Неорганическая химия

2курс 4 семестр

Лекция №6
Тема: «Химия  элементов VII A группы : галогены»

К  галогенам  относятся  элементы  главной  подгруппы  7 группы:
 фтор,  хлор, бром, йод и  астат.  Первые  элементы  встречаются  в  природе.  
Астат  получен  искусственным  путём.

Электронные  конфигурации  атомов  галогенов:

F  1S22S22p5                    Br  1S22S22p23S23d104s24p5
Cl  1S22S2p63S23p5               Y   1S22S22p63S23p63d104S24p65S25p5
Для  фтора  соединения  проявляют  степень  окисления  -1.  Другие  галогены  проявляют  степень  окисления  от +1 до  +7.  Галогены  Cl, Br, Y,  проявляют  валентность -1, +1, +3, +5,+7.
Окислительные  свойства  в  подгруппе  галогенов  возрастают  от йода  к  фтору,  а  восстановительные  снижаются.

Нахождeние  в  природе.

Наиболее  распостранены  хлор NaCI – галит (каменная  соль),  
KCI   *NaCI – сильвинит, MgCI2 * 6H2O – бишофит, KCI * MgCI2 * 6H2O – карналлит.

Вода  морей  и океанов  содержит  0,8-3,5% NaCI.

Фтор встречается  в виде  флюорита  CaF2, а также  в криолите  Na3AIF6  и  фторапатите  Ca(PO4) * Ca2F(PO4).
Бромиды  содержатся  в  морской   воде.  Йод  встречается   вместе  с  хлоридами  и  бромидами,  в  морских  водорослях.

Физические  свойства.

Фтор – бледно-жёлтый  газ,  хлор – газ  жёлто-зелёного  цвета.  Бром – жидкость  тёмно – бурого  цвета,  йод _ кристаллическое  вещество  серо – стального  цвета  с  характерным  металлическим  блеском.  Все  галогены  обладают  резким  запахом  и  ядовиты.

Получение: 
          Фтор  получают  электролизом   фтористых  соединений:

2F- 2e         F2
Хлор  получают  нагреванием  в смеси  хлороводородной  кислоты  с  различными  окислителями – MnO2  ,  KМnO4 ,   KCIO3  

MnO2 +4HCI        MnCI2+CI2   + 2H2O
2KmnO4 + 16HC       5CI2   + 2MnCI2 + 2CI +8H2O
KCIO3 + 6HCI       3CI2   +KCI +3H2O
Хлор – в  промышленности

2NaCI + 2H2O     2NaOH+H2  + CI2
Бром -  реакцией  окисления  бромидов  хлором

2KBr + CI2 =2KCI + Br2
 Йод - извлекают  из  золы  водорослей  оксида  марганца  и  серной  кислоты.

                  2NaY + MnO2 + 3H2SO4
Y2 + 2NaHSO4 + MnSO4 + 2H2O
Йод- адсорбцией  на  угле:
2NaY + 2NaNO2 + 2H2SO4        Y22H2O + 2NaO   + 2Na2So4
               В лаборатории  бром  и  йод  получают  действием  оксида  марганца  на  бромиды  или  йодиды  в  кислой  среде.
MnO2 + 2KBr + 2H2SO4 =MnSO4 + Br2 + K2SO4 + 2H2O

MnO2 + 2KY  2H2SO4 = MnSO4  + Y2 + K2SO4  + 2H2O
Соединение   галогенов  с  водородом

    Соединение  галогенов  с  водородом  называют  галогеноводородами- это  бесцветные  газы  с  резким  запaхом,  легко  растворяются  в  воде.

HF – плавиковая  кислота (фториды)

HCI – хлороводородная  кислота,  соляная  кислота (хлориды)

HY – йодоводородная  кислота  (иодиды)

HCI взаимодействует  со  всеми  металлами,  стоящими  левее  водорода  в  ряду  напряжений  металлов.

Zn + HCI       2nCI2 + H2
CuO + 2HCI        CuCI2 + H2O
NaOH + HCI            NaCI + H2O
Получение: 
Фтороводород  HF получают  действием  концентрированной  H2SO4

CaF2 + H2SO4  +2HF
Хлороводород    получают:  1)  взаимодействием  водорода  с  хлором  Н2 + CI2 =2HCI
2) взаимодействием   концентрированной  H2SO4   с поваренной  солью

NaCI + H2SO4           NaHSO4 +  HCI

NaCI  + NaHSO4           H2SO4  + HCI

Бромоводород  HBr  взаимодействует  с O2

4HBr + O2          2 Br2 + 2H2O
Йодоводород  HY   легко  окисляется  кислородом  воздуха

4 HY + O2= 2Y2+2H2O
Кислородные  соединения   галогенов

Фторид  кислорода F2O  получают  пропусканием   фтора   через  слабый   раствор  гидроксида  натрия.

2F2 + 2NaOH      2NaF +  H2O + F2O

           Хлор  в  кислородных  соединениях   проявляет  положительные  степени  окисления +1, +3, +5, +7.

При  взаимодействии  хлора  с  водой  образуется   хлороводородная   и  хлорноватистая  кислоты:

CI2 + H2O       HCI + HCIO4

Большое практическое  применение  находит  раствор  хлора  в  водном  растворе  Ca (OH)2. Эта смесь  называется  хлорной  известью:
2CI2 + 2Ca(OH)2        CaCI2 + Ca(OCI) 2 + 2H2O  или  CI2 + Ca(OH)2=CaOCI2+Н2O
Качество  хлорной  извести  определяется  содержанием  активного  хлора,  которое  должно быть  не  менее 32%. Другие  гипогалогениты,  например  KCIO применяют  для  отбеливания  и дезинфекции, при  нагревании  они  самоокисляются -  самовосстанавливаются:
3KCIO      KCIO3+ 2KCI
KCI3 – бертолетовая соль,  проявляет  окислительные  свойства

2KCIO3 + 3S       3SO2+2KCI
5KCIO3  6p        5KCI + 3P2O5

2KCIO3+ 3C         3CO2 + 2KCI
Хлорат  натрия   NaCIO3  применяют в с/х  в  качестве  гербицида,
используют для  получения  перхлоратов  и хлористой  кислоты

4NaCIO3         3NaCIO4     + NaCI

KCIO4 + H2SO4         HCIО4 + KHSO4
KBrO4 – бромноватистая  кислота,  соли  этой  кислоты  гипобромиды   получают  действием  щелочей  на  молекулярный  бром

Br2+ 2NaOH          NaBrO  + NaBr + H2O

KBrO3 – бромноватая  кислота.   Соли  этой  кислоты  проявляют   окислительные   свойства  в  кислой  среде:

6FeSO4 + KBrO3 + 3H2 SO4      3Fe2(SO4)3 +  KBr + 3H2O.   

 Если  в качестве восстановителя  использовать  KBr, то  можно  получить Br2
5KBr + KBrO3+ 6HCI         3Br2   + 6KCI +3H2O

HYO – иодноватистая  кислота
         HYO3 – иодноватовая  кислота

         HYO4 – иодная  кислота

              Соли  кислот   образуются  при  действии  щелочи  на  йод.

Y2+2KOH       KYO + KY + H2O
KYO3 при  t 2000C.  Переходит  в  оксид  йода (V)

2HYO3         Y2O5 + H2O           Y2O5 + H2O = 2HYO3
             При  взаимодействии  с  CO  образуется  йод  Y2O5 + 5CO          Y2 + 5CO2
             Йодаты – соли  иодноватой  кислоты.  Используются  в  качестве  окислителей   5KY + KYO3 + 6HCI         6KCI + 3Y2  + 3H2O
Химические  свойства

Все  галогены  относятся  к  неметаллам.  Чаще  всего  галогены  проявляют  окислительные  свойства,  они  вытесняют  активные  галогены  из их  соединений:

2KCI + F2= 2KF+CI2

2KB2+CI=2KCI+ Br2

Галогены  взаимодействуют  со  многими  неметаллами. Фтор  реагирует в   темноте  с  водородом,  реакция  сопровождается  взрывом.  Хлор  и  бром  взаимодействуют  с водородами   при  нагревании.  Фтор  с  неметаллами: йод,  бром,  сера,  фосфор,  кремний,  взаимодействует  с  образованием  фторидов:
2Si + 2F2= 2SiF4+Q

S + 3F2=SF6 + Q

Хлор  взаимодействует  с металлами  и  неметаллами:

2Fe +3CI2= 2FeCI3+Q

Si + 2CI2= SiCI4 +Q

Галогены  взаимодействуют  со  сложными  веществами,  проявляя  окислительные  свойства.

2P2O + 2F2= 4HF +О2 =Q

SiO2 +2F2=SiF4+ О2+Q
Применение  галогенов в  медицине
              Соли  плавиковой  кислоты  НF – фториды  широко  применяются  в  металлургии.

              NaCI – хлорид  натрия -  поваренная  соль.

              0,9%  раствора  NaCI – для  выращивания  и  поддерживания   нормального  осмотического  давления  в  организме.

              CaCI2 – хлорид  кальция – кровоостанавливающее  средство  при   кровотечениях, аллергии,  противоядие   при  отравлении  солями  магния.                  
HgCI2 – хлорид  ртути – сулема – дeзинфицирующее  средство,  бактерицидное   средство.  Растворы  сулемы  окрашивают  в  красный  цвет,  чтобы  отличить  их  от  других  растворов.
             AgCI – хлорид   серебра – при  изготовлении  фотоплёнок.

              NaBr, KBr -  успокаивающее  средство

              NH4Br – успокаивающее  средство
              LiBr -  бромид  лития – антикоррозийное  средство

              NaY -  лекарственное  средство,  применяемое при  увеличии  щитовидной  железы.

              KY – для  лечения  глазных  заболеваний  -  катаракты,  глаукомы.

Тема: Химия элементов  VI А группы
Главную подгруппу  VI группы периодической системы  составляет  кислород, сера, селен, теллур, полоний. Электронные конфигурации атомов.
О  IS22S22p4
Те  lS22S22p63S23p63d104S24p64di05S25p4
S   lS22S22p63S23p4                 Po  lS22S22p63S23p63d104S24p64d104f175S25p65d106S26p4
Валентность всех элементов равна 2. Водородные соединения: Н2О, H2S, H2Se, Н2Те. Кислород, селен, теллур - типичные неметаллы, полоний -радиоактивный металл.
Кислород
Впервые кислород получили шведский химик К.В. Шееле в 1769-1770 г.г. и английский химик в 1774 г. Дж.Пристли. Шееле считал кислород составной частью атмосферного воздуха и назвал его горючим газом. Изучением свойств кислорода занимался А.Лавуазье, который дал название этому элементу.
Кислород - самый распространенный элемент. В свободном состоянии присутствует в атмосфере 20,95%, входит в состав воды 88,9%. Содержится в земной коре 47,2%. В человеческом организме содержится около 61 % кислорода. В природе встречаются; О2 - обычный кислород, О3 - озон.
О2 - бесцветный газ без запаха и вкуса, масса 1 л - 1,43 г, в 1л воды растворяется 0,04 г кислорода.

Химические свойства:
Кислород образует соединение со всеми химическими элементами, кроме гелия, неона, аргона.
Активный металл - цезий самовозгорается в кислороде воздуха при комнатной температуре.
4Cs + О2 = 2Cs2O
С фосфором кислород активно реагирует при нагревании до 60° С, 
с серой - до 250 С, с водородом выше 300° С, с углеродом – 800о С
4р + 5О2 = 2Р2О5
S + О2 = SO2 
2Н2 + О2  = 2H2O
При взаимодействии сложных веществ с избытком кислорода образуются оксиды элементов:
H2S + ЗО2 = 2SO2 + 2Н2О
СH+ 2О2 =СО2 + 2Н2О
сероводород
метан
С2Н5ОН + ЗО2 -► 2СО2 + ЗН2О     4FeS2 + НО2 = 2Fe2O3 + 8SO2
этанол
колчедан
Получение: В лаборатории 
разложением некоторых солей:
А)
бертолетовой соли (хлорид калия) 2КС10з = 2КС1 + ЗО2 
Б)
перманганата калия при t: 2KMnO4 = K2MnO4 + MnO2 + O2
В)
нитратов щелочных металлов: 2NaNO3=NaNO2 + O2
В промышленности снижением воздуха и электролизом воды.
Применение:
В химической промышленности для получения серной и азотной кислоты, в металлургии для сварки и резки металлов, в горнорудном деле.
Озон О3- газ с характерным запахом. В газообразном состоянии голубого цвета, в жидком - темно-синего.
Оз легко разлагается с образованием кислорода Оз = О2 + О
Металлы на холоде легко окисляются озоном: 2Ag + О3 = Ag2O + О2
Сульфиды и иодиды с озоном легко окисляются:
PbS + 4О3 = PbSO4 + 4О2
2KY + О3 + Н2SO4 = Y2 + K2SO4 + О2 + Н2O
Озон применяется для обеззараживания воды и воздуха. При участии кислорода совершается дыхание. Кислород в организме содержится 61% от массы тела. Человек вдыхает в сутки 20-3 м3 воздуха. Потребность человека в кислороде 25 л/ч. снижение содержания кислорода в воздухе до 16-18 не оказывает существенного влияния на организм, снижение до 14% сопровождается кислородной недостаточностью, снижение до 9% опасно для жизни.

CepaS
Степень окисления -2,+6.
Сера распространен в природе и в свободном состоянии. Основная масса серы соединена с металлами, поэтому соединения серы делятся на 2 группы: сульфиды и сульфаты.
Сульфиды: PbS - свинцовый блеск, Cu2S - медный блеск, Ag2S -серебряный блеск, ZnS - цинковая обманка, CdS - кадмиевая обманка, FeS2 -пират или серный колчедан, CuFeS2 халькопирит.
Сульфаты: CaSO4 + 2Н2О - гипс, MgSO4 H2O- кизерит

Физические свойства:
Сера - твердое вещество лимонно-желтого цвета, не растворяется в воде, трудно в спирте, эфире, бензол, легко в сероуглероде CS2
Химические свойства:
1) Взаимодействуя с металлами проявляет окислительные свойства
Fe+S=FeS
2) С водородом при 150-200° С            H2 + S=H2S
3) С сильными окислителями ведет себя как восстановитель
S + 3F2 = SF6
S + О2 - SO2
4) Концентрированная серная кислота реагирует с расплавленной серой
2H2SO4 + S = 3SO2 + 2H2O
5) Концентрированная азотная кислота окисляет серу до H2SO4
S + 2HNO3 - H2SO4 + 2NO
6) Кипячение порошка серы с едкими щелочами
3S+6KOН=K2SO3+2K2S+ЗН2О
Получение:
Серу добывают из природных залежей или выплавкой из горных пород:
1) Серный колчедан разлагается с образованием сульфида железа (II) и
серы: FeS2 = FeS + S
2) Окислением сероводорода: 2H2S + О2 = 2S + 2Н2О
3) Восстановлением углеродом диоксида серы SO2 : SO2+C=CO2+S
4) Отходящие газы металлургический печей содержат смесь диоксида серы и сероводорода. Эту смесь пропускают под катализатором при высокой температуре: 2H2S + SO2 = 2Н2О + 3S
Применение:
Около 50% серы расходуется для получения серной кислоты, 10-15% для борьбы с вредителями сельского хозяйства. Остальная сера используется в резиновой промышленности, в производстве взрывчатых веществ. В медицине применяется сера очищенная и сера осажденная внутрь как слабительное и отхаркивающее средство, наружно для лечения кожных заболеваний.
Сероводород (сульфид водорода) H2S
Встречается в местонахождениях нефти и природного газа, а также в газах вулканических извержений, в больших количествах скапливается в серосодержащих органических веществах. Получают действием минеральных кислот на сульфид железа (II): FeS + 2НС1      FeCl2 + H2S
Физические свойства: H2S   бесцветный  газ с сильным характерным запахом тухлых яиц. Хорошо растворим в воде. Раствор сероводорода в воде -слабая кислота, которая диссоциирует ступенчато:
H2S        Н + HS
H2S + НОН      НзО + HS
HS       Н + S
HS + НОН        Н3О + S
При нагревании разлагается с образованием серы и водорода:
H2S     Н2 + S
При взаимодействии H2S с О2 образуется свободная сера:
2H2S + О2 =2Н2О + 2S
При избытке кислорода сероводород сгорает с образованием воды и диоксида серы:
2H2S + ЗО2        2Н2О + 2SO2
Сероводород взаимодействует с галогенами
Br2 + H2S—►2HBr+S
Взаимодействие с азотной кислотой
H2S + 2HNO3 =2NO2 + S+ 2H2O
При пропускании сероводорода через КМnSО4 в кислой среде малиновая окраса исчезает:
2KMnO4 + 5H2S + 3H2SO4 = 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O
Сероводород с дихроматом калия взаимодействует превращая оранжевый цвет раствора в грязно-зеленый за счет образования Сг и выпадения серы в осадок
K2                                      К2Cr207 + 3H2S + 4H2SO4 = 3S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7Н2О 

                              Кислородные соединения серы
Оксид серы (IV) или сернистый газ SO2 с резким запахом, ядовит, хорошо растворим в воде. Водные растворы имеют кислую реакцию, т.к. SO2 взаимодействует с водой и образует сернистую кислоту H2SO3. Реакция обратимая: SO2 + Н2О= H2SO3
SO2 с сильными окислителями ведет себя как восстановитель:
SO2 + Br2 + Н2О = H2SO4 + 2HBr
В кислой среде SO2 восстанавливает соединения хрома (VI), хрома (V)
К2Сг207 + 3SO2 + H2SO4 -=Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O
SO2 с восстановителями ведет себя как окислитель
Получение: При нагревании серы или сульфидов
S + О2 = SO2
4FeS2 + 11 О2 = 2Fe2O3 + 8SO2
В лаборатории получают из   солей сернистой кислоты действием на них сильными кислотами
Na2SO3 + H2SO4 = Na2SO4 + SO2+ Н2О
2NaHSO3 + H2SO4 = Na2SO4 + 2S02 +2H2O
При нагревании серной кислоты с малоактивными металлами
Си + 2H2SO4 -=CaSO4 + SO2 + 2Н2О
Применение: в трикотажной, кожевенной производствах и как дезинфицирующее средство.

Сернистая кислота Н2SОз - слабая двухосновная кислота. В реакциях с сильными  oкислителями   H2SO3   проявляет   типичные   восстановительные  свойства:
H2SO3 + Cl2 + НОН -= H2SO4 + 2HC1 
            При взаимодействии с восстановителями ведет себя как окислитель:
4FeCl + H2SO3 + 4HCI= 4FeCl3 + ЗН2О + S

            Соли сернистой кислоты - сульфаты - обладают свойствами как окислителей, так и восстановителей.
             Соли щелочных металлов при нагревании разлагаются:
4Na2SO3         Na2S + 3Na2SO4
Сульфиты способны присоединять серу, переходя в соли серноватистой кислоты:  Na2SO3 + S = Na2S2O3
Серноватистая  кислота H2S2O3 - наиболее широко применяемая соль тиосульфат натрия - Na2S2O3
Получение:
1) Кипячение водного раствора сульфита натрия Na2SO3 с серой
S+ Na2SO3 = Na2S2O3
2) Взаимодействие SO2 с Н2S в щелочной среде
4SO2 + 2H2S + 6NaOH = 3Na2S2O3 + 5H2O
Сильные окислители как НСlO, Вг2, С12 окисляют тиосульфат натрия до серной и ее солей
Na2SO3 + 4С12 + 5Н2О = H2SO4 + Na2SO4 + 8HC1
Оксид серы (VI) SO3 – бесцветная жидкость хорошо растворима в воде и концентрированной серной кислоте. Растворение SO3 в воде сопровождается выделением теплоты SO3 + Н2О = H2SO4 + Q
Получение:

2SO3 + O2= 2SO3 +Q
Серная кислота – H 2SO4
             Физические свойства: Бесцветная маслянистая жидкость, смешивается с  водой  в  любых  соотношениях.   При  растворении  выделяется   большое   количество теплоты. В  избежании  взрыва следует серную килоту вливать в воду.
             Химические свойства: При взаимодействии с медью и другими малоактивными металлами при нагревании образуется SO2
Сu + 2H2SO4 = CuSO4+ SO2+2H2O
При взаимодействии с активными металлами как цинк образует различные продукты:
Zn + H2SO4 =SO2   + 2Н2О + ZnSO4
3Zn + 4 H2SO4 = S   + 4H2O + 3ZnSO4
4Zn + 5 H2SO4 = H2S    + 4H2O + 4ZnSO4
При кипячении конц. H2SO4 окисляет неметаллы
S + 2H2SO4 = 3SO2 + 2H2O
С + 2H2SO4 = СО2 + 2SO2 + 2Н2О
Разбавленная H2SO4    в воде  дисcоциирует ступенчато:

H2SO4           H+ + HSO4
HSO4       H +SO4
Серная кислота взаимодействует только с металлами, которые в ряду-активности стоят до водорода: Zn + H2SO4     ZnSO4 + H2
Как двухосновная кислота серная кислота образует два типа солей -средние и кислые: сульфат натрия Na2SO4, гидросульфат натрия NaHSO4.
Получение:
              Техническими способами получения серной кислоты является контактный и нитрозный. В качестве исходного сырья используется пирит FeS2. Сначала из FeS2 получают сернистый газ: 4FeS2 + 11O2=2Fe2O3 + 8S02
При контактном способе окисления SO2 до SO3 прoводят с пoмощью

Катализатора,образовавшийся SO3 подают методом противотока в поглотительную башню, где концентрированная серная кислота поглощает триоксид серы. Получается олеум. В дальнейшем олеум разводят до 98% серной кислоты и поставляют потребителям.

              Нитрозный  способ  получения  отличается  тем,  что  окисления  SO2 до  SO3  проводится  с  помощью  диоксида  азота  NO2  в  присутствии  воды:

SO2 + NO2 + H2O = H2SO4 + NO
Применение:
             Серную  кислоту  используют  для  получения  удобрений,  в  металлургии,  в  нефтеперерабатывающей   промышленности, при  производстве  органических  веществ:  лаков,  красок,  лекарственных  средств.

              Na2SО4 –сульфат  натрия,  Na2SO4*10H2O  глауберова  соль. При  производстве  стекла,  кристаллографии,  противоядие  при  отравлении  солями бария , свинца.

              CaSО4 – сульфат  кальция          CaSO4  *  2H2O  -  гипс

                                                                        2CaSО4     *  H2O -  алебастр

               Гипс  в  с/х  в   качестве  удобрения,  алебастр  в  строительстве,  в  медицине  для  повязок   и  шин  при  переломах  и  зубопротезной  технике.

             MgSO4  - сульфат  магния  в  медицине  в  качестве  слабительного,  противосудорожного,  обезболивающего  средства.

              BaSO4 -   сульфат  бария  применяется  как  рентгеноконтрастное  вещество.

              CuSO4 – сульфат  меди – медный  купорос.  Оказывает  вяжущее,  антисептическое  действие  в  глазной  практике.   В  с/х  для  борьбы  с  вредителями  растений.

              ZuSO4  * 7H2O  -    сульфат  цинка – вяжущее,  антисептическое  средство  в  виде   глазных  капель.

            Сульфат  калия  алюминия  KАl(SO4)  *  12H2O – алюмокалиевые  квасцы  -  вяжущее,  противовоспалительное,  кровоостанавливающее  средство.

             FeSО4   -  сульфат  железа  -  для  лечения  анемий,  железный  купорос  для  борьбы  с  с/х   вредителями.
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Лекция №5
Тема: Химия р-элементов.

Элементы главной подгруппы V группы.
В главную подгруппу V группы входят азот, фосфор, мышьяк, сурьма и висмут.На высшем электронном уровне атомы указанных элементов содержат 5 электронов, которые имеют конфигурацию S2р3.
Электронные конфигурации:
N     lS22S22p3
Р      1S22S22p63S23p3
As    lS22S22p63S23p63d104S24p3
Sb    lS22S22p63S23p63d104S24p64d105S25p3
Bi    lS22S22p63S23p63d104S24p64d104f145S25p65d106S26p3
P, As, Sb, Bi -имеют степень окисления +5
За исключением Bi, все неметаллы, соединяясь с Н2 - ЭНз проявляют степень окисления -3. С кислородом образуют оксиды типа Э2О5, проявляют степень окисления +5.
Азот 14N
Был открыт английским химиком Д.Резерфордом в 1772 году.
 В 1777 году А.Лавуазье дал ему название «азот» ( с греческого «не поддерживающий жизни».)
Азот составляет 4/5 атмосферного воздуха - газ без цвета, без запаха и вкуса.
Химические свойства:
В обычных условиях не реагирует ни с одним металлом и неметаллом, кроме лития: 6Li + N2 = 2Li3N - нитрид лития.
При нагревании реагирует с другими металлами, образуя нитриды:

N2+3CA->Ca3N2

Взаимодействует с водородом при температуре: N2 + ЗН2              2NH3

Взаимодействует с кислородом при высокой температуре: N2 + O2           2NO
Получение: В лаборатории термическим разложением нитрата аммония:
 NH4NO2 —► N2 + 2Н2О
Аммиак NH3 - бесцветный газ с характерным удушливым запахом, очень легко растворим в воде. Водный раствор содержащий до 25% NH3 называется нашатырным спиртом.
Водный раствор аммиака обладает основными свойствами, что объясняется взаимодействием его с водой NH3 + Н2О —► NH4 + ОН
Раствор аммиака в воде называют гидроксидом аммония, диссоциация которого приводит к щелочной среде:
NH40H= NH4 + ОН
Аммиак вступает в реакцию с кислотами, образуя соли аммония:
NH3 + HC1 = NH4CI
Аммиак взаимодействует с металлами:
2NH3 + 2Na —► 2NH3Na + H2
Аммиак окисляется до свободного азота:
8NH3 + 3Br2 —> N2 + 6NH4Вг
Аммиак с О2 горит зеленовато-желтым пламенем:
4NH3 + ЗО2 —> 6Н2О + 2N2
Аммиак восстанавливает некоторые металлы из их оксидов:
ЗСuО + 2NH3 = N2 + ЗСu+ ЗН2О
Аммиак взаимодействует с хлоратом калия, окисляясь до нитрат-иона:
6NH3+ 8КС1О3 + 6NaOH —► 6NaNO3 + 8КС1 + 12Н2О
Получение:
В промышленности аммиак получают прямым синтезом азота и водорода: N2 + ЗН2 —► 2NH3
В лаборатории аммиак получают нагреванием солей аммония со щелочами:
(NH4)2SO4 + 2NaOH -> Na2SO4 + 2NH3 +H2O
2NH4CI + Ca(OH)2—► СаС12 + 2NH3+ 2Н2О
Соли аммония - очень реакционноспособны. При нагревании с гидроксидами вступают в реакцию обмена и при этом выделяется аммиак:
NH4C1 + NaOH = NaCl + NH3 + H2O
Если соль образована летучей кислотой, то при нагревании происходит полное разложение:
NH4Cl = NH3 + HCl
Если соль образована нелетучей кислотой, то происходит частичное разложение:
(NH 4)2SО4—► NH3    + NH4HSO4
Хлорид аммония NH4CI - применяется при паянии металлов и изготовлении гальванических элементов. При соприкосновении нагретого металла с NH4Cl происходит очистка поверхности металла от пленки оксида:
4СиО + 2 NH4CI =3Cu+3CuCl2 + N2   +4Н2О
Fe3O4 + 8 NH4CI   —► FeCl2 + 2FeCl3 + 8NH3 + 4H2O
NH4CI в медицине применяют при отеках сердечного происхождения, как отхаркивающее средство. Сульфат аммония (NH4)2SO4, нитрат аммония NH4NO3 применяется в качестве удобрений, называемой аммиачной селитрой.
                     Гидрокарбонат аммония NH4HCO3 в хлебопечении. 
                                                                 Кислородные соединения азота
С кислородом азот образует несколько оксидов:
N2O - оксид азота (I)
NO2 - оксид азота (IV) - ядовит
NO - оксид азота (II)
N2O5 - оксид азота (V)
N2O3 - оксид азота (III)
Азотная кислота
HNO3 - бесцветная жидкость, на воздухе дымит, с водой смешивается в любых соотношениях.
4 HNO3 = 4NO2 + O2 + 2H2O
Взаимодействует с малоактивными металлами:

Сu + 4HNO3(k) —► Cu(NO3)2 + 2N02 + 2H2O

ЗСu+8HNO3(p)—►3Cu(NO3)2+2NO +4H2O 
Взаимодействует с активными металлами
 4Mg + 10HNO3(k)= 4Mg(NO3)2 + N20 + 5H2O
4Zn + 10HNO3(p) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O
Взаимодействует с неметаллами:
S + 2HNO3(k) =H2SO4 + 2N0
P + 5HNO3(k) =H3PO4 + 5NO2 + H2O
Y2 + 10 HNO3(k) = 2HYO3 + 1ONO2 + 4H2O
3P + 5HNO3(p) + 2H2O —> 3H3PO4 + 5NO
Взаимодействует с золотом:
Аu + HNO3 + ЗНС1= АuС13 + NO + 2Н2О
Взаимодействует с сульфидами:
3PbS + 8HNO3 = 3S  + 2NO + 3Pb(NO3)2 + 4Н2О
3SbS3 + 28HNO3 + 4Н2О = 6H3SbO4 + 28NO +9H2SO4

Получение:
В лаборатории действием концентрированной серной кислоты на нитраты     NaNO3 + H2SO4 = NaHSO4 + HNO3
В промышленности путем окисления аммиака кислородом воздуха:
4NH3 + 5О2 —► 4NO+ 6Н2О
При охлаждении происходит дальнейшее окисление N0 до NO2
2NO + О2 = 2NO2
Образующийся NO2 растворяется в воде в присутствии кислорода O2
4NO2 + О2 + 2Н2О= 4HNO3
Применение:
Входит в состав AgNO3 - для прижигания бородавок, язвенные болезни желудка и 12 перстной кишки, также входит в состав царской водки, которая применяется как противомикробное средство.
Фосфор Р
Фосфор был открыт немецким химиком X. Брандом в 1669 г. Позже А. Лавуазье доказал, что фосфор - самостоятельный химический элемент.
Фосфор один из наиболее распространенных элементов. Он является необходимой составной частью всех клеток животных, растений, особенно богаты органическими соединениями фосфора мозг и нервные клетки.

Большие   залежи   фосфоритов   находят   в   горах   Каратау.   Фосфор
образует три основные аллотроgические модификации: белый фосфор, красный и черный.
Белый фосфор - твердое кристаллическое вещество, Р = 1,82 г/см , красный Р - порошок темно-красного цвета, Р = 2,2 г/см , черный Р - твердое вещество, Р — 2,7 г/см3.
Химические свойства:
С кислородом в избытке образует оксид фосфора (V) Р2О55 при недостатке оксид фосфора (III) Р2О3
4Р + 5О2 = 2Р2О5
4Р + ЗО2 = 2Р2О3
Под действием азотной кислоты фосфор окисляется до PO4
Р + 5НNOз = Н3РО4 + 5NO2 + Н2О
При взаимодействии с хлором фосфор образует РСlз
2Р + ЗС12 = 2РС13
Под влиянием хлора окисляется до РСl5

PCI3 + CI2=PCI5
При нагревании Р реагирует с металлами:
3Mg + 2Р = Mg3P2
Получение:
Фосфор получают в специальных печах при температуре:

5С + 3SiO2 + Са3(РО2)2—■► 5СО + 3CaSiO3 + 2Р
Водородные соединения фосфора - фосфин
Фосфин - бесцветный газ, растворимый в воде. Сильно ядовит! При нагревании разлагается на фосфор и водород: 2РНз = 2Р +3H2
При высокой температуре РН3 возгорается на воздухе с образованием
Р2О5:
2РН3 + 4О2 =Р2О5 + ЗН2О
Под действием сильных окислителей происходит окисление фосфина до фосфорной кислоты:
5РН3 + 8КМnО4 + 12H2SO4 = 5Н3РО4 + 4K2SO4 + 8MnSO4  +12H2O
Кислородные соединения фосфора
Оксид фосфора (V) - Р2О5
 Оксид фосфора (III) - Р2О3
Оксид фосфора (III) P2O3 образуется при горении фосфора 4Р + ЗО2 = Р2Оз
Р2Оз взаимодействует с водой с образованием фосфорной кислоты Р2О3 + ЗН2О = 2Н3РО3

Р2Оз окисляется кислородом до Р2О5

Р2О3 + О2 = Р2О5

Оксид фосфора (V) Р2О5
Р2О5 поглощает воду, образуя фосфорную кислоту

Р2О5 + ЗН2О = 2Н3РО4
Р2О5 реагирует с основными оксидами и гидрооксидами
 ЗВаО + Р2О5=Ва3(РО4)2

6NaOH + Р2О5 = 2Na3PO4 + ЗН2О
Фосфоритная кислота Н3РО3 получается гидролизом РС13, Р2О3 Окислением фосфина кислородом:

РС13 + ЗН2О = НзРОз + ЗНС1

Р2О3 + 2Н2О = 2Н3РО3

2РН3 + ЗО2 = 2Н3РОз
НзРОз проявляет и окислительные и восстановительные свойства 
3Zn + Н3НРО3 + 3H2SO4 = 3ZnSO4 + РН3 + ЗН2О

2AgNO3 + Н3НРО3 + Н2О = 2Ag + Н3РО4 + 2HNO3
Фосфорная   или   ортофосфорная   кислота   Н3РО4    образуется   при взаимодействии Р2Оз с водой: Р2Оз + ЗН2О = 2Н3РО4
Н3РО4 в водных растворах диссоциирует ступенчато:

Н3РО4 + Н2О -> Н3О + Н2РО4

Н2РО4 + Н2О -> Н3О + НРO4
НРО4 2-  + Н2О -> Н3О + РО4

Качeственная  реакция на соли фосфорной кислоты:

3AgNo3+Na2HPO4 =AgPO4     +NHO3+2NaNO3 
Na2HPO4 + NH3 + MgCI2 -> MgNH4PO4 + 2NaCl
Биологическая роль фосфора:
Содержание фосфора в организме 1 %, служат составной частью костной ткани и зубов. Соединения фосфора являются посредником при гормональной регуляции. Недостаток фосфора сопровождается задержкой роста, возникновением рахит а и другими расстройствами обмена веществ.
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Лекция №3
Металлы побочной подгруппы I группы
К ним относятся медь, серебро, золото. Электронные конфигурации:

Cu-2d104S1

Ag-4dI05S1

Au-4f145d106S1
Все     элементы     типичные      металлы,      обладают      электро      и теплопроводностью, высоко пластичны. Сплав меди с оловом - бронза. Химические свойства:

1. Реагируют с активными неметаллами: 2Ag +  С12 =2AgCl
Медь, серебро реагируют с серой, образуя сильфиды. Медь реагирует с кислородом.
Медь, серебро реагируют с кислотами, являющимися сильными окислителями: Ag + 2HNO3 = AgNO3 + NO2  + H2O
Золото растворяется в царской водке и хлорной воде:
HNO3 + 4HC1 + Au = HAuCl4 + NO    + 2Н2О
2Аu + ЗС12 + 2НС1 = 2НAuС14
AgNO3 реагирует с HCI выпaдает белый осадок
AgNO3 + HCI = AgCI  + HNO3
Под действием щелочей образует оксид:
2AgNO3 + 2NaOH = Ag2O  + 2NaNO3 + H2O
Растворы солей восстанавливаются до метеллов:
2CuSO4 + 4KY = 2CuY + 2K2SO4 + Y2
CuSO4 + Zn = Cu + ZnSO4
Гидроксид меди растворяется в аммиаке в образованием комплекса синего цвета:
Cu(OH)2 + 4NH3 - [Cu(NH3)4](OH)2
Хлорид золота при растворении в воде образует комплексное соединение      AuCI3 + Н2О = Н2 [АuОСI3]
Биологическая роль:
Медь участвует в процессе кроветворения, недостаточность сопровождается нарушением развития головного мозга. Соединения меди используются в качестве лекарственных средств.
CuSO4 * 5Н2О - антисептическое, вяжущее, прижигающее лекарство
AgNO3 - антисептическое, прижигающее
NaAuS2O3 тиосульфат золота против эритематозной волчанки
Ag входит в состав колларголa, протaрголa - вяжущее, антисептическое, противовоспалительное.
Металлы побочной подгруппы II группы
Цинк, кадмий, ртуть
Электронные конфигурации:
Zn-3di04S2
Cd - 4di05S2
Hg + 4f145d106S2
Встречают в самородном состоянии, типичные металлы обладают тепло и электропроводностью. Сплавы ртути - амальгамы.
Химические свойства:
С активными неметаллами: 2Hg + СI2 = Hg2Cl2
С кислотами:
Zn + 2HC1 = ZnCl2 +H2
Щелочи растворяют цинк:
ZnO + 2Na2OH = Na2ZnO2 + 2H2O
Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2
Ртуть реагирует с кислотами:
2Hg + 4HNO3 = Hg2(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O
При действии щелочей на растворы солей ртути образуются не гидроксиды, а оксиды:
HgCl2 + 2NaOH = HgO + 2NaCl + H2O
HgY2 растворяется в избытке KY, образуется реактив Шелера
HgY2 + 2KY2 = K2 [HgY4]
HgCl2, Hg2CI2 с аммиаком, образуются продукты замещения
HgCl2 + 2NH3 = HgNH2CI+ NH4CI
HgCl2 + 2NH3 = HgNH2Cl+ Hg + NH4CI
Аммиачные комплексы ртути образуются тольео при избытке хлористого аммония: HgCl2 + 2NH3—► [Hg(NH3)2]Cl2
Биологическая роль цинка.
Цинк необходим для формирования структуры инсулина и глюкагона, он активирует половые гормоны, задерживает свертываемость крови, влияет на обмен веществ.
Применение: ZnO - цинковая мазь, входит в состав пасты Лассара; соединения ртути HgCl2, HgO - антисептические средства для лечения кожных заболеваний. В хим. промышленности для изготовления ламп, манометров, термометров.

Коррозия металлов - это их разрушение вследствие физико-химического воздействия внешней среды, при этом металл переходит в окисленное состояние и теряет присущие ему свойства. В зависимости от механизма различают два основных типа коррозии: химическую и электрохимическую.
Неорганическая химия

2курс 4 семестр
Лекция №1
Тема: «Металлы. Общая характеристика»
В химии понятие «металл» объединяет химические элементы и простые вещества, обладающие металлическими свойствами, а именно металлическим блеском, высокой электропроводностью, теплопроводностью, тягучестью, наличием характерного металлического типа связи в кристаллической решетке.
Из 110 химических элементов более 80% приходится на долю металлов, к которым относятся литий и бериллий - во 2 периоде, натрий, магний, алюминий - в 3 периоде, от калия до галия в 4 периоде, от рубидия до олова - в 5 периоде, от цезия до полония в 6 периоде, 24 элемента 7 периода от франция до 110 элемента. Таким образом к металлам относятся все S-элементы (коме Н и HI) все d и f элементы, некоторые р-элементы: алюминий, галлий, индий, таллий, олово и свинец, висмут и полоний.
Для всех металлов характерны теплопроводность и электропроводность. Все металлы, кроме ртути - твердые вещества. Ртуть -единственный жидкий металл. Металлы подразделяются на черные и цветные. К черным металлам относятся: железо, марганец, хром. К цветным металлам все-остальные. Благородные металлы - золото, платина. В зависимости от плотности металлы делятся на легкие и тяжелые. К легким относятся (Li, Na), к тяжелым (Си, РЬ и др.). По температуре плавления металлы делятся на легкоплавкие (галлий, олово), тугоплавкие (ванадий, хром, вольфрам). Для металлов характерны упругость и пластичность. Упругость - свойство восстанавливать свою первоначальную форму после снятия деформирующих сил. Эластичность - способность металла сохранять измененную форму, вызванную воздействием деформирующих сил, после того как силы сняты. Характерной особенностью металлов является их способность в расплавленном состоянии образовывать гомогенные смеси и сохранять их после затвердевания. Такие смеси носят название сплавов.

Коррозия металлов - это их разрушение вследствие физико-химического воздействия внешней среды, при этом металл переходит в окисленное состояние и теряет присущие ему свойства. В зависимости от механизма различают два основных типа коррозии: химическую и электрохимическую.
Щелочные и щелочноземельные металлы:
Щелочные металлы: литий, натрий, калий, рубий, цезий, франций -составляют главную подгруппу 1 группы и относятся к S-элементам.
Электронные конфигурации атомов щелочных металлов:
Li - 1S22S]
Rb - lS22S22p63S23p63d104S24p65S1
Na - lS22S22p63S]
Cs - IS22S22p63S23p63d104S24p64d105S25p66SI
К – IS22s22p63S2
Fr - 1822822р6382Зр6За104824р64ё104^4582
Степень окисления +1
Наиболее распространенным является натрий -2,5% по массе. Распространенность калия в 2 раза, лития в 100 раз меньше чем натрия. Содержание рубидия 3,2 * 10 %, цезия 3,7 * 10 % по массе.
Литий открыт в 1817 г. шведским химиком А. Арфедсоном в минерале петалите LiAe [SLtOio]
Натрий открыт в 1807 г. английским химиком г. Дэви. Его содержание в земной коре 2,5%.
Калий открыт в 1807 г. англ. химиком Г.Дэви.
Цезий и рубидий открыт немецкими химиками Р.В. Бунзеном и Г.Р.Кирхгофом в 1860 г. и 1861 г.
Франций открыт в 1939 г. М.Пере.
Все щелочные металлы - серебристые вещества с характерным металлическим блеском, на воздухе быстро темнеют вследствие окисления кислородом.
Химические свойства:
Щелочные металлы реагируют с кислородом и галогенами
4LI + О2 = 2Li2O
2Na + Cl2 = 2NaCl
2Na + 02 =Na2O2
2K + Сl = 2КСl
К + 02 = КО2
Щелочные металлы реагируют с водородом:
2Na + Н2 = 2NaH
Щелочные металлы реагируют с водой с выделением водорода:
2Na + 2HOH =2NaOH + H2
IK + 2НОН = 2К0Н + H2
Применение:
Натрий в производстве моющих средств, красителей, натрий обладает высокой теплопроводностью, поэтому применяется в качестве теплоносителя. В организме человека соли натрия входят в состав плазмы крови, лимфы. Калий стимулирует рост и развитие растений, регулирует водно-солевой баланс, дыхание растений. Калий в организме человека участвует в процессе проведения нервных импульсов, улучшает сокращение скелетных мышц.
Соединения щелочных металлов
Оксиды щелочных металлов:
Na2O - оксид натрия
К2О - оксид калия
Оксиды реагируют с водой, образуя гидроксиды:
Na2O + НОН =2NaOH
Гидроксиды; LiOH, NaOH, КОН, RbOH, CsOH
Соли щелочных металлов:
NaCl - 0.9% раствор для восполнения жидкости при больших ее потерях организмом.
NaHCO3 (сода) применяется при повышенной кислотности желудочного сока.
Щелочноземельные металлы: бериллий, магний, кальций, стронций, барий, радий.
Электронные конфигурации атомов элементов:
Be - 1S22S2
Sr - !S22S22p63S23p63d104S24p65S2
Mg- 1S22S22P63S2        Ba - lS22S22p63S23p63dlo4S24p64d105S25p666S2

Бериллий Be
Мягкий серебристо-белый металл открыт в минерале берилле в 1798 г. французским химиком Л.Н. Вокленом, в 1928 г. Ф.Велер и А.Бюсси выделили сам металл.
Содержание бериллия в земной коре составляет 3,8*10-4% по массе. Бериллий - твердый светло-серый металл. Температура плавления 1285 С.
Химические свойства:
Горит при высокой температуре с выделением теплоты
2Ве + О2 = 2ВеО
Нитрид бериллия образуется в результате синтеза из элементов
ЗВе + N2 = Be3N2
Взаимодействует с разбавленными кислотами
Be + H2SO4 = BeSO4 + H2
Бериллий взаимодействует с растворами щелочей, так как его гидроксид Ве(ОН)2 обладает атмосферными свойствами:
Be + 2Н2О + 2КОН = К2 [Ве(ОН)4] + H2
Оксид бериллия ВеО- белое тугоплавкое вещество, получают прокаливанием его гидроксида:
Ве(ОН)2 = ВеО + Н2О
Легко растворяется в кислоте с образованием солей:
ВеО + 2НС1 + ЗН2О = [Ве(Н2О)4]С12
Оксид бериллия растворяется в щелочах:
ВеО + НОН + 2К0Н = К2 [Ве(ОН)4]
Гидроксид бериллия Ве(ОН)2 - белое аморфное вещество, плохо растворяется в воде, обладает амфотерными свойствами и диссоциирует:
Ве2+ + 2ОН —► Ве(ОН)2~>Н2ВеО2 —>2Н + ВеО2-2
Как атмосферный гидроксид Ве(ОН)2 реагирует с кислотами и гидроксидами щелочных металлов:
Ве(ОН)2 + 2НС1= ВеС12 2Н2О
Ве(ОН)2 + 2NaOH= Na2BeO2 + 2Н2О

Магний Mg
В 1908 г. Г.Дэви подвергая электролизу сульфат MgSO4 получил новый металл, который был назван магнием. Содержания магния в земной коре составляет 1,87% по массе. Магний - серебристо-белый металл с плотностью 1,74 г/см3.
Химические свойства:
При высокой температуре магний горит:
Mg + О2 = 2MgO
Магний реагирует с азотом, образуя нитрид
3Mg + N2 =Mg3N2
Восстанавливает водород с образованием гидрида
Mg + H2 = MgH2
С водой реагирует медленно, ускоряется в горячей воде
Mg + 2Н2О = Mg(OH)2 + H2
Магний реагирует с разбавленными кислотами, с выделением водорода
Mg + H2SO4 = MgSO4 + H2
Разбавленная азотная кислота восстанавливается магнием до соли аммония:
4Mg + 10HNO3 = 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + ЗН2О
Получение: магний восстанавливается углем при температуре:
MgO + С = СО + Mg
Оксид магния MgO - белый порошок плохо растворимый в воде
Применение: в металлургии, авиации, космонавтике.
Участвует в терморегуляции и необходим для деятельности нервно-мышечного аппарата. Оксид магния как слабительное средство при отравлении кислотами, входит в состав зубных порошков.
Сульфат магния MgSO4 горькая соль
Трисиликат магния Mg2Si3Og8 * Н2О при гастритах и кишечных заболеваниях. 
Кальций Са

Степень окисления +2.Кальций впервые получен английским химиком Г.Дэви в 1908 г. В земной коре содержание кальция достигает 2,96% по массе. Наиболее важными природными соединениями Са является мел, мрамор, известняк, гипс, фосфориты, силикаты.
Кальций - легкий твердый металл, в свежем разрезе имеет беловато-серый цвет.
Химические свойства:
Горит ярким красноватым пламенем
2Са + О2 = 2СаО
Взаимодействует с окислителями
Са + С12 = СаС12
Взаимодействует с азотом, образуя нитриды
ЗСа + N2 = Ca3N2
С водородом образует гидрид: Са + Н2 = СаН2
Биологическая роль кальция
Функции кальция разнообразны участвуют в образовании костной ткани, снижает возбудимость Н.С., температуры тела, ослабляет действие на организм токсинов, повышает устойчивость организма к инфекциям.
Соединения кальция:
Оксид кальция СаО (негашенная известь, жженная известь) получают термическим разложением карбоната кальция:
СаСОз _► СаО+ СО2
Оксид кальция реагирует с водой, образуя гашенную известь 
СаО + НОН= Са(ОН)2
СаО хорошо взаимодействует с кислотами и кислотными оксидами
СаО + 2НС1 = СаС12 + Н2О
СаО + СО2 = СаСОз
Пи высокой температуре реагирует с коксом, образуя карбид кальция
СаО + ЗС = СаС2 + СО
Гидроксид кальция Са(ОН)2 широко применяется в строительстве, для получения хлорной извести.

Карбонат кальция СаСОз - самое распространенное соединение кальция. При стоянии на воздухе мутнеет:
Са(ОН)2 + СО2 = СаСОз  +Н2О

Карбонат кальция необходим для получения оксида кальция.
Жесткость воды, её причины и способы устранения
Жесткость воды - свойство, обусловленное присутствием в воде растворенных солей, в основном кальция и магния. Жесткость воды подразделяется на карбонатную (присутствие гидрокарбонатов магния и кальция) и некарбонатную (присутствие солей сильных кислот - хлоридов или сульфатов кальция и магния).
Карбонатная жесткость называется временной, т.к. при длительном кипячении карбонаты разлагаются:
Са(НСО3)2= СаСОз + CO2 +H2O
Mg НСО3)2 = Mg(OH)2 +2СО2
Жесткость воды, обусловленная наличием сульфатов магния и кальция, называется постоянной. Она устраняется химическим путем:
CaSO4 + Na2CO3 = СаСОз  +Na2SO4

Варий  Ba
Барий был открыт шведским химиком К.В. Шееле в 1774 г. и английским химиком Г.Дэви в 1808 г.
Барий - довольно распространенный элемент, его содержание в земной коре 6,2 * 10-2 % по массе. Барий имеет серебристо-белый блеск, на воздухе блеск теряется.
Химические свойства:
С оксидом углерода (IV)
5Ва+СО2 = ВаС2 + 4ВаО
Оксид бария ВаО при соединении с водой дает гидроксид:
ВаО + Н2О=Ва(ОН)2
Гидроксид бария ВаО2 используется для получения пероксида Н2
ВаО2 + 2Н2О = Ва(ОН)2 + Н2О2

Применение:

Все соединения бария, кроме BaSO4, ядовиты. BaSO4 применятеся в медицине при рентгеноскопии ЖКТ т.к не растворим и способен поглощать рентгеновское излучение.

Характерные реакции на катионы Mg2+, Са2+, Ва2+
Реакции на катион Mg2+
1) со щелочами белый аморфный осадок
MgCl2 + 2K0H = Mg(OH)2+ 2KC1

Mg(OH)2 + 2НС1 = MgCl2 + 2H2O
Mg(OH)2 + 2NH4C1 = MgCl2 + 2NH3 +  2H2O
Реакция на катион кальция Са+
Оксалат алюминия взаимодействует с солями кальция с образованием белого мелкокристаллического осадка оксалата кальция:
СаС12 + (NH4)2C2O4 = СаС2О4 + 2NH4CI
Осадок нерастворим в уксусной кислоте
Реакция на катион Ва2+
Хромат калия с солями бария образует желтый кристаллический осадок хромат бария:
ВаС12 + К2Сг04 = ВаСrO4+ 2КС1
Осадок растворим в хлороводородной и азотной кислоты и нерастворим в уксусной кислоте.
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Лекция №4

Тема: Элементы главной подгруппы III, IV группы.
Главная подгруппа IV группы представлена р-элементами: углеродом, кремнием, германием, оловом, свинцом.
На внешнем электронном уровне атомы этих элементов содержат 4 электрона.
Электронные конфигурации атомов:
С      lS22S22p2
Si     !S22S22p63S23p2
Ge    lS22S22p63S23p63d104S24p2
Sn    lS22S22p63S23p63d104S24dI05S25p2
Pb    lS22S22p63S23p63d104S24p64d104f175S25p65d106S2p2
Углерод С- важнейшая составная часть клеток всех живых организмов, общее содержание его в земной коре 0,02%. Известны три аллотропических видоизменений углерода: алмаз, графит, карбин.
Алмаз - бесцветные, прозрачные сильно преломляющие свет кристаллы.
Графит - темно-серые кристаллы со слабым металлическим блеском, жирные на ощупь.
Важнейшие сорта угля: кокс, древесный уголь, костяной уголь.
Химические свойства:
При нагревании углерод взаимодействует с О2, образуя оксид углерода
2С + О2 ->2СО
При избытке О2 образуется оксид углерода (IV)
С + О2 -> СО2
Взаимодействует с металлами образуя карбиды металлов:
Са + 2С=СаС2
Пропуская водяные пары через уголь получают смесь оксида углерода и водорода: С + Н2О = СО + Н2
Серная и азотная кислоты при нагревании окисляют углерод до оксида углерода (IV): 
С + 2H2SO4 =CO2  + 2S02 + 2H2O

3C + 4HNO3 =3CO2 +4NO +3H2O
Кислородные соединения углерода
Оксид углерода (II), угарный газ СО - ядовитый, без цвета и запаха газ. Очень мало растворим в воде, отравляющее действие состоит в том, что он необратимо взаимодействует с гемоглобином крови, после чего кровь утрачивает способность переносить О2 от легких к тканям.
В химическом отношении СО - сравнительно инертное соединение.
При нагревании до температуры 700°С СО окисляется до СО2
2СО + О2 =2СО2
При взаимодействии с парами воды образует СО2 и Н2:
СО + Н2О=СО2 + Н2
Оксид углерода (II) восстанавливает многие металлы из их оксидов, что используется в металлургии при получении металлов из кислородных руд:
Fe2O3 + ЗСО = 2Fe + ЗСО2|
При температуре 400° С взаимодействует с водородом, образуя метиловый спирт: СО + 2Н2 =СН3ОН
Оксид углерода (IV) СО2 (углекислый газ).
В промышленности получают путем обжига известняка:
СаСОз = СаО + СО2
В лаборатории получают действием разбавленных кислот на карбонаты
СаСОз + 2НС1 = СаС12 + CO2  + Н2О
При высоких температурах реагирует с металлами:
CO2 + 2Mg=2MgO + C
Как двухосновная кислота образует два типа солей: средние соли -карбонаты, кислые - гидрокарбонаты.
Карбонаты и гидрокарбонаты получаются взаимодействием СО2 с растворами гидроксидов или путем обменных реакций:
NaOH + СО2 = NaHCO3
КНСО3 + КОН = К2СО3 + Н2О
ВаС12 + Na2CO3 - ВаСОз | + NaCl
Карбонаты при нагревании легко разлагаются на оксиды и диоксиды:
СаСО3 = СаО + CO2

Гидрокарбонаты при нагревании переходят в карбонаты:
2NaHCO3 = Na2CO3 + CO2   + Н2О
Из солей угольной кислоты важное значение имеют следующие:
Карбонат кальция СаСОз в природе встречается в виде минерала кальцита. Карбонат кальция является составной частью мела, мрамора, известняка.
Карбонат натрия Na2C03 * 10H2O (стиральная сода) применяется во всех сферах химической промышленности. Безводный карбонат натрия называется кальцинированной содой.
Кремний Si
Кремний впервые был получен французским ученым Ж. Гей-Люссаком и Л. Тенаром в 1811 г, хотя его природные соединения были известны еще раньше.
Нахождение в природе:
По распространению кремний занимает второе место после О2, его масса составляет 29,5% от массы земной коры.
Физические свойства:
Кремний образует две модификации: кристаллическую и аморфную. Кристаллическая форма - это темно-серые, блестящие, имеющие форму октаэдров, кристаллы. Аморфный кремний - бурый порошок, представлен мелкокристаллической формой кубической модификации.
Химические свойства:
Соединяется с неметаллами:
Si + 2F2 = SiF4
Si + 2C12 = SiCl4
Si + O2 = SiO2
3Si + 2N2=Si3N4
Si + С = SiC

Олово Sn
Довольно редкий металл, содержание его в земной коре составляет 2,5* 10 % по массе. Блестящий серебристо-белый металл.
Химические свойства:
При повышении температуры взаимодействует с кислородом, галогенами, серой, фосфором
Sn + O2 = SnO2
Sn + 2C12 = SnCI4
Sn + 2F2 =SnF4
Sn + 2S = SnS2
На холоде реагирует с водой: Sn + 2Н2О =SnO2+2H2
С кислотами, образуя соли
Sn + 2НС1(р) -► Sn Cl2 + H2
Sn + 2HCl(k)= SnCl2 + H2
Sn + H2SO4(p)= SnSO4 + H2
Sn + 4H2SO4(k)=  Sn(SO4)2 + 2SO2 + 4H2O

Получение: промышленным способом
Соединения олова
Оксид олова (II) SnO взаимодействует со щелочами
SnO + 2NaOH = Na2SnO2 + Н2О
Гидроксид олова (II) Sn(OH)2 получают осаждением из растворов солей щелочами:
SnCl2 + 2K0H = Sn(OH)2 +2КС1
Sn(OH)2 реагирует с кислотами получаются соли:
Sn(OH)2 + 2HCI = SnCl2 + 2Н2О
С концентрированными щелочами:
Sn(OH)2 + NaOH - Na[Sn(OH)3]
С водой:
Sn2+ + НОН =(SnOH)  + H
SnCl2 + НОН - SnOHCl + НС1
Свинец Pb
В земной коре содержание свинца составляет 1,6*10"3 % по массе. Свинец на свежем срезе блестящий, голубовато-серый металл, в присутствии воздуха металлический блеск, быстро теряется.
              Тема: «Металлы главной подгруппы III группы.                
В главную подгруппу III группы входят: бор, алюминий, галлий, индий, талий.
Алюминий А1
Впервые алюминий получил датский химик Х.К. Эрстед в 1825 г.
В     1854     г.      французский     химик     А.Э.      Дедиль     выделил     алюминий электрохимическим методом
Электронная конфигурация IS2 2S2 2р6 3S23p1
Алюминий - самый распространенный металл в природе. Его содержание 8,05% по массе. Алюминий - серебристо-белый металл, плотность 2,7 г/см3, очень пластичный, легко вытягивается в проволоку и раскатывается в листы, обладает высокой электро и теплопроводностью.
Химические свойства:
Окисляется кислородом воздуха
4А1 + ЗО2 = 2А12О3
С кислотами, вытесняя водород: 2Аl + 6НСl = 2A1Cl + ЗН2
с растворами щелочей образует алюминаты:
А12О3 + 2NaOH - 2NaAlO2 + Н2О
Реагирует с водой, образуя гидроксид:
2А1 + 6НОН = 2А1(ОН)з + ЗH2
Гидроксид алюминия реагирует со щелочью, образуя тетрагидроксоалюмиий натрия:
А1(ОН)3 + NaOH = Na[Al(OH)4]
С галогенами, образуя соли: 2А1+ЗС12 = 2А1Сl3
С оксидами металлов
Fe2O3 + 2A1 = А12О3 + 2Fe + Q
Получение: Электролизом расплава оксида алюминия А12Оз
А12О3 —► А1 3+= А lOз 3-
При производстве легких сплавов, для изготовления хим. аппаратуры, электрических проводов, для защиты металлов от коррозии.
 Соединения алюминия
Оксид алюминия А12О3  взаимодействует с кислотами и основаниями: 
А12О3 + 6НС1 = 2А1С13 + ЗН2О

А12О3 + 2NaOH = 2NaA102 + Н2О

Гидроксид алюминия А1(ОН)3 взаимодействует с кислотами
А1(ОН)3 +ЗНС1 = А1С13 + ЗН2О
Со щелочами образует алюминаты:
А1(ОН)3 + NaOH = NaA102 + 2Н2О
Хлорид алюминия А1СI применяется в качестве катализатора в промышленности и органическом синтезе.
В практическом отношении наиболее важными элементами III группы являются бор и алюминий.
Бор В
Бор был открыт в 1808 г. Элемент главной подгруппы 3 группы. Его электронная конфигурация IS2 2S2 2р1 .
В соединениях проявляет степень окисления +1. Бор присоединяют к числу распространенных элементов: содержание составляет 1,2*10° % от массы земной коры. Встречается в виде борной кислоты U3BO3 и солей: борокальцита СаВ4О7 * 4Н2О, борацита 2MgBO15 * MgCl2.
Физические свойства: Встречаются два аллотропических видоизменения бора: аморфный бор и кристаллический бор.
Кристаллический бор - красные кристаллы квадратной формы, хрупкие и твердые.
Химические свойства:
Бор обладает свойствами как восстановителя, так и окислителя. При нагревании до температуры 700°С сгорает, образуя оксид:
4В + ЗО2 -► 2В2О3
При комнатной температуре бор реагирует только с фтором:
2В + 3F2 = 2BF3
Взаимодействует с азотом, образуя нитрид:
2В + N2 = 2BN
Взаимодействует с металлами, образуя бориды металлов:
3Mg+2B=Mg3B2
Взаимодействует с водой при температуре 550° С
2И + ЗН2О-* B2O3 + 3H2t
Концентрированная серная и азотная кислоты окисляют бор до борной кислоты:
В + 3HNO3 = Н3ВО3 + 3NO2
Аморфный бор реагирует с щелочами при нагревании:

2В + 2NaOH + 2Н2О       2NaBO2 + 3H2
Кристаллический бор при сплавлении реагирует с щелочами:
2В + 6К0Н =2КВО2 + 2К2О + ЗН2
Соединения бора:
Оксид бора (III) В2О3 - стекловидная гигроскопическая масса растворяющаяся в воде с образованием борной кислоты
В2О3 + ЗН2О -> 2Н3ВО3
Борная кислота Н3ВО3 встречается в природе, получается действием кислот на тетраборат натрия:
Na2B4O7 + H2SO4 + 5Н2О —►4Н3ВО3 + Na2SO4
Na2B4O7 + 2НС1 + 5Н2О —► 4Н3ВО3 + 2NaCl
Борная кислота плохо растворима в холодной воде, хорошо при нагревании относится к слабым кислотам и при нагревании теплой воды:
2Н3ВО3 —►2НВО2—► В2О3
При действии гидроксида натрия на борную кислоту образуется тетраборат натрия:
4Н3ВО3 + 2NaOH = Na2B4O7 + 7Н2О
Тетраборат натрия или бура - бесцветные прозрачные кристаллы ееетава Na2B4O7 * 10Н2О, которые в воздухе легко выветриваются.
Применение:
Бор наряду с марганцем, медью, молибденом, цинком входит в число пяти важнейших микроэлементов, необходимых растительным и животным организмам, бор влияет на углеводный и белковый обмен. Бор используют для повышения износостойкости и жаропрочности сплавов на основе черных и цветных металлов.

