ЛЕКЦІЯ 7-8
ВИВЧЕННЯ НЕОРГАНІЧНИХ РЕЧОВИН ТА ЇХНІХ ВЛАСТИВОСТЕЙ в 11 класі
План

1. Вивчення неорганічних речовин і їхніх властивостей на рівні стандарту.
2. Зміст матеріалу про неметалічних елементів та їхніх сполук на профільному рівні.
3. Профільне вивчення матеріалу про металічні елементи та їхні сполуки.
1. ВИВЧЕННЯ НЕОРГАНІЧНИХ РЕЧОВИН І ЇХНІХ ВЛАСТИВОСТЕЙ НА РІВНІ СТАНДАРТУ.
Тема 4. Неорганічні речовини та їхні властивості (орієнтовно 36 годин) має своєю метою:
· повторити і закріпити знання учнів про класифікацію хімічних речовин;
· формування знання про фізичні та хімічні властивості неметалів (далі – НеМе) і металів (далі – Ме) на основі їхньої будови та їх застосування;
· формування знання про склад сполук неметалічних елементів з Гідрогеном, оксиди неметалічних елементів,їхні властивості і застосування;

· формувати знання про склад кислот, їхні властивості, особливості взаємодії Ме з нітратною та конц. сульфатною кислотами та поширення в природі;
· закріпити вміння складати рівняння хімічних реакцій, зрівнювати окисно-відновні реакції методом електронного балансу;
· формувати вміння розв’язувати задачі на обчислення кількості речовини,маси або об’єму продукту за рівнянням хімічної реакції, якщо один з реагентів взято в надлишку; 

· формувати знання про фізичні й хімічні властивості алюмінію та заліза;
· формувати знання про основи, фізичні й хімічні властивості гідроксидів Натрію та Кальцію, їх застосування;
· закріпити знання про солі, їхні властивості і застосування;

· формувати знання про сучасні силікатні матеріали, мінеральні добрива, дати поняття про кислотні й лужні ґрунти;
· повторити і закріпити знання про якісні реакції на деякі іони;
· повторити і закріпити знання про генетичні зв’язки між неорганічними речовинами.

На початку вивчення необхідно запропонувати учням пригадати де знаходяться неметалічні елементи в ПСхе. З цією метою можна схематично замалювати в робочі зошити наступну таблицю. Аналізуючи таблицю учні запам’ятовують, що із 118 відомих елементів лише 22 є неметалами.

РОЗТАШУВАННЯ НЕМЕТАЛІВ У ПЕРІОДИЧНІЙ СИСТЕМІ ХІМІЧНИХ ЕЛЕМЕНТІВ Д.І. МЕНДЕЛЄЄВА

	Період
	Група

	
	IIIA
	IVA
	VA
	VIA
	VIIA
	VIIIA

	1
	-
	-
	-
	-
	1H
	2He

	2
	5B
	6C
	7N
	8O
	9F
	10Ne

	3
	-
	14Si
	15P
	16S
	17Cl
	18Ar

	4
	-
	-
	33As
	34Se
	35Br
	36Kr

	5
	-
	-
	-
	52Te
	53I
	54Xe

	6
	-
	-
	-
	-
	85At
	86Rn

	Формули вищих оксидів
	R2O3
	RO2
	R2O5
	RO3
	R2O7
	-

	Формули летких сполук Гідрогену
	-
	RH4
	RH3
	RH2
	RH
	-


Далі учням пропонується пригадати будову атомів неметалів, їхні фізичні і хімічні властивості. Для цього застосовуємо фронтальну роботу і самостійну роботу з зошитами на друкованій основі.

Подальше вивчення хімії передбачає засвоєння поняття «алотропія». З метою формування пізнавального інтересу вчитель може провести демонстрацію «Моделі кристалічних ґраток алотропних модифікацій Карбону і Сульфуру (у тому числі 3D-проектування)». Розглядаючи алотропні модифікації Карбону: алмаз, графіт, карбін і фулурен, основний акцент робиться на будові молекул і особливостях кристалічних ґраток. Учитель зауважує, що вуглець у будь-якій алотропній видозміні немає ані запаху, ані смаку, тугоплавкий і не розчиняється, крім букиболу (фулурену), в звичайних розчинниках.

Після цього розглядають фізичні і хімічні властивості кисню та озону. Особлива увага учнів привертається до проблеми значення озонового шару для життя організмів на Землі. Пояснюється явище «озонової дірки» за рахунок його нестійкості і перетворення на кисень за рівнянням:

2О3 ↔ 3О2

Ввести поняття «адсорбція» можна через створення проблемної ситуації. Учням ставиться питання «Що таке активоване вугілля? Чому його рекомендують вживати в середину, якщо виник розлад шлунка?» Далі вчитель розповідає, що графіт у вигляді вугілля (особливо деревного) має високу адсорбційну здатність. 

Під час виконання лабораторної роботи «Дослідження адсорбційної здатності активованого вугілля та аналогічних лікарських препаратів» учні розуміють процес адсорбції. Результати роботи можна оформити у вигляді таблиці

	Реагент
	Спостереження змін
	Висновок

	
	Розчин лакмусу
	Розчин метилового оранжевого
	Розчин настоянки йоду
	

	Дослід 1. Активоване вугілля
	
	
	
	

	Дослід 2. Порошок «Смекти»
	
	
	
	

	Дослід 3. Порошок «Ентеросгелю»
	
	
	
	


Далі вчитель пояснює ,що активоване вугілля використовують для поглинання пари летких речовин з повітря та газових сумішей (наприклад у протигазах), видалення з організму людини (з крові, органів травлення) шкідливих речовин, очищення води, продуктів харчування (масел, жирів), а також як каталізатор у деяких хімічних виробництвах. 
Наступний урок присвячений окисним і відновним властивостям НеМе, доцільно розбити на дві частини, під час першої розглянути загальні властивості, а під час другої – особливі властивості деяких НеМе. Загальні хімічні властивості НеМе розкривають за наступними схемами:
	
	+ Н2
	

	
	
	ННеМе (НеМеН)

	
	+ О2
	

	НеМе
	
	неМеО

	
	+ Ме
	

	
	
	МеНеМе

	
	
	


	
	+ Ме
	

	
	
	МеО

	
	+ НеМе
	

	О2
	
	НеМеО

	
	+ XY
	

	
	
	XО + YО

	
	
	


	
	+ Ме (акт.)
	

	
	
	МеНх

	
	+ НеМе
	

	Н2
	
	ННеМе

	
	+ МеО
	

	
	
	Ме + Н2О

	
	
	


Учні виконують завдання з написання певних рівнянь хімічних реакцій.

Отже, учні усвідомлюють, що у хімічних реакціях НеМе можуть бути і окисником, і відновником залежно від іншої реагуючої речовини.
Особливі хімічні властивості НеМе розглядаються на прикладі взаємодії галогенів з водою та відновлення Ме з їх оксидів:
Cl2 + H2O → HCl + HClO3
CuO + C → Cu + CO2

Уроки, з вивчення сполук неметалічних елементів з Гідрогеном, проходять за колективно-груповою інтерактивною технологією. Вчитель об’єднує учнів у три групи, перша група опрацьовує матеріал про особливості і застосування Гідроген хлориду (HCl) та його розчину, друга – про Гідроген сульфіду (H2S) та його розчину, третя – про амоніаку (NН3)та його розчину. Після відбувається обмін інформацією між групами та виконання тренувальних вправ з написання рівнянь реакцій, здійснення ланцюжків перетворювань, розв’язування задач.
Матеріал про оксиди неметалічних елементів дозволяє широко використовувати групову і фронтальну роботу та проходить аналогічно за колективно-груповою інтерактивною технологією. В результаті уроку учні мають усвідомити:
1. Оксиди неметалічних елементів перебувають у трьох агрегатних станах. Це переважно речовини молекулярної будови, виключення, Силіцій (IV) оксид має атомні кристалічні ґратки.
2. Оксиди неметалічних елементів – це кислотні оксиди. Вони вступають у хімічну взаємодію з водою, основними оксидами й лугами.
3. Поява в атмосфері оксидів НеМе зумовлена викидами численних підприємств, теплоелектростанцій, роботою транспортних засобів, функціонуванням населених пунктів, недоброякісним технічним обладнанням.
4. Основними забруднювачами атмосфери є Карбон (IV) оксид, Сульфур (IV) і Сульфур (VI) оксид, нітроген (ІІ) і Нітроген (IV) оксиди.
5. Процес утворення кислотних дощів за участю Сульфур (IV), Нітроген (ІІ) і Нітроген (IV) оксидів відбувається за ланцюгами перетворень:
H2SO4 ← SO3 ← SO2 → H2SO3 → H2SO4 

N2 → NO → NO2 → HNO3
6. Кислотні дощі негативно впливають на рослинність, знижують родючість ґрунтів, а оксиди Сульфуру та Нітрогену спричиняють у людей захворювання органів дихання.
7. Оксиди неметалічних елементів набули широкого застосування в господарстві України.

На уроці з вивчення кислот доцільно запропонувати учням самостійно розглянути хімічні властивості, характерні для всіх кислот, такі як:

· дисоціація у водних розчинах;

· зміна забарвлення індикаторів;

· взаємодія з основними і амфотерними оксидами;

· взаємодія з основними і амфотерними гідроксидами;

· взаємодія з солями більш слабких і летких кислот;

· взаємодія кислоти з металами.

Розглядаючи останній пункт учні згадують про ряд активності Ме. Окремо розкривають особливості взаємодії металів з нітратною та
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Вчитель пояснює, що в таблиці означає «Не взаємодіють» – Не реагує: Pt, Au, Rh, Ta, Ir та пасивує (за звич. t): Al , Cr, Fe.
та концентрованою сульфатною кислотами:
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Далі учні виконують тренувальні вправи, закріплюючі отримані знання, вміння складати рівняння хімічних реакцій, зрівнювати окисно-відновні реакції методом електронного балансу.
Особливу роль у хімічній освіті має формування вміння розв’язувати задачі на обчислення кількості речовини,маси або об’єму продукту за рівнянням хімічної реакції, якщо один з реагентів взято в надлишку. Учні мають зрозуміти практичне значення цього типу задач, адже досить часто трапляються ситуації, коли один з реагентів залишається у надлишку або, навпаки, одного з реагентів не вистачає для одержання визначеної кількості продуктів реакції.
При розв’язуванні задач такого типу слід пам’ятати, що із двох вихідних речовин розрахунок проводиться лише за тією речовиною, яка в нестачі, оскільки ця речовина під час реакції витрачається повністю.
У другій частині теми закріплюються та розкриваються знання про Ме. На початку лекції обговорюються такі питання:

· Як змінюються властивості хімічних елементів у періодах ПС?

· Як змінюються властивості хімічних елементів у групах (головних підгрупах, якщо йдеться про коротку форму періодичної системи)?

· Де в ПС розміщуються металічні елементи?

· Яких хімічних елементів у природі більше – Ме чи НеМе?

Узагальнюючи відповіді учнів, учитель підводить їх до таких висновків:
· металами називають і хімічні елементи, і прості речовини;
· хімічні елементи-метали розмішені в лівій нижній частині ПС. (при цьому обов’язково треба показати на короткій і напівдовгій формах періодичної системи, де розміщені елементи-метали: під діагоналлю «Бор – Астат»).
Унаслідок того, що в курсі хімії основної школи вивчається порівняно мало металів, в учнів складається неправильне уявлення про зміст хімії взагалі. Вони сприймають її як хімію неметалів. Завдання вчителя в тому, щоб попередити цю хибну думку. Учні повинні зрозуміти, що металів набагато більше, ніж неметалів. 
Потрібно нагадати й особливість будови атомів металічних елементів: для них характерним є невелика кількість електронів на зовнішньому шарі атомів (тому у них незначна енергія іонізації атома).

Далі з’ясовують, як впливає будова їхніх атомів на властивості утворених ними простих речовин. Учитель пояснює, що внаслідок об’єднання атомів металічних елементів один з одним у кристалічні ґратки виникає металічний зв’язок, через що їх прості речовини є металами. Металічний зв’язок, як і ковалентний, виникає за рахунок усуспільнення атомами валентних електронів. Звертається увага на відмінність між ними: електрони, які здійснюють ковалентний зв’язок, знаходяться безпосередньо біля двох атомів, що з’єднуються. А у випадку металічного зв’язку електрони, які здійснюють зв’язок, переміщуються (рухаються) по всьому шматку металу. Цим, власне, й визначаються загальні ознаки металів, які учні вже добре знають (металічний блиск, хороша електрична провідність, теплопровідність тощо).
Загальні і специфічні хімічні властивості вивчаються на прикладі алюмінію та заліза.
Загальні хімічні властивості Ме
	
	+ Н2 (Ме акт.)
	

	
	
	МеНх

	
	+ О2
	

	
	
	МеО

	
	+НеМе
	

	Ме
	
	МеНеМе

	
	+ Ме (Ме акт.)
	

	
	
	Ме(ОН)х + Н2 ↑

	
	+ Ме, t 0С (Ме сер. акт)
	

	
	
	МеО + Н2 ↑

	
	+ НК (до Н2)
	

	
	
	МеК + Н2 ↑


Особливі хімічні властивості алюмінію та заліза.
Взаємодія алюмінію з розчином Натрій гідроксидом:
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3 Н2 ↑
Алюмінотермія (відновлення Ме з їх оксидів):
3Fe3O4 + 8Al = 4Al2O3 + 9Fe
Корозія заліза:
4Fe + 3O2 + 6H2O = 4Fe(OH)3
Виклад нового матеріалу про корозію металів і захист від неї починають з визначення корозії як самочинного процесу руйнування металів і сплавів під дією повітря, дощу, снігу, ґрунтової вологи, тобто зовнішнього середовища. Важливо розкрити шкоду, якої завдає корозія металів і сплавів, після чого пояснити суть процесу корозії.

Оскільки у промисловості широко використовують сплави заліза, корозію металів розглядають на прикладі заліза. Демонструють результати підготовленого заздалегідь досліду з корозії заліза. Записуються рівняння реакцій, які відбуваються під час корозії заліза в атмосфері, у вологому повітрі тощо і призводять до утворення іржі.

Узагальнюючи урок учитель разом з учнями визначає заходи щодо захисту металів від корозії:

· захист металу від агресивного середовища (фарбування, змазування мастилом, покриття неактивними металами, лаками, емаллю);

· створення гальванічних пар заліза з більш активним металом (наприклад оцинковане залізо);

· використання речовин, які уповільнюють корозію – інгібіторів;

· виготовлення сплавів, стійких до корозії.

Подальший розвиток теми відбувається через вивчення оксидів, основ та властивостей основ лужних і лужноземельних елементів – Натрію та Кальцію. Розгляд властивостей сполук відбувається через визначення спільних і відмінних характеристик цих класів неорганічних сполук. 

Учитель наголошує, що Ме можуть утворювати основні, амфотерні та кислотні оксиди, гідроксиди Ме можуть бути основами, амфотерними гідроксидами або кислотами. Далі розглядають хімічні властивості основних оксидів 
	
	+ НеМеО (луги)
	

	
	
	МеК

	
	+ НК
	

	МеО
	
	МеК + Н2О

	
	+ Н2О (Ме акт.)
	

	
	
	Ме(ОН)


та хімічні властивості основ. При цьому необхідно залучати учнів до пояснення реакції з погляду ТЕД і написання відповідних хімічних рівнянь.
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Після цього учні в групах обговорюють фізичні і хімічні властивості та застосування Натрій гідроксиду та Кальцій гідроксиду.
Розкриття солей як класа неорганічних сполук має спиратися на їх будову та положення ТЕД. Учитель пояснює яким чином утворюються кислі, середні та основні солі як продукти неповної або повної нейтралізації кислот лугами. 
Хімічні властивості середніх солей розглядаються за схемою:
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Урок присвячений вивченню твердості води і методам її усунення, дозволяє реалізувати принцип зв’язку теорії з практикою. Через виконання дослідницького проєкту «Усунення тимчасової і постійної жорсткості води» учні усвідомлюють важливість проблеми твердості води для промисловості та здоров’я людини.
Твердість води зумовлена наявністю розчинних солей. При використанні твердої води витрачається значно більше мийних засобів, утворюється накип на посуді та нагрівальних приладах. Дуже м’яка вода може спричиняти корозію труб.
Розрізняють два види твердості води: тимчасову та постійну.
Тимчасова (карбонатна) твердість зумовлена наявністю у воді гідрогенкарбонатів Кальцію Са(НСО3)2 та Магнію Mg(HCО3)2. Вода, яка завжди містить незначну кількість розчиненого карбон(ІV) оксиду, протікає крізь гірську породу, що складається з нерозчинних карбонатів. Під впливом карбонатної кислоти вони перетворюються на розчинні гідрогенкарбонати.
СаСО3 + СО2 + Н2О = Са(НСО3)2
Постійний рух води спричиняє вимивання порід (утворення печер).
Карбонатну твердість усувають кип’ятінням:
                                                            t°
Са(НСО3)2 = СаСО3↓+ СО2↑ + Н2О
Хімічні шляхи усунення тимчасової твердості:
1) вапняковий метод:
Са(НСО3)2 + Са(ОН)2 = 2СаСО3↓ + 2Н2О 

Mg(HCО3)2 + Са(ОН)2 = СаСОз↓ + Mg(OH)2↓+ 2Н2О
2) натронний метод:
Са(НСО3)2 + 2NaOH = СаСО3↓ + Na2CО3 + 2Н2О 

Mg(HCО3)2 + 4NaOH = Mg(OH)2↓ + 2Na2CО3 + 2H2О
3) содовий метод:
Са(НСО3)2 + Na2CО3 = СаСО3↓ + 2NaHCО3 

Mg(HCО3)2+ Na2CО3 = MgCО3↓+ 2NaHCО3
4) фосфатний метод:
3Са(НСО3)2 + 2Na3PО4 = Са3(РО4)2↓ + 6NaHCО3
Постійна (некарбонатна) твердість води зумовлена наявністю у воді сульфатів і хлоридів Кальцію та Ма​гнію (головним чином), а також Феруму й Мангану. 

Шляхи усунення постійної твердості:
1) содовий метод:
CaSО4 + Na2CО3 = СаСО3↓ + Na2SО4
2) фосфатний метод:
3CaSО4 + 2Na3PО4 = Са3(РО4)2↓ +3Na2SО4 

3MgSО4 + 2Na3PО4 = Mg3(PО4)2↓ + 3Na2SО4
3) іонітний метод — йони Ca2+ та Mg2+ заміщуються на йони Na+ (або Н+):
CaSО4+ 2HKt = Ca(Kt)2 + H2SО4 
H2SО4 + 2AnOH = (An)2SО4 + 2H2O
Матеріал про сучасні силікатні матеріали: скло, цемент, бетон і їх використання дається в ознайомчому плані. Тому його можна розглядати у вигляді самостійної роботи з інформаційними джерелами. Як результат учні заповнюють таблицю:
	Назва силікат-ного матеріалу
	Хімічний склад
	Застосування
	Рівняння реакції

	Скло
	сода Na2CО3, вапняк СаСО3 і пісок SiО2 → спрощеною формулою:
 Na2О • СаО • 6SiО2
	хімічний посуд, лампочки, у медицині (кварцові лампи); емаль — це матеріал, виготовлений із звичайної скломаси шляхом додавання до неї станум(IV) оксиду
	Na2CО3 + SiО2 = Na2SiО3 + CО2↑
СаСО3 + SiO2 = CaSiО3 + СО2↑


	Цемент
	62-76 % СаО, 20-24 % SiO2, 4-7 % Al2O3, незначну кількість Fe2O3 та MgO
	є незамінним зв'язувальним матеріалом для цегли, будівельних блоків
	2(3Са0 •SіО2) + 6Н2О → 3Са0 • SіО2 • 3Н2О + 3Са(ОН)2


	Глина (кераміка, фаянс, порцеля-на)
	порцеляна — один із видів тонкої кераміки, складається в основному з SiО2, Al2О3 і К2О;
фаянс — керамічний матеріал, схожий на порцеляну(різні співвідношення), покритий тонкою склоподібною плівкою — поливою. 
	виготовляють санітарно-технічні вироби, електроізолятори, предмети побуту і художні вироби; із фаянсу виготовляють облицювальну плитку, посуд, художні вироби. 

Кераміка використовується у будівництві(цегла, панелі для стін, плитка для підлоги, черепиця, труби, глиняний посуд)
	Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O

	Бетон
	СаО, Al2O3, SiO2 і Fe2O3
	будівельна промисловість (мости, будинки, гребель)
	1) CaO SiO2 +CO2 +H2O = CaCO3↓ + H2SiO3↓;

2) Ca3SiO5 +H2O = Ca2SiO4 + Ca(OH)2
3) Ca2SiO4 +4H2O = Ca2SiO4 4H2O ↓

	Польовий шпат
	К2О • Аl2О3 • 6SiO2
	входить до складу гірської породи граніту, під впливом дощу та снігу, за участю вуглекислого газу, що завжди присутній в атмосфері, повільно руйнується, перетворюючись на глину й пісок.

	Цегла
	сировиною для виготовлення будівельної цегли є глини з добавками піску, шамоту, а іноді органічних добавок, щоб утворювались пори при їх вигорянні. Білу силікатну цеглу виготовляють без випалювання, звичайним пресуванням суміші піску і вапна; після пресування цеглу обробляють водяною парою
	для пристрою фундаменту і цоколя(нижня частина фундаменту); будівництва зовнішніх сходів; зведення внутрішньокімнатних перегородок та стін; будівництва печей, камінів та димоходів; будівництва колон, шахт ліфтів, димових труб; влаштування підвальних приміщень; облицювання зовнішніх стін будинків


Наступний урок «Мінеральні добрива. Поняття про кислотні та лужні ґрунти» розкриває проблеми раціональне використання добрив та охорони природи, а також ролі хімії в розв’язування продовольчої проблеми і є логічним продовженням попереднього.
[image: image3.jpg]



1. Частинка ґрунту.
2. Кореневий волосок.

3. Вода.

4. Пухирці повітря.

Вчитель звертає увагу учнів, що до всіх добрив, які використовує людина, висуваються певні вимоги (учні записують в зошиті):

1. Вміст поживного елемента повинен бути якнайбільшим.

2. Добра розчинність у воді, адже тільки у розчині кореневі волоски всмоктують іони та інше.

3. Гранульовані, які не будуть злежуються.
4. Комплексні, ті що містять два і більше поживних елементів, щоб не перевозити баласту.

Можна запропонувати учням розглянути колекції мінеральних добрив, та заповнити таблицю. 
	№ п/п
	Назва добрива
	Хімічна формула
	Вміст поживного елемента

	Нітратні добрива

	1
	Аміачна селітра
	[image: image4.png]NH,NO,




	16%

	2
	Карбамід (сечовина)
	[image: image5.png]CO(NH,),




	46%

	3
	Натрієва селітра
	[image: image6.png]NaNO,




	15%

	4
	Амоній сульфат
	[image: image7.png](NH,),S0,




	21%

	Фосфатні добрива

	1
	Простий суперфосфат
	[image: image8.png]Ca(H,PO,),+ 2CaS0,




	20%

	2
	Подвійний суперфосфат
	[image: image9.png]Ca(H,PO,),




	46%

	3
	Фосфоритне борошно
	[image: image10.png]Ca,(PO,),




	

	4
	Преципітат
	[image: image11.png]CaHPO, - 2H,0




	

	Комплексні

	1
	Амофос
	[image: image12.png](NH,),HPO, + NH,H, PO,




	

	2
	Нітроамофоска
	[image: image13.png]NH,H,PO, + NH,NO, + KCI




	


На наступному уроці на тему «Якісні реакції на деякі йони», учні визначають у розчинах катіони: Феруму (ІІ), Феруму (ІІІ) (осадженням їх лугами), Барію, Амонію, а також силікат- і ортофосфат-аніони. Вчитель звертає увагу учнів, що в більшості якісних реакцій ми спостерігаємо за кольором та характером осаду. А отже утворення осадів – це один з основних аналітичних ефектів, саме тому більшість якісних реакцій є реакціями осадження. Учні пригадують правила роботи з Таблицею «Розчинність основ, амфотерних гідроксидів, кислот і солей у воді».
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Під час лабораторної роботи учні проводять якісні реакції і записують скорочені іонні реакції:
Fе 2+ + 2ОН- → Fе(ОН)2↓
Драглистий сіро-зелений, швидко набуває бурого кольору

Fе 3+ + 3ОН- → Fе(ОН)3↓
Драглистий бурий

Ва2+ + SО4 2- → ВаSО4↓
Білий дрібнокристалічний
NН4+ + ОН- → NН3 • Н2О

NН3 • Н2О - → (t) NН3 ↑+ Н2О

NН3 + НОН ↔ NН4+ + ОН-
Учні відчувають різкий характерний запах амоніаку. Вологий індикаторний папірець, піднесений до отвору пробірки, змінить свій колір на синій.
SiO32- + 2Н+ - → Н2SiO3↓
Білий драглистий

РО43- + 3Аg+ → Аg3РО4 ↓
Жовтий

2РО43- + 3Са2+ → Са3(РО4)2↓
Білий

Далі вчитель пропонує до цих скорочених іонних рівнянь добрати по декілька молекулярних і повних іонних рівнянь, скориставшися за потреби таблицею розчинності.
У другій частині уроку з метою закріплення знань учні виконують групові завдання на картках:

1 група. Учень виконуючи дослід налив у дві пробірки ферум (ІІІ) хлорид та амоній хлорид, а позначити пробірки забув. Запропонуйте Сергійкові якими реагентами можна розрізнити в якій пробірці знаходиться ферум (ІІІ) хлорид а в якій амоній хлорид.
2 група. Учень виконуючи дослід налив у дві пробірки калій силікат та амоній сульфат, а позначити пробірки забув. Запропонуйте учневі якими реагентами можна розрізнити в якій пробірці знаходиться калій силікат а в якій амоній сульфат.
3 група. Учень виконуючи дослід налив у дві пробірки натрій ортофосфат та барій нітрат, а позначити пробірки забув. Запропонуйте учневі якими реагентами можна розрізнити в якій пробірці знаходиться натрій ортофосфат а в якій барій нітрат.

4 група. Учень виконуючи дослід налив у дві пробірки барій хлорид та алюміній сульфат, а позначити пробірки забув. Запропонуйте учневі якими реагентами можна розрізнити в якій пробірці знаходиться барій хлорид а в якій алюміній сульфат.
Така робота допоможе учням під час виконання практичної роботи «Дослідження якісного складу солей» на наступному уроці. Реактиви і пробірки мають бути на кожному робочому столі для виконання експериментальних завдань. Учитель стежить за порядком їх виконання, коментує окремі дії, наголошуючи на тому, що: а) у пробірки з розчинами нічого доливати не можна, з них треба брати лише проби; б) попередньо слід продумати план розпізнавання, обміркувати результат, який має утворитися внаслідок кожної дії, після чого починати виконувати дослід. По завершенні експериментальної частини практичної роботи вчитель перевіряє результати дослідів і узагальнює зроблене.

Останні уроки теми: «Біологічне значення металічних і неметалічних елементів» та «Генетичні зв’язки між основними класами неорганічних сполук» має узагальнюючий характер. Перший урок узагальнює знання учнів щодо біологічної ролі металічних та неметалічних елементів, озону і його застосування, екологічних наслідків викидів в атмосферу оксидів Карбону, Нітрогену, Сульфуру, кислотних дощів, парникового ефекту, нераціонального використання мінеральних добрив.
Генетичні зв’язки узагальнюються через здійснення ланцюжків перетворення, розв’язування розрахункових задач, проведення практичної роботи.
2. ЗМІСТ МАТЕРІАЛУ ПРО НЕМЕТАЛІЧНИХ ЕЛЕМЕНТІВ ТА ЇХНІХ СПОЛУК НА ПРОФІЛЬНОМУ РІВНІ.
З основної школи учні вже мають певні знання про неорганічні речовини, їхні основні класи, але, перш ніж розпочати вивчення неорганічної хімії, учні повторили основні хімічні поняття, поглибили їх зміст й розширили обсяг. 
Розділи ІІ «Неметалічні елементи та їхні сполуки» і 
ІІІ «Металічні елементи та їхні сполуки» мають подібне структурування навчального матеріалу, що забезпечує однакову логічну послідовність розгляду всіх груп хімічних елементів за алгоритмом:












Способи промислового виробництва найважливіших неорганічних речовин розглядаються на прикладах добування сульфатної кислоти, амоніаку, чавуну та сталі у відповідних темах, де вивчаються ці сполуки. Розглядаються основні наукові принципи виробництв, а також екологічні проблеми, що з ними пов’язані.

Розділ ІІ. Неметалічні елементи та їхні сполуки.
Тема 1. Гідроген. Водень (орієнтовно 7 год.) орієнтує учнів на:
· формування знань учнів про Гідроген як хімічний елемент;
· формування знань учнів про водень як просту речовину;

· розгляд властивостей і застосування Гідроген пероксиду як сполуки Гідрогену.
Основним завданням цієї теми можна вважати усвідомлення учнями відмінності характеристик, що властиві атому і характеристик, що властиві простій речовині. Тож, учитель розпочинає розгляд теми з ознайомлення з будовою атома Гідрогену та ізотопами Гідрогену. Для цього учні пригадують цю інформацію з попередньої теми.
Далі переходять до розгляду особливостей розміщення Гідрогену в ПСхе. Завдяки своїм унікальним властивості, які дозволяють розміщувати його в І А і VII A підгрупах ПСхе.
Електронна конфігурація Гідрогену 1s1 подібна до електронної конфігурації валентних електронів атомів лужних металів. Як лужні метали, він має відновні властивості, характеризується ступенем окиснення +1. 
Проте Гідроген не можна вважати електронним аналогом лужних металів через відсутність в нього внутрішнього електронного шару. Гідроген – типовий неметал. Як і галогенам, атому Гідрогену для завершення зовнішнього шару не вистачає одного електрона. Крім того, з елементами підгрупи VІІ А його пов’язує газоподібний стан, двоатомність (Н2 і Сl2), ковалентність зв’язку в молекулі, неелектропровідність у газоподібному, рідкому і твердому стані, а також подібність гідридів з галоґенідами.

Таким чином, Гідроген займає особливе положення в періодичній системі. Недаремно в її першому варіанті Д.І. Менделєєв розмістив Гідроген в окрему графу.
Аналізуючи поширення вчитель наголошує, що якщо Оксиген є найпоширенішим елементом у земній корі, то Гідроген — найпоширеніший елемент у Всесвіті. Гідроген становить близько 70% маси Сонця і зірок. Оскільки Гідроген — найлегший з усіх елементів, то така значна маса вимагає величезної кількості атомів цього елемента. З кожних 100 атомів, що трапляються у Всесвіті, 90 — атоми Гідрогену.

Імовірно, колись Гідроген входив і в атмосферу Землі. Але через свою легкість він здатний покидати атмосферу, тому частка Гідрогену в повітрі надзвичайно мала. У зв’язаному вигляді Гідроген становить 0,76% маси Землі. Найважливішою сполукою Гідрогену, що трапляється у природі, є вода.
Розвиток теми відбувається через вивчення водню як простої речовини. Розгляд складу молекули і будову речовини не викликає в учнів складності, адже процес утворення ковалентного неполярного зв’язку розкривався на прикладі утворення молекули водню, тож учням потрібно лише пригадати ці знання.
Під час демонстраційного експерименту учні засвоюють способи добування водню в лабораторії, передусім — реакцією металів, розташованих у витискувальному ряді до водню (цинк, залізо, магній, алюміній), з розбавленими хлоридною або сульфатною кислотами:
Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2 ↑
2Al + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2 ↑
Збирають водень у посудину двома способами: витісненням води або повітря в пробірку дном догори.
Іншим лабораторним способом добування водню є електроліз води:

Н2О 




Н2 ↑+ О2 ↑
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У промисловості водень добувають кількома способами. Найдешевший з них — конверсія (перетворення) метану з водяною парою:
СН4 + 2Н2О                       СО2 + 4Н2
У зв’язку з розвитком водневої енергетики йде пошук нових джерел водню. Реальним і практично невичерпним джерелом водню є вода. Але добування водню з води потребує значних затрат енергії, що можна зменшити за допомоги каталізатора. Уже існують каталізатори на основі нікелю, що дають можливість розкладати воду на кисень і водень під дією сонячного світла, а також виділяти його з рослинної маси.
Важливим моментом розкриття теми є вивчення окисно-відновних властивостей водню. Відновні властивості водень виявляє у реакціях з киснем, бромом, сіркою, селеном, азотом та іншими неметалами, а також з оксидами металічних елементів (як правило, d-елементів) та ненасиченими вуглеводнями, що відповідає схемі:
Н2 0 - 2 ē → 2Н+1
Окиснювальні властивості водень виявляє в реакціях з меншою кількістю речовин, а саме: із лужними і лужноземельними металами з утворенням твердих гідридів. Процес відновлення водню у них відповідає схемі і рівнянням реакцій:
Н2 0 + 2 ē → 2Н-1

Н2 + Са = СаН2 (Кальцій гідрид)

Розкриття питання про застосування водню можна побудувати навколо наступної схеми ,що ілюструє застосування в промисловості .

Рідкий водень використовують як ракетне паливо. Застосування водню має великі перспективи як універсальне екологічно чисте джерело енергії у паливних елементах. Автомобілі з установками на водневих паливних елементах виробляють та випробують Ford Motor Company, Honda, Hyundai, Nissan, Toyota, Volkswagen тощо. Водневе паливо використовують в авіації, для морського транспорту. Проте у водневої енергетики багато проблем, пов’язаних переважно з транспортуванням та збереженням водню.
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Зі всіх сполук Гідрогену в цій темі розглядають Гідроген пероксид, акцентуючи увагу на його окісних і відновних властивостях. Учитель пояснює, що зв’язок О–О слабкий, тож при кімнатній температурі гідроген пероксид розкладається за реакцією диспропорціювання:

2H2O2 = 2H2O + O2.

Реакцію прискорює каталітична кількість MnO2.

Під час виконання дослідів лабораторної роботи учні досліджують відновні властивості:

H2O2 + Ag2O = H2O + O2 + 2Ag.

та окисні властивості:

H2O2 + NaNO2 = H2O + KNO3,
4H2O2 + PbS = 4H2O + PbSO4.

Останню реакцію використовують для реставрації написаних масляними фарбами почорнілих картин (відновлення чорного PbS до білого PbSO4).

Широке застосування гідроген пероксид пояснюється його хімічними властивостями, тож його використовують:

· для первинної обробки ран у медицині як антисептик і кровоспинний засіб (під впливом ферменту каталази Н2O2  розкладається з виділенням атомарного Оксигену) у вигляді розчину з масовою часткою Н2O2 3%;

· для дезінфекції в харчовій промисловості;

· як м’який відбілювач для паперу, пір’я, пуху, волосся, рогу;

· для виробництва відбілювачів, які вводять у синтетичні мийні засоби; як піноутворювач у виробництві деяких пластмас;

· для реставрації картин, написаних свинцевими фарбами;

· в органічному синтезі (добування метанолу та інших речовин);

· як окислювач у ракетному паливі.
Тема 2. Елементи VІІА групи (галогени) (орієнтовно 9 год.) націлює учнів на:
· засвоєння знань про загальну характеристику хімічних елементів VІІА групи та їх поширення в природі;

· формування знань про прості речовини галогени, їхні властивості і способи добування;

· формування знань про Гідроген хлорид, хлоридну кислоту, хлориди та їх властивості;
· розгляд галузей застосування галогенів та їхніх сполук;
· формування вміння розв’язання розрахункових задач типу «Обчислення за рівнянням хімічної реакції кількості речовини, маси, об’єму (газуватих речовин) продукту за рівнянням хімічної реакції, якщо один з реагентів взято у надлишку».

Вчитель розпочинає вивчення теми з пояснення назви галогени (в перекладі з грецької – солероди), що зумовлена їх властивістю утворювати солі під час безпосередньої взаємодії з металами. Назви Хлору, Брому та Іоду пов’язані з властивостями їх простих речовин: Хлор – за кольором (зеленкувато-жовтий), Бром — із запахом (смердючий), Іод — за кольором пари (фіалковий). Назва Флуору походить від латинського слова fluidus — плинний, оскільки добавки мінералу флюориту CaF2 до металічних руд полегшують їх плавлення. Назва радіоактивного елемента Астат грецькою мовою означає «нестійкий»
Далі переходять до вивчення будови атомів, електронна конфігурація зовнішнього шару – ns2nр5. Зміна хімічних властивостей у ряду F – Cl – Br – І – At зумовлюється послідовним збільшенням розмірів ns-, nр-валентних орбіталей. Із збільшенням порядкового номера атома елемента зростає густина, збільшуються температури кипіння і плавлення, зростає сила галогеноводневих кислот, зменшується реакційна здатність.
Галогени – типові неметали, під дією відновників легко перетворюються в галогенід-іони Hal-. Галогени енергійно взаємодіють з металами, з s-металами утворюють йонні сполуки. Йонний характер галогенідів дещо послаблюється із збільшенням порядкового номера елементу, що є наслідком зменшення електронегативності. З більш електронегативними елементами галогени проявляють позитивні ступені окиснення.
Властивості Флуору помітно відрізняються від властивостей інших галогенів. У нього відсутні вакантні d-орбіталі, електрони 2s22р5 слабо екрановані від ядра, що призводить до високої електронної густини, енергії йонізації, електронегативності. Тому для Флуора можлива лише ступінь окиснення -1, 0, а для інших галогенів -1 (максимальна стійкість сполук), 0,+1, +3, +5, +7, імовірні також +2,+4,+6).
Електронна конфігурація валентних електронів атомів галогенів в основному і збудженому станах
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У земній корі вміст Флуору становить 6·10-2%, Хлору, Брому, Йоду відповідно 2·10–2; 2·10–4; 4·10–5 %. Флуор зустрічається у вигляді флуоридів (біля 30 мінералів, найбільш важливі – СаF2 (флюорит або плавиковий шпат), 3Ca3(PO4) • 2CaF2 (фторапатит), Na3[AlF6] – кріоліт). Хлор утворює близько 70 власних мінералів, головним чином це хлориди легких металів (кам’яна сіль, галіт NaCl; сильвін KCl, карналіт KCl • MgCl2 • 6H2O тощо). Основна маса галогенів сконцентрована у воді морів і океанів. Бром та йод також містяться в бурових водах, морських водоростях (наприклад, в морській капусті (ламінарії) вміст йоду досягає 0,45%).
Галогени відносять до активних неметалічних елементів. Хімічна активність галогенів (атомів і молекул) спадає в ряду від Флуору до Йоду. Активніші галогени витісняють менш активні з їхніх сполук. Окисні властивості галогенів зменшуються в підгрупі від Флуору до Йоду, оскільки зростає радіус атома і здатність приєднувати електрони зменшується. Йони галогенів (Сl-, Вr-,I-) здатні віддавати електрони, а тому виявляють відновні властивості, які збільшуються від хлорид-іона до йодид-іона.

З Гідрогеном галогени утворюють леткі сполуки, які називають гідрогенгалогенідами, або галогеноводнями: HF, НСl, НВr, НІ. Це газоподібні сполуки, які легко розчиняються у воді. Їхні водні розчини є кислотами. Утворені галогенами солі називають відповідно флуоридами, хлоридами, бромідами, йодидами.
Вчитель привертає увагу учнів до властивостей хлору, зокрема сильні окисні властивості хлор виявляє під час взаємодії з металами. При цьому атоми металу віддають електрони, а молекули хлору їх приєднують. 

Хлор взаємодіє також з багатьма неметалами. Наприклад:

2Р + ЗСl2 = 2РСl3;

2Р + 5Сl2 = 2РСl5.

Учні вже знайомі з ланцюговими реакціями, саме тому вчитель пояснює як своєрідно реагує хлор з воднем. У темряві суміш хлору з воднем не взаємодіє. Однак при сильному освітленні реакція відбувається дуже швидко, з вибухом:

Сl2 + Н2 = 2НСl
Насправді ж, як показали дослідження, ця реакція відбувається значно складніше. Молекула Сl2 поглинає квант світла hv і розщеплюється на атоми (неорганічні радикали Сl). Це є початком реакції (початкове збудження реакції). Потім вона продовжується сама собою. Кожен з атомів-радикалів хлору Сl реагує з молекулою водню. При цьому утворюються Н і НСl. У свою чергу, атом-радикал гідрогену Н взаємодіє з молекулою Сl2, утворюючи НСl і Сl, і т. д. Наочно це можна зобразити схемою:

Сl2 + hv = Сl˚ + Сl˚;

Сl˚ + Н2 = НСl + Н°;

Н° + Сl2 = НСl + Сl˚ і т. д.

Початкове збудження спричинило ланцюг послідовних реакцій. Такі реакції називаються ланцюговими. Внаслідок ланцюгової реакції хлору з воднем утворюється Гідроген хлорид.

Після цього вчитель нагадує, що від органічних сполук хлор відбирає Гідроген, а Карбон залишається у вільному стані. Тому такі речовини, як скипидар, парафін, згоряють у хлорі з виділенням великої кількості кіптяви і Гідроген хлориду.

Хлор заміщує Гідроген у насичених вуглеводнях і приєднується до ненасичених сполук:

СН4 + Сl2 = СН3Сl + НСl;

С2Н4 + Сl2 = С2Н4Сl2.

Крім того хлор витісняє бром і йод з їх сполук з Гідрогеном і металами:

Сl2 + 2KBr = 2КСl + Вr2.

Хлор взаємодіє з воднем з утворенням двох кислот — хлоридної (сильна кислота) і хлоратної(І) (слабка кислота).

Реакція оборотна:

Сl2 + Н2О ⇆ НСl + HClO
Далі учні розглядають способи одержання хлору. В лабораторних умовах хлор добувають із хлоридної кислоти при взаємодії її з оксидом мангану(ІV). Реакція відбувається при нагріванні:

4НСl + МnО2 = Сl2 + МnСl2 + 2Н2О.

Замість окисника МnО2 можна застосовувати Калій перманганат КМnО4. Тоді реакція відбуватиметься за звичайної температури, тобто без нагрівання:

16НСl + 2КМnO4 = 5Сl2 + 2МnСl2 + 2КСl + 8Н2O;

У промисловості хлор добувають електролізом концентрованого розчину Натрій хлориду. Хлор виділяється на аноді. При цьому утворюються також Гідроген (виділяється на катоді) і Натрій гідроксид (залишається в розчині).

Зріджений хлор (зріджується за кімнатної температури при тиску 600 кПа) зберігають у стальних балонах і в такому вигляді доставляють до місця використання.

Друга частина теми присвячена вивченню Гідроген хлориду. Учні пригадують, що атоми в лінійній молекулі Гідроген хлориду HCl сполучені ковалентним полярним зв’язком. Кристалічна ґратка твердого Гідроген хлориду — молекулярна. Хлор у цій сполуці має найнижчий ступінь окиснення -1.
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Далі розкриваються фізичні властивості Гідроген хлориду, за стандартних умов — це безбарвний газ із різким запахом, токсичний, важчий за повітря, леткий, має низькі температури плавлення та кипіння (tпл = -114 °C, tкип = -85 °C), на вологому повітрі димить, утворюючи з парою води дрібні крапельки хлоридної кислоти. Під час вдихання Гідроген хлорид подразнює дихальні шляхи і спричиняє ядуху. Нюхати його треба обережно!
Гідроген хлорид добре розчиняється у воді з виділенням великої кількості теплоти: за н.у. в 1 об’ємі води розчиняється до 500 об’ємів Гідроген хлориду. Розчин Гідроген хлориду у воді називається хлоридною кислотою.
Безводний Гідроген хлорид хімічно пасивний: не реагує з багатьма металами, з сульфідами реагує вище 650 оС, з оксидами перехідних металів — при 300 оС і вище.
У лабораторії Гідроген хлорид добувають взаємодією кристалічного Натрій хлориду з концентрованою сульфатною кислотою при нагріванні:
2NaCl (крист.)+ H2SO4 (конц.)= Na2SO4 + 2HCl ↑
За відсутності води Гідроген хлорид виділяється у вигляді газу, і реакція перебігає до кінця
Хлоридна кислота (тривіальна назва соляна кислота) — це розчин Гідроген хлориду в воді. При 0 оС у 1 л води розчиняється близько 400 л Гідроген хлориду, тому масова частка гідроген хлориду в концентрованій хлоридній кислоті не перевищує 40 %. Така кислота димить на повітрі, адже з неї виділяється газоподібний Гідроген хлорид, який сполучається з вологою повітря і утворює туман з дрібних крапельок хлоридної кислоти.
Чиста кислота безбарвна, а технічна має жовтуватий відтінок, який надають домішки сполук Феруму, Хлору та інших елементів.
Хлоридна кислота — сильний електроліт. Ступінь її дисоціації у розбавлених розчинах досягає 90 %. Дисоціює за рівнянням:
HCl → H+ + Cl-
Наявність іонів H+ у хлоридній кислоті доводиться за допомоги індикаторів
Хімічні властивості хлоридної кислоти.

Хлоридна кислота взаємодіє з металами, що розміщені в ряду активності ліворуч від водню, наприклад, з магнієм:
Mg + 2HCl = MgCl2 + H2.
Хлоридна кислота взаємодіє з основними і амфотерними оксидами, при цьому утворюються солі хлоридної кислоти і вода, наприклад при взаємодії Ферум(ІІІ) оксиду з хлоридною кислотою утворюється Ферум(ІІІ) хлорид і вода:
Fe2O3 + 6HCl = 2FeCl3 + 3H2O.
Хлоридна кислота взаємодіє з основами і амфотерними гідроксидами. Наприклад, при додаванні хлоридної кислоти до розчину натрій гідроксиду у присутності фенолфталеїну розчин знебарвлюється, що свідчить про утворення нейтрального середовища, тому що утворюються сіль (натрій хлорид) і вода :
HCl + NaOH = NaCl + H2O
H+ + Cl— + Na+ + OH— = Na+ + Cl—+ H2O
H+ + OH— = H2O
Нерозчинні у воді основні та амфотерні гідроксиди розчиняються у хлоридній кислоті з утворенням солі і води, так, при взаємодії хлоридної кислоти з Ферум(ІІІ) гідроксидом утворюється Ферум (ІІІ) хлорид і вода:
Fe(OН)3 + 3HCl = FeCl3 + 3H2O
Fe(OН)3 + 3H+ + 3Cl— = Fe3+ + 3Cl— + 3H2O
Fe(OН)3 + 3H+  = Fe3+ + 3H2O
Хлоридна кислота реагує з солями слабких кислот, наприклад, з карбонатами, сульфідами, силікатами:
2HCl + Na2СО3 = 2NaCl + H2O + СО2↑
2HCl + Na2SiО3 = 2NaCl + H2SiО3↓
При додаванні хлоридної кислоти до амоніаку виділяється білий дим — утворюється сіль (Амоній хлорид):
HCl + NН3 = NН4Cl.
Ця реакція лежить в основі цікавого досліду «Дим без вогню» .
Хлоридна кислота взаємодіє з сильними окислювачами (Калій перманганат, Марганець діоксид з виділенням газоподібного хлору:
2КMnO4 + 16HCl = 5Cl2 ↑ + 2MnCl2 + 2KCl + 8H2O
Якісними реакціями на галогенід-іони є реакції з Арґентум нітратом AgNO3 з утворенням практично нерозчинних солей.

NaCl + AgNO3 = AgCl↓ + NaNO3
Білий сирнистий
NaBr + AgNO3 = AgBr↓ + NaNO3
Жовтуватий сирнистий
KI + AgNO3 = AgI ↓ + KNO3
Жовтий сирнистий
Розгляд питань про застосування галогенів на їхніх сполук може відбуватися у формі обговорення повідомлень учнів.
Фтор застосовують для одержання органічних фторпохідних (тефлон, високотемпературні мастила, фреони). Велику кількість фтору переробляють на UF6, який використовують для розділення ізотопів Урану. Суміш зріджених фтору, кисню та озону використовують як окисник ракетного палива.

Гідроген фторид також застосовується для отримання фторорганічних похідних, в металургії рідкісних металів, як протравник при обробці поверхонь деяких металів та скла, для розкладання силікатів, у хімічному аналізі.

Деякі фторвмісні сполуки мають застосування у сільському господарстві для боротьби із шкідниками. З фторапатиту виробляють мінеральні добрива (побічний продукт – HF). В органічному синтезі використовують Бор фторид BF3 як каталізатор.

Хлор та гіпохлорити широко застосовуються як відбілювачі паперу, тканин, для знезараження питної води, для виробництва низки отрутохімікатів у с/г. Велика кількість хлору витрачається на виробництво хлоридної кислоти, яка є одним із найважливіших продуктів хімічної промисловості. HCl застосовують в органічному синтезі для отримання хлорорганічних сполук (хлорвініл), хлоридну кислоту застосовують у лабораторній практиці, для отримання солей.

Солі хлоридної кислоти: NaCl – отримання Cl2, Na, NaOH, HCl, Na2CO3 – в харчовій промисловості; KCl – добриво, отримання KOH, інших солей калію; СaCl2• 6H2O – охолоджуючі суміші; CaCl2 – осушувач; ZnCl2 – флюс при паянні металів (для травлення металів), протравник для дерева; HgCl2 (сулема) – сильна отрута.

Бром використовують для отримання низки броморганічних сполук, які застосовують у лакофарбовій (барвники) та фармацевтичній промисловості (NaBr – заспокійливий засіб). AgBr – світлочутлива речовина, використовується у фотосправі.

Йод застосовують у медицині як антисептик, кровоспинний засіб. Недостача йоду в організмі викликає хвороби щиподібної залози.

Тема 3. Елементи VIА групи (халькогени) (орієнтовно 14 год.) є логічним продовженням розвитку розділу і має своєю метою:

· формування знань учнів щодо будови атомів хімічних елементів VIA підгрупі ПСхе;
· формування знань учнів про Оксиген і прості сполуки, що він утворює та їхні властивості;
· формування знань учнів про Сульфур та і його сполуки: Гідроген сульфід, сульфідну кислоту, сульфіди, Сульфур (IV) оксид і сульфітну кислоту, Сульфур (VІ) оксид, сульфатну кислоту та сульфати;
·  розкриття загальних наукових принципів хімічного виробництва та промислового виробництва сульфатної кислоти;
· розкриття екологічних проблем, пов’язаних з хімічним виробництвом;

· формування вміння учнів з розв’язку розрахункових задач типу «Обчислення кількості речовини, маси або об’єму продукту реакції за відомою кількістю речовини, масою або об’ємом реагента, що містить домішки».

Так само як і в попередній темі, вчитель починає розгляд з пояснення назви халькогени (халькогени з грецької – «утворенні міддю». відносять елементи, розміщені у VIA підгрупі ПСхе: Оксиген O, Сульфур S, Селен Se, Телур Te, Полоній Ро.
На зовнішньому електронному рівні атомів халькогенів є 6 електронів, електронна конфігурація його ns2np4. Це – p-елементи.

Усі халькогени (крім Оксигену) мають на зовнішньому електронному рівні вільні d-орбіталі, на які під час збудження атомів можуть переходити розпаровані електрони s- і p-орбіталей зовнішнього електронного рівня.

Халькогени – неметали (крім Полонію), у вільному стані утворюють молекули з ковалентним неполярним зв’язком. За рахунок малої енергії зв’язку халькогени хімічно активні.

У VIA підгрупі зверху вниз:

· зростає атомний радіус;

· зменшується енергія іонізації і спорідненість до електрона;

· зменшуються неметалічні і зростають металічні властивості;

· у ряду H2O – H2S – H2Se – H2Te зростають кислотні і відновні властивості.

Гідриди, оксиди та їх гідрати (крім Оксигену та Полонію) виявляють кислотні властивості. Сполуки цих елементів (крім Оксигену) з лужними і лужноземельними металами є солями. Гідриди елементів VIА підгрупи – відновники. Оксиди елементів у вищих ступенях окиснення – окисники.

Оксиген – найпоширеніший елемент на Землі. Він становить близько 8/9 масових частин води (88,8 % масових). У твердому зовнішньому шарі Землі на частку Оксигену припадає 47 % масових, або 58 % за кількістю атомів. У повітрі поряд з азотом і незначною кількістю інших домішок міститься 23,15 % масових, або 21 % об’ємних.

Оксиген входить до складу таких біологічно важливих речовин, як вода, білки, жири, вуглеводи, нуклеїнові кислоти, до 50–85 % ваги живих і рослинних тканин. Атоми Оксиґену містяться у багатьох мінералах: піску, глині, вапняку, залізних та інших рудах, багатьох солях. Оксиген утворює дві прості речовини, що є алотропними модифікаціями – кисень та озон.

Учні детально вивчали явище алотропії в попередньому розділі, тож ми не будемо зупинятися на цьому питанні. Лише ще раз порівняємо властивості кисню та озону у вигляді таблиці.
	
	Кисень
	Озон

	1. Хімічна формула
	О2
	О3

	2. Відносна молекулярна маса
	32
	48

	3. Агрегатний стан
	Газ
	Газ

	4. Колір
	Безбарвний
	Синій

	5. Запах
	Без запаху
	Своєрідний, різкий

	6. Фізіологічна дія
	Не отруйний
	Отруйний

	7. Здатність вступати в реакції
	Висока
	Дуже висока


Розкриття їх біологічного значення включає, насамперед, розгляд проблеми збереження озонового шару Землі.
Подальший розвиток теми присвячений вивченню Сульфуру. Будова атому Сульфуру пояснює його валентні можливості у сполуках.
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Далі вчитель пояснює хімічні властивості сірки, зазначаючи, що у формі простої речовини сірка може бути окисником (відновлюватись до ступеня окиснення -2) або відновником (окиснюватись до ступенів окиснення +4 і +6). Сірка не реагує лише з азотом та благородними металами.

Окисні властивості.

1. З металами реагує при нагріванні, з утворенням сульфідів:

2Na + S = Na2S,
Fe + S = FeS.

З ртуттю реакція іде за н. у.:

Hg + S = HgS,

Цю реакцію використовують для знешкодження розлитої ртуті (демеркуризації).

2. З неметалами:
S + H2 = H2S,
5S + 2P = P2S5.

3. З лугами при нагріванні (реакція диспропорціювання):

3S + 6NaOH = 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O.

Відновні властивості.
1. З киснем:

S +O2 = SO2.

2. З галогенами (з F2 за н. у., з Cl2 при нагріванні):

S +2F2 = SF4,
2S +Cl2 = S2Cl2.

3. З розбавленою нітратною кислотою:
3S + 4HNO3 = 3SO2 + 4NO + 2H2O,
S + 2HNO3 = H2SO4 + 2NO.

4.З концентрованими нітратною та сульфатною кислотами:
S + 6HNO3 = H2SO4 + 6NO + 2H2O,
S + 2H2SO4 = SO2 + 2H2O.

Після переходять до вивчення сполук Сульфуру. Першим розглядають Гідроген сульфур у – H2S. Зв’язок S–H ковалентний полярний. У гідроген сульфіді та у сульфідах окиснення атом S виявляє найнижчий можливий ступінь окиснення -2.

Гідроген сульфід – безбарвний газ із запахом тухлих яєць, важчий за повітря, tкип. –60,3 0С, tпл. –85,6 0С.При 20 0С в 1 л води розчиняється 2,5 л гідроген сульфіду – утворюється сірководнева вода (масова частка гідроген сульфіду 0,36%). Це отруйний газ, тривале вдихання його може призвести до смерті.

З хімічних властивостей розглядають реакцію з киснем:
На повітрі горить блакитним полум’ям:

2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O.

При нестачі кисню відбувається неповне окиснення:

2H2S + O2 = 2S + 2H2O.

У водному розчині Гідроген сульфід є слабкою двоосновною кислотою – сульфідною кислотою і дисоціює за двома ступенями:

І ступінь: H2S ↔ H+ + HS–,

ІІ ступінь: HS– ↔ H+ + S2–.

За ІІ ступенем дисоціація відбувається незначною мірою.

Реагує з лугами, утворюючи солі: середні солі – сульфіди, кислі – гідроген сульфіди (утворюються при надлишку H2S):

2NaOH + H2S = Na2S + 2H2O, 
Na2S+ H2S= 2NaHS.

Нерозчинні у воді сульфіди утворюються в реакціях Гідроген сульфіду із солями відповідних металів:

Pb(NO3)2 + H2S = PbS↓ + 2HNO3.

У результаті утворюється чорний осад PbS, нерозчинний у розбавлених кислотах –це якісна реакція на іони сульфід-іони S2–.
У воді розчинні сульфіди лужних, лужно-земельних металів та амоніаку. Решта сульфідів нерозчинні у воді, а деякі (CuS, PbS, HgS, CdS) і у розбавлених розчинах мінеральних кислот (HCl, H2SO4).

У нітратній кислоті сульфіди важких металів розчиняються з утворенням сполук Сульфуру у вищих ступенях окиснення:

FeS–12 + 18HN+5O3(конц.) = Fe(NO3)3 + 2H2S+6O4 + 15N+4O2 +7H2O,

3Cu2S–2 + 22HN+5O3(розб.) = 6Сu(NO3)2 + 3H2S+6O4 + 10N+2O +8H2O.

Розкриття оксигеновмісних сполук Сульфуру відбувається через їх порівняння.
	
	Сульфур (IV) оксид
	Сульфур (VI) оксид

	Фізичні властивості
	безбарвний газ, з різким запахом, при 10 0С зріджується
	безбарвна рідина, при 44,7 0С переходить у газ. При температурі нижче 17 0С кристалізується

	Хімічні властивості
	Оксиди Сульфуру (IV) та (VI) – кислотні оксиди, виявляють усі характерні властивості класу

	Взаємодіють з основними оксидами з утворенням солей
	СаO + SO2 = СаSO3
	K2O + SO3 = K2SO4

	Реагують з лугами з утворенням відповідних солей
	Ba(OH)2 + SO2 = BaSO3 + 2H2O
	NaOH + SO3 = Na2SO4 + H2O

	Взаємодіють з водою
	SO2 + H2O = H2SO3
	SO3 + H2O = H2SO4

	Участь в окисно-відновних реакціях

	Відновні властивості
	2SO2 + O2 = 2SO3
	

	Окисні властивості
	2H2S + SO2 = 2H2O + 3S
	SO3  + 2HCl = Cl2 + SO2 + H2O


	Використання
	у виробництві сульфатної кислоти, для добування SO2, відбілювання різних матеріалів, дезінфекції; обкурювання овочів у сховищах для запобігання їх псуванню
	для добування сульфатної кислоти контактним способом


Аналогічно можна розглянути властивості сульфітної та сульфатної кислоти.
Сульфітна (або сірчиста) кислота Н2SO3
Спосіб одержання: SO2 + Н2О = Н2SO3

Це двоосновна кислота середньої сили, яка існує лише у розбавлених розчинах, на повітрі окиснюється до Н2SO4

Окисно-відновні властивості.
Відновні властивості

Н2SO3 + Cl2 + H2O = Н2SO4 + 2HCl
окисні властивості

Н2SO3 + 2 Н2S = 3S + 3Н2O

Солі сульфітної кислоти – середні солі – сульфіти та кислі – гідросульфіти.
Розкриваючи властивості сульфатної кислоти, вчитель наголошує, що сульфатна (або сірчана) кислота H2SO4  – один з найважливіших продуктів хімічної індустрії.

Сульфатна кислота змішується з водою в будь яких співвідношеннях, цей процес супроводжується виділенням великої кількості теплоти, суміш навіть може закипіти, розбризкатися (тому необхідно додавати кислоту до води, а не навпаки). Концентрована сірчана кислота використовується як осушувач газів, водовіднімаючий засіб.
В 11 класі ми розглядаємо властивості лише концентрованої сульфатної кислоти, адже розведена кислота не виявляє помітних окислювальних властивостей і реагує лише з металами, що знаходяться в ряду напруги до водню:
H2SO4 + Zn → ZnSO4 + H2↑.
Концентрована сульфатна кислота – досить сильний окисник.
Активні метали (Mg, Zn) здатні відновлювати конц. H2SO4 до H2S, S або SO2. 
4Zn + 5H2SO4 → 4ZnSO4 + H2S↑ + 4H2O
Cu, Ag, Hg відновлюють H2SO4 до SO2:
Cu + 2H2SO4 → CuSO4 + SO2↑ + 2H2O.
При дії конц. кислоти на Fе, Мn, Ті, V, Cr, Al тощо відбувається пасивація – утворюються оксидні плівки металів із високим ступенем окиснення. 
Конц. H2SO4 здатна окиснювати C, P, S:
2 H2SO4 + C → CO2 + 2SO2 + 2H2O;
5 H2SO4 + 2P → 2H3PO4 + 5SO2↑ + 2H2O.
Бромоводень і йодоводень під дією конц. H2SO4 окиснюються до вільних галогенів:
8HI + H2SO4 → 4I2 + H2S↑ + 4H2O.
Через значні обсяги виробництва сульфатної кислоти в світі питання хімічного виробництва включені до змісту хімії 11 класу. Матеріал про хімічні виробництва сприяє світорозумінню, трудовому вихованню учнів, розвиває їхній науково-технічний кругозір, дає змогу вчителю реалізовувати міжпредметні зв’язки з географією (при вивченні розташувань галузей хімічної промисловості), фізикою (при вивченні будови апаратів), біологією (при вивченні хімізації сільського господарства), інформатикою (під час створення моделей хіміко-технологічних процесів) тощо.
Основна мета вивчення матеріалу про хімічні виробництва – демонстрація учням досягнень хімічної науки та інших галузей промисловості України, їх використання для практичних потреб людства, відображення науки як рушійної сили виробництва і прогресу. При цьому необхідно показати реально існуючий зв’язок теоретичних знань (законів, принципів, закономірностей, знань про речовини, фізичні і хімічні властивості) з практикою (хімічною технологією).

Хімічна технологія – це наука про найбільш економічні та екологічно обґрунтовані методи хімічної переробки вихідної сировини в предмет споживання і про способи виробництва.

Методичними дослідженнями й педагогічною практикою встановлено, що технологічні поняття засвоюються учнями значно важче, ніж інші. Однією з причин цього є недостатнє прив’язування знань про конкретні виробництва до теоретичних основ курсу, а також низький рівень системності й узагальненості технологічних знань.

З метою попередження цих недоліків і успішного засвоєння системи понять важливо максимально активізувати діяльність учнів з вивчення істотних ознак окремих технологічних понять, встановлення їх у взаємозв’язку. Для цього слід широко використовувати різні наочні засоби, у тому числі розбірні моделі виробництв, аудіовізуальні засоби, динамічні мультимедіа-технології.

Система технологічних понять включає в себе блоки та їх складові. Поняття «речовина» в цьому контексті розглядається під новим кутом зору – як сировина для виробництва і як продукт виробництва, а хімічні реакції – як процеси. Їхні закономірності вивчаються як основа для розробки технологічного режиму, конструкції апаратів.

В темі з’являються абсолютно нові поняття: теплообмін, протитечія, безперервність, комп’ютеризація виробничих процесів.
Вчитель має сформувати в учнів технологічні поняття, зокрема, сировина – це продукти, які використовуються в промисловості для одержання засобів виробництва або предметів споживання. При цьому слід пояснити, що важливо розкрити також процеси вибору сировини (добування, доставка, поширення в природі, вміст домішок та основного компонента) та підготовки сировини (сортування, подрібнення, укрупнення, збагачення, зневоднення).

Продукти виробництва на їхні властивості вивчалися учнями значно раніше, ніж розглядаються їх виробництва. Тому подібні знання є опорними для учнів. Аналогічне значення мають знання про хімічні реакції та закономірності їх перебігу, вони є теоретичною основою вивчення хімічного виробництва. Під продуктами розуміють результати хіміко-технологічного процесу, що являє собою предмет споживання або предмет праці в інших виробництвах. Крім того, вчитель пояснює вихід продукту, кількість виробленого продукту, втрати виробництв та якість одержаного продукту, кількість домішок.

Розкриваючи зміст поняття хіміко-технологічний процес слід підкреслити різницю між термінами «хімічна реакція» і «хімічний процес». Друге поняття ширше першого, адже хіміко-технологічний процес – це процес одержання цільового продукту починаючи з етапу підготовки сировини й закінчуючи виділенням цього цільового продукту. Це поняття включає такі знання:
· підведення реагентів у зону реакції;

· хімічні реакції синтезу продуктів;

· відведення реагентів із зони реакції;

· оптимальні умови проведення процесу (температура, тиск, застосування каталізатора, концентрація реагентів);

· хімізм процесу (хімічні реакції, що лежать в основі одержання речовин, способи зміщення рівноваги);

· стадійність хіміко-технологічного процесу (кількість стадій у процесі);

· загальні принципи організації виробництва (безперервність і протитечія, використання тепла, енергії, використання «киплячого шару»);

· енергетика процесу (джерела енергії, утилізація надлишкової енергії, її економія).
Важливим елементом технології виробництва є апарати, в яких здійснюється процес. З одного боку необхідно відмітити специфіку хімічних апаратів, що застосовуються в ряді виробництв і мають декілька загальних ознак. Це дає можливість порівнювати їх між собою та узагальнювати відомості про хімічне виробництво з метою формування політехнічних знань учнів. З другого боку, необхідно пам’ятати про міжпредметні зв’язки, аби правильно відібрати інформацію про апарати.

Формуючи поняття про матеріали і конструкції апаратів учителю слід розкрити основні тенденції розвитку виробництва: зростання продуктивності та інтенсивності роботи апаратів, забезпечення механізації трудомістких процесів, автоматизації та дистанційне керування з метою обмеження людей від роботи у шкідливих цехах, заміна періодичних процесів неперервними тощо. Елементами цього поняття є такі знання: типи хімічної апаратури (реактори, колони синтезу, печі); вимоги до хімічної апаратури (збільшення потужності, автоматизація).
Формування понять теплообмін і протитечія має спиратися на розгляд відповідної апаратури. Вчитель використовує схему змійовикового і кожухотрубного теплообмінників (а) та поглинальної й промивної башт (б), пояснюючи принципи дії кожного з них.
а)
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Говорячи про техніку безпеки на хімічних виробництвах та охорону навколишнього середовища вчитель повинен назвати конкретні заходи, які забезпечують безпечність людей, що працюють і сприяють збереженню довкілля.

Під час підготовки до уроків учитель повинен проаналізувати зміст кожного блоку понять відповідно до конкретного виробництва і розробити послідовність його вивчення.

На наступному уроці переходять до вивчення промислового виробництва сульфатної кислоти. Вчитель пояснює, що її добувають контактним та нітрозним способами. Під час виробництва сульфатної кислоти SO3 розчиняють не у воді, а в концентрованому розчині сульфатної кислоти, оскільки газоподібний SO3 при розчиненні у воді реагує з водяною парою над поверхнею води, утворюючи значну частину H2SO4 у вигляді туману. Розчин SO3 у H2SO4 носить технічну назву «олеум». У промисловості добувають олеум, що містить 20-65% SO3. Для добування концентрованої H2SO4 олеум змішують із сульфатною кислотою, що містить деяку кількість води. 
При контактному способі виробництва сірчаної кислоти відбуваються наступні процеси:
І стадія: 4FeS2 + 11O2 → 2Fe2O3 + 8SO2;
ІІ стадія: 2SO2 + O2 → 2SO3 (каталізатор V2O5);
ІІІ стадія: SO3 + H2SO4 → H2S2O7 (олеум);
IV стадія: H2S2O7 + H2O → 2H2SO4.
Нітрозний спосіб:
SO2 + NO2 → SO3 + NO;
SO3 + H2O → H2SO4 (≈75%)
2NO + O2 → 2NO2 (повертають у реакцію).
Для пояснення хіміко-технологічного процесу вчителю доцільно використовувати різноманітну наочність, схематичні зображення, відеофрагменти, модель хімічної установки тощо.
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Тема 4. Елементи VА групи (орієнтовно 22 год.) націлює учнів на виконання таких завдань:
· засвоєння знань учнів щодо будови атомів хімічних елементів VA підгрупі ПСхе, про Нітроген і Фосфор;
· засвоєння знань про азот і фосфор та їхні властивості;
· формування знань про амоніак, його властивості, фізіологічну роль, солі амонію;
· закріплення знань про оборотні хімічні реакції, хімічну рівновагу, принцип Ле Шателье на прикладі промислового синтезу амоніаку;
· засвоєння знань про Нітроген (ІІ) оксид і Нітроген (ІV) оксид, Фосфор(V) оксид;
· формування понять про нітратну кислоту, властивості концентрованої та розведеної кислоти; нітрати, нітрити;
· формування знань про ортофосфатну кислоту та її солі;

· узагальнення знань про колообіг Нітрогену і Фосфору в природі;
· засвоєння знань про нітрогено- і фосфоровмісні мінеральні добрива;
· формування вміння розв’язування задач типу «Обчислення виходу продукту від теоретично можливого».
Розкриття теми подібно до двох попередніх, тож ми не будемо детально зупинятися на ньому. Приділимо увагу лише особливим аспектам цієї Теми.

На початку теми вчитель знову звертається до будови атомів хімічних елементів V А підгрупи ПСхе. Розкриваючи взаємозв’язок між будовою і властивостями хімічних елементів і речовин, що вони утворюють.
Далі переходять до вивчення простих речовин – азоту і фосфору. Вчитель може обрати один з варіантів розгляду, перший варіант – вивчати Нітроген та його сполуки в порівнянні з Фосфором та його сполуками, або другий варіант – вивчати їх про черзі.
Вивчення промислового синтезу амоніаку має спиратися на засвоєних у попередній темі технологічних поняттях, розширюючи які учні опановують назви апаратів, розуміють практичне значення теоретичних знань у процесі керування хіміко-технологічним процесом. Це сприятиме реалізації політехнічного принципу та принципу зв’язку теорії з практикою.
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Проблема вмісту нітритів в продуктах харчування має розкриватися з опорою за знання учнів з біології та основ здоров’я. Кращому засвоєнню цієї теми буде виконання учнями навчального проєкту «Зменшення вмісту нітратів в продуктах харчування у домашніх умовах».
Узагальнення знань про колообіги Нітрогену та Фосфору та їхньої біологічної ролі пов’язане з вивченням нітрогено- і фосфоровмісні мінеральні добрив. Ми розкривали методику формування поняття про мінеральні добрива в попередньому пункті лекції, тож не зупиняємося зараз на ньому. Підсумком цього уроку має бути формування компетентності учнів щодо оцінки впливу сполук Нітрогену та Фосфору на довкілля і здоров’я людини й  значення нітрогено- і фосфоровмісних добрив для підвищення врожайності сільськогосподарських культур.
Тема 5. Елементи ІVА групи (орієнтовно 11 год.) передбачає вирішення завдань з:

· засвоєння знань загальної характеристики елементів IVА групи, біологічної ролі Карбону та Силіцію;
· засвоєння знань про Карбон і алотропні модифікації Карбону, їхні властивості, про абсорбцію вуглецю;
· формування понять про оксиди Карбону та Силіцію, їхні властивості та фізіологічну дію на живі організми, про парниковий ефект;
· розкриття хімічних властивостей карбонатної кислоти та її солей, взаємоперетворення карбонатів і гідрогенкарбонатів;

· формування знань про силікатну кислоту та її силікатні матеріали;
· формування вміння розв’язування задач типу «Розрахунки за термохімічними рівняннями».

Розгляд теми подібний до попередніх. Тож ми не зупиняємося на цьому.

Серед важливий питань теми, хотіли б привернути увагу до питань фізіологічної ролі Карбон (IV) оксиду. Вчитель пояснює, що природні сполуки, до складу яких входить Карбон, постійно зазнають змін, внаслідок яких здійснюється кругообіг Карбону.
[image: image25.jpg]



Карбон (IV) оксид входить до складу атмосфери Землі. Цей газ надходить в атмосферу внаслідок багатьох процесів – виверження вулканів, горіння палива, розкладання вапняку, дихання людини, тварин і рослин. З повітря СО2 у значних кількостях поглинається наземними рослинами та фітопланктоном Світового океану. Процес поглинання СО2 відбувається тільки на світлі — фотосинтез, внаслідок якого утворюються органічні сполуки, що містять Карбон. Внаслідок фотосинтезу в атмосферу виділяється кисень.

Із рослин, які поїдаються тваринами, Карбон переходить у тваринні організми. Тварини виділяють Карбон у вигляді вуглекислого газу під час дихання. Рослини і тварини з часом відмирають, починають гнисти, окиснюватись і частково перетворюватись на СО2, що повертається у повітря й знову поглинається рослинами. А частково рослинні та тваринні рештки у ґрунті перетворюються на горючі копалини — кам’яне вугілля, нафту, природний газ. Горючі копалини використовують як паливо, внаслідок згоряння якого СО2 знову повертається в атмосферу.

Вуглекислий газ із атмосфери поглинається також водою Світового океану й реагує з гірськими породами під час їх руйнування. Відтак утворюються вапняки, доломіти та інші карбонати. Така різноманітність процесів забезпечує постійний кругообіг Карбону в природі.

Проте через різке збільшення спалювання різних видів палива вміст вуглекислого газу в атмосфері дедалі збільшується, а вміст кисню зменшується. Порушення рівноваги між вмістом кисню й вуглекислого газу в атмосфері може призвести до так званого «парникового ефекту» (шар СО2 відіграє таку саму роль, як скло в теплиці). Це доволі загрозливе явище. Річ у тім, що вуглекислий газ вільно пропускає на Землю випромінювання Сонця, але сильно затримує теплове випромінювання Землі.Порушується нормальна тепловіддача Землі у космічний простір, а це спричинює потепління клімату.

Потепління клімату Землі може викликати танення льодовиків і призвести до підвищення рівня Світового океану. В результаті позатоплюються всі низько розташовані частини материків — низини, що межують з океаном і густозаселені. Почнеться танення вічної мерзлоти, що спричинить заболочування великих територій, випадання рясних дощів, а це позначиться на сільському господарстві тощо.

Відомо, що головним регулятором співвідношення вуглекислого газу і кисню в атмосфері Землі є фотосинтез. Ще 50 років тому це співвідношення було оптимальним: об’ємна частка кисню в атмосфері становила 21 %, вуглекислого газу — 0,03 %. Нині нормальне співвідношення порушується.
Господарська діяльність людини, з одного боку, призводить до посилення викидів СО2 в атмосферу, а з другого — до знищення «природних лабораторій», в яких здійснюється фотосинтез, тобто поглинається вуглекислий газ (вирубування лісів, масова загибель фітопланктону тощо). Отже, нині проблема охорони навколишнього середовища, у тому числі й повітря, дуже гостра, без її розв’язання людство не зможе вижити.
3. ПРОФІЛЬНЕ ВИВЧЕННЯ МАТЕРІАЛУ ПРО МЕТАЛІЧНІ ЕЛЕМЕНТИ ТА ЇХНІ СПОЛУКИ.
Після вивчення НеМе переходять до вивчення Ме в Розділі ІІІ. Металічні елементи та їхні сполуки.
Тема 1. Загальні відомості про металічні елементи та метали (орієнтовно 12 год.) має своєю метою:
· розкриття місця металічних елементів в ПСХе, особливостей будови їхніх атомів;
· повторення металічного зв’язку та його впливу на фізичні і хімічні властивості Ме;

· повторення будови гальванічного елемента;
· засвоєння знань учнями про корозію металів, її, види та способи захисту металів від корозії;

· формування поняття про сплави;

· розвиток поняття про металургію;
· формування вміння учнів з розв’язування задач типу «Обчислення за рівняннями хімічних реакцій між металом та сіллю в розчин».

На початку теми учні пригадують місце Ме в Псхе та особливості будови їх атомів, властивостям металічного зв’язку. Ми приділили достатньо уваги розкриттю цих питань у першому пункті плану, розгляд якого відбувається подібно до стандартного рівня.
Відмінністю є більш глибоке вивчення видів корозії.У арзі взаємодії корозійних середовищ з металами та сплавами спостерігається кілька видів корозії, які класифікують за такими ознаками, як: механізм взаємодії, умови взаємодії тощо.

За механізмом взаємодії зовнішнього середовища з металами і сплавами корозію поділяють на хімічну та електрохімічну.
Хімічною корозією називають руйнування виробів, виготовлених з металів та сплавів, у середовищах-неелектролітах.
Прикладом такого виду корозії є руйнування деталей нагрівних печей, казанів, турбін, двигунів внутрішнього згоряння, сопел реактивних двигунів тощо. У разі взаємодії газового середовища (пічні та викидні гази) з металевими виробами на їх поверхні утворюються різні хімічні сполуки (наприклад, оксиди, сульфіди тощо) у вигляді плівок.

Чим вища температура середовища, тим інтенсивніше кородує метал, оскільки зростають швидкість дифузії газів через плівку до металу і зустрічна дифузія атомів металу. У разі утворення не дуже щільної та міцної плівки газове середовище може різко прискорити руйнування виробів. Прикладом металів, на поверхні яких утворюється нещільна (крихка) оксидна плівка, є залізо, вуглецеві сталі та чавуни. Вони надзвичайно швидко руйнуються під дією газових середовищ, оскільки їх оксидні плівки неміцні, а в разі незначної зміни температури або навантаження ці плівки відшаровуються. Поверхня виробу «оголюється», і кисень чи інший газ знову взаємодіє з металом виробу. З часом виріб тоншає, оскільки утворена плівка знову обсипається.

Отже, оксидні плівки, які утворюються на поверхні виробів, виготовлених з вуглецевих сталей і чавунів, не можуть захистити їх від корозійного руйнування. Те саме спостерігається з деталями, приладами та механізмами, виготовленими з ніобію, молібдену, вольфраму, які працюють в атмосфері повітря чи кисню за температур 400-5000С.
Якщо на поверхні виробів утворюються міцні та щільні оксидні плівки, то корозійне руйнування сповільнюється. Прикладом таких металів є хром, алюміній та сплави на їх основі. Саме тому на практиці використовують леговані сталі, які витримують дію газових середовищ до 9000С, у той час як вуглецеві легко руйнуються за температур понад 5000С. Легування сталі хромом, алюмінієм, нікелем підвищує корозостійкість сталей до температури 850-9000 С.
Рідини-неелектроліти руйнують нафтопроводи й обладнання каталізного і термічного крекінгів нафтопродуктів та інші металеві вироби. Швидкість корозії в рідинах-неелектролітах (спирти, бензин, гас, нафта тощо) невелика, але зростає за наявності в них домішок, особливо сірки та кисню й за підвищення температури середовища. Швидкість корозії чорних металів за наявності вологого хлористого водню становить 5-20 мм/рік, а спільна наявність Н2S і НCl підсилює корозію в 3-4 рази . Найбільш інтенсивно процеси корозії протікають у конденсаторах-холодильниках, верхній частині ректифікаційних колон, трубопроводах гарячих залишків (мазуту). Наприклад, за даними однієї з нафтових компаній у США, корозія апаратури нафтопереробних заводів від солей, що містяться в емульсійних нафтах, завдає збитків, що становлять 125 млн. доларів у рік.
Рідини неорганічного походження агресивні, тому важливо не помилитись у виборі матеріалу для виготовлення конструкцій або захисного покриття. Так, для рідин із вмістом брому придатне обладнання, виготовлене з танталу, а із вмістом сірки – з алюмінію.
Електрохімічною корозією називають руйнування виробів, виготовлених з металів і сплавів у середовищах-електролітах.
Це найпоширеніший вид корозії. Електрохімічна корозія характеризується протіканням електричного струму в електроліті, переходом атомів металу в іонізований стан та іншими електрохімічними процесами. Прикладом електрохімічної корозії є руйнування металевих конструкцій і виробів, які перебувають у середовищі вологого повітря, в морській та річковій воді тощо.

Якщо в контакті з електролітом перебувають два метали, то механізм корозії нагадує роботу гальванічного елемента, в якому метал із меншим електродним потенціалом (анод) безперервно розчиняється, а з більшим (катод) – відновлюється.
Останні уроки теми, присвячені формування поняття про сплави та є підґрунтям до вивчення металургійних процесів. На цих уроках формуються поняття «мінерал», «руда», «пуста порода», «концентрат». З географії учні пригадують, що природні сполуки металів називають мінералами. Природні мінеральні утворення, з яких технологічно можливо й економічно доцільно добувати метали, називають рудами. Учні дізнаються про класифікацію металічних руд на оксидні, сульфідні, хлоридні та карбонатні. Засвоюють, що до складу руди крім корисних мінералів входить пуста порода. Здебільшого вміст металів у рудах невисокий, тому руду попередньо збагачують (обробкою руди видаляють пусту породу, тому вміст корисної сполуки збільшується). Добутий після збагачення продукт називають концентратом.
Далі ознайомлюються із залізорудними басейнами України, після цього розглядають хімічну суть загальних способів добування металів. 
Учитель узагальнює, що добуванням металів з руд займається металургія – наука про промислові способи добування металів з природної сировини. Метали добувають з їхніх сполук на металургійних заводах.

Залежно від способів добування металів розрізняють такі види металургії:
Пірометалургія посідає провідне місце в металургії. Цим способом добувають метали з руд за допомогою реакцій відновлення, які проводять при високих температурах. Як відновники застосовують вугілля, водень, карбон(II) оксид, активні метали.
Cu2O + C = 2Cu + CO2
Добування металів за цим способом відбувається кількома шляхами:
1. Випалювання сульфідів та відновлення металів з їхніх оксидів
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2. Електроліз розчинів і розплавів:
· сульфідні руди спочатку випалюють:

2ZnS + 3O2 = 2ZnO + 2SO2,

а потім добутий основний оксид відновлюють вугіллям (коксом):

ZnO + C → Zn + CO.

· оксидні руди найчастіше відновлюють коксом або Карбон (II) оксидом, рідше воднем:
2ZnO + C → 2Zn + CO2
Fe2O3 + 3CO → 2Fe + 3CO2
MoO3 + 3H2 → Mo + 3H2O
Відновлення металів з їх сполук іншими металами, хімічно більш активними, називають металотермією, або неметалами (силікотермія):
3MnO2 + 4Al [image: image27.png]


 3Mn + 2Al2O3 (алюмотермія)
2MgO + Si → 2Mg + SiO2.

Гідрометалургія охоплює способи добування металів з розчинів їх солей. При цьому метал, що входить до складу руди, спочатку переводять у розчин за допомогою відповідних реагентів, а потім добувають його з цього розчину. Так, наприклад, під час обробки мідної руди розбавленою сульфатною кислотою, наявний у руді CuO переходить у розчин у вигляді сульфату. Мідь із солі добувають електролізом або відновленням за допомогою порошку заліза.
CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O;
CuSO4 + Fe = Cu + FeSO4
Електрометалургія охоплює способи добування металів за допомогою електролізу. Електролізом добувають чисті метали. Найактивніші метали (наприклад, Na, K, Ca, Mg) добувають електролізом розплавів солей. Менш активні метали – електролізом розчинів солей.
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 4Al + 3O2.
Електроліз використовують також для очистки деяких металів. З металу, що його очищають, виготовляють анод. При електролізі анод розчиняється, іони металу переходять у розчин, а на катоді вони осаджуються. Так добувають електролітично чисті метали: мідь, срібло, залізо, нікель, свинець та багато інших.
Тема 2. Металічні елементи ІА – ІІІА груп (орієнтовно 12 год.) серед основних завдань виділяє:
· засвоєння учнями знань щодо загальної характеристики хімічних елементів ІА – ІІІА груп ПСхе;
· формування понять про Натрій, Калій, Магній, Кальцій, Алюміній як хімічні елементи і прості речовини та їхні властивості;
· засвоєння знань учнями про сполуки Натрію, Калію, Магнію, Кальцію та їх біологічну роль;
· формування знань про амфотерні властивості оксиду і гідроксиду Алюмінію;
· формування вміння учнів з розв’язування задач типу «Розрахунки вмісту компонентів суміші металів»

Продовження формування поняття «речовина» відбувається індуктивним шляхом умовиводу. Друга тема Розділу конкретизує знання учнів про загальні властивості Ме через розгляд будови атомів і властивостей елементів перших трьох груп ПСхе.
Учні самостійно аналізують місце знаходження цих металічних елементів у ПСхе і дають їм характеристику. З фізичними властивостями металів вони ознайомлюються в ході демонстраційного експерименту, підкреслюють властивості типових металів.
Хімічні властивості Натрій і калій мають високу хімічну активність і є сильними відновниками. На повітрі натрій і калій легко окиснюються. Продуктами реакції є відповідні оксиди та пероксиди цих елементів:

4Na + O2 = 2Na2O

2Na + O2 = Na2O2
4K + O2 = 2K2O
K +O2 = KO2.

Натрій і калій активно реагують із галогенами з виділенням світла. При взаємодії натрію з хлором утворюється натрій хлорид:

2Na + Сl2 = 2NaСl.

Продуктами реакцій натрію і калію з сіркою є сульфіди цих елементів, наприклад:

2K + S = K2S.

При взаємодії натрію і калію з водою утворюється відповідний луг і газуватий водень.

Натрій реагує з водою досить активно:

2Na + 2H2O = 2NaOH +H2↑.

Реакція калію з водою відбувається ще активніше з можливим самозайманням водню:

2K + 2H2O = 2KOH +H2
Вчитель нагадує учням, що катіони Натрію і Калію відіграють важливу роль у життєдіяльності живих організмів. Натрій міститься в кістковій тканині, крові, мозку, легенях, рідині ока, спинномозковій рідині. Катіони Натрію беруть участь у підтримці осмотичного тиску та кислотно-лужної рівноваги, у проведенні нервових імпульсів. Калій міститься у кістковій тканині, м’язах, крові, мозку, серці, нирках. Катіони Калію беруть участь у проведенні біоелектричних потенціалів у нервах і м’язах, у регуляції скорочень серця й інших м’язів, підтримують осмотичний тиск у клітинах, активують деякі ферменти.
Оксиди Натрію та Калію — це тверді білі речовини, які виявляють основні властивості

Гідроксиди Натрію та Калію — це білі, тверді, кристалічні, тугоплавкі, гігроскопічні (на повітрі поглинають вологу) речовини йонної будови. Добре розчиняються у воді. Під час нагрівання не розкладаються. У розчинах та розплавах дисоціюють

Натрій гідроксид та калій гідроксид використовують у виробництві фарб, целюлози, мила. Натрій гідроксид застосовують для очистки нафтопродуктів (бензину, гасу), для виробництва штучного шовку, в текстильній, хімічній промисловості, для^виготовлення товарів побутової хімії. Калій гідроксид використовують у лужних акумуляторах і для висушування газів.

Натрій хлорид (зважаючи на розповсюдження і дешевизну) широко застосовують у хімічній промисловості для виробництва соди, хлору і натрій гідроксиду (електроліз розчину), хлоридної кислоти, натрій сульфату, металічного натрію (електроліз розплаву). Кухонну сіль (містить не менше 97 % NaCl) використовують у харчовій промисловості та кулінарії. У медицині застосовують розчин натрій хлориду з масовою часткою солі 0,9 %. Його називають ізотонічним, оскільки його осмотичний тиск відповідає осмотичному тиску крові людини.

Натрій гіпохлорит NaOCl використовують для відбілювання тканин і деревини, дезінфекції, хімічного розчинення санітарно-технічних відкладень, у хімічному виробництві.

Глауберову сіль Na2SО4 · 10Н2О застосовують як проносний засіб.

Натрій амід NaNH2 використовують для виробництва синтетичного барвника індиго.

Натрій пероксид (сильний окисник) застосовують для відбілювання паперу та регенерації повітря на підводних човнах (як і пероксид, так і супероксид калію):
Na2О2 + 2СО2 = Na2СО3 + О2↑
Калій карбонат (поташ) використовують для виготовлення скла, калій нітрат — для виготовлення чорного пороху, калій хлорат і перхлорат — у виробництві сірників, у піротехніці, гальванотехніці.

Калій дихромат (хромпік) К2Сr2O7, а також і натрій дихромат Na2Cr2O7 ·2Н2O, як сильні окисники застосовують у виготовленні хромової суміші для миття хімічного посуду, дублення шкіри. Також як окисник використовують і калій перманганат КМnO4 (як антисептик у медицині, для отримання кисню в лабораторії).
Аналогічно розкриваються властивості Магнію та Кальцію та їх сполук. Формування поняття про твердість води та шляхи її усунення розкривалися в першому питанні нашої лекції, тож воно не потребує додаткового розгляду.
Далі переходять до вивчення алюмінію. Алюміній — металічний елемент головної підгрупи третьої групи ІІІ періоду періодичної системи хімічних елементів.
Електронна конфігурація зовнішнього енергетичного рівня його атома 3s23p1. При хімічних взаємодіях у збудженому стані він здатен утворювати три ковалентних зв’язки або повністю віддавати свої три електрони, проявляючи у своїх сполуках ступінь окиснення +3. Отже, Алюміній є активним відновником.

Алюміній по поширеності займає третє місце серед інших елементів. Масова частка Алюмінію в земній корі становить 8,5 %. У природі він зустрічається тільки у вигляді сполук. Він входить до складу алюмосилікатів, до яких належать: глини, слюди, польові шпати, зокрема каолін. Промислово важливою алюмінієвою рудою є  боксит Al2O3 · nН2О. Алюміній входить до складу мінералу корунду, який є кристалічним алюміній оксидом Al2O3. Різні домішки здатні надавати корундові різних кольорів. зеленого, жовтого, жовтогарячого, фіолетового та інших кольорів й відтінків. Його синій різновид називають сапфіром, а червоний — рубіном. І рубіни, і сапфіри є коштовними каменями.

Проста речовина алюміній — блискучий сріблясто-білий метал. Він має високу здатність відбивати світлові та теплові промені, а також високі тепло- та електропровідність. Температура плавлення алюмінію 660 °С. Це досить легкий і пластичний метал. З нього можна виробляти тонкий дріт і фольгу.

Хімічно алюміній дуже активний. На повітрі він швидко окиснюється і вкривається тонкою плівкою алюміній оксиду. Оксидна плівка є досить міцною й зумовлює корозійну стійкість алюмінію. При нагріванні на повітрі чи в кисні алюміній згоряє, утворюючи також алюміній оксид:

4Al + 3O2 = 2Al2O3.

Алюміній активно реагує з іншими неметалами. За звичайних умов він взаємодіє з хлором і бромом, утворюючи солі, наприклад, алюміній хлорид:

2Al + 3Сl2 = 2AlСl3.

Реакція алюмінію з йодом відбувається, якщо до суміші алюмінієвого порошку з йодом додати кілька крапель води, яка виконує роль каталізатора:

2Al + 3I2 = 2AlІ3.

При нагріванні алюміній реагує з сіркою, азотом, вуглецем, наприклад:

2Al + 3S = Al2S3.

У звичайному стані алюміній покритий захисною оксидною плівкою і є стійким до дії води навіть при нагріванні. Якщо плівка алюміній оксиду буде зруйнована, то алюміній буде активно реагувати з водою з виділенням газуватого водню:

2Al + 6Н2О = 2Al(ОН)3↓ + 3Н2↑.

Алюміній реагує з розчинами кислот з утворенням солей і водню, наприклад:

2Al + 6НСl= 2AlCl3 + 3Н2↑.

Концентровані сульфатна і нітратна кислоти пасивують алюміній, тобто збільшують міцність оксидної плівки. Таким чином, алюміній з ними не реагує.

Оксидна плівка легко розчиняється в лугах і алюміній реагує з розчинами лугів з виділенням водню:

2Al + 2NaOH +6Н2O = 2Na[Al(OH)4] + 3Н2↑.

Алюміній відновлює метали з їхніх оксидів при нагріванні (алюмінотермія), наприклад:

Fe2O3 + 2Al = 2Fe + Al2O3.

Алюміній добувають шляхом електролізу глинозему розчиненого в розплавленому кріоліті Na3[AlF6].

Широке застосування алюмінію зумовлене його властивостями. Поєднання легкості з достатньо високою електропровідністю дозволяє застосовувати алюміній як провідник електричного струму. Алюміній і його сплави використовують практично у всіх галузях сучасної техніки: в авіаційній й автомобільній промисловості, залізничному і водному транспорті, машинобудуванні тощо. Завдяки високій корозійній стійкості алюміній широко застосовують при виготовленні апаратури для виробництва харчових продуктів та деяких хімічних речовин. З полірованого алюмінію виготовляють дзеркала та поверхні нагрівальних і освітлювальних рефлекторів. Алюміній використовують як розкисник сталей та інших сплавів. Ним відновлюють метали з їхніх оксидів.

Амфотерні властивості оксиду та гідроксиду Алюмінію неодноразового розглядалися учнями в основні школі, тож не визивають у них складностей в 11 класі.
Остання тема розділу – Тема 3. Ферум. Залізо (орієнтовно 8 год.) націлює учнів на:
· формування понять про Ферум як хімічний елемент та залізо як просту речовину;

· засвоєння знань про сполуки Феруму та їх застосування;
· розширення поняття про сплави заліза та металургійне виробництво.

Розкриття теми починається аналогічно попередній. Учні легко аналізують хімічний елемент Ферум за його положенням в ПСхе. Про поширення в природі та біологічну роль вони достатньо обізнані з курсів географії та біології, тож завдання вчителя– узагальнити ці знання.
Ферум, виявляючи ступені окислення +2 і +3 утворює два оксиди і два гідроксиди, які мають неоднакові властивості. Методично доцільно розглядати їх у порівнянні.

Характеристика оксидів Феруму.
	
	Ферум(ІІ) оксид FeO
	Ферум(ІІІ) оксид Fe2O3

	Фізичні властивості
	Чорний порошок нерозчинний у воді
	Темно-коричневий порошок нерозчинний у воді

	Хімічні властивості:
	Основний оксид.
Легко розчиняється в кислотах з утворенням солей Феруму(ІІ)
FeO + 2HCl = FeCl2 + H2O
	Слабо виражені амфотерні властивості: розчиняється у кислотах з утворенням солей Феруму(ІІІ):

Fe2O3 + 6HCl = 2FeCl3 + 3H2O

	взаємодія з кислотами
	FeO + H2SO4 = FeSO4 + H2O.
З нітратною кислотою утворює сіль тривалентного металу:
3FeO + 10НNO3 = 3Fe(NO3)3 +NO + 5H2O.
	Fe2O3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3H2O.
За високої температури:
6Fe2O3 → 4Fe3O4 + О2

	взаємодія з лугами
	Не взаємодіє
	Під час сплавлення з лугом або карбонатами лужних металів утворюються солі метаферати(ІІ) лужних металів:
Fe2O3 + 2NaOH = 2NaFeO2 + H2O;
Fe2O3 + Na2CO3 = 2NaFeO2 + CO2.


Оксид Fe3O4 – зустрічається у природі у вигляді мінералу магнетиту. Добре проводить електричний струм, тому використовують для виготовлення електродів. Це змішаний оксид, тверда речовина чорного кольору.

При взаємодії з кислотами утворює суміш солей Ферум (ІІ) і (ІІІ).
Fe3O4 + 8HCl = FeCl2 + 2FeCl3 + 4H2O;
Fe3O4 + 4H2SO4 = FeSO4 + Fe2(SO4)3 + 4H2O.

При взаємодії з нітратною кислотою утворює лише одну сіль Fe(NO3)3 внаслідок окислення Fe(II) до Fe(III):
3Fe3O4 + 28HNO3 = 9Fe(NO3)3 + NO + 14H2O.

Характеристика гідроксидів Феруму
	
	Ферум(ІІ) гідроксид Fe(OH)2
	ферум(ІІІ) гідроксид Fe(OH)3

	Хімічні властивості
	Основні властивості
	Слабкі амфотерні властивості, слабкіша основа за Fe(OH)2

	взаємодія з кислотами
	Легко розчиняється у кислотах з утворенням солей Феруму(ІІ)
Fe(OH)2 + 2HCl = FeCl2 + 2H2O
	Легко розчиняється у кислотах з утворенням солей Феруму(ІІІ):
Fe(OH)3 + 3HCl = FeCl3 + 3H2O.

	взаємодія з лугами
	Свіжо добутий Fe(OH)2 під час кип’ятіння з концентрованими лугами розчиняється: Fe(OH)2 + 2NaOH = Na2Fe(OH)4
	Розчиняється у концентрованих розчинах лугів з утворенням солей: Fe(OH)3 + KOH = KFeO2+ 2H2O; 

Fe(OH)3 + NaOH ⇄ NaFe(OH)4.
Ця сіль руйнується при змінені концентрації лугу до вихідних речовин.

	розкладання при нагріванні
	Fe(OH)2 = FeO + H2O
	2Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2O.

	взаємодія з окисниками
	а) окиснення на повітрі:
4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3.
б) окиснення гідроген пероксидом:
2Fe(OH)2 + H2O2 = 2Fe(OH)3.
	


Формування знань учнів про виробництво заліза та його сплавів важливе для учнів Запорізького регіону. Ця тема сприяє профорієнтаційній роботі, тож вчителю, розповідаючи про виробництво, слід наводити факти про запорізькі металургійні виробництва.
Першим розглядають чавун, який добувають способом відновлювальної виплавки у доменних печах .
Вчитель пояснює, що доменна піч — це споруда з вогнетривких матеріалів заввишки 30 м, діаметром 6 м, її продуктивність — 2000 т чавуну за добу. Верхня частина домни, через яку завантажується шихта (суміш сировинних матеріалів — залізної руди, палива і флюсів), називається колошником. Через колошник шихта потрапляє в довгу шахту, що розширюється донизу.

Це полегшує пересування шихти згори донизу. В міру переміщення шихти до найширшої частини печі — розпару — з нею відбуваються перетворення, в результаті яких утворюється чавун. Спочатку згоряє кокс з утворенням високої температури, оскільки реакція екзотермічна:

С + О2 = СО2↑
Карбон(ІV) оксид, що утворюється, проходить крізь розпечений кокс і, поглинаючи теплоту, відновлюється до СО:

СО2 + С = 2СО↑
А чадний газ СО за високої температури легко відновлює залізо:

Fe 2O3 + 3CO = 2Fe + 3CO2↑
Залізо утворюється в твердому стані. Губчасті грудочки його вбирають Карбон та інші елементи і перетворюються на чавун. Він плавиться і стікає в горно.
У домну разом з рудою надходить і пуста порода, що містить SiO2 та інші домішки. Усі вони дуже тугоплавкі і можуть закупорити піч, яка працює у безперервному режимі багато років. Тому в шихту, крім руди, додають флюси (вапняк). СаСО3 під впливом високої температури розкладається:

СаСО3 = СаО + СО2↑
Утворений кальцій оксид взаємодіє з тугоплавкими оксидами, що є в шихті, і переводить їх у легкоплавкий шлак. Наприклад:

СаО + SiO2 = СаSiO3

Шлак легший за чавун. Він плаває на його поверхні і захищає чавун від окиснення. Чавун і шлак накопичуються в горні, звідки їх періодично випускають. З чавуну відливають деталі складної конфігурації, різні вироби. У ливарний чавун часто вводять добавки магнію та інших металів. Це поліпшує механічні властивості чавуну, зменшує його крихкість. З ливарного чавуну виготовляють станини машин, махові колеса, плити, ґрати, художні вироби, пам’ятки мистецтва. З доменних шлаків виробляють будівельні матеріали (шлакобетон, шлаковату, скло тощо). З верхньої частини домни виходить доменний газ. Він містить суміш газів — СО (28 %), СО2, N2 та багато пилу. Цей газ спалюють, а теплоту використовують для попереднього нагрівання повітря, збагаченого

киснем, що надходить у піч.

Повітря нагрівають у спеціальних баштах — кауперах, сюди з домни надходять гарячі гази. Доменні гази містять Карбон(ІІ) оксид, він згоряє в каупері й підвищує його температуру. Потім доменні гази автоматично надходять у другий каупер, а крізь перший починається продувка повітря, що спрямовується в домну. У розжареному каупері повітря нагрівається. У такий спосіб економиться паливо, яке у великій кількості затрачалося б на підігрівання повітря, що надходить у домну. Кожна домна має кілька кауперів

[image: image29.emf]
Схема доменної печі

Сталь виплавляють з чавуну і брухту. У процесі переробки чавуну на сталь у сплаві зменшується вміст вуглецю (масова частка його в сталі не перевищує 2 %), силіцію, фосфору, сірки, мангану. Видалення цих домішок ґрунтується на реакціях окиснення киснем або оксидами Феруму в розплаві. Отже, сталь — це ковкий сплав заліза з вуглецем та іншими домішками (металами і неметалами). У процесі виплавляння сталі відбуваються складні процеси. Оксиген, який міститься в руді, і кисень, що надходить з повітрям у піч для спалювання газуватого палива, окиснює вуглець і значну кількість заліза:

2С + О2 = 2СО↑
2Fe + О2 = 2FeО

Утворений Ферум(ІІ) оксид FeО, а також оксиди Феруму, що містяться у брухті, за високої температури взаємодіють із силіцієм, манганом та іншими домішками, які містяться у чавуні:

FeО + С = Fe + СО

2FeО + Si = 2Fe + SiO2

FeО + Mn = Fe + MnO
5FeО + 2Р = 5Fe + Р 2О5

Утворені оксиди взаємодіють з флюсами, які вносять у піч під час виплавки сталі. При цьому утворюються шлаки. Вони легко видаляються з печі. Для видалення ферум(ІІ) оксиду, який ще залишається в сталі, у розплавлену сталь додають розкисники (манган, ванадій, титан), що взаємодіють з надлишковим FeО:

FeО + Mn = Fe + MnО

Утворені оксиди переходять у шлак.

Під час виплавляння сталей до них додають легуючі добавки — кобальт,нікель, ванадій, хром, вольфрам, молібден, титан та інші метали. Це дає змогу виробляти сталі різного складу, що мають підвищену міцність, корозійну стійкість (неіржавна сталь), високу стійкість до спрацювання тощо. Є кілька способів добування сталі: киснево-конвертерний, мартенівський, електротермічний.

В основу конвертерного способу виробництва сталі покладено розробки англійського винахідника Генрі Бесемера (1856). Він запропонував переробляти рідкий чавун (з незначним вмістом фосфору і сірки), продуваючи його повітрям. Паливо у цьому разі не потрібне. Процес відбувається мимовільно за рахунок теплоти екзотермічних реакцій і триває 12 — 15 хв. Однак через низький вміст кисню в повітрі неможливо було досягти потрібних температури й інтенсивності окисно-відновних процесів. Сталь була низької якості. З розвитком виробництва кисню створились умови для вдосконалення способу Бесемера. В другій половині ХХ ст. його замінив киснево-конвертерний спосіб.

За киснево-конвертерним способом кисень продувають крізь розплавлений чавун у спеціальних апаратах — конвертерах. Це високопродуктивний спосіб, що дає змогу добувати сталь високої якості. Спосіб розробив французький металург П’єр Мартен у 1864 р. Він сконструював піч, в яку завантажуються чавун, брухт і певна кількість руди. У піч вводяться попередньо нагріті повітря і паливо, під час згоряння якого утворюється факел з температурою майже 1900 °С. Метал і руда плавляться, і в розплав уводяться добавки, потрібні для виплавляння сталі заданого складу. Вигоряння домішок відбувається переважно за рахунок кисню повітря. Процес плавлення триває 8-10 годин. 

За мартенівським способом кисень або повітря пропускають над розплавленим чавуном. При цьому залізо окиснюється в поверхневому шарі. Перевага мартенівського способу полягає в тому, що процес переробки чавуну на сталь можна контролювати і виробляти сталі різних марок. Однак він менш економічний, ніж конвертерний. Тому останнім часом виплавка сталі за цим способом скорочується.
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Малюнок 1. Кисневий конвертер
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Малюнок 2. Схема електропечі.

Пряме відновлення заліза з руди. Доменний процес переробки залізної руди нині є застарілим. Дедалі більше підприємств орієнтуються на пряме відновлення, тому нових доменних печей у світі вже не будують. Для прямого відновлення заліза руда ретельно очищується від домішок. Як відновник використовується водень:

Fe 2О3 + 3Н2 = 2Fe + 3Н 2О

Інший ефективний відновник — природний газ:
4Fe 2О3 + 3СН4 = 8Fe + 6Н 2О + 3СО2↑
З очищеної руди і невеликої кількості коксу готують залізорудні кульки (окатиші, інакше — окотки), які подають у циліндричну обертову піч, що має невеликий ухил. Окатиші поступово пересуваються до нижньої частини печі, куди за принципом протитечії надходить природний газ або повітря з газуватими відновниками — водяним газом Використовується енергія електричної дуги (температура перевищує 3000 °С) (СО + Н2) і воднем Н2. Відновлення відбувається за температури, нижчої за температуру плавлення заліза. Тому залізо утворюється в твердому стані (губчасте) у вигляді окатишів, які переплавляються в електропечах, і, обминаючи стадію утворення чавуну, одержують сталь з масовою часткою Fe 98-99 %.

Добування заліза високої (надвисокої) чистоти. У багатьох галузях застосовують залізо лише високого ступеня чистоти. Його добувають карбонільним методом, в основі якого лежить реакція сполучення технічного заліза з карбон(ІІ) оксидом:

Fe + 5СО = [Fe(СО)5]

Утворений ферумпентакарбоніл — рідина, яку легко відокремити від домішок перегонкою. За температури майже 250 °С карбоніл розкладається з утворенням чистого заліза у вигляді порошку: [Fe(СО)5] = Fe + 5СО↑
Добутий порошок розплавляють у вакуумі або в атмосфері водню і добувають метал з масовою часткою Fe до 99,999 %.

Урок на тему «Екологічні проблеми, що пов’язані з металургією, шляхи їх розв’язування» сприяє формуванню екологічної культури учнів. Урок можна організувати як самостійну роботу з підручником (приблизно 15 хвилин), а потім провести семінарське заняття, на якому обговорити такі питання:

1. Джерела забруднення довкілля у зв’язку з роботою металургійних виробництв.

2. Види забруднювачів.

3. Заходи з охорони довкілля на металургійних підприємствах.

4. Суть безвідхідної металургії.

Таким чином, можна узагальнити, що вивчення матеріалу про неметали, метали та їхні сполуки в 10 класі продовжує розвиток понять «хімічний елемент» і «речовина». Якісний стрибок у розвитку поняття про речовину виникає під час розгляду металічного зв’язку, коли розуміння металів як простих речовин набуває нового змісту. Вивчаючи конкретні неметали і метали весь комплекс понять про речовину вдосконалюється і поглиблюється в процесі їх використання на основі теорії електролітичної дисоціації та вчення про окислювально-відновні процеси.

положення елемента в періодичній системі





будова атома та його характеристики





будова простої речовини та її фізичні й хімічні властивості





склад, будова, фізичні та хімічні властивості найважливіших сполук





поширення у природі та біологічна роль елементів





добування і застосування, вплив елементів та їх сполук на організм людини і довкілля





Електричний струм





t. Ni
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