Неорганическая химия.
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Лекция №1

Тема: Введение. Важнейшие понятия в химии.Основные законы химии.Строение атома.
  Окружающий нас мир разнообразен тем, что каждому виду материи присуща форма движения. Одной из таких форм является химическое превращение, обусловленное взаимодействием атомов.

Атом – наименьшая частица химического элемента, являющаяся носителем его свойств, предел химической делимости материи. Он представляет собой электронейтральную частицу, состоящую из ядра  и электронов. Заряд ядра определяет строение атомов, и следовательно его химические свойства.

  Вид атомов, характеризуется определенной совокупностью свойств и называется химическим элементом. В настоящее время известно 110 химических элементов, из них 92 встречаются в природе в естественном состоянии. В виде изолированных атомов могут находиться лишь элементы, называемые благородными газами. Атомы взаимодействуют друг с другом, образуя молекулы. 

  Молекулы – наименьшая частица вещества, обладающая его характерными химическими свойствами из одинаковых или различных атомов, соединенных в одно целое химическими свойствами. В состав молекул входит различное число атомов. Если молекула построена из атомов одного и того же элемента, то такое вещество называется простым, например: водород Н» и кислород О2. Сочетание различных видов атомов дает сложное вещество, т.е. химическое соединение, например: вода (Н2О). Между понятиями «простое вещество» и «химический элемент» существует различие. Простые  вещества образуются при взаимодействии атомов одного и того же элемента, например: кислород О2 и азот О3. Они состоят из атомов кислорода. Различие заключается в количественном соотношении атомов в молекуле. Итак, кислород может образовать два простых вещества.

  Способность химического элемента образовывать несколько простых веществ называется аллотропией, а сами простые вещества – аллотропическими видоизменениями.

  Важнейшей характеристикой атома является его масса, истинная или абсолютная масса атома элемента чрезвычайно мала. Так, масса атома углерода С 1,99*10ˉ²³ г или 1,99*10-26. Пользоваться такими малыми величинами неудобного, поэтому за единицу атомной массы принимают 1/12 часть атома изотопа углерода с массовым числом 12. Это единица измерения называется атомной единицей массы 1 а.е.м.=1,667*10-27

  Масса атома, выраженная в атомных единицах массы, называется относительной атомной массой.

Например атомная масса железа 56 а.е.м. Это означает, что атом железа 56Fe в 56 раз тяжелее 1/12 массы атома углерода. Так как молекулы состоят из атомов, то можно пользоваться понятиями абсолютной и относительной молекулярной массы.

  Относительной молекулярной массой (Mr) называют массу молекулы, выраженную в атомных единицах массы.

  Например, атомная масса кислорода 16, а молекулярная масса 32. Молекулярная масса серной кислоты (Н2SO4) 98=(2+32+64)
За единицу количества вещества в химии принято такое количество вещества, которое содержит 6,02*10²³ молекул, это число называют постоянной Авогадро.

   Число молекул умноженное на молекулярную массу одной молекулы в а.е.м., умноженное на значение атомной единицы массы в граммах (6,02*10²³*98*1,66*10-24) называется молем.

  Моль – это количество вещества определенной химической формулы, содержащее то же число формульных единиц (атомов, молекул, ионов, электронов, квантов или других частиц), какое имеется в 12г чистого изотопа ¹²С, а именно 6,02*10²³. Масса 1 моль данного вещества называется его молярной массой. Например, молярная масса С1-71 г/моль, NaCl-58.5 г/моль, Na-23 Г/моль, Са-40 г/моль.
                  Химическая формула и  химическое уравнение.

 Используются символы элементов, можно написать формулы химических соединений. Образующиеся составы веществ с помощью химических символов называются химической формулой. С помощью формул можно изобретать ход химических реакций. Химическая реакция это процесс превращение одних веществ в другие, их выражают с помощью хим. уравнений. Например, при взаимодействием сульфата натрия с хлоридом бария происходит общая реакция, при которой образуется хлорид натрия и сульфат бария Na2SО4+BaCl2=2NaCl+BaSO4↓
  Зная формулы вещества можно определить валентность атомов элементов. Под валентностью понимают свойство атомов данного элемента образовывать определенное число связей с атомами других элементов. За единицу принимают валентность атома водорода.  На основании этого валентность азота в аммиаке NH3 =3 серы Н2 S=2. Для определения валентности используют кислородные соединения, зная, что атом кислорода в себя присоединяет два атома одновалентного элемента, например, в соединение Na2O валентность 1, СаО=2, SiO2=4 

                 Классификация химических реакций.
Все химические реакции классифицируются по нескольким признакам. Если процесс сопровождается поглощением или выделением тепловой энергии, делятся на эндотермические и экзотермические.

  Количество тепловой энергии, выделенное или поглощаемое системой в ходе химической реакции в условиях постоянной температуры и постоянного давления, называется тепловым эффектом реакции.

  Химическое уравнение, в которых указывается тепловой эффект реакции, называемой термохимическим. Некоторые химические реакции прекращаются до того, как исходные вещества прореагируют полностью. Это характерно для обратных реакций т.е протекающих в двух противоположных направлениях. Эти реакции называются обратимые и необратимые.

  Все химические реакции можно подразделить на 4 типа.

1. Реакции соединения- это реакции, в процессе которых из нескольких веществ образуется одно новое, более сложное вещество, чем исходные. SO3+H2SO4=H2SO4 
S+O2=SO2        } A+B=AB
2. Реакции разложения -это реакции, в результате которых из сложного вещества образуется несколько новых веществ. Конечными продуктами могут быть как простые, так и сложные вещества.

 2КС1О3=2КС1+3О2
 СаСО3=Са+СО2          }АВ=А+В

3. Реакции замещения- это реакции, в ходе которых число исходных веществ неменяется, а происходит замещение в молекуле атома одного элемента на атом другого.
Fe+CuSO4=FeSO4+Cu

Zn+HCl=ZnCl2+H2      } AB+x=Ax+B

4. Реакции обмена- это реакции, в процессе которых реагирующие молекулы обмениваются своими составами частиц, в результате чего из двух сложных веществ образуется два новых сложных вещества.
BaCl2+Nа2SO4=2NaCl+BaSO4↓
AgNo3+HCl=AgCl↓ +HNO3              } AB+CX=Ax+Bc
5. Реакции нейтрализации (взаимодействия кислот с основаниями) представляют собой частный случай реакции обмена. 
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Лекция№2

    Тема: Строение атома и структура  периодической системы Д. И. Менделеева.
  
Таблица химических элементов была разработана Д. И. Менделеевым в 1870 году. В ней каждый элемент изображен соответствующим символом и занимает определенную клетку. Каждая клетка – занумерованное место.

 
 Периодическая система элементов основана на двух основных типах закономерностей:
1. Закономерности, проявляющиеся в вертикальных рядах (группы);

2. Закономерности, проявляющиеся в горизонтальных рядах (периодах) и связаны с последовательным увеличением порядкого номера.

 
 В горизонтальных рядах свойства простых веществ изменяются от металлических к неметодическим; элементы (кроме гелия, неона и аргона) образуют водородные и кислородные соединения, физические свойства которых изменяются от твердых к газообразным; химические свойства водородных соединений изменяются от восстановительных к окислительным; свойства оксидов и гидроксидов изменяются от основных к кислотным через амфотерные.

 
 Горизонтальный ряд элементов, в котором имеет место закономерное изменение свойств элементов от типично металлических к типично неметаллическим и далее к благородным газом, называется периодом.

  В периодической системе 7 периодов, из них 1,2,3 – называются малыми, 4,5,6,7 – большими.

  Периоды содержат разное число элементов.

  В 1 периоде 2 элемента (водород и гелий).

  Во 2 и 3 периоде по 8 элементов, в 4 и 5 по 18, в 6-32, в 7-(не завершенном) периоде – 24 элемента.

  Каждый период (кроме первого) начинается щелочным металлом и заканчивается благородным газом.
  В первом периоде водород обозначен дважды, он является единственным элементом, чье место не зафиксировано, его можно рассматривать как аналог щелочных металлов, и как аналог галогенов. Периодическая система элементов содержит 10 рядов. Каждый большой период состоит из четного и нечетного рядов. Во всех четных рядах больших периодов содержатся металлы, в нечетных рядах свойства элементов изменяются слева на право. Элементы с порядковыми номерами 58-71 называются лантаноиды, элементы 90-103 – актиноиды.

  Вертикальные графы, представляющие собой совокупность элементов, обладающих одинаковой валентностью в высших оксидах, называются группами.

  Номер группы указывают на высшую, положительную степень окисления, исключения в 1 группе медь и золото (Au2³O3;Cu²O) 

  Каждая группа делится на 2 подгруппы – главную и побочную. Главные подгруппы состоят из элементов как малых и больших периодов. Элементы четных рядов больших периодов составляют побочные подгруппы. В главной подгруппе 7 группы находятся типичные неметаллы – галогены, а в побочной подгруппе металлы: марганец, технеций, рений. В 1 группе главной подгруппы щелочные металлы, в побочной подгруппе (медь, серебро, золото). Различие главных и побочных подгрупп отражены в периодической системе смещением их вправо и влево. Благородные газы объединены в 8 группу.

                                  Порядковый номер.

  Все элементы в периодической системе пронумерованные номером называются порядковым, они соответствуют их атомным массам, исключение составляют элементы, занимающие места, не соответствующие их атомным массам: аргон, калий (18 и 19); кобальт и никель (27 и 53); торий и протактиний (90 и 91).

                          Металлы и неметаллы в системе элементов.

  Все металлы расположены в левой и центральной части таблицы. Для металлов характерны электрическая проводимость, теплопроводность, металлический блеск, пластичность.

  Из 110 химических элементов более 80% приходится на металлы: во 2 периоде – литий и бериллий; 

                  В 3 периоде – натрий, магний, алюминий;

                  В 4 периоде – 14 от калия до галлия;

                  В 5 периоде – от рубидия до олова;

                  В 6 периоде – от цезия до полония;

                  В 7 периоде – 23 элемента от Франция до 110 элемента.

  Элементы, расположенные в системе элементов справа – неметаллы, они не проводят теплоту и электричество, 7 неметаллов: водород, азот, кислород, фтор, хлор, бром, йод образуют простые вещества в виде двухатомных молекул. Благородные газы – одноатомные. Остальные неметаллы могут существовать при нормальных условиях, как в кристаллическом, так и в аморфном состоянии.

  К полуметаллам, т.е проявляющим свойства металлов и неметаллов относится: бор, кремний, германий, мышьяк, сурьма, теллур, астат.

  Внутри каждого периода располагается элемент, проявляющий частично металлические и неметаллические свойства, переход от металла к неметаллу происходит постепенно: в начале периода преобладают металлические свойства, в конце – неметаллические. Это достигается благодаря элементам, которые проявляют двойственные свойства. 

           Тема:  Основные классы неорганических соединений.

               Оксиды. Кислоты. Основания. Соли.
Химические соединения делятся на простые и сложные. К простым относятся металлы и неметаллы. Сложные вещества в неорганической химии делятся на 4 класса: оксиды, основания, кислоты, соли.

  
Оксидами называются сложные вещества молекулы которых состоят из двух различных видов атомов, один из которых – кислород. При обозначении оксидов поддерживаются следующих причин:

1. при написании формул кислород всегда ставят на второе место – NO,CaO
2. в названиях оксидов вначале пишут оксид, затем название второго элемента в родительном падеже: ВаО – оксид бария.

3. если элемент может образовывать несколько оксидов, то после название элемента указывают степень окисления; N2O5 - оксид азота (5), Fe2O5 - оксид железа (3).

  В названиях наиболее распространенных оксидов соотношение NO2 - диоксид азота.

                                    Получение оксидов и их свойства.

  Оксиды получают: 

1. взаимодействием простых веществ с кислородом

C+O2=CO2
2. взаимодействием сложных веществ с кислородом

2H2S+O2=H2O+SO2
3. разложением нитратов, карбонатов, сульфатов, гидроксидов

- 2Cu(NO3)2=2CuO+4NO2+O2
- CaCO3=CaO+CO2
- Fe2(SO4)3=Fe2O3+3SO2
- Cu(OH)2=CuO+H2O

4. окисление металлов оксидами других элементов

2Al+Cr2O3=2Cr+Al2O3
5. взаимодействием металлов и неметаллов с кислородосодержащими кислотами

Cu+4HNO3=Cu(NO3)2+2NO2+2H2O

6. разложение высших оксидов или доокислением низших оксидов

4CrO3=2Cr2O3+3O2
4FeO+O2=2Fe2O3
2CO+O2=2CO2
Различают солеобразующие и несолеобразующие оксиды. К несолеобразующим относятся такие, которые не образуют ни кислот, ни оснований. Солеобразующие делятся на основные, кислотные и амфотерные.

  Основными называют оксиды, образующие соли при взаимодействии с кислотами и кислотными оксидами.

  Например. NaO, CaO, MgO- является  основными ,так как им соответствуют основания NaOH, Ca(OH)2 . Оксиды Fe2O3, CuO, Ag2O взаимодействуют с кислотами с образованием солей, поэтому считаются основными:

Fe2O3+6HCl=2FeCl3+3H2O

CuO+H2SO4+CuSO4+H2O

Ag2O+HNO3=2AgNO3+H2O

  Кислотами называются оксиды, образующие соли при взаимодействии с гидроксилами и основными оксидами. Кислотные оксиды образуются неметаллами.

  Например. N2O3, Cl2O7,SO3

  Амфотерность оксидов заключается в способности одного и того же соединения проявлять как кислотные, так и основные свойства.

  Амфотерными называются такие оксиды, которые ведут себя как основные оксиды при взаимодействии с кислотами и как кислотные при взаимодействии с основаниями:

ZnO+2HCl=ZnCl2+H2O
ZnO+2NaOH=Na2ZnO2+H2O
                                                Гидроксиды (основания).

  Гидроксилами называются сложные вещества, в молекуле которых атом металла связан с одной или несколькими гидроксогруппами. 

  При написании названий оснований сначала пишут слово гидроксид, затем название металла в родительном падеже: гидроксид натрия NaOH, гидроксид кальция Са(ОН)2 Гидроксиды, образованные щелочными и щелочноземельными металлами называются щелочными NaOH, Ca(OH)2, KOH
                       Получение гидроксидов и их свойства.

1. взаимодействием основных оксидов с водой CaO+H2O=Ca(OH)2

2. взаимодействием активных металлов с водой: 2Na+2H2O=2NaOH+H2

3. реакцией обмена между солями и гидроксидами: CuSO4+2NaOH=Cu(OH)2+Na2SO4 

4. электролизом водных растворов солей щелочных металлов: 

NaCl+2H2O-2NaOH+H2+Cl2

  Основания активно взаимодействуют с кислотами, кислотными и Амфотерными оксидами:NaOH+HCl→NaCl+H2O
Ca(OH)2+CO2→CaCO3+H2O

                                          Кислоты.

  Кислотами называется сложные вещества, в состав молекул которых входят атомы водорода, способные замещается атомами метала. Различают одноосновные (HCL HNO3) двухосные (H2SO4 H2S) трех основные (H3PO4) и т.д в зависимости от электрического состава различают два вида кислот:

  
Кислородосодержащие (H2SO4) и без кислородные (HCL) . Бес кислородных кислотах к названию кислотного остатка добавляют и д.р (хлорид водорода -HCL, сульфид водорода H2S ) и т.д в кислосодержащих кислотах названия приобретает суффикс ат или ит SO²ˉ4 сульфат, CKO3 хлорат, SO²ˉ3сульфит. Чтобы показать различает между степенью окисления атомов в кисло- содержащих кислотах используются суффиксы- ист, - аватист,- ават,- истая,- ватистая.

  Например. H2SO4 - серная, HNO2-азотистая, H2SO3 – серная HCLO - хлорноватистая HCLO3 - хлорная. Получение кислот и свойств.

1. непосредственный взаимодействием нейтрала с водородом H2+Cl2 2HCl
2. действие сильных кислот на соответствующей соли Fe S+2HCl FeCl2+H2S
3. большинство кислот то содержащих кислот получают взаимодействием окислов с водой SO3+H2O→H2SO4

                                      Соли.

  
Солью называют сложное вещество – продукт полного или частичного смещение атомов водородов в молекуле кислоты или продукт полного или частичного замещения гидроксигркппы в молекуле основания на кислотной остаток.

  Например. 2 типа солей Na2SO4 продукт полного замещения водорода на атомы натрия и NaHSO4 продукт частичного замерзания атома водорода. В зависимости от палитры размещений различают средние кислотные и основные соли, средние или нормальные. например: Ca3(PO4)2, Mg, SO4, K, K2SO4 продукты полного замещения атомов водородов в молекуле кислоты на атомы металлов.

 
Кислотные соли.

  Например. Ca (H2PO4)2 CaHPO4 Na HSO4 - продукты неполного частичного замещения атомов водорода в молекуле кислоты и атом металла.

  
Основные соли.

  Например. Ae(OH)SO4 Mg(OH)Y- продукты частичного замещения гидроксидной группы в молекуле основания на кислотный остаток.

  Получение солей и их свойства.

1. взаимодействие металла с нейтралом Mg+Cl2=MgCl2

2. взаимодействие металлов с кислотами Zn+2HCl→ZnCl2+H2

3. взаимодействие металлов с солями CH+HgCl2→CuCl2+Hg
4. взаимодействие основных оксидов с кислотами CaO+2HCL→CaCl2+H2O
5. взаимодействие кислотных оксидов с оснований Ca(OH)2+CO2→CaCO3+H2O
6. взаимодействие кислот с основанием 2NaOH+H2SO4→Na2SO4+2H2O
7. взаимодействие кислотных оксидов с солями Na2CO3+SO3→Na2SO4+2H2O
8. взаимодействие солей между собой AgNO3+NaCl→AgCl+NaNO3

9. взаимодействие солей с основаниями CuSO4+2NaOH→Cu(OH2)↓+Na2SO4

10. взаимодействие соли с кислотой 2NaCl+U2SO4→Na2SO4+2HCl  

Неорганическая химия.

2курс 3 семестр

Лекция № 7
Комплексные соединения.
  
Комплексные соединения – это молекулярные соединения сочетании компонентов которых приводит к образованию сложных комплексных ионов способных к свободному существованию. В развитии К. С. Большую роль сыграли русские ученные Черняев, Курнаков. Наибольшие популярные признаки получило теория Венера. В соответствии с координатной теории комплексные соединения состоят из внутренней и внешней сферы. Во внутреннюю сферу входит центр. Атом или ион- комплексообразователь, окруженный связанными с ним лигандами. Эти и есть комплексное частица. Заряд ее определяется как сумма зарядов составных частей. В хим. формуле комплексная частица заключается в квадратные скобки.
[Pt(NH3)4]²                 [Fe(CO)5]
  В этих комплексных соединениях центральными является ион Pt², Fe
  
Лигандами служат центральные молекулы аммиака и оксида углерода (I I). Число лигандов, связанных с  центральными атомами, называется координационным. Чаще всего, коордицинационное число равна 4 или 6. В нашем примере корд. Число 4, 5. Атомы внешней среды записываются после комплексных ионов, катионы – перед ними. 
K2  [Zn(CN)4 ]
                Классификация комплексных соединений.

 Комплексные соединения классифицируются в зависимости от заряда комплексной частицы, природы лигандов и по другим признакам.

          1. комплексные электролиты и не электролиты.

  Если комплексные соединения содержит внешнюю и внутреннею сферы, то они в растворе диссациируют на ионы внешней сферы и комплексные ионы.

K3 Fe(CN)6=3K+Fe(CN)³ˉ6
   Чем больше число и заряд ионов, тем выше электропроводимость. 
        2. катионные, анионные и не тральные комплексы.

  Эти комплексы выделяю в зависимости от заряда комплексного иона.

         Катионные                          Анионные                           Нейтральные
[Ae(H2O)6]Cl3                              K2 [BeF4]                               [Pt(NH3)2Cl2]
[Ag(NO3)2]CL                               K3 [Al(OH)6]                          [Ni(CO)4]
       3. комплексы по природе лигандов.

а) комплексы типа двойных солей (ацидокомплексы)

K2[Pt Ci6]
б) аммиачные комплексы

[Cu(NH3)4] SO4
в) аквакомплексы (цедраты)

[Cu(H2O)4] SO4 H2O или Cu SO4 5H 2O
г) смешанные комплексы т.е комплексы содержащие лиганды.

K2 [PtCL2Bz2]
       4. комплексные кислоты, основание, соли

H4 [Fe(Cn)6]
       5. многоядерные комплексные соединения

  это соединения, в которых один лигант связан сразу с двумя центральными атомами, образуя между ними мостик.

[Co(NH3)5-NC-Co(CN)5]
                                          NH2
                                         /      \

                            [(NH3)3 CO-CO-CO(NH3)3] 

      6. хелатные или внутрикомплексные соединения.

  В состав многих К.С могут входить сложные лиганды, связанные с центральным атомом более чем одной донориакценторной связью. Такие лиганлы занимают 2 и более коордицинационного места и называются полидентатными. Комплексные соединения, содержащие эти лиганды называются халатными или внутрикомплексными соединениями.

                Диссоциация комплексных соединений.

  Сведение, в состав которых входит комплексные типы – сильные электролиты полностью диссациируют растворах. 

K3 [Co(No2)6] ↔3K+[Co(No2)6]³ˉ
  Комплексные кислоты и основания сильнее, чем простые соединения, от которых они производятся.

HCN                                                            H4[Fe(Cn)6]
  слабая кислота                                   сильная кислота

                   Значение комплексных соединений.

  Значение кислотных соединений определяется спецификой их структурной и свойств. Их широко используют в качественном и в калличественном анализе. Велика роль К.С биохимии – это два вещества хлорофилл и гемоглобин, представляющие соединения магния и железа. Хлорофилл играет важную роль в протекании фотосинтеза, а гемоглобин осуществляет перенос кислорода из крови к тканям. Динатриевая соль, этилен, диаминтетрауксусной кислоты (ЭДТА) – трилон Б способна образовать комплексные соединения со многими металлами, в том числе и с Са, это дает возможность применять при заболеваниях, сопровождающихся избыточным отложением солей в организме. Кобальт также является центральным атомом К.С называемой в медицине витамин В12, применяемый при анемии.
              Номенклатура комплексных соединений.
  Названия комплексного соединения должно быть составленной так, чтобы хим. Формуле должно соответствовать одно определенное название.
  1. в названии комплексной частицы сначала ставят наименование лигандов, потом центрального атома.

  2. количество лигандов определяют греческими числительными моно (1), ди (2), три (3), титра (4), пенто (5), гексо (6), генто (7), окта (8).
  3. название лиганда, представляющего собой нейтральные молекулы, обычно не изменяют. Исключение, составляют.

  Аммиак в комплексах «амин»;

  Вода в комплексе «аква» 

  К названиям лигандов добавляют окончание о

4. наименование центральных ионов соответствует латинским названием элементов. Если молекулы нейтрально, то употребляют русские названия.
Fe(Co) 5 – пентокарбонил железо

5. к названиям центральных атомов в комплексных анионах добавляют суффикс ат

[Fe(Cn)6]4- гексодиамоферрат

6. сначала называют заряженные лиманды, потом нейтральные [Co(NH3)3(NO2)3]³ - трининтротриаминкобальт

7. сначала называется катион, потом анион независимо от ого, какой из них является комплексным.

K2[Zn(CnS)4] - калия тетрадоноцинкат.

8. для сложных лигандов, которые сами содержат числительные, употребляются особые числительные био (2), трое(3), тетракис (4)
[Pt(P(C6H5)3)2Cl2] - дихлорбиотрифенилфосфинплатина (I I)

               Изомерия комплексных соединений.

1. ионизационная изомерия

2. гидратная изомерия

3. координационная изомерия

4. координационная полимерия

5. геометрическая изомерия 
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Лекция № 5
Тема: Растворы. Учение о растворах.


 Растворы – гомогенные системы переменного состава, состоящие из двух и более компонентов. Тот компонент, который количественно преобладает и находится в том же агрегатном состоянии, что и образующийся раствор, называется растворителем. Свойства растворов зависит от размеров распределенных частиц. Различают взвеси (суспензии, эмульсии), коллоидные и истинные растворы. Частицы взвесей имеют размер больше 10 – 10 м . Они неустойчивы: взвешенные частицы либо оседают, либо всплывают на поверхность в зависимости от соотношении плотностей. Если распределенное вещество находится в виде отдельных молекул, система является устойчивой и не разделяется с течением времени. Такие системы называются истинными растворами. Промежуточными между истинными растворами и взвесями являются коллоидными растворы, в которых размеры распределенных частиц составляют 10 – 10 м. Основным признаком растворов является их однородность. Состав любого раствора может быть выражен как качественно, так и количественно. Растворы бывают разбавленные и концентрированные.

  Раствор, содержащий относительно малую долю растворенного вещества, называется разбавленным, а раствор с относительно высоким содержанием растворенного вещества – концентрированным. Например, концентрация H2SO4-98%, HCl- 30%. Доля вещества в массе, объема или моле раствора называется концентрацией.

                                 Способы выражения концентрации растворов.

    Массовая доля растворяемого вещества – отношение массы растворяемого вещества к общей массе раствора.
 WB=mв/m
 WB- массовая доля вещества в растворе
 mB - масса растворимого вещества

 m - масса раствора.

  Массовую долю выражают в процентах.

  Например, массовая доля CuCl2 в растворе составляет 0,1 и 10%, это значит в 100г раствора содержится 10г CuCl2 и 90г воды.

               WB= 10٪100=0.1
 
 Мольная доля – это отношение числа молей данного вещества в растворе к общему числу молей растворимого вещества и растворителя. Например, в смеси содержащей 0,16 моля порошка железа и 0,48 моля порошка магния, мольная доля железа равна 0,25

0,16+0,48=0,64  общее число молей
__0,16_       
    0,64       =0,25
0.16 ٪0.64=0.25

  Молярная концентрация – это отношение число молей растворимого вещества к объему раствора.

       C=n٪v
 n - количество растворимого вещества в молях 
 v - объем раствора в литрах.

  Пример 1.

  В 135г воды растворено 15г соли. Какова массовая доля соли в полученном растворе?

  Решение: Определяем массу раствора: 135+15=150г.

  Находим концентрацию исходя из пропорции: 

150г раствора – 15г соли

100г -х

х=10г соли. Массовая доля соли 10%.

Пример 2.

  Сколько граммов соли и воды требуется для приготовления 500г раствора с массовой долей 18%.

Решение: Определяем массу соли, необходимой для приготовления 500г раствора с массовой долей 18%.

100г раствора – 18г соли
500г раствора – х

х=90г соли.

  Определяем массу воды, требуемой для получения 500г раствора:

500 – 90=410г воды.

Ответ 90г соли, 410г воды.

Растворимость вещества называется его способность растворяться в данном растворителе. По растворимости твердые вещества делят на легкорастворимые, трудно растворимые, практически нерастворимые. Если в 100г воды при t 20ºС растворяется более 10г вещества, то такое вещество называется легкорастворимым. Если растворяется 0,01 – 1г вещества, то такое вещество называется труднорастворимым. Если же растворяется менее 0,01г вещества, то относится к практически нерастворимым.

  
Растворение представляет собой сложное физико – химическое явление. Растворение одного вещества в другом протекает по одному или нескольким механизмам. Например, взаимодействие метала с кислотой является химическим растворением, оно осуществляется в результате контрольного химического превращения: Mg+2Cl→MgCl2+H2↑
  
Если растворение не сопровождается выраженной реакцией, как при химическом растворении, то процесс взаимодействием молекул растворимого вещества с молекулами растворителя, которое называется сольвацией. Если в качестве растворителя используется вода, то процесс называется гидратацией, а продукты взаимодействия гидратами. При растворении веществ происходит разрыв связей в молекулах между ионами, атомами, молекулами, что требует затрат энергии. Одновременно происходит взаимодействие части растворяемого вещества с растворителями, сопровождающиеся выделением энергии. Если энергия, затраченная на разрыв связей в исходном веществе, больше чем выделившаяся при образования солевата, то наблюдается снижение t раствора, если наоборот повышение   t раствора.
  
Тепловая энергия, выделяемая или поглощаемая при растворении веществ, называется теплотой растворения.

  
Растворы высокомолекулярных соединений – это растворы с веществами с молекулярной массой от нескольких тысяч до миллиона и более. Молекулы ВМС – гигантские образования, состоящие из сотен или даже тысяч обычных атомов. Растворы ВМС являются гомогенными и гетерогенными системами. Растворению ВМС присутствует набухание. Набухание ВМС не всегда заканчивается его растворенном, набухание может быть неограниченным и ограниченным. Неограниченное набухание заканчивается растворами, ограниченное набухание заканчивается образованием эвтектического геля. В медицинской практике из растворов ВМС применяются растворы желатина, крахмала.
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Лекция №6
Тема:Гидролитические процессы:различные

типы  гидролиза солей.

  Химическая чистая вода характеризуется низкой электропроводимостью. При растворении в воде небольших количеств раствора солей, кислот или оснований электрическая проводимость раствора увеличивается 

Вещества, растворы или расплавы которых проводят электрический ток, называется электролитами. Изучение разбавленных веществ не электролитов показало, что температура кипения, давление пара, температура замерзания зависит только от концентрации частиц растворенного вещества и не зависят от индивидуальных свойств растворенного вещества.

 Иначе проявляется свойства растворов электролитов. Малярный раствор хлорида натрия характеризуется такой температурой замерзания, которая соответствует удвоенной концентрации вещества. Это объясняется увеличением частиц. Это гипотеза была выдвинута шведским химиком Аррениусом, предложившим что молекулы электронов в воде распадаются на ионы. 
Процесс распада электролитов на ионы под влиянием растворителя называется электролитической диссоциацией.

Таким образом, при растворении соли в воде образуются заряженные частицы Na, Ci , которые особенно перемещаются в растворе, благодаря чему раствор проводит электрический ток. Распад электролита на ионы происходит в результате сложного физико- химического взаимодействия молекул с молекулами воды.

                              Степень диссоциации.

  Для количественной оценки диссоциации важное значение имеют такие параметры, как степень и константа диссоциации. Степень электрической диссоциации – это доля продиссоциировавших молекул от всего числа молекул электролита то есть отношение числа молекул, распавшихся на ионы к исходному число молекул растворимого вещества.

n - число распавшихся молекул                              
N - исходное число растворившихся молекул.

  Степень диссоциации можно выразить в процентах %         @=n٪N*100%
  Степень диссоциации электролитов зависит от концентрации растворов; с понижением концентрации  уменьшается взаимодействие ионов в растворе, приводящее к образованию молекул, поэтому степень диссоциации возрастает. 
По степени диссоциации в не очень разбавленных растворах электролиты принято делить на сильные, средние и слабые. Сильные электролиты имеют   ₤ > 30%,электролиты средние силы от 3 до 30%, у слабых ₤ <3%
  
К сильным электролитам в водных растворах относятся соли неорганических кислот (HNO3, HCE, H2CO4, HCEO4) , а также гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов. Электролитами средней силы являются H2SO3, H3PO4. Электролиты слабые – H2S, H2SIO3, H3BO3, CU(OH)2 Cr(OH)3
                  Представление о кислотах и основаниях.

  Кислота и основание диаметрально противоположны по своим классам соединений. Кислотой называются электролиты, которые при диссоциации высвобождают ионы водорода, то есть кислоты являются источниками иона Н+

Свойства кислот (взаимодействие с молекулами, основанными оксидами, основаниями )обусловлены наличием ионов Н+

Для многоосновных кислот характерна ступенчатая диссоциация

H3PO3↔H+PO4 1 степень

H2PO4↔H+HPO²4 2 ступень
HPO4↔H+HPO³ˉ4 3 ступень
  
Основания характеризуются тем, что в их молекулах атомы металла связаны с ОН- группами. Растворы оснований проводят электрический ток, следовательно они диссоциируют на ионы так как основания нейтрализуют кислоты, то в растворе должны быть такие ионы, которые способны связывать ионы водорода с образованием воды. Такими ионами могут быть только ионы ОН¯

NaOH↔Na++OH-           1 ступень
Ca(OH)2↔Cа 2++2OH-      2 ступень
  
Основания – это электролиты, которые при диссоциации высвобождают гидроксид – анионы. Для оснований, содержащих две и более гидроксидные группы как и в случаи многоосновных кислот, наблюдается ступенчатая диссоциация;

Zn(OH)2↔ZnOH+OH    
Zn(OH)2↔Zn²+OH
  
Определение Бренстеда – Лоури характеризует кислоты как вещества, высвобождающиеся протоны (доноры протоны), а основания- как вещества, способные соединяться с протонами (акценраты протонов). Следовательно реакция нейтрализации сводится к переносу протонов от кислоты к основанию. Теряя протон, кислота превращается в основание, присоединив протон становится кислотой. Такая взаимосвязь между кислотами и основаниями может быть выражена уравнениями, сумма которых представляет собой реакцию нейтрализации.

 
  Из определения БРеНСТЕДА-ЛОУРИ следует, что вода способна не только отдавать, но и присоединять протоны и поэтому обладает амфотерными свойствами. В присутствии более сильных оснований вода ведет себя как кислота, а в присутствие боли сильных кислот – как основание:

H2O+NH3↔NH4+OH
HCl+H2O↔H3O+Cl
 
По определению Льюиса кислота – это вещество, которое акцептирует электронную пару, основание – это вещество, которое предоставляет электронную пару. Исходя из этого взаимодействие между кислотой и основанием сводятся к формированию ковалентной связи по донорно-акцепторному механизму:
NH3+H→NH4 
Аммиак является основанием, так как представляет протону электронную пару.

                                 ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ.

 
 Соли – это электролиты, которые в водных растворах диссоциируются на катионы металлов и анионы кислотных остатков. При растворении солей в воде происходит химическое воздействие ионов соли с ионами воды Н и ОН¯, в результате чего образуются слабые электролиты. В растворе в зависимости от природы исходной соли накапливается либо Н, либо ОН¯ и раствор приобретает кислую или щелочную реакцию.
  Процесс взаимодействия ионов соли с водой, приводящий к образованию слабого электролита, называется гидролизом. Рассматривая соли как продукты взаимодействия кислоты с основанием, можно разделить их на четыре типа.

1. соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой

2. соли, образованные сильным основанием и слабой кислотой

3. соли, образованные слабым основанием и слабой кислотой

4. соли, образованные слабым основанием и слабой кислотой

1. Соли, образованные сильными основанием и сильной кислотой. 
Такие соли гидролизу не подвергаются, среда в растворах солей нейтральная (рН=7,0)
2. Соли образованным сильным основанием и слабой кислотой.
Пример. Гидролиз Na2Co3
                                 Na2CO3+HOH=NaHCO3+NaOH
1ступень

2Na+CO²ˉ3+HOH↔2Na+HCO3ˉ+OHˉ
CO²ˉ3+HOH↔HCO3ˉ+OHˉ
2 ступень
Na+CO3H2O↔H2CO3+Na+OH
HCO3+HOH↔H2CO3+OH
  Ионы ОН¯ в растворе в избытке, придают среде щелочную реакцию (рН,>7,0)

3. Соли образование слабым основанием и сильной кислотой.

Пример. Гидролиз CuCl 

CuCl2+HOH↔Cu(OH)Cl+HCl
1 ступень.

Cu2+2Cl+H2O↔CuOH+2Cl+H
Cu2+H2O↔CuOH+H
2 ступень.

CuOH+Cl+H2O↔Cu(OH)2+H+Cl
CuOH+H2O↔Cu(OH)2+H
Растворы имеют кислую реакцию (рН<7,0), так как в растворе ионы Н в избытке.

4. Cоли, образованные слабым основанием и слабой кислотой. 

Гидролиз этого типа солей называют гидролизом по аниону и катиону.

рН среды растворов таких солей зависит от относительной силы образующихся слабых кислот и оснований, и может быть нейтральной, слабой или слабощелочной при повышенной температуре гидролиз усиливает и реакция идет до конца.
                 Окислительно - восстановительные процессы.  

 
 При формировании ионной связи происходит перенос электрона от одних атомов к другим, вследствие чего образуются заряженные частицы – катионы и анионы.

 
 Отдача электронов называется окислением, а присоединение электронов – восстановлением.

  
Условный электрический заряд, который возник бы на атоме, если бы обобществленная пара электронов перешла к более электроотрицательному атому, называется степенью окисления.

  
Степень окисления можно определить для каждого атома в любом соединении, руководствуясь положением:

1. Способность оттягивать электроны возрастает с лева на право по периоду. Значит, положительная степень окисления будет у атома с меньшей электроотрицательностью и отрицательная у атома с большей электроотрицательностью.

2. В нейтральных молекулах алгебраическая сумма всех степеней окисления равна 0.

3. В простых веществах N2, Cl2, O2, H2 степень окисления равна 0.

4. Степень окисления одноименного атома типа Са² совпадает с зарядом иона.

5. Во всех соединения щелочные металлы имеют степень окисления +1.

6. Водород в соединениях с неметаллами имеет степень окисления +1.

7. Фтор имеет степень окисления -1.

8. Кислород в соединениях имеет степень окисления -2

9. Сумма степеней окисления всех атомов, входящих в комплекс определяет полный заряд всей частицы в целом.Степень окисления указывает в формуле под символом элемента соответствующей цифрой, впереди которой ставится знак «+» или «-».

  
Некоторые химические реакции протекают переходом электронов от одних атомов к  другим, в результате чего изменяется состояние окисления атомов, этот процесс называется окислительно – восстановительными реакциями.

  В химических реакциях должны соблюдаться правила сохранения алгебраической суммы степеней окисления  всех атомов. 

  Если у одного компонента реакции степень окисления повышается, то у другого компонента степень окисления снижается. Это свидетельствует о взаимосвязанности процессов окисления и восстановления.

                                           Окисление. 

  Если в процесс вовлекается нейтральный атом, то отдача им электронов приводит к возникновению у него положительной степени окисления. У образовавшейся частицы численное значение степени окисления равно количеству отдельных электронов 

      Naº – e →Na¹                               Mg º– 2e →Mg²
         При окислении молекулы простых веществ необходимо учитывать количество атомов и число отдельных электронов.

  N2º – 4e – 2N+²                                    Cl2º– 10e – 2Cl+5

  Если в реакции окисления участвуют атомы, входящие в состав сложного вещества, то отдача электронов повышает его положительную степень окисления настолько, сколько было отдано электронов.

N+² → 3e → N+5                                      P+³→ 2e →P+5 

            Восстановление.

При восстановлении степень окисления снижается.

Если в процессе вовлекается нейтральный атом, то присоединение электронов приводит к образованию отрицательно заряженной частицы, степень окисления которой численно равна количеству присоединенных электронов.

    Сl 2º+2e → 2Cl+¹                             N2º+6e→2Nˉ³

Окисления и восстановление – это два неразрывных процесса, которые протекают одновременно.

Например. Mg+Cl2→MgCl2

  Хлор является электроотрицательным, присоединяют электрон, который отдает магний

Mgº-2e→Mg² (окисление)

Cl2+2e→Clˉ¹ (восстановление)

Магний отдает электрон – окисляется, хлор присоединяет электрон – восстанавливается. 

 
 Вещества, которые отдают электроны, т.е окисляются, являются восстановителями. 
Вещества, присоединяющие электроны являются окислителями.

  В периодической системе восстановительные свойства уменьшаются от щелочного металла к благородным газам и увеличиваются окислительные свойства. Самыми сильными окислителями являются галогены, кислород.

   Составление уравнений окислительно – восстановительных реакций.

  При составлении уравнений окислительно – восстановительных реакций применяют два метода: метод электронного баланса и ионно – электронный метод.

        Метод электронного баланса.

  По этому методу число присоединенных и отдаваемых электронов подсчитывают соответственно значениям степеней окисления до и после реакции.

  Составление уравнений в несколько этапов:
1) записывают ход реакции с указанием степени окисления в левой и правой частях.

KMn 7+O4+KJˉˉ¹+H2SO4=K2SO4+Mn²SO4+J2º+H2O

2) определяют число электронов, приобретаемых или отдаваемых теми атомами, которые изменяют степень окисления:

Mn+7+5e=Mn² ( восстановление)

2Jˉ¹-2e=Jº2 ( окисления)

3) уравнивают в левой и правой частях схемы электронных переходов число присоединенных и отданных электронов путем введения множителей, отделяемых из наименьшего кратного.

Mn+7+5e=Mn²/1

Jˉ¹-1e=Jº   /5

  Переход Mn+7 в Mn²сопровождается присоединением 5 электронов, а переход Jˉ¹ в Jº потерей одного электрона. Следовательно, на 1 моль Mn (7) требуется 5 молей ионов Jˉ¹ . Полученный множитель 1 для ионов Mn+7,Mn² и  для ионов J, Jº множитель 5 является коэффициентами при окислителе KМnO4 и восстановителе KJ. Необходимо учесть, что в результате реакции образуется 1 моль J2, для чего требуется 2 моля ионов Jˉ¹ , поэтому коэффициенты нужно удвоить.

Mn+7+5e→Mn²/2

2Jˉ¹-2e→Jº2/5

-----------------------

2Mn+7+10Jˉ¹→2Mn²+5Jº2

  4) Полученные коэффициенты подставляют в уравнение реакции перед соответствующими формулами веществ в левой и правой частях.

  Исходя из электронного баланса, переносим в схему полученные коэффициенты перед соответствующими компонентами:

2КMnO4+10KJ+H2SO4=K2SO4+2MnSO4+5J2+H2O

  В левой части число ионов калия соответствует 12, в правой 2 поэтому перед K2SO4 записываем коэффициент 6

2KMnO4+10KJ+H2SO4=6K2SO4+2MnSO4+5J2+H2O

  В правой части число ионов SO4²ˉ равно 8, значит в левой тоже должно быть 8, число водородных ионов в левой части 16, значит, в правой части подставляем коэффициент 8.

2KMnO4+10KJ+8H2SO4=2MnSO4+5J2+6K2SO4+8H2O

  В этой реакции KMnO4 - окислитель, KJ- восстановитель.

         Типы окислительно – восстановительных реакций.

 
 Различают 3 типа окислительно – восстановительных реакций.

  Межмолекулярные реакции – наиболее распространенный тип. В процессе этих реакций происходит изменение степени окисления атомов в различных молекулах.

  Внутримолекулярные реакции характеризуются изменением степеней окисления разных атомов в одной и той же молекуле.

  Реакции диспропорционирования реакции самоокисления – самовосстановления. В реакции этого типа одновременно происходит уменьшение и увеличения степени окисления атомов одного и того же элемента.

  Восстановитель – вещество, которое окисляется в химической реакции, будучи причиной восстановления другого вещества.

  Восстановление – процесс присоединения электронов.

  Окисление – процесс отдачи электронов.

  Окислитель – вещество, которое восстанавливается в химической реакции, будучи причиной окисления другого вещества.

  Степень окисления – условный электрический заряд, приписываемый атому при допущении, что обобществленная электронная пара полностью оттянута к более отрицательному атому.

Неорганическая химия.

                                                           2курс 3 семестр
Лекция №3

Тема: Теория химической связи
В природе элементы в виде изолированных атомов встречаются очень редко. Обычно атомы взаимодействуют либо с одноименными (Н2, О2, N2), либо с атомами других элементов, образуя огромное число разнообразных молекул. Между ними формируется химическая связь.

Химическая связь – это совокупность сил, действующих между атомами или группой атомов. В результате действия этих сил образуются молекулы. Разбирая этот важнейший вопрос химии, следует исходить из того, что современная теория химической связи должна объяснять следующее:

почему одни атомы вступают во взаимодействие между собой с образованием молекул (например, Cl+Cl=Cl2 ), а другие нет  (например, невозможна реакция He+He=He2);

почему все атомы, взаимодействуя друг с другом, соединяются в строго определенных соотношениях и последовательности;

какова зависимость природы  связи от геометрии молекул.

При рассмотрении химической связи обычно пользуются понятием «валентность». Валентность – мера способности элемента к образованию химической связи. Химическая связь осуществляется в основном за счет так называемых валентных электронов. У s- и р- электронов валентным являются электроны внешней оболочки, у d- электроны предвнешней оболочек.

Описать химическую связь – значит выяснить, как распределяется электронная плотность в молекуле. В зависимости от этого различают ковалентную, координационную, ионную и металлическую связь.

КОВАЛЕНТНАЯ СВЯЗЬ.  

  Рассмотрим образование ковалентной химической связи между двумя атомами водорода (На и Нб). При приближении атомов водорода друг к другу между ними возникает 6 видов взаимодействия: отталкивание между ядрами, отталкивание между электронами, притяжение каждого из электронов к 2 ядрам. Следовательно, чтобы молекула Н2 реально существовала, необходимо, чтобы силы притяжения и отталкивания уравновешивались; такое состояние отвечает минимуму энергии и определенной длине связи.

Два ядра в молекуле Н2 удерживаются достаточно прочно. Оба связывающих электрона в молекуле располагаются в определенной области окружающей два ядра, образуя  молекулярное электронное облако. Оно находится между центрами обоих ядер и обладает повышенной электронной плотностью по сравнению с плотностью атомного электронного облака. Образовавшаяся молекулярная орбиталь обладает более низким энергетическим уровнем, чем исходные атомные орбитали. Два электрона, удерживаемые вместе с этими ядрами, образуют химическую связь между двумя атомами водорода.

Таким образом, на формирование ковалентной связи идет по одному электрону от каждого из соединяющихся атомов. Неспаренные электроны, образующие общую для двух атомов пару, называются поделенными, а эта пара электронов – поддельной парой. Химическая связь, осуществляемая за счет образования общих для взаимодействующих атомов электронных пар, называется ковалентной.
Важной характеристикой ковалентной связи служит ее насыщаемость, т.е. способность атомов образовывать определенное число ковалентной связи.

ДОНОРНО-АКЦЕПТОРНАЯ ИЛИ КООРДИНАЦИОННАЯ СВЯЗЬ

Осуществление ковалентной связи не всегда происходит в результате объединения одинакового числа электронов соединяющимися атомами. Поэтому численное значение валентности может не совпадать с количеством неспаренных электронов. Подобное несоответствие наблюдается, если один из взаимодействующих атомов имеет свою пару электронов, а другой – свободную орбиталь, иными словами, у одного атома имеются не поделенные пары электронов, а у второго – вакантные орбитали. Рассмотрим взаимодействие аммиака с хлороводородом NH3+HCl=NH4Cl 

Не поделенная пара электронов азота смещается к иону водорода Н+ (протону), у которого вакантная 1s-орбиталь. Атом азота, предоставляющий для формирования связи двух электронное облако, называемое донором, а ион водорода Н+, имеющий свободную, вакантную и принимающий эту электронную пару, - акцептором. Возникающая по такому механизму связь называется донорно-акцепторной, или координационной.

ИОННАЯ СВЯЗЬ

Обсуждая различные типы химической связи, удобно пользоваться идеализированными моделями ковалентной и ионной связей. Первая, как было показано, базируется на представлении об обобществлении электронов атомами, а вторая предполагает присоединение электронов более электроотрицательным атомом. Так, в соответствии с теорией ионной связи взаимодействие Na и Сl сопровождается присоединением электрона натрия хлором. Нейтральным атомом натрия, теряя электрон, превращается в положительно заряженный ион (катион), а атом хлора, приобретая электрон, - в отрицательно заряженный ион (анион). Известно, что на внешней оболочке щелочные металлы содержат по одному s- электрону. У них на один электрон больше, чем у атомов предшествующих благородных газов. Поскольку щелочные металлы характеризуются малой энергией ионизации, то они легче всего образуют катионы. Аналогично ведут себя и щелочноземельные металлы.

У галогенов - элементов главной подгруппы VII группы – строение внешних электронных оболочек одинаково и соответствует конфигурации s2p5. Это значит, что до восьми электронной оболочки у галогенов не хватает по одному электрону. При образовании молекулы из атомов щелочного металла и галогена присоединение электрона схематически может быть показано так: 

Na-ё→Na+; Cl+ё→Cl-

В результате образуются противоположно заряженные ионы, которые далее взаимодействуют друг с другом за счет электростатического притяжения. Химическая связь, в основе которой лежит электростатическое взаимодействие ионов, называется ионной.
В отличие от ковалентной ионная связь не обладает ни направленностью, ни насыщаемостью. Силы притяжения между зарядами не зависят от направления, по которому эти заряды сближаются (отсутствие направленности).

МЕТАЛЛИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

Металлические элементы отличаются от остальных тем, что в обычных условиях характеризуются высокой электро и теплопроводностью. Эти важнейшие свойства тесно связаны с электронной структурой атомов металлов и особенностями образования их кристаллов.

Между числом валентных электронов и свободных (вакантных) орбиталей имеется несоответствие: валентных электронов намного меньше, чем свободных орбиталей.

Валентные атомные орбитали одного атома способны перекрываться одновременно с аналогичными орбиталями не​скольких соседних атомов. В кристалле металла в результате перекрывания валентных орбиталей формируются энергети​ческие уровни, общее число которых равно числу взаимодей​ствующих атомов. Образование такой непрерывной энерге​тической зоны позволяет электронам свободно перемещаться из одной орбитали в другую, т. е. они становятся общими для всех атомов. Это движение электронов хаотичное, однако при создании разности потенциалов возникает направленное движение электронов, обусловливающее электрическую про​водимость металлов.

Стабильность кристаллической решетки металла невоз​можно объяснить на основании рассмотренных типов хими​ческой 'связи. В самом деле ионная связь между атомами металла как между одноименными частицами маловероятна. Невозможно и образование ковалентной связи между ними, так как каждый атом окружен 8—12 ближайшими соседними атомами. Обобществление такого количества электронных пар с образованием стабильных ковалентных связей невоз​можно.

Рассмотрим, например, литий, который кристаллизуется в кубической объемно центрированной решетке. В данной структуре атом лития для образования двух электронных связей должен был бы предоставить 8 электронов, тогда как у него только один внешний 2х-электрон. Каждый атом лития для связи может предоставить четыре валентные орбитали (2s, 2рх, 2ру и 2рz) и лишь один электрон. Поэтому в кристалле металла число электронов меньше, чем число орбиталей, и электроны могут переходить из одной орбитали в другую. Следовательно, эти электроны принимают участие в образовании связи между всеми атомами кристалла метал​ла. Для металлов характерна низкая энергия ионизации, поэтому валентные электроны слабо удерживаются в атоме и легко перемещаются по всей кристаллической решетке. Их удобно рассматривать в металле как" свободные.

Следовательно, для металлов характерна химическая связь, основанная на обобществлении валентных электронов, принадлежащих не двум, а практически всем атомам в кри​сталле. Такая связь называется металлической.

В отличие от ковалентных и ионных соединений в метал​лах сравнительно небольшое число электронов одновременно связывает множество атомных ядер. Эта особенность в рас​пределении электронов называется делокализацией. Такой тип связи характерен для твердого и жидкого состоя​ний, а в газообразном — атомы металлов связаны между собой только ковалентной связью (Li2, Cu2 и т. д.).
Неорганическая химия.

                                                           2курс 3 семестр
Лекция №4
                                       Тема: Энергетика и кинетика химических реакций.

                                                  Химическое равновесие
СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ

Скорость любой реакции можно определить на основании изменений, происходящих за определенный отрезок времени. Если в сосуде смешать два объема водорода с одним объемом кислорода, то при нормальных условиях эти газы бесконечно долго могут оставаться в неизменном виде. При повышении температуры образование воды ускоряется. Наконец, если смесь поджечь, то реакция протекает мгновенно. Большинст​во процессов, основанных па взаимодействии ионов в раст​воре, осуществляется очень быстро. Любая химическая ре​акция может происходить в общем объеме фазы (гомогенно) или на границе раздела фаз (гетерогенно). Гомогенными ре​акциями являются, например, процессы в растворах, между газами; гетерогенными —- реакции на границе газ —жид​кость.

Изменения концентрации вещества (в молях) за единицу времени, за которое произошло это изменение, называется скоростью реакции.

ВЛИЯНИЕ КОНЦЕНТРАЦИИ НА СКОРОСТЬ РЕАКЦИИ

Взаимодействие между молекулами возможно лишь при их столкновении. Следовательно, чем больше столкновений в единицу времени, тем выше скорость реакции. Вероятность столкновения реагирующих частиц возрастает с увеличением их концентрации.

Влияние концентрации реагирующих веществ на скорость химической реакции выражается законом действующих масс: при постоянной температуре скорость химиче​ской реакции прямо пропорциональна концентрации реаги​рующих веществ.

Так как скорость реакции A + В=С пропорциональна пропорционально произведению концентраций веществ А и В, то можно записать:

Где К - коэффициент пропорциональности, позволяющий учитывать различие между единицами   измерения   скорости  и концентрации. Физический смысл К, или константы скорости, определяется как доля столкновений, приводящих к осуществлению реакции. Если  принять,   что   [А]=[В]=1   моль/л, тогда V=К. Поэтому  константа  скорости   равна ве​личине скорости реакции  при   концентрациях реагирующих веществ, равных единице.

ВЛИЯНИЕ ТЕМПЕРАТУРЫ НА СКОРОСТЬ РЕАКЦИИ

Зависимость скорости реакции от температуры выражает​ся в приближенной форме правилом Вант-Гоффа, согласно которому при повышении температуры на каждые 10 °С ско​рость реакции увеличивается примерно в 2—4 раза. Число, показывающее во сколько раз увеличивается скорость данной реакции при повышении температуры на 10 °С, называется температурным коэффициентом реакции. 
Чтобы между исходными веществами началась реакция взаимодействия, необходимо вначале разорвать или ослабить связи между атомами в молекулах исходных веществ. Для этого требуется затратить соответствующую энергию. Следо​вательно, если кинетическая энергия сталкивающихся моле​кул достаточна для разрыва связей, то столкновение молекул приводит к разрушению молекул исходных веществ и обра​зованию новых молекул.

Энергия, которой должны обладать молекулы для того, чтобы их столкновение могло привести к образованию нового вещества, называется энергией активации. Молекулы, обла​дающие такой энергией, называются активными молекулами. С повышением температуры число таких молекул возрастает, что приводит к увеличению скорости реакции.

Если энергии выделится больше, чем это необходи​мо для активации молекул, то реакция экзотермическая, если меньше — то реакция эндотермическая.

КАТАЛИЗ

Даже при очень сильном нагревании процесс протекает очень медленно. Однако если до нагревания КС1О3 смешать с не​большим количеством MnO2, то скорость реакции значитель​но возрастет. После окончания реакции количество диоксида марганца практически не изменяется.

Вещества, увеличивающие скорость химической реакции. но не входящие в состав продуктов реакции, называют ка​тализаторами. Процесс, происходящий в присутствии катализатора, называется катализом, а реакции, в ходе которых скорость изменяется в результате введения и реак​ционную систему катализаторов, называются каталитическими 

Различают гомогенный и гетерогенный катализ. Особенность гомогенного катализа заключается в том, что и катализатор, и исходные реагирующие вещества нахо​дятся в одном и том же фазовом состоянии. Простейшим при​мером гомогенного катализа является окисление S02 до SO42- в присутствии диоксида азота (нитрозный метод полу​чения серной кислоты):

SO2 (водн)+NO2 (водн)↔ H2SO4+NO
Образующийся NO окисляется кислородом воздуха до NO2 и вновь вовлекается в реакцию.

2NO + O2 ↔ 2NO2
Гетерогенный катализ осуществляется с катализатором, находящимся в ином фазовом состоянии, чем реагирующие вещества. Например, при контактном способе получения сер​ной кислоты окисление SO2 кислородом происходит в присут​ствии твердого катализатора. Механизм гетерогенного ката​лиза гораздо сложнее, чем гомогенного.

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

Некоторые химические реакции прекращаются до того, как исходные вещества прореагируют полностью. Например, взаимодействие эквимолярных количеств водорода с иодом протекает при температуре 350 °С до тех пор, пока не обра​зуется 80% HI от теоретически расчетного:

H2+I2↔2HI

Остальные 20% Н2 и I2 независимо от длительности нагрева​ния остаются неизмененными.

Если HI нагревать при 350 "С, то разложение на исход​ные продукты происходит лишь до образования 10% Н2 и 10% I2, остальные 80% HI не разлагаются:

2HI ↔ Н2+I2
Следовательно, при температуре 350 °С осуществляется два процесса: прямая реакция, при которой из Н2 и I2 обра​зуется HI, и обратная реакция, в результате которой образо​вавшийся HI частично разлагается на исходные Н2 и I2. Прямая и обратная реакции характеризуют состояние хими​ческого равновесия, т. е. системы, в которой не изменяется состав реагирующих веществ, если условия реакции остаются постоянными.

Реакции, протекающие одновременно в двух противопо​ложных направлениях, называются обратимыми. В обра​тимой реакции при одинаковых условиях достигается состоя​ние равновесия независимо от того, какие вещества являются исходными. При записи подобных реакций вместо знака ра​венства пользуются противоположно направленными стрел​ками:

N2+3H2 ↔2NH3
Рассмотрим взаимодействие  магния с хлороводородом:

Mg+2HCl = MgCl2+H2↑

Эта реакция сопровождается образованием хлорида магния и водорода. Если попытаться осуществить обратную реакцию, т. е. пропускать водород через раствор MgCl2, то металличе​ский магний и НС1 не получатся. Следовательно, данная ре​акция протекает только в одном направлении и поэтому на​зывается необратимой. К необратимым процессам отно​сятся реакции, сопровождающиеся образованием нераствори​мых малодиссоциированных и газообразных соединений, а также те, конечные продукты которых удаляются из реак​ционной среды.

Самопроизвольное протекание обратимых химических ре​акций происходит до известного предела, т. е. до установле​ния химического равновесия. Концентрации исходных веществ и продуктов реакции при этом остаются неизменными и на​зываются равновесными.
СМЕЩЕНИЕ ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ. ПРИНЦИП ЛЕ ШАТЕЛЬЕ

Положение равновесия (т. е. равенство скоростей прямой и обратной реакций и 
постоянство концентраций всех веществ в системе) сохраняется сколь угодно долго при постоянных внешних условиях (температуре, а если в реакции участвуют и газообразные вещества, то и давлении). При изменении концентрации одного или нескольких реагентов или при из​менении температуры системы скорости прямой и обратной реакций меняются. Это приводит к изменению концентраций веществ в системе, которое будет продолжаться до тех пор, пока в новых условиях скорости прямой и обратной реакций не сравняются. В этом случае вновь установится равновесие, но уже при иных, чем раньше, концентрациях. Нарушение равновесия, вызванное изменением одного из условий суще​ствования данной системы, называется смещением, или сдви​гом, химического равновесия.

При смещении химического равновесия важно знать, в ка​ком направлении произойдет оно при изменении одного из условий (температура, концентрация, давление). Качественно направление смещения равновесия можно предсказать, пользуясь принципом Ле Шателье: если на систему, находя​щуюся в состоянии химического равновесия, оказывается внешнее воздействие (изменяется температура, давление или концентрация, то положение равновесия смещается в сторону, противодействующую данному воздействию.
