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 Лекция 1. Основные понятия и законы химии. Строение атома.

План лекции

1.Классификация химических веществ 

2.Вещество и его свойство. 

3.Атомно-молекулярное учение. 

4.Стехиометрические законы. 

5.Строение атома. Периодическая система и закон Д.И. Менделеева
1.     Закон постоянства состава. Соотношение масс элементов, формирующих данное соединение, постоянно и не зависит от способа получения этого соединения.
2.     Закон кратных отношений. Установлен Дальтоном в 1803г. В случае, когда два элемента образуют между собой несколько химических соединений, тогда имеет место отношение массы одного из элементов, приходящееся в этих соединениях на одну и ту же массу другого, как небольших целых чисел. Таким образом, элементы способны входить в состав соединений только в определенных пропорциях. Открытие этого закона явилось подтверждением атомной теории строения вещества. Только теперь идеи М.В. Ломоносова о строении вещества получили опытное подтверждение, и разработка атомно-молекулярного учения получила своё дальнейшее развитие.

Законы постоянства состава и кратных отношений не носят всеобщего характера, в отличии, например, от закона сохранения массы, основательность которого доказывается открытиями, сделанными после его установления. Дело в том, что после открытия изотопов получил подтверждение факт о постоянстве соотношения между массами элементов, образующих данное вещество, но только при условии постоянства изотопного состава этих элементов. Так, например, тяжелая вода содержит порядка 20% по массе водорода, тогда как обычная – только около 11%. Закон кратных отношений неприменим и в случае соединений переменного состава, открытых академиком Н.С. Курнаковым в начале ХХ века (пример: оксиды титана переменного состава TiO1,46-1,56 и TiO1,9-2,0), а также в случае, когда молекула вещества состоит из большого числа атомов (например, углеводороды состава С20Н42 и С21Н44).

3. Закон объёмных отношений. Этот закон в качестве обобщения вывел французский ученый Гей-Люссак (второе название закона – «химический»). Объёмы газов, участвующих в акте химического взаимодействия, относятся друг к другу и к объёмам образующихся газообразных продуктов реакции как небольшие целые числа. Так, например, при взаимодействии 2 объёмов водорода и 1 объёма кислорода, образуются 2 объёма водяного пара.

4. Закон Авогадро. Установлен итальянским физиком Авогадро в 1811 г. Одинаковые объемы любых газов, отобранные при одной температуре и одинаковом давлении, содержат одно и тоже число молекул. Таким образом, можно сформулировать понятие количества вещества: 1 моль вещества содержит число частиц, равное 6,02*1023 (называемое постоянной Авогадро) или содержит столько молекул, атомов, ионов, электронов или других структурных единиц, сколько содержится атомов в 12г изотопа углерода 12С. Следствием этого закона является то, что 1 моль любого газа занимает при нормальных условиях (Р0 =101,3кПа и Т0=298К) объём, равный 22,4л.

         Под относительной атомной массой элемента понимают массу его атома, выраженную в атомных единицах массы (а.е.м.). В качестве относительной молекулярной массы элемента понимают массу его молекулы, выраженную в атомных единицах массы. Масса 1 моль данного вещества называется его мольной массой (выражается в г/моль). Относительной плотностью первого газа по отношению ко второму называется отношение массы первого газа к массе того же объёма второго газа, взятого при одной температуре и одинаковом давлении.

         Под эквивалентом элемента понимают такое его количество, которое соединяется с 1 молем атомов водорода или замещает то же количество атомов водорода в химических реакциях. Масса 1 эквивалента элемента называется его эквивалентной массой. Эквивалент водорода ЭН всегда равен 1, а эквивалент кислорода ЭО=8.

Эквивалент элемента равен: Эм=[image: image2.png]&



, где: М – мольная масса элемента; СО – степень окисления элемента (валентность) в соединении.

Эквивалент кислоты равен: Эм=[image: image3.png]=&



, где: М – мольная масса кислоты; х – основность кислоты.

Эквивалент основания равен: Эм=[image: image4.png]~«|R



, где: М – мольная масса основания; у – кислотность основания.

Эквивалент соли равен: Эм=[image: image5.png]N



, где: М – мольная масса соли; z – валентность катиона; х – количество атомов катиона в соединении.

Примеры: эквивалент кислорода равен: Эо=[image: image6.png]


 г-экв; эквивалент угольной кислоты Н2СО3 равен: ЭН2СО3=[image: image7.png]


 г-экв; эквивалент едкого натра NaOH равен: ЭNaOH=[image: image8.png]


 г-экв; эквивалент хлорида кальция CaCl2 равен: ЭCaCl2=[image: image9.png]


 г-экв.

         Закон эквивалентов. Отношение масс (или объёмов) взаимодействующих друг с другом веществ прямо пропорционально их эквивалентным массам (объёмам). Математически это можно записать следующим образом:

[image: image10.png]


, где Э1,Э2 – эквиваленты (эквивалентные массы) элементов; m1,m2 – реальные массы (не мольные массы) веществ, например в граммах.

         Приближенное значение мольной массы атомов элемента позволяет определить правило Дюлонга и Пти: Атомная теплоёмкость большинства простых веществ в твёрдом состоянии лежит в пределах 22-29 Дж/(моль*К) [в среднем около 26 Дж/(моль*К)]. Отсюда следует, что разделив 26 на удельную теплоёмкость простого вещества, легко определить приближённое значение мольной массы атомов соответствующего элемента.

         Понятие валентности возникло в химии в середине 19 века. Д.И. Менделеев установил связь между валентностью элемента и его положением в периодической системе. Валентность элемента – это способность его атомов соединяться с другими атомами в определённых соотношениях. Способность атомов данного элемента соединяться друг с другом или с атомами других элементов может выражаться и другими способами – ковалентностью (число химических связей, образуемых атомом данного соединения) или координационным числом (число атомов, непосредственно окружающих данный атом).

 

 Газовые законы. Основные газовые процессы.
         Под парциальным давлением газа Рп понимают давление этого газа в предположении, что при температуре смеси в объёме, занимаемом смесью, находится только рассматриваемый газ. В соответствии с законом Дальтона, давление смеси идеальных газов равно сумме парциальных давлений этих газов: Р=[image: image11.png]


.

         Для описания состояния идеального газа пользуются уравнением Менделеева-Клапейрона:

РV=[image: image12.png]2R



, где: P – давление газа, Па; V – объём газа, м3; T – температура газа, К; m – масса газа, кг; M – мольная масса газа, кг/моль; R=8,31 Дж/(моль*К) – универсальная газовая постоянная.

         Уравнением, объединяющим газовые законы Бойля-Мариотта и Гей-Люссака, является:

[image: image13.png]Ao _ AR
T 0



, где: индекс «0» означает начальное состояние системы, например, при нормальных условиях; индекс «1» означает некоторое конечное состояние системы. Нормальными условиями (н.у.) считают Р0 =101,3кПа (нормальное атмосферное давление) и Т0=298К (25С). Однако во многих случаях приходится использовать в качестве нормальной температуры не 298К, а 273К (0С). Это обусловлено тем, что многие справочные данные, необходимые для расчётов, получены не при 298К, а именно при 273К.

         Плотность любого газа можно определить как:

[image: image14.png]


, кг/м3. Где: Мг – мольная масса газа; Vст=22,4 л/моль – объём, занимаемый 1 молем любого газа при н.у. (стандартный объём).

Плотность смеси газов определяется следующим образом:
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, кг/м3. Где: i – плотность итого газового компонента смеси, кг/м3; i – объёмное содержание итого газового компонента смеси, %; n – количество газовых компонентов смеси.

Например, плотность атмосферного воздуха при н.у. составляет 1,29 кг/м3.
Плотность функционально зависит от температуры Т и давления Р:

Выведем функциональную зависимость плотности от температуры и давления. Для этого запишем объединённое уравнение в форме:
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         Аналогично плотности смеси газов рассчитывается мольная масса смеси газов:
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, г/моль. Где: Мi – мольная масса итого газового компонента смеси, г/моль; i – объёмное содержание итого газового компонента смеси, %; n – количество газовых компонентов смеси.

Например, мольная масса атмосферного воздуха при н.у. составляет около 29 г/моль.
Основные газовые процессы
         Процессы, в которых участвует система, могут протекать при различных условиях. В связи с этим различают следующие основные варианты реализации указанных процессов.

         1. Изохорный процесс. Объём системы остаётся постоянным (dV=0). Поэтому элементарная работа расширения системы Ар=PdV=0, а вся теплота, сообщенная системе расходуется на изменение внутренней энергии, т.е. теплота приобретает свойства функции системы (не зависит от пути процесса): Qv=dUили Qv=U2-U1.

         2. Изобарный процесс. Давление Р=соnst. Таким образом dQp=d(U+PV), а работа расширения равна:

Ар=Р(V2-V1).

         3. Изотермический процесс. Т=const. QT=Ap=PdV Ap=RT*ln(V2/V1)=
=RT*ln(P1/P2).
         4. Адиабатический процесс. Q=0. При адиабатическом процессе работа совершается системой за счёт убыли её внутренней энергии.

Более детально все эти процессы будут рассмотрены далее, в лекциях, посвящённых термодинамике. Здесь эти процессы указаны только для получения общих представлений. Следует также отметить, что наиболее общим случаем всех газовых процессов является политропный процесс (соотношение параметров выражено через величину n - показатель политропы).

 

 Строение атома.
Большую роль в установлении сложной природы атома и расшифровке его структуры сыграло открытие и изучение радиоактивности (явление испускания некоторыми элементами излучения, способного проникать через вещества, ионизировать воздух, вызывать засвечивание фотографических пластинок). Впервые в 1896г. радиоактивность обнаружена А. Беккерелем у соединений урана. Мария и Пьер Склодовские-Кюри обнаружили радиоактивность и у соединений тория, а в 1898 г. они открыли в составе урановых руд присутствие двух новых радиоактивных элементов – полония и радия. Опыты супругов Кюри показали, что атомы радия в процессе радиоактивного излучения распадаются, превращаясь в атомы других элементов, в частности, в атомы гелия. Впоследствии было установлено, что другим продуктом распада радия является инертный газ радон.
В 1903 г. Дж. Томсон предложил модель строения атома, согласно которой атом состоит из положительного ядра и электронов. Развивая эти представления, Э. Резерфорд в 1911г. предложил ядерную модель строения атома. Существенным шагом в развитии представлений о строении атома стала предложенная в 1913г. Н. Бором теория, объединившая, по сути, ядерную модель атома с квантовой теорией света. Основные положения своей теории Бор сформулировал в виде следующих постулатов: 1) электрон может вращаться вокруг ядра только по некоторым определенным круговым орбитам (стационарным орбитам); 2)Двигаясь по стационарной орбите, электрон не излучает электромагнитной энергии; 3) Излучение происходит при скачкообразном переходе электрона с одной стационарной орбиты на другую.
В 1900г. М. Планк предположил, что лучистая энергия испускается и поглощается телами не непрерывно, а дискретно. При этом, он определил энергию каждой такой порции как Е=h* (уравнение Планка), где  – частота излучения; h=6,626*10-34 Дж*с – постоянная Планка. Т.о. согласно определению Планкаквант – это минимальная порция электромагнитного излучения с определенной частотой. В 1905г. А. Эйнштейн при изучении явления фотоэлектрического эффекта пришел к выводу, что электромагнитная энергия существует только в форме квантов, а излучение представляет собой поток неделимых материальных «частиц» - фотонов, энергия которых определяется уравнением Планка. Фотон не является ни частицей, ни волной – ему свойственна корпускулярно-волновая двойственность.
Атом и его строение
Атом любого элемента состоит из положительно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов, в целом же атом – система электронейтральная. Атомное ядро состоит из нуклонов: протонов (заряд +1, массовое число 1) и нейтронов (заряд 0, массовое число 1). Заряд ядра, равный порядковому номеру элемента в таблице Д.И. Менделеева, совпадает с числом протонов: массовое число ядра равно суммарному количеству протонов и нейтронов. У одного элемента возможно существование атомов с различным массовым числом ядер – изотопов, т.е. атомов с различным числом нейтронов и одинаковым числом протонов.
Согласно современным представлениям, электрон обладает одновременно свойствами волны и частицы, поэтому для описания его поведения нельзя пользоваться привычными характеристиками, такими как скорость и траектория движения. Вместо этого используют полную энергию электрона (сумма потенциальной и кинетической энергии) и вероятность обнаружения электрона в заданной области пространства.
Состояние электрона в атоме характеризуется волновой функцией, являющейся решением волнового уравнения Шредингера. Из математического анализа уравнения вытекает дискретность значений энергии электрона, момента количества орбитального движения и проекции этого момента на выделенное в пространстве направление. Дискретность выражается квантовыми числами: главным – n, орбитальным – l, магнитным - ml . Четвёртое квантовое число - ms, называют спиновым. Волновая функция при определённых значениях трёх квантовых чисел (n, l ,ml) описывает состояние электрона, характеризующееся так называемой атомной орбиталью (АО).
Каждой АО соответствует область пространства определённого размера, формы и ориентации, равноценная понятию электронного облака. Электронное облако не имеет чётких границ, в связи с этим введено понятие граничная поверхность, т.е. поверхность с равной электронной плотностью, ограничивающая объём, который включает 90% заряда и массы электрона. Форма и размер граничной поверхности считается формой и размером электронного облака.
Главное квантовое число – n определяет энергию АО и номер энергетического уровня, на котором находится электрон (т.е. допустимые уровни энергии электрона) и может принимать значения от единицы до бесконечности.
Орбитальное квантовое число – [image: image21.png]


 определяет форму АО и энергетический подуровень (т.е. квантование вытянутости эллиптической орбиты) и может принимать значения от нуля до n-[image: image22.png]


.
Магнитное квантовое число – ml определяет пространственную ориентацию данной АО и отчасти её форму (т.е. ориентацию электронных облаков в пространстве) и может принимать значения от – [image: image23.png]
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.
Спиновое квантовое число – ms характеризует собственный момент импульса и связанный с ним магнитный момент (т.е. вращение электрона вокруг оси), и может принимать значения ± 1/2.
Число АО в пределах энергетического подуровня определяется числовым значением магнитного квантового числа (2[image: image25.png]


+1). Число АО в пределах всего энергетического уровня равно сумме АО всех его подуровней.
Строение атома фтора выражается электронной формулой 1s22s22p5 и электронно-графической формулой:
2s                 2p
	1s
	​
	 
	​
	​
	

	 
	​
	 

	
	
	
	
	
	
	


При заполнении АО действует принцип Паули (или запрет Паули), согласно которому в атоме не может быть двух электронов, у которых все четыре квантовых числа одинаковые. Основным следствием этого принципа является то, что на одной АО не может находиться более двух электронов. Состояние электронов в атоме должно отличаться значением хотя бы одного квантового числа. При переходах электронов с одной орбиты на другую атом поглощает или излучает энергию.
Принцип Паули определяет ёмкость (максимальное число электронов) энергетических уровней и подуровней, которая соответственно равна 2n2 и 2(2[image: image26.png]


+1) т.е. удвоенному числу АО.
Заполнение энергетических подуровней подчиняется правилу Хунда, согласно которому устойчивому состоянию атома соответствует такое распределение электронов в пределах энергетического подуровня, при котором абсолютное значение суммарного спина атома максимально. Например, четыре валентных p – электрона атома кислорода размещаются в квантовых ячейках следующим образом:
2p
	​
	
	


Закономерная последовательность заполнения энергетических уровней и подуровней в атомах с увеличением порядкового номера элемента выражаетсяправилами Клечковкого, которые называют правилом суммы n+[image: image27.png]


. Согласно I-му правилу Клечковского, при росте заряда ядра атома последовательное заполнение электронных орбиталей происходит от орбиталей с меньшим значением суммы главного и орбитального квантовых чисел к орбиталям с большим значением этой суммы. При одинаковом значении этой суммы порядок заполнения электронами энергетических подуровней определяется II-ым правилом Клечковского: при одинаковых значениях суммы главного и орбитального квантовых чисел заполнение орбиталей происходит последовательно в направлении возрастания значения главного квантового числа. Т.о. первым заполняется подуровень с меньшим значением n в этой сумме:
1 s  2 s  2 p  3 s  3 p  4 s  3 d  4 p  5 s 
4 d  5 p  6 s  …
Правила Клечковского позволяют заранее предвидеть появление в периодической системе Д.И. Менделеева рядов из d - , а затем из f - элементов, которые находятся между s – и p – элементами больших периодов.
Принадлежность элемента к электронному семейству определяется характером заполнения энергетических подуровней: s- элементы – заполнение внешнего s - подуровня при наличии на предвнешним уровне двух или восьми электронов, например:
Li 1s2 2s2
р- элементы – заполнение внешнего p- подуровня, например:
F 1s2 2s2 2p5
d- элементы – заполнение предвнешнего d- подуровня, например:
V 1s22s22p63s23p64s23d3
f- элементы – заполнение f- подуровня второго снаружи уровня, например:
[image: image28.png]


Nd 1s2 2s2 2p2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2 4f4
Если на валентных энергетических  уровнях имеются вакантные АО, то при возбуждении атома (получении ими порции энергии) становится возможным «разъединение» валентных электронов, то есть их переходы с тех подуровней, где все АО заняты полностью ( ​) или частично () на другие валентные подуровни того же уровня, имеющие незаполненные АО. При этом с тех АО, которые в основном (соответствующем минимальной энергии атома) состоянии были заняты полностью, «уходит» по одному электрону последовательно, т.е. возможно несколько возбуждённых состояний. Возбуждение меняет валентное состояние атома (число его неспаренных электронов). Например, валентными электронами атома осмия в основном состоянии являются следующее: 5d6 6s2. Их распределение по квантовым ячейкам:
                                                 5d                   6s
	
	
	
	
	
	 
	


 (атом осмия находится в 4–валентном состоянии).
При этом как на пятом, так и на шестом уровнях имеются вакантные АО. Получение атомом осмия двух последовательных порций энергии приводит к следующим возбуждённым состояниям - атом осмия находится: 1) в шести валентном состоянии; 2) в 8 – валентном состоянии.
Лекция 2. Основные закономерности протекания химических реакций. Растворы
План лекции

1. Роль термодинамики и кинетики в описании химических реакций.Термодинамическое описание системы. 

2.Меры выражения концентрации веществ и их взаимосвязь. Формулировки законов термодинамики. 

3.Применение законов термодинамики. Химическое равновесие. 

4.Принцип Ле-Шателье. Скорость химической реакции. Классификация химических реакций. 

5.Элементарные и сложные реакции. Определение и классификация растворов. Электролиты, неэлектролиты, электролитическая диссоциация. Причины распада молекул на ионы. Сильные и слабые электролиты

6.Степень диссоциации, константа диссоциации. Закон разбавления Оствальда. Коллоидные растворы. 

Термодинамика - наука, изучающая закономерности процессов, сопровождающихся взаимным превращением различных видов энергии (например, взаимные превращения тепла и работы). Объектом исследования в термодинамике являются только макроскопические системы. Термодинамический метод широко используется при исследовании самых разнообразных систем, в том числе геологических, металлургических, обогатительных и других. Этот метод позволяет определить количественные соотношения при превращении различных видов энергии, установить возможность протекания данного процесса и его глубину, т.е. равновесное состояние, до которого он может протекать в данных условиях.
I закон термодинамики
Термодинамику формируют три основных закона (или Начала). Первый закон термодинамики формулируется следующим образом: «Невозможно создать вечный двигатель первого рода (perpetuum mobile), т.е. такой, который производил бы работу без каких-либо затрат энергии». В раскрытии этого закона важную роль сыграли работы Гесса, Майера, Джоуля, Гельмгольца и др. Из этого закона следует принцип эквивалентности между теплотой и работой. Математическая запись данного закона выражается следующими уравнениями:
Q=U+W
Q=dU+W
Теплота, полученная системой  (Q; Q), расходуется на работу (W; W), совершаемую системой и увеличение ее внутренней энергии (dU; U). Из этих трех энергетических величин только внутренняя энергия является  функцией состояния системы и поэтому однозначно определяется параметрами системы (т.е. она является полным дифференциалом).
Теплота и работа представляют собой формы передачи энергии и поэтому являются функциями процессов. Они не являются полными дифференциалами.

Работа делится на совершаемую против внешних сил, т.е. работу расширения

Wрас=PdV; Wрас=PdV; W=-VdP
и работу, не связанную с изменением объема, условно называемую ’’полезной’’ W/,
W/= W/
Последняя может совершаться только при изменении состава системы.
Теплота зависит от теплоемкости системы (с) и температуры
Q=Q=nC(T)dT
Следует учитывать, что сама теплоемкость тоже зависит от температуры. Эта зависимость выражается уравнением (для случая, когда Т>Т0=298К):
с(T)=a+bT+cT2+ c/T-2
Где: а, в, с, с/  - коэффициенты, зависящие от природы и агрегатного состояния вещества, определены экспериментально и приведены в справочниках физико-химических величин. При использовании различных справочников  результаты расчетов могут несколько отличаться.
В случае приближенных расчетов обычно достаточно использование выражения:

с(Т)=а+bТ
Для газообразных веществ различают теплоемкости при постоянном объеме (сv) и постоянном давлении (ср). Связь между этими величинами определяет уравнение Майера: 
сp-сv=R  Если ср,сv – мольные, то  R=const=8,31Дж/мольК
сp-сv=R  Если ср,сv – массовые, то  R=Rудconst
Например, для воздуха значение этой величины при н.у. равно 280 Дж/кгК
Для идеальных газов теплоемкости постоянны и без учета энергии колебательного движения молекул (что справедливо при сравнительно невысоких температурах) равны:

-         для одноатомных молекул сV=R3/2;

-         для  двухатомных и линейных многоатомных молекул                                                      
  сV=R5/2;
-         для нелинейных трехатомных и многоатомных молекул
  сV=3R.
Используя соотношение между теплоемкостями при постоянном давлении и постоянном объеме, выражают следующую величину показателя адиабаты:

=сP/сV
значение которого для идеального газа зависит только от числа атомов в молекуле газа. Для теплоемкостей можно использовать и такие выражения как:
сP=R/(-1)
сv=R/(-1)
для одноатомных газов =5/3=1,67
для двухатомных газов =7/5=1,40
для трехатомных газов =9/7=1,30
Для жидких и твердых веществ теплоемкости  ср и сV близки по величине:                                              
ср сV
Для систем, не совершающих полезной работы (W/=0), первый закон термодинамики принимает вид:
Q=dU+PdV
при V=const Qv=dU, Qv=U
при V=const QP=dU+PdV=d(U+PV)
Величина Н=U+PV называется энтальпией (или теплосодержанием системы). Энтальпия, подобно внутренней энергии, является функцией состояния системы и определяется ее параметрами:
Qp=dH, QP=H.
Закон Гесса. Тепловые эффекты химических реакций
Тепловым эффектом называется количество выделенной или поглощенной теплоты при следующих условиях: система совершает только работу расширения, объем или давление остаются постоянными, температуры исходных и конечных веществ одинаковы, реакция протекает практически до конца.

Для расчета тепловых эффектов различных процессов, (в том числе и состоящих из нескольких этапов) в термодинамике применяют закона Гесса(установлен экспериментально Г.И. Гессом), который формулируется следующим образом: «Тепловой эффект химической реакции не зависит от пути процесса, а определяется лишь состоянием исходных и конечных веществ, в ней участвующих». Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм произведений энтальпий образования конечных и исходных веществ на стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции.

rH0298=nкон(fH0298)кон-nнач(fH0298 )нач
Для различных веществ при нормальных условиях (Р0=101,3 кПа; Т0=298К) энтальпии образования обозначаются как fН0298, кДж/моль и приводятся справочниках физико-химических величин.
Для реальных систем закон Гесса используют при вычислении общего количества теплоты, необходимого для нагревания (или выделяющегося при охлаждении) любой системы от Т1 до Т2 при Р=соnst, где Т1 Т0:
Qp=nсp(T)dT
Qp=H=n[a(T-T0)+b/2(T2-T20)+c/3(T3-T30)+c/(1/T0-1/T)+d/4(T4-T40)].
 
Закон Кирхгофа. Зависимость теплового эффекта химической реакции от температуры
Тепловой эффект процесса зависит от температуры. Эта зависимость определяется законом Кирхгофа, который формулируется следующим образом: «Частная производная от теплового эффекта по температуре равна разности теплоемкости системы в конечном и исходном состояниях». Для процессов, протекающих при постоянном давлении, этот закон выражается уравнением:
dQp/dT=d(rH)/dT=(nCp)кон-(nCp)исх=rCp
Закон Кирхгофа справедлив для любых процессов при условии, что W/=0, т.е. W=Wрасш. Для приближенных расчетов: Qp=rH0298+ra(T-298)-(T2-2982)rb/2. Где: ra=(na)кон-(na)исх.; rb=(nb)кон.-(nb)исх..
ЧАСТЬ 2.
II закон термодинамики. Теорема Карно-Клаузиуса
Задачей второго закона  термодинамики является определение условий, в которых возможно протекание самопроизвольных процессов, и условий, при которых наступает равновесие.
Коэффициент полезного действия (кпд) тепловой машины, работающей по квазистатическому циклу Карно, не зависит от природы рабочего тела, а определяется только интервалом температур, в котором совершается работа. Справедливость этой посылки в термодинамике доказывает теорема Карно-Клаузиуса, являющаяся одной из формулировок II закона термодинамики:
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, где: Q1 – теплота, сообщенная рабочему телу при температуре Т1 от источника тепла; Q1 – теплота, отданная телом при температуре Т2холодильнику.
Основной формулировкой второго закона является формулировка Больцмана: «Все процессы в природе переводят систему из состояния менее вероятного в более вероятное».

В 1865 г. Клаузиус ввел новую функцию состояния S – энтропию, являющуюся мерой хаоса, неупорядоченности системы, которая принята в качестве меры вероятности: [image: image30.png]


 (математическая запись второго начала).
Второе начало имеет статистическую интерпретацию: S=k*ln(w) (формула Больцмана), где: k=[image: image31.png]Nj 831
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 – константа Больцмана, w – термодинамическая вероятность (или статистический вес) макросостояния.
Величина, равная Q/T, называется приведенным теплом и является рассеянной теплотой, следовательно и энтропия характеризует рассеянность теплоты; размерность ее соответствует [Дж/мольК]. В изолированной системе (Q=0) приращение энтропии при равновесии равно приведенному теплу, а в самопроизвольных процессах больше приведенной теплоты. Энтропия является функцией состояния системы и однозначно определяется ее параметрами.
III закон термодинамики. Теорема Нернста. Постулат Планка
Важное значение в раскрытии этого закона принадлежит работам Нернста и Ричардса. В частности, Нернст в 1906г. в своей классической работе «О вычислении химического равновесия из термических данных» высказал гипотезу, суть которой эквивалентна следующему утверждению:
при Т0  S=0 и S=0. Важнейшим следствием этой гипотезы является то, что энтропия правильно сформированного (бездефектного) идеального кристалла при 0К равна 0. Этот постулат впервые сформулировал Планк в 1912г. По сути, это и есть формулировка третьего начала (закона) термодинамики: limT0S=0;ST=с(T)dT/T.
На основе этого закона разработаны современные методы вычислений изменения стандартной энергии Гиббса, а также констант равновесия при различных температурах.

Определение термодинамической вероятности осуществления процесса
Для определения термодинамической вероятности осуществления процесса используют понятие изобарно-изотермического потенциала или энергии ГиббсаG=U+PV-TS=H-TS. Энергия Гиббса является функцией состояния системы и имеет размерность энергии (кДж). При постоянном давлении и температуре энергия Гиббса может служить признаком самопроизвольного процесса или наличия равновесия. Самопроизвольно происходят только процессы, ведущие к ее уменьшению, при равновесии она постоянна и минимальна по величине. Изменение энергии Гиббса определяют как: G=H-
-(TS), Hх.р.=nкон(fH0298)кон-nнач(fH0298 )нач; Sх.р=(nS0298)кон-(nS0298)нач.
Если значение G>0, то процесс термодинамически мало вероятен, причем, чем более положительно значение G, тем менее вероятен этот процесс.
Если значение G=0, то система находится в равновесии.
Если G<0, то процесс термодинамически вероятен, причем, чем более отрицательно значение G, тем более вероятен этот процесс.
Энергия Гельмгольца
Величина F=U-TS является функцией состояния системы и носит название изохорно-изотермического потенциала или энергии Гельмгольца (размерность энергии (Дж)). При Т,Р=const энергия  Гельмгольца может служить признаком наличия равновесия или самопроизвольности процессов. При равновесии она постоянна и минимальна по величине. Самопроизвольно могут протекать только процессы, которые приводят к ее убыли.

Расчет энергетических величин и выражения первого закона термодинамики для предельных процессов идеального газа
	Наименование процессов
 
	Характеристика
	Соотношение 
параметров
	U
	Q
	W
	Выражение для первого закона термодинамики

	Изохорный
	V=const
	Р/T=const
	nCv (T2-T1)                  
	nCv(T2-T1)
	0
	Q=U

	Изобарный
	Р=const
	V/T=const
	nCv  (T2 - T1)  
	nCp(T2-T1)
	nR(T2-T1)
	Q=U+W

	Изотермический
	T=const
	PV=const
	0
	nRTln(P1/P2)
nRTln(V2/V1)
	nRTln(P1/P2)   
nRTln(V2/V1)
	Q=W

	Адиабатический
 
	Q = 0
	PV=const                                 
TV-1=const              
TP1- =const
	nCv(T2-T1)                
-[( 1/-1)                   
(P2V2-P2V2)]        
	0
	-nCv(T2-T1)             -[(1/-1)        (P2V2-P2V2)]        
	W=-U


Химическая кинетика и химическое равновесие.
 
Химическая кинетика – это раздел химии, изучающий скорости химических реакций. Химические реакции могут протекать с различными скоростями (от малых долей секунды до десятилетий и более продолжительных временных интервалов). При рассмотрении вопроса о скорости реакций необходимо различать гомогенные и гетерогенные реакции. Гомогенные системы состоят из одной фазы (например, любая газовая смесь), а гетерогенные – из нескольких фаз (например, вода со льдом). Фазой является часть системы, отделённая от других её частей поверхностью раздела, при переходе через которую происходит скачкообразное изменение свойств.

Скорость гомогенной реакции – это количество вещества, вступающего в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени в единице объёма системы. Скоростью гетерогенной реакции является количество вещества, вступающего в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени на единице поверхности фазы (или массы, объёма твердой фазы, когда затруднительно определение велечины поверхности твёрдого тела):
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. Т.е. скорость гомогенной реакции можно определить как изменение концентрации какого-либо из веществ, вступающих в реакцию или образующихся при реакции, протекающее за единицу времени.

Большинство химических реакций являются обратимыми, то есть могут протекать как в прямом, так и в обратном направлениях. Рассмотрим обратимую реакцию:
aA+bB=cC+dD
Скорости прямой и обратной реакций связаны с концентрациями реагентов следующими уравнениями: 

vх.р, пр=kпрAaBb и vх.р. обр=kобрCcDd
С течением времени скорость прямой реакции будет уменьшаться вследствие расхода реагентов А и В и понижения их концентраций. Напротив, скорость обратной реакции по мере накопления продуктов С и D будет возрастать. Поэтому через некоторый промежуток времени скорости прямой и обратной реакций сравняются друг с другом. Установится состояние системы, в котором отсутствуют потоки вещества и энергии, называемое химическим равновесием. Все обратимые процессы протекают не полностью, а лишь до состояния равновесия, в котором из условия vх.р. пр = vх.р. обр следует:
	kпр/kобр=CcDd/ AaBb=K
	 


где K - константа химического равновесия, которая зависит от температуры и природы реагентов, но не зависит от концентрации последних. Это математическое выражение закона действующих масс, который позволяет рассчитывать состав равновесной реакционной смеси.

Важнейшими факторами, влияющими на скорость реакции, являются:

1. Природа реагирующих веществ;

2. Концентрации реагирующих веществ;

3. Температурный фактор;

4. Наличие катализаторов.

В некоторых случаях скорость гетерогенных реакций зависит также от интенсивности движения жидкости или газа вблизи поверхности, на которой реализуется реакция.

         1) Влияние концентрации реагирующих веществ. Представим уравнение химической реакции в общем виде: аА+bB+…=, тогда vх.р.=k[A]a[B]b – это, по сути, математическая запись закона действующих масс, открытого опытным путём К. Гульдбергом и П. Вааге в 1864-1867 гг. Согласно указанному закону, при неизменной температуре vх.р пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, причём каждая концентрация входит в произведение в степени, равной коэффициенту, стоящему перед формулой данного вещества в уравнении реакции. Величина константы скорости реакции (k) зависит от природы реагирующих веществ, температуры и наличия катализаторов, но не зависит от концентрации веществ.

         2) Зависимость vх.р. от температуры и от природы реагирующих веществ. Энергией активации Еа (в кДж/моль) называют избыточную энергию, которой должны обладать молекулы для того, чтобы их столкновение могло привести к образованию нового вещества. Еа различных реакций различна. Посредством этого фактора сказывается влияние природы реагирующих веществ на vх.р.. Если Еа<40 кДж/моль (т.е. мала), то скорость такой реакции велика (например, ионные реакции в растворах, протекающие практически мгновенно). Если Еа>120 кДж/моль (т.е. очень значительна), то скорость такой реакции незначительна (например, реакция синтеза аммиака N2+3H2=2NH3 – скорость этой реакции при обычных Т вследствии высоких значений Еа настолько мала, что заметить её протекание практически невозможно).

В 1889 г. знаменитый шведский химик Аррениус вывел из опытных данных уравнение, связывающее константу скорости с температурой и энергией активации. Позднее это уравнение получило теоретическое обоснование. Согласно Аррениусу, константа скорости находится в экспоненциальной зависимости от температуры: k=kmaxexp(-Ea/RT), где R - универсальная газовая постоянная, равная 8,31 Дж/мольК; kmax - предэкспоненциальный фактор, имеющий смысл максимально возможного значения константы скорости при нулевой энергии активации или бесконечно высокой температуре, когда все столкновения молекул реагентов становятся активными. Уравнение Аррениуса используют чаще в логарифмической форме: lnk=lnkmax-Ea/RT.
Возрастание vх.р. с ростом температуры обычно характеризуют температурным коэффициентом скорости реакции – величиной, показывающей, во сколько раз возрастает скорость рассматриваемой реакции при повышении температуры системы на 10 градусов. Температурный коэффициент () для разных реакций различен. При обычных температурах его значение для большинства реакций лежит в пределах от 2 до 4 (т.е. х.р.=2-4 раза).

         Катализаторами являются вещества, не расходующиеся в реакции, но оказывающие влияние на её скорость. Явление изменения скорости реакции под действием катализаторов называется катализом, а сами эти реакции являются каталитическими. Действие катализатора обусловлено снижением активационного предела химического взаимодействия, т.е. снижением величины энергии активации. Под воздействием катализаторов реакции могут ускоряться в миллионы и более раз. Более того, некоторые реакции без катализаторов вообще не реализуются. Катализаторы широко используются в промышленности.

         Различают гомогенный и гетерогенный катализ. При гомогенном катализе катализатор и реагенты образуют одну фазу (газ или раствор), а при гетерогенном катализе – катализатор находится в системе в виде самостоятельной фазы. Примером гомогенного катализа служит разложение перекиси водорода на воду и кислород в присутствии катализаторов Cr2O72-, WO42- и др. Примером гетерогенного катализа является окисление диоксида серы в триоксид при контактном способе получения серной кислоты из отходящих газов металлургических производств: SO2+0,5O2+H2O=(kt)=H2SO4.

 
Химическое равновесие. Принцип Ле Шателье
Если система находится в равновесии, то она будет находиться в нём до тех пор, пока внешние условия сохранятся постоянными. На практике зачастую бывает важно добиться максимально возможного смещения равновесия в сторону прямой реакции (или обратной, если требуется подавить образование вредных веществ). Условия для этого выбирают на основе принципа, сформулированного известным французским учёным. Этот принцип, названный в честь французского химика Анри Луи Ле Шателье, можно сформулировать следующим образом: если на систему, находящуюся в равновесии, производится какое либо внешнее воздействие (изменяется концентрация, температура, давление), то равновесие смещается в том направлении, которое способствует ослаблению этого воздействия.
Влияние концентрации. Если увеличить концентрацию исходных веществ, то система будет стремиться быстрее их израсходовать, то есть сместится в сторону образования продуктов. И, наоборот, если в системе увеличить концентрацию продуктов, то система сместится в сторону исходных веществ.

Влияние давления. Изменение давления наиболее существенны в случае реакций, протекающих с изменением числа моль газообразных веществ.

При увеличении общего давления равновесие смещается таким образом, что общее давление снижается, то есть, смещается в направлении той реакции, которая протекает с уменьшением числа моль газообразных веществ.

Рассмотрим применение принципа Ле Шателье на примере реакции образования аммиака.

N2(gas) + ЗН2(gas) = 2NН3(gas)
Если: а) уменьшить концентрации исходных веществ N2 и Н2 б) увеличить давление равновесной смеси (сжать), то:

а) Уменьшение концентрации исходных веществ N2 и Н2 приведет к смещению равновесия справа налево, в результате концентрации N2 и Н2 вновь увеличатся за счет разложения аммиака.

б) Увеличение давления системы приведет к смещению равновесия слева направо, то есть в направлении реакции синтеза аммиака, при этом число моль газообразных веществ уменьшится (из 4-х моль исходных веществ образуется 2 моль продуктов), а соответственно уменьшится и общее давление системы.

Повышение температуры будет способствовать протеканию эндотермической реакции, идущей с поглощением тепла; понижение температуры будет способствовать протеканию экзотермической реакции, идущей с выделением тепла ( < 0). Например, уменьшение температуры сместит равновесие реакции N2+О2=2NO (ΔН0=-180 кДж/моль) справа налево, то есть в направлении экзотермической реакции, идущей с выделением тепла. Температура системы в результате повысится.

Влияние катализатора. Катализаторы одинаково ускоряют как прямую, так и обратную реакцию, и поэтому не смещают химическое равновесие. Они способствуют более быстрому достижению равновесного состояния.

Теория электролитической диссоциации. Электролиты.
 
         Электролитами являются вещества, которые способны проводить электрический ток в растворах или расплавах. Электролиты можно классифицировать как проводники II рода. Они представляют собой вещества, распадающиеся в растворах или расплавах на ионы. Электролитами могут быть соли, кислоты и основания. Сам процесс диссоциации молекул слабых электролитов на ионы является обратимым.
         Предположение Сванте Аррениуса о том, что причиной крайне высокого осмотического давления растворов электролитов является диссоциация этих электролитов на ионы, в дальнейшем было положено в основу теории электролитической диссоциации. В соответствии с этой теорией, растворяясь в воде, электролиты распадаются или диссоциируют на «+»-но и «-»-но заряженные ионы (катионы и анионы). Примеры: катионы – ионы водорода и металлов; анионы – ионы кислотных остатков и гидроксогруппы. Процесс электролитической диссоциации можно показать при помощи химических уравнений: НCl=H++Cl-. Отклонение от законов Вант-Гоффа и Рауля объяснимо распадом электролитов на ионы.
         Однако теория Аррениуса не учитывала всей сложности явлений в растворах. Ей противостояла химическая, или гидратная теория растворов Д.И. Менделеева, которая базировалась на представлении о взаимодействии растворенного вещества с растворителем. Преодолеть это, на первый взгляд, противоречие двух теорий позволило предположение о гидратации ионов, впервые сделанное И.А. Каблуковым в работе «Современные теории растворов в связи с учением о химическом равновесии». Это позволило в дальнейшем объединить две указанные теории в единую.
Пусть концентрация электролита, распадающегося на 2 иона, равна С, а степень его диссоциации в данном растворе составляет , тогда уравнение дляконстанты диссоциации примет вид:
Кдис=[image: image34.png](c)?
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, где с - концентрация каждого из ионов, а с(1-) – концентрация недиссоциированных молекул.
Это уравнение представляет собой закон разбавления Оствальда. Оно позволяет определять степень диссоциации при разных концентрациях электролита, если определена его константа диссоциации; также константу диссоциации электролита, если известна его степень диссоциации при какой-либо концентрации.
Для растворов, в которых диссоциация электролита очень мала, уравнение закона Оствальда можно упростить. В данном случае <<1, и, следовательно, этой величиной можно пренебречь в знаменателе правой части уравнения. Тогда это уравнение примет следующий вид:
Кдис2·с или =[image: image35.png]


.
Таким образом, степень диссоциации возрастает при разбавлении раствора.
Величина Кдис электролита зависит от природы электролита и растворителя, температуры, но не зависит от концентрации раствора. Она характеризует способность электролита распадаться на ионы. Чем меньше Кдис электролита, тем слабее электролит. Значения Кдис различных электролитов приводятся в справочниках при Т=298К.
 
	Электролит
	Константа диссоциации Кдис (при 25С)

	HNO2
	4·10-4

	H2O2
	К1=10-12 к2=10-25

	H2SiO3
	К1=10-10 к2=10-22

	H2SO3
	К1=2·10-2 к2=10-14

	H2S
	К1=6·10-8 к2=10-14

	CH3COOH
	1,74·10-5

	HCOOH
	1,8·10-4

	H2CO3
	К1=4,5·10-7 к2=4,7·10-11

	NH4OH
	1,8·10-5

	HF
	7·10-4


 
Самым слабым электролитом из приведенных является H2O2, а самым сильным – НСООН.
         Вант-Гофф установил, что изотонический коэффициент i выражается дробными числами, которые с разбавлением раствора возрастают, приближаясь к целым числам. Последнее свидетельствует о неполноте диссоциации электролитов на ионы, т.к. в противном случае осмотическое давление (и пропорциональные ему величины) всегда было бы в целое число раз больше значений, наблюдаемых в растворах неэлектролитов. Аррениус объяснил это тем, что только часть электролита диссоциирует на ионы и ввел понятие степени диссоциации  (отношение числа молекул nдис, распавшихся на ионы, к общему числу молекул n в растворе):
[image: image36.png]


.
         Позже было установлено, что все электролиты можно разделить на две группы: слабые и сильные. Сильные электролиты в водных растворах диссоциированны практически полностью. Понятие степени диссоциации к ним практически не применимо, а отклонение изотонического коэффициента от целочисленных значений объяснимо несколько иными причинами. Слабые электролиты диссоциируют в водных растворах лишь частично, и в растворе имеет место динамическое равновесие между недиссоциированными молекулами и ионами.
         Для оценки состояния ионов в растворе вводят понятие активности – эффективной, условной концентрации иона, в соответствии с которой он действует при химических реакциях. Активность иона а равна его концентрации с, домноженной на коэффициент активности f: a=f·с. Коэффициенты активности различных ионов различны. Они изменяются при изменении условий, например, при изменении концентрации раствора.
Если f<1, то есть взаимодействие между ионами, приводящее к их взаимному связыванию.
Если f1, то взаимодействие между ионами носит слабый характер.
В разбавленных растворах природа ионов мало влияет на значения коэффициентов активности. Приближенно считают, что коэффициент активности данного иона зависит только от его заряда и от ионной силы раствора I, которая является полусуммой произведений концентраций всех находящихся в растворе ионов на квадрат их заряда:
Лекция 3.  Основы электрохимии
План лекции

 
1.Степень окисления атомов элементов в соединениях. Реакции, протекающие с изменением степени окисления (окислительно-восстановительные).

2. Окисление, восстановление, окислитель, восстановитель. Важнейшие окислители и восстановители. Влияние среды на характер протекания окислительно-восстановительных реакций. 

3.Классификация окислительно-восстановительных реакций. 

Метод электронного баланса. Уравнение Нернста. Стандартные потенциалы электродных реакций. Направленность окислительно-восстановительных реакций в растворах. 4.Электрохимический ряд напряжений металлов. 

5.Защита металлов от коррозия. Гальванические элементы. 

6.Топливные элементы. Общие понятия об электролизе. 


1. Окислительно-восстановительные реакции

Окислительно-восстановительными  реакциями называются такие реакции, при которых изменяется степень окисления элементов.

Степень окисления элемента в соединениях определяется числом валентных электронов, участвующих в образовании химической связи данного элемента.

Степень окисления элемента считается положительной  (Эn+),  если при образовании химической связи атом этого элемента передает свои  n электронов окружающим его атомам других элементов.

Степень окисления элемента считается отрицательной  (Эn-),  если при образовании химической связи атом этого элемента получает n электронов от окружающих его атомов других элементов.

Коротко - степень окисления элемента - это его валентность с учетом знака.

Все элементы 1-3 групп таблицы Менделеева при образовании химической связи отдают свои валентные электроны атомам других элементов, поэтому они всегда проявляют положительную степень окисления (Э+-Э3+).  Пример: NaCl,  CaCl2, AlCl3. 

Все элементы 4-8 групп могут  достраивать свою электронную оболочку до 8 за счет атомов других элементов (и тогда они проявляют отрицательную степень окисления Эт- пример-NH3) или передавать свои валентные электроны в пользование окружающих их атомов других элементов (и тогда они проявляют положительную степень окисления Эт+ пример-HNO3).

В простых веществах степень окисления всякого элемента равна 0. 

Постоянную степень окисления имеют щелочные металлы (+1), щелочноземельные металлы (+2), фтор (-1).  Для водорода в большинстве соединений характерна степень окисления +1, (а в гидридах металлов и в некоторых других соединениях она равна -1). Степень окисления кислорода, как правило, равна -2 (и только в OF2  она равна +2, а в H2O2  -1). 

Если при образовании химической связи элемент теряет электроны, то говорят, что он окисляется. 

Если при образовании химической связи элемент приобретает электроны, то говорят, что он восстанавливается.

Потеря электронов - окисление,  получение  электронов - восстановление. Количество теряемых электронов одного элемента всегда должно равняться количеству приобретаемых электронов другого элемента (закон сохранения заряда). Сущность окислительно-восстановительной реакции можно отразить схемой

окислитель + восстановитель = новый окислитель + новый восстановитель

Вещество, в состав которого входит окисляющийся элемент, называется восстановителем (Red). 

Вещество, в состав которого входит восстанавливающийся элемент, называется окислителем (Ox).

Окислительно-восстановительную реакцию можно записать в общем виде так

Ox1 + Red1 + (H2O, OH-, H+)= Ox2 + Red2+ (H2O, OH-, H+)

В скобках указаны частицы, с участием которых, как правило, протекает большинство окислительно-восстановительных реакций в водных растворах.  Поэтому при уравнивании окислительно-восстановительных реакций к обеим частям уравнения прибавляют ионы водорода или молекулы воды, если среда кислая или нейтральная, и ОН- ионы или молекулы воды для  щелочных растворов. 

Все свободные металлы способны, хотя и в различной степени, проявлять только восстановительные свойства.  Если металлу присущи несколько степеней окисления, то восстановительные свойства они проявляют в низшей степени окисления, например, Fe2+, Sn2+, Cr2+, Cu+.  Металлы в высшей степени окисления (равной номеру группы), или близкой к ней проявляют только окислительные  свойства.

В качестве восстановителей в промышленности используются водород, углерод (в виде угля или кокса) и окись углерода, а также Al, Mg, Na, K, Zn и некоторые другие металлы.

К сильным окислителям принадлежат неметаллы 6 и 7 групп.  На практике в качестве окислителей часто используют кислород, хлор и бром, перекись водорода, хлораты (KClO3) и перхлораты (KClO4), перманганаты (KMnO4) и хроматы (Na2CrO4) или бихроматы (K2Cr2O7) и т.д.

Некоторые элементы в промежуточной степени окисления обладают окислительно-восстановительной двойственностью, т.е.  с окислителями способны проявлять себя как восстановители, а с восстановителями ведут себя как окислители.  В качестве примера может служить  азотистая кислота

3KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5KNO3 + 2MnSO4 + K2SO4 + 3H2O

2HNO2 + H2S = 2NO + S + 2H2O

Вещества, содержащие элемент в промежуточной степени окисления, обладают в ряде случаев еще одним характерным свойством- способностью вступать в реакцию самоокисления-самовосстановления (диспропорционирования). Пример:

Cl2 + H2O = HCl+HClO

Некоторые вещества в определенных условиях (обычно при нагревании) претерпевают внутримолекулярное окисление-восстановление. Пример:

2H2O = 2H2 + O2
NH4NO2 = N2 + 2H2O

Многие окислительно-восстановительные реакции сопровождаются изменением окраски раствора:

MoO42- (бесцв)(MoO3(Mo2O5(nH2O (синий)(MoO2+ (зеленый)(Mo3+ ( бурый)

VO3- (бесцв)(VO44- (голубой)   VO2+ (желтый)(VO2+ (голубой)(V3+ (зеленый)(V2+ (светло-сиреневый)

Ti3+ (фиолетовый) (TiO2+ (бесцветный)  

Cr2O72- (оранжевый)(Cr3+ (зеленый)

SO32- (бесцветный)
(SO42- (бесцветный)

NO2- (бесцветный)(NO3- (бесцветный)

MnO4- (темно-фиолетовый)(MnO2  ( ( бурый)

Mn2+ (бесцв)( MnO2  ( (бурый)

Способ уравнивания окислительно-восстановительных реакций.

Рассмотрим реакцию
SO42- + I- + H+ ( I2 +H2S + H2O

Для нахождения коэффициентов в этом уравнении сначала необходимо выделить те элементы, которые изменяют степень окисления при протекании реакции. 

В левой части уравнения реакции все элементы находятся в следующих степенях окисления: S6+, O2-, I-, H+ 

В правой части уравнения реакции степени окисления тех же элементов равны: S2-, O2-, I0, H+ 

Из сравнения находим, что из всех участвующих в реакции элементов степень окисления изменяется только у серы и йода. 

Изменение степени окисления серы  в реальных частицах, содержащих серу, отражаем вспомогательной схемой:

SO42-                       ( H2S

Теперь нужно уравнять эту вспомогательную реакцию по всем участвующим в ней элементам.  По сере баланс соблюдается.  В левой части данной схемы есть 4 атома кислорода, а справа кислород отсутствует.  Поэтому к правой части уравнения прибавляем 4 молекулы воды (это можно сделать, поскольку основная реакция протекает в водном растворе)

SO42-                       ( H2S + 4H2O

В правой части этой схемы появилось 10 атомов водорода, а в левой части  водород отсутствует. Поэтому к левой части уравнения прибавляем 10 ионов водорода (это можно сделать, поскольку основная реакция протекает с участием Н+ ионов)

SO42-   + 10Н+                    ( H2S + 4H2O

 По всем элементам данную реакцию мы уравняли. Для нее осталось соблюсти условие электронейтральности.  В левой части этой реакции суммарный заряд равен +8, а в правой 0.  Поэтому для электронейтральности мы должны прибавить 8 электронов к левой части уравнения

 SO42-   + 10Н+  + 8е   ( H2S + 4H2O

Теперь составляем вспомогательную схему по другому элементу-иоду

                                          I-               ( I2
Сначала уравняем эту реакцию по атомам иода            

                 2I-    ( I2
Для соблюдения условия электронейтральности к правой части этого уравнения надо прибавить 2 электрона

2I-    ( I2 +2е

Теперь составляют общую схему из этих двух реакций

   SO42- + 10H+ +8e  = H2S + 4H2O  

                              2I- = I2 + 2e           

Поскольку количество электронов, участвующих в обеих этих реакциях должно быть одним и тем же,  то оба уравнения нужно умножить на коэффициенты, кратные числам 8 и 2 

         SO42- + 10H+ +8e  = H2S + 4H2O            1    

                                                                    2I- = I2 + 2e                  4

Умножим обе части этих уравнений на эти коэффициенты и затем сложим полученные уравнения

SO42- + 10H+ +8e  = H2S + 4H2O                         1    

                                  2I- = I2 + 2e                        4


 SO42- + 10H+ +8e + 8 I-  = H2S + 4H2O + 4I2 + 8e

После приведения подобных членов получаем искомое уравнение

SO42- + 8I- + 10H+ ( 4I2 +H2S + 4H2O

Для проверки еще раз смотрим баланс атомов по всем элементам.

Если окислительно-восстановительная реакция протекает в щелочной среде, то уравнивание вспомогательных уравнений по кислороду и водороду проводят за счет ОН- частиц и молекул воды, как в реакции 

KNO3 + Al + KOH + H2O ( NH3 + KAlO2

NO3-  + 6H2O  + 8e = NH3 + 9OH-              3      

Al + 4OH- = AlO2- + 2H2O + 3e                  8



3NO3- +18H2O +8Al + 32OH-  = 3NH3 + 27OH- + 8AlO2- +  16H2O

                                                    

3NO3-  +  2H2O + 8Al + 5OH- = 3NH3 +  8AlO2-
Многие окислительно-восстановительные реакции широко используются на практике.

Получение магния

TiO2 + 2C +2Cl2 = TiCl4 + 2CO           TiCl4 + 2Mg= Ti + 2MgCl2
Термитная сварка рельсов методом алюмотермии

3Fe 3O4 + 8Al = 9Fe + 4Al2O3
Щелочное оксидирование стальных конструкций

3Fe + NaNO3 + H2O = Fe 3O4 + NH3 + NaOH

Снятие окалины со стальных конструкций в расплаве щелочей

Fe2O3 + 3NaNO2 = 2 Fe + 3NaNO3
Получение металлов из оксидов

WO3 + H2 = W + 3H2O
V2O5 + 5Ca = 2 V + 5 CaO

Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3
Регенерация кислорода в подводных лодках, космических кораблях

2CO2 + 2Na2O2 = O2 + 2Na2CO3
Надувание спасательных жилетов, поднятие антенн радиопередатчиков при авариях на воде

LiH + H2O = H2 + LiOH

Горение реактивного топлива

2LiBH4 + 4O2 = Li2O + B2O3 + 4H2O

B2H6 + 3O2 = B2O3 + 3H2O

N2H4 + O2 = N2 + H2O

Химический контроль утечки жидкостей в гидросистемах космических кораблей

2Al + 6H2O + 2NaOH = 2Na[Al(OH)4] + H2
Реакция серебряного зеркала. 0.3 г AgNO3 растворяют в 5 мл H2O, по каплям добавляют конц. NH4OH до растворения выпавшего осадка, добавляют 5 мл 3%  NaOH, затем снова конц. NH4OH до получения бесцветного раствора [Ag(NH3)2]NO3. Раствор переливают в цилиндр и добавляют 30 мл воды.  Затем готовят раствор глюкозы (1.3 г в 25 мл воды), добавляют 1 каплю конц. HNO3. Смесь кипятят 2 мин. Раствор охлаждают и добавляют равный объем спирта.

Смешивают раствор соли серебра с раствором глюкозы 1:10. Переливают в сосуд для серебрения (промытый хромпиком и водой ) и нагревают до 50-60 градусов. Посеребренную поверхность промывают водой и спиртом.

Реакция-вулкан. 2-3 г (NH4)2Cr2O7. На спиртовке нагревается стеклянная палочка, и опускают в вершину горки. 

Общие представления о коррозии металлов.

     Под коррозией понимают разрушение металла вследствие его химического и электрохимического  взаимодействия  с  окружающей  средой.

В терминах окислительно-восстановительных реакций сущность этого взаимодействия сводится к окислению металла  и  восстановлению  окислителя среды.

                  Me - ne = Men+   окисление (ионизация)  металла

                  Ox + ne = Red    восстановление окислителя среды

     Коротко можем записать: 

                       коррозия = окисление металла + восстановление окислителя.
Окислитель- “Ox”  всегда принимает электроны.  Поэтому в качестве окислителя среды может выступать любое вещество, способное принимать на себя электроны от атомов металла.

                 Ox- окислитель среды= захватчик электронов

                  Red-восстановитель среды= поставщик электронов

     Примеры коррозии металлов в различных средах:

     Атмосферная коррозия- окисление железа кислородом воздуха

                  4Fe + 3O2 = 2Fe2O3    окислитель-кислород

В этой  реакции железо поставляет электроны, а кислород их захватывает

                     4Fe - 12e = 4Fe3+     окисление железа

                     3O2 + 12e = 6O2-    восстановление кислорода

Коррозия железа в водных средах, содержащих ионы водорода

                 2Fe + 6H+ = 2Fe3+ + 3H2    окислитель-ионы водорода

В этой реакции железо также отдает электроны,  а принимают их ионы водорода

                      2Fe - 6e = 2Fe3+    окисление железа

                      6H+ + 6e = 3H2    восстановление ионов водорода

Коррозия наносит  огромный ущерб почти всем отраслям народного хозяйства,  при этом основные убытки определяются даже не потерей металла, а порчей дорогостоящих металлических изделий, конструкций, машин и аппаратов, что  в  первую очередь связано с утратой функциональных возможностей их отдельных узлов.  Достаточно упомянуть разрывы нефте- и  газопроводов,   а  также разрывы труб городского водоснабжения.  Коррозия металлической арматуры железобетонных конструкций приводит к потере их прочности и разрушению промышленных и жилых зданий.

О масштабах коррозии черных металлов можно судить хотя бы по тому, что примерно каждая шестая домна в мире работает на восполнение коррозионных потерь.

                 Классификация различных видов коррозии.

По механизму действия коррозия делится на  химическую и электрохимическую
Химическая коррозия - взаимодействие металла с окружающей средой,  при котором окисление  металла  и  восстановление  окислителя коррозионной среды происходит в одном акте без  перехода  заряженных  частиц через границу металл-окислительная среда.

     Химическая коррозия  = окисление металла + восстановление окислителя без перехода заряженных частиц через границу  металл-коррозионная среда.

 Скорость химической коррозии не зависит от потенциала металла.

     Примером химической коррозии может служить окисление железа кислородом воздуха

4Fe + 3O2 = 2Fe2O3
Образующаяся при этом оксидная пленка на  металле  может  предохранять его от дальнейшего окисления, если температура окисления невысока. При высоких  температурах  химического  окисления  любое  железное изделие превращается в окалину. Химический вид коррозии может также иметь место и в растворах неэлектролитов.

     Электрохимическая коррозия - взаимодействие металла с  окружающей средой, при котором окисление металла и восстановление окислителя коррозионной среды происходит в результате протекания нескольких  элементарных актов,  сопровождающихся переходом заряженных частиц через границу металл-окислительная среда.

Электрохимическая коррозия =  окисление металла +  восстановление окислителя с переходом заряженных частиц через границу металл-коррозионная среда.

Скорость электрохимической коррозии зависит от потенциала металла.

     Примером может служить растворение цинка в кислоте

                      Zn + 2H+ = Zn2++ Н2
Еще со  школы мы привыкли рассматривать эту реакцию, как химическую. На  самом  деле  эта  реакция  протекает  через две сопряженные электрохимические реакции:

     реакцию окисления атома цинка

           Zn = Zn2+ + 2e

    и реакцию восстановления ионов водорода

2H+  + 2е= Zn2++ Н2
Если сложить эти две реакции, то получим суммарную реакцию

Zn + 2H+ = Zn2+ + Н2
При этом  заряженная  частица- ион цинка  переходит  через границу металл-раствор в объем раствора,  а пара электронов остается в  металле, заряжая его отрицательно по схеме

 ¦             ¦

            Zn   (  2е   + Zn2+
  ¦             ¦

Ионы водорода подходят к отрицательно заряженной поверхности  металла, а  электроны из металла переходит через границу раздела металл-раствор на ионы водорода, в результате образуется молекула водорода

              ¦                       ¦

                   2е  +  2Н+    (         + Н2
              ¦                       ¦

По характеру коррозионной среды различают следующие типы коррозии

                                                  К    О    Р     Р     О    З    И   Я 


                         газовая      атмосферная            электролитная        грунтовая

Другими словами - коррозия в небе, на суше и на море.

     Газовая коррозия -  химическая коррозия металлов в газах при высоких температурах (например, в камере сгорания реактивных двигателей).

     Атмосферная коррозия-  коррозия  в атмосфере воздуха (при наличии конденсированной пленки влаги и атмосферных осадков).

   Электролитная коррозия- коррозия в речной и морской воде, а также в растворах солей, кислот, щелочей.

     Грунтовая коррозия-коррозия  металлических изделий при контакте с грунтом-почвенным электролитом.

    По условиям эксплуатации различают следующие типы электрохимической коррозии

       Э Л Е К Т Р О Х И М И Ч Е С К А Я      К О Р Р О З И Я 


  щелевая   контактная   коррозионное     коррозионная     коррозия 

                                        растрескивание     усталость          при трении

     Щелевая коррозия-электрохимическая  коррозия  в  щелях  и зазорах

между двумя металлами,  куда попадает  электролит.

     Контактная коррозия-электрохимическая коррозия любых двух контак-

тирующих металлов,  погруженных в электролит. Она проявляется в усиле-

нии  коррозии  одних металлов при их контакте с другими металлами.

     Коррозионное растрескивание-коррозия  металла  при  одновременном

воздействии  коррозионной  среды и внешних или внутренних механических

напряжений растяжения с образованием транскристаллитных  или  межкрис-

таллитных трещин.

     Коррозионная усталость-  понижение  предела усталости металла при

одновременном воздействии циклических растягивающих напряжений и  кор-

розионной среды.

     Коррозия при трении - разрушение металла, вызываемое одновременным

воздействием коррозионной среды и трения.

     Формы коррозионных разрушений.

По форме коррозионных разрушений коррозия делится на виды

       Э Л Е К Т Р О Х И М И Ч Е С К А Я      К О Р Р О З И Я


                            О Б Щ А Я                Л О К А Л Ь Н А Я 


равномерная  неравномерная   пятнами,   раскли-        межкристаллитная, 

                                                      язвами,      нивающая    транскристаллитная

                                                      питтингами

Для всех металлических изделий,  испытывающих  механическую  нагрузку,наиболее опасными являются локальные виды коррозии. Это демонстрирует график зависимости потерь прочности детали из дуралимина от коррозионных потерь веса при различных видах коррозионного разрушения.

         Потери прочности, %

                                                     межкристаллитная

 80                                                коррозия

                                                        неравномерная

                                                        коррозия
  20                                                     равномерная

                                                            коррозия

   0                                    Потери веса, мг/см2
При коррозии металла на его поверхности одновременно протекают две независимые электрохимические реакции

Me - ne = Men+   окисление (ионизация)  металла

   Ox + ne = Red    восстановление окислителя среды

В стационарном состоянии все электроны, которые выделяются в результа-

те ионизации  металла должны потребляться в сопряженном процессе восс-

тановления окислителя.

     Если в  качестве  окислителя  при коррозии металла выступают ионы
водорода, то такая коррозия называется коррозией с водородной  деполя-

ризацией.    

  В этом случае при одном и том же стационарном потенциале одновременно протекают  процессы  растворения  металла и восстановления ионов водорода 

Me = Men+ + ne

2H+ + 2e = H2
Если в качестве окислителя при коррозии металла выступают молекулы растворенного  кислорода,  то такая коррозия называется коррозией с кислородной деполяризацией.  В  этом случае при одном и том же стационарном потенциале одновременно протекают процессы растворения  металла

и восстановления молекул кислорода.  Эти процессы для щелочных растворов имеют вид
Me = Men+ + ne

 O2 + 2H2O + 4e = 4OH-
В кислых растворах восстановление кислорода протекает по схеме

                   О2 + 4H+ + 4e = 2H2O              восстановление кислорода

     В нейтральных  средах для активных металлов,  вытесняющих водород

из воды, в качестве восстановителя могут выступать сами молекулы воды

 2H2O + 2e =H2 + 2OH-   

Прогноз термодинамической возможности электрохимической коррозии.

Электрохимическая коррозия возможна, если равновесный потенциал  окислительно-восстановительной пары Ox/Red  оказывается выше равновесного потенциала металла, т.е.

 (р (Ox/Red)>(р(Меn+/Me) .  

Таким образом, коррозия термодинамически возможна, если окислительно-восстановительный потенциал раствора оказывается выше окислительно-восстановительного потенциала металла.

Иногда  для оценки возможности протекания электрохимической коррозии используется упрощенный критерий через стандартные (а не равновесные потенциалы)

  электрохимическая коррозия термодинамически возможна, если стандартный потенциал окислительно-восстановительной пары раствора выше стандартного потенциала металла.

     Критерий для коррозии с водородной деполяризацией.

     В этом  случае в качестве окислительно- восстановительной реакции

выступает реакция восстановления ионов водорода

                      2H+ + 2e = H2
Равновесный потенциал для этой реакции при Р=1 ат определяется уравне-

нием Нернста
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Из этого уравнения следует, что для нейтрального раствора (рН=7) [Н+]=10-7 и Р= 1 атм  при (0=0  (= -0.41 В. Таким образом,  если стандартный потенциал металла лежит отрицательнее -0.41 В, то коррозия этого металла с водородной деполяризацией возможна. В противном случае коррозия с водородной деполяризацией невозможна.

Ниже на схеме даны стандартные потенциалы некоторых металлов

     (, В

           ¦          коррозия невозможна  Cu (0.34 В)

 -0.41  ¦..............................................

           ¦ область коррозии с водородной деполяризацией.

           ¦

           ¦

  -0.44 ¦- Fe

  -0.74 ¦ - Cr

  -0.76 ¦- Zn

  -1.1   ¦- Nb

  -1.63 ¦- Ti

  -1.66 ¦- Al

  -2.37 ¦- Mg
     Критерий для коррозии с кислородной деполяризацией.

     В этом  случае в качестве окислительно- восстановительной реакции

является реакция восстановления кислорода

                   O2 + 4H+  + 4e = 2H2O    восстановление кислорода

Равновесный потенциал для этой реакции при Р=1 ат определяется уравне-

нием Нернста



     Для нейтрального  раствора  (рН=7) из этого уравнения получаем (=0.82 В.

     Таким образом,  если стандартный потенциал металла лежит  отрицательнее 0.82 В, то коррозия этого металла с кислородной деполяризацией возможна. В противном случае коррозия с кислородной деполяризацией невозможна.

        (          область потенциалов, где     

          ¦          коррозия c кислородной деполяризацией невозможна   Аu (1.5 В)

          ¦
  0.82 ¦- 

          ¦  область коррозии с кислородной деполяризацией

          ¦                           Cu (0.34 В )

 -0.41 ¦-

          ¦ область коррозии с водородной деполяризацией.
     Кислород является  более  сильным окислителем,  чем ион водорода

(окислительный потенциал 0.82 В его выше окислительного потенциала ио-

нов водорода -0.41 В).

     По значению стандартного потенциала металла  все металлы можно расположить в  ряд напряжений :

                           Ряд напряжений

     Li, Cs, K, Na, Nd, La, Mg, U, Ti, Hf, Be, Al, Zr, V, Nb, Mn,

     Cr(II), Zn, Cr(III), Ga, Fe(II), Cd, In, Tl, Co, Ni, Mо, Pb,  Fe(III), Н, 

 Cu, Hg, Ag, Pd, Pt, Au.

Все металлы левее водорода могут корродировать с водородной деполяризацией, а все металлы правее водорода не могут корродировать с водородной деполяризацией.

Явление пассивности.

          Пассивностью называют состояние относительно высокой коррозионной

стойкости, вызванное  торможением  анодной  реакции  электрохимической

коррозии в условиях термодинамической возможности ее протекания.

     Пассивацией называют процесс перехода незапассивированного металла или сплава в пассивное состояние, что сопровождается резким снижением скорости коррозии металла.

Согласно пленочной  теории, пассивность наступает в результате образования на поверхности металла тончайшей фазовой оксидной или гидр оксидной пленки  толщиной  в 10-100 ангстрем (моно слоев). 

Согласно адсорбционной теории, причиной пассивности является хемосорбция атомов кислорода на активных центрах поверхности металла.  При этом достаточно, чтобы 1-5 % поверхности металла было закрыто хемосорбированными атомами кислорода.

     Обе теории  пассивности дополняют друг друга.  Хемосорбция атомов кислорода, поставляемых молекулами  воды,  ОН-  анионами  или  другими окислителями является  первичным  процессом  и при образовании фазовой окисной пленки.

     Ряд металлов  и  сплавов  могут  самопассивироваться  в ряде сред (например, Al в воде, Ti в морской воде и т.д.), что является одним из важнейших факторов защиты металлических изделий от коррозии.

     Однако ряд условий и факторов оказывают депассивирующее  действие на металл.  Прежде всего, необходимо учитывать депассивирующее действие ряда анионов- активаторов коррозии. Однако действие их специфично. Так хлорид-ион является  типичным  активатором  пассивирующихся  сталей  и сплавов алюминия,  однако, не оказывает подобного действия на  титан  и его  сплавы.  Сульфат-ион активирует стали,  но пассивирует алюминий и титан.

     Депассивирующее действие оказывают и такие условия, как повышение температуры, механические напряжения, механические повреждения поверхности и др.

     Искусственная пассивация металлов и сплавов проводится путем  обработки их растворами веществ, содержащих анионы, способные играть роль окислителей (NaNO3,  

K2 Cr2О7 и др.).  Сильнейшим окислителем  являются также растворенный кислород и анодный ток.

Способы защиты металлов от электрохимической коррозии.

    1. Защита с помощью введения в коррозионную среду ингибиторов.

        Ингибиторы коррозии - вещества понижающие скорость коррозии металлов.

    В качестве  ингибиторов кислотной коррозии применяют разнообразные

органические вещества,  молекулы которых содержат амино-, имино-, тио-

и другие группы.

    2. Катодная защита.

    Сущность метода заключается в наложении более  отрицательного  потенциала  на  защищаемый  металл за счет внешнего источника тока.  При этом в качестве анода используется коррозионно стойкий материал.

    Мы уже знаем, что скорость коррозии металла зависит от его потенциала в коррозионной среде.   Следовательно, если с помощью внешнего источника тока металлу навязать более отрицательный потенциал, чем потенциал коррозии, то скорость его растворения должна уменьшиться.

   3. Анодная защита.

   Анодная защита применяется для металлов, которые могут переходить в пассивное состояние.

   Сущность метода  заключается  в переводе потенциала коррозии из области активного растворения в область пассивного растворения  за  счет внешнего источника тока 

В отличие от катодной защиты, при которой защищаемый металл подключается к отрицательному полюсу источника тока,  при анодной защите защищаемый металл подключается к положительному полюсу.

     4. Протекторная защита.

     В этом способе внешний источник тока не используется. Защита достигается за счет использования "жертвенного металла" (протектора), при растворении которого освобождаются электроны.  Защищаемый металл соединяется с протектором (более растворимым металлом). Освобождающиеся при его растворении  электроны переходят на защищаемый металл.  В паре- защищаемый металл- протектор,- протектор становится  анодом,  а  защищаемый  металл -катодом.

    В качестве протектора используется  металл,  который  растворяется легче, чем защищаемый металл. Это условие реализуется, если в качестве протектора используется металл,  стоящий в ряду напряжений левее защищаемого металла.  Часто для протекторной защиты используют магний  или алюминий, при помощи которых защищают рельсы, мачты и другие конструкции.  Протектор постепенно растворяется и его надо периодически  заменять.  Примером  протекторной  защиты служит также цинкование железных изделий. Железо является катодом, а цинк-  анодом в паре железо-цинк. В данном случае протектор нанесен непосредственно на защищаемый металл.

     5. Защита с помощью легирования.

     Используется для металлов,  переходящих в пассивное состояние. На защищаемый  металл  путем  напыления наносят более благородный металл. Более благородный металл в паре с защищаемым металлом становится катодом,  а защищаемый металл-анодом, при этом защищаемый металл переходит в пассивное состояние.

6. Защита с помощью окислителей.

    Используется для металлов,  переходящих в пассивное  состояние.

    Введение в коррозионную среду сильных окислителей в некоторых случаях способствует смещению стационарного потенциала  в  пассивную  область. Так, пассивацию железа вызывают концентрированные HNO3 и H2SO4, что позволяет использовать железную тару для перевозки серной и  азотной кислот.

Лекция 4.  Свойства химических элементов I-II группы

Лекция: 5.  Свойства химических элементов III- IV группы
План лекции
1.Общая характеристика элементов III группы (B, Al, Sc, Ga,Y, In,La, Tl). Алюминий и его соединения. Нахождение в природе и получение. 

2.Физические и химические свойства. Соединение трехвалентного алюминия. Общая характеристика элементов IV группы (C, Si, Ti, Ge, Zr, Sn, Hf, Pb).Углерод и его соединения. 

3.Характеристика углерода. Алмаз и графит. Химические свойства углерода. Оксиды углерода их химические свойства. Угольная кислота и ее соли. 

4Характеристика кремния. Химические свойства кремния и получение. Оксид кремния, химические свойства. Кремниевые кислоты и соли

Все элементы таблицы Менделеева по своим физическим свойства делятся  на металлы и неметаллы.  Если в этой таблице провести диагональ из верхнего левого угла,  то окажется, что в верхней половине таблицы  для главных подгрупп элементов расположатся все неметаллы, а в нижней половине - все металлы.  Все элементы, находящиеся в побочных подгруппах таблицы являются металлами.  Примерно 80 %  химических элементов приходится на металлы и только 20 % на неметаллы. Из 105 элементов ядра  атомов 18 из них нестабильны и подвержены радиоактивному распаду (атомные веса таких элементов в таблице приводятся в квадратных скобках).  Если из общего числа элементов вычесть 6 инертных газов и 18 радиоактивных элементов, то в распоряжении химиков окажется 81 элемент, из которых формируется все многообразие веществ.

 Общее число неорганических веществ вместе со всеми солями насчитывается не более 500 000.
К неметаллам относятся все химически неактивные элементы-инертные газы (6 элементов), а также химически активные элементы: H-водород, B-бор, C-углерод, N-азот, O-кислород, F-фтор, Si-кремний, P-фосфор, S-сера, Cl-хлор, As-мышьяк,  Se-селен,  Br-бром, Sb-сурьма, Те-теллур, I-иод (16 элементов).  Неметаллы плохо проводят тепло и электрический ток (исключение-графит). В противоположность этому все металлы хорошо проводят тепло и электрический ток.

Свойства элементов  группы IIIA
К элементам III группы главной подгруппы относятся: бор, алюминий, галлий, индий, таллий.  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

B                 Al                         Ga                  In                   Tl

2р3             3р3                          4р3                 5р3                 6р3
(2200         660.2                      30                    158                303

>2500         2270                        (2000             >1450           1650

 (возг)

Из таблицы видно,  что все перечисленные элементы являются p-элементами.  Три валентных электрона располагаются соответственно на 2.3, 4,5 и 6  энергетических уровнях, которые совпадают с номером периода этих элементов.  Максимальная валентность этих элементов в соединениях (3) определяется числом валентных электронов и равна номеру группы. С возрастанием атомного номера появляются и более низкие валентности.  Так, у галлия может быть валентность 3 и 2,  у индия 3, 2, 1, а у таллия 1 и 3. У таллия наиболее устойчивы соединения, в которых его валентность равна 1.

С увеличением порядкового номера металлические свойства рассматриваемых элементов, как и в других главных подгруппах,  заметно усиливаются.  Так, оксид бора имеет кислотный характер, оксиды алюминия, галлия и индия-амфотерны, а оксид таллия в высшей валентности имеет основной характер. 

Бор и его соединения
Бор сравнительно мало распространен в природе. К главным природным соединениям бора относятся борная кислота H3BO3  и  бура-соль борной кислоты Na2B4O7(10H20.   Борная кислота-очень слабая кислота, слабее угольной. Получение элементарного бора в чистом виде сопряжено с большими трудностями вследствие склонности этого элемента реагировать при высокой температуре с материалом  емкостей, в которых его получают.  При восстановлении окиси бора B2O3 такими металлами, как натрий, калий, магний и алюминий, получают так называемый аморфный бор в виде черновато-коричневого порошка.  Кристаллы чистого бора непрозрачны, имеют серо-черный цвет, металлический блеск. Их плотность при комнатной температуре равна 2.33, а твердость-9.  Бор является полупроводником. 

Бор химически весьма инертен.  С кислородом воздуха он реагирует только при 7000, сгорая красноватым пламенем. При нагревании  бор непосредственно реагирует с хлором, бромом и серой. Выше 9000 он реагирует с азотом, образуя нитрид бора BN. 

Вода не действует на бор, однако концентрированные серная или азотная  кислоты окисляют его в борную кислоту

B + 3HNO3 = H3BO3 + 3NO2(
Как и остальные элементы второго периода, бор проявляет склонность к образованию ковалентных связей.  Не известно ни одно соединение, которое содержало бы ион В3+.  Галогениды бора являются ковалентными соединениями, а такие соли бора, как  сульфаты и нитраты, не существуют.

При нагревании бура Na2B4O7(10H20 теряет кристаллизационную воду и плавится. В расплавленном состоянии она растворяет оксиды различных металлов с образованием двойных солей метаборной кислоты, из которых многие окрашены в цвета, характерные для каждого металла.  На этом свойстве буры основано ее применение при сварке,  резании и паянии металлов. Бура широко применяется в производстве легкоплавкой глазури для фаянсовых и фарфоровых изделий и, особенно для чугунной посуды (эмаль). Кроме того, она используется при изготовлении специальных сортов стекла и в качестве удобрения, поскольку бор в малых количествах  необходим растениям.

Карбид бора В4С получают сплавлением окиси бора с углем  в электрической печи. При этом образуются черные блестящие кристаллы, очень устойчивые к действию кислорода, хлора и кислот. Карбид бора - самый твердый из известных соединений (температура плавления 23500), он царапает даже алмаз.

Алюминий и его соединения

Алюминий по распространенности  в земной коре занимает третье место после кислорода и кремния. В очень больших количествах алюминий содержится во многих силикатах и в глинах. Основным сырьем для производства алюминия служат бокситы, содержащие 32-60 %  глинозема-Al2O3. 

В настоящее время алюминий в громадных количествах получают электролизом расплава смеси криолита Na3[AlF6]  и оксида алюминия Al2O3. 

Одинаковое строение внешнего электронного слоя атомов бора и алюминия обусловливает сходство в свойствах этих элементов. Так, для алюминия, как и для бора, характерна степень окисленности +3. Однако при переходе от бора к алюминию  сильно возрастает радиус атома (от 0.091 до 0.143 нм) и, кроме того,  появляется еще один промежуточный восьмиэлектронный слой, экранирующий ядро. Поэтому у алюминия металлические свойства выражены гораздо сильнее, чем у бора. Тем не менее, химические связи, образуемые алюминием с другими элементами, имеют в основном ковалентный характер. 

Алюминий-серебристо-белый металл. Он легко вытягивается в проволоку и прокатывается в тонкие листы. Тонкая пленка оксида алюминия на поверхности металла защищает его от окисления. 

 Разбавленные соляная и серная кислоты легко растворяют алюминий с выделением водорода, особенно при нагревании.  Холодная концентрированная азотная кислота алюминий не растворяет, поэтому для хранения и транспортировки этой кислоты используют емкости и цистерны из алюминия. 

При растворении алюминия в щелочах образуется соль-алюминат натрия и выделяется большое количество водорода

2Al + 2NaOH + 6H2O =2Na[Al(OH)4] + 3H2(
Основное применение алюминия-производство сплавов на его основе. Легирующие добавки (например, медь, кремний, магний, цинк, марганец) вводят в алюминий главным образом для повышения его прочности.

Широкое применение имеют дуралюмины, содержащие медь и магний. По широте применения сплавы алюминия занимают второе место после чугуна и стали. Важным является применение алюминия для алитирования, которое заключается в насыщении поверхности стальных или чугунных изделий алюминием с целью защиты основного материала от окисления при сильном нагревании.  В металлургии алюминий применяют для получения кальция, бария, лития и некоторых других металлов методом алюминотермии.
Оксид алюминия Al2O3,, называемый также глиноземом, встречается в природе в кристаллическом виде, образуя минерал корунд. Корунд обладает очень высокой твердостью.  Его прозрачные кристаллы, окрашенные примесями в красный (из-за примеси Cr2O3) ,   или в синий (из-за примеси окиси титана) цвет, представляют собой драгоценные камни - рубин и сапфир.  Эти драгоценные камни могут быть получены и искусственно. Кристаллы рубинов, содержащих малую примесь оксида хрома Cr2O3, применяют в лазерах. 

 Корунд и его мелкозернистая разновидность, содержащая большое количество примесей,- наждак, применяются как абразивные материалы.  

Гидроксид алюминия-Аl(OH)3- типичный амфотерный гидроксид (со щелочами он ведет себя как кислота, а с кислотами как основание). 

Все соли алюминия сильно гидролизованы (взаимодействуют со следами влаги).  Хлорид алюминия широко используется в качестве катализатора в органической химии.

  Галлий, индий, таллий.
Эти элементы принадлежат к числу редких.  Получают их главным образом из цинковых концентратов после выплавки из них цинка. В свободном состоянии эти элементы представляют собой серебристо-белые мягкие металлы с низкими температурами плавления. На воздухе они довольно стойки, воду не разлагают, но легко растворяются в кислотах, а галлий и индий-также и в щелочах. Кроме максимальной степени окисленности, равной +3, они могут проявлять и меньшую.  

Оксиды и гидроксиды галлия (III) и индия (II) амфотерны; гидроксид же таллия Tl(OH)3 обладает только основными свойствами.

СольTlCl подобно AgCl почти нерастворима в воде и отличается светочувствительностью.

Металлическим галлием пользуются для наполнения кварцевых термометров, служащих для измерения высоких температур до 10000 С. 

Добавление галлия к алюминию получают сплавы, хорошо поддающиеся горячей обработке; сплавы галлия с золотом применяют в ювелирном деле.

Индий используют вместо серебра для покрытия рефлекторов, которые со временем не тускнеют, и потому их коэффициент отражения остается постоянным.  Индий применяется также для покрытия вкладышей подшипников и в качестве одного из компонентов сплава для плавких предохранителей. 

Галлий и индий применяются в полупроводниковой электронике в качестве присадок к германию и в виде интерметаллических соединений.

Галогениды таллия хорошо пропускают инфракрасные лучи. Поэтому они используются в оптических приборах, работающих в инфракрасной области спектра. Карбонат таллия служит для изготовления стекол с высокой преломляющей способностью.  Сульфид таллия используется в фотоэлементах.  

Металлический таллий-компонент многих свинцовых сплавов: подшипниковых, кислотоупорных, легкоплавких. 

Таллий и его соединения весьма токсичны. 

Свойства элементов  группы IVA

К элементам IV группы главной подгруппы относятся: углерод, кремний, германий, олово, свинец.  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

С           Si          Ge         Sn             Pb

2s22p2   3s23p2    4s24p2    5s25p2        6s26p2
3750      1420       936        231.9         327.4

              3300       2850       2620          1745 

Из таблицы видно,  что все перечисленные элементы также являются p-элементами, но в отличие от элементов третьей группы их валентные электроны размещаются на двух подуровнях последнего уровня. Когда в образовании химической связи этих элементов участвуют два электрона с р-подуровня, то они проявляют валентность, равную 2. Когда в образовании химической связи участвуют еще два электрона  с s-подуровня, то эти элементы проявляют максимальную для них валентность, равную 4. Соединения углерода и кремния, в которых степень окисленности этих элементов равна +2, немногочисленны и сравнительно мало стойки.

С увеличением порядкового номера металлические свойства рассматриваемых элементов, как и в предыдущей группе,  заметно усиливаются.  Так, углерод является неметаллом, германий занимает промежуточное положение, а олово и свинец - металлы.

Углерод и его соединения
Углерод находится в природе, как в свободном состоянии, так и виде соединений. Свободный углерод встречается в виде алмаза и графита. Некоторые из ископаемых углей содержат до 99 % углерода. Кроме ископаемого угля, в недрах Земли находятся большие скопления нефти, представляющие собой в основном смесь углеводородов.  Хотя содержание углерода в земной коре мало (0.09 %) , этот элемент, наряду с азотом, серой и фосфором является основой жизни на Земле.  По разнообразию своих соединений углерод занимает особое место в химии. В настоящее время число изученных соединений углерода оценивается примерно в 2 млн, тогда как соединения всех остальных элементов, вместе взятые,  исчисляются лишь сотнями тысяч.

Алмаз-бесцветное, прозрачное вещество, чрезвычайно сильно преломляющее лучи света. Из всех простых веществ он имеет максимальное число атомов, приходящихся на единицу объема. С этим,  а также с большой прочностью связи между атомами углерода связано то, что по твердости алмаз превосходит все известные вещества. Будучи весьма твердым, алмаз в то же время хрупок, и его можно растереть в порошок в стальной ступке. Отшлифованные прозрачные алмазы называются бриллиантами. 

Алмаз имеет низкую реакционную способность. Он горит в кислороде только при 8000, превращаясь в двуокись углерода с сильным выделением света (Лавуазье).  Кислоты, основания и галогены не реагируют с алмазом, но раствор  хлорки (гипохлорита кальция) его окисляет.

При низких температурах уголь и графит относительно инертны, хотя известны случаи самовозгорания больших масс угля.  При нагревании их активность  увеличивается. Уголь служит хорошим восстановителем, отнимая кислород у оксидов металлов.  Таким образом, выплавляют многие металлы 

MemOn  + n/2C = mMe + n/2CO2
При сгорании на воздухе углерод образует два соединения: углекислый газ CO2 при избытке кислорода 

C + O2 = CO2
и угарный газ СО при его недостатке

C + 1/2O2 = CO

Угарный газ не имеет цвета и запаха. При его вдыхании кровь человека насыщается этим газом, что приводит к сильному снижению концентрации кислорода в крови, человек при этом засыпает,  и во сне наступает смерть от удушья.   Подобные случаи известны жителям загородных домов, где есть печка или банька.  

На солнечном свету или в присутствии активного угля (катализатор) оксид углерода непосредственно соединяется с хлором, образуя чрезвычайно ядовитый газ-фосген
СO + Cl2 = COCl2
При пожарах в помещениях из-за недостатка кислорода образуется  угарный газ, а из полимерных материалов, содержащих хлор,  может выделяться  молекулярный хлор. При взаимодействии этих газов при пожаре может образовываться фосген.

При очень высоких температурах углерод соединяется с водородом, серой, кремнием, бором и многими металлами. Соединения металлов с углеродом называются карбидами.
Карбиды - кристаллические тела. Природа химической связи в них может быть различной. Так, многие карбиды металлов главных подгрупп I, II и III групп периодической системы представляют собой солеобразные соединения с преобладанием ионной связи. К их числу относятся карбиды алюминия Al4C3 и кальция СаС2.  При взаимодействии с водой эти карбиды (неорганические соединения) дают метан и ацетилен (органические соединения)

Al4C3 + 12H2O = 4Al(OH)3 + 3CH4(
CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 + C2H2(
При взаимодействии карбида магния  Mg2C3  с водой получается более сложное органическое соединение пропин (метилацетилен) СH3-C(CH. 

В карбидах кремния SiC и бора B4C связь меду атомами ковалентная. Эти вещества характеризуются высокой твердостью, тугоплавкостью и химической инертностью. 

Большинство металлов побочных подгрупп IV-VIII групп образуют карбиды, связь в которых близка к металлической, вследствие чего эти карбиды в некоторых отношениях сходны с металлами, например, обладают значительной электрической проводимостью. Они характеризуются также высокой твердостью и тугоплавкостью; карбиды этой группы применяются в ряде отраслей промышленности.

Большинство ценных свойств чугунов и сталей обусловлены присутствием в них карбида железа Fe3C.

При растворении углекислого газа в воде образуется очень слабая  угольная кислота 

CO2 + H2O = H2CO3
Равновесие этой реакции сильно сдвинуто влево, лишь очень небольшое количество растворенного углекислого газа превращается в угольную кислоту.
Со слабыми основаниями угольная кислота в большинстве случаев дает только основные соли. Встречающийся в природе минерал - (CuOH)2CO3    (основная соль), называется малахитом. Из солей угольной кислоты в природе распространен карбонат кальция CaCO3. Он встречается в виде известняка, мела и мрамора. В быту хорошо известен карбонат натрия-сода Na2CO3.  Сода - один из главных продуктов химической промышленности. Она в больших количествах потребляется стекольной, мыловаренной, целлюлозно-бумажной, текстильной, нефтяной и другими отраслями промышленности.  Карбонат калия, или поташ, К2СО3 применяется для получения мыла, при изготовлении тугоплавкого стекла, в фотографии.

При взаимодействии углекислого газа с аммиаком под давлением получают  карбамид (мочевину)

СO2 + 2NH3 = CO(NH2)2 + H2O

Он используется в сельском хозяйстве в качестве азотного удобрения. На основе карбамида получают карбамидные пластики.

Соединения углерода с серой и азотом
Из соединений углерода с серой и азотом большое практическое значение имеют сероуглерод CS2 и синильная кислота HCN. 

Сероуглерод получают пропусканием паров серы сквозь слой раскаленного угля.  Это бесцветная жидкость с температурой кипения 460.  Широко используется в органической химии качестве растворителя. 

Синильная кислота HCN - сильнейший яд. Цианиды натрия и калия NaCN, KCN  способны растворять в присутствии кислорода воздуха золото и серебро.  На этом основано их широкое применение при добыче этих металлов из руд. 

Кремний и его соединения 

Кремний - один из самых распространенных элементов земной коры.  В природе встречается только в виде двуокиси кремния SiO2 (кремнезем)  и виде солей кремниевых кислот (силикатов). Наиболее широко распространены алюмосиликаты, в их состав входит алюминий. К ним относятся полевые шпаты, слюды, каолин и др. Кристаллический диоксид кремния находится главным образом в виде минерала кварца. Прозрачные, бесцветные кристаллы кварца, имеющие форму шестигранных призм с шестигранными пирамидами на концах, называются горным хрусталем. 






Горный хрусталь, окрашенный примесями в лиловый цвет, называется аметистом, а в буроватый-дымчатым топазом. К мелкокристаллическим разновидностям кварца относятся агат и яшма. Одной из разновидностей кварца является кремень.  Из мелких зерен кварца состоит обычный песок.  Чистый песок-белого цвета, но чаще он бывает окрашен соединениями железа в желтый или красноватый цвет.  

Свободный кремний можно получить  в результате реакции

SiO2 + 2Mg = 2MgO + Si

В промышленности его получают в электрических печах 

SiO2 + 2C = Si + 2CO(
При этом образуется бурый порошок аморфного кремния. Кремний не растворяется ни в одном растворителе, кроме расплавленных металлов. При медленном охлаждении раствора кремния в цинке или в алюминии кремний выделяется в виде хорошо образованных кристаллов октаэдрической формы.  Кремний проявляет полупроводниковые свойства.

При нагревании аморфный кремний легко соединяется с кислородом, галогенами и серой.

Кислоты, кроме смеси HF и HNO3 , не действуют на кремний, но щелочи энергично реагируют с ним

Si + 2KOH + H2O = K2SiO3 + 2H2(
Карбид кремния SiC, называемый карборундом, в больших количествах получают в электрической печи по схеме

SiO2 + 3C = SiC + 2CO(
По внутреннему строению карборунд представляет собой как бы алмаз, в котором половина атомов углерода равномерно заменена атомами кремния. Этим объясняется его большая твердость.

Из порошка карборунда изготавливают шлифовальные круги, бруски, шлифовальную бумагу. На его основе производят плиты для сооружения полов, платформ и переходов в метро и на вокзалах.  Из него готовят муфели и футеровку для различных печей.

Хлорид кремния SiCl4  получают при нагревании

SiO2 + 3C + 2Сl2= SiCl4 + 2CO(
который используется для синтеза кремнийорганических соединений.

Диоксид кремния - кислотный окисел. Ему соответствуют слабые малорастворимые в воде кремниевые кислоты.  Их соли - силикаты - в большинстве своем нерастворимы в воде; растворимы лишь силикаты натрия и калия. Они получаются сплавлением диоксида кремния с едкими щелочами

SiO2 + 2NaOH = Na2SiO3 + H2O

SiO2 + 2KOH = K2SiO3 + H2O

Благодаря внешнему сходству со стеклом силикаты натрия и калия получили название растворимого стекла.

При нагревании смесей многих силикатов получаются аморфные сплавы, называемые стеклами. Состав обычного оконного стекла, а также “бутылочного” стекла  приблизительно выражается формулой  Na2O(CaO(6SiO2. 

К важнейшим материалам, изготавливаемых силикатной промышленностью,  относится цемент.

Германий 

Минералы, содержащие германий  в сколько-нибудь значительных количествах, крайне редки.  В компактном состоянии германий имеет серебристый цвет и по внешнему виду похож на металл.  

При комнатной температуре он устойчив к действию воздуха, кислорода, воды, соляной и разбавленной серной кислот. 

Азотная и концентрированная серная кислоты окисляют его до диоксида

              Ge + 2H2SO4 = GeO2( + 2SO2 + 2H2O

Германий взаимодействует также со щелочами в присутствии перекиси водорода.  При этом образуются соли германиевой кислоты-германаты
Ge + 2H2O + 2H2O2 = Na2GeO3 + 3H2O

Германий обладает полупроводниковыми свойствами  и с этим связано его основное применение.

Олово
Олово встречается в виде кислородного соединения SnO2-оловянного камня, из которого его получают при нагревании восстановлением углем.

С концентрированными кислотами при нагревании протекают реакции растворения олова

                    Sn + 2HCl=SnCl2 + H2(
           Sn + H2SO4 = Sn(SO4)2 + 2SO2( + 4H2O

С азотной кислотой олово взаимодействует тем интенсивнее,чем выше концентрация кислоты и температура.  В разбавленной кислоте образуется растворимый нитрат олова (II)

4Sn + 10HNO3  = 4Sn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O

а в концентрированной - соединения олова (IV), главным образом нерастворимая (- кислота

Sn + 4HNO3 = H2SnO3 (  + 4NO2( + H2O

Концентрированные щелочи также растворяют олово. В этом случае получаются станниты-соли оловянистой кислоты

Sn + 2NaOH  = Na2SnO3 + H2(
На воздухе олово покрывается тонкой оксидной пленкой, обладающей защитным действием. Около 40 %  всего выплавляемого олово расходуется для покрытия им изделий из железа, соприкасающихся с продуктами питания, прежде всего-консервных банок. 

Олово образует устойчивые соединения, в которых имеет степень окисленности +2 и +4.

Свинец
Наиболее важная руда, из которой добывают свинец, - свинцовый блеск PbO2.  Вначале свинцовый блеск подвергают обжигу

PbS + 3O2 = 2PbO + 2SO2
при этом образуется оксид свинца в котором свинец двухвалентен (хотя свинец может иметь максимальную валентность, равную 4, т.к.  находится в IV группе).  Затем полученный оксид восстанавливают путем его плавки с коксом

2PbO + C = 2Pb + CO2
Свинец-голубовато-белый тяжелый металл. Для него характерны степени окисленности +2 и +4.  Значительно более устойчивы и многочисленны соединения со степенью окисленности свинца +2.    На воздухе он быстро покрывается тонким слоем оксида, который защищает металл от дальнейшего окисления

2Pb + O2 = 2PbO

Вода сама по себе не взаимодействует со свинцом, но в присутствии воздуха  свинец постепенно разрушается в результате реакции

2Pb + O2 + 2H2O = 2Pb(OH)2
При нагревании в концентрированной серной кислоте свинец интенсивно растворяется с образованием растворимой кислой соли 

Pb + 3H2SO4 = Pb(HSO4)2 + SO2 + 2H2O

тогда как в разбавленной серной кислоте на поверхности свинца образуется нерастворимая пленка соли PbSO4,  которая защищает металл от дальнейшего растворения.  

В щелочах свинец тоже растворяется, хотя и с небольшой скоростью

Pb + 4KOH + 2H2O = K4[Pb(OH)6] + H2(
Все растворимые соединения свинца ядовиты. 

Свинец широко используется в технике. Наибольшее его количество расходуется на изготовление оболочек кабелей и пластин аккумуляторов. Свинец идет на изготовление боеприпасов, он входит в состав многих сплавов.

Лекция 6. Свойства химических элементов V- VI группы.
План лекции
1. Общая характеристика элементов V группы (N, P, V, As, Nb, Sb,Ta,Bi). Азот, нахождение в природе и химические свойства. Аммиак, физико-химические свойства. Окислы азота. Соли аммония. Азотная кислота, получение, физико-химические свойства. Соли азотной кислоты. 

2. Фосфор нахождение в природе и физико-химические свойства. Ортофосфорная кислота. 

3.Общая характеристика элементов VI группы (O, S, Cr, Se, Mo, Te, W, Po). Кислород, общая характеристика, физические свойства. Химические свойства кислорода. 

4.Сера и ее соединения. Общая характеристика серы. Химические свойства серы. Сероводород. Оксид серы. Сернистая кислота и ее соединения. Оксид серы и серная кислота. Химические свойства серной кислоты. 

5.Хром и его соединения. Химические свойства хрома. Трех и шестивалентный хром. Оксиды, гироксиды, кислоты и соли хрома.

Свойства элементов  группы VA

К элементам V группы главной подгруппы относятся:  азот, фосфор, мышьяк, сурьма, висмут.  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

 N             P           As          Sb             Bi

2s22p3   3s23p3    4s24p3    5s25p3        6s26p3
-210       44.1       615(субл)  630.5         271.3

-195.8     257                       1634         1550 

Эти элементы имеют по пять валентных электронов в наружном слое (по 2 электрона на s- подуровне  и по 3 электрона на р-подуровне) и характеризуются в целом как неметаллы. Высшая положительная окисленность этих элеменов равна +5, а отрицательная -3.  При переходе от азота к висмуту связь валентных электронов с ядром атома должна ослабевать, так как валентные электроны все более удаляются от ядра, поэтому  в ряду элементов пятой группы металлические свойства нарастают по мере увеличения порядкового номера элемента (сверху  вниз в таблице Менделеева). Так, азот является типичным неметалом, а висмут - металл. 

Азот и его соединения

Большая часть азота находится в природе в свободном состоянии, в атмосфере его 78.2 % (об.). и только в Чили обнаружена натриевая селитра NaNO3.  В виде сложных органических соединений-белков - азот входит в состав всех живых организмов.   Молекула азота характеризуется очень низкой реакционной способностью, так как в ней атомы азота связаны тройной связью N(N, которую необходимо разорвать, чтобы атомы азота могли  образовать соединение с другими элементами.  Для разрыва этой тройной связи требуются  большие затраты энергии. Так, с углеродом азот соединяется  при пропускании электрического разряда  между угольными электродами в атмосфере азота

N2 + 2C = (CN)2
 в результате образуется газообразное соединение дициан N(C-C(N. 

С некоторыми металлами азот образует соединения, называемые нитридами. Нитриды магния 

3Mg + N2 = Mg3N2
и других металлов II группы образуются при относительно низких температурах, нитрид лития LiN3 - даже при комнатной температуре, а остальные нитриды- при 100-5000 . Нитриды алюминия AlN, некоторых других металлов, а также бора BN и кремния Si3N4  образуются лишь при красно-белом калении. Нитриды бора и кремния  очень тугоплавки (т. пл. 3000 и 19000). Нитриды лития и щелочноземельных металлов (II группы)  разлагаются водой  с выделением аммиака 

Mg2N3 + H2O = 3Mg(OH)2 + 2NH3
Может быть в атмосфере планет-гигантов нашей Солнечной системы аммиак возник в результате подобных реакций?

Аммиак может быть получен также в результате двух последовательных реакций: сначала при температуре 800-9000 в присутствии CaCl2  в качестве катализатора проводят синтез цианамида кальция из карбида кальция

CaC2 + N2 = CaCN2 + C

который затем разлагают парами воды

CaCN2 + H2O = CaCO3 + NH3
В настоящее время в промышленности аммиак получают прямым синтезом из азота и водорода при повышенной температуре и давлении в присутствии катализатора (железа) 

N2 + 3H2 = 2NH3
С кислородом азот образует ряд оксидов, в которых азот имеет валентность от 1 до 5.  Так, при нагревании  аммиачной селитры образуется оксид азота (I) -закись азота (веселящий газ) 

NH4NO3 = N2O( + 3H2O

При взаимодействии разбавленной (30% ) азотной кислоты   с медью в лаборатории получают бесцветный газ оксид азота (II) 

3Сu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO( + 4H2O

На воздухе бесцветный оксид азота NO превращается в бурый газ-двуокись азота 

2NO + O2 = 2NO2
где азот имеет валентность IV. 

Взаимодействием оксидов азота (II)  и (IV)  можно получить оксид промежуточной валентности (III)

NO + NO2 = N2O3
Высший оксид азота (V) получают в результате реакции

2HNO3 + P2O5 = N2O5 + 2HPO3
Азотная кислота получается в результате окисления диоксида азота кислородом воздуха в присутствии воды

4NO2 + O2 + 2H2O = 4HNO3
Азотная кислота-очень сильный окислитель.  При ее действии на металлы водород не выделяется.  В зависимости от концентрации азотной кислоты получаются различные продукты реакции

Cu + HNO3 (конц.)( Cu(NO3)2 + NO2( + H2O

Cu + HNO3 (разб.)( Cu(NO3)2 + NO( + H2O

Mg + HNO3 (разб.)( Mg(NO3)2 + N2O( + H2O

Zn + HNO3 (очень разб.)( Zn(NO3)2 + NH4 NO3 + H2O

Такие неметаллы, как фосфор, мышьяк и сера окисляются концентрированной кислотой до соответствующих кислородных кислот (H3PO4, H3AsO4, H2SO4).  В качестве окислителя концентрированная азотная кислота используется в ракетной технике (топливом является керосин).  Азотная кислота широко применяется в органической химии для получения различных нитросоединений, например, нитрокрасок, взрывчатых веществ и т.д.

Натриевая, калиевая соли азотной кислоты (натриевая и калиевая селитры NaNO3, KNO3) широко применяются в качестве удобрений в сельском хозяйстве. К важнейшим удобрениям относится также аммиачная селитра NH4NO3.

Фосфор и его соединения
Фосфор принадлежит к числу довольно распространенных элементов,  основным минералом, содержащим этот элемент является апатит, в состав которого, помимо фосфата кальция Ca3(PO4)2 , входит CaF2 или СаСl2. Фосфор, как и азот, необходим для всех живых существ - они составляют основу всех белковых тел. 

Фосфор получают при высоких температурах в результате двух последовательных реакций

 Ca3(PO4)2 + 3SiO2 = 3CaSiO3 + P2O5
P2O5  + 5C = 2P + 5CO

Фосфор выделяется в виде паров, которые конденсируются в приемнике с водой. Фосфор образует несколько аллотропических модификаций: белый фосфор, красный фосфор и черный фосфор.

Свободный фосфор чрезвычайно активен. Он непосредственно взаимодействует со многими простыми веществами с выделением большого количества теплоты.  Легче всего фосфор соединяется с кислородом, затем с галогенами, серой и со многими металлами, причем в последнем случае образуются фосфиды, аналогичные нитридам,-например Ca3P2, Mg3P2  и др.

При горении фосфора на воздухе образуется его высший оксид

4P + 5O2 = 2P2O5
Водородное соединений фосфора PH3-фосфин можно получить в результате реакции

 Ca3P2 + 6HCl = 3CaCl2 + 2PH3(
Фосфин-это бесцветный газ с чесночным запахом. 

Оксиду фосфора (V) отвечает несколько кислот, простейшая из которых-ортофосфорная кислота H3PO4. Другие фосфорные кислоты представляют собой полимерные соединения простейшей кислоты. Фосфорная кислота является трехосновной кислотой и образует три типа соответствующих солей 

Na3PO4- трехзамещенный фосфат натрия

Na2HPO4- двухзамещенный фосфат натрия

NaH2PO4- однозамещенный фосфат натрия

Соли фосфорных кислот широко применяются в сельском хозяйстве в качестве фосфорных удобрений. Фосфаты кальция и аммония применяются при производстве эмалей и получении лекарственных препаратов.

Мышьяк, сурьма, висмут
Мышьяк встречается  в природе большей частью в соединениях с металлами или серой и лишь изредка в свободной состоянии. Обычно мышьяк получают из мышьяковистого колчедана FeAsS. Подобно фосфору мышьяк существует в нескольких аллотропических модификациях. Наиболее устойчив при обычных условиях  металлический, или серый, мышьяк.  В отличие от других модификаций, серый мышьяк обладает металлической электрической проводимостью.  На воздухе при нагревании он сгорает, образуя белый оксид As2O3 c характерным чесночным запахом. При высокой температуре мышьяк непосредственно взаимодействует со многими элементами. Как свободный мышьяк, так и все его соединения- сильные яды. Оксид мышьяка As2O3 применяется как яд для уничтожения грызунов.

Сурьма и ее соединения.
Сурьма обычно встречается в природе в соединениях с серой - в виде сурьмяного блеска Sb2S3.  В свободном состоянии сурьма образует серебристо-белые кристаллы, обладающие металлическим блеском, но она отличается хрупкостью и значительно хуже проводит тепло и электрический ток, чем обычные металлы.  Сурьму вводят в некоторые сплавы для придания им твердости. Сплав, состоящий из сурьмы, свинца и небольшого количества олова, называется типографским металлом или гартом и служит для изготовления типографского шрифта. Из сплава сурьмы со свинцом (5-15%  Sb) изготовляют пластины свинцовых аккумуляторов, листы и трубы для химической промышленности.  Сурьму применяют также как добавку к германию для придания ему определенных полупроводниковых свойств.  Сурьма образует соединения с металлами-антимониды. Некоторые из антимонидов, в частности AlSb, GaSb, InSb, обладают полупроводниковыми свойствами и используются в электронной промышленности. Сульфиды сурьмы As2S3  и As2S5 используются при производстве спичек и в резиновой промышленности. 

Висмут и его соединения.  

Висмут - блестящий розовато-белый металл. В чистом виде используется главным образом в качестве теплоносителя в энергетических ядерных реакторах. Сплав висмута со свинцом, оловом и кадмием плавится при 700С. Эти сплавы применяют, в частности, в автоматических огнетушителях, действие которых основано на расплавлении пробки, изготовленной из такого сплава. Кроме того, они используются как припои. 

На воздухе при нагревании висмут сгорает, образуя оксид Bi2O3.  В концентрированных азотной и серной кислотах  он растворяется

Bi + 4HNO3 = Bi(NО3)3 + NO( + 2H2O

 2Bi + 6H2SO4  = Bi2(SO4)3 + 3SO2( + 6H2O

Соединения висмута применяются в медицине и ветеринарии.                       

Свойства элементов  группы VIA

К элементам VI группы главной подгруппы относятся:  кислород, сера, селен, теллур и полоний (радиоактивен).  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

 O             S            Se          Te           

2s22p4   3s23p4    4s24p4    5s25p4        

-218.8    119.3       217      449.8         

             -183      444.6       685       990

Кислород и его соединения.

 Кислород - сильный окислитель и образует соединения со всеми химическими элементами, кроме гелия, неона и аргона.  С большинством элементов он взаимодействует непосредственно (кроме галогенов, золота и платины). Кислород применяют для интенсификации химических процессов во многих производства (например, в производстве серной и азотной кислот,  в доменном процессе).  Его используют для получения высоких температур (водородная или ацетиленовая горелки).  Смесь жидкого кислорода с твердыми горючими веществами (древесная мука, угольный порошок) используется при подрывных работах.

Сера и ее соединения

Сера встречается в природе как свободном состоянии (самородная сера), так и в различных соединениях (PbS, ZnS, Cu2S, FeS2).  Cера- типичный неметалл. Со многими металлами, например с медью, цинком, железом, сера соединяется непосредственно. Она соединяется также непосредственно почти со всеми неметаллами.  Сера широко используется  в резиновой промышленности для превращения каучука в резину (вулканизация каучука). Она применяется также для приготовления спичек, получения сероуглерода (растворитель) и т.д.  К важнейшим соединениям серы относится серная кислота (H2SO4).

Селен и теллур и их соединения
Селен и теллур мало распространены в природе. 

Селен-типичный полупроводник. Особенно важным свойством его как полупроводника является резкое увеличение электропроводности при освещении. На границе селена с металлическим проводником образуется запорный слой- участок цепи, способный пропускать электрический ток только в одном направлении. Теллур - тоже полупроводник, но его применение более ограничено. Селениды и теллуриды некоторых металлов также обладают полупроводниковыми свойствами и применяются в электронике.  Все соединения селена и теллура ядовиты. 

Лекция 7.  Свойства химических элементов VII-VIII группы.
План лекции
1.Общая характеристика элементов VII  группы (F, Cl, Mn, Br, Te, J , Re,At). Галогены. Хлор. Получение и физико-химические свойства хлора. Общая характеристика элементов VI группы Хророводород. Соляная кислота. Кислотные соединение хлора. 

2.Марганец. Соединение, физические свойства, получение. Окисление марганца.

3.Общая характеристика элементов  VIII  группы (He, Ne, Ar, Fe, Co, Ni ) Железо и его соединения. Получение, физико-химические свойства железа. Двух и трехвалентное железо. Чугун. Доменный процесс. Производство  стали. 

4.Кобальт. Физико-химические свойства.

Свойства элементов  группы VIIA

К элементам VII группы главной подгруппы относятся галогены:  фтор, хлор, бром, иод и астат (радиоактивен, в природе практически не встречается).  В представленной ниже таблице суммированы данные об электронном строении атомов этих элементов и температурах плавления и кипения (оС)

 F             Cl          Br          I           

2s22p5   3s23p5    4s24p5    5s25p5        

-219.6    -101        -7.3        113.6      

             -188.1     -34.1       59.2       185.5

В отличие от других галогенов, фтор в своих соединения всегда находится в степени окисленности -1.  Остальные галогены проявляют различные степени окисленности от -1 до +7. 

Все галогены обладают очень резким запахом. Вдыхание их даже в небольших количествах вызывает сильное раздражение дыхательных путей и воспаление слизистых оболочек, а более значительные количества галогенов могут вызвать тяжелое отравление. Галогены, вследствие их большой химической активности, находятся в природе исключительно в связанном состоянии - главным образом в виде солей галогеноводородных кислот.

Фтор встречается в природе чаще всего в виде минерала плавикового шпата CaF2, а также в минералах криолите Na3AlF6 (3NaF(AlF3) и фторапатите Сa5F(PO4)3. 

Важнейшим природным соединением хлора является хлорида натрия (поваренная соль) NaCl, а также минералы карнолит KCl(MgCl2(6H2O и сильвин KСl.

 Подобно хлору бром находится в природе преимущественно в виде солей калия, натрия и магния.

Иод добывают в основном из водорослей.

Свободные галогены проявляют чрезвычайно высокую химическую активность. Они вступают во взаимодействие почти со всеми  простыми веществами. 

Из всех элементов таблицы Менделеева самую высокую химическую активность проявляет фтор. Со многими неметаллами (H, I, Br, S, P, As, Sb, C, Si,B)  фтор взаимодействует на холоду; реакции протекают со взрывом или с образованием пламени. Во фторе горят даже пары воды

2F2 + 2H2O = 4HF + O2
 Непосредственно фтор не реагирует только с кислородом, азотом и углеродом (в виде алмаза).  

Свободный хлор тоже проявляет очень высокую химическую активность, хотя и меньшую, чем фтор. Он непосредственно взаимодействует со всеми простыми веществами, за исключением кислорода и азота. Медь, железо, олово и многие другие металлы сгорают в хлоре, образуя соответствующие соли. Химическая активность брома и иода меньше, чем хлора, но все же велика. 
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