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Предназначено для студентов бакалавриата I курса заочного обучения по направлению подготовки 260800 «Технология продукции и организация общественного питания».3 
Введение 
Дисциплина «Неорганическая химия», является частью естественнонаучного цикла дисциплин, изучаемых студентами технологического факультета по направлению подготовки 260800 «Технология продукции и организация общественного питания». 
Выпускники этой специальности должны уметь организовать технологический процесс производства полуфабрикатов, готовых блюд и кулинарных изделий, знать закономерности технологии и уметь оценить качество сырья, полуфабрикатов и вырабатываемой продукции. При кулинарной обработке продуктов в них происходят сложные термохимические процессы, без знания которых невозможно выбрать рациональные режимы обработки, уменьшить потери питательных, ароматических, вкусовых веществ и повысить качество пищи. Следовательно, технолог общественного питания должен хорошо знать ряд химических дисциплин – неорганическую, аналитическую, органическую, физическую и коллоидную химии. Неорганическая химия является первой из цикла изучаемых химических дисциплин. Рассматривая процессы, происходящие с продуктами растительного и животного происхождения при варке, вымачивании и обработке водными растворами различных минеральных веществ, надо знать теорию растворов: образование растворов, способы выражения концентраций, сильные и слабые электролиты (кислоты, основания, соли), кислотность среды (pH), буферные растворы, гидролиз солей; основы теории комплексоообразования; окислительно-восстановительные процессы. 
Качество блюд и кулинарных изделий определяется их составом, в том числе зависит и от наличия в них минеральных веществ, макро- и микроэлементов и от их оптимального соотношения. Поэтому студенту необходимо знать свойства основных химических элементов и их химических соединений, входящих в состав животных и растительных продуктов, и оказываемое ими влияние на человеческий организм, то есть необходимо знать основы неорганической химии. 
Рабочая программа по неорганической химии 
Тема 1. Введение. Основные понятия и законы химии 
Химия как наука о веществе и его превращениях. Влияние химических и физико-химических процессов на сохранность и качество готовых продуктов и полуфабрикатов. Химия и охрана окружающей среды. Значение химических дисциплин 4 
в подготовке инженеров-технологов общественного питания. Основные химические понятия: элемент, атом, молекула, моль, химический эквивалент. Основные законы химии: закон сохранения массы вещества, закон сохранения энергии, закон постоянства состава, закон объемных отношений, закон кратных отношений, закон Авогадро и следствия из него. Закон эквивалентов. 
Тема 2. Основные классы неорганических соединений 
Классификация неорганических соединений. Оксиды: определение, классификация оксидов, примеры (основные, амфотерные, несолеобразующие) и их химические свойства. Гидроксиды: кислоты, основания, амфотерные гидроксиды; определения, примеры, их диссоциация и химические свойства. Соли: средние, кислые, основные, комплексные, двойные, смешанные (примеры). Химические свойства средних, кислых и основных солей. Графические формулы кислот и солей. 
Тема 3. Строение атома и система химических элементов 
Основные сведения о строении атома. Строение атомных ядер. Изотопы. Современное понятие о химическом элементе. Двойственная корпускулярно-волновая природа электрона. Квантово-механическая модель атома. Уравнение Де Бройля. Характеристика поведения электрона в атоме (квантовые числа). Электронные оболочки атомов. 
S-, p-, d-, f-состояния электрона, формы электронных облаков. Размещение электронов в атомах. Принцип минимума энергии, принцип Паули и емкость оболочек, правило Хунда и порядок заполнения атомных орбиталей. Нормальное и возбужденное состояния атомов. 
Периодическая система Д. И. Менделеева. Диалектический характер периодического закона. Общенаучное значение периодического закона. Периодическая система элементов как естественная классификация элементов. Атомные радиусы элементов. Энергия ионизации и сродство к электрону. Электроотрицательность атомов химических элементов. 
Тема 4. Химическая связь и химическое строение молекул 
Валентность элементов. Типы химических связей между атомами (ионная, ковалентная, металлическая). Ковалентная связь, примеры. Обменный и донорно-5 
акцепторный механизм образования ковалентной связи. Характерные особенности ковалентной связи – насыщенность, направленность, поляризуемость. Неполярные и полярные ковалентные связи, примеры, σ- и π-связи. Метод валентных связей и гибридизация орбиталей. Ионная связь, примеры. Взаимодействие ионов в кристаллической решетке. Характерные особенности ионной связи (ненасыщенность и ненаправленность) на примере молекул поваренной соли (NaCl). 
Неполярные и полярные молекулы. Дипольный момент. Диполи постоянные и наведенные. 
Металлическая связь, ее характерные особенности. Межмолекулярные взаимодействия – ориентационное, индукционное и дисперсионное. 
Водородная связь. Роль водородной связи в процессах растворения и в биологических процессах. Влияние водородной связи на высокую растворимость сахара в воде. Типы кристаллических решеток – ионная, атомная, молекулярная и металлическая. Понятие о координационном числе. 
Тема 5. Химическая кинетика и химическое равновесие 
Скорость химических реакций и факторы, влияющие на нее. Понятие об энергии активации и активных молекулах. Влияние концентрации на скорость реакций. Закон действующих масс. Константа скорости реакции. Влияние температуры на скорость химической реакции. Закон Вант-Гоффа. Гомогенный и гетерогенный катализ. Катализ в биологических системах. Ферменты – катализаторы химических реакций, протекающих в пищеварительной системе, в крови и в клетках животных и человека. 
Тепловой эффект реакции. Экзотермические и эндотермические реакции. Тепловые эффекты процессов растворения (сахара, поваренной соли, соды и т. п.). 
Обратимые и необратимые реакции. Химическое равновесие. Константа химического равновесия. Подвижность равновесия. Смещение химического равновесия при изменении условий. Принцип Ле Шателье. 
Тема 6. Растворы 
Общие понятия о растворах и дисперсных системах. Растворы как гомогенные системы переменного состава. Жидкие растворы. Растворитель и растворяемое вещество. Растворимость в жидкостях твердых веществ, жидкостей и газов. Процесс растворения, диффузия растворенного вещества. Сольваты (гидраты). 6 
Взаимодействие растворенного вещества и растворителя. Насыщенные, ненасыщенные, пересыщенные, разбавленные, концентрированные растворы. Концентрация растворов и способы ее выражения. Водные растворы электролитов. Особенности воды как растворителя. Электролитическая диссоциация растворенных веществ. С. Аррениус, Д. И. Менделеев о природе растворов электролитов. Степень диссоциации электролита. Диссоциация кислот, оснований, солей и амфотерных соединений. Сильные и слабые электролиты. Состояние сильных и слабых электролитов в растворе. Кажущаяся степень диссоциации сильных электролитов. Понятие об активности. Равновесие в растворах слабых электролитов. Константа диссоциации. Закон разбавления Оствальда. Влияние одноименных ионов на диссоциацию слабых электролитов. Смещение ионных равновесий. Зависимость степени электролитической диссоциации от концентрации растворов и температуры. Использование растворов сильных электролитов (NaCl, Na2CO3, (NH4)2CO3, CuSO4, AgNO3, HCl, H2SO4 и т. п.) и слабых электролитов (NH4OH, CH3COOH, H2O2, H2S и т. п.) в технохимическом контроле полуфабрикатов и готовых изделий. 
Электролитическая диссоциация молекул воды. Ионное произведение воды. Концентрация водородных и гидроксильных ионов в нейтральных, кислых и щелочных растворах. Водородный и гидроксильный показатели среды (рН, рОН), индикаторы. Влияние рН на степень размягчения овощей и плодов в процессе тепловой кулинарной обработки. Влияние рН раствора на гидролиз сахарозы, содержащейся в пищевых продуктах. Значение рН как санитарного показателя. 
Гетерогенное равновесие. Произведение растворимости малорастворимых электролитов. Условия полного осаждения кальция оксалатом аммония при определении содержания молока методом Гросфельда. Реакции обмена в растворах электролитов. Реакция нейтрализации, ее использование при определении общей кислотности в полуфабрикатах и готовых блюдах. 
Гидролиз солей. Типичные случаи гидролиза солей. Константа и степень гидролиза. Ступенчатый характер гидролиза. Гидролиз солей, используемых в качестве реактивов в технохимическом контроле в общественном питании (Na2CO3, (NH4)2CO3, CuSO4, CH3COONa и т. п.).7 
Тема 7. Комплексные соединения 
Определение комплексных соединений. Состав: комплексообразователь, внутренняя и внешняя сферы, координационное число, лиганды. Основные типы комплексных соединений. Гидраты и кристаллогидраты, аммиакаты, двойные соли как комплексные соединения. Первичная диссоциация комплексных соединений. Вторичная диссоциация комплексных частиц. Константа нестойкости. Использование комплексных солей в качестве реактивов при анализе молока, муки, хлеба в котлетной массе и т. п. в технохимическом контроле полуфабрикатов и готовых изделий. Значение реакций комплексообразования в биологии. 
Тема 8. Окислительно-восстановительные процессы 
Степень окисления. Окислительно-восстановительные реакции, составление уравнений. Окислители и восстановители. Различные типы окислительно-восстановительных реакций и их электронные балансы. Электронно-ионные уравнения. Соединения, обладающие окислительно-восстановительной амфотерностью. 
Электролиз растворов и расплавов. Законы Фарадея. 
Электродные потенциалы металлов. Гальванический элемент. Водородный электрод и водородный нуль отсчета потенциалов. 
Стандартные окислительно-восстановительные потенциалы. Использование окислительно-восстановительных процессов при анализе молока, при определении спирта в коктейлях и крюшонах, при определении SO2 в сульфитированном картофеле и т. п. 
Тема 9. Общие свойства металлов 
Положение металлов в периодической системе элементов Д. И. Менделеева. Металлическая связь. Физические свойства металлов: теплопроводность, электропроводность, металлический блеск, плотность, прочность, пластичность. Легкоплавкие и тугоплавкие металлы. Химические свойства металлов, их сравнительная активность. Способы получения металлов. Коррозия металлических изделий и основные принципы борьбы с ней. 
Влияние микроэлементов (Fe, Cu, Mn, Zn, Co) на жизнедеятельность живых организмов. Разрушающее действие катионов Pb2+ и Cu2+ на витамин С. 8 
Использование солей свинца для обнаружения сероводорода, образующегося в результате распада белков в мясных и рыбных полуфабрикатах. 
Тема 10. Элементы I, II, III групп главных подгрупп 
периодической системы Д. И. Менделеева 
Строение электронных оболочек атомов. Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства. Использование соединений натрия (NaCl, NaHCO3) при изготовлении пищевых блюд и кулинарных изделий, применение соды. 
Наличие соединений кальция и магния в пищевых продуктах и их влияние на биохимические процессы. 
Жесткость природных вод. Происхождение жесткости воды. Карбонатная и некарбонатная жесткость. Методы смягчения воды. 
Алюминий. Получение алюминия. Его физические и химические свойства. Соединения алюминия и их свойства. 
Тема 11. Переходные металлы 
Хром. Свойства соединений хрома (III) и хрома (VI), природные соединения хрома. Применение соединений хрома. Применение хромата калия (K2CrO4) при определении поваренной соли методом Мора в рыбных, мясных полуфабрикатах и готовых изделиях. Применение дихромата калия (K2Cr2O7) при определении спирта в коктейлях и крюшонах. 
Марганец. Оксиды и гидроксиды марганца и их кислотно-основные свойства. Окислительно-восстановительные свойства соединений марганца. Природные соединения марганца. Влияние микроэлемента марганца на живые организмы. Использование перманганата калия в технохимическом анализе продуктов питания (при определении молока в напитках, кофе и какао). 
Железо, кобальт, никель. Свойства их оксидов и гидроксидов. Железо, его получение и свойства. Важнейшие соединения железа. Окислительно-восстановительные свойства железа. Комплексные соединения железа, кобальта и никеля. Использование соединений железа в технохимическом анализе продуктов питания (хлеба, муки, молока). Железо, кобальт, никель как микроэлементы и их влияние на жизнедеятельность животных и растений. 9 
Медь. Соединения меди и их свойства. Медь как микроэлемент, ее влияние на жизнедеятельность животных и растений. 
Цинк, ртуть. Их соединения и свойства. Ртутьсодержащие пестицидные препараты. Влияние микроэлемента цинка на жизнедеятельность животных и растений. 
Тема 12. Элементы IV, V, VI, VII групп главных подгрупп 
периодической системы Д. И. Менделеева 
Строение электронных оболочек атомов элементов IV–VII групп. Сравнительная физико-химическая характеристика элементов. Кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства элементов IV, V, VI, VII групп. Применение кислот HCl, H2SO4, H2SO3, HNO3 и их солей при контроле качества полуфабрикатов и готовых изделий в пищевой промышленности. Применение соединений брома и иода в медицине. Применение брома для синтеза некоторых пестицидов. Использование серной кислоты для получения фосфорных и азотных удобрений и инсектофунгицидов. 
Рекомендуемая литература 
Основная 
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7. Металлы-микроэлементы: Методические указания. – СПб.: ТЭИ, 1995. 
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Методические указания (№ 6–9) можно получить в лаборатории химии, ауд. 1319.10 
Последовательность изучения курса неорганической химии 
Работа студента над курсом неорганической химии слагается из следующих элементов: посещение установочных лекций, самостоятельное изучение материала по учебникам и учебным пособиям, выполнение контрольной работы с последующим собеседованием с преподавателем, выполнение лабораторного практикума, индивидуальные консультации, сдача экзамена по всему курсу. 
1. Лекции 
На лекциях по неорганической химии излагаются наиболее важные и трудные для усвоения вопросы, а также недостаточно освещенные в учебной литературе. Студенты прослушивают курс лекций по неорганической химии в период установочной сессии и получают задания на выполнение контрольных работ. Варианты контрольных работ и требования к их выполнению приведены на страннице 10. 
2. Самостоятельная работа 
Студенты самостоятельно прорабатывают материал по учебникам и учебным пособиям в соответствии с программой курса по неорганической химии и выполняют контрольную работу. Контрольная работа является формой методической помощи студентам при изучении курса. К выполнению контрольной работы следует приступить только тогда, когда будет изучена соответствующая часть курса. 
3. Лабораторный практикум 
В период лабораторно-экзаменационной сессии студенты отрабатывают на кафедре химии лабораторный практикум и проходят собеседование с преподавателем по выполненной контрольной работе. Лабораторный практикум является важной составной частью процесса изучения курса неорганической химии, его задачей является развитие у студента навыков экспериментирования, исследовательского подхода к изучению специальных дисциплин, логического химического мышления. 
4. Экзамен 
Студенты, выполнившие лабораторный практикум и контрольную работу, допускаются к экзамену по неорганической химии. На экзамене студент предъявляет зачтенную контрольную работу.11 
Варианты контрольных работ 
	Выбор варианта контрольной работы проводится по нижеприведенной таблице. В графе 1 помещены начальные буквы фамилии, имени, отчества студента, а в графах 2, 3, 4 – номера задач, соответствующие этим буквам. Начальная буква 
	Номер задач на начальную букву 

	фамилии 
	имени 
	отчества 

	А, Б 
	1, 11, 21 
	31, 41, 51 
	61, 71, 81 

	В, Г, Д 
	2, 12, 22 
	32, 42, 52 
	62, 72, 82 

	Е, Е, Ж, З 
	3, 13, 23 
	33, 43, 53 
	63, 73, 83 

	И, К 
	4, 14, 24 
	34, 44, 54 
	64, 74, 84 

	Л, М, Н 
	5, 15, 25 
	35, 45, 55 
	65, 75, 85 

	О, П, Р 
	6, 16, 26 
	36, 46, 56 
	66, 76, 86 

	С 
	7, 17, 27 
	37, 47, 57 
	67, 77, 87 

	Т, У,Ф 
	8, 18, 28 
	38, 48, 58 
	68, 78, 88 

	Х, Ц, Ч, Ш 
	9, 19, 29 
	39, 49, 59 
	69, 79, 89 

	Щ, Э, Ю, Я 
	10, 20, 30 
	40, 50, 60 
	70, 80, 90 





Тема 12. Элементы IV, V, VI, VII групп главных подгрупп
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Если контрольная работа по неорганической химии выполнена достаточно грамотно, студент допускается к собеседованию с преподавателем. Если же контрольная работа содержит существенные ошибки, ее необходимо выполнить повторно или исправить в соответствии с замечаниями рецензента. Исправления следует выполнять в конце тетради, а не в рецензированном тексте.
Методические указания к решению типовых задач
Прежде чем приступить к решению задачи, следует изучить по учебнику и методическим указаниям соответствующие разделы курса, ознакомиться с принятыми способами выражений и обозначений концентрации; уметь осуществлять различные расчеты для приготовления и разбавления растворов; производить переход от одних способов выражения концентрации к другим и т. п.
Понятие об эквивалентах
В кислотно-основных реакциях под эквивалентом понимают такое весовое количество вещества, которое взаимодействует с одним молем атомов водорода или замещает такое же количество моль-атомов водорода в реакциях.
Масса одного моль-эквивалента вещества называется эквивалентной массой и выражается в г / моль. Эквивалентные массы различных веществ вычисляют по следующим правилам:
Эквивалентная масса кислоты равна молярной массе, деленной на основность кислоты (число атомов водорода):
;моль/г 1MЭ)HCl(HCl= ()моль/г 2MЭ4242SOHSOH=.
Эквивалентная масса основания равна молярной массе, деленной на число гидроксогрупп (или валентность металла):
();моль/г 1MЭNaOHNaOH= ().моль/г 2MЭ22)OH(Ca)OH(Сa=
Эквивалент соли равен молярной массе соли, деленной на произведение валентности металла и числа атомов металла:
()()моль/г 2M21MЭ323232CONaCONaCONa=⋅=.
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Число, на которое надо разделить молярную массу, чтобы получить величину эквивалента, называется числом эквивалентности (Ζ):
();1HCl=Ζ ()232CONa=Ζ и т. д.
−Ζ=1f фактор эквивалентности:
();1fHCl= ().21f32CONa=
Эквивалентная масса кислоты, основания и соли может меняться в зависимости от реакции, в которой участвует вещество:
H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O
(),моль/г 1MЭ4242SOHSOH=
так как в результате реакции замещается только один моль-ион водорода серной кислоты.
H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4+ 2H2O
(),моль/г 2MЭ4242SOHSOH=
так как в реакции участвуют два моль-иона водорода кислоты.
По закону эквивалентов вещества взаимодействуют между собой в количествах, пропорциональных их эквивалентам.
Способы выражения концентрации растворов
Рассмотрим наиболее часто используемые способы численного выражения концентрации растворов: массовая доля растворенного вещества (ω), молярная концентрация (См), нормальная концентрация (Сн).
1. Массовая доля (ω) – это отношение массы растворенного вещества к массе раствора:
.е.д mmрарв−=ω,
где mв – масса растворенного вещества;
mр-ра – масса раствора.
Массовую долю (ω) растворенного вещества обычно выражают в долях единицы (д. е.) или в процентах:
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ω%100%врраmm−=⋅
Современному термину «массовая доля» в процентах соответствует по старой терминологии «процентная концентрация» (С %).
Процентная концентрация (С %) показывает, сколько граммов растворенного вещества содержится в 100 г раствора. Например, 10 % NaOH – десятипроцентный раствор гидроксида натрия означает, что в 100 г раствора содержится 10 г NaOH и 90 г воды.
2. Молярная концентрация (См)
Молярная концентрация показывает, сколько молей растворенного вещества содержится в 1 л раствора:
;л/моль VnСМ=
где n – число молей растворенного вещества;
V – объем раствора в литрах,
или л/моль VMmСМ⋅=, так как Mmn=,
где m – масса растворенного вещества;
М – молярная масса растворенного вещества, г / моль;
V – объем раствора, л.
Раствор, в 1 л которого содержится 1 моль растворенного вещества, называется одномолярным или молярным и обозначается 1М.
1М Н2SO4 – одномолярный раствор серной кислоты показывает, что в 1 л такого раствора содержится 1 моль Н2SO4.
Если в 1 литре раствора содержится 0,1 моля серной кислоты, то такой раствор называется децимолярным раствором серной кислоты (записывают – 0,1M H2SO4).
3. Нормальная концентрация (Сн) или молярная концентрация эквивалентов
Нормальная концентрация (Сн) показывает, сколько моль-эквивалентов растворенного вещества содержится в 1 л раствора:
−=л/эквмольл/экв VnнС)э(,
где n(э) – число моль-эквивалентов растворенного вещества;
V – объем раствора, л.
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или л/эквVЭmСн⋅=, так как эmnэ=,
где m – масса растворенного вещества, г;
Э – эквивалентная масса растворенного вещества, г/моль;
V – объем раствора, л.
Раствор, в 1 л которого содержится один моль-эквивалент растворенного вещества, называется однонормальным или нормальным и обозначается 1н.
1н Н2SO4 – однонормальный раствор серной кислоты показывает, что в 1 л раствора содержится 1 моль-эквивалент H2SO4 (Э= 1/2 M H2SO4).
0,1н Н2SO4 – децинормальный раствор серной кислоты и 0,01н Н2SO4 – сантинормальный раствор серной кислоты показывают, что в 1 литре раствора содержится соответственно 0,1 и 0,01 моль-эквивалента растворенного вещества.
Сравнение формул для определения молярной и нормальной концентрации:
VMmСM⋅= и VЭmСH⋅=
показывает, что если эквивалент растворенного вещества равен его молярной массе (Э=М г/моль), молярная и нормальная концентрации растворов численно совпадают. Это относится к растворам одноосновных кислот (HCl, HNO3 и т. п.), однокислотных оснований (NaOH, KOH и т. п.), а также к растворам солей, катионы и анионы которых однозарядны (KCl, NaNO3 и т. п.).
Например, 1M HCl = 1н HCl; 0,1M NaOH = 0,1н NaOH; 2М NaNO3=2н NaNO3.
Если же эквивалент растворенного вещества не равен его молярной массе, то нормальная концентрация его раствора во столько раз выше молярной, во сколько раз эквивалент вещества меньше 1 моля:
СмCн⋅Ζ=.
Таким образом, чтобы перейти от молярной концентрации раствора к нормальной, надо умножить величину См на число эквивалентности (Z).
Например, 1М H2SO4= 2Н H2SO4, так как
;2MЭ42SOH= 2=Ζ .
При переходе от нормальной концентрации к молярной надо разделить величину Сн на число эквивалентности (Z).
Например, 2Н BaCl2 = 1M BaCl2 , так как
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;2MЭ2BaCl= 2=Ζ.
Примеры решения типовых задач
Пример 1. Какой объем воды надо прибавить к 100 мл 20 % раствора H2SO4 (ρ = 1,14 г / мл), чтобы получить 5 % раствор?
Решение:
1. Найдем массу 100 мл 20 % раствора H2SO4:
mp' = v · ρ = 100 · 1,14 = 114 г.
2. Найдем массу чистой H2SO4, содержащейся в 114 г 20 % раствора H2SO4:
%,100'mm%pв⋅=ω %100'm%mрв⋅ω=
42вSOH г 8,2210011420m=⋅=.
3. Так как при разбавлении раствора масса чистой H2SO4 остается постоянной, то можно определить массу второго раствора, зная его массовую долю:
%,100"mm'%'рв⋅=ω %%100m''mвpω⋅=,
г 45651008,22''mp=⋅=.
4. Теперь можно найти массу добавленной воды:
.г342114456'm ''mmppOH2=−=−=
5. Так как плотность воды ,мл/г 1OH2=ρ то ρ=mVOH2.
.мл 342мл/г 1г 342VOH2==
Ответ: Надо прибавить 342 мл Н2О.
Пример 2. Вычислить молярную (См) и нормальную (Сн) концентрации 49 % раствора Н3РО4 ()мл/г 33,1=ρ .
Решение:
Примем, что объем раствора Н3РО4 равен 1 л.
1. Найдем массу 1 л раствора Н3РО4:
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.г 133033,11000Vmp=⋅=ρ⋅=
2. Найдем массу чистого вещества Н3РО4 в 1 л 49 % раствора Н3РО4:
%,100mm%рв⋅=ω %100m%mрв⋅ω=,
43вРОН г 7,651100133049m=⋅=.
3. Найдем молярную концентрацию См Н3РО4 по формуле:
л/моль VnCм= или VMmСм⋅=.
M(Н3РО4) =98 г/моль,
моль/л 65,61987,651Cм=⋅=.
4. Найдем нормальную концентрацию Сн:
Ζ⋅=мнСC.
;3MЭ43POH= 3=Ζ
(
число эквивалентности)
Сн = 6,65 · 3 = 19,95 экв/л.
Ответ: СМ= 6,65 моль/л; СН = 19,95 экв/л.
Ионное произведение воды
Вычисление рН растворов сильных и слабых кислот и оснований
Вода является слабым электролитом и незначительно диссоциирует:
Н2О ⇔ Н+ + ОН-
16108,1O2HOHHдК−⋅=−⋅+=
 при t = 25 0С.
Так как степень электролитической диссоциации воды очень мала, то равновесную концентрацию недиссоциированной воды можно считать постоянной.
−⋅+=⋅OHHO2HдК = const = Кв.
Для воды и ее растворов произведение концентрации ионов Н+ и ОН- – величина постоянная при данной температуре, называемая ионным произведением воды Кв.
При t = 25 ºС ионное произведение воды равно 1 · 10-14.
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Кв=[H+]·[OH-] = 10-14.
Так как ионное произведение воды не равно нулю, то в любом водном растворе есть как ионы Н+, так и ионы ОН- .
В нейтральной среде [H+] = [OH-] = 10-7 моль-ион/л.
В кислой среде [H+] > [OH-]
[H+] > 10-7 моль-ион/л.
В щелочной среде [H+] < [OH-]
[H+] < 10-7 моль-ион/л.
Для удобства характеристики кислотности среды введены понятия: водородный показатель (рН) и гидроксильный показатель (pOH).
Водородный показатель рН – отрицательный десятичный логарифм концентрации ионов водорода: рН = -lg[H+], [H+]=10-pH.
Гидроксильный показатель pOH: pOH = -lg[OH-], [OH-]=10-pOH.
В нейтральной среде рН =7.
В кислой среде рН < 7.
В щелочной среде pH > 7.
Прологарифмировав ионное произведение воды и умножив обе части равенства на -1, получим: -lg[H+] -lg[OH-] = -lg10-14 или рН + рОН =14.
Для определения рН раствора концентрация электролита должна быть выражена в моль / л. Если концентрация выражена в других единицах, необходимо сделать перевод. Так как сильные электролиты полностью диссоциируют на ионы, то для сильных одноосновных кислот [H+]=См кислоты, а для сильных однокислотных оснований [OH-]=Cм основания. Слабые электролиты диссоциируют незначительно. Концентрация ионов H+ для слабых кислот и концентрация ионов OH- для слабых оснований зависит от числа продиссоциировавших молекул. Исходя из степени диссоциации слабого электролита мC'C=α и закона разбавления Оствальда в приближенной формуле ,СКмд≈α можно показать, что для слабой кислоты мдСК'C]H[⋅==+.
Аналогично для слабого основания: мСдК'C]OH[⋅==−.


Примеры решения типовых задач
Пример 1. Определить рН 0,005М раствора HNO2. Кд= 5 · 10-4
Решение:
HNO2 ⇔ H+ + NO2-
См = 0,005M HNO2 = 5·10-3 моль/л.
Так как HNO2 – слабая кислота, то л/ионм106,1105,2105105CK]H[3634мд−⋅=⋅=⋅⋅⋅=⋅=−−−−+
рН = -lg [H+] = - lg 1,6 · 10-3 = 3 – lg 1,6 = 2,8.
Ответ: рН = 2,8.
Пример 2. Сколько граммов едкого калия содержится в 3 л раствора, рН которого равен 11?
Решение:
KOH → K+ + OH-
рН = 11, pOH = 14 – pH = 3
[OH-] = 10-pOH = 10-3 моль-ион/л.
Так как KOH сильное основание, то См = [OH-] = 10-3 моль-ион/л.
.л/мольVMmCм⋅= M(KOH) = 56 г/моль
m(KOH) = Cм · M · v = 10-3 · 56 · 3 =0,168 г.
Ответ: в 3 литрах раствора содержится 0,168 г KOH.
Растворы электролитов
По степени диссоциации все электролиты можно разделить на сильные и слабые. Сильные электролиты в водных растворах полностью диссоциируют на ионы. Для них истинная степень диссоциации αист =100 %, а кажущаяся степень диссоциации αкаж >30 %. К ним относятся сильные кислоты, сильные основания и почти все соли. При написании уравнения диссоциации для сильных электролитов ставят одну стрелку «→», которая указывает на полную диссоциацию электролита. Например,
HJ → H+ + J-, K2CO3 → 2K+ + CO32-.

Слабые электролиты диссоциируют незначительно, и между ионами и непродиссоциировавшими молекулами устанавливается равновесие, поэтому при написании уравнения диссоциации ставят знак «⇔».
Например, одноосновная азотистая кислота диссоциирует по уравнению:
HNO2 ⇔ H+ + NO2- .
А двухосновная сероводородная кислота H2S диссоциирует ступенчато:
I ст H2S⇔H+ + HS-
II ст HS- ⇔ H+ + S2-.
Двухкислотное основание гидроксид никеля (II) диссоциирует ступенчато по уравнениям:
I cт Ni(OH)2 ⇔ NiOH+ + OH-
II ст. NiOH+ ⇔ Ni2+ + OH-.
Кислые соли диссоциируют как сильный электролит на катион металла и гидроанион (кислый кислотный остаток), например, NaHSiO3 → Na+ + HSiO3- ;
гидроанион диссоциирует как слабый электролит: HSiO3- ⇔ H+ + SiO32-.
Основные соли диссоциируют как сильный электролит на анион кислотного остатка и сложный гидроксокатион.
Например, NiOHCl → NiOH+ + Cl- ; гидроксокатион диссоциирует как слабый электролит: NiOH+ ⇔ Ni2+ + OH-.



Контрольные задания
I. Номенклатура солей и графические формулы
Составить все теоретически возможные уравнения реакций, назвать полученные соли и привести их графические формулы.
1. Ортомышьяковая кислота + гидроксид меди (II) =
2. Серная кислота + гидроксид хрома (III) =
3. Ортосурьмяная кислота + гидроксид железа (II) =
4. Сернистая кислота + гидроксид железа (III) =
5. Ортофосфорная кислота + гидроксид магния =
6. Угольная кислота + гидроксид магния =
7. Сернистая кислота + гидроксид алюминия =
8. Угольная кислота + гидроксид железа (III) =
9. Ортомышьяковая кислота + гидроксид натрия =
10. Кремниевая кислота + гидроксид алюминия =
II. Строение атома. Химическая связь
11. Квантовый характер излучения и поглощения энергии. Квантовые числа, характеризующие состояние электрона в атоме. Какие значения имеют квантовые числа (n, l, m) для внешнего электрона атома рубидия?
12. Ковалентная связь. Насыщенность, направленность и поляризуемость ковалентной связи. Используя метод валентных связей, составьте схемы строения молекул NH3, H2S.
13. Какие элементы в периодической системе носят название s-, p-, d-, f-элементов? Привести примеры. В чем заключается принцип минимума энергии, принцип Паули и правило Хунда?
14. Какие из приведенных ниже веществ имеют ионную связь: CaCl2, HCl, H2, NaBr? Сущность ионной связи и ее характерные особенности.
15. Что называется энергией ионизации и сродством к электрону? Что такое электроотрицательность? Как изменяются эти величины у элементов главных подгрупп с увеличением порядкового номера в периоде? Как изменяются эти величины с увеличением порядкового номера в группе?
16. Какие из приведенных ниже веществ имеют ковалентную связь: NaCl, Br2, NO2, HCl, CaF2? В каких молекулах связь является полярной? Дайте краткое пояснение. Составьте схемы строения молекул Br2 и HCl.
17. Молекулы H2O и CO2 содержат по две полярные связи каждая. Почему молекула H2O полярна, а СO2 неполярна? Используя метод валентных связей, составьте схемы строения данных молекул.
18. Какие валентные состояния возможны для атомов азота, фтора и серы? Напишите соответствующие электронные формулы. Используя метод валентных связей, составьте схемы строения молекул HCl, H2O, N2.
19. Водородная связь. Разобрать на примерах HF и H2O. Объяснить различие в свойствах HF и других галогеноводородов.
20. Какие валентные состояния возможны для атома углерода? Напишите соответствующие электронные формулы. Используя метод валентных связей, составьте схемы строения молекул CH4, C2H4, C2H2.
III. Химическое равновесие
Напишите выражения констант равновесия (Кр) для приведенных ниже систем и укажите смещение равновесия при изменении условий. Дайте определение закона действующих масс и принципа Ле-Шателье
21. В какую сторону сместится равновесие:
а) при повышении температуры;
б) при повышении давления?
2CO + O2 ⇔ 2CO2 + Q.
22. В какую сторону сместится равновесие реакции:
а) при увеличении давления;
б) при уменьшении концентрации водорода?
H2 + S(тв) ⇔ H2S + Q.
23. Как повлияет на равновесие данной реакции:
а) понижение температуры;
б) понижение давления?
2NO + O2 ⇔ 2NO2 – Q.
24. В какую сторону сместится равновесие реакции:
а) при понижении давления;
б) при повышении температуры?
2SO3 ⇔ 2SO2 +O2 – Q.
25. Как влияет на равновесие реакции:
а) повышение давления;
б) понижение температуры?
СO2 + C(тв) ⇔ 2CO – Q.
26. Как влияют понижение температуры и давления на состояние данного равновесия?
3H2 + N2 ⇔ 2NH3 + Q.
27. В какую сторону сместится равновесие данной реакции:
а) при понижении давления;
б) при увеличении концентрации водорода?
2HJ ⇔ H2 + J2(тв).
а) при увеличении концентрации веществ: N2O4;
б) при увеличении давления?
2NO2 ⇔ N2O4 + Q.
29. Как влияет на равновесие данной реакции:
а) повышение температуры;
б) уменьшение давления?
2NOCl ⇔ 2NO + Cl2 + Q.
30. В какую сторону сместится равновесие реакции:
а) при понижении давления;
б) при увеличении концентрации веществ: H2, CO?
H2 + CO2 ⇔ CO + H2O (газ).
IV. Способы выражения концентраци растворов
Водородный показатель (рН)
31. а) Определить нормальную и молярную концентрацию 2 % раствора KNO2 (ρ =1,011 г/мл). Сколько граммов нитрита калия надо взять для приготовления 500 мл 2 %-го раствора KNO2? В пищевой промышленности нитрит калия применяется для консервирования продуктов.
б) Сколько граммов едкого натра надо прибавить к 1 л воды, чтобы рН раствора стал равным 10?
32. а) Какой объем 1,5 %-го раствора FeSO4 (ρ = 1,013 г/мл) можно приготовить из 2 л 20 %-го раствора FeSO4 (ρ = 1,213 г/мл) при разбавлении его водой? Растворы FeSO4 применяют для борьбы с вредителями растений.
б) Сколько граммов соляной кислоты надо добавить к 1 л воды, чтобы рН раствора стал равным 2?
33. а) Сколько граммов гидросульфита натрия надо взять для приготовления 15 л 5 %-го раствора (ρ = 1,037 г/мл)? Чему равна нормальная концентрация раствора? В общественном питании для хранения очищенного картофеля производится его обработка раствором гидросульфита натрия.
б) Сколько граммов едкого калия содержится в 2 л раствора, рН которого равен 12?
34. а) Сколько граммов NaOH надо взять для приготовления 500 мл 10 %-го раствора? Определить нормальную концентрацию 10 %-го раствора NaOH (ρ = 1,1 г/мл).
б) Во сколько раз надо увеличить или уменьшить концентрацию ионов водорода в растворе для того, чтобы величина рН раствора уменьшилась на 3 единицы?
35. а) Определить молярную, нормальную и процентную концентрацию раствора (NH4)2C2O4, если в 2 л воды растворено 62 г соли (ρ = 1г/мл).
При определении содержания кальция в молоке используется оксалат аммония.
б) Сколько граммов едкого натра содержится в 2 л раствора, рН которого равен 11?
36. а) Чему равна нормальная и молярная концентрация 8 %-го раствора ацетата свинца (ρ = 1,06 г/мл)? При определении сероводорода, образующегося при глубоком гнилостном распаде белка, используют растворы ацетата свинца (II).
б) Сколько граммов HNO3 содержится в 500 мл раствора, рН которого равен 2 ?
37. а) Сколько миллилитров уксусной эссенции (80 % СН3СООH), имеющей плотность 1,070 г/мл, надо взять, чтобы приготовить 3 л маринада грибов (1,5 % СН3СООH) с плотностью 1,019 г/мл?
б) Чему равен рН 0,4М раствора синильной кислоты (КHCN = 5 · 10-10)?
38. а) Сколько граммов сульфата меди надо взять для приготовления 600 г 18 %-го раствора (ρ = 1,2 г/мл)? Определить молярную и нормальную концентрации полученного раствора.
б) Чему равен рН 2М раствора гидроксида аммония: (5OHNH108,1K4−⋅=)?
39. а) Определить молярную, нормальную и процентную концентрации раствора соды, если в 5 л воды растворено 265 г Na2CO3. В быту широко применяют соду в качестве моющего средства.
б) Во сколько раз нужно увеличить или уменьшить концентрацию ионов водорода в растворе для того, чтобы величина рН раствора увеличилась на 2 единицы?
40. а) Какой объем воды надо прибавить к 500 мл 20 %-го раствора поваренной соли (ρ = 1,164 г/мл), чтобы получить 6 %-й раствор, используемый для засолки огурцов (ρ = 1,042 г/мл)?
б) Чему равен рН 4М раствора уксусной кислоты: (5COOHCH108,1K3−⋅=) ?
V. Растворы электролитов
Напишите следующие определения: электролиты, электролитическая диссоциация и степень диссоциации (α). Какие электролиты по степени диссоциации относятся к сильным, какие – к слабым? Выбрать, какие из приведенных в вашем варианте веществ являются сильными, а какие слабыми электролитами? Дайте название каждого электролита и напишите его диссоциацию. Для слабых многоосновных кислот и слабых многокислотных оснований напишите ступенчатую диссоциацию и выражения константы диссоциации КД для каждой ступени.
41. HClO4, H2CO3, KOH, Fe(OH)3, (CuOH)2SO4, KH2SbO4.
42. H3PO4, H2SO4, NH4OH, Ba(OH)2, FeOHCl2, K2CrO4.
43. HCl, H2SO3, Mg(OH)2, NaOH, K2HPO4, Na2SO4.
44. H2S, HMnO4, LiOH, Cu(OH)2, Al(NO3)3, NaHSO3.
45. HNO3, H3AsO4, Fe(OH)2, Ca(OH)2, MgOHCl, Cr2(SO4)3.
46. H2SiO3, HBr, KOH, Mn(OH)2, CrOH(NO3)2, Cu(NO3)2.
47. H2SO4, CH3COOH, Ba(OH)2, Mg(OH)2, K3PO4, NaHCO3.
48. H2CO3, HJ, NaOH, Fe(OH)3, Na2HAsO4, K2Cr2O7.
49. HBr, H3SbO4, Cu(OH)2, Sr(OH)2, Na2СO3, CuOHNO3.
50. H3PO4, HNO3, LiOH, NH4OH, FeBr3, KHSO3.
VI. Гидролиз солей
Написать уравнения реакций гидролиза солей всех возможных ступеней в молекулярной и ионной форме, указать кислотность среды.
Вывести константу гидролиза (Кг).
Указать, как можно усилить и как подавить гидролиз данной соли.
51. а) Na2CO3 + H2O⇔ б) (NH4)3AsO4 + H2O ⇔
52. а) K2SiO3 + H2O ⇔ б) (NH4)2CO3 + H2O ⇔
53. а) CuSO4 + H2O ⇔ б) (NH4)2S + H2O ⇔
54. а) Al(NO3)3 + H2O ⇔ б) (NH4)2SO3 + H2O ⇔
55. а) MnCl2 + H2O ⇔ б) (NH4)3PO4 + H2O ⇔
56. а) K2SO3 +H2O ⇔ б) AlCl3 + H2O ⇔
57. а) Na3AsO4 + H2O ⇔ б) Zn(NO3)2 + H2O ⇔
58. а) Na2S + H2O ⇔ б) Fe(CH3COO)3 + H2O ⇔
59. а) FeSO4 + H2O ⇔ б) Na3PO4 + H2O ⇔
60. а) (NH4)2SO4 + H2O ⇔ б) CrCl3 + H2O ⇔
VII. Окислительно-восстановительные реакции
Для определения качества пищевых продуктов широко используют окислительно-восстановительные реакции.
Составьте уравнения следующих окислительно-восстановительных реакций с использованием метода электронного баланса и укажите окислитель и восстановитель.
61. a) KMnO4 + Na2SO3 + H2O =
б) K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 =
62. a) KMnO4 + KNO2 + H2SO4 =
б) KMnO4 + Na2SO3 +KOH =
63. a) KMnO4 + NaNO2 + H2O =
б) K2Cr2O7 + H2O2 + H2SO4 =
64. a) KMnO4 + KCl + H2SO4 =
б) P+ HNO3 + H2O =
65. a) K2Cr2O7 + NaJ + H2SO4 =
б) KMnO4 + H2S + H2SO4 =
66. a) KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 =
б) СrCl3 + Br2 + NaOH =
67. a) NaNO2 + KJ + CH3COOH =
б) KMnO4 + HCl =
68.a) KMnO4 + H2O2 + H2SO4 =
б) K2Cr2O7 + NaNO2 + H2SO4 =
69. a) KMnO4 + KJ + H2SO4 =
б) SO2 + Cl2 + H2O =
70. a) KMnO4 + K2S + H2SO4 =
б) CrCl3 + H2O2 + KOH =
VIII. Комплексные соединения
71. Гидроксиды цинка и никеля (Zn(OH)2) и (Ni(OH)2) хорошо растворяются в водном растворе аммиака с образованием комплексных соединений – аммиакатов; при
этом координационное число Zn2+ равно 4, а Ni2+ равно 6. Напишите соответствующие аммиакаты, назовите их. Составьте уравнения первичной и вторичной диссоциации и выражения констант нестойкости комплексных ионов.
72. При добыче золота его отделяют от измельченной кварцевой породы растворением в цианиде натрия: 4Au + 8NaCN + O2 + 2H2O = 4Na[Au(CN)2] + 4NaOH. Из полученного раствора золото восстанавливают цинком, получая комплексное соединение Na2[Zn(CN)4]. Составьте соответствующее уравнение реакции. Назовите указанные комплексные соединения, напишите уравнения их первичной и вторичной диссоциации и константы нестойкости комплексных ионов.
73. Комплексное соединение Na3[AlF6] применяют при получении алюминия электролизом расплава глинозёма Al2O3 в криолите Na3[AlF6], Назовите данное комплексное соединение, разберите по составу. Напишите уравнение его диссоциации и константу нестойкости комплексного иона.
74. Платина растворяется в «царской водке» с образованием комплексного соединения H2[PtCl6]. Составьте уравнение этой реакции, назовите комплексное соединение, напишите уравнения первичной и вторичной диссоциации и константу нестойкости комплексного иона.

75. Малорастворимые в воде соединения Cu(OH)2 и AgCl легко растворяются в растворе аммиака с образованием комплексных соединений [Cu(NH3)4](OH)2 и [Ag(NH3)2]Cl. Составьте соответствующие уравнения реакций и назовите полученные комплексные соединения. Напишите уравнения первичной и вторичной диссоциации данных комплексных соединений, а также выражения констант нестойкости комплексных ионов.
76. При действии на раствор соли железа (II) избытком цианида калия получают комплексную соль K4[Fe(CN)6], которая дает характерную реакцию на ионы Fe3+ в растворах с образованием осадка берлинской лазури. Напишите соответствующие уравнения реакций в молекулярном и ионном виде. Напишите уравнения первичной и вторичной диссоциации соли K4[Fe(CN)6], выражение константы нестойкости комплексного иона, а также названия комплексных соединений.
77. Растворение металлического цинка в щелочах протекает с образованием комплексного соединения Na2[Zn(OH)4]. Составьте уравнение этой реакции, назовите комплексное соединение, напишите уравнения первичной и вторичной диссоциации и константу нестойкости комплексного иона.

78. Медный купорос CuSO4·5H2O и железный купорос FeSO4·7H2O применяют для антисептической обработки древесины. Запишите эти соли в виде комплексных соединений и назовите их. Напишите уравнения первичной и вторичной диссоциации и соответствующие константы нестойкости комплексных ионов.
79. Частным случаем комплексных соединений являются кристаллогидраты. Их называют аквакомплексами. Лигандами в комплексном ионе являются молекулы воды. Напишите формулы комплексных соединений для кристаллогидратов: CuSO4 · 5H2O, CrCl3 · 6H2O и NiSO4 · 7H2O. Назовите эти комплексные соединения и разберите их по составу. Напишите первичную и вторичную диссоциации и константу нестойкости для комплексных ионов.
80. Для определения хлеба в котлетной массе используют растворы комплексных солей K4[Fe(CN)6] и K3[Fe(CN)6]. Назовите эти соли, разберите их по составу, напишите уравнения первичной и вторичной диссоциаций и соответствующие константы нестойкости комплексных ионов.
IX. Реакции химических превращений
Составьте уравнения реакций, протекающих при осуществлении следующих превращений:
81. а) Fe → FeCl2 → FeCl3 → Fe(OH)3 → Fe2O3
б) NH4NO2 → N2 → NH3 → NH4NO3 → N2O
82. a) Be → BeCl2 → Be(OH)2 → Na2 BeO2 → BeSO4
б) СrCl3 →Cr(OH)3 → NaCrO2 → Na2CrO4 → Na2Cr2O7
83. a) Cu → Cu(NO3)2 → CuO → Cu → CuCl2
б) Al → NaAlO2 → AlCl3 → Al(OH)3 → KAlO2
84. a) Zn → Na2ZnO2 → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Zn(NO3)2 → ZnO
б) Mn → MnCl2 → Mn(OH)2 → MnО(OH)2 → MnCl2
85. а) NH3 → NO → NO2 → HNO3 → AgNO3 → NO2
б) Ba → BaO → Ba3(PO4)2 → BaHPO4 → Ba3(PO4)2
86. a) P → H3PO4 → Ca(H2PO4)2 → Ca3(PO4)2 → P
б) Al → Al2O3 → NaAlO2 → Al(NO3)3 → Al(OH)3 → NaAlO2
87. a) FeS2 → SO2 → SO3 → Na2SO4 → BaSO4
[bookmark: _GoBack]б) Ca → Ca(NO3)2 → Ca(NO2)2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2
88. a) Zn → Zn(NO3)2 → ZnO → K2ZnO2 → Zn(NO3)2
б) N2 → NH3 → NO → NO2 → HNO3 → NH4NO3
89. a) Cr2O3 →NaCrO2 → CrCl3 → Na2CrO4 → Na2 Cr2O7
б) Ag → AgNO3 → Ag →AgCl → [Ag(NH3)2]Cl
90. а) Cu → CuCl2 → Cu(NO3)2 → Cu(OH)2 → CuO
б) ВaCO3 → Ba(HCO3)2 → BaCO3 → BaO → Ba(HCO3)2
X. Основные вопросы по неорганической химии
(для подготовки студентов к экзамену)
1. Атом, молекула, моль, эквивалент. Закон Авогадро. Молярный объем. Число Авогадро.
2. Основные законы химического взаимодействия. Закон эквивалентов. Закон постоянства состава. Закон кратных отношений. Ограниченность этих законов.
3. Развитие и современное состояние законов сохранения массы и энергии. Соотношение Эйнштейна. Дефект массы.
4. Объемные соотношения при взаимодействии газообразных веществ. Закон Гей-Люссака. Закон Авогадро.
5. Планетарное строение атома. Понятие о квантовых числах. Число возможных энергетических состояний электрона. Волновые свойства электрона. Понятие об электронном облаке.
6. Многоэлектронные атомы. Порядок заполнения электронных оболочек атомов. Принцип минимума энергии, принцип Паули, правило Хунда.
7. Периодическая система Д. И. Менделеева. Структура периодической системы; s -, р -, d -, f-элементы.
8. Энергия ионизации и сродства к электрону. Электроотрицательность элементов.
9. Типы связей между атомами в молекулах: ковалентная, ионная, металлическая. Сущность ковалентной связи. Механизмы образования ковалентной связи (обменный, донорно-акцепторный). Полярные и неполярные ковалентные типы связи. Особенности ковалентной связи: насыщаемость, направленность, поляризуемость, σ- и π-связи. Гибридизация.
10. Неполярные и полярные молекулы. Дипольный момент. Диполи постоянные и наведенные.
11. Ионная связь и ее свойства. Типы кристаллических решеток.
12. Межмолекулярные взаимодействия: ориентационное, поляризационное, дисперсионное. Водородная связь. Молекулярные кристаллические решетки.
13. Скорость химических реакций и факторы, влияющие на нее. Закон действующих масс. Константа скорости реакции. Понятие об активных молекулах и энергии активации.
14. Гомогенный и гетерогенный катализ. Образование промежуточных соединений в катализе. Адсорбция и ее роль в гетерогенном катализе. Примеры.
15. Обратимые и необратимые реакции. Химическое равновесие. Константа равновесия. Принцип Ле-Шателье.
16. Растворы. Физическая и химическая теории растворов. Гидраты и сольваты. Концентрация растворов и способы ее выражения. Насыщенные и пересыщенные растворы. Растворимость. Влияние температуры и давления на растворимость твердых, жидких и газообразных веществ в жидкости.
17. Теория электролитической диссоциации. Слабые электролиты. Константа диссоциации слабых электролитов. Ступенчатая диссоциация. Влияние одноименного иона на диссоциацию слабого электролита. Кажущаяся степень диссоциации слабых электролитов. Состояние сильных электролитов в растворах. Понятие об активности и коэффициенте активности.
18. Ионные реакции и условия, определяющие их направления. Реакция нейтрализации.
19. Ионное произведение воды. Водородный и гидроксильный показатели.
20. Гетерогенные равновесия. Произведение растворимости (ПР).
21. Амфотерные оксиды, гидратные формы амфотерных оксидов.
22. Гидролиз солей, степень гидролиза. Зависимость гидролиза от концентрации и температуры. Константа и степень гидролиза. Особые случаи гидролиза.
23. Окислители и восстановители. Различные типы окислительно-восстановительных реакций. Способы уравнивания окислительно-восстановительных реакций.
24. Электродные потенциалы металлов. Водородный электрод сравнения. Гальванические элементы. Ряд напряжений металлов. Электродные окислительно-восстановительные потенциалы.
25. Электролиз. Закон Фарадея. Электролиз расплавов и растворов.
26. Комплексные соединения. Комплексообразователь, внутренняя и внешняя сферы, координационное число. Строение комплексных соединений. Основные типы комплексных соединений. Диссоциация комплексных соединений. Константа нестойкости комплексного иона.
27. Общие свойства металлов, положение металлов в периодической системе, сравнительная характеристика. Металлическая связь. Способы получения металлов. Сплавы. Интерметаллические (нестехиометрические) соединения.
28. Сравнительная характеристика элементов главной и побочной подгрупп первой группы периодической системы Д. И. Менделеева. Щелочные металлы. Их нахождение в природе и способы получения. Свойства щелочных металлов и их соединений. Подгруппа меди. Взаимодействие с кислотами. Оксидные и гидроксидные формы. Комплексные соединения.
29. Общая характеристика элементов главной подгруппы второй группы. Щелочно-земельные металлы, химические свойства. Оксиды и гидроксиды. Жесткость воды и способы ее устранения. Влияние макроэлементов кальция и магния на организм человека.
30. Алюминий, получение и свойства. Действие кислот и щелочей на алюминий. Оксид и гидроксид алюминия и их химичские свойства. Применение алюминия и его соединений.
31. Углерод, химические свойства. Оксиды углерода, свойства. Соли угольной кислоты. Соединения углерода с металлами и неметаллами.
32. Кремний, получение и свойства. Оксиды кремния, кислоты и соли.
33. Германий, олово, свинец. Оксиды и гидроксиды, их взаимодействие с кислотами и щелочами.
34. Азот, свойства. Аммиак. Структура молекулы, получение, свойства. Соли аммония, свойства и применение. Кислородные соединения азота. Химическое разложение нитрита и нитрата аммония. Окислительные свойства азотной кислоты, зависимость продуктов ее восстановления от концентрации и природы восстановителя.
35. Фосфор, получение фосфора, соединения фосфора, их свойства и применение.
36. Сера. Свойства серы. Сероводород, его свойства. Сульфиды. Оксиды серы и их гидратные формы. Сернистая кислота, сульфиты и их свойства. Серная кислота и ее свойства. Применение серной кислоты и ее солей.
37. Хром. Оксид хрома (III) и гидроксид. Оксид хрома (VI) и соответствующие ему кислоты. Соли хрома (VI). Окислительные свойства соединений хрома (VI) и влияние среды на продукты их восстановления. Применение хрома и его соединений.
38. Водород. Атомарный водород и его свойства. Методы получения водорода.
39. Вода. Строение молекулы воды. Водородная связь. Перекись водорода, ее окислительно-восстановительные свойства.
40. Галогены, методы получения, свойства, сравнительная характеристика. Применение галогенов. Галогеноводороды. Их получение, свойства и применение. Кислородсодержащие кислоты хлора и их соли.
41. Марганец. Оксиды марганца и их кислотно-основные свойства. Применение марганца. Окислительно-восстановительные свойства соединений марганца.
42. Железо, его получение и свойства. Важнейшие соединения железа. Окислительно-восстановительные свойства железа. Комплексные соединения. Применение железа и его соединений



