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ВВЕДЕНИЕ
Учебно-методическое пособие «Основные понятия и законы химии» адресовано иностранным слушателям подготовительных курсов факультета довузовской подготовки. Пособие содержит учебный материал, являющийся фундаментом всей системы химических знаний, и представляет собой необходимый минимум, которым должны овладеть слушатели подготовительных курсов. По нашему глубокому убеждению, успешное освоение слушателем предложенного материала создает хороший задел в его химическом образовании, служит основой для дальнейшего усвоения учебного материала по общей и неорганической химии. При написании пособия авторы попытались максимально адаптировать учебный материал для иностранных слушателей подготовительных курсов.

Каждая тема пособия содержит формулировки основных химических понятий, терминов, законов, которые необходимо выучить слушателям. Большое внимание в пособии уделено основным классам неорганических соединений – оксидам, основаниям, кислотам, солям. В пособии подробно изложен фактический материал по классификации, способам получения и свойствам каждого из классов веществ. Усвоение данного материала будет способствовать формированию системы знаний о реакционной способности неорганических веществ, а также основных закономерностях протекания химических реакций. 

Пособие может быть использовано слушателями в процессе самостоятельной работы, поскольку кроме необходимого теоретического материала оно содержит примеры типовых расчетов, а также задания и упражнения по каждой теме.

ГЛАВА I. АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОЕ УЧЕНИЕ
1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ В СВЕТЕ 
АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОГО УЧЕНИЯ

Химия – наука о веществах, их физических и химических свойствах, способах получения и закономерностях их превращений. В настоящее время известно около 400 тыс. неорганических и более 60 млн органических веществ.
Все тела в природе состоят из веществ. Каждое вещество имеет определенные физические и химические свойства. 

Физические свойства вещества характеризуют агрегатное состояние, плотность, растворимость, температуру плавления, температуру кипения, цвет, вкус, запах и т.д.
Существует четыре агрегатных состояния вещества: твердое, жидкое, газообразное и плазменное (плазма). При обычных условиях различные вещества находятся в разных агрегатных состояниях. 

Изменение агрегатного состояния вещества – это пример физических явлений. 

Химические свойства вещества – это способность данного вещества превращаться в другие вещества. 
Строение веществ объясняется с позиций атомно-молекулярного учения.
Атомно-молекулярное учение – учение о строении веществ из атомов и молекул (основоположники: русский ученый М.В. Ломоносов и английский ученый Дж. Дальтон). Основные положения этого учения:
1. Все вещества состоят из молекул. 
Молекула – наименьшая электронейтральная частица вещества, обладающая его химическими свойствами.

2. Молекулы состоят из атомов. 
Атом – наименьшая электронейтральная частица химического элемента, сохраняющая все его химические свойства. 
Химический элемент – это вид атомов с одинаковым зарядом ядра. Различным элементам соответствуют различные атомы. Атомы и молекулы характеризуются массой, размером (радиусом) и химическими свойствами.  
3. Молекулы и атомы находятся в непрерывном движении; между ними существуют силы притяжения и отталкивания.

4. Вещества делят на простые и сложные. 
Простые вещества состоят из атомов одного химического элемента (Fe, O2, P4, S8). 

Сложные вещества состоят из атомов двух или более элементов (H2O, KOH, CuSO4).

Аллотропия  – существование одного и того же химического элемента в виде нескольких простых веществ. Аллотропия может быть результатом образования молекул с различным числом атомов (например, кислород О2 и озон О3) или различных кристаллических форм (например, углерод образует графит, алмаз, карбин, фуллерен, углеродные нанотрубки, графен).
5. В химических реакциях (явлениях) молекулы разрушаются, атомы остаются неизменными, они только перегруппировываются в молекулы новых веществ.
Физические явления – это любые изменения вещества, не приводящие к изменению состава и строения его молекул, например изменение агрегатного состояния веществ, хотя кристалл и газ обладают различными физическими свойствами. 

Химические явления или химические реакции – это явления или реакции, при которых из одних веществ образуются новые вещества. Химические реакции постоянно совершаются в живой и неживой природе. Процессы ржавления, горения, гниения представляют собой химические явления. 

Исходные вещества, которые вступают в химическую реакцию, называются реагентами, а новые вещества, которые образуются в результате химической реакции, называются продуктами реакции. Например, при высокой температуре вода превращается в водород и кислород: 

t
2H2O = 2H2 + O2.
исходное      продукты

вещество       рекции

(реагент) 


Характерные признаки химических реакций:
изменение цвета
FeCl3 + 3KSCN = Fe(SCN)3 + 3KCl;
желтый  бесцветный   красный

образование осадка 
BaCl2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2HCl;
осадок 
выделение газа 
Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2↑;

газ
выделение теплоты 
H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O + Q;
теплота
выделение света 
2Mg + O2 = 2MgO + hν.
свет
Абсолютная атомная масса (ma) – это масса атома, выраженная в килограммах (кг) или граммах (г). Массы атомов очень малы: 
ma(H) = 1,67∙10–27 кг;

ma(О) = 26,57∙10–27 кг;

ma(С) = 19,93∙10–27 кг.

В связи с этим вместо абсолютных атомных масс обычно используют относительные атомные массы. 
В настоящее время в качестве атомной единицы массы используется 1/12 часть массы атома изотопа 12C, который является основным изотопом природного углерода.
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Таким образом, 1/12 часть массы атома углерода 12C называется атомной единицей массы (а. е. м.): 
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Относительная атомная масса (Ar) – безразмерная величина, равная отношению абсолютной массы атома элемента к 1/12 части массы атома углерода 12C.
Относительную атомную массу элемента Х можно вычислить по формуле:
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Например:
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Значения относительных атомных масс всех химических элементов с учетом распространенности в природе всех его изотопов даны в периодической системе химических элементов.

Относительная молекулярная масса (Mr) – безразмерная величина, показывающая, во сколько раз масса молекулы данного вещества больше 1/12 части массы атома углерода 12C:
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Относительная молекулярная масса равна сумме относительных атомных масс всех химических элементов с учетом числа их атомов в молекуле. 

Например, рассчитаем относительную молекулярную массу воды H2O:

Mr(H2O) = 2∙Ar(H) + Ar(O) = 2∙1 + 16 = 18.

Относительная молекулярная масса серной кислоты H2SO4:

Mr(H2SO4) = 2∙Ar(H) + Ar(S) + 4∙Ar(O) = 2∙1 + 32 + 4∙16 = 98. 
Пример: Чему равна абсолютная масса атома серы S, если относительная атомная масса серы равна 32?

	Дано: 

Ar(S) = 32

	ma(S) – ?


Решение:
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;
ma(S) = 32∙1,66∙10–27 кг = 53,12∙10–27 кг.

Ответ: ma(S) = 53,12∙10–27 кг.

Закон постоянства состава веществ (Ж. Пруст, 1808 г.): все индивидуальные химические вещества имеют постоянный качественный и количественный состав и определенное химическое строение, независимо от способа получения.
Поэтому каждое вещество имеет свою химическую формулу.

Химическая формула – это обозначение качественного и количественного состава вещества при помощи символов химических элементов. Например:
H2O – химическая формула воды;
H2SO4 – химическая формула серной кислоты. 

Цифры в формулах называются индексами. Индекс показывает число атомов каждого элемента в молекуле вещества. Например, формула H2O показывает, что молекула воды содержит 2 атома водорода и 1 атом кислорода. 

Существуют вещества, которые имеют одинаковый качественный, но различный количественный состав. Например, H2O и H2O2, SO2 и SO3, Fe2O3 и FeO и т.д.

Химические формулы, которые показывают качественный и количественный состав вещества, называются молекулярными формулами: например, H2O, Na2SO4, C6H6 и др. Кроме молекулярных, существуют графические (структурные) формулы веществ. Они показывают химическое строение вещества, т.е. порядок соединения атомов в молекуле.
По формуле вещества можно рассчитать массовую долю атомов каждого химического элемента, который входит в состав этого вещества, т.е. определить, какую часть от общей массы вещества составляет масса атомов данного элемента.

Массовая доля (ω) атомов химического элемента в веществе показывает, какая часть относительной молекулярной массы вещества приходится на атомы данного элемента. 

Массовая доля элемента А в сложном веществе AxBy рассчитывается по формуле: 
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где ω («омега») – массовая доля элемента А;

Ar(A) – относительная атомная масса элемента А;

х, у – число атомов элементов А и В в формуле вещества; 

Mr(AxBy) – относительная молекулярная масса вещества AxBy.

Массовые доли выражаются в долях единицы или в процентах. 

Пример. Определите массовые доли каждого из элементов в молекуле фосфорной кислоты H3PO4.
	Дано: 

H3PO4

	ω(H) – ?
ω(P) – ?

ω(O) – ?




Решение:
1. Вычисляем относительную молекулярную массу 
Mr(H3PO4) = 3∙Ar(H) + Ar(P) + 4∙Ar(O) = 3∙1 + 31 + + 4∙16 = 98.

2. Рассчитываем массовые доли ω атомов каждого элемента:


[image: image16.wmf]0,03,

98

3

)

PO

H

(

M

3

(H)

A

ω(H)�

4

3

r

r

=

=

×

=

 или 3%;

[image: image17.wmf]0,32,

98

31

)

PO

H

(

M

1

(P)

A

ω(P)�

4

3

r

r

=

=

×

=

 или 32%;


[image: image18.wmf]0,65,

98

64

)

PO

H

(

M

4

(O)

A

ω(H)�

4

3

r

r

=

=

×

=

или 65%.
Ответ: ω(H) = 3%; ω(P) = 32%; ω(H) = 65%.

Обратите внимание на то, что ω(H) + ω(P) + ω(H) = 1, или 100%. 
Химическое количество вещества (n) – физическая величина, пропорциональная числу структурных единиц, содержащихся в данной порции вещества. 

Химическое количество вещества обозначают латинской буквой n. 
Моль – единица химического количества вещества. 

Моль – количество вещества, содержащее столько структурных единиц, сколько атомов содержится в 12 г (0,012 кг) углерода 12С. 

Сокращенное обозначение единицы химического количества записывается, как и полное, – моль. Поэтому, если слово «моль» стоит после числа, то оно не склоняется, так же как и другие сокращенные единицы величин: 3 кг, 5 л, 8 моль. При чтении вслух и при записи числительного буквами слово «моль» склоняется: три килограмма, пять литров, восемь молей. 

Число (N) атомов в порции углерода массой 0,012 кг легко определить, зная массу одного атома углерода (19,94∙10–27 кг):
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Следовательно, в 12 г углерода содержится 6,02∙1023 атомов. Величина, равная 
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моль–1.
получила название постоянной Авогадро. Она является одной из важнейших универсальных постоянных и обозначается символом NA:
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Единица в численности дроби (
[image: image22.wmf]моль

1

) заменяет название структурной единицы.
Если структурной единицей вещества (например, меди, углерода) является атом, то в порции этого вещества количеством 1 моль содержится 6,02·1023 формульных единиц. Если структурными единицами веществ немолекулярного строения (например, NaCl или CuSO4) являются их формульные единицы, то в порциях этих веществ количеством 1 моль содержится по 6,02·1023 атомов. В случае веществ молекулярного строения (вода, углекислый газ) их порции количеством 1 моль содержат по             6,02·1023 молекул.
Таким образом, в 23 г натрия содержится 6,02 ( 1023 атомов натрия, в 98 г серной кислоты содержится 6,02 ( 1023 молекул H2SO4 и т. д. 

Зная химическое количество n данного вещества Х, легко рассчитать число молекул (атомов, формульных единиц) N(X) в этой порции:

если 1 моль вещества содержит 
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то n моль вещества N (X) (молекул). 

Отсюда: 
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Наоборот, по числу структурных единиц можно рассчитать химическое количество вещества: 
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Пример 1. Определить число молекул, содержащихся в серной кислоте химическим количеством 3 моль.
 [image: image106.png]


Дано:
                                                    Решение:
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n(H2SO4) = 3 моль
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N(H2SO4) – ?
N(H2SO4) = NA · n(H2SO4) 
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Ответ: в серной кислоте химическим количеством 3 моль число молекул составляет 18,06 · 1023.

Пример 2. Рассчитайте химическое количество CuSO4 в порции, содержащей 36,12·1023 формульных единиц (ФЕ).

Дано:
Решение:
NaФЕ(CuSO4) = 36,12 · 1023          
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Ответ: химическое количество CuSO4, содержащее 36,12 · 1023 ФЕ, равно 6 моль.

Пример 3. Вычислите химическое количество SiO2, масса которого равна 240 г.

	Дано:
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Ответ: химическое количество SiO2 массой 240 г равно 4 моль.

Пример 4. Определить массу серной кислоты 

, химическое количество которой 2,5 моль.
	Дано:
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Ответ: масса серной кислоты химическим количеством 2,5 моль равна 245 г.

Пример 5. Сколько молекул 

 и сколько атомов кислорода содержится в углекислом газе массой 110 г?

	Дано:
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Поскольку в каждой молекуле 
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атомов.
Ответ: в углекислом газе массой 110 г содержится 
15,05∙1023 молекул  и 30,10∙1023атомов кислорода.

Молярная масса – это масса 1 моля вещества.

Молярная масса вещества Х обозначается символом M(X). Она равна отношению массы данной порции вещества m(X) (в г или кг) к его химическому количеству n(X) (в моль):
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В Международной системе единиц молярная масса выражается в кг/моль. В химии используется размерность молярной массы в г/моль.

Определим молярную массу углерода. Масса углерода химическим количеством 1 моль равна 0,012 кг, или 12 г. Отсюда:
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Молярная масса вещества, выраженная в г/моль, численно равна его относительной молекулярной (относительной формульной) массе Mr или относительной атомной массе Ar.

Например:

Mr(H2O) = 18;
M(H2O) = 18 г/моль;
Mr(CaCO3) = 100;

M(CaCO3) = 100 г/моль;
Ar(Zn) = 65;

M(Zn) = 65 г/моль.
Молярная масса является важной характеристикой каждого вещества. Она отражает зависимость между массой и химическим количеством вещества. Зная молярную массу вещества, можно определить его массу по химическому количеству:

m(X) = M(X) ∙n(X);
и наоборот, химическое количество по массе:

n(X) = m(X) / M(X).
Взаимосвязь между этими тремя характеристиками вещества можно выразить простой схемой:

M


1 моль


NA
m(x)


n(X)


N(X)

Пример 1.  Сколько атомов содержится в двух молях серы?
Дано:
Решение:
	N(S) = 2 моль

	N(S) – ?
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N(S) = 6,02(1023 моль–1 ( 2 моль = 12,04(1023.

Ответ: в двух молях серы содержится 12,04(1023 атомов.

Пример 2. В каком количестве вещества содержится 1,204(1023 молекул воды? 

Дано: 
Решение:

	N(H2O) = 1,204 (1023

	N(H2O) – ?
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Ответ: 1,204(1023 молекул H2O содержится в 0,2 моль H2O.

Пример 3. Определите массу 0,25 моль серной кислоты. 

Дано: 
Решение:
	n(H2SO4) = 0,25 моль

	m(H2SO4) – ?
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m(H2SO4) = 98 г/моль ( 0,25 моль = 24,5 г.

Ответ: масса 0,25 моль H2SO4 равна 24,5 г.

Пример 4. Сколько молей составляют и сколько молекул содержат 11 г углекислого газа CO2?

Дано: 
Решение: 
	m (CO2) = 11 г

	n (CO2) – ?

N (CO2) –?
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N (CO2) = 6,02(1023 моль–1 ( 0,25 моль = 1,5(1023. 

Ответ: 11 г CO2 составляют 0,25 моль и содержат 1,5(1023 молекул. 
Валентность
Одной из важнейших характеристик элемента является валентность. Валентность определяет количественные соотношения атомов элементов в химических соединениях.
Обозначают валентность римскими цифрами над символом элемента, например: 

 I   I                  I   II                IV II               VI II                VII   II 

HCl

H2O

SO2

SO3

Mn2O7 

Валентность – это число химических связей, которые образует  атом элемента в молекуле с другими атомами. 

Атом водорода всегда образует только одну связь, поэтому водород в соединениях всегда одновалентен: 

 I  I                   I   II                III I                  IV I 

HF

H2O

PH3

CH4
Валентность в водородном соединении равна числу атомов водорода, которое присоединяет атом данного элемента. В указанных соединениях валентность фтора F – I, кислорода O – II, фосфора P – III, углерода C – IV.

Валентность элемента можно определить по формуле его кислородного соединения. Кислород в соединениях всегда двухвалентен: 

 I    II               II  II                 III  II              IV II                V  II               VI  II

Na2O

CaO

Al2O3

CO2 

Р2O5

SO3
Существуют элементы с постоянной и переменной валентностью. Элемент с постоянной валентностью – это элемент, который во всех соединениях имеет одинаковую валентность. Элемент с переменной валентностью – это элемент, который в разных соединениях имеет разную валентность. 
Элементы H, F и элементы I группы периодической системы Li, Na, K, Rb, Cs имеют постоянную валентность I. Элемент O и элементы             II группы периодической системы Mg, Ca, Sr, Ba, Zn имеют постоянную валентность II. Элементы B, Al имеют постоянную валентность III. 

Остальные элементы имеют переменную валентность. Например, сера в разных соединениях имеет разную валентность: 

 II                IV                    VI

Н2S
 
SO2

SO3
Следовательно,  сера – элемент с переменной валентностью.
Соединения, которые состоят из атомов двух элементов, называются бинарными соединениями, и их строение можно выразить общей формулой: 
                                                                       x    y 

AmBn.

Для бинарных соединений существует правило валентности: произведение валентности (х) на число атомов (m) одного элемента (А) равно произведению валентности (y) на число атомов (n) другого элемента (В): 

x ∙ m = y ∙ n. 

Правило валентности позволяет:

– определять валентность элементов по формуле их соединений;

– составлять формулы бинарных соединений по валентности атомов.

Определим валентность марганца в оксиде марганца Mn2O7. Пусть валентность марганца равна х.  Валентность кислорода равна 2. Тогда        х ∙ 2 = 2 ∙ 7; отсюда х = 7. Валентность марганца в Mn2O7 равна VII.

Составим формулу соединения, которое состоит из фосфора (валентность V) и кислорода (валентность II).

Находим наименьшее общее кратное чисел 5 и 2; оно равно 10. Делим его на валентность фосфора (10 : 5 = 2), получаем число атомов фосфора. Затем делим его на валентность кислорода (10 : 2 = 5), получаем число атомов кислорода. Формула соединения P2O5 – оксид фосфора (V).

Зная валентность элементов и правило валентности, можно составлять графические формулы веществ. 
Закон сохранения массы веществ (М.В. Ломоносов, 1748 г., А. Лавуазье, 1789 г.): масса всех веществ, вступивших в химическую реакцию, равна массе всех продуктов реакции.
Например, NaOH + HCl = NaCl + H2O,


m1         m2           m3          m4,

где m1, m2 – массы исходных веществ, которые вступают в реакцию; m3, m4 – массы продуктов, которые образуются в результате реакции.

m1 + m2 = m3 + m4.

Атомно-молекулярное учение этот закон объясняет следующим образом: в результате химических реакций атомы не исчезают и не возникают, происходит только их перегруппировка (т.е. химическое превращение – это процесс разрыва одних связей между атомами и образование других, в результате чего из молекул исходных веществ получаются молекулы продуктов реакции). Поскольку число атомов до и после реакции остается неизменным, то их общая масса также изменяться не должна.
Любая химическая реакция выражается химическим уравнением. 

Химические уравнения составляют на основе закона сохранения массы веществ, т. е. исходя из того, что число атомов каждого элемента в левой и правой частях уравнения должно быть одинаковым. Для этого перед формулой веществ ставят коэффициенты.
Химические реакции можно изобразить, используя химический язык формул. Химические элементы обозначают химическими символами, состав веществ записывают при помощи химических формул, химические реакции выражают при помощи химических уравнений, т. е. так же, как из букв составляются слова, из слов – предложения. 

Химический элемент 

( Химический символ (буква)

Вещество 


( Химическая формула (слово)

Химическая реакция 

( Химическое уравнение (предложение)
Уравнение химической реакции (химическое уравнение) – это условная запись реакции при помощи химических формул и знаков «+» и «=». Закон сохранения массы веществ в химических реакциях соблюдается и при составлении уравнений химических реакций. Как и в математических уравнениях, в уравнениях химических реакций имеется левая часть (где записываются формулы исходных веществ) и правая часть (где записываются формулы продуктов реакции). Например:

2H2 + O2 = 2H2O.

При написании уравнений химических реакций знак «+» (плюс) соединяет формулы веществ в левой и правой частях уравнения. Так как масса веществ до реакции равна массе образовавшихся веществ, используется знак «=» (равно), который связывает левую и правую части уравнения. Для уравнивания числа атомов в левой и правой частях уравнения используются числа перед формулами веществ. Эти числа называются коэффициентами и показывают число молекул или формульных единиц. Поскольку 1 моль любого вещества состоит из одинакового числа структурных единиц (6,02·1023), то коэффициенты показывают и химические количества каждого из веществ: 

2H2 + O2 = 2H2O.
2 моль  1 моль  2 моль
При написании химических уравнений применяют также и специальные знаки, например знак «(», обозначающий, что вещество образует осадок: 

AgNO3 + HCl = AgCl( + HNO3; 

знак «(», обозначающий, что вещество выделяется в виде газа:

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2(. 

Часто в уравнениях химических реакций над знаком «=» указывают условия их протекания: нагревание (t), облучение светом (hv) и др. 

Закон Авогадро (1811 г.): в равных объемах различных газов при одинаковых условиях (температура, давление и т.д.) содержится одинаковое число молекул.

Закон справедлив только для газообразных веществ.

1-е следствие из закона Авогадро: одинаковое число молекул различных газов при одинаковых условиях занимает одинаковый объем.

Так, при нормальных условиях 1 моль любого газа занимает объем 22,4 дм3. За нормальные условия принимаются температура 0 ºС (273 °К) и давление 101 325 Па (1 атм).
Молярный объем газа – объем, который занимает 1 моль газа:

Vm = V / n [дм3/моль].
В отличие от твердых и жидких веществ все газообразные вещества химическим количеством 1 моль при одинаковых условиях занимают одинаковый объем. Эта величина называется молярным объемом и обозначается Vm.

Молярный объем газа равен отношению объема данного газообразного вещества V(X) к его химическому количеству n(X):


[image: image83.wmf]n(X)

V(X)

V

m

=

.
Так как объем газа зависит от температуры и давления, то при проведении различных расчетов обычно берутся объемы газов при нормальных условиях (сокращенно – н. у.).
Установлено, что при нормальных условиях отношение объема любой порции газа к химическому количеству газа есть величина постоянная и равная 22,4 дм3/моль. Другими словами, молярный объем любого газа при нормальных условиях:
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Пример 1. Какой объем занимает кислород химическим количеством 5 моль при нормальных условиях?
	          Дано:
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	Решение:
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Ответ: объем кислорода химическим количеством 5 моль при н. у. равен 112 дм3.

Пример 2. Рассчитайте объем (н. у.) кислорода, необходимого для полного сгорания фосфора массой 93 г.

	           Дано:

          n(P) = 93 г
	Решение:

1. Определяем химическое количество фосфора:
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Ar(P) = 31;                 M(P) = 31 г/моль; 

n(P) = 93 г / 31 г/моль = 3 моль.

	          V(O2) – ?
	


2. По уравнению химической реакции определяем химическое количество кислорода, вступившего в реакцию:


3 моль  x моль
4P +5O2 = 2P2O5.
                                                        4 моль 5 моль
на 4 моль P требуется 5 моль O2
на 3 моль P требуется x моль O2

4/3 = 5/х, отсюда x = 3,75 моль O2.

3. Находим объем (н. у.) кислорода:
V (O2) = n(O2) ∙ Vm = 3,75 моль ∙ 22,4 дм3 / моль = 84 дм3.
Ответ: объем кислорода равен 84 дм3.

2-е следствие из закона Авогадро: относительная плотность одного газа по другому равна отношению их молярных или относительных молекулярных масс:

D = M1 / M2.
Объединенный газовый закон – объединение трех независимых частных газовых законов: Гей-Люссака, Шарля, Бойля – Мариотта. Уравнение объединенного газового закона (объединенное газовое уравнение) можно записать так:

P1V1 / T1 = P2V2 / T2.
Уравнение Менделеева – Клапейрона (уравнение состояния идеального газа):
РV = (m / M) RT,

где m – масса газа; M – молярная масса; Р – давление; V – объем;  T – абсолютная температура (°К); R – универсальная газовая постоянная (8,314 Дж /(моль∙К).

2. ТИПЫ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ. СОСТАВЛЕНИЕ УРАВНЕНИЙ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ И РАСЧЕТЫ ПО НИМ
Химические реакции весьма разнообразны. Самые различные химические реакции постоянно происходят в природе, осуществляются человеком. Сущность каждой химической реакции состоит в превращении веществ, поскольку в ходе реакции разрушаются исходные вещества и образуются продукты реакций, изменяется число и состав исходных веществ и продуктов реакции. 

Существуют различные подходы к классификации химических реакций. Одна из них – классификация химических реакций по количеству и составу исходных веществ и продуктов реакции. В соответствии с этой классификацией различают: реакции соединения, разложения, замещения и обмена.

Реакции соединения – это реакции, в результате которых из двух или более веществ образуется одно новое сложное вещество. В одних случаях из двух простых веществ получается одно сложное, в других – соединяются два и более простых или сложных веществ: 

2Ba + O2 = 2BaO;

4NO2 + O2 + H2O = 4HNO3;

SO3 + H2O = H2SO4.
Реакции разложения – это реакции, в результате которых из одного сложного вещества образуется несколько новых веществ:

t


CaCO3 = CaO + CO2;

                                                          t

CH4 = C + 2H2;

                                                          t
2KClO3 = 2KCl + 3O2.

Реакции замещения – это реакции, в результате которых атомы простого вещества замещают атомы одного из элементов сложного вещества и образуется новое простое и новое сложное вещество:

CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu. 

Реакции обмена – это реакции между сложными веществами, в ходе которых они обмениваются своими составными частями:

CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O.

Частным случаем реакции обмена является реакция нейтрализации. Реакция нейтрализации – это реакция обмена между основанием и кислотой, в результате которой образуется соль и вода: 

NaOH + HCl = NaCl + H2O. 

Существуют классификации химических реакций и по другим критериям. 

Весьма важными являются реакции окисления. Реакции окисления – это реакции, в результате которых происходит присоединение атомов кислорода к атомам других элементов:
t
C12H22O11 + 12O2 = 12CO2 + 11H2O.
Реакции горения – это реакции окисления, протекающие с выделением большого количества теплоты и света:

CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O.

Составлять химические уравнения и производить расчеты по ним нужно, опираясь на закон сохранения массы веществ. Рассмотрим, как можно составить химическое уравнение, на примере взаимодействия меди с кислородом. 

Слева запишем названия исходных веществ, справа – продуктов реакции. Если веществ два и более, соединяем их знаком «+». Между левой и правой частями пока поставим стрелку:

медь + кислород ( соединение меди с кислородом.

Подобное выражение называют схемой химической реакции. Запишем эту схему при помощи химических формул:

Cu + O2 ( CuO.

Число атомов кислорода в левой части схемы равно двум, а в правой – одному. Так как при химических реакциях атомы не исчезают, а происходит только их перегруппировка, то число атомов каждого элемента до реакции и после реакции должно быть одинаковым. Чтобы уравнять число атомов кислорода в левой и правой частях схемы перед формулой CuO ставим коэффициент 2:

Cu + O2 ( 2CuO.

Теперь число атомов меди после реакции (в правой части схемы) равно двум, а до реакции (в левой части схемы) – только одному, поэтому перед формулой меди Cu также поставим коэффициент 2. В результате произведенных действий число атомов каждого вида в левой и правой частях схемы одинаково, что дает нам основание заменить стрелку на знак «=» (равно). Схема превратилась в уравнение химической реакции: 

t
2Cu + O2 = 2CuO.

Это уравнение читается так: два купрум плюс о-два равно два     купрум-о. 

Для составления уравнений химических реакций необходимо соблюдать следующий порядок действий:

– установить состав исходных веществ и продуктов реакции;

– записать формулы исходных веществ слева, продуктов реакции – справа;

– расставить коэффициенты, т. е. уравнять числа атомов каждого химического элемента до и после реакции;

– связать левую и правую части уравнения знаком «=».

Вещества вступают в химические реакции в определенных массовых и количественных соотношениях.

При проведении любого вычисления по уравнению реакции нужно внимательно прочитать условие задачи. Особое внимание обратите на расстановку коэффициентов, так как соотношение числа структурных единиц реагирующих веществ и продуктов реакции выражается в уравнениях коэффициентами так же, как и мольные отношения. 

Для решения расчетной задачи необходим определенный порядок действий. Рассмотрим его на нескольких примерах. 

Пример 1. Железо массой 224 г полностью прореагировало с хлором. Рассчитайте массу образовавшегося вещества FeCl3.
	          Дано:
          m(Fe) = 224 г 

	          m(FeCl3) – ?


Решение:

1. Определяем химическое количество железа:
 Ar(Fe) = 56;  M(Fe) = 56 г/моль; 
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2. Записываем уравнение химической реакции. Подчеркиваем формулы интересующих нас веществ:

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3. 

3. Под их формулами записываем химические количества вступивших в реакцию и образовавшихся веществ:

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3. 
2 моль            2 моль
4. Над формулами веществ записываем известные и неизвестные величины по условию задачи:

4 моль           x моль
2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3.
                                                        2 моль            2 моль
5. Составляем и решаем пропорцию на основе рассуждения:

2 моль Fe образуют 2 моль FeCl3,
4 моль Fe образуют x моль FeCl3,
2 / 4 = 2 / х, отсюда x = 4 моль FeCl3.

6. Находим массу FeCl3:

m = n · M;
Mr(FeCl3) = 56 + 35,5 ∙ 3 = 162,5; 
M(FeCl3) = 162,5 г/моль;
m(FeCl3) = n(FeCl3) ∙ M(FeCl3)  = 4 моль ∙ 162,5 г/моль = 650 г.
Ответ: масса образовавшегося FeCl3 равна 650 г.
Пример 2. Определите массу алюминия, прореагировавшего с кислородом, если в результате реакции образовалось вещество Al2O3 химическим количеством 3,5 моль.
	         Дано:
           n(Al2O3) = 3,5 моль
	Решение:

1. Составляем уравнение реакции, подчеркиваем формулы интересующих нас веществ:

4Al + 3O2 = 2Al2O3

	         m(Al)  – ?
	


2. Под их формулами записываем химические количества вступившего в реакцию вещества и образовавшегося вещества:

4Al + 3O2 = 2Al2O3.
4 моль           2 моль
3. Над формулами интересующих нас веществ проставляем химические количества вступивших в реакцию и образовавшихся веществ:

x моль           3,5 моль
4Al + 3O2 = 2Al2O3.
4 моль           2 моль
4. Составляем и решаем пропорцию на основе рассуждения:

4 моль Al образуют 2 моль Al2O3,
x моль Al образуют 3,5 моль Al2O3,
4 / (х) = 2 / 3,5, отсюда x = 7 моль Al.

5. Находим массу Al:
m = n ∙ M;
Ar(Al) = 27;
M(Al) = 27 г/моль;
m(Al) = n(Al) ∙ M(Al) = 7 моль ∙ 27 г/моль = 189 г.
Ответ: масса прореагировавшего алюминия равна 189 г.

3 СТРОЕНИЕ АТОМА И ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН
Атом – это электронейтральная частица, состоящая из положительно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов. Ядро имеет малый радиус и занимает незначительный объем атома. В ядре сосредоточена почти вся масса атома. В околоядерном пространстве движутся электроны.

Ядро атома состоит из протонов и нейтронов (общее название – нуклоны). Число протонов в ядре атома элемента строго определено и равно порядковому номеру элемента в периодической системе (Z). Число нейтронов в ядре атомов одного и того же элемента может быть различным. Число нуклонов в ядре определяет массовое число атома:

А = Z + N.
Заряд ядра атома определяется числом протонов. Масса ядра определяется суммой протонов и нейтронов. 

Например, 27Al: A = 27, Z = 13, N = A – Z = 27 – 13 = 14.
Таким образом, ядро атома алюминия содержит 13 протонов и       14 нейтронов. Так как в нейтральном атоме число протонов и число электронов равно, то в атоме алюминия 13 электронов.
Изотопы – разновидности атомов одного химического элемента с разными массовыми числами. Ядра изотопов обладают одинаковым числом протонов и различным числом нейтронов. Изотопы имеют одинаковое строение электронных оболочек и занимают одно и то же место в периодической системе химических элементов. Например, элемент водород имеет три изотопа:

1Н – протий, А = 1, Z = 1, N = 1 – 1 = 0 (в ядре атома протия только один протон);

2Н – дейтерий (D), А = 2, Z = 1, N = 2 – 1 = 1 (в ядре атома дейтерия один протон и один нейтрон);

3Н – тритий, А = 3, Z = 1, N = 3 – 1 = 2 (в ядре атома трития один протон и два нейтрона).

Электрон обладает двойственной природой: одновременно является и частицей, и волной. Часть атомного пространства, в котором нахождение электрона наиболее вероятно (примерно 90%) называется атомной орбиталью. Каждый электрон находится на определенной атомной орбитале и образует электронное облако. Электронное облако – совокупность всех положений быстродвижущегося электрона.

Правила заполнения атомных орбиталей (АО) электронами:

1. Запрет Паули: в атоме не может быть даже двух электронов, для которых все 4 квантовые числа были бы одинаковы. Это значит, на одной АО может находиться 2 электрона, спины которых противоположны. 

2. Принцип максимального суммарного спина (принцип Гунда): в пределах одного энергетического подуровня суммарный спин электронов должен быть максимальным. Это значит, АО на одном энергетическом подуровне заполняются сначала неспаренными электронами, а затем парными.

3. Принцип наименьшей энергии: АО заполняются электронами в порядке возрастания их энергии. Для атомов элементов 1–4 периодов периодической системы порядок заполнения атомных орбиталей электронами в порядке возрастания их энергии следующий: 

1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p.
Периодический закон, открытый Д.И. Менделеевым (1 марта 1869 г.), является фундаментальным законом всего естествознания.
Д.И. Менделеев считал, что главной характеристикой химического элемента является его атомная масса, и поэтому он расположил все известные тогда элементы (около 65) в порядке увеличения их атомных масс и установил периодическую зависимость между свойствами атомов химических элементов и их соединений от величин атомных масс. На основании этой зависимости сформулировал периодический закон: свойства атомов элементов, а также формы и свойства их соединений находятся в периодической зависимости от величины их атомных масс.
После открытия сложного строения атома формулировка периодического закона была уточнена. Стало ясно, что главной характеристикой химического элемента является заряд ядра. Современная его формулировка такова: свойства атомов элементов, а также формы и свойства их соединений находятся в периодической зависимости от величины зарядов атомных ядер. 

Сущность периодического закона следующая: свойства атомов и свойства их соединений изменяются периодически, так как периодически повторяется электронная структура внешней электронной оболочки. 

Периодическая система химических элементов – это графическое отображение периодического закона. 

Длиннопериодный вариант периодической системы химических элементов включает в себя 7 периодов, 8А и 8В групп.

Период – это горизонтальный ряд элементов с одинаковым числом энергетических уровней. Номер периода показывает число энергетических уровней. 1–3 периоды называются малыми периодами, 4–7 периоды – большими периодами.

Группа – это вертикальный ряд элементов с одинаковым числом валентных электронов. Номер группы указывает на число валентных электронов. Часто номер группы указывает также на высшую валентность атомов данного элемента в соединениях (исключения: фтор, кислород, азот, элементы IВ группы).

Некоторые группы элементов периодической системы имеют специальные названия:

– щелочные металлы – металлы IА группы;

– щелочноземельные металлы – металлы IIА группы, начиная с кальция;

– халькогены – элементы VIА группы;

– галогены – элементы VIIА группы.
Все химические элементы периодической системы химических элементов Д.И. Менделеева делят на 4 электронных семейства:
s-элементы – это элементы, в атомах которых последним заполняется  s-подуровень внешнего энергетического уровня (к ним относятся элементы IА, IIА групп, а также гелий);

p-элементы – это элементы, в атомах которых последним заполняется p-подуровень внешнего энергетического уровня (к ним относятся элементы IIIА–VIIIА групп, кроме гелия);
d-элементы – это элементы, в атомах которых последним заполняется d-подуровень предвнешнего (предпоследнего) энергетического уровня (к ним относятся элементы IВ–VIIIB групп);

f-элементы – это элементы в атомах которых последним заполняется   f-подуровень предпредвнешнего (третьего с конца) энергетического уровня (к ним относятся лантаниды и актиниды). Лантаниды и актиниды относятся к IIIВ группе 6-го и 7-го периодов, однако для удобства их выносят в нижнюю часть периодической системы.

Периодически изменяются следующие характеристики атомов химических элементов:

1) атомный радиус;
2) металлические свойства – способность атомов отдавать электроны (восстановительные свойства);
3) энергия ионизации – количество энергии, которое затрачивается на отрыв электрона от атома (является энергетической характеристикой металлических свойств);
4) неметаллические свойства – способность атомов принимать электроны (окислительные свойства);
5) энергия сродства к электрону – количество энергии, которое выделяется в результате  присоединения электрона к атому (является энергетической характеристикой неметаллических свойств);
6) электроотрицательность – способность атома оттягивать к себе электронную плотность от других атомов, с которыми он образует связь.

В группах сверху вниз радиус атомов увеличивается, и поэтому металлические свойства усиливаются, неметаллические свойства ослабевают, электроотрицательность уменьшается. Как правило, энергия ионизации и сродство к электрону в группах уменьшаются.

В периодах слева направо радиус атомов уменьшается, поэтому неметаллические свойства усиливаются, металлические свойства ослабевают, электроотрицательность увеличивается. Энергия ионизации и сродство к электрону в общем, как правило, увеличиваются.
4 PАСТВОРЫ
Pастворы – гомогенные многокомпонентные системы переменного состава, состоящие из растворителя, растворяемого вещества и продуктов их взаимодействия.


Каждый из компонентов в растворе распределен в массе другого в виде молекул или ионов. Компонент, который не изменяет свое агрегатное состояние при образовании растворов, считают растворителем. Если два вещества не меняют свое агрегатное состояние при растворении, то растворителем считают вещество, которого больше.


По агрегатному состоянию различают газообразные растворы (воздух), жидкие и твердые растворы (сплавы металлов).

Способы выражения концентрации растворов
Концентрацию раствора можно выразить различными способами, каждый из которых имеет преимущественное применение в той или другой области исследования или технологии.

1. Массовая доля растворенного вещества – отношение массы растворенного вещества к массе раствора: 
ω = m(в-ва) / m(р-ра). 
Массовая доля может выражаться в долях единицы или в процентах. Массовую долю, выраженную в процентах, иногда называют процентной концентрацией. 
Масса раствора связана с его объемом V и плотностью ρ:
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2. Молярная концентрация – отношение количества растворенного вещества к объему раствора:
с = n / V [моль/дм3].
Пример 1. Какую массу гидроксида калия и воды нужно взять, чтобы приготовить 0,5 дм3 раствора с массовой долей 20% и плотностью 1,25 г/см3?

Решение
1. Находим массу раствора:
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m(р-ра) = ρ∙V = 1,25 г/см3 ∙500 см3 = 625 г.
2. Находим массу растворенного вещества (КОН):
m(КОН) = m(р-ра) ∙ω = 625 г ∙ 0,2  = 125 г.
3. Находим массу воды:
m(H2O) = m(р-ра)  – m(КОН) = 625 г – 125 г = 500 г.
Ответ: m(КОН) = 125 г; m(H2O) = 500 г.
Пример 2. Какова молярная концентрация раствора, содержащего в 500 см3 80 г гидроксида натрия?
Решение
1. Находим химическое количество гидроксида натрия:

n = m / M, 

n(NaOH) = 80 г / 40 г/моль = 2 моль. 

2. Находим молярную концентрацию раствора:
с = n / V,
с = 2 моль / 0,5 дм3  = 4 моль / дм3. 
Ответ: с = 4 моль / дм3.
Упражнения и задачи по теме «Основные понятия и законы химии»
1. Чему равна абсолютная масса атома: а) золота, б) кальция,          в) меди, г) свинца, д) магния, е) брома, ж) кремния?

2. Чему равны относительные молекулярные массы следующих веществ: 

a) NaCl,
б) C6H12O6, 

в) Cu(NO3)2, 

г) Al2O3, 

д) SiCl4, 

е) Ba(OH)2, 

ж) [Al(OH)2]2SO4?

3. Вычислите относительные молекулярные массы следующих веществ: HCl, NH3, HNO3, H3РO4, O3.
4. Чему равны массовые доли атомов элементов в следующих веществах: N2O, NO, N2O3, N2O5, NH3, NH4NO3? В каком из этих веществ содержится больше всего и меньше всего азота по массе?
5. В каком из веществ – FeO, Fe2O3 или Fe3O4 – массовая доля железа наибольшая?
6. Определите относительные молекулярные массы веществ: Al(NO3)3 и CaSO4. В каком из них массовая доля кислорода больше?

7. Сколько молекул содержится:
а) в 3,0 моль O2,

б) в 5,0 моль H2SO4,

в) в 0,2 моль CuCl2,

г) в 3,5 моль F2,

д) в 7 моль H2O,

е) в 0,25 моль HCl,

ж) в 1,5 моль СO2.

8. Определите массу:
а) 0,1 моль H2O,

б) 20 моль Al,
в) 5 моль CO2,
г) 0,25 моль N2,
д) 0,01 моль H3PO4,
е) 2,5 моль Mg,
ж) 0,3 моль NaOH.

9. Сколько молей составляют и сколько молекул (атомов) содержат:
а) 128 г SO2,
б) 8 г NaOH,
в) 49 г H2SO4,
г) 50 г CaCO3,
д) 6,8 г H2S,
е) 280 г Fe,
ж) 0,3 моль NaOH.
10. Рассчитайте число молекул, содержащихся в воде химическим количеством 4 моль. Сколько атомов водорода и кислорода содержится в этой порции воды?
11. Опишите качественный и количественный состав следующих веществ: 

а) NaOH,
б) H2SO4, 
в) HNO3, 
г) СaCl2, 
д) С6H12O6, 

е) СaSO4, 

ж) Al(NO3)3.

12. Сколько атомов и молекул содержит азот N2 химическим количеством 8 моль?
13. Чему равны массовые доли (в %) элементов в следующих веществах:

а) MgO,

б) N2O, 

в) NO, 

г) N2O3, 

д) NaOH, 

е) С6H12O6, 

ж) Сu(NO3)2?

14. Определите химическое количество железа, порция которого содержит 3,01·1024 атомов.

15. Рассчитайте химическое количество NaCl, которое содержит столько же атомов натрия, сколько их содержится в Na2SO4 химическим количеством 5 моль. 
16. Выберите правильные утверждения. В порции аммиака NH3 химическим количеством 2 моль содержатся: 

а) 12,04·1023 молекул аммиака; 

б) 12,04·1023 атомов азота; 
в) 6,02·1023 атомов азота; 
г) 12,04·1023 атомов водорода. 

17. Вычислите молярные массы следующих веществ:
а) CaCO3;

б) Сl2; 
в) KOH; 
г) Ca3(PO4)2; 

д) Al2(SO4)3; 

e) P2O5;
ж) HNO3. 
18. Рассчитайте химическое количество поваренной соли NaCl массой 117 г.

19. Чему равна масса веществ химическим количеством:

а) 3 моль железа; 

б) 8 моль алюминия; 

в) 0,2 моль HCl; 

г) 2 моль CuSO4; 

д) 0,1 моль CaCO3? 

20. Определите число структурных единиц (молекул или формульных единиц), содержащихся в порциях: 

а) MgO массой 32 г; 

б) Cl2 массой 284 г; 

в) BaSO4 массой 46,6 г; 

г) NaOH химическим количеством 5 моль; 

д) Ca3(PO4)2 химическим количеством 1,5 моль; 

е) N2 химическим количеством 3 моль.

21. Определите химические количества следующих веществ:

а) углекислого газа CO2 массой 22 г; 

б) воды массой 72 г; 

в) Na2CO3 массой 424 г; 

г) известняка CaCO3 массой 6 г; 

д) сахарозы C12H22O11 массой 68,4 г.

22. Рассчитайте массы воды, спирта C2H5OH, сахарозы C12H22O11, золота, если химическое количество каждого из них равно 5 моль.

23. Какой объем при нормальных условиях занимают:

а) 22 г углекислого газа CO2,

б) 19 г фтора F2,

в) 7,1 г хлора Cl2,

г) 1,4 г азота N2,
24. Какой объем при н. у. занимают следующие количества газов:

а) 3,0 моль,

б) 0,1 моль,

в) 0,7 моль,

г) 5,0 моль.
25. Составьте уравнения реакций, которые выражаются следующими схемами: 

а) Na + H2O → NaOH + H2;

б) Al + Cl2 → AlCl3
в) P2O3 + H2O → H3PO3
г) FeBr3 + Na2S → Fe2S3 + NaBr

д) Al + O2 → Al2O3
26. Даны одинаковые массы следующих газов: NH3, N2, SO2 и O2. В каком из этих газов число молекул наибольшее? 

27. Сколько граммов Fe2O3 вступило в реакцию с алюминием: Fe2O3 + 2Al → 2Fe + Al2O3, если при этом образовалось 560 г железа?

28. Рассчитайте массу углекислого газа, который получился при сгорании 6 г угля по уравнению: C + O2 = CO2.

29. Сколько граммов воды нужно для получения 4 г кислорода по реакции 2H2O = 2H2 + O2?

30. Сколько граммов воды образуется при сгорании 1 г глюкозы по уравнению C6H12O6 + 6O2 = 6CO2 + 6H2O?
31. Сколько граммов цинка и серной кислоты H2SO4 нужно для получения 4 г водорода по уравнению: Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2?

32. Сколько граммов фосфорной кислоты H3PO4 вступает в реакцию с 42 г гидроксида калия KOH по уравнению реакции:         H3PO4 + 3KOH = K3PO4 + 3H2O?

33. Сколько граммов FeSO4 образуется при взаимодействии раствора CuSO4 с железом, если при этом образуется 128 г меди по уравнению: CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu?

34. Определите валентность элементов в следующих соединениях: 

а) SiH4, 

б) AsH3, 

в) КBr, 

г) AlCl3, 

д) Na2S, 

е) ZnS, 

ж) Сa3N2, 

з) Al2S3.

35. Какой объем занимает при н. у. водород H2 массой:

а) 10 г;
б) 120 г? 

36. Почему массы веществ, вступивших в химическую реакцию и образовавшихся в результате реакции, равны?

37. В результате прокаливания вещества HgO получается металлическая ртуть, масса которой меньшей массы исходного вещества. Объясните почему.

38. Химическая реакция разложения вещества Cu(OH)2 при нагревании по уравнению: Cu(OH)2 = CuO + H2O. Чего не хватает в данном уравнении?

39. На воздухе прокаливается медь массой 8 г. Какова будет масса продукта реакции: больше или меньше 8 г?

40. В химическую реакцию полностью вступили железо массой 5,6 г и сера массой 3,2 г. Какова масса продукта реакции?

41. Вычислите массу вещества Al2O3, образующегося при полном сгорании в кислороде алюминия массой 10,8 г.

42. Кислород химическим количеством 1,6 моль полностью прореагировал с водородом. Рассчитайте химическое количество образовавшейся при этом воды.

43. В результате полного разложения вещества KClO3 образовался кислород химическим количеством 6 моль. Рассчитайте массу разложившегося исходного вещества.

44. Углекислый газ получают разложением известняка CaCO3 при высокой температуре (более 1000 ºС) по реакции: CaCO3 = CaO + CO2↑. Рассчитайте массу известняка CaCO3, необходимого для получения углекислого газа массой 8,8 кг.

45. Медь полностью прореагировала с кислородом объемом 44,8 дм3 (н. у.). Рассчитайте массу образовавшегося при этом вещества CuO.

46. В результате неполного сгорания сероводорода в кислороде образуется сера: 2H2S + O2 = 2S + 2H2O. Рассчитайте объем кислорода     (н. у.), необходимого для получения серы массой 96 г.

ГЛАВА II.  КЛАССИФИКАЦИЯ И НОМЕНКЛАТУРА НЕОРГАНИЧЕСКИХ ВЕЩЕСТВ
Неорганические вещества можно классифицировать следующим образом:

ВЕЩЕСТВА


ПРОСТЫЕ                                                            СЛОЖНЫЕ


Металлы       Неметаллы       Оксиды     Кислоты    Основания       Соли

Сложные вещества делятся на 4 большие группы, которые получили название классов веществ. Классы неорганических веществ характеризуются определенными особенностями строения и общими химическими свойствами. Выделяют 4 класса сложных неорганических веществ: оксиды, кислоты, основания, соли.

1. ОКСИДЫ

Оксиды – это сложные вещества, состоящие из атомов двух химических элементов, одним из которых является кислород.

Названия оксидам даются следующим образом: к слову «оксид» добавляется название элемента в родительном падеже; если элемент проявляет переменную степень окисления, то она указывается в скобках римской цифрой.
Например:

N2O – оксид азота (I);

NO – оксид азота (II);

NO2 – оксид азота (IV);

N2O5 – оксид азота (V);

Nа2O – оксид натрия;

СаО – оксид кальция;

Al2O3 – оксид алюминия.
Классификацию оксидов можно представить в виде схемы:
ОКСИДЫ


СОЛЕОБРАЗУЮЩИЕ                    НЕСОЛЕОБРАЗУЮЩИЕ


Основные        Амфотерные        Кислотные

Несолеобразующие оксиды – это оксиды, которые не взаимодействуют ни с основаниями, ни с кислотами и поэтому не образуют солей. К ним относятся: N2O, NO, SiO, CO. Такие оксиды не имеют гидратов (водных соединений), т.е. кислот или оснований.

Солеобразующие оксиды – это оксиды, которые при взаимодействии с кислотами или основаниями (или с теми и другими) образуют соли. Таким оксидам в качестве гидратов соответствуют основания, кислоты или амфотерные гидроксиды.

Основные оксиды – это оксиды, которым в качестве гидратов (водных соединений) соответствуют основания, а при взаимодействии с кислотами они образуют соли. К ним относятся только оксиды металлов: Li2O, Na2O, K2O, Rb2O, Cs2O, Fr2O, MgO, CaO, SrO, BaO, RaO, MnO, FeO, CoO, NiO и др.

Химические свойства
1. Оксиды щелочных и щелочноземельных металлов взаимодействуют с водой с образованием щелочей:

Na2O + H2O = 2NaOH;

CaO + H2O = Ca(OH)2.

2. Взаимодействуют с кислотами с образованием соли и воды:

FeO + H2SO4 = FeSO4 + H2O;

3K2O + 2H3PO4 = 2K3PO4 + 3H2O.

3. Взаимодействуют с кислотными оксидами, образуя соль:

MgO + SO2 = MgSO3;

Na2O + CO2 = Na2CO3.

4. Взаимодейстуют с амфотерными оксидами, образуя соль:

ZnO + Na2O = Na2ZnO2 (в расплаве);

ZnO + CaO = CaZnO2 (в расплаве).

Кислотные оксиды – это оксиды, которым в качестве гидратов соответствуют кислоты, а при взаимодействии с основаниями они образуют соли. Кислотные свойства проявляют оксиды неметаллов и оксиды металлов в высоких степенях окисления: B2O3, SiO2, CO2, P2O3, P2O5, N2O3, N2O5, NO2, SO2, SO3, CrO3, MnO3, Mn2O7 и др.
Химические свойства
1. Взаимодействуют с водой, образуя соответствующие кислоты:

SO2 + H2O = H2SO3,

P2O5 + H2O = 2HPO3,

      t

P2O5 + 3H2O = 2H 3PO4,

     t

2H3PO4 = H4P2О7 + H2O.

2. Взаимодействуют со щелочами, образуя соль и воду:

SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2O,

P2O5 + 3Ca(OH)2 = Ca3(PO4)2 + 3H2O.

3. Взаимодействуют с основными оксидами, образуя соль:

CrO3 + CaO = CaCrO4,

CO2 + K2O = K2CO3.

4. Взаимодействуют с амфотерными оксидами, образуя соль:

CO2 + ZnO = ZnCO3,

3SO3 + Al2O3 = Al2(SO4)3.

5. Взаимодействуют с солями, если в результате реакции выделяется газообразный оксид:

SiO2 + Na2CO3 = Na2SiO3 + CO2,

SO3 + Na2SO3 = Na2SO4 + SO2.

Амфотерные оксиды – это оксиды, которым в качестве гидратов соответствуют амфотерные гидроксиды. Они образуют соли при взаимодействии и с кислотами, и с основаниями. К ним относятся: ZnO, ВеО, Аl2O3, SnO, SnO2, PbO, PbO2, Cr2O3, MnO2, Fe2O3 и др.

Химические свойства
Амфотерность доказывается взаимодействием с кислотами и кислотными оксидами (основные свойства), а также с основаниями и основными оксидами (кислотные свойства). 

1. Взаимодействуют с кислотами, проявляя основные свойства:

Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O.

сульфат алюминия 

2. Взаимодействуют с кислотными оксидами, проявляя основные свойства:

Al2O3 + 3CO2 = Al2(CO3)3,

         карбонат алюминия 
3. Взаимодействуют с расплавами и растворами щелочей, проявляя кислотные свойства:
Al2O3 + 6NaOH = 2Na3AlO3 + 3H2O (в расплаве),

 ортоалюминат натрия
Al2O3 + 2NaOH = 2NaAlO2 + H2O (в расплаве),

   метаалюминат натрия
Al2O3 + 6NaOH + 3H2O = 2Na3[Al(OH)6] (в растворе),

        гексагидроксоалюминат натрия
Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4] (в растворе).

        тетрагидроксоалюминат натрия
4. Взаимодействуют с основными оксидами, проявляя кислотные свойства:

Al2O3 + 3СаO = Са3(AlO3)2, 

             ортоалюминат кальция 
Al2O3 + СаО = Са(AlO2)2.
            метаалюминат кальция 

Получение оксидов
1. Взаимодействие простых веществ (металлов и неметаллов) с кислородом:
2Zn + O2 = 2ZnO;

S + O2 = SO2.

2. Термическое разложение нерастворимых оснований:
Mg(OH)2 = MgO + H2O;

2Al(OH)3 = Al2O3 + 3H2O.

3. Термическое разложение кислот:
H2SiO3 = SiO2 + H2O;

2HClO4 = Cl2O7 + H2O.
4. Термическое разложение солей:
CaCO3 = CaO + CO2;

2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2.

Упражнения по теме «Оксиды»
1. Напишите уравнения реакций всех способов получения оксида хрома (III), оксида углерода (IV), оксида кальция.
2. С какими из следующих веществ будет реагировать оксид углерода (IV): MgO, NaCl, AgNO3, NaOH, ZnO? Напишите уравнения соответствующих реакций.

3. С какими из следующих веществ будет реагировать оксид цинка: SO3, P2O5, CaO, Ba(OH)2, CaCO3, BaSO4? Напишите  уравнения соответствующих реакций.
4. С какими из следующих веществ будет реагировать оксид бария: А1, Al2O3, S, SO2, H2SO4, Na2SO4? Напишите уравнения соответствующих реакций.

5. С какими из следующих веществ будет реагировать оксид азота (V): KOН, Al, Al2O3, Al(OH)3, Н2O? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

6. Приведите примеры оксидов: а) кислотных, б) основных, в) амфотерных, г) несолеобразующих.

7. Назовите следующие оксиды: Na2O, SO2, Mn2O7, CO, Cr2O3, P2O5, В2О3, SnO2, CuO, Cl2O7, SO3.

8. Почему не существуют в природе в свободном виде такие оксиды, как оксид кальция и оксид фосфора (V)?
9. Приведите примеры гидратирующихся оксидов. 

10. Приведите примеры негидратирующихся оксидов. 

11. Составьте уравнения реакций взаимодействия следующих оксидов:

а) оксида кремния (IV) с оксидом железа (II); 

б) оксида меди (II) с оксидом серы (IV); 

в) оксида азота (V) с оксидом кальция;
г) оксида фосфора (V) с оксидом натрия;
д) оксида магния с оксидом серы (IV);

е) оксида азота (III) с оксидом бария.
12. Закончите уравнения следующих реакций:
КОН + SO3 → ... 



Fe2O3 + H2SO4 → ...
LiOH + Cl2O7 → ... 



Ca(OH)2 + СО2 → ...
А12O3 + HNO3 → ... 



СаО + Н3РО4 → ...
13. Из каких веществ, которые перечислены ниже, можно в одну стадию получить оксид (кроме воды): сера,  хлорид натрия, цинк, карбонат кальция, гидроксид кальция, гидроксид калия, серная кислота, литий, кремниевая кислота? 

14. Какие из перечисленных ниже оксидов реагируют между собой: оксид кальция, оксид углерода (II), оксид фосфора (V), углекислый газ, оксид серы (VI), оксид азота (I), оксид калия? 
15. Какие из приведенных оксидов (CaO, СO2, CO, ZnO, MgO, Cr2O3, SO3, Р2O5) будут реагировать с гидроксидом натрия? Ответ подтвердить уравнениями реакций.

16. С какими из оксидов – Мn2O7, Al2O3, BaO, ZnO, Cl2O, Li2O – реагирует НCl? Привести соответствующие уравнения реакций. 

17. Расположите оксиды MnO2, MnO, Mn2O7, МnO3 в порядке возрастания их кислотных свойств. Приведите уравнения реакций, характеризующих характер каждого из оксидов.
18. Составьте формулы оксидов для элементов III периода периодической системы и определите, какими свойствами они обладают.
19. Напишите формулы оксидов для всех возможных степеней окисления хлора и серы. Дайте им названия. Приведите уравнения реакций их взаимодействия с гидроксидом бария. 

20. Какие из следующих соединений будут реагировать с оксидом фосфора (V): H2SO4, CaO, Cl2O, А12O3, NaOH, Ba(OH)2? Напишите уравнения соответствующих реакций.

21. Напишите гидраты оксидов,  соответствующих оксидам: ВеО,  СаО, SO3, Cl2O, SiO2, СrO3. 

22. Закончите уравнения реакций:

NaOH + N2O5 →

КОН + SO3 →

BaO + Cl2O7 →

Ca(OH)2 + N2O3 →

23. Напишите уравнения реакций, характеризующих амфотерные свойства SnO и Сr2O3.

24. Закончите уравнения реакций: 

NaОН + SO2 → 

CrO3 + Са(ОН)2 →

CaO + P2O5 →

Al2O3 + NaOH (раствор) →

25. Напишите молекулярные формулы оксидов, соответствующих гидроксидам:

а) Zn(OH)2, HNO2, HClO4;
б) Ва(ОН)2, Н3ВO3, НМnO4;
в) Al(ОН)3, Са(ОН)2, Н2МnO4;
г) Be(OH)2, Fe(OH)3, HNO3;
д) H6ТeO6, Н2СO3, НАsO2;
е) Ba(OH)2, НРO3, Н4Р2O7;
ж) KOН, H3PO4, HAsO2;
з) HClO, H2SO4, H5IO6;
и) CuOH, Н2СrO4, H2SO3;
к) НСlO3, H2Cr2O7, НСrO2.
26. Для гидроксидов, формулы которых приведены ниже, составьте формулы соответствующих оксидов (учтите, что степень окисления гидроксидообразующего элемента в оксиде и гидроксиде одинакова): H2SO4, HNO3, Ca(OH)2, Fe(OH)3, НСlO4, HMnO4, Н2Сr2O7, НСlO, Н2СlO4, H2SO3, H2CO3, HNO2, НСlO3, НСlO2, Н3РO4, Н2ВO3, КОН, Ва(ОН)2, H4P2O7, HPO3, H6TeO6, H2S2O7, Мn(ОН)4, H3AsO4.
27. Ниже даны названия оксидов. Выпишите отдельно формулы оксидов, которые соответствуют:

а) основным, кислотным и амфотерным оксидам; 

б) солеобразующим и несолеобразующим оксидам; 

в) растворимым в воде и нерастворимым в воде оксидам.
Oксид кремния (IV), оксид алюминия, оксид хлора (I), оксид бария, оксид марганца (II), оксид хрома (III), оксид железа (II), оксид хрома (VI), оксид марганца (IV), оксид натрия, оксид хлора (III), оксид серы (VI), оксид углерода (II), оксид азота (I), оксид кремния (II), оксид кальция, оксид фосфора (V), оксид азота (III), оксид железа (III), оксид азота (II), оксид стронция, оксид серы (IV), оксид лития, оксид фосфора (III).

28. Осуществите превращения по схемам:

а) Сu → СuО → СuС12;
б) Fe(NO3)3 → Fe(OH)3  → Fe2(SO4)3;
в) Al(NO3)3 → Al(OH)3 → А12O3 → А1С13;
г) СаСO3 → СаО → Ca(NO3)2; 
д) С → СO2 → СаСO3 → СO2 → СО;
е) N2O5 → HNO3 → Ba(NO3)2;
ж) SO2 → SO3 → H2SO4 → Na2SO4;
з) S → SO2 → BaSO3 → SO2.

29. Составьте уравнения
 практически осуществимых реакций (25 °С) с участием оксидов, укажите условия их протекания (если необходимо):

1. ВеО + Н2O →
2. СаО + Н2O →

3. Р2O5 + Н2O →

4. К2O + Н2O →

5. SO2 + Н2O →

6. N2O5 + H2O →

7. СrO3 + Н2O →

8. Мn2O7 + Н2O →

9. N2O + Н2О →

10. СО + Н2O →

11. FeO + Н2O →

12. А12O3 + Н2O →

13.С12O + Н2O →

14. С12O7 + Н2O →

15. NO + H2O →

16. CO2 + H2O →

17. Р2O3 + Н2O →


18. Сl2O5 + Н2O →

19. SiO2 + Н2O →
20. ZnO + Н2O →

21. SO3 + Н2O →

22. NO2 + H2O →

23. ВаО + Н2O →

24. СаO + SO3 →

25. СаО + К2O →

26. СаО + H2SO4 →

27. CaO + КОН →

28. CaO + N2O5 →

29. CuO + HC1 →

30. BaO + K2SO4 →

31. CuO + HC1 →

32. P2O5 + CaO →

33. P2O5 + C12O7 →

34. P2O5 + HC1 →

35. P2O5 + KOH →

36. SO3 + HNO3 →

37. SO2 + CaO →

38. FeO + HCl →

39. Mn2O7 + CaO →

40. Mn2O7 + KOH →

41. CO + CaO →

42. NO + K2O →

43. Na2O + Mg(OH)2 →

44. CaO + HNO3 →

45. N2O + Ca(OH)2 →

46. BeO + K2O →

47. P2O5 + HNO3 →

48. ZnO + CuO →

49. Cr2O3 + Fe(OH)2 → 

50. A12O3 + NaOH + H2O → 

2. КИСЛОТЫ

Кислоты – это сложные соединения, состоящие из одного или нескольких атомов водорода и кислотного остатка. 

С точки зрения теории электролитической диссоциации кислоты – это электролиты, которые в растворах и расплавах в качестве катионов образуют только катионы водорода Н+:

HNO3 = H+ + NO3–           HClO4 = H++ ClO4–
Кислоты характеризуются основностью. Основность определяется числом атомов водорода, способных замещаться на атомы металлов в химических взаимодействиях. По основности кислоты делят на одноосновные (HCl, HNO3, HClO4, CH3COOH и др.), двухосновные (H2SO4, H2SO3, H2SiO3 и др.), трехосновные (H3PO4, H3BO3) и т.д. 

Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато.

H2SO3 = H+ + HSO3–                                Н 3PO4 = H+ + H2PO4–
HSO3- = H+ + SO32–                                   H2PO4- = H+ + HPO42–
                                                                H2PO42- = H+ + PO43–
В принципе любая многоосновная кислота в химической реакции может проявлять себя как одноосновная. Например, серная кислота при взаимодействии с гидроксидом натрия может быть двухосновной и одноосновной:

H2SO4 + 2KOH = K2SO4 + 2H2O,

как двухосновная 

H2SO4 + KOH = KНSO 4 + H2O.

как одноосновная

По наличию кислорода в своем составе кислоты делят на кислородсодержащие (H3PO4, HNO3, CH3COOH) и бескислородные (HCl, HBr, H2S).

Таблица 1 – Важнейшие кислоты
	Формула кислоты
	Название кислоты
	Название соответствующих солей

	Бескислородные кислоты

	HF
	фтороводородная (плавиковая)
	фториды

	HCl
	хлороводородная (соляная)
	хлориды

	HBr
	бромоводородная
	бромиды

	HI
	йодоводородная
	йодиды

	H2S
	сероводородная
	сульфиды

	Кислородсодержащие кислоты

	H2CO3
	угольная 
	карбонаты

	H2SiO3
	кремниевая
	силикаты

	HNO2
	азотистая
	нитриты

	HNO3
	азотная
	нитраты

	H3PO4
	фосфорная
	фосфаты

	

	Продолжение таблицы 1

	H2SO3
	сернистая
	сульфиты

	H2SO4
	серная
	сульфаты

	HClO4
	хлорная
	перхлораты

	H2CrO4
	хромовая
	хроматы

	HMnO4
	марганцовая
	перманганаты


Порядок соединения атомов в молекуле отображают графические формулы:

Н3РО4                                                               Н2SO4
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Физические свойства

Большинство кислот – это бесцветные прозрачные жидкости, которые смешиваются с водой в любых соотношениях. Бывают также твердые кислоты (H3PO3, H3BO3, HIO4), растворимые в воде. Нерастворимой в воде является кремниевая кислота (H2SiO3). Некоторые кислоты являются растворами газов в воде (HCl, H2S). Растворы кислот кислые на вкус.

Химические свойства
1. Растворы кислот изменяют цвет индикаторов:

– лакмус в кислой среде красный;

– метилоранж в кислой среде красный;

– фенолфталеин в кислой среде бесцветный.

2. Взаимодействуют с основаниями с образованием соли и воды (реакция нейтрализации):

H2SO4 + 2KOH = K2SO 4 + 2H2O,

2HNO3+ Ca(OH)3 = Ca(NO3)2 + 2H2O.

3. Взаимодействуют с основными оксидами с образованием соли и воды:

2HNO3 + CuO = Cu(NO3)2 + H2O,

2H3PO4 + 3CaO = Ca3(PO4)2 + 3H2O. 

4. Взаимодействуют с амфотерными оксидами с образованием соли и воды:
H2SO4 + ZnO = ZnSO4 + H2O,

6HCl + Al2O3 = 2AlCl3 + 3H2O.
5. Взаимодействуют с металлами, стоящими в ряду напряжений до водорода, при этом образуется соль и водород:

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2,

2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2.

Исключение составляют кислоты-окислители: HNO3(разб), HNO3(конц), H2SO4(конц). Свои окислительные свойства эти кислоты проявляют за счет центральных атомов и поэтому они могут взаимодействовать с металлами, стоящими в ряду напряжений после водорода, однако при этом водород из кислот не выделяется:

Сu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.

6. Взаимодействуют с солями (реакции обмена), если выполняется одно из условий реакций обмена (образуется осадок, слабый электролит, выделяется газ):

H2SO4 + BaCl2 = BaSO4 + 2HCl,

2HCl + K2CO3 = 2KCl + H2O + CO2,
H2SO4(раствор)+ NaCl(раствор) = реакция не идет, однако
H2SO4(конц)+ 2NaCl(крист) = Na2SO4+ 2HCl↑.

7. Некоторые кислоты при нагревании, некоторые при комнатной температуре, разлагаются:

t

H2SiO3 = SiO2 + H2O,

4HNO3 = 4NO2 + O2+ 2H2O.

С точки зрения электролитической диссоциации все общие свойства кислот обусловлены наличием в растворах ионов Н+.
Получение кислот
1. Взаимодействие кислотного оксида с водой (для кислородсодержащих кислот):

SO3 + H2O = H2SO4, 

P2O5 + H2O = 2HPO3, 

t
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4. 
2. Взаимодействие водорода с неметаллом и последующим растворением полученного продукта в воде (для бескислородных кислот):

H2 + Cl2 = 2HCl,

H2 + S = H2S.

3. Реакциями обмена соли с кислотой (если выполняется одно из условий реакций обмена):

Ba(NO3)2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2HNO3,
в том числе вытеснение слабых, летучих или малорастворимых кислот из солей более сильными кислотами:

Na2SiO3 + 2HCl = H2SiO3↓+ 2NaCl,

Na2СO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2↑+ H2O.
Упражнения по теме «Кислоты»
1. Определите валентность кислотных остатков в следующих кислотах: Н3ВO3, НСlO4, H2SiO3, HCN, H3SbO4, H2Cr2O7.

2. По формулам кислотных остатков – СO32–, РO43–, SO32–, I– – напишите формулы соответствующих кислот.

3. Классифицируйте следующие кислоты по основности и по содержанию атомов кислорода: HI, H3AsO4, H2S, HNO2, HMnO4, H2CO3.

4. Определите валентность кислотообразующих элементов в следующих кислотах и напишите графические формулы этих кислот: HClO, Н2СrO4, H3AsO4.

5. Напишите формулы и названия кислот, которые соответствуют следующим кислотным оксидам: SO2, SO3, CO2, Р2O5, N2O5, Mn2O7, СrO3, SiO2, Сl2O.

6. Напишите формулы и названия оксидов, гидратами которых являются следующие кислоты: H2SiO3, HNO2, H2CrO4, НСlO3, Н3РO4, Н2Сr2O7, H2МnO4, НСlO2.

7. Каким из следующих оксидов соответствуют кислоты: MgO, Mn2O7, СО, Р2O3, N2O, C12O7, SiO, FeO, Na2O, NO, SO2, СrO3? 

8. Каким из кислот – азотной, сероводородной, серной, фосфорной, cоляной, угольной, йодоводородной – соответствуют кислотные оксиды? Напишите формулы этих оксидов.

9. С какими из следующих металлов: Al, Fe, Zn, Au, Mg, HG, Cu, Ni реагирует разбавленная серная кислота? Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Назовите полученные вещества. 

10. В результате каких реакций, схемы которых приведены ниже, выделяется водород:

а) H2SO4 + Mg →

б) HCl + Mg →

в) HNO3 + Mg → ?

11. Напишите уравнения реакций между:

а) хлороводородной кислотой и гидроксидом магния;

б) азотной кислотой и гидроксидом калия;

в) азотной кислотой и гидроксидом цинка;

г) серной кислотой и гидроксидом меди (II);

д) азотной кислотой и гидроксидом хрома (III).

12. С какими из следующих веществ будет реагировать соляная кислота: N2O5, Zn(OH)2, CaO, AgNO3, AlCl3, H3PO4,. H2SO4? Напишите уравнения соответствующих реакций.
13. C какими из следующих веществ будет реагировать сернистая кислота: К, Н2O, NaOH, Cu, ВаО, СаСO3, K2O, Са(ОН)2? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

14. С какими из следующих веществ будет реагировать разбавленная соляная кислота: КСl, КОН, K2SO4, BaSO4, Fe, Fe2O3, Ba(OH)2, Ag2O? Напишите уравнения соответствующих реакций. 
15. С какими из следующих веществ будет реагировать  разбавленная серная кислота:  Mg, CaO, Са(ОН)2, СаСО3, Hg, Al, Al2O3, Al(OH)3, Ba(NO3)2, Zn, Cu(OH)2? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

16. Какие вещества при взаимодействии с азотной кислотой образуют нитрат калия? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

17. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения:

а) SO3 → H2SO4 → Na2SO4; 


б) Р2O5  →  Н3РO4 → К3РO4.
18. Напишите уравнения реакций следующих превращений:

а) S → SO2 → SO3 → H2SO4 → BaSO4;

б) Р → Р2О5 → Н3РO4;

в) N2O5 → HNO3 → Cu(NO3)2 → Cu(OH)2 → CuO. 

19. Какие из указанных веществ будут реагировать с хлороводородной кислотой: H2SO4, CuO, P2O5, AgNO3, Fe(OH)3, MgSO4, K2O, K2CО3. Напишите уравнения соответствующих реакций. 

20. Какие из перечисленных солей: хлорид бария, нитрат железа (III), карбонат калия, сульфат натрия, нитрат кальция реагируют с разбавленным раствором серной кислоты? Напишите уравнения реакций. 

21. Составьте уравнения практически осуществимых реакций с участием растворов кислот:

l) HCl + KNO3 →

2) НС1 + СаСО3 →

3) H2S + KCl →

4) Сu + НС1 →

5) H2S + CuSO4 →

6) KNO3 + H2SO4 →
7) NaNO3 + НСl  →

8) Na2SiO3 + H2SO4 →

9) CuSO4 + НСl →

10) CuSO4 + HNO3 →

11) Н3РO4 + К2О →

12) H3PO4 + Cu →

13) H3PO4 + КОН →
14) HCl + NH3 →

15) НСl + ВаО →

16) H2SO4 + Fe →

17) KCl+ H2SO4 →

18) KCl + H2SO3 →

19) K2SO3 + HCl →

20) K2SiO3 + HNO3 →

21) K2SO4 + H2SO3 →

22) CaCO3 + HNO3 →

23) НСlO4 + Р2O5 →

24) HNO3 + Fe(OH)3 → 

25) AgNO3 + H3PO4 →

26) FeCl2 + H2S →

27) CuSO4 + H2S →

28) H2S + KOH →

29) K2SO4 + Н3РО4 →

30) HNO3 + CuCl2 →

3. ОСНОВАНИЯ

Основания
 – сложные вещества, состоящие из атомов металла, соединенных с одной или несколькими гидроксильными группами ОН. 
С точки зрения теории электролитической диссоциации основания – это электролиты, диссоциирующие в водном растворе или расплаве с образованием анионов одного типа – ОН–:
КОН = К+ + ОН–.
Основания характеризуются кислотностью, которая определяется числом групп ОН, участвующих в химических реакциях. По кислотности основания делят на однокислотные (КОН, LiOH) и многокислотные (Са(ОН)2, Fe(OH)2). Однокислотные основания диссоциируют в одну ступень, двух- и более кислотные основания диссоциируют ступенчато:
Са(OH)2 = СаOH+ + OH–,
СаOH+ = Са2+ + OH–.
В принципе, любое многокислотное основание в химической реакции может выступать как однокислотное:

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

Названия оснований образуются с помощью слова гидроксид и названия металла в родительном падеже. Если металл проявляет в своих соединениях переменную степень окисления, то в названии основания степень
окисления металла указывается в скобках римской цифрой. Например: 
NaOH – гидроксид натрия, 
Ca(OH)2 – гидроксид кальция,

Fe(OH)3 – гидроксид железа (III).

По растворимости в воде основания делят на растворимые в воде основания – щелочи (LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH, FrOH, Cа(OH)2, Sr(OH)2, Вa(OH)2, Ra(OH)2) и нерастворимые в воде (все остальные). 

Физические свойства
Все основания при обычных условиях твердые вещества (кроме гидрата аммиака, который существует только в водном растворе), имеют разную окраску. Гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов растворимы в воде (щелочи), остальные нерастворимы в воде. Растворы щелочей мылкие на ощупь.

Графические формулы оснований:

Na – O – H

[image: image97.png]



Химические свойства
1. Растворы оснований изменяют окраску индикаторов: 

– лакмус в щелочной среде синий;

– метилоранж в щелочной среде желтый;
– фенолфталеин в щелочной среде малиновый.

2. Основания взаимодействуют с кислотами с образование соли и воды (реакция нейтрализации):

КОН + НСl = КСl + Н2O,
2NaOH + H2SO4 = Na2SО4 + 2Н2О.
3. Щелочи взаимодействуют с кислотными оксидами:

Са(ОН)2 + СО2 = СаСО3↓ + Н2О,
2NаОН + SiO2 = Na2SiO3 + Н2О.

4. Расплавы и растворы щелочей взаимодействуют с амфотерными оксидами:
Са(ОН)2 + ZnO = СаZnO2 + Н 2О (расплав),

Са(ОН)2 + ZnO + H2O = Са[Zn(OН)4] (раствор).

5. Расплавы и растворы щелочей реагируют с амфотерными гидроксидами:
3NаОН + Cr(OH)3 = Na3CrO3+ 3H2O (расплав),
NаОН + Cr(OH)3 = NaCrO2+ 2H2O (расплав),
3NаОН + Cr(OH)3 = Na3[Cr(OH)6] (раствор),

NаОН + Cr(OH)3 = Na[Cr(OH)4] (раствор).

6. Щелочи взаимодействуют с растворами солей, если выполняется одно из условий реакций обмена:

2КОН + CuSO4 = Cu(ОН)2↓ + К2SО4,
Ba(OH)2 + Na2SO4 = BaSO4↓ + 2NaOH.

7. Расплавы и растворы щелочей взаимодействуют с металлами, соединения которых амфотерны: 

Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2 (расплав),
Zn + 2NaOH + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2 (раствор).
8. Основания при нагревании разлагаются (основания щелочных металлов, кроме LiОН, плавятся без разложения):

t
Cu(ОН)2 = СuО + Н2O,

t
2Fе(ОН)3 = Fе2O3 + 3Н2О.
С точки зрения теории электролитической диссоциации все общие щелочные свойства растворов обусловлены гидроксид-ионами ОН–.

Особое место занимают амфотерные гидроксиды – это электролиты, которые в зависимости от условий могут диссоциировать по двум типам: основному и кислотному.
+2OH–                           +2H+
2H+ + ZnO22- = H2ZnO2 = Zn(OH)2 = Zn2+ + 2OH-


кислотный тип диссоциации             основный тип диссоциации
в щелочной среде                            в кислой среде
Амфотерные гидроксиды взаимодействуют и с кислотами, и со щелочами с образованием солей.

1. При взаимодействии с кислотами амфотерные гидроксиды проявляют основные свойства:

Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O.

хлорид цинка

2. При взаимодействии с растворами и расплавами щелочей проявляют кислотные свойства:

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2H2O (расплав),

цинкат натрия
Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4] (раствор).

тетрагидроксоцинкат натрия
Получение оснований
1. Получение щелочей:

а) взаимодействие щелочных и щелочноземельных металлов с водой:

2Na + 2H2O = 2NaOH + H2,

Сa + 2H2O = Ca(OH)2+ H2;
б) взаимодействие оксидов щелочных и щелочноземельных металлов с водой:

Na2O + H2O = 2NaOH,
CaO + H2O = Ca(OH)2.

2. Нерастворимые в воде основания получают взаимодействием щелочей с растворами солей:

2KOH + CuSO4 = Cu(OH)2 + K2SO4,

2NaOH + FeCl2 = Fe(OH)2 + 2NaCl.

Упражнения по теме «Основания» 

1. Классифицируйте следующие основания по кислотности: RbOH, Fe(OH)2, Mn(OH)2, Co(OH)3, Cu(OH)2, ТlOН. 

2. Напишите названия и графические формулы следующих оснований:

а) Mg(OH)2,

б) КОН,

в) Ni(OH)2,

г) Cu(ОН)2,

д) Hg(OH)2,

е) Са(ОН)2,

ж) Pt(OH)2,

з) Мn(ОН)3.

3. Среди следующих соединений найдите основания и назовите их: HNO2, NaOH, HC1, Hg(OH)2, P2O5, NaHCO3, Mn2O7, CH3COOH, Cd(OH)2, Co(OH)3, Al(OH)2Cl, Ra(OH)2.

4. Напишите формулы основных оксидов, соответствующих гидроксидам: а) натрия, б) алюминия, в) бария.

5. Напишите формулы следующих амфотерных гидроксидов в форме кислот и определите валентность кислотных остатков в этих кислотах: Cr(OH)3, Sn(OH)2, Sb(OH)3, Pb(OH)2.

6. С какими из веществ – оксидом азота (V), барием, серной кислотой, оксидом кальция – взаимодействуют щелочи? Напишите соответствующие уравнения реакций.
7. Напишите уравнения реакций, характеризующих химические свойства гидроксида калия.

8. С какими из следующих веществ будет реагировать гидроксид калия: NaCl, H2SO4, Zn, ZnO, H3PO4, ZnSO4, SO2? Напишите уравнения соответствующих реакций в молекулярном и ионном виде.

9. С какими из следующих веществ будет реагировать гидроксид натрия: HNO3, CaO, CO2, CuSO4, Cu(OH)2, CaCl2, P2O5? Напишите уравнения соответствующих реакций.

10. Можно ли приготовить раствор, содержащий одновременно следующие вещества: Ва(ОН)2 и HCl; NaCl и NaOH; CuCl2 и KOH; H2SO3 и Са(ОН)2?
11. Какие из гидроксидов – NaOH, H2SO4, Al(OH)3, Ca(OH)2, HNO3, Zn(OH)2 – обладают амфотерными свойствами? Напишите уравнения соответствующих реакций.
12. Напишите уравнения реакций, иллюстрирующих амфотерные свойства гидроксида хрома (III). 

13. С какими из следующих веществ реагирует гидроксид цинка: КСl, HNO3, KOH, NaNO3, CuSO4, Al, Н2O? Напишите уравнения соответствующих реакций.

14. Можно ли приготовить растворы, которые содержали бы одновременно А1С13 и NaOH; A12(SO4)3 и Ba(OH)2; КOH и NaCl? Ответ мотивируйте. Составьте уравнения соответствующих реакций. 
15. С какими из веществ может взаимодействовать гидроксид бериллия, обладающий амфотерными свойствами: серная кислота, сульфат натрия, гидроксид калия, соляная кислота, гидроксид кальция, оксид меди (II), нитрат калия, углекислый газ.
16. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следующие превращения: 

a) Fe → FeCl3 → Fe(OH)3 → FeCl3 → Fe;
б) Al → Al2O3 → Al2(SO4)3 → Al(OH)3 → КАlO2 → Аl(ОН)3 → Аl2O3.

17. Напишите уравнения двух реакций получения:

а) гидроксида лития;

б) гидроксида железа (II).

18. Гидроксиды алюминия и магния получают при взаимодействии их солей со щелочами. Почему:

а) при получении гидроксида алюминия нельзя брать избыток щелочи;

б) это условие необязательно при получении гидроксида магния?

19. Составьте уравнения реакций растворения гидроксида хрома (III) Сr(ОН)3 в растворах: H2SO4, NaOH. Сколько граммов Na3[Cr(OH)6] образуется, если в реакцию вступает 12 г гидроксида натрия? 
20. Какие из следующих веществ будут реагировать с гидроксидом калия: Mg(OH)2, N2O5, H2SO3, CuCl2, Al2O3, BaO, Zn(OH)2? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

21. Составьте уравнения реакций между соответствующими кислотами и гидроксидами, приводящими к образованию следующих солей: FeSO4, Na2CO3, Mg(NO3)2, Ca3(PO4)2, Li2S, Al2(SO4)3. 

22. Какие из перечисленных газов можно сушить с помощью NaOH: N2O, N2, SO2, CO, CO2? Ответ мотивируйте. 

23. Напишите реакции взаимодействия гидроксида олова (II) и гидроксида алюминия с серной кислотой и гидроксидом натрия. Как называются такие основания?

24. Для приведенных ниже названий оснований выпишите отдельно формулы:

а) щелочей,

б) нерастворимых оснований,

в) одно-, двух- и трехкислотных оснований,

г) амфотерных гидроксидов.
Гидроксид калия, гидроксид железа (II), гидроксид натрия, гидроксид бария, гидроксид алюминия, гидроксид кобальта (II), гидроксид бериллия, гидроксид цинка, гидроксид рубидия, гидроксид марганца (II), гидроксид олова (II), гидроксид свинца (II).
25. Запишите уравнения практически осуществимых реакций с участием оснований:

1) KOH + СаО →

2) KOH + Ва(ОН)2 →

3) KOH + СuС12 →

4) KOH + H2SO4 →

5) KOH + Р2O5 →

6) Cu(OH)2 + КС1 →

7) Ca(OН)2 + FeCl2 →

8) Ba(OH)2 + A12(SO4)3 →

9) Cu(OH)2 + HCl →

10) Fe(OH)2 + HCl →

11) NаОН + Ca(NO3)2 →

12) Mg(ОН)2 + CuSO4 →

13) KOH + SO2 →

14) NаOH + KNO3 →

15) NаOH + HCl →

16) NаOH + H2SO4 →

17) KOH + NO →

18) Fe(OH)2 + КОН →

19) KOH + N2O3 →

20) Cu(OH)2 + BaSO4 →

21) Be(OH)2 + HNO3 →

22) NaOH + Cu(NO3)2 →

23) NaOH + MgCO3 →

24) NaOH + K2SO4 →

25) NaOH + FeCl3 →

26) Ba(OH)2 + N2O →

27) NaOH + NH4Cl →

28) NaOH + H2O →

29) Al + NaOH + H2O →

30) Al2O3 + Mg(OH)2 →
31) Сr2О3 + NaOH(расплав) →

32) Zn(OH)2 + KOH(p-p) →

33) Be(OH)2 + Cu(OH)2 →
34) Al(OH)3 + NaOH(расплав) →

35) RbOH + K2SO4 →
36) BeO + Ba(OH)2(p-p) →

37) Zn(OH)2 + MnO2 →

38) Al(OH)3 + H2O →
39) NaOH + Cu→

40) NaOH + MgCl2 →

26. Какие из перечисленных веществ могут реагировать с разбавленным раствором щелочи: гидроксид железа (II), сульфат калия, оксид азота (II), сульфат железа (III), гидроксид алюминия, углекислый газ? Напишите уравнения реакций.

27. Какие из перечисленных веществ могут реагировать с разбавленным раствором щелочи: гидроксид магния, силикат натрия, оксид углерода (II), гидроксид цинка, оксид серы (IV), сероводород? Напишите уравнения реакций.

28. Осуществите превращения по схемам:

a) Cu → CuO → Cu(NO3)2 → Cu(OH)2 → CuO → CuCl2 → Cu(OH)2;
б) Fe2O3 → FeCl3 → Fe(OH)3 → Fe(NO3)3 → Fe2O3 → Fe;
в) Mg → Mg(OH)2 → MgO → MgCl2 → Mg(OH)2;
г) Zn → ZnO → ZnSO4 → Zn(OH)2 → ZnO → Zn → ZnCl2 → Zn(OH)2 ( ( K2ZnO2 → Zn(OH)2 → Na2[Zn(OH)4] → Zn(NO3)2 → ZnO.
4. СОЛИ

Соли – сложные вещества, которые являются продуктами полного или частичного замещения атомов водорода в молекуле кислоты атомами металлов, а также продуктами полного или частичного замещения гидроксогрупп в молекуле основания кислотными остатками.
СОЛИ


Средние                 Кислые                           Основные

Двойные                              Смешанные     Комплексные

Средние соли – продукты полного замещения атомов водорода в молекуле кислоты атомами металла:

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O.

сульфат натрия
С точки зрения теории электролитической диссоциации средние соли –это электролиты, которые диссоциируют в водных растворах или расплавах на катионы металла (или катион аммония) и анионы кислотного остатка:

NaNO3 = Na+ + NO3–,

(NH4)2SO4 = 2NH4+ + SO42–;
Ca3(PO4)2 = 3Ca2+ + 2PO43–.
Названия солей тесно связаны с номенклатурой соответствующих кислот (см. таблицу 1). 

Графические формулы средних солей:
Na2CO3                                                            AlPO4
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NaNO3                                                                                         CaCl2
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Al2(SO4)3                                                                          Ca3(PO4)2
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Химические свойства
1. Взаимодействуют с кислотами, если выполняется одно из условий реакций обмена:

3CaCl2 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2↓ + 6NaCl,

AgNO3 + NaCl = AgCl↓ + NaNO3.

2. Взаимодействуют со щелочами, если выполняется одно из условий реакций обмена:

Mg(NO3) 2 + 2KOH = Mg(OH)2↓ + 2KNO3,

Na2SO4 + Ba(OH)2 = BaSO4↓ + 2NaOH.

3. Взаимодействуют в растворах с солями, если выполняется одно из условий реакций обмена:

Pb(NO3)2 + K2SO4 = PbSO4↓ + 2KNO3,

CaCl2 + (NH4)2CO3 = CaCO3↓ + 2NH4Cl.
4. Растворы солей взаимодействуют с более активными металлами, чем металл, входящий в состав соли (кроме щелочных и щелочноземельных металлов, так как в растворе они энергично взаимодействуют с водой):

FeCl2 + Mg = Fe↓ + MgCl2,

CuSO4 + Fe = Cu↓ + FeSO4.

5. Взаимодействуют с кислотными оксидами, если в реакции выделяется газообразный оксид:

t

K2CO3 + SiO2 = K2SiO3 + CO2↑,

t

CaSO3 + SO3 = CaSO4 + SO2↑.

6. При нагревании большинство солей разлагается:

t
CaCO3 = CaО + CO2
(карбонаты щелочных металлов при нагревании плавятся без разложения);
t
CuSO4 = CuO + SO3
(сульфаты щелочных металлов при нагревание плавятся без разложения);
t

2KNO3 = 2KNO2 + O2,

t

2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2,

t
2AgNO3 = 2Ag + 2NO2 + O2.

Кислые соли (гидросоли) – это продукты неполного замещения атомов водорода в молекуле многоосновной кислоты на атомы металла (или аммонийную группу). 
В химических реакциях кислые соли образуются при избытке кислоты или кислотного оксида, которому соответствует многоосновная кислота.

Названия кислых солей образуются прибавлением приставки гидро- к названию соответствующей средней соли:
NaOH + H2SO4 = NaHSO4 + H2O,

гидросульфат натрия
Ca(OH)2 + 2CO2 = Ca(HCO3)2,

гидрокарбонат кальция 
Сa(OH)2 + 2H3PO4 = Ca(H2PO4)2 + 2H2O,

дигидрофосфат кальция
Сa(OH)2 + H3PO4 = CaHPO4 + 2H2O.

гидрофосфат кальция

С точки зрения теории электролитической диссоциации кислые соли – это электролиты, которые в растворах и расплавах диссоциируют с образованием катионов металла (или аммония) и сложного аниона, при дальнейшей диссоциации которого образуются ионы Н+:
NaHСO3 = Na+ + HСO3– (по типу сильного электролита),
HСO3- = H+ + СO32– (по типу слабого электролита);
Al(H2PO4)3 = Al3+ + 3H2PO4– (по типу сильного электролита),
3H2PO4- = 3H+ + 3HPO42– (по типу слабого электролита),
3HPO42- = 3H+ + 3PO43– (по типу слабого электролита).
Графические формулы кислых солей:

NaHSO4                                                          CaHPO4
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Химические свойства
1. Кислые соли взаимодействуют с основаниями с образованием средних либо менее кислых солей:

NaHSO4 + NaOH = Na2SO4 + H2O,
Ca(H2PO4)2 + Ca(OH)2 = 2CaНPO4 + 2H2O,
Ca(H2PO4)2 + 2Ca(OH)2 = Ca3(PO4)2 + 4H2O,

2NaHCO3 + Ba(OH)2 = BaCO3 + Na2CO3 + 2H2O.

2. Кислые соли взаимодействуют с кислотами, если:

а) образуется более летучая или слабая кислота:

NaHCO3 + HCl = NaCl + CO2↑ + H2O,

б) образуется более кислая соль:

Na2HPO4 + H3PO 4 = 2NaH2PO4.

3. Кислые соли вступают в реакции обмена с другими солями, если выполняется одно из условий реакций обмена:

Ba(HCO)3 + Na2SO4 = BaSO4 + 2NaHCO3.
Основные соли – это продукты неполного замещения гидроксогрупп в молекуле многокислотного основания на кислотный остаток. Основные соли образуются при избытке основания. 

Названия основных солей образуются путем прибавления к названию соответствующей средней соли приставки гидроксо:
Ca(OH)2 + HCl = CaOHCl + H2O,

                    гидроксохлорид кальция
2Сr(OH)3 + H2SO4 = (Cr(OH)2)2SO4 + 2H2O,

               дигидроксосульфат хрома (III)
Сr(OH)3 + H2SO4 = CrOHSO4 +2H2O.

               гидроксосульфат хрома (III)
С точки зрения электролитической диссоциации, основные соли – это электролиты, которые диссоциируют на анион кислотного остатка и сложный катион, при дальнейшей диссоциации которого образуются гидроксид-ионы ОН–:
MgOHCl = MgOH+ + Cl– (по типу сильного электролита),
MgOH+ = Mg2+ + OH– (по типу слабого электролита).
Графические формулы основных солей:

(Cr(OH)2)2SO4                                                          CuOHNO3
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Химические свойства
1. Основные соли взаимодействуют с кислотами с образованием средних или менее основных солей:
2CrOHSO4 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 2H2O;

Al(OH)2Cl + HCl = AlOHCl2 + H2O.

2. Основные соли взаимодействуют со щелочами, если:

а) образуется более основная соль:

2AlOHSO4 + 2NaOH = (Al(OH)2)2SO4 + Na2SO4;
б) образуется труднорастворимое основание:

MgOHCl + NaOH = Mg(OH)2 + NaCl.

3. Основные соли вступают в реакции обмена с другими солями, если выполняется одно из условий реакций обмена:

(CaOH)2SO4 + BaCl2 = BaSO4 + 2CaOHCl.

Двойные соли – это сложные вещества, состоящие из атомов двух различных металлов и остатка одной кислоты. Например, KNaCl2 (KCl∙NaCl) – хлорид натрия-калия (сильвинит), KAl(SO4)2 – сульфат алюминия-калия.
При электролитической диссоциации двойные соли образуют катионы металлов и анионы кислотного остатка:

KAl(SO4)2 = K++ Al3+ + 2SO42–.
Смешанные соли – это сложные вещества, состоящие из атомов одного металла и остатков двух различных кислот. Например, Cа(ClO)Cl – хлорид, гипохлорит кальция.

При электролитической диссоциации смешанные соли образуют катионы металла и анионы кислотного остатка:
Cа(ClO)Cl = Cа2+ + ClO– + Cl–.

Комплексные соли – сложные вещества, содержащие в своем составе сложный комплексный ион, способный к самостоятельному существованию в водных растворах или расплавах. Например:

Na3[AlF6] – гексафтороалюминат натрия; 

[Ag(NH3)2]Cl – хлориддиаммин серебра (I); 

K3[Fe(CN)6] – гексацианоферрат (III) калия.
Строение комплексных соединений:

Na3+ [Fe(CN)6]3+

внешняя сфера    внутренняя   сфера           координационное число

комплексообразователь     лиганды

Суммарный заряд внутренней сферы (сумма заряда комплексообразователя и общего заряда лигандов) компенсируется зарядом внешней сферы.

Комплексообразование в большей степени характерно для переходных металлов, т.е. для d-элементов и почти не характерно для       s-элементов.
Координационное число зависит от заряда комплексообразователя. В большинстве случаев сохраняется зависимость, показанная в таблице 2.
Таблица 2 – Зависимость координационного числа от степени окисления комплексообразователя 

	Степень окисления комплексообразователя
	+1
	+2
	+3
	+4

	Координационное число
	2
	4
	4; 6
	6; 8


Различают первичную и вторичную диссоциацию комплексов. Первичная диссоциация – это диссоциация на ионы внутренней и внешней сферы, протекающая по типу сильного электролита: 
Na2[Zn(OH)4] = 2Na+ + [Zn(OH)4]2–.

Вторичная диссоциация – это диссоциация комплексного иона, протекающая по типу слабого электролита:
[Zn(OH)4]2– = Zn2++ 4ОН–.

Упражнения по теме «Соли»
1. Даны следующие вещества: К2O, НСl, FeBr3, K2CO3, Cu(OH)2, (CaOH)3PO4, НNO3, MnSO4, NaHS. Выпишите формулы солей, укажите, к какому типу относится каждая соль. 

2. Классифицируйте и назовите следующие соли: MgHPO4, Cu(NO3)2, (ZnOH)2S, Рb(HSO4)2, BaBr2, [Al(OH)2]2SO3, Fe(H2PO4)2, Na2SiO3, KHS.

3. Из приведенного перечня веществ выпишите формулы средних, кислых и основных солей, назовите их: KHCO3, ZnSO4, MgOHCl, BeOHNO3, NaHSO4, Ba(NO3)2, Al(OH)2NO3, Ca(H2PO4)2, (CuOH)2CO3.
4. Напишите молекулярные формулы следующих солей:

а) дигидрофосфат натрия,

б) сульфат алюминия,

в) гидроксосульфат цинка,

г) дигидроксонитрат алюминия,

д) бромид железа (III),

е) гидрокарбонат бария,

ж) гидроксосиликат кальция,

з) перманганат калия,

и) хромат натрия,

к) гидросульфид железа (II). 

5. Напишите молекулярные формулы нормальных и кислых солей, которые могут быть получены в результате замещения:

а) атомов водорода в молекуле фосфорной кислоты атомами алюминия,

б) атомов водорода в молекуле сероводородной кислоты атомами бария,

в) атомов водорода в молекуле фосфорной кислоты атомами калия. Назовите эти соли.

6. Напишите  молекулярные формулы нормальных и основных солей, которые могут быть получены в результате замещения:

а) гидроксидных групп в молекуле Аl(ОН)3 кислотными остатками серной кислоты,
б) гидроксидных групп в молекуле Са(ОН)2 кислотными остатками азотной кислоты.

Назовите эти соли.

7. Напишите молекулярные формулы нормальных солей, которые могут быть получены в результате замещения в молекуле амфотерного гидроксида Zn(OH)2:

а) гидроксидных групп кислотными остатками серной кислоты;

б) атомов водорода атомами калия. Назовите эти соли.
8. Составьте уравнения реакций между соответствующими кислотами и основаниями, приводящих к образованию следующих солей: Ni(NО3)2,  K2S, NaHCO3, BaOHBr, Na2HPO4.

9. Составьте формулы основных хлоридов железа (III) и уравнения реакций превращения этих солей в cреднюю соль – хлорид железа (III).

10. Составьте уравнения реакций получения кислых солей из сернистой кислоты и гидроксидов калия и стронция.

11. Составьте уравнения реакций получения солей:

а) гидроксохлорида кальция;

б) гидроксосульфата хрома (III) 
из соответствующих оснований и кислот.

12. Как из сульфата калия получить гидросульфат, а из гидросульфата – сульфат? Напишите уравнения соответствующих реакций.
13. С какими из перечисленных веществ взаимодействует карбонат натрия: оксид калия, гидроксид кальция, хлорид бария, цинк, серная кислота, гидроксид калия, сульфат магния, оксид фосфора (V)? Напишите уравнения соответствующих реакций.

14. Напишите уравнения реакций, характеризующих генетическую связь между соединениями различных классов, исходя из:

а) кальция и серы;

б) лития и углерода.

15. Как из алюминия, хлорида бария, сульфата меди, серной кислоты получить: а) сульфат алюминия; б) хлорид алюминия? 

16. Какие из веществ могут взаимодействовать между собой: серная кислота, оксид магния, гидроксид калия, оксид фосфора (V), карбонат калия, оксид серы (IV), оксид калия, гидроксид цинка, хлорид бария? Напишите соответствующие уравнения реакций. 

17. С веществами каких классов соединений могут взаимодействовать:

а) оксид калия;

б) гидроксид натрия?

Приведите примеры и напишите уравнения соответствующих реакций.
18. Даны соляная кислота и карбонат кальция. Не расходуя никаких других веществ, получите не менее 11 новых веществ, в том числе 4 простых. Напишите уравнения соответствующих реакций и укажите условия их протекания.

19. Закончите уравнения следующих реакций получения солей:

а) Ca + H3PO4 →

б) Mg + H2SO4 →

в) Fe + HCl →

г) K2O + H2SO4 →

д) CaO + HNO3 →

е) Fe2O3 + H2SO4 →

ж) Аl(ОН)3 + НСlO4 → 

з) Ва(ОН)2 + H3AsO4 →

и) LiOН + Н2СrO4 →

к) Fe(OH)2 + H2SeO4 →

20. Напишите уравнения реакций образования средних солей между следующими веществами:

а) силикатом натрия и азотной кислотой;

б) гидрокарбонатом калия и бромоводородной кислотой; 

в) гидросульфатом калия и гидроксидом калия;

г) гидроксосульфатом алюминия и серной кислотой;

д) гидроксоацетатом алюминия и уксусной кислотой; 

е) гидросульфидом кальция и гидроксидом кальция.

21. Какие из перечисленных солей могут реагировать с разбавленным раствором соляной кислоты: нитрат серебра, сульфат магния, гидросульфит кальция, хлорид натрия, бромид аммония? Напишите уравнения реакций.

22. Какие из перечисленных солей могут реагировать с разбавленным раствором гидроксида калия: нитрат аммония, сульфит калия, силикат натрия, хлорид меди (II), фосфат натрия, бромид бария? Напишите  уравнения реакций.

23. Какие из перечисленных солей, находящихся в водных растворах, могут вступать в реакцию с водным раствором какой-либо другой соли: хлорид натрия, нитрат калия, нитрат меди (II), карбонат натрия, сульфат аммония? Напишите уравнения реакций.

24. Какие из перечисленных солей, находящихся в водных растворах, могут вступать в реакцию между собой: нитрат бария, сульфат железа (II), хлорид магния, йодид калия, сульфид  натрия, сульфат калия. Напишите уравнения реакций.

25. Какие три соли из перечисленных пяти могут одновременно находиться в водном растворе: сульфат магния, карбонат натрия, хлорид меди (II), хлорид бария, нитрат натрия? Приведите два варианта ответа и поясните, сопроводив их уравнениями реакций.

26. Какие соли из перечисленных ниже могут одновременно находиться в водном растворе: нитрат меди (II), бромид аммония, ацетат свинца, йодид кальция, сульфат железа (III), нитрат серебра? Поясните и приведите уравнения реакций.

27. К водному раствору, содержащему дигидрофосфат натрия, постепенно добавляют гидроксид натрия. Какие вещества могут одновременно находиться в растворе? Приведите уравнения химических реакций, учитывая, что возможно несколько вариантов ответа.
28. К водному раствору, содержащему гидрофосфат натрия, постепенно добавляют серную кислоту. Какие вещества могут одновременно находиться в растворе? Приведите уравнения химических реакций, учитывая, что возможно несколько вариантов ответа.
29. Укажите, какие из приведенных ниже пар веществ могут вступать в реакцию в водном растворе. Напишите уравнения протекающих реакций и объясните, почему они протекают:

а) карбонат калия + соляная кислота;
б) гидроксид магния + серная кислота;
в) хлорид бария + нитрат натрия;
г) хлорид кальция + сульфат калия;
д) нитрат серебра + соляная кислота;
е) азотная кислота + гидроксид натрия;
ж) карбонат кальция + азотная кислота;
з) сульфат алюминия + хлорид бария;
и) сульфат железа (II) + гидроксид натрия;
к) нитрат калия + сульфат алюминия;
л) бромоводородная кислота + сульфат калия;
м) нитрат меди (II) + сульфат железа (III);
н) нитрат бария + серная кислота;
о) сульфит кальция + соляная кислота;
п) силикат натрия + нитрат калия;
р) фосфорная кислота + гидроксид кальция;
с) силикат калия + серная кислота;
т) гидроксид железа (II) + карбонат натрия;
у) кремниевая кислота + нитрат магния;
ф) фосфорная кислота + нитрат калия.
30. Осуществите превращения по схемам:

а) ВаСО3 → Ва(НСО3)2 → ВаСО3 → ВаО → Ва(ОН)2;
б) Р → Р2O5 → СаНРO4 → Са(Н2РO4)2 → Са3(РO4)2 → Р → Н3РO4;
в) Аl → Al2O3 → Al2(SO4)3 → Al(OH)3 → AlOHCl2 → AlCl3 → Al → → Na[Al(OH)4] → Аl(NO3)3 → КАlO2 → Аl(ОН)3;
г) КОН → КНСО3 → К2СO3 → КНСО3 → СO2 → Са(НСО3)2 → → К2СО3;
д) Na → NaOH → NaHCO3 → Na2SO4 → NaCl → NaNO3 → NaNO2;
е) Br2 → KBr → K2SO4 → KNO3 → K2SO4 → KCl → Cl2;
ж) H2S → KHS → K2S →KHS → H2S → K2S → H2S → SO2.
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