ления в соединениях. Причина снижения устойчивой степени окисления атомов от азота к висмуту. Мышьяк, сурьма и висмут в природе. Токсичность их соединений.

2. Простые вещества As, Sb и Bi, их неметаллические и метал​лические модификации. Строение и физические свойства. Изме​нение металлических свойств в ряду As → Sb → Bi. Химические свойства As, Sb и Bi, взаимодействие с неметаллами и металлами. Арсениды, стибиды, висмутиды. Положение As, Sb и Bi в элект​рохимическом ряду напряжений, отношение их к воде, кислотам. Способы получения As, Sb и Bi. Применение.

3. Водородные соединения As, Sb и Bi, способы их получения (в сравнении с получением аммиака). Строение молекул, измене​ние прочности, электронодонорных и восстановительных свойств в ряду AsH3 → SbH3 → BiH3 (в сравнении с аммиаком и фосфином).

4. Соединения As, Sb и Bi в степени окисления (+3). Оксиды и гидроксиды Э(III), их получение, физические свойства. Характе​ристика кислотно-основных свойств оксидов и гидроксидов, из​менение свойств в ряду As(OH)3 → Sb(OH)3 → Bi(OH)3. Галогениды Э(III), особенности их гидролиза. Оксосоли. Состав и фор​мулы соединений Э(III) в зависимости от условий их получения, номенклатура. Окислительно-восстановительные свойства соеди​нений Э(III). Закономерности изменения этих свойств в ряду As(III) → Sb(III) → Bi(III).

5. Соединения As, Sb и Bi в степени окисления (+5). Оксиды и гидроксиды Э(V), их получение, физические свойства, устойчи​вость. Характеристика кислотно-основных свойств оксидов и гид​роксидов Э(V), изменение свойств гидроксидов от мышьяка к висмуту.   Сравнение   кислотно-основных  свойств   гидроксидов Э(III) и Э(V). Соли Э(V), сравнение их устойчивости; состав и формулы соединений в зависимости от условий получения. Гидролиз галогенидов As(V) и Sb(V). Номенклатура соединений Э(V). Окислительные свойства соединений As, Sb и Bi в степе​ни   окисления   (+5),   закономерности   их   изменения   в   ряду As(V) → Sb(V) → Bi(V). Сравнение окислительно-восстановитель​ных свойств соединений Э(III) и Э(V).

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Приведите уравнения реакций, указывающие на более ярко выраженный металлический характер висмута по сравнению с сурьмой и мышьяком.

2. Напишите уравнения реакций получения As, Sb и Bi из суль​фидных минералов.

3. Напишите молекулярные формулы следующих соединений: ортоарсената кальция, дигидроортоарсената натрия, метаарсенита калия,  арсина,  арсенида  калия,  висмутида  магния,   сульфата оксосурьмы(Ш), гексагидроксостибата(V) натрия, нитрата оксовисмута(III).

4.  В растворе находятся ионы Bi3+ и Sb3+. Действием каких ре​активов можно разделить эти ионы? Ответ мотивируйте. Напиши​те уравнения реакций.

5.  Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:

а) Sb2O3 → Sb(NO3)3 → Sb(OH)3 → Na[Sb(OH)4]

б) As2O3 → H3AsO3

в) Bi(NO3)3 → BiI3 → K[BiI4]

6.  Закончите уравнения реакций, расставьте коэффициенты, укажите окислитель и восстановитель:

а) As + K2Cr2O7 + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + ...

б) Sb2O3 + KMnO4 + НС1 → MnCl2 + ...

в) SbH3 + AgNO3 → Ag↓ + ...

r) H3AsO3 + HNO3 (конц.) → NO + ...

д) As + NaClO + NaOH →...

е) Sb2O3 + Br2 + KOH →... 

ж) Sb + КСlO3 + Н2SО4 →...

7. Какой объем воздуха (при н. у.) потребуется для обжига 1 т висмутового блеска, содержащего 82 % Bi2S3?

8.  Какое количество вещества оксида мышьяка(Ш) может быть окислено до ортомышьяковой кислоты 20 мл 64%-ного раствора HNO3, если HNO3 восстанавливается до NO?

Тема 13
УГЛЕРОД И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов IVA-группы Периодичес​кой системы.

2. Углерод — химический элемент. На​хождение в природе.

3. Углерод — простое вещество. Аллотропия углерода. Алмаз, графит, карбин, фуллерены. Их строение. Физические свойства алмаза и графита. Химические свойства углерода, его роль в окис​лительно-восстановительных процессах. Карбиды.

4. Водородные соединения углерода, объяснение причин их многообразия. Строение молекул метана, этилена, ацетилена (тип связи, вид гибридизации валентных орбиталей атома углерода, геометрия молекул). Физические и химические свойства метана.

5. Оксид углерода(II), строение его молекулы с позиций метода молекулярных орбиталей. Физические и химические свойства. Ха​рактеристика окислительно-восстановительных свойств. Карбонилы. Способы получения СО в лаборатории и в промышленнос​ти, применение.

6. Оксид углерода(IV), строение молекулы. Физические и хи​мические свойства. Сравнение кислотно-основных и окислитель​но-восстановительных свойств оксидов углерода(II) и углерода(IV). Получение углекислого газа в лаборатории и в промышленности. Применение.

7. Угольная кислота как электролит. Равновесие в водном ра​створе СО2 и его смещение при повышении температуры и подщелачивании раствора.

8. Карбонаты, гидрокарбонаты, графические формулы анио​нов; основные соли угольной кислоты. Способы получения и свойства, отношение к нагреванию. Гидролиз карбонатов. Приме​нение.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Определите валентность и степень окисления атома углерода в соединениях: СН4, СН3ОН, НСНО, СО2, Аl4С3, С2Н2, СаС2, CF4, Са(НСО3)2, Na2CO3, [CuOH]2CO3. Дайте названия этим веще​ствам.

2. а) Почему опасность отравления угарным газом при закрыва​нии заслонки печи во время топки понижается по мере уменьше​ния накаливания угля? Для объяснения используйте значение стандартной энтальпии образования СО. б) Почему для отделения СО от СО2 смесь этих газов пропуска​ют через раствор щелочи, а не через воду? Приведите уравнения реакций.

3. Поташ К2СО3, извлекаемый из древесной золы, содержит значительную примесь сульфата калия. Как обнаружить эту при​месь? Приведите уравнения реакций.

4.   Можно ли получить карбонаты железа(III), алюминия и хрома(III) с помощью реакций, протекающих в водном растворе? Дайте объяснение.

5. Как повлияет: а) снижение температуры; б) уменьшение дав​ления на равновесие следующих процессов:

а)  С + 2Н2 ↔ СН4 + 75,31кДж; б)  СО + Сl2↔ СОС12 + 112,97 кДж

в)  Н2О + СО ↔ Н2+ СО2 + 41,84 кДж?

6.  Закончите уравнения реакций, представленных схемами:

СО + КМnО4 + H2SO4 → 

CO + K2Cr2O7 + H2SO4→

7.  Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, про​текающих в водных растворах между следующими веществами:

а) NaHCO3 и НСl
б) NaHCO3 и NaOH
в) NaHCO3 и Са(ОН)2

г) Ва(НСО3)2 и NaOH
д) Ва(НСО3)2 и Ва(ОН)2

е) Ва(НСО3)2 и HNO3

8.  Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:

а) СаС12 → СаСО3 → СаС12;    б) Ba(NO3)2 → ВаСО3 → Ba(NO3)2

в) СаСО3 → Са(НСО3)2 → СаСО3 → СО2

9.  После пропускания над раскаленным углем без доступа воз​духа 44,8 л смеси СО2 и СО объем ее увеличился на 11,2 л (объемы газов приведены к н.у.). Смесь газов, полученную после реакции с углем, пропустили через раствор Са(ОН)2, при этом образова​лось 40,5 г Са(НСО3)2. Рассчитайте состав исходной газовой смеси в объемных процентах.

10. При нагревании смеси декагидрата карбоната натрия и гид​рокарбоната натрия ее масса уменьшилась до 15,9 г, и при этом выделилось 1,12 л СО2 (объем газа приведен к н. у.). Рассчитайте массу исходной смеси солей.

11. Карбонат металла в степени окисления (+2) обработали из​бытком раствора НС1. К полученному раствору добавили избыток соды Na2CO3·10Н2О. Образовавшийся осадок отфильтровали и прокалили; при этом выделилось 1,12 л газа (при н. у.). Масса остатка после прокаливания составила 2 г. Назовите исходный кар​бонат.

12. В  1300 г воды растворено  180 г кристаллической соды Na2CO3·10H2O. Плотность полученного раствора 1,16 г/мл. Оп​ределите (в расчете на безводную соль) массовую долю (%) веще​ства в полученном растворе, его молярную и нормальную кон​центрации.

13. Можно ли приготовить 1н. раствор Н2СО3? Ответ подтвердите расчетом, имея в виду, что в 1 объеме воды при 20 °С раство​ряется 0,88 объема СО2.

14.  Вычислите значения ΔH при стандартных условиях для ре​акций превращения глюкозы, протекающих в организме:

а) С6Н12О6(К) = 2С2Н5ОН(Ж) + 2СО2(г)

б) С6Н12О6(К) + 6О2 = 6СО2(Г) + 6Н2О(Ж)

Какая из этих реакций поставляет организму больше энергии?

15. Сколько воды потребуется для приготовления 10%-ного раствора Na2CO3 из 54 г кристаллической соды Na2CO3·10Н2О?

Тема 14
КРЕМНИЙ И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ 

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Кремний — химический элемент. Рас​пространенность кремния в природе.

2. Кремний — простое вещество, его аллотропные видоизмене​ния, сравнение их с аллотропными модификациями углерода. Строение кристаллического кремния, его физические и химичес​кие свойства. Силициды. Отношение кремния к кислотам и щело​чам, роль в окислительно-восстановительных процессах, комплексообразование. Способы получения кремния, его применение.

3. Водородные соединения кремния, сравнение их устойчивос​ти и восстановительных свойств с углеводородами (табл. 2). Силан, его получение и свойства.

4. Оксид кремния (IV), строение кристаллической решетки, физи​ческие и химические свойства. Сравнение прочности связей Si—О и С—О (см. табл. 2). Сравнительная характеристика кислотно-ос​новных и окислительно-восстановительных свойств SiO2 и СО2. Применение оксида кремния(IV). Производство стекла, силикат​ная промышленность. SiO2 в природе.

5. Гидроксиды кремния (IV). Мета- и ортокремниевая кислоты, их строение, получение и свойства. Сравнение свойств гидроксидов кремния и углерода на примере метакремниевой и угольной кислот. Поликремниевые кислоты. Мета- и полисиликаты. Ра​створимое стекло. Гидролиз метасиликатов. Силикаты в природе.

Таблица 2. Энергия химических связей, образуемых атомами углерода и кремния

	Связь
	Энергия связи, кДж/моль
	Связь
	Энергия связи, кДж/моль

	С-Н

С-О

С-С
	410

335

347
	Si-H

Si-O

Si-Si
	310

440

210


ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1.  Укажите характер химической связи и степень окисления кремния  в  соединениях:   SiH4,   SiO2,   Mg2Si,   SiCl4   Na2Si2O5, H2SiO3, H4SiO4, H2SiF6. Дайте названия этим веществам.

2.  Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:


[image: image11.emf]
3.  Составьте уравнения взаимодействия: 

а) силана с водой;

б) силана с раствором гидроксида натрия; 

в) тетрафторида кремния с водой.

4. Кремний используют для восстановления некоторых элемен​тов из их оксидов. Приведите примеры таких процессов, объясни​те их направленность, зная, что Si(T) + О2 = SiO2(T) + 880 кДж.

5.  Составьте уравнения реакций, протекающих при прокали​вании:

а) оксида кремния(IV) с карбонатом натрия;

б) оксида кремния(IV) с гидроксидом натрия;

в) карбоната калия с метакремниевой кислотой;

г) оксида кремния(IV) с гидроксидом кальция.

6. Какой  объем воздуха,  измеренный при ρ = 98,64 кПа и t = 20°С, потребуется для сжигания 200 мл силана?

7. Сколько граммов кремния и какой объем 32%-ного раствора NaOH (ρ=1,349 г/мл) потребовалось для получения 15 л водорода, объем которо​го измерен при t = 170С и р = 98,64 кПа?

8. Какая масса Na2SiO3·9Н2О необходима для приготовления 350 г 20%ного раствора силиката натрия (в расчете на безводную соль)?

9. Состав оконного стекла приблизительно выражается форму​лой Na2O·СаО·6SiO2. Вычислите теоретический расход сырья — соды, известняка и кремнезема, необходимых для получения 1 т такого стекла. Напишите уравнение взаимодействия этих веществ при сплавлении.

10. Как наиболее простым способом различить карбонат и си​ликат?

11. Определите количественный состав смеси кремния, алюми​ния и карбоната кальция, если известно, что при обработке этой смеси раствором щелочи выделяется 8,96 л газа (при н.у.); при об​работке такой же массы исходной смеси раствором соляной кис​лоты также выделяется 8,96 л газа, пропускание которого через ра​створ Са(ОН)2 приводит к образованию 10 г СаСО3.

12. Какой объем 28%-ного раствора NaOH (ρ=1,306 г/мл) потребуется для ра​створения кремния, образовавшегося при прокаливании 6 г маг​ния с 6 г SiO2?

13. При сгорании смеси SiH4 и СН4 образовалось 3 г твердых продуктов и выделился газ, после пропускания которого через из​быток раствора NaOH было получено соединение массой 15,9 г. Определите объемный состав исходной смеси в процентах и объем кислорода (н.у.), израсходованного при горении газов.

14. Какова массовая доля свинца в хрустале, если его состав со​ответствует формуле Na2O·РbО·6SiO2?

15. Вычислите массу оконного стекла, которая должна полу​читься из шихты следующего состава: 100 кг кварцевого песка, 38 кг кальцинированной соды и 30 кг мела, если пренебречь поте​рями и принять, что указанные материалы содержат по 2 % при​месей.

Тема 15
ГЕРМАНИЙ, ОЛОВО, СВИНЕЦ И ИХ СОЕДИНЕНИЯ

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Германий, олово и свинец — химические элементы.

2. Германий, олово и свинец — простые вещества; их физичес​кие и химические свойства, положение в ряду стандартных элект​родных потенциалов, отношение к воде, кислотам и щелочам. За​кономерности в изменении свойств простых веществ в ряду Ge → Sn → Pb. Нахождение Ge, Sn и Pb в природе, способы их по​лучения, применение, токсичность соединений.

3. Водородные соединения германия, олова и свинца; способы их получения и свойства; сравнение устойчивости соединений и восста​новительных свойств в ряду СН4 → SiH4 → GeH4 → SnH4 → PbH4.

4. Оксиды и гидроксиды германия, олова и свинца в степени окисления (+2), способы получения, физические свойства, харак​теристика кислотно-основных свойств, изменение кислотно-ос​новных свойств в ряду Ge(OH)2 → Sn(OH)2 → Pb(OH)2. Соли Э2+, их получение и состав в кислой и щелочной средах, номенклату​ра, свойства, гидролиз солей. Обнаружение ионов Рb2+ в раство​ре.

5. Характеристика окислительно-восстановительных свойств соединений германия, олова и свинца в степени окисления (+4). Закономерности в изменении их восстановительных и окисли​тельных свойств при возрастании зарядов ядер атомов элементов.

6. Оксиды и гидроксиды германия, олова и свинца в степени окисления (+4), способы их получения; кислотно-основные свой​ства, их изменение при последовательном росте зарядов ядер ато​мов элементов; α- и β-оловянные кислоты (получение и свойства). Соединения ЭIV, их получение, состав в кислотной и щелочной средах, номенклатура и свойства, гидролиз. Тиостаннаты.

7. Характеристика окислительно-восстановительных свойств соединений германия, олова и свинца в степени окисления (+4), изменение окислительных свойств соединений при возрастании зарядов ядер атомов элементов.

8. Сравнение кислотно-основных и окислительно-восстанови​тельных свойств соединений германия, олова и свинца в степенях окисления (+2) и (+4).

9. Соединения Рb2O3 и Р3O4, степени окисления свинца в этих соединениях. Их названия, роль в окислительно-восстановитель​ных реакциях.
ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. а) Почему свинец не растворяется в разбавленных растворах соляной и серной кислот, хотя расположен в ряду напряжений до водорода?

б) Какие соединения свинца образуются в концентрированной НСl, концентрированной H2SO4? Приведите соответствующие уравнения реакций.

2. Дайте названия  следующим соединениям:  GeH4,  SnCl4, K2SnO3,    Pb(HSO4)2, Na2SnO2, K2[Ge(OH)6], [PbOH]2CO3, Na[Sn(OH)3], SnS2, (NH4)2SnS3, K2[Pb(OH)6], Pb2O3, Pb3O4.

3. Как доказать опытным путем амфотерность гидроксида олова(II)? Напишите уравнения реакций в молекулярной и ион​ной формах.

4. У какого из оксидов более выражены основные свойства: а) РbО или SnO; б) РbО или РbО2? Чем это объясняется?

5. Какая из солей больше подвержена гидролизу: a) Pb(NO3)2 или  Sn(NO3)2;  б)  SnCl2  или  SnCl4?  Почему растворы  солей олова(II) готовят на подкисленной воде? Дайте объяснение.

6. Произойдут ли реакции между следующими веществами в растворе: a) SnCl2 и FeCl3; б) Pb(NО3)2  и Cd; в) FeCl2 и Pb(NO3)2; г) SnCl2 и Сu? Для ответа воспользуйтесь данными стандартных электродных потенциалов окислительно-востановительных систем.

7. Составьте уравнения реакций, представленных схемами:

а) SnCl2 + K2Cr207 + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + ...

б) KI + Рb3О4 + H2SO4 →
в) SnCl2 + HNO2 + НСl →
г) Ge + NaOH + H2O2 →
д) SnCl4 + Zn →
е) Mn(NO3)2 + PbO2 + HNO3 → HMnO4 + ...

ж)  Na2[Ge(OH)4] + Bi(NO3)3 + NaOH →
з) Pb(CH3COO)2 + Ca(ClO)2 + H2O →
8. Свинцовую пластинку массой 6 г поместили в раствор, со​держащий 1,88 г Cu(NO3)2. Определите массу свинцовой пластин​ки после опыта, если весь нитрат меди вступил в реакцию.

9. К 5 г сурика прилили 20 мл 60%-ного раствора HNO3 (ρ=1,367 г/мл), ра​створ с осадком нагрели, а затем разбавили водой до 2000 мл. Оп​ределите массу осадка и нормальную концентрацию соли в ра​створе.

10. Какой объем (при н.у.) оксида азота(IV) выделится при об​работке 50 г сплава, содержащего 70 % меди и 30 % олова, избыт​ком концентрированного раствора азотной кислоты?

11. Определите массовую долю (%) растворенного вещества и нормальную концентрацию раствора SnCl2, полученного при сли​вании 250 мл 22%-ного раствора (ρ = 1,19 г/мл) и 150 мл 4%-ного раствора (ρ = 1,03 г/мл).

12. При прокаливании смеси нитратов натрия и свинца(II) об​разовалось 22,3 г РbО и выделилось 6,72 л (при н. у.) газообразных продуктов реакции. Определите массу исходной смеси солей.
Тема 16
ЩЕЛОЧНЫЕ МЕТАЛЛЫ И ИХ СОЕДИНЕНИЯ

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика металлов: положение в Периодичес​кой системе, особенности электронного строения валентного слоя атомов металлов по сравнению с неметаллами. Сравнение свойств изолированных атомов металлов и неметаллов. Металлическая связь. Металлическая кристаллическая решетка. Зонная теория строения кристаллов простых веществ (проводники, полупровод​ники, диэлектрики).

2. Общие физические свойства металлов, обусловленные их строением.

3. Металлы как восстановители, их общие химические свой​ства. Электрохимический ряд стандартных электродных потенци​алов металлов. Отношение металлов к воде, водным растворам кислот, щелочей и солей.

4. Нахождение металлов в природе, общие способы их получе​ния. Роль металлов в развитии мировой цивилизации. Сплавы.

5. Общая характеристика элементов IA-группы Периодической системы. Нахождение натрия и калия в при​роде, их биологическая роль.

6. Щелочные металлы — простые вещества, способы их получе​ния, физические и химические свойства: отношение к водороду, кислороду, другим неметаллам. Положение щелочных металлов в электрохимическом ряду напряжений, их отношение к воде и кислотам. Применение.

7. Гидриды щелочных металлов. Сравнение их по физическим и химическим свойствам с водородными соединениями неметал​лов на основе представлений о характере химической связи.

8. Бинарные кислородные соединения щелочных металлов, их номенклатура, получение и свойства. Гидроксиды щелочных ме​таллов, способы их получения, физические свойства. Закономер​ности в изменении растворимости и основных свойств гидроксидов при последовательном росте зарядов ядер атомов элементов. Применение.

9. Соли щелочных металлов, их строение (характер химической связи, тип кристаллической решетки, координационные числа, эффективные заряды ионов). Получение солей, их физические и химические свойства (растворимость, отношение к нагреванию, гидролиз солей слабых кислот). Распознавание солей лития, на​трия, калия по окраске пламени. Применение солей.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. а) Чем объяснить различную последовательность расположе​ния щелочных металлов в ряду напряжений и в Периодической системе?

б) Чем отличается электролитический способ получения ще​лочных металлов от такого же способа получения едких щелочей? Какие электрохимические процессы происходят в том и в другом случае?

2.   Допишите  уравнения реакций,  протекающих до  конца, объясните их направленность:

а) K2S + HCl →



д) К2СО3 + H2SO4 →
б) КОН + СаСl2 →


е) NaCH3COO + KCl →
в) NaCl + K2SO4 →


ж) КОH (насыщ.) + LiСl(насыщ.) →
г) NaCl(T) + H2SO4(kohц.) →
з) KNO3 + НСl →
3. а) Дайте названия следующим соединениям: КН, Li2O, Na2O2, КО2, Na3N, NaNH2, KN3, Na2NH, Na2S, Na2S2.

б) Приведите формулы следующих веществ: пероксид цезия, гидрид лития, дисульфид калия, нитрид лития, азид натрия, амид калия, сульфид цезия, амид лития.

4.  Приведите уравнения реакций, протекающих на поверхнос​ти натрия во влажном воздухе, содержащем СО2 и SO2.

5. Допишите уравнения реакций и расставьте коэффициенты:

а) Na2O2 + Fe(OH)2 + H2O →
б) Na2O2 + KMnO4 + H2SO4 →
в)  КН + О2 →
r)Na2O2 + KI + H2SO4→
д) NaH + Н2О →
е)  KNO3 
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6.  Какую массу гидроксида калия можно получить при обра​ботке 100 кг поташа гашеной известью, если принять, что потери КОН при его очистке составляют 5 %?

7.  Какой объем водорода, измеренный при 20°С и 92 кПа, вы​делится при действии воды на 1 г сплава, содержащего 30% калия и 70% натрия?

8. Какие объемы 40%-ного раствора NaOH (ρ=1,43 г/мл) и воды необходимы для приготовления 100 мл 12%-ного раствора NaOH (ρ=1,131 г/мл)?

9. При взаимодействии 1 г амальгамы натрия с водой был полу​чен раствор щелочи, для нейтрализации которого израсходовалось 50 мл 0,1н. раствора НСl. Определите массовую долю (%) натрия в амальгаме.

10.  Смесь карбонатов натрия и калия массой 7 г обработали из​бытком серной кислоты. При этом выделилось 1,344 л газа при н.у. Определите массовые доли (%) карбонатов в исходной смеси.
11.  Рассчитайте ΔG° реакции нейтрализации сильного основа​ния сильной кислотой.

12.  В сосуд со 100 г воды поместили 0,23 г натрия. Определите массовую (%) долю щелочи в полученном растворе.
Тема 17
БЕРИЛЛИЙ, МАГНИЙ, ЩЕЛОЧНО​ЗЕМЕЛЬНЫЕ МЕТАЛЛЫ И ИХ СОЕДИНЕНИЯ

ПЛАН СЕМИНАРА

1.  Общая характеристика элементов IIA-группы Периодиче​ской системы. Нахождение элементов в природе, их биологическая роль.

2. Простые вещества, образованные элементами ПА-группы, типы кристаллических решеток, физические и химические свой​ства, сравнение их со свойствами щелочных металлов. Закономер​ности изменения металлических свойств в ряду Be → Mg → Ca →  Sr → Ba → Ra. Получение бериллия, магния, кальция, их при​менение.

3.  Оксиды и гидроксиды элементов IIA-группы. Получение. Физические и химические свойства, их сравнение со свойствами оксидов и гидроксидов щелочных металлов. Закономерности из​менения растворимости и кислотно-основных свойств гидрокси​дов элементов IIA-группы в ряду

Ве(ОН)2 → Mg(OH)2 → Са(ОН)2 → Sr(OH)2 → Ва(ОН)2 → Ra(OH)2

4. Соли элементов IIA-группы. Получение. Физические и хи​мические свойства, гидролиз солей, разложение карбонатов и гид​рокарбонатов при нагревании. Изменение растворимости карбо​натов и сульфатов элементов при возрастании зарядов ядер их ато​мов. Распознавание солей щелочно-земельных элементов (кальция, стронция, бария) по окраске пламени. Применение солей.

5. Временная и постоянная жесткость воды, способы ее устра​нения.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Как отличить гашеную известь от измельченного в порошок известняка?

2. Прокаливая карбонат кальция на воздухе, можно практичес​ки нацело разложить его на СаО и СО2. Каким образом при той же температуре можно остановить разложение или направить про​цесс в обратную сторону?

3. Напишите уравнения реакций, которые происходят при до​бавлении    соды    к   жесткой    воде,    содержащей    Са(НСО3)2, Mg(HCO3)2, CaSO4.

4. В чем лучше растворяется гипс: в воде или в растворе, содер​жащем хлорид кальция? Почему?

5.  Какие вещества выпадают в осадок при добавлении соды к растворам следующих солей: MgCl2, CaCl2, Ba(NO3)2? Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций.

6. К осадку гидроксида магния раздельно прибавляли: а) избы​ток раствора щелочи; б) раствор сульфата аммония; в) раствор сульфата натрия; г) раствор соляной кислоты. Во всех ли случаях произошла реакция? Напишите уравнения возможных процессов, объясните их направленность.

7.  Осадок какого вещества начнет выпадать в первую очередь, если к раствору, содержащему ионы Са2+, Sr2+, Ва2+, по каплям приливать раствор сульфата калия? Почему?

8. Приведите молекулярные и ионные уравнения следующих превращений:

Ва → ВаС12 → ВаСО3 → Ba(NO3)2 → BaSO4 
             Ва         Ва(НСО3)2

9. Закончите уравнения реакций, представленных схемами:

а) SrH2 + Н2О →
б) Be + КОН + Н2О →
в) ВаО2 + FeSO4+ H2SO4 →
г) Са(ОН)2 + Н2О2 →
д) ВаО2 + H2SO4 →
е)  Mg + H2SO4 (конц.) →
ж)  BeO + NaOH 
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з) Ве(ОН)2 + NaOH (р-р) →
10. Сколько килограммов соды потребуется для устранения же​сткости в 1000 л воды, насыщенной сульфатом кальция при 200С, если ks (г/1г Н2О) последнего равен 0,2?

11. Какой объем 1М раствора гидроксида натрия потребуется для перевода всех ионов бериллия, содержащихся в 600 г 6%-ного раствора ВеСl2, в тетрагидроксобериллат натрия?

12.  Сколько граммов кальция поступает в организм человека при приеме внутрь одной столовой ложки (15 мл) кровоостанав​ливающего   препарата,    в    100 мл    которого    содержится    5 г СаСl2 · 6Н2О?
Тема 18
БОР, АЛЮМИНИЙ И ИХ СОЕДИНЕНИЯ
ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов IIIА-группы Периодиче​ской системы.

2. Простые вещества, образованные элементами ША-группы, закономерности в изменении их физических свойств при возрас​тании зарядов ядер атомов. Бор и алюминий в природе, промыш​ленные способы их получения. Биологическая роль бора и алюми​ния. Применение.

3. Химические свойства бора и алюминия. Их отношение к воде, кислотам, щелочам. Диагональное сходство по физическим и химическим свойствам алюминия с бериллием, бора с кремнием.

4. Водородные соединения бора и алюминия. Диборан, его по​лучение, строение, восстановительные свойства. Бориды. Оксид бора, его получение и свойства. Борные и полиборные кислоты, их строение. Получение и свойства мета-, орто- и тетраборной кислот.  Мета-, орто- и тетрабораты, их получение и свойства, гид​ролиз тетраборатов. Применение соединений бора.

5. Оксид и гидроксид алюминия, их физические свойства. Ха​рактеристика кислотно-основных свойств. Сравнение химических свойств оксида и гидроксида алюминия со свойствами соответ​ствующих соединений бора и бериллия. Амфотерность гидрокси​да алюминия с позиций протолитической теории. Получение гид​роксида алюминия.

6. Соли алюминия. Мета-, орто- и гидроксоалюминаты, их по​лучение и свойства. Гидролиз солей алюминия. Применение.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Составьте химические формулы борида магния, диборана, метабората бария, тетрабората кальция, ортоборной кислоты, метаалюмината калия, гексагидроксоалюмината натрия, ортоалюмината натрия.

2. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:
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3. Допишите уравнения реакций, расставьте коэффициенты:

а)  Аl + НNO3(конц.) 
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б) В + HNO3(kohц.) →
в)  АlСl3 + Н2О ↔
г)  Al + H2SO4(kohц.) 
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д) Аl + KMnO4 + H2SO4 →
е) Аl (без оксидной пленки) + Н2О →
ж) AlN + НСl →
4. Почему алюминий, находящийся в электрохимическом ряду напряжений металлов значительно левее водорода, не вытесняет его из воды, но легко вытесняет из водного раствора щелочи? Ка​кую роль играет щелочь в этом процессе? Приведите уравнения отдельных его стадий.

5. Напишите уравнения реакций, происходящих при сливании водных растворов Al2(SO4)3 и Na2CO3, AlCl3 и Na2S.

6.  Какой объем 1М раствора NaOH потребуется для нейтрали​зации 200 г 3%-ного раствора ортоборной кислоты, если продук​том реакции является Na2B4O7?

7.  Какое количество вещества ортоборной кислоты можно по​лучить из 20 г аморфного бора при окислении его 65%-ным ра​створом азотной кислоты (ρ=1,391 г/мл), если последнего добавлено 50 мл, а HNO3 восстанавливается до NO?

8. Для производства 1 т алюминия расходуется около 2 т глино​зема. Вычислите практический выход продукта, допуская, что по​лученный металл и исходный оксид не содержат примесей.

9.  При растворении в соляной кислоте 50 г сплава магния с алюминием выделилось 48,25 л водорода (при н.у.). Определите массовые доли (%) металлов в сплаве.

10.  Рассчитайте ΔG0 реакций восстановления металлов алюми​нием из следующих оксидов: FeO, Fe3O4, MgO, PbO. Определите возможность протекания этих процессов при стандартных усло​виях.
Тема 19
МЕДЬ, СЕРЕБРО И ИХ СОЕДИНЕНИЯ
ПЛАН СЕМИНАРА

1. Положение d-элементов в Периодической системе. Особен​ности электронного строения их атомов. Закономерности в изме​нении свойств изолированных атомов, металлических свойств простых веществ, кислотно-основных свойств высших оксидов и гидроксидов элементов Б-групп при возрастании зарядов ядер их атомов; сравнение этих закономерностей с соответствующими за​кономерностями для s- и р-элементов.

2. Общая характеристика элементов 1Б-группы. Закономерности в изменении свойств изолированных атомов при возрастании зарядов их ядер, сравнение этих законо​мерностей с соответствующими в 1А-группе.

3. Медь, серебро и золото в природе. Способы их получения. Историческая роль металлов 1Б-группы в развитии мировой циви​лизации. Биологическая роль Си, Ag и Аu.

4.  Медь, серебро и золото — простые вещества, их строение, физические свойства. Химические свойства: взаимодействие с простыми веществами, положение в ряду стандартных электрод​ных потенциалов, отношение к воде, растворам солей и щелочей, кислотам-окислителям и неокислителям. Растворение золота в «царской водке». Сравнение закономерностей в изменении вос​становительной активности металлов IA- и 1Б-групп Периодичес​кой системы при возрастании зарядов ядер их атомов.

5. Оксиды   и   гидроксиды   меди(I)   и   меди(II),   серебра(I), золота(I) и золота(III). Способы их получения, характеристика кислотно-основных свойств.

6. Соли меди, серебра и золота, их получение и свойства, гид​ролиз. Обнаружение ионов Cu2+, Ag+ в растворе. Применение со​лей.

7. Ионы меди, серебра и золота как комплексообразователи, способы получения и разрушения комплексных ионов.

8. Характеристика окислительно-восстановительных свойств соединений меди(I) и меди(II), серебра(I), золота(I) и золота(III). Сравнение окислительных свойств ионов металлов 1Б-группы и ионов щелочных металлов.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Чем объяснить образование в атмосферных условиях зелено​го налета на медных изделиях? Какое соединение образуется на поверхности меди? Напишите уравнение реакции.

2. Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:
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3. Какую среду должны иметь растворы нитрата меди(II) и хло​рида золота(III)? Напишите уравнения гидролиза.

4. Для комплексных соединений [Cu(NH3)2]2SO4, [Ag(NH3)2]Cl, K2 [CuF4], Na[AuCl2] укажите: а) степень окисления комплексообразователя; б) координационное число; в) название соединения.

5. Составьте уравнения реакций образования и разрушения комплексных ионов СuII и АuIII, в которых координационное чис​ло равно четырем, а лигандами являются: NH3, S2O32-, Н2О, Сl-, CN-, CNS-.

6. Закончите уравнения реакций и расставьте коэффициенты:

а) CuI + H2SO4 → SO2 + ...

б) AgClO3 + HNO2 → AgCl+….
в) AuCl3 + SnCl2 + H2O →
r) Au + HNO3 + HCl →
д) AuCl3 + H2S → Au2S +

е) Ag2O + H2O2 →
7. Какой объем 92%-ного раствора H2SO4 (ρ=1,824 г/мл) потребуется для по​лучения 20 кг медного купороса при действии серной кислоты на медь?                                                                                                                     
8. Какова   нормальная   концентрация   раствора   сульфата меди(II), если при взаимодействии 20 мл его с иодидом калия вы​деляется 0,63 г иода?

9. Одна из марок латуни представляет собой в основном соеди​нение меди с цинком, содержащее 60% Сu и 40 % Zn. Определите формулу этого соединения.

10. Кусочек серебряной монеты массой 0,3 г растворили в HNO3 и осадили серебро из полученного раствора при помощи НСl. Масса осадка после промывания и высушивания составила 0,199 г. Вычислите содержание (%) серебра в монетном сплаве.

11.  Вычислите объем 27%-ного раствора аммиака (ρ = 0,9 г/мл), израсхо​дованного на реакцию с 0,5 г AgCl, содержащего 25% нераствори​мых примесей, если избыток растворителя составлял 50%?
Тема 20
ЦИНК, КАДМИЙ, РТУТЬ И ИХ СОЕДИНЕНИЯ

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов IIБ-группы Периодиче​ской системы. Сравнение закономерностей в изменении металлических свойств изолированных атомов в ря​дах: Zn → Cd → Hg и Be → Mg → Ca → Sr → Ba → Ra.

2. Цинк, кадмий и ртуть в природе. Способы их получения. Токсичность. Физические свойства простых веществ, сравнение их со свойствами металлов IIА- и IБ-групп.

3. Химические свойства цинка, кадмия и ртути, их взаимодей​ствие с простыми веществами. Положение металлов ПБ-группы в электрохимическом ряду напряжений, их отношение к воде, ра​створам солей и щелочей, кислотам-окислителям и неокислителям.

4. Оксиды и гидроксиды цинка, кадмия и ртути, их получение, термическая устойчивость и характеристика кислотно-основных свойств. Сравнение закономерностей в изменении устойчивости гидроксидов и их характера в рядах:

Zn(OH)2 → Cd(OH)2 → Hg(OH)2 и
Ве(ОН)2 → Mg(OH)2 → Са(ОН)2 → Sr(OH)2 → Ba(OH)2 → Ra(OH)2.

5. Соли цинка, кадмия и ртути, их получение и свойства, ток​сичность. Ионы Zn2+, Cd2+, Hg2+, Hg22+ как комплексообразователи. Сулема и каломель, понятие кластерного иона.

6. Окислительно-восстановительная   характеристика   ионов Zn2+, Cd2+, Hg2+, Hg22+; сравнение их окислительной способности со свойствами ионов металлов IIА- и IБ-группы.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1.  Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:

K2ZnO2          Na2[Zn(OH)4]

                 

ZnS → ZnO →Zn(OH)2 → ZnSO4→ [ZnOH]2SO4→ZnSO4→Zn(NO3)2 →ZnO →Zn
2. Закончите уравнения возможных процессов, расставьте ко​эффициенты:

а) Hg + HNO3(разб.) → 

e) Zn + H2SO4(конц) →
б) Zn + NaOH → 



ж) Hg + HNO3(конц) →
в)  Hg + HCl →



з) Cd + HCl →
г) Hg + H2SO4(конц)→


и) Hg + H2SO4(разб.)→
д) Zn + HNO3(сильно разб.) →
к) Zn + H2SO4(разб.) →

3.  В присутствии каких реактивов и при каких условиях можно наиболее полно осадить из раствора ионы Zn2+ в виде ZnS?

4.  Почему растворы нитрата ртути(II) готовят на воде, подкис​ленной HNO3? Составьте уравнение гидролиза соли.

5.  Как получить из сулемы (HgCl2) оксид ртути(II)? Напишите уравнение реакции.

6. Составьте уравнения возможных процессов:

а) Zn + NaNO3 + NaOH → NH3 +...       г) ZnS + HCl→
б) Hg(NO3)2 + КI(изб.) →                      д) Hg(NO3)2 + H2S →
в) Hg2(NO3)2 + KOH →                          e) HgS + HCl →
7. Какую массу цинкового купороса ZnSO4 · 7Н2О можно полу​чить при взаимодействии цинка с 500 мл 20%-ного раствора H2SO4 (ρ=1,139 г/мл)?

8.  Цинковая обманка содержит 30% ZnS. Сколько килограм​мов цинка и 92%-ного раствора H2SO4 (ρ=1,824 г/мл) теоретически можно полу​чить из 1 т этой руды?

9. Металл массой 0,1405 г вытесняет из кислоты 28 мл водорода (при н.у.). Определите молярную массу эквивалента металла.

10.  Какой объем 0,1М раствора SnCl2 нужно прилить к 200 мл 0,15М раствора сулемы, чтобы восстановить ионы ртути до ме​таллической ртути?

11. Сколько граммов сульфида ртути содержится в 1 л его насы​щенного  раствора?  

12.  При взаимодействии 0,22 г цинковой пыли с кислотой по​лучили 63,8 мл водорода (при н.у.). Вычислите массовые доли ме​таллического цинка и оксида цинка (в %) в данном образце цин​ковой пыли, если принять, что другие примеси в нем не содержа​лись.
Тема 21
ХРОМ И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ
ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика VIB-группы Периодической системы. Строение атомов хрома, молибдена и вольфрама, характерные степени окисления. Изменение радиусов атомов, энергий ионизации и химической (металлической) активности элементов подгруппы (в сравнении с элементами VIA-группы).

2. Основные минералы хрома, молибдена и вольфрама.

3. Получение   хрома,   молибдена,   вольфрама.   Применение сплавов на их основе.

4. Простые вещества, образованные элементами VIB-группы, их физические и химические свойства. Положение хрома, молиб​дена и вольфрама в электрохимическом ряду напряжений метал​лов, их отношение к воде, растворам щелочей, разбавленным и концентрированным кислотам. Карбонилы.

5. Соединения хрома(II) и хрома(III): их получение; характери​стика кислотно-основных свойств оксидов и гидроксидов; участие в окислительно-восстановительных и обменных реакциях; аква-, гидроксо- и амминкомплексы.

6. Соединения хрома, молибдена и вольфрама в высшей степе​ни окисления: галогениды, оксиды, гидроксиды. Анионные комп​лексы хрома(VI). Оксо- и пероксокомплексы. Хромовая кислота. Дихромовая и полихромовые кислоты как изополисоединения. Гетерополисоединения хрома.

7. Хроматы и дихроматы, равновесия в их растворах.

8. Соединения хрома(VI) в окислительно-восстановительных реакциях.

9. Зависимость кислотно-основных свойств оксидов и гидро​ксидов хрома от его степени окисления.

10. Применение соединений хрома, молибдена и вольфрама, их токсикология.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Составьте электронные формулы элемента VIB-группы хро​ма и элемента VIA-группы селена, сравните их валентные возмож​ности. В какой из степеней окисления отмечается наибольшее сходство между соединениями элементов VIA- и VIB-гpyпп?

2. Составьте уравнения реакций взаимодействия хрома с кисло​родом, хлором, соляной кислотой, разбавленными и концентри​рованными растворами H2SO4 и HNO3.

3.  Приведите молекулярные и ионные уравнения: а) реакции получения гидроксида хрома(III); б) реакций, доказывающих его амфотерность.

4. Рассмотрите равновесие в системе, содержащей аквакатион и гидроксоанион хрома(III) с позиций протолитической теории.

5.  Какова среда в растворе Cr2(SO4)3? Что произойдет при до​бавлении к раствору Na2CO3? Составьте молекулярные и ионные уравнения происходящих процессов.

6. Можно ли получить сульфид хрома(III) в водном растворе? Подтвердите ответ уравнениями реакций.

7. Приведите примеры реакций окисления и восстановления соединений хрома(III); восстановления соединений xpoмa(VI) в различных средах.

8. Что называют хромовой смесью? На чем основано ее приме​нение в лаборатории для мытья посуды?

9. Составьте уравнения реакций, происходящих при сплавле​нии: а) оксида хрома(III) с калийной селитрой в присутствии кар​боната калия; б) хромистого железняка Fe(CrO2)2 с бертолетовой солью и гидроксидом калия.

10.  Допишите уравнения реакций, протекающих в растворе, и расставьте в них коэффициенты методом полуреакций:

а) Cr2(SO4)3 + РbО2 + КОН →
б) К2Сr207 + Н3РО3 + H2SO4 →
в) Cr(NO3)3 + KMnO4 + HNO3 → H2Cr2O7 + ...

г) K2Cr04+ KI + КОН →
д) К2Сr2O7 + KI + H2SO4 →
е) K2Cr04 + FeSO4 + H2SO4 →
ж) K2Cr207 + SO2 + H2SO4 →
Пользуясь таблицей стандартных электродных по​тенциалов, рассчитайте, возможна ли в растворе последняя из приведенных реакций.

11. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения, укажите условия:

а) Cr2(SO4)3 → Na2CrO4 → Na2Cr2O7 → CrO3 → Na2CrO4;

б) дихромат аммония → оксид хрома(III) →хром → хлорид хрома(Ш) → гексагидроксохромат(III) калия → гидроксид хрома(III).

12. Для получения феррохрома (сплава хрома с железом) вос​становили смесь, состоящую из 200 кг Fe2O3 и 300 кг Сr2О3. Какая масса алюминия потребуется для этого и какова теоретически массовая доля хрома в полученном сплаве?

13. При сплавлении 6,08 г Сr2О3 с окислителем в присутствии NaOH получено 2,4 г хромата натрия. Определите выход продукта в процентах.

14. Смесь двух солей — Al(NO3)3 и Cr(NO3)3 · 9Н2О — общей массой 22,35 г растворили в воде, добавили NaOH и избыток бромной воды. К полученному раствору прилили избыток раство​ра Ва(ОН)2, после чего образовался осадок массой 5,06 г. Опреде​лите массовые и молярные доли солей в исходной смеси.
Тема 22
МАРГАНЕЦ И ЕГО СОЕДИНЕНИЯ
ПЛАН СЕМИНАРА
1. Общая характеристика VIIБ-группы Периодической систе​мы. Строение атомов марганца, технеция и ре​ния, характерные степени окисления. Изменение радиусов ато​мов, энергий ионизации и металлической активности элементов группы при последовательном росте заряда ядра (в сравнении с элементами VIIA-группы).

2. Основные минералы марганца. Марганцевые руды в земной коре. Железомарганцевые конкреции глубинной зоны морского дна, перспективы их добычи.

3. Марганец — простое вещество: его получение, применение сплавов на основе марганца. Положение марганца в электрохими​ческом ряду напряжений металлов, его отношение к воде, раство​рам щелочей, разбавленным и концентрированным кислотам. Карбонилы марганца.

4. Соединения  марганца(II):  их  получение;  характеристика кислотно-основных свойств оксидов и гидроксидов; участие в окислительно-восстановительных и обменных реакциях; аква-, гидроксо- и амминкомплексы.

5. Соединения марганца(IV): галогениды, оксид, гидроксиды. Их получение, кислотно-основные свойства, участие в окисли​тельно-восстановительных процессах.

6. Соединения марганца(VI) и марганца(VII), их анионные комплексы. Оксокислоты марганца и их соли: марганцовистая кис​лота и манганаты [тетраоксоманганаты(VI)]; марганцовая кислота и перманганаты [тетраоксоманганаты(VII)]. Соединения марганца(VI) и  марганца(VII)  в окислительно-восстановительных реакциях. Влияние среды на состав продуктов их восстановления.

7. Закономерности в изменении кислотно-основных свойств оксидов и гидроксидов марганца с ростом его степени окисления.

8. Применение соединений марганца, их биологическая роль.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ

1. Напишите электронную формулу атома марганца. За счет ка​ких орбиталей атом марганца образует химические связи? Со​ставьте формулу высшего оксида марганца и соответствующего ему гидроксида, назовите вещества. Сравните характер высшего гидроксида марганца и аналогичного соединения брома.

2. Назовите следующие соединения элементов VIIB-группы: Тс2О7, Na2MnO4, ReF7, KReO4, NH4MnO4, Mn2O3, [Mn(NH3)6]Cl2, K4[Mn(CN)6], K3[Re(CN)6], [Mn2(CO)10].
3. Как действуют на марганец разбавленные и концентриро​ванные растворы НСl, H2SO4 и HNO3 при комнатной температуре и при нагревании? Напишите уравнения реакций.

4. Как получают оксиды и гидроксиды марганца в разных сте​пенях окисления? Напишите уравнения соответствующих реак​ций. Какие из этих соединений выделены в свободном состоянии?

5. Принимая во внимание, что гидрат аммиака слабый электро​лит, объясните причину растворения гидроксида марганца(II) в присутствии хлорида аммония.

6. Какие из соединений марганца в химических реакциях являют​ся: а) только восстановителями; б) только окислителями; в) окис​лителями и восстановителями? Дайте  объяснение.  Приведите примеры уравнений реакций.

7. Приведите примеры реакций внутримолекулярного окисле​ния-восстановления и диспропорционирования соединений мар​ганца.

8.  К водному раствору нитрата марганца(II) осторожно прили​ли раствор щелочи до образования осадка белого (или светло-кре​мового) цвета. Осадок разделили на три порции; к первой добави​ли раствор кислоты, ко второй — перманганат калия, третью оста​вили на воздухе. Какие изменения будут наблюдаться в каждом случае? Подтвердите ответ уравнениями реакций.

9. Сравните отношение МnО и МnО2 к концентрированным НСl и H2SO4, а также к щелочам при сплавлении. Какие свойства проявляют МnО и МnО2 в каждом из процессов? Напишите урав​нения реакций.

10.  Составьте уравнения реакций, дописав формулы восстано​вителя или окислителя и, если нужно, веществ для создания необ​ходимой среды:

Мn2+ → МnО2          Мn2+ → МnО42-         МnО2 → МnО42-
МnО4- → МnО42-      МnО4- → Мn2+ →МnО4
11. Какие соединения марганца можно использовать для полу​чения хлора из хлоридов? Напишите уравнения реакций.

12. Допишите в молекулярной и ионной формах уравнения ре​акций и подберите коэффициенты, используя метод полуреакций:

а) KMnO4 + Cr2(SO4)3 + КОН →
б) КМnО4 + Н2О2 + H2SO4 →
в) Mn(NO3)2 + Pb3O4 + HNO3 →
г) MnSO4 + NaBiO3 + HNO3 →
д) KMnO4 + MnSO4 + H2O →
е) KMnO4 + H2S + H2O →
13. Какая масса КМnО4 затратится на окисление концентриро​ванной  НСl для получения  10 л хлора при   18°С и давлении 100 кПа?

14.Какой объем SO2 при 17°С и давлении 101 кПа должен про​реагировать с КМnО4, находящимся в 250 мл 1М раствора, чтобы последний обесцветился?

15. Образец пиролюзита массой 1,00 г прореагировал с избыт​ком концентрированной НСl. Выделившийся газ полностью по​глощен раствором иодида калия. Для полного обесцвечивания по​лученного раствора израсходовано 200 мл 0,1н. раствора тиосуль​фата натрия. Определите массовую долю основного вещества в минерале.
Тема 23
ЖЕЛЕЗО, КОБАЛЬТ, НИКЕЛЬ И ИХ СОЕДИНЕНИЯ

ПЛАН СЕМИНАРА

1. Общая характеристика элементов VIIIБ-группы Периодичес​кой системы. Горизонтальные (переходные) и вертикальные триа​ды элементов, платиновые металлы. Электронное строение ато​мов железа, кобальта и никеля, их характерные степени окисле​ния и соответствующие им соединения. Тенденция к снижению устойчивой степени окисления в ряду Fe →Со → Ni.
2. Железо, кобальт и никель в природе, их биологическая роль. Историческая роль железа в развитии мировой цивилизации как основного конструкционного материала с древних времен до на​ших дней. Современные способы промышленного получения же​леза. Химические реакции, лежащие в основе чугунолитейного и сталелитейного производства. Получение никеля и кобальта, их применение.

3. Физические свойства Fe, Co и Ni. Аллотропные модифика​ции железа (α, β, γ, δ), их ферро- и парамагнитные свойства. Хи​мические свойства Fe, Co и Ni, взаимодействие их с простыми ве​ществами, положение в электрохимическом ряду стандартных электродных потенциалов металлов, отношение к воде, растворам солей, кислотам — окислителям и неокислителям.

4. Коррозия железа в кислой и нейтральной средах. Способы защиты железа от коррозии.

5. Соединения FeII, CoII и NiII. Оксиды и гидроксиды, их полу​чение, кислотно-основная характеристика, изменение основных свойств в ряду Fe(OH)2 → Со(ОН)2 → Ni(OH)2. Соли FeII, CoII и NiII, их получение, физические и химические свойства, гидролиз солей. Обнаружение ионов Fe2+ в растворе. Ионы Fe2+, Co2+ и Ni2+ как комплексообразователи, их координационные числа, ус​тойчивые комплексы.

6.  Окислительно-восстановительная    характеристика   соеди​нений FeII, CoII и NiII. Сравнение устойчивости гидроксидов М(ОН)2 на воздухе.

7. Соединения FeIII, CoIII и NiIII. Оксиды и гидроксиды, их по​лучение и свойства, изменение кислотно-основных свойств в ряду Fe(OH)3 →Co(OH)3 → Ni(OH)3. Соли FeII, CoII и NiII, их получение, физические и химические свойства. Гидролиз солей, влияние заряда катиона металла на степень гидролиза соли. Фер​риты. Магнетит (Fe3O4). Обнаружение ионов Fe3+ в растворе. Ионы Fe3+, Со3+ и Ni3+ как комплексообразователи, их координа​ционные числа, устойчивые комплексы.

8. Окислительно-восстановительная характеристика соедине​ний FeIII, CoIII и NiIII. Сравнение окислительных свойств соединений в ряду FeIII → CoIII → NiIII. Поведение оксидов и гидроксидов CoIII и NiIII в концентрированных растворах соляной и серной кислот.

9. Соли FeVI (ферраты), их получение. Окислительные свойства ферратов в кислой и щелочной средах.

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ
1. Назовите железосодержащие минералы и приведите форму​лы соединений железа, входящих в состав каждого из них.

2. Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:
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3.  а) Какая из солей железа, FeCl2 или FeCl3, гидролизуется в большей степени? Дайте объяснение, приведите уравнения гидро​лиза этих солей.

б) Можно ли получить карбонат железа(III) при сливании вод​ных растворов сульфата железа(III) и карбоната калия? Приведите уравнение реакции.

4. На какие ионы диссоциируют в водном растворе железоаммонийные квасцы? Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций, с помощью которых это можно доказать.

5. Как  влияет  реакция   среды   на   окисление   соединений железа(II) в растворе? Приведите примеры.

6.  Приведите уравнения процессов, представленных схемами:

а) Fe2O3 + KNO3 + КОН →
б) FeO · Сr2О3 + К2СО3 →
в) K2FeO4 + NH3 → N2 + ...

г) CoBr2 + О2 + КОН →
д) Ni2O3 + НСl(конц.) →
е)  FeSO3 + HNO3(конц.) →
ж)  FeCl3 + KI →
з) Fe(OH)3 + Cl2 + NaOH → 
и) Со2О3 + H2SO4(конц.) → 
к) FeS2 + НNO3(конц.) →
7. Изменение энтальпии реакции получения железа из Fe3O4 методом алюминотермии составляет при стандартных условиях —333,7 кДж. На основании этих данных вычислите стандартную энтальпию образования Fe3O4.

8. Закончите уравнения возможных процессов:

а) Fe + H2SO4(конц.) 
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е) Fe + H2SO4(разб.)→
б) Fe + H2O 
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ж) Fe + HNO3(конц.) 
[image: image21.wmf]¾

®

¾

t


в) Со + НСl → 



з) Ni + H2SO4(разб.) →
г) Fe + HNO3(разб.) → 


и) Со + Н2О → 
д) Ni + Н2О → 



к)Fe + HCl →
9. Какую массу железа можно получить из 1 т красного желез​няка, содержащего 55% железа, если производственные потери составляют 5%?

10. Рассчитайте теоретически возможную массу чугуна, содер​жащего 3% углерода и 3% других элементов, которую можно по​лучить из 1 т железной руды с w(Fe) = 80 %?

11. Какой объем воздуха при t= 18°С и ρ = 100 кПа потребуется для окисления 4,6 г гидроксида железа(II) в гидроксид железа(III)?

12.  Вещества, оставшиеся после прокаливания смеси алюми​ния с Fe3O4 без доступа воздуха, растворили в щелочи. Выдели​лось 6,72 л газа (объем приведен к н.у.). При растворении такой же массы этих веществ в избытке НСl выделилось 26,88 л газа. Оп​ределите массу Аl и Fe3O4 в исходной смеси.

13.  Железо, содержавшееся в 10 мл анализируемого раствора FeSO4, окислено до железа(III) и осаждено в виде гидроксида. Масса прокаленного осадка оказалась равной 0,4132 г. Вычислите молярную концентрацию FeSO4 в исходном растворе.

14. Для восстановления Fe2O3 до металлического железа потре​бовалось 6,72 л СО, измеренного при н.у. Образовавшийся в ре​зультате реакции газ поглотили раствором, содержащим 22,2 г Са(ОН)2. Определите состав и массу образовавшейся соли, а также исходную массу Fe2O3.
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Приложение

А. ПЛАН ОБЩЕЙ ХАРАКТЕРИСТИКИ ГРУППЫ ЭЛЕМЕНТОВ

1. Положение в Периодической системе. Электронные конфигу​рации атомов, структуры их валентных уровней. Электронное се​мейство. Характерные степени окисления в соединениях.

2.  Периодически изменяющиеся характеристики изолированных атомов: радиус, энергия ионизации, сродство к электрону, элект​роотрицательность, металлические (восстановительные) и неме​таллические (окислительные) свойства. Закономерности их изме​нения в подгруппе при последовательном росте зарядов ядер ато​мов элементов.

3.  Простые вещества: строение, физические свойства. Измене​ние металлических и неметаллических свойств в подгруппе. Ха​рактеристика окислительно-восстановительных свойств.

4.  Водородные соединения: общая формула, строение молекул, полярность и поляризуемость связи. Сравнение устойчивости ве​ществ.   Изменение   кислотно-основных   и   восстановительных свойств водородных соединений в подгруппе.

5. Высшие оксиды и гидроксиды (их формулы, характер). Зако​номерности в изменении кислотно-основных и окислительно-восстановительных свойств в подгруппе.

Б. ПЛАН ХАРАКТЕРИСТИКИ ЭЛЕМЕНТА И ЕГО СОЕДИНЕНИЙ

1. Положение в Периодической системе: порядковый номер, пе​риод, группа, подгруппа.

2.  Строение атома: заряд ядра, общее число электронов, их рас​пределение по энергетическим уровням, электронно-графическая формула валентного уровня. Изотопы.

3.  Степени окисления в соединениях (возможные и устойчивые). Примеры соединений, образованных элементом, их номенклатура.

4. Нахождение в природе: распространенность, важнейшие при​родные соединения.

5. Простые вещества.

5.1.  Возможные аллотропные модификации, их строение.

5.2.  Физические свойства. Растворимость в воде.

5.3. Химические свойства:

а) отношение к простым веществам (к водороду, кисло​роду, галогенам и другим неметаллам; отношение к метал​лам);

б) отношение к сложным веществам (к воде, кислотам, щелочам и другим соединениям).

5.4.  Получение:

а) в лаборатории; б) в промышленности.

5.5.  Применение (связь со свойствами).

6. Сложные вещества: а) водородные соединения; б) оксиды, гидроксиды; в) другие соединения:

6.1.  Состав и строение (тип химической связи и кристалли​ческой решетки).

6.2. Физические свойства. Растворимость в воде.

6.3. Химические свойства:

а)  характеристика кислотно-основных свойств (общие свойства, характерные для вещества, как представителя данного класса соединений);

б)    характеристика   окислительно-восстановительных свойств;

в) качественные реакции.

6.4.  Получение:

а) в лаборатории; б) в промышленности.

6.5. Применение (связь со свойствами).
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