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Лекція 1. Введення в хімію  

План

1. Основні поняття хімії. Матерія і рух. Речовина. Властивості речовин.

2. Історія розвитку хімії. 

3. Значення хімії у виробничий діяльності людини, сучасних технічних досягненнях, агрохімії.

1. Основні поняття хімії. Матерія і рух. Речовина. Властивості речовин. 

Хімія належить до природничих наук, які вивчають матеріальний світ у всій різноманітності його існування і перетворень. Предметом природничих наук є матерія і рух у їх нерозривній єдності.

Матерія – філософська категорія для позначення безлічі всіх існуючих у світі об’єктів і систем, загальної основи всіх явищ, властивостей, зв’язків та відношень. Формами буття і розвитку матерії є рух, простір і час. 
Джерело руху матерії міститься в ній самій як внутрішня спірність предметів і явищ. Простір виражає співіснування і відокремленість матеріальних об’єктів один від одного, їхні розміри, тип симетрії, порядок розміщення. Час характеризує послідовність явищ, тривалість, швидкість матеріальних процесів.
Основні види матерії – це речовина (вода, повітря, земля, вугілля, водень, електрони, нейтрони тощо) і  поле (електромагнітне, гравітаційне, ядерне та інші поля, різні мікрочастинки, які не мають маси спокою).
Основна властивість матерії – її здатність рухатись, змінюватись. Рух, як постійна зміна, властивий матерії в цілому і кожній найдрібнішій її частинці. На різних стадіях організації матерії її видам притаманна своя форма руху. Наприклад, взаємодії атомів з утворенням молекул відповідає хімічна форма руху матерії.
Форми руху матерії різноманітні: механічні, хімічні, ядерні, електричні, біологічні, суспільні тощо. Одні форми руху можуть переходити в інші.

Певні ступені організації матерії з їх специфічними формами руху вивчають окремі природничі науки – фізика, хімія, біологія та ін.
Хімія вивчає хімічну форму руху матерії, тобто перетворення одних речовин на інші з утворенням нових молекул, кристалів, іонів, вільних радикалів тощо, а також склад і властивості речовин.

Речовиною називають вид матерії, що має певні хімічні і фізичні властивостями за даних умов. Параметри, що характеризують фізичні властивості речовин (густину, температуру, плавлення, розчинність тощо), називають фізичними константами. 
Тільки чиста речовина має сталі властивості. Речовини в природі у чистому стані практично не трапляються, здебільшого поширені суміші різних речовин.

Якщо у природі відбулася яка-небудь якісна зміна, то це означає, що змінився або хімічний склад, або форма руху, або те й інше, тобто відбулася кількісна зміна. Цей важливий висновок і відбиває один з основних законів діалектики – закон переходу кількісних змін у якісні. Отже, хімія вивчає речовини та їх перетворення. 
2. Історія розвитку хімії. 
Історія хімії почалася ще в далекій давнині. Метали, скло і перші будівельні цеглини - всі ці матеріали з’явилися в золі доісторичних печей. Однак формування хімії як науки почалося лише наприкінці XVIII ст. Дотепер існують розроблені в той час хімічні процеси, наприклад дубління, пивоварство, виплавка заліза. Тоді вони виконувалися без глибокого розуміння, але з великою досконалістю, воістину здавалися чудом хімічного мистецтва. Усі необхідне людині - їжа, одяг, ліки, фарби - виготовляли шляхом переробки майже винятково рослинної і тваринної сировини. Коли ж зростаючий попит не міг більше задовольнятися цією сировиною, хіміки стали проводити свої експерименти з іншими вихідними матеріалами, такими, як поварена сіль, вапняк, вугілля і кам'яновугільна смола. 
Довгий час зусилля хіміків були спрямовані винятково на синтез природних речовин. Плоди початих у цьому напрямку зусиль тепер ми цілком можемо оцінити по достоїнству: у наші дні синтезуються найрізноманітніші продукти, починаючи від аміаку і кінчаючи гормонами комах. Однак основні матеріали, наприклад скло, залізо, сталь, мідь, цемент, кераміка і натуральні волокна, були відомі ще древнім грекам. З кінця XIX ст. цей перелік доповнився власне тільки целюлозою, гумою й алюмінієм.  З появою в першій половині XX ст. синтетичних речовин хімікам вдалося перебороти «природний бар'єр». Зрозуміло, що хімія володіє продуктивними силами, що дозволять далеко перевершити природні зразки. В міру розвитку хімії усе більше зростають можливості синтезування самих складних природних речовин. Але ще швидше росте можливість створення принципово нових речовин, у яких у природі немає ніякого аналогів: речовин з непередбаченими, незвичайними властивостями чи з комбінацією таких властивостей.

Отримані наприкінці більш-менш довгого ланцюга перетворень готові продукти часом мають у тисячі разів більшу цінність, чим вихідна сировина. 
Швидко ростуть в усьому світі і темпи науково-технічного  прогресу в області хімії. Якщо в середині XIX ст. на перетворення чорнового варіанта процесу електрохімічного одержання алюмінію (1854 р.) у промисловий метод треба було 35 років, то в 50-ті роки нашого століття великомасштабне виробництво поліетилену низького тиску було створено менше чим за 4 роки. На впровадження розробленого в лабораторії методу в промисловість у даний час потрібно в середньому 6-10 років, однак при дуже сприятливих умовах цей час може бути скорочений до трьох років. На великих підприємствах приблизно 25% загальних оборотних коштів витрачається протягом десятиліття на нові методи і вироби, а через 10 років хімічні заводи і фабрики вже оновлюють свій асортимент. Таким чином, хімічні підприємства у всіх країнах у даний час випускають 50% продукції, який 20 років тому взагалі не було. На деяких хімічних комбінатах частка такої продукції досягає навіть 75-80%. 

Однак розробка нових хімічних продуктів вимагає великих матеріальних витрат. Наприклад, щоб створити лише кілька нових лікарських препаратів, які можна буде пустити в промислове виробництво, потрібно виготовити не менш 4000 речовин. Для засобів захисту рослин ця цифра може досягати і 10 000. Незважаючи на ці колосальні витрати не більш 50% відібраних після промислових іспитів продуктів мали яке-небудь господарське значення. Але значення цих продуктів таке високе, що без повністю перекриває вартість непродуктивної розробки. Користь хімічних виробів для суспільства окупає усі витрати на наукові розробки і впровадження їх у промисловість. Тому немає нічого дивного в тому, що в індустріальних країнах засоби, затрачувані на дослідження в області хімії, у середньому майже вдвічі перевищують асигнування на інші галузі промисловості. Майже 20% світових патентів видаються на відкриття винаходи в області хімії.

Успішне просування хімії вперед тісно зв'язано з іншими дисциплінами, особливо з фізикою, технікою і біологією, і цей взаємозв'язок приводить до виникнення ’’прикордонних’’ наук в області яких хімія відіграє роль авторитетної «повитухи». Розвиток сучасного хімічного виробництва немислимо без розвитку й удосконалювання методів монтажу установок, електроніки, вимірювальної, керуючої і регулюючої техніки, наукового приладобудування, а також без поліпшення сировинної бази й енергетичного господарства. 

У зв'язку з цим планування науково-технічного прогресу в хімії стає усе більш складним і комплексним. Усе починається із сировини й енергії. Споживання сировини збільшується, запаси зменшуються

Найважливішою характеристикою кожного хімічного виробництва є перетворення сировини в більш коштовні хімічні речовини. Вихідним пунктом для кожного такого перетворення служать природні ресурси. При досягнутому на сьогоднішній день стані розвитку промисловості сировиною стає буквально усе, що оточує нас у природі. Починаючи з 1960 р. виробництво продуктів на душу населення, так само як і населення Землі, зростають щорічно приблизно на 6%. Кожні 11 років потреби в матеріалах на нашій планеті подвоюються. 
Дотепер людство дуже мале використовувало потенційно придатні до розробки області Землі - атмосферу, верхні шари земної кори, гідросферу і біосферу. Доступний сучасним засобам розробки верхній шар кори досягає 1 км і лише в рідких випадках 2 км. Проте цей «тонкий» шар містить не менш 20000 блн. т заліза, 40 блн. т міді, 48 блн. т цинку, 7,2 блн. т це лише деякі приклади. Власне земна кора має товщину 16 км, хоча і складає тільки 1/418 частина загального обсягу земної кулі. Майже 98,6% цього шару складають всього вісім елементів: кисень, кремній, алюміній, залізо, кальцій, натрій, калій і магній, а на долю всіх інших елементів приходиться лише 1,4% маси. Кольорові і рідкісні метали містяться в кількості 0,01, 0,001 та навіть 0,0001%. 
Середній вміст хімічних елементів у земній корі хоча абсолютно великий, але їх занадто мало для рентабельного видобутку через їхню розпорошеність. Тому, як і колись, використовуються родовища, в яких зосереджені великі запаси якого-небудь одного елемента. Майже жодна країна на планеті не має у своєму розпорядженні запаси всіх потрібних видів сировини і не може обійтися без їх імпорта. 

І усе-таки варто констатувати, що сировина, що добувається сучасними технічними засобами, у всіх частинах світу більш чи менш загрозливо вичерпується. Однак, з іншого боку, елементи, що знаходяться в природі, як би інтенсивно вони не експлуатувалися, не знищуються, а тільки переходять в інші з'єднання. Таким чином, резерви елементів на Землі залишаються постійними і зменшуються швидкими темпами не природні ресурси взагалі, а тільки та їхня частина, що вводиться в економічний оборот на сучасному рівні розвитку.

Коли в XVII і XVIII вв. французькі ліси, що служили в той час калієвою сировиною для виробництва скла, були спустошені, говорили про нездоланну кризу скляної промисловості, що насувається, і навіть пророкували швидкий захід її у Франції. Нічого подібного не відбулося, дефіцит був вчасно ліквідований Лебланком (содовий процес, 1789 р.). Якщо якийсь процес у майбутньому виявиться в подібній ситуації, то криза йому не грозить, може тільки підвищитися вартість рішення проблеми, тому що «валютою», що оплачуються подібні дефіцити, стає енергія. 
Більш 80% світових сировинних ресурсів і палива споживаються в наш час тільки однією третьою частиною населення Землі. Незважаючи на це, потреби в сировину дуже швидко підвищуються не тільки в країнах що розвиваються, але й у промислово розвитих країнах. 
Неорганічна хімія вивчає речовини неорганічної природи і властивості всіх елементів, органічна – речовини органічної природи, обов’язковим компонентом яких є Карбон, загальна – теоретичні основи системи знань про речовину і хімічні перетворення.

Хімія тісно пов’язана з фізикою і біологією, адже хімічні зміни завжди супроводжуються фізичними, а всі життєві процеси – безперервними хімічними перетвореннями речовин в організмі, обміном речовин між організмом і навколишнім середовищем. 

Хімія, як і інші природничі науки, зародилась на основі практичної діяльності людства. Вважають, що наука про речовини та їх перетворення виникла в Єгипті – технічно найпередовішій країні Стародавнього світу. Тут задовго до нашої ери  процвітало багато ремесел, в яких застосовувались хімічні процеси. Близько 20 століть хімія не спиралась на наукові теорії.
Алхімічний період розвитку хімії, який тривав приблизно від IV до 
XVI ст., збагатив практичну хімію різними відомостями про кислоти, солі, метали, лікувальні властивості деяких речовин. Потреби в добуванні золота і розвитку хімічних виробництв (фарби,  сода) зростали в міру розширення торгівлі, але водночас виявилась неспроможність алхімічних теорій.
Алхіміки XIII-XV ст. До абстрактних «принципів» (тепло, холод, вологість, сухість, у разі поєднання яких немовби утворюються «основні елементи» - земля, вода, повітря, вогонь,  метали тощо) додали також горючість (сірка), металічність (ртуть) і розчинність (сіль). У XVIII ст. робились спроби звести всі хімічні перетворення до деякої газоподібної матерії, невагомої і невловимої речовини – флогістону. Теорія флогістону пояснювала процеси горіння та окислення тіл втратою ними флогістону. В цей період було відкрито більшість газів. 
Період розвитку хімії до XVIII ст. можна назвати передісторією хімічної науки. Наукова хімія стала лише після запровадження наукового підходу до вивчення речовин і створення першої матеріалістичної теорії. Хімія, як точна наука, виникла після того, як великим російським М.В. Ломоносовим були теоретично розвинені атомно-молекулярні уявлення і сформульований закон збереження маси (1748 р.).
А.Л. Лавуазьє розробив кисневу теорію горіння, що послужила поштовхом для дальшого розвитку хімії.

Закон збереження маси, відкритий М.В.Ломоносовим, має велике значення для науки взагалі і для хімії зокрема. Закон збереження маси започаткував кількісний аналіз, завдяки чому стало можливим вивчення кількісного складу речовини. 

М.В. Ломоносов створив атомістичну теорію.

Маси атомів, їхні властивості, здатність реагувати між собою з утворенням складних частинок (молекул), внутрішній зв'язок між атомами – об’єкти досліджень хімії ХІХ ст.

 Перші уявлення про валентність почалися формуватися у середині ХІХ ст. О.М. Бутлеров – є засновником теорії хімічної будови органічних сполук.

Важливий  період у розвитку атомістики завершив Д.І. Менделєєв (поняття про неподільність атома). Розроблена в ХХ ст. теорія будови атома дала періодичному закону і періодичній системі елементів нове, глибше висвітлення.

В двадцятих роках ХХ ст. була підтверджена двоїста природа електронів: вони іноді вели себе як частинки, а іноді – як хвилі. Завдяки відкриттю нейтронів та інших елементарних часток виникла ще одна галузь хімії – хімія ядерних процесів. 

Сучасна хімія нерозривно пов’язана з фізичним уявленням про будову атома і молекули. Основними методами хімічних досліджень нині є: термодинамічний, який дає змогу передбачити принципову можливість перебігу реакції і визначає умови рівноваги;  структурний, що дає змогу встановити внутрішню будову кристалів і молекул; квантово-хімічний, що пов’язує фізичну природу атомів і молекул з їхніми властивостями.

3. Значення хімії у виробничий діяльності людини, сучасних технічних досягненнях, агрохімії.
Хімія забезпечує ріст матеріальних благ, синтез нових важливих матеріалів. Немає жодної галузі виробництва, де б не застосовувалась хімія чи її продукція.

Розвиток хімічної промисловості – одна з найважливіших умовах технічного прогресу. Хімічна промисловість виробляє синтетичні хімічно і корозійно стійкі полімерні матеріали. Вони використовуються у промисловості, на транспорті, в будівництві, сільському господарстві, побуті, медицині тощо. Завдяки хімії створено високоефективне штучне хімічне паливо,  різні термостійкі матеріали, надтверді і некородуючі сплави.

Не може обійтись  без хімії і сучасне господарство, яке зобов’язує агрохімічні служби підвищити відповідальність за ефективне використання мінеральних добрив та інших засобів хімізації сільського господарства. 
Лекція 2. Основні закони та поняття хімії. Хімічний зв’язок.
План
1. Основні положення атомно-молекулярного вчення.

2. Основні поняття хімії.

3. Основні закони хімії.
1. Основні положення атомно-молекулярного вчення. 

Основи атомно-молекулярного вчення вперше були викладенні 
М.В. Ломоносовим (1741 р.) у праці «Елементи математичної хімії». Великий внесок у розвиток атомно-молекулярного вчення зробили видатні російські та зарубіжні вчені М.В. Ломоносов, А.Л. Лавуазье, Ж.Л. Пруст, Дж. Дальтон, А. Авогадро, С. Канніцаро, Й.Я. Берцеліус, Д.І. Менделеєв, О.М. Бутреров. Остаточно атомно-молекулярне вчення сформувалося як наукова теорія у середині ХІХ століття. Розглянемо її основні положення:

1. Всі молекули, атоми й іони, що входять до складу речовини, перебувають у безперервному русі. З точки зору атомно-молекулярного вчення цей рух зумовлений запасом теплової енергії, яку має кожна речовина (тепловий рух). Під час перебігу хімічних реакцій атоми переходять від одних речовин до інших (перегруповуються), внаслідок чого утворюються нові сполуки.

2. Всі речовини поділяються на прості й складні. Прості речовини складаються з атомів одного хімічного елементу. Наприклад, водень (молекула Н2), кисень (молекула О2), хлор (молекула Сl2). До простих речовин належать метали (залізо, мідь, натрій).
3. Всі речовини складаються з атомів, молекул або іонів.  

2. Основні поняття хімії.

Головною характеристикою атома є позитивний заряд його ядра. На основі цієї характеристики атома дають визначення елемента. Хімічний елемент – це вид атомів з однаковим позитивним зарядом ядра. Хімічний елемент характеризують символом, атомним номером, атомною масою, ступенем окислення.

   Атом – це найменша хімічно неподільна частинка елемента, яка зберігає його хімічні властивості. Властивості атому визначаються його електронною будовою і, насамперед електронною конфігурацією зовнішнього шару. Він є електоронейтральною, що складається з позитивно зарядженого ядра і негативно заряджених електронів. 
Молекула – найменша частинка речовини, яка має сталий склад і здатна зберігати основні хімічні властивості цієї речовини. Молекули складаються з однакових або різних атомів. Гомоядерні та деякі  гетероядерні молекули газоподібних речовин  - двоатомні. Молекули благородних газів – одноатомні. 
Проста речовина – форма існування елемента у вільному стані. Вона складається із атомів одного елемента. Елемент може існувати у вигляді декількох простих речовин. Так, алмаз, графіт та карбін – прості речовини елемента карбону. Вони відрізняються хімічними та фізичними властивостями. 

Іон – це електрично заряджена частинка, яка утворюється при відщепленні або приєднанні електронів атомами, або молекулами. 
Число атомів у 12 г 12С відомо, воно дорівнює 6,02*1023. Стала величина NA =  6,02*1023  моль -1 називається сталою Авогадро. Вона показує число структурних одиниць в одному молі будь-якої речовини. 

Відношення маси речовини до її кількості називається молярною масою цієї речовини, (маса речовини, взятої в кількості один моль): 
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де М(В) – молярна маса речовини В;

m(В) - маса речовини В;
n(В) – кількість речовини В. 

Одиниця СІ молярної маси – кг/моль або г/моль. Масу m будь-якої кількості речовини ν можна обчислити за формулами 

M = m0N = m0 ν NA = ν M
m = ν M
Здатність хімічного елемента існувати у вигляді декількох простих речовин називають алотропією, а окремі форми простих речовин – алотропічними видозмінами. Вони відрізняються числом атомів у молекулі, як молекулярний кисень О2 та озон  О3, або будовою кристалічної решітки, взаємним розміщенням атомів, як алмаз та графіт. Складні речовини складаються з атомів різних елементів. Їх властивості відрізняються від властивостей елементів, які входять до їх складу.    
Абсолютні маси атомів і молекул дуже малі: маса атома найлегшого елементу (Гідрогену) становить 1,67*10-24 г. В розрахунках визначення мас атомів використовують відносні значення.

За одиницю вимірювання маси атомів англ. фізикохімік Дж. Дальтон запропонував прийняти масу атома найлегшого елементу – Гідрогену. З 1960р. вважають, що відносна атомна маса Оксигену дорівнює 16, а атомна маса Гідрогену – 1,008. До 1960 р. існувало дві шкали атомних мас: фізична і хімічна.У 1960 р. міжнародна спілка теоретичної і прикладної фізики, а в 1961 р. міжнародна спілка теоретичної і прикладної хімії (IUPAC – International Union of Pure and Applied Chemistry) прийняли нову, єдину шкалу атомних мас, за якою маси атомів і молекул порівнюють із 1/12 маси нукліда Карбону 12С. Це зумовлено тим, що в цьому разі відносні атомні маси елементів набувають значень, найближчих до цілих чисел.  
Відносною молекулярною Mr (або атомною Ar) масою речовини називають відношення маси молекули (або атома) m0 даної речовини до 1/12 маси атома Карбону-12 m0c:

Mr = m0 / 1/12 m0c
Відносне число атомів і молекул у речовині характеризують фізичною величиною, яка називається кількістю речовини. Кількість речовини (ν) – це відношення числа молекул N, що міститься в даній речовині, до числа NA атомів у 0,012 кг Карбону:
ν = N / NA.

Якщо речовина складається з окремих атомів, які не сполучені в молекули, то під числом молекул слід розуміти число атомів. 

Кількість речовини виражається в молях.  Моль – це така кількість речовини, яка містить стільки молекул, атомів, іонів або інших структурних одиниць, скільки міститься у 0,012 кг нукліда Карбону 12С. Якщо, наприклад, кількість речовини дорівнює 2 моль, то це означає, що число молекул у речовині в 2 рази більше, ніж число атомів у 0,012 кг нукліда Карбону. 
3. Основні закони хімії
Закон збереження маси речовин 
Цей закон спочатку російський вчений М.В. Ломоносов сформулював 1 1748 році теоретично, а потім у 1756 році експериментально. Однак відкриття цього закону довгий час залишалося невідомим. Тому він повторно був сформульований у 1789 році французьким хіміком Лавуазьє.

У наш час цей закон формулюються так: маса речовин, які вступають у хімічну реакцію, дорівнює масі речовин, які утворюються внаслідок реакції.  Між масою речовини та її енергією існує взаємозв’язок. Який виражають рівнянням Ейнштейна:

Е = m*c2,
де Е – енергія;

m – маса;

с – швидкість світла у вакуумі, яка чисельно дорівнює 2,997925∙108 м/с.

Закон сталості складу

Цей закон сформульований у 1808 році французьким ученим Ж. Пруст. Якісний та кількісний склад сполуки, яка має молекулярну будову, не залежить від способу її одержання.   Закон сталості складу не є  загальним. Він справедливий лише для речовин, які мають молекулярну будову.  
Закон кратних відношень 
Цей закон був відкритий 1803 році Дальтоном, формулюють так: якщо два елементи утворюють між собою декілька хімічних сполук, то маси одного елемента, які припадають на певну масу іншого елемента, відносяться між собою як невеликі цілі числа.  Він справедливий лише для речовин, які мають молекулярну будову.

Закон еквівалентів

Еквівалентом елемента або простої чи складної речовини називають таку їх кількість, яка приєднує або заміщує у хімічних реакціях один моль атомів гідрогену, або взаємодіє з одним еквівалентом будь-якої речовини.  Позначають еквівалент Е, одиниці виміру  - моль. 
Масу одного еквівалента елементу або речовини називають еквівалентною масою (Еm, одиниця виміру - г/моль, кг/моль). 

«Еквівалентний» у перекладі означає «рівноцінний», тобто це така кількість елемента чи речовини, яка рівноцінна у хімічних реакціях одному моль атомів гідрогену. 

Згідно з визначенням, еквівалент простої речовини дорівнює такій самій частині моля його атомів, яка взаємодіє з одним молем атомів гідрогену.    
Тому в реакції  3Н2 + N2 = 2NH3, еквівалент та еквівалентна маса азоту відповідно дорівнюють:

ЕN = 1/3 моль, ЕmN = 14/3 = 4,7 г/моль.

У загальному випадку еквівалент та еквівалентну масу простої речовини обчислюють за формулами: Е=1/В, Еm=М/В,
де В – валентність елемента за гідрогеном,

М – маса моль атомів елемента.

Для газоподібних речовин користуються поняттям еквівалентного об’єму, який позначають ЕV. Це об’єм, який займає один еквівалент газоподібної речовини за нормальних умов.  Еквівалентний об’єм обчислюють, користуючись наслідком із закону Авогадро, згідно з яким один моль газоподібної речовини за нормальних умов займає об’єм 22,4 л. 
За законом еквівалентів маси реагуючих речовин прямо пропорційні їх еквівалентним масам: 
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Де m1 та m2 – маси реагуючих речовин;

Еm1 та Еm2 – еквівалентні маси цих речовин.

Якщо одна з реагуючих речовин газоподібна, то у формулі закону еквівалентів замість маси використовують її об’єм (н.у.) та еквівалентний об’єм:  
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Згідно з визначенням, еквівалент елемента в сполуці дорівнює такій його кількості, яка взаємодія з одним молем атомів гідрогену. 

Еквівалент і еквівалентну масу простої та складної речовин також визначають характером їх перетворень. В умовах хімічної взаємодії еквівалент речовини визначають кількістю еквівалентів сполуки, яка взаємодіє з даною речовино.  Наприклад у реакції: 
H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O
EH2SO4 = 1 моль, EmH2SO4  = M H2SO4/1 = 98/1 = 98 г/моль

В іншому випадку: H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O
EH2SO4 = 1/2 моль, EmH2SO4  = M H2SO4/2 = 98/2 = 49 г/моль, оскільки 1 моль кислоти взаємодіє з 2 молями еквівалентів одно кислотного лугу.

Таким чином, для обчислення еквівалентної маси речовини в умовах хімічної реакції необхідно її молярну масу поділити на число еквівалентів речовини, з якою вона взаємодіє. 

Отже еквівалент та еквівалентна маса елемента або простої чи складної речовини є величиною змінною і може приймати різні значення залежно від умов хімічної реакції, ступеня окислення елемента або його валентність за гідрогеном.

У реакціях які перебігають зі зміною ступеню окислення елементів, обчислюють еквівалент та еквівалентну масу окисника та відновника. Еквівалент окисника (відновника) – це така його кількість, яка приєднує (віддає) 1 моль електронів. Еквівалентною масою окисника (відновника) називають масу одного еквівалента окисника (відновника). Еквівалент окисника (відновника) відповідно дорівнює:
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де ne- - число електронів приєднаних або відданих однією молекулою окисника або відновника. Наприклад у реакції:
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Zn є відновником, який внаслідок взаємодії віддає 2 електрони і окислюється до катіона Zn2-. Розведена нітратна кислота є окисником, який відновлюється до аміаку, що утворює в нітратнокислому середовищі нітрат амонію. Тому еквівалент і еквівалентна маса цинку та нітратної кислоти дорівнють: 
ЕZn = 1/2 моля,                                         ЕHNO3 = 1/8 моля,
Еm Zn = M Zn / 2 = 65,4 /2 = 32,7 г/моль   Еm HNO3 = M HNO3 / 8 = 63 / 8 = 7,9 г/моль
Закон об’ємних відношень
 Цей закон був відкритий у 1805 – 1808 роках фр. вченим Ж.Л. Гей-Люсаком для реакцій, які перебігають у газовій фазі. Закон формулюються так: при незмінному тиску та температурі об’єми реагуючих газів відносяться  між собою та до об’ємів одержаних газоподібних продуктів реакції як невеликі цілі числа. 
H2 + Cl2 → 2 HCl
2H2 + O2 → 2 H2O
3H2 + N2 → 2 NH3

Так, під час взаємодії 2 об’ємів водню і 1 об’єму кисню утворюється 2 об’єми водяної пари. 

Закон Авогадро та його наслідки
Італійський вчений Амадео Авогадро передбачив, що молекули простих газоподібних речовин – двоатомні. Закон Авогадро формулюють так: у однакових об’ємах різних газів за однакових умов (температури та тиску) міститься однакове число молекул.

Даний закон має два наслідки:

1) моль будь-якого газу при однакових умовах займає однаковий об’єм. Обчислюють молярний об’єм газу за формулою: Vm = M/m, де Vm – об’єм, який займає 1 моль газоподібної речовини за н.у.;

М – молярна маса цієї речовини;

m – маса 1 л газоподібної речовини за н.у.

2) відношення мас однакових об’ємів різних газів, які знаходяться в однакових умовах, називають густиною одного газу за іншим. Визначається за формулою: D = m1/m2
Густина газу за воднем визначають за формулою: DH2 = M/2,0158
Густина газу за повівтрям визначають за формулою: Dпов = M/29
Наприклад, маса 1 л кисню за нормальних умов (101 325 Па, 0 0С), становить 1,43 г. Щоб знайти об’єм 1 моль кисню, складемо пропорцію і розв’яжемо:

1,43 г – 1 л

32 г (1 моль) – Х л

Х = 32 г * 1 л / 1,43 г = 22,4 л.

Ця величина стала. Отже, 1 моль будь-якого газу за нормальних умов займає об’єм 22,4 л, або 0,0224 м3. Цей об’єм називається молярним об’ємом газу.  

4. Хімічний зв'язок
Види зв'язку - іонний, ковалентний, координаційний, водневий і металічний.

Іонний зв'язок існує в речовинах, які складаються з іонів. Іони утворюються при переході електронів від атомів одних елементів до атомів інших. Атоми, які віддали електрони, перетворюються в позитивно заряджені іони (катіони), а ті, що прийняли електрони, — в негативно заряджені іони (аніони).

Ковалентний зв'язок утворюється між атомами не внаслідок переходу електронів від одного атома до іншого, а внаслідок виникнення між атомами однієї або кількох спільних електронних пар. Спільні електронні пари між атомами виникають за рахунок неспарених електронів, які є в атомів і беруть участь в утворенні хімічного зв'язку. Ці електрони називаються валентними. Ковалентний зв'язок, при утворенні якого електронна пара зміщена в бік одного з атомів, називається полярним зв'язком.

Координаційний, або донорно-акцепторний зв'язок – це ковалентний зв'язок, який утворюється за рахунок неподіленої електронної пари.

Донор — це атом або іон, який надає свою неподілену електронну пару для утворення хімічного зв'язку.

Акцептор — це атом або іон, який приймає на вільну орбіталь неподілену електронну пару.

Водневий зв'язок — це зв'язок, який виникає між атомами водню і елементами з високою електронегативністю (кисень, фтор) внаслідок зміщення електронної хмарки, що належить атому водню, в бік іншого елемента.

Електронегативність атома — це напівсума енергії іонізації і спорідненості до електрона.

Енергія зв'язку — це робота, необхідна для розриву цього зв'язку в усіх молекулах, що становлять один моль речовини.

Ступінь окислення — це величина електричного заряду, якщо припустити, що валентні електрони при утворенні хімічного зв'язку повністю зміщені до більш електронегативних атомів, тобто ступінь окислення атомів у сполуках дорівнює заряду іона, коли припустити, що молекула повністю складається з іонів.

Лекція 3. Швидкість хімічних реакцій. Каталіз. Хімічна рівновага. Поняття про термохімію
Мета: Вивчити основні поняття хімічної кінетики та термохімії. Навчитися розв’язувати задачі на зміщення хімічної рівноваги та на закони Гесса.
План
1. Хімічна термодинаміка. Екзотермічні та ендотермічні реакції.

2. Хімічна кінетика. 
3. Зворотні й незворотні хімічні реакції. 
4. Хімічна рівновага.
5. Константа хімічної рівноваги. 
6. Вплив зовнішніх факторів на хімічну рівновагу. 
1. Хімічна термодинаміка - це наука, що вивчає перехід енергії з однієї форми в іншу; енергетичні ефекти, що супроводжують хімічні та фізичні процеси; можливість і напрямок протікання того або іншого процесу. Хімічні процеси протікають з виділенням або поглинанням теплоти. Реакції, що відбуваються з виділенням теплоти, називають екзотермічними, а реакції, під час протікання яких теплота поглинається, - ендотермічними. Наприклад, взаємодія алюмінію з хлоридною кислотою супроводжується виділенням теплоти. Це можна встановити, торкнувшись рукою до пробірки (вона стає гарячою), або за допомогою термометра. А під час розкладу перманганату калію, навпаки, теплота поглинається.
Явище виділення або поглинання теплоти під час хімічних реакцій називають тепловим або енергетичним ефектом. Його позначають буквою Q (“кю”) і записують у правій частині хімічного рівняння: зі знаком “+”, коли реакція екзотермічна та зі знаком “-”, коли вона ендотермічна. Наприклад:
2АІ + 6НСІ ↔2АІСІ3 + 3Н2(+ Q – реакція екзотермічна; 
КМnО4 ↔К2МnО3 + МnО2 + О2(– Q – реакція ендотермічна.
Величину Q можна переносити з однієї частини хімічного рівняння в іншу, змінюючи її знак на протилежний. Наприклад:
2АІ + 6НСІ – Q ↔2АІСІ3 + 3Н2(– реакція екзотермічна; 
КМnО4 + Q ↔К2МnО3 + МnО2 + О2(– реакція ендотермічна.
Теплові ефекти хімічних реакцій вимірюють за допомогою спеціальних приладів – калориметрів. Під час роботи беруть певну кількість речовини реагенту, а потім виміряне значення кількості теплоти перераховують на таку кількість моль речовини, яка відповідає коефіцієнтам у хімічному рівнянні. Наприклад, у надлишку кисню спалили 0,1 моль водню й отримали 28,58 кДж тепла. Водень реагує з киснем згідно з рівнянням: 2Н2 + О2 ↔2Н2О + Q. Тобто 2 моль водню взаємодіють з 1 моль кисню, утворюючи 2 моль води. Якщо 0,1 моль водню відповідає 
28,58 кДж, то 2 моль – у 20 разів більше (571,6 кДж). Тепер у хімічне рівняння горіння водню записують 571,6 кДж замість букви Q: 
2Н2 + О2 ↔2Н2О + 571,6 кДж – термохімічне рівняння.
Рівняння хімічних реакцій, в яких вказані їх теплові ефекти, називають термохімічними. Наприклад, термохімічне рівняння реакції згорання 12 г графіту має вигляд: С + О2 = СО2 + 393,5 кДж/моль, або 
С + О2 = СО2; (Н = 75,8 кДж/моль.
Щоб забезпечити можливість порівняння теплових ефектів різних реакцій, термохімічні розрахунки слід робити відносно одного моля хімічної сполуки при температурі 25оС (298,15 К) і тиску 101 кПа (1 атм). Теплові ефекти, визначені при таких умовах, називають стандартними.

Згідно із законом Гесса: тепловий ефект реакції залежить від стану вихідних речовин та кінцевих продуктів, але не залежить від проміжних стадій реакції. Записуючи рівняння реакції, в дужках біля відповідних символів або формул вказують агрегатний стан речовин: твердий (тв), кристалічний (к.), розчин (роз.), рідина (р), газоподібний (г.), наприклад:
Н2(г.) + '/2 О2 (г.) = Н2О (г.); (Н = -242 кДж/моль Н2(г.) + ½ О2 (г.) = Н2О (р.); (Н = -286 кДж/моль
Теплота утворення сполуки. ((Hутв.) - це кількість тепла, що виділяється чи поглинається при утворенні одного моля хімічної сполуки з простих сполук.
І слідство із закона Гесса. Тепловий ефект реакції дорівнює сумі теплот утворення продуктів реакції мінус сума теплот утворення вихідних сполук. 
(Hреак. = Hутв.прод. - Hутв.вих. реч.
Теплота згорання (Hзг.) - це теплота, що виділяється при згоранні в кисні.
ІІ слідство із закона Гесса. Тепловий ефект реакції дорівнює сумі теплот згорання вихідних речовин мінус сума теплот згорання продуктів реакції.
Hреак. = Hзг. вих. реч.- Hзг.прод. 
Теплота утворення простих речовин = 0.
Hгідротації. = Hр. солі- Hр. кристало-гідрату
Приклад І. Визначте теплоту утворення аміаку, виходячи з реакції: 2NН3 + 1 1/2О2 = N + 3Н2О, Н = -766 кДж/моль. Теплота утворення 
Н2О(Р) = -286,2 кДж/моль.
Рішення:
2NН3 + 1 1/2О2 = N2 + 3Н2О      Н = -766кДж/моль.
Теплота утворення О2 і N2 як простих речовин = 0. Виходячи з рішення: Hреак. = Hутв.прод. - Hутв.вих. реч.
-766 = -286,2 * 3 - 2х
2х = -92,6   

х = -46,3 кДж/моль
2. Хімічна кінетика  -    розділ  хiмiї,  що вивчає швидкість протікання різних хімічних реакцій, називається хімічною кінетикою.

Хімічна кінетика вивчає як гомогенні, так і гетерогенні реакції. Гомогенними називаються реакції, що протікають в однорідному середовищі (гомогенній системі). Гетерогенними називаються реакції, що протікають в неоднорідному середовищі (гетерогенній системі) - між речовинами. що перебувають у різних фазах (твердій і рідкій, газоподібній і рідкій тощо).

Коли хімічна реакція завершується за малий проміжок часу, то кажуть, що вона має велику швидкість, і навпаки, якщо перетворення триває довго – воно має малу швидкість. Наприклад, кисень взаємодіє з воднем миттєво (реакція має велику швидкість), а з міддю – повільно (реакція має малу швидкість). Відомі настільки повільні реакції, що людина їх навіть не помічає, зокрема перетворення в гірських породах (відбуваються протягом мільйонів років).
Швидкість реакції відповідає числу елементарних актів взаємодії, що відбуваються за одиницю часу: для гомогенних реакцій - в одиниці об’єму, для гетерогенних реакцій - на одиниці площі поверхні розділу фаз. Швидкість реакцій характеризується зміною концентрації будь-якої  з вихідних речовин або кінцевих продуктів реакції за одиницю часу.
Швидкість хімічної реакції залежить від багатьох чинників, серед яких 5 основних: природа реагуючих речовин, їх температура, концентрація, ступінь подрібненості й наявність каталізаторів. Розглянемо кожний чинник окремо.
1. Природа реагуючих речовин. Наприклад, хлоридна кислота реагує миттєво з нітратом аргентуму, але ця сама кислота з речовиною іншої природи, оксидом купруму (ІІ) реагує значно повільніше.
2. Концентрація реагуючих речовин. Наприклад, алюміній бурхливо взаємодіє з концентрованою хлоридною кислотою, а з розведеною – повільно.
3. Температура. Наприклад, при кімнатній температурі хлоридна кислота з оксидом купруму (ІІ) реагує повільно, а під час нагрівання швидкість взаємодії зростає.
4. Ступінь подрібненості реагентів. Наприклад, суцільний шматок вугілля горить повільно, але якщо його розтерти в порошок, розпилити в повітрі й підпалити, то він згорить за одну мить.
5. Каталізатори – це речовини, які прискорюють хімічні реакції. Наприклад, розкладання бертолетової солі під час нагрівання відбувається дуже повільно, але варто додати лише кілька крупинок каталізатору МnО2 то реакція відбуватиметься бурливо.
Речовини можуть взаємодіяти між собою тільки в тому випадку, коли їх молекули (іони) достатньо зблизяться в якійсь точці, тобто зіткнуться, тому швидкість реакції пропорційна числу зіткнень, яких зазнають молекули реагуючих речовин. Число таких зіткнень прямо пропорційне загальній кількості молекул, тобто їх концентрації, або добутку концентрацій реагуючих речовин. Так, швидкість реакції А + В = С, дорівнює   
V = k [A][B], де [A] i [B] - молярні концентрації вихідних речовин; 
k - коефіцієнт пропорційності, що називається константою швидкості реакції.

Константа швидкості реакції відповідає швидкості реакції при концентраціях реагуючих речовин, що дорівнюють 1 моль/л.

 Швидкість реакції  2А + В = С можна записати рівнянням: 
V = k[A][A][B]=k[A]2[B], тобто концентрація кожної з вихідних речовин входить у вираз швидкості реакції в степені, що дорівнює відповідному коефіцієнту у рівнянні реакції.

 Залежність швидкості хімічних реакцій від концентрації реагуючих речовин була встановлена видатним російським фізико-хіміком М.М. Бекетовим, а також норвезькими вченими К.М. Гульдбергом і П. Вааге, які в 1867 р. сформулювали цю залежність, відому нині як закон діючих мас: швидкість хімічної реакції при сталій температурі прямо пропорційна добуткові концентрацій реагуючих речовин, які входять у рівняння у степенях, що дорівнюють стехіометричним коефіцієнтам у відповідному рівнянні реакції.

В загальному вигляді для реакції                     аА + bB + cC + ... =

закон діючих мас можна записати так:            V = k[A]a[B]b[C]c ...

Закон діючих мас справедливий для ідеальних газових систем та розбавлених розчинів для хімічних реакцій, у рівнянні яких сума стехіометричних коефіцієнтів реагуючих речовин не перевищує чотирьох.

Швидкість хімічних реакцій здебільшого зростає з підвищенням температури. Залежність швидкості хімічних реакцій від температури встановив відомий голландський учений Я.Г. Вант-Гофф у 1884 р: при підвищенні температури системи на кожні 10 градусів швидкість більшості реакцій зростає в 2-4 рази. Правило Вант-Гоффа можна виразити співвідношенням

             

, де  V1 і V2 - швидкості реакції відповідно при початковій t1 і кінцевій t2 температурах; - температурний коефіцієнт швидкості реакції.

Зростання швидкості реакції з підвищенням температури прийнято характеризувати температурним коефіцієнтом швидкості реакції, що показує, у скільки разів зростає швидкість даної реакції при підвищенні температури системи на кожні 10 градусів.

Швидкість реакції залежить не від числа загальних зіткнень (оскільки не всяке зіткнення завершується взаємодією), а від числа зіткнень активних молекул. Результат зіткнення здатних до взаємодії  молекул залежить від їх стану. Молекули при низьких температурах малоактивні, а при нагріванні та освітленні їх активність збільшується. Активні молекули - це збуджені молекули, у яких під впливом нагрівання посилився обертальний рух атомів  і атомних груп, що зумовило збудження електронів зовнішніх шарів. Щоб звичайним молекулам надати активності, слід затратити певну енергію, так звану енергію активації.

Каталіз  - це зміна швидкості реакції при введенні в сферу реакції каталізатора. Каталізатор – це речовина, що змінює швидкість хімічної реакції, приймаючи участь в її проміжних стадіях, але в кінці реакції вона залишається в початковій якості і кількості. Реакції, що відбуваються за допомогою каталізаторів, називаються каталітичними, а без їх допомоги – некаталітичними. Наприклад, розкладання бертолетової солі – каталітична реакція, а взаємодія хлоридної кислоти з гідроксидом натрію – некаталітична. Якщо при введенні каталізатора реакція сповільнюється, то його називають інгібітором,  або негативним каталізатором. Інгібітори широко  використовуються в пожежній справі при застосуванні вогнегасних порошків, дія яких ґрунтується на інгібуванні горіння. Інгібітори також використовуються в промисловості. Наприклад, для сповільнення процесу корозії металічних виробів на їх поверхню наносять інгібітор (фосфат або нітрат калію). Каталітичні реакції мають велике значення в природі й житті людини. Дихання, травлення, фотосинтез та інші фізіологічні процеси відбуваються за допомогою біологічних каталізаторів, які називаються ферментами. Відсутність в організмі бодай якогось одного ферменту спричиняє важкі порушення обміну речовин. Застосування каталізаторів у промисловості прискорює перебіг технологічних процесів, завдяки чому зростає продуктивність праці.

3. Зворотні і не зворотні хімічні реакції
Зворотні реакції. Дуже часто буває так, що речовини, які утворилися під час хімічної реакції, перетворюються в ті, що були спочатку. Наприклад, якщо крізь воду пропускати вуглекислий газ, то утворюється карбонатна кислота. Коли припинити пропускати газ, то неважко помітити, як він виділяється з розчину. Це відбувається зворотній процес: кислота перетворюється у воду і вуглекислий газ. 
Н2О + СО2 ↔Н2СО3 
Реакції, що відбуваються у двох взаємно протилежних напрямках, називаються зворотними. Ці реакції записуються не двома, а лише одним хімічним рівнянням, у якому позначаються дві стрілки, направлені у протилежні боки. Стрілка направлена вправо, означає пряму реакцію, вліво – зворотню: 
                                         [image: image6.png]npava  peayis

H,0 +CO, H,CO;

Seopomna peanijia




Незворотні реакції. Хімічні реакції, які під час демонстрації або виконання, в основному належать до незворотних. Наприклад, до сульфатної кислоти додати цинк, то утворюється водень та сульфат цинку, але водень і сульфат цинку не взаємодіють між собою, перетворюючись між собою у цинк та сульфатну кислоту.
Хімічні реакції, що відбуваються тільки в одному напрямку, називаються незворотними. Цих реакцій значно менше, ніж зворотних. Для них характерні такі ознаки:
1. Виділення газу. Zn + H2SO4 →ZnSO4 + H2(
2. Виділення тепла. 2Mg + O2 →2Mg + Q
3. Утворення води або випадання осаду. NaOH + HCl →NaCl + H2O
                                                              CaCl2 + Na2CO3 →2NaCl + CaCO3↓
4. Хімічна рівновага. Здається, що чим довше пропускати вуглекислий газ, тим більше кислоти буде утворюватися, але насправді це не так. Зрештою, настає такий час, коли кількість карбонатної кислоти досягає певного значення і далі вже не збільшується. Пояснюється це так: спочатку швидкість прямої реакції висока, тому кислота нагромаджується, але поступово швидкість прямої реакції зменшується, а зворотної, навпаки, збільшується, тому все більше кислоти розкладається. Тоді настає час, коли швидкість обох реакцій стає однаковою, тоді кислоти утворюється стільки, скільки і розклалося. Стан системи реагуючих речовин (оборотної реакції), при якому швидкості прямої та зворотної реакцій стають однаковими, називається хімічною рівновагою. Вона зовні непомітна. Наприклад, коли дивитися на закриту пляшку з газованою водою, то ніякі ознаки хімічних реакцій не спостерігаються, хоча насправді реакції відбуваються. Це можна порівняти з рибою, що пливе проти течії у прозорій воді. Коли швидкість води й риби однакові, то здається, що ніякого руху немає.
5. Константа хімічної рівноваги

Кількісною характеристикою хімічної рівноваги є її константа. Розглянемо це на прикладі взаємодії сульфур диоксиду з киснем:

2SO2 + O2 ( 2SO3

Швидкість прямої реакції, згідно з законом діючих мас, дорівнює:   
V1 = k1[SO2]2[O2],

Швидкість зворотної реакції: V2 = k2 [SO3]2
В момент встановлення стану хімічної рівноваги V1=V2, тобто

k1[SO2]2[O2] = k2 [SO3]2, або  
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Відношення k1/k2 є також сталою величиною, тому останнє рівняння можна записати так: 
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Отже, в момент встановлення хімічної рівноваги відношення добутку рівноважних концентрацій продуктів реакції до добутку рівноважних концентрацій вихідних речовин є величина стала. Ця величина називається константою хімічної рівноваги.

Константа хімічної рівноваги визначає глибину протікання процесу в момент досягнення стану рівноваги. Чим більша величина Кр тим повніше взаємодіють речовини. Повнота протікання процесу залежить від концентрації реагентів. Знаючи величину Кр, можна обчислити теоретично можливий вихід продуктів реакції. Величина константи хімічної рівноваги залежить від природи реагуючих речовин, температури і не залежить від тиску (при не дуже високому його значенні), концентрації реагуючих речовин і продуктів реакції та від наявності чи відсутності домішок. Каталізатор в однаковій мірі змінює швидкість як прямої, так і зворотної реакції і таким чином сприяє швидшому досягненню стану рівноваги.

Стан хімічної рівноваги залишається незмінним до тих пір, поки не зазнають змін зовнішні умови (температура, тиск, концентрація). Коли ж змінити ці умови, то рівновага системи порушиться. Це пояснюється тим, що при зміні зовнішніх умов швидкості прямої та зворотної реакцій стають різними; швидкість однієї з двох реакцій переважає над іншою, в результаті чого хімічна рівновага порушується.


6. Вплив зовнішніх факторів на хімічну рівновагу

Вплив зміни зовнішніх умов на стан хімічної рівноваги визначається за правилом, яке дістало назву принципу Ле Шательє (1884 р), або принципу рухомої (динамічної) рівноваги: якщо на систему, що перебуває у стані рівноваги, подіяти ззовні, то в системі відбуватимуться зміни, що послаблюють, або знищують цю дію.

Вплив концентрації на стан рівноваги. 

Згідно з принципом Ле Шательє, введення в систему, що перебуває в стані рівноваги, додаткової кількості будь-якої з реагуючих речовин викликає зміщення рівноваги у тому напрямку, в якому її концентрація зменшується. Ось чому додавання в систему однієї з вихідних речовин спричиняє зміщення рівноваги вправо, а додавання продуктів реакції – вліво.

Якщо напрямок зміщення рівноваги в системі залежить від того, який з реагентів беруть у надлишку, то ступінь зміщення рівноваги при введенні певної кількості реагенту визначається стехіометричними коефіцієнтами речовин, що беруть участь у реакції. Так, наприклад, введення додаткової кількості водню в систему Н2 + I2 (2HI,  що перебуває у стані рівноваги за певних температурі і тиску, спричинить зростання швидкості прямої реакції, а швидкість зворотної реакції не зміниться, внаслідок чого рівновага порушиться. Зростання швидкості прямої реакції зумовить зменшення концентрації водню і парів йоду, що в свою чергу, призведе до сповільнення прямої реакції. В цей самий час концентрація НІ збільшуватиметься, що спричинить прискорення зворотної реакції. Через деякий час знову встановиться стан хімічної рівноваги – швидкості прямої і зворотної реакцій вирівняються, при цьому концентрація НІ стане вищою, а концентрація І2 – нижчою, ніж до того, як додали Н2.

Отже, при збільшенні концентрації однієї з реагуючих речовин у системі, що перебувала у рівновазі, рівновага зміщується в бік витрати цієї речовини.

Вплив тиску на стан рівноваги. Для газових систем на стан хімічної рівноваги впливає тиск, оскільки із збільшенням тиску зростає концентрація газових компонентів в даній системі. Реакції, що супроводжуються зменшенням об’єму, легше проходять при підвищеному тиску. Отже, згідно з принципом Ле Шательє, підвищення тиску зумовлює зміщення хімічної рівноваги в напрямку процесу, який супроводжується зменшенням об’єму, а зниження тиску – викликає зміщення рівноваги у протилежний бік. Отже, напрямок зміщення рівноваги визначається знаком (V.  При обчисленні (V можна знехтувати об’ємом не газоподібних реагентів.

Для реакції утворення аміаку, що записується рівнянням:

N2 + 3H2 ( 2NH3,

В стані рівноваги швидкості прямої V1 становитиме: V1 = k1[N2][H2]3,

Швидкість зворотної реакції: V2 = k2 [NH3]2.

Підвищення тиску вдвічі (при сталій температурі) зумовить зменшення об’ємів вдвічі, що призведе до збільшення концентрацій реагуючих речовин в два рази. У перший момент після підвищення тиску концентрації газів у системі матимуть значення: 2[H2], 2[N2]; 2[NH3], а швидкості прямої і зворотної реакцій дорівнюватимуть:

V’1 = k12[N2](2[H2])3 =16 k1[N2][H2]3= 16 V1;

Швидкість зворотної реакції: V’2 = k2 (2[NH3])2 = 4k2[NH3]2=4V2.

Із сказаного вище можна зробити висновок, що при підвищенні тиску рівновага зміщується в бік зменшення числа молекул газів, тобто в бік зниження тиску, а при зниженні тиску – в бік збільшення числа молекул газів, тобто в бік підвищення тиску.

Вплив температури на стан рівноваги.

Напрямок зміщення рівноваги внаслідок зміни температури визначається знаком теплового ефекту, ступінь зміщення рівноваги – абсолютною величиною теплового ефекту. Чим більше ((,  тим значніший вплив температури, і, навпаки, якщо величина (( близька до нуля, то зміна температури практично не впливає на стан рівноваги. Наприклад, рівновага реакції розкладу карбонату кальцію

CaCO3 ( CaO + CO2 – 178 кДж

При підвищенні температури зміщується вправо ((( = 178 кДж/моль), а рівновага реакції розкладу нітроген монооксиду

2NO ( N2 + O2 + 181 кДж

зміщується вліво ((( = -181 кДж/моль).

Значення принципу Ле Шательє в хімії дуже велике, оскільки він дає можливість передбачити напрямок реакції за різних умов, і, отже, керувати протіканням реакцій. 

Розглянемо приклад розв’язування завдань на застосування принципу Ле Шательє.
Завдання 1. У який бік зміститься хімічна рівновага в системі 
Н2О+СО2↔Н2СО3, якщо збільшувати концентрацію СО2? 
Розв’язання.
Збільшення концентрації СО2, сприятиме перебігу тієї реакції, яка зменшує концентрацію СО2. Під час прямої реакції СО2 перетворюється в кислоту, тобто його кількість, а отже, концентрація, зменшується. Тобто хімічна рівновага зміститься в бік прямої реакції.
Завдання 2. У який бік зміститься хімічна рівновага в системі 
N2 (г) + 3Н2 (г) ↔2NН3 (г), якщо зменшувати тиск? 
Розв’язання.
Зменшення тиску, сприятиме перебігу тієї реакції, яка збільшує тиск. Під час прямої реакції із 4 моль газів утворюється 2 моль, тобто тиск зменшується. Під час зворотної реакції з 2 моль газів утворюється 4 моль, тобто тиск збільшується. Отже, хімічна рівновага зміститься в бік зворотної реакції.
Завдання 3. У який бік зміститься хімічна рівновага в системі 
СаСО3 (т) + Q ↔СаО(т) + СО2 (г), якщо її охолоджувати? 
Розв’язання.
Охолодження системи, сприятиме перебігу реакції, яка супроводжується виділенням теплоти. Під час прямої реакції теплота поглинається, тобто система охолоджується, а під час зворотної реакції – теплота виділяється, тобто система нагрівається. Отже, хімічна рівновага зміститься в бік зворотної реакції.
Завдання 4. Які умови необхідно створити для того, щоб змістити хімічну рівновагу в системі: N2 (г) + 3Н2 (г) ↔2NН3 (г) + Q?
Розв’язання.
Справа відбувається пряма реакція. Під час прямої реакції зменшується концентрація водню та азоту, збільшується концентрація аміаку, зменшується тиск і виділяється теплота. Щоб змістити рівновагу в бік цієї реакції, потрібно діяти навпаки, тобто: збільшувати концентрації водню та азоту, зменшувати концентрацію аміаку, збільшувати тиск і охолоджувати систему.
Лекція 4. Окислювально-відновні реакції

План
1. Значення окисно-відновних реакцій. 
2. Найважливіші окисники та відновники. 
3. Класифікація окисно-відновних реакцій. 
4. План підбору коефіцієнтів іонно-електроним методом в кислому, нейтральному та лужному середовищі. 
1. Значення окисно-відновних реакцій 
Окислювально-відновні реакції мають важливе значення в житті та техніці. В організмах тварин та рослин відбуваються доволі складні окислювально-відновні процеси, в результаті яких виділяється енергія, яка необхідна для життєдіяльності. Такі реакції можна спостерігати при згоранні різних видів палива, в процесах корозії металів при електролізі. Вони лежать в основі отримання металів із руд. Їх широко застосовують в промисловості при отриманні багатьох цінних речовин: аміаку, лугів, солей, нітратної, сульфатної соляної кислот. Завдяки окислювально-відновним реакціям відбувається перетворення хімічної енергії в електричну в гальванічних елементах та акумуляторах. Окислювально-відновні реакції застосовуються в харчовій промисловості, особливо в титрометричному аналізі для визначення якості харчової сировини та продуктів.
Реакції окислення-відновлення
Всі хімічні реакції можна розділити на 2 види:
1. Реакції, які проходять без зміни ступенів окиснення атомів, які входять до складу реагуючих сполук 

СаО + Н2О → Са(ОН)2 
Ступені окиснення кальцію,гідрогену та оксигену не змінилися, а залишились такими ж в гідроксиді кальцію.
2. Реакції, які відбуваються зі зміною ступенів окиснення окремих атомів або іонів реагуючих сполук 

Н20 + J20 → 2H+J-
Ступінь окиснення – це умовний заряд атома в молекулі. Ступінь окиснення – це умовне поняття, за його допомогою неможливо оцінити реальний стан атомів в молекулі. Часто ступінь окиснення не співпадає з числом зв‘язків, утворених атомом, тобто не відповідає валентності даного елементу і може іноді приймати дробині числа. Наприклад: в молекулі Н2О ступень окиснення оксигену дорівнює – 2, в молекулі Н2О2 – 1; Fe2O3 – ступень окиснення заліза + 3, в молекулі Fe3O4 - + 2 2/3 .
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Визначення ступеня окиснення елементу
В молекулі алгебраїчна сума ступенів окиснення дорівнює нулю. Ступінь окиснення гідрогену завжди =1, оксигену – (-2) (виключення Н2О2)
Наприклад: Визначити ступінь окиснення сульфуру в сполуці Н2SO4. Складемо рівняння:
+1*2+х +(-2)*4=0
х– 6 = 0 

х= +6 

Тобто ступінь окиснення сульфуру в молекулі H2SO4 дорівнює +6.
б) Визначити ступінь окиснення марганцю в молекулі KMnO4
+1 + х +(-2)*4 =0
х– 7 = 0 

х= +7 

ступінь окиснення марганцю дорівнює +7.
При складанні окисно-відновних реакцій треба пам‘ятати:
а) атоми простих речовин мають ступінь окиснення, рівний нулю, тому що кількість протонів в ядрі дорівнює кількості електронів на енергетичних рівнях.
б) Якщо атом віддає електрони, кількість протонів стає більшою, чим кількість електронів, і атом перетворюється в позитивно заряджений іон:
Na0 – 1e → Na+
Атом, який віддає електрони, називається відновником. Процес віддачі електронів називається процесом окиснення.
в) атом, який приймає електрони, заряджається негативно, тому що кількість електронів стає більшою, чим протонів:
Cl20 + 2e → 2Cl-
Атом або молекула, які приймають електрони, називаються окисником. Процес приєднання електронів називають процесом відновлення.
Обидва процеси проходять одночасно – окисник відновлюється а відновник окислюється. Число електронів, які віддає відновник, дорівнює числу електронів, які приймає окисник. Відбувається лише перерозподіл електронів.
2. Найважливіші окисники та відновники.
Окисниками можуть бути, перед усім, сполуки вищих, а відновниками –нижчих ступенів окиснення, властивих даному елементу.
Найважливішими відновниками є метали. Якщо метал може проявляти декілька ступенів окиснення, то відновниками являються ті його сполуки, в яких цей метал проявляє найнижчий ступінь окиснення (це сполуки феруму (ІІ), олова (ІІ), 
хрому (ІІ), купруму (І)).
Неметали проявляють і позитивний, і негативний ступінь окиснення. Сполуки в яких містяться неметали в вищих позитивних ступенях окислення, можуть бути окисниками, а сполуки, в яких неметал проявляє негативний ступінь окиснення – відновниками.
До сильних окисників належать неметали верхньої частини VІ та VІІ груп періодичної системи.
В якості окисників також застосовують кислоти. Найбільше практичне значення мають сульфатна, хлороводнева та нітратна кислоти.
3. Класифікація реакцій окиснення – відновлення.
Всі окисно-відновні реакції ділять на три групи.
1. Реакції міжатомного та міжмолекулярного окиснення-відновлення. 

Це реакції, в яких окисник та відновник представляють собою різні сполуки. 
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2. Реакції внутрішньо молекулярного окиснення – відновлення. 

Це реакції, в яких окисник та відновник входять до складу однієї і тієї ж складної речовини: 

Наприклад:          2KCl+5 O3-2 → 2KCl- + 3O20
                             відновн.        окисник
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3. Реакції самоокиснення-самовідновлення. 

Це реакції, в яких окисником та відновником є атоми одного і того ж елементу, який знаходиться в однаковому (обов‘язково проміжному) ступені окиснення. При цьому утворюються нові сполуки, в яких атоми цього елементу мають різний ступінь окиснення: 

Наприклад:    +3 
                    3HNO2 → HNO3 + 2NO + H2O
                       окисник та відновн.   продукт окисн. прод. віднов.
	N+3 – 2e → N+5
	процес окиснення
	відновник

	N+5+ 3e → N+2
	процес відновлення
	окисник


4. План підбору коефіцієнтів іонно-електронним методом в кислому, нейтральному та лужному середовищі. 
Існує декілька способів складання реакцій окислення-відновлення. Ми розглянемо електронно-іонний метод, або метод напівреакцій.
В цьому методі коефіцієнти визначаються за допомогою електронно-іонних рівнянь. Вони відрізняються від електронних рівнянь тим, що в них записуються іони, які дійсно існують в розчині.
План підбору коефіцієнтів в окисно-відновних реакціях електронно-іонним методом наступний:
1. Записуємо молекулярне рівняння реакції. 

2. Визначаємо елементи, у яких змінився ступінь окиснення. 

3. Записуємо це рівняння в повному іонному вигляді. 

4. Визначаємо, в які іони входять елементи, що змінили ступінь окислення. 

5. Визначаємо середовище розчину, в якому проходить реакція окислення-відновлення. 

Наприклад:
а) H2S + KMnO4 + H2SO4 → S + K2SO4 + MnSO4 +H2O
т.я. в реакції приймає участь сульфатна кислота, то реакція проходить в кислому середовищі (рН< 7)
б) Cr2(SO4)3 + H2O2 + KOH → K2CrO4 + K2SO4 + H2O
т.я. в реакції приймає участь луг, то реакція відбувається в лужному середовищі (рН > 7)
в) KMnO4 + K2SO3 + H2O → MnO2↓ +K2SO4 + KOH
т.я. в реакції приймає участь вода, то ця реакція відбувається в нейтральному середовищі (рН = 7)
6. В залежності від середовища визначаємо допоміжні іони:
	рН < 7
	Н+ ;
	Н2О
	

	рН > 7
	ОН- ;
	Н2О
	

	рН = 7
	Н+; ОН-;
	Н2О
	


7. Складаємо електронно-іонне рівняння.
8. Визначаємо кількість прийнятих та відданих електронів.
9. Визначаємо процеси окислення та відновлення.
10. Складаємо сумарне іонне рівняння.
11. Переносимо знайдені коефіцієнти в молекулярне рівняння.
Приклад 1.
       +6
               +3
              0
K2Cr2O7 + KI- + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + I2↓ +K2SO4 + H2O
Ступінь окислення змінили слідуючи елементи 
Cr+6 → Cr+3  та I-  → I20 
Запишемо це рівняння в молекулярному вигляді. 
2K+ + Cr2O72- + K+ + I- +2H+ + SO4- → 2Cr+3 + 3SO42- + I20↓ + 2K+ + SO42- + H2O
                    ------              = 

       -------

     =
Елементи, що  змінили ступінь окислення, знаходяться в наступних іонах:
	Cr6+ - в іоні Сr2O72-

	Cr3+ - в іоні Cr3+

	I-  -  в іоні I-

	I20 - в іоні I20


Реакція відбувається в кислотному середовищі, і тому допоміжними іонами будуть Н+ та молекула Н2О0.
Складаємо електронно-іонні рівняння. 
Cr2O72-  →   2Cr3+
2I-             →    I20
Кількість атомів всіх елементів в іонах повинна бути однакова. В першій напівреакції іон Cr2O72- містить два атоми хрому та 7 атомів оксигену. Щоб зрівняти кількість атомів хрому, перед іоном Cr3+ ставимо коефіцієнт 2. Оксиген можна добавити в кислому середовищі за допомогою води. т.я. іон Cr2O72- містить 7 атомів оксигену, а одна молекула води – 1 атом оксигену, то воду додаємо в кількості семи молекул:
Cr2O72-  → 2 Cr3+ + 7Н2О0
Кількість хрому та оксигену ми зрівняли, але з молекулами води разом з оксигеном ми автоматично додали 14 атомів гідрогену, якого не було до реакції біля іону Cr2O72-. Виходячи з того, що реакція відбувається в кислому середовищі, добавимо атоми гідрогену, яких не вистачає, за допомогою іонів Н+
Cr2O72- + 14Н+  → 2Cr 3+ +7Н2О0
Після того, як кількість атомів в напівреакції ми зрівняли, рахуємо сумарний ступінь окислення до стрілки та після: 
    Cr2O72- + 14Н+  → 2Cr3+ +7Н2О0
                                        +12                       +6

Ступінь окислення до реакції дорівнює +12, а після реакції +6, тобто відбувся процес відновлення і іон Cr2O72- прийняв 6е: записуємо це в першу напівреакцію: 
          а) Cr2O72- + 14Н+ + 6е → 2Cr3+ +7Н2О0
Складаємо другу напівреакцію: 2I- → I20
Після зрівняння атомів йоду до та після реакції, вказуємо кількість відданих електронів:
б) 2I-  - 2е   →   I20
Запишемо сумарні електронно-іонні рівняння, тобто напівреакції а) і б)
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Щоб перейти від цього рівняння до молекулярного, потрібно до кожного аніона дописати відповідний катіон, а до кожного катіона – аніон:
K2Cr2O7  + 7H2SO4 + 6KI → Cr2(SO4)3 + 3I2 + 4K2SO4 + 7H2O
Виведемо правило: В кислому середовищі кожен атом оксигену, який є в надлишку зліва зв’язується двома іонами Н+ і при цьому в правій частині рівняння утворюється одна молекула Н2О; на кожен невистачаючий атом оксигену зліва витрачається одна молекула води і утворюється в правій частині рівняння два іони Н+.
Приклад 2.
Підберемо коефіцієнти в окислювально-відновній реакції яка відбувається в лужному середовищі.
В лужному середовищі кожен атом оксигену, який є в надлишку зліва витрачається одна молекула води і при цьому в правій частині рівняння утворюються два іони ОН-, на кожен невистачаючий атом оксигену зліва витрачається два іони ОН- і при цьому в правій частині утворюється одна молекула води.
                                                                                      +6
Cr23+(SO4)3 + H2O2- + KOH → K2CrO4 + K2SO4 + H2O2-
2Cr3+ +3SO42- + H2O20 + KOH → 2K+ + CrO42- + 2K+ + SO42- + H2O0
Згідно плану складаємо напівреакції, враховуючи, що в лужному середовищі додатковими іонами є іони ОН- та молекули Н2О.
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Скоротимо групи ОН- та молекули Н2О до та після реакції:
[image: image15.png]



Приписавши до кожного аніону відповідний катіон, а до кожного катіону відповідний аніон, отримаємо молекулярне рівняння:
Cr2(SO4)3 + 10 KOH + H2O2  → 2K2CrO4 + 3K2SO4 + 8H2O
Приклад 3.
Розглянемо окислювально-відновну реакцію, яка відбувається в нейтральному середовищі.
В нейтральному середовищі на кожен атом оксигену, який є в надлишку зліва витрачається одна молекула води і при цьому в правій частині рівняння утворюється два гідроксид-іони (2ОН-); на кожен невистачаючий атом оксигену зліва витрачається також одна молекула води, але при цьому в правій частині утворюється два іони водню (2Н+).
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Виходячи з того, що середовище нейтральне, допоміжними іонами будуть іони Н+, ОН- і молекули Н2О.
Складемо рівняння напівреакцій і знайдемо сумарне рівняння:
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2MnO4- + 7H2O + 3SO32-  → 2MnO20 + 6H2O + 2OH- + 3SO42-
Скоротивши ліву і праву частину рівняння на 6 Н2О, отримаємо:
2MnO4- + H2O + 3SO32-  → 2MnO20 + 3SO42- + 2OH-
Запишемо молекулярне рівняння реакції:
2KMnO4 + 3К2SO3 + H2O → 2MnO2↓ + 3K2SO4 + 2KOH
Лекція 5. Розчини. Електролітична дисоціація
План
1. Розчини

2. Способи вираження концентрації розчинів 
3. Теорія електролітичної дисоціації. Дисоціація основ, кислот, солей. Ступінчаста дисоціація
4. Ступінь і константа дисоціації. Сильні і слабі електроліти

1. Розчин - гомогенна система змінного складу, що містить розчинену  речовину, розчинник і продукти їх взаємодії.

Розчинник - компонент розчину, який перебуває у тому самому агрегатному стані, що й розчин. Якщо усі складові розчину перебувають в однаковому агрегатному стані, то розчинником вважається речовина, масова частка якої у розчині найбільша. Воду традиційно вважають розчинником навіть тоді, коли її масова частка у розчині значно менша від масової частки розчиненої речовини.

За розчинністю у воді всі речовини поділяються на добре розчинні, малорозчинні й практично нерозчинні. Мірою розчинності речовини за даних умов є її вміст у насиченому розчині.

Насиченим називається розчин, в якому речовина за даних умов більше не розчиняється.

Насичений розчин перебуває у рівновазі з розчиненою речовиною.

Перенасичений розчин містить більше розчиненої речовини, ніж її потрібно для насичення за певної температури.

Ненасиченим називається розчин, в якому речовина ще може розчинятися, оскільки він містить речовини менше, ніж це визначено її розчинністю.

Розчинність речовини у даному розчиннику - це здатність речовини розчинятися у даному розчиннику за певних умов.

Розчинність - концентрація (масова або молярна) насиченого розчину. Вона визначається відношенням маси розчиненої речовини до об’єму розчину (одиниці вимірювання - г/л) або відношенням кількості розчиненої речовини до об’єму розчину (одиниці вимірювання - моль/л).

Досить часто розчинність (коефіцієнт розчинності) твердих та рідких речовин визначають максимальною масою речовини, яка за певних умов (температури, тиску) може розчинитися в даному розчиннику масою 100 г. Її позначають літерою S (ес).

Розчинність газів визначають об’ємом газу, який за певних умов може розчинитися в даному розчиннику об’ємом 1 л.

Розчинність залежить від природи речовини, температури і тиску.

Розчинність твердих речовин практично не залежить від тиску, оскільки під час розчинення не відбувається суттєвої зміни об’єму системи. З підвищенням температури, як правило, розчинність збільшується.

Розчинність газів у воді з підвищенням температури зменшується. Розчинність газів збільшується зі зниженням температури і збільшенням тиску.

Розчинність рідин у рідині зазвичай збільшується з підвищенням температури і практично не залежить від тиску. Багато які рідини змішуються необмежено (вода - етанол).

Розчинення - складне фізико-хімічне явище, під час якого залежно від природи речовини може домінувати або фізичний, або хімічний процес.

Процес взаємодії між молекулами розчинника і структурними частинками розчиненої речовини називається сольватацією, а продукти взаємодії - сольватами.

Якщо розчинником є вода, то процес взаємодії - гідратація, а продукти взаємодії - гідрати.

Часто сольвати (гідрати) настільки міцні, що їх можна виділити з розчину в кристалічному стані.

Кристали, що містять зв’язану кристалізаційну воду, називаються кристалогідратами.
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Розчини багатьох речовин проводять електричний струм у той час, як чисті компоненти, взяті окремо, є діелектриками.

Деякі розчини мають колір, відмінний від кольору їх компонентів:
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Ці факти, а також виділення або поглинання теплоти під час розчинення, засвідчують, що в процесі розчинення змінюються деякі властивості компонентів розчину, розриваються одні й утворюються інші хімічні зв’язки. Проте сталого складу розчин не має. Розчин не можна вважати ні сумішшю компонентів, ні індивідуальною сполукою.

Гідратна теорія розчинів Д.І. Менделєєва:

1) при розчиненні солей, кислот і основ у воді відбувається дисоціація цих речовин з утворенням електрично заряджених частинок - катіонів і аніонів.;

2) електрична провідність водних розчинів солей, кислот і основ пропорційна загальній концентрації іонів в розчині.

1. 2. Способи вираження концентрації розчинів 
Склад розчину можна виразити як часткою розчиненої речовини (масовою, об’ємною, молярною), так і концентрацією.

Масова частка розчиненої речовини W (дубль-ве) - це відношення маси розчиненої речовини до маси розчину.
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Масова частка W як відношення однотипних величин (маси до маси) не має своєї одиниці вимірювання, вона виражається у частках одиниці або у відсотках.

Приклад: У воді масою 450 г розчинили натрій нітрат масою 50 г. Визначити масову частку натрій нітрату в добутому розчині.
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Молярна концентрація розчиненої речовини C (це) є відношенням кількості розчиненої речовини до об’єму розчину і показує вміст кількості речовини V (ню) у розчині об’ємом 1 л.
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де

С - молярна концентрація розчину [моль/л] або [М];

ν р. р. - кількість розчиненої речовини [моль];

V р-ну - об’єм розчину [л].

Одиниця вимірювання - моль/л.

Приклад: Обчислити молярну концентрацію калій карбонату, якщо під час розчинення його масою 69 г утворився розчин об’ємом 250 мл.
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Вираз концентрації розчину в грам-еквівалентах розчинної речовини, що міститься в 1 л розчину, часто називають еквівалентним (або нормальним). Грам-еквівалентом речовини називається кількість грамів речовини, чисельно однакову його еквівалентом. Для складних речовин - на цю кількість речовини, відповідне безпосередньо чи опосередковано при хімічних перетвореннях 1 грамові водню чи 8 грамам кисню.

Молярна концентрація еквівалентів (нормальність) розчину:
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де

cе - молярна концентрація еквівалентів розчину [моль-екв/л];

N - нормальність розчину [н];

νе - кількість еквівалентів розчиненої речовини [моль-екв];

V р-ну - об’єм розчину [л].

2. Теорія електролітичної дисоціації. Дисоціація основ, кислот, солей. Ступінчаста дисоціація
Електроліти - речовини, які у водних розчинах або розплавах існують у вигляді йонів, що зумовлює проходження електричного струму (йонну провідність).

До електролітів належать речовини з йонним та ковалентним полярним типами зв’язку:
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Неелектроліти - речовини, водні розчини яких або розплави не проводять електричного струму. Це глюкоза C6H12O6, етиловий спирт C2H5OH, пропан C3H8, бутан C4H10, діетиловий спирт C2H5 - O - C2H5, ацетон CH3 - C (O) - CH3.

Електролітична дисоціація - розпад речовин на йони у водних розчинах або в розплавах.

Сучасний зміст теорії дисоціації можна звести до трьох положень:

1. Електроліти під час розчинення у воді розпадаються (дисоціюють) на іони - позитивні і негативні.

Іони перебувають у стійкіших електронних станах, ніж атоми. Вони можуть складатися з одного атома - прості іони (Na+, Mg2+, Al3+) або з кількох атомів - складні іони (NO3-, SO42-, PO43-).

2. Під дією електричного струму іони набувають напрямленого руху: позитивно заряджені іони переміщуються до катода, негативно заряджені - до анода. Тому перші називаються катіонами, а другі - аніонами.

3. Дисоціація - оборотний процес: паралельно з розщепленням молекул на іони (дисоціація) відбувається процес сполучення іонів (асоціація).

Механізм електролітичної дисоціації залежить від виду хімічного зв’язку. Ступінчастість дисоціації полягає в тому, що багатоосновні кислоти і багатокислотні основи дисоціюють ступінчасто, іони водню відщеплюються від молекул не одночасно, а послідовно:

H3PO4 = H+ + H2PO4 - ,

H2PO4 - =H+ + HPO42-,

HPO42 - = H+ + H2PO4-3

При розчиненні електролітів у воді диполі води (полярного розчинника) за рахунок орієнтаційної диполь-діпольної або іон-діпольної взаємодії притягуються до полярних молекул або іонів речовини, що розчиняється. Таким чином, першою стадією дисоціації завжди є гідратація (сольватація). У речовинах з полярними молекулами, наприклад у хлороводні HCl, під дією молекул розчинника відбувається сильне зміщення зв’язуючи електронів і зв’язок H-Cl стає іонним. Цю другу стадію дисоціації називають поляризацією молекул речовини, що розчиняється. Третьою стадією є саме дисоціація, тобто руйнування поляризованої молекули й утворення гідратованих іонів.

Для речовин з ковалентним полярним зв’язком:

1. Поляризація зв’язку під впливом молекул води, внаслідок чого відбувається “йонізація”, тобто перетворення ковалентного зв’язку в йонний і розпад молекул HCl на йони H+ і Cl-
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2. Гідратація - взаємодія утворених йонів з молекулами води, внаслідок чого утворюються гідратовані йони:
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Дисоціація - оборотний процес. Як правило, він не відбувається до кінця, а в системі встановлюється динамічна рівновага, тобто такий стан, при якому швидкість дисоціації дорівнює швидкості зворотного процесу - утворення вихідних молекул. Тому у рівняннях дисоціації замість знака „ дорівнює ” ставлять знак оборотності.

Дисоціація солей, кислот, основ.

Електролітичну дисоціацію виражають рівняннями, як і будь-які інші хімічні реакції. Записуючи ці рівняння, звичайно не зазначають формул молекул води, які приєднуються до іонів, бо в хімічних реакціях електролітів вони не беруть участь.

Рівняння дисоціації кислот записуються так:

HCl = H+ + Cl-, або HCl + H2O = H3O+ + Cl-
Розглянемо дисоціацію кислот (сірчаної) як багатоосновної детальніше.

HCl = H+ + HSO4-, або HCl + H2O = H3O+ + Cl-
Аналогічно відбувається і дисоціація трьохосновної фосфорної кислоти.

H3PO4 = H+ + H2PO4 - , H2PO4 - =H+ + HPO42-, HPO42 - = H+ + H2PO4-3
Кислоти дисоціюють на іони водню і іони кислотного залишку. Дисоціація кислот за першим ступенем відбувається значно сильніше, ніж за другим. Це пов'язано тим, що позитивно заряджений іон H+ відщеплюється від нейтральної молекули кислоти легше, ніж від негативно заряджених іонів.

Дисоціація лугів і солей відбувається в одну стадію. Внаслідок їх дисоціації утворюються іони металу та гідроксид іон.

NaOH = Na+ + OH-
Ba (OH) 2 = Ba2+ + 2OH-
Солі дисоціюють на іони металу і іони кислотного залишку.

NaNO3 = Na+ NO3-; Al2 (SO4) 3 = 2Al3+ + 3SO42-
Загальна сума зарядів позитивно заряджених іонів, що утворюються в результаті дисоціації, завжди дорівнюють загальній сумі зарядів негативно заряджених іонів.

3. 4. Ступінь і константа дисоціації. Сильні і слабі електроліти
Для кількісної характеристики електролітичної дисоціації введено поняття ступінь дисоціації. Ступінь дисоціації α (альфа) - відношення числа частинок n, що розпалися на йони, до загального числа частинок 
N розчиненої речовини А.
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де:

α - ступінь дисоціації [%];

n - кількість дисоційованих частинок;

N - вихідне число частинок.

Ступінь дисоціації залежить від концентрації електроліту і температури. З теорії електролітичної дисоціації випливає, що чим менша концентрація електроліту в розчині, тим більший ступінь дисоціації. При безкінечному розбавлянні розчину ступінь дисоціації наближається до 1 (100 %).

Константа дисоціації кількісно характеризує дисоціацію як рівноважний оборотний процес.

Для реакції [image: image32.png]cA B, 22aA™ + bB"
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де:

K - константа дисоціації [моль a+b-c/л a+b-c]; [image: image34.png]


 - активна концентрація катіонів A b+ [моль/л]; [image: image35.png]B |



 - активна концентрація аніонів B a - [моль/л]; [image: image36.png]


 - активна концентрація не дисоційованої речовини AaBb [моль/л]; a, b, c - стехіометричні коефіцієнти.

На відміну від ступеня дисоціації К залежить тільки від природи електроліту і температури, але не залежить від концентрації розчину.

Сумарна константа дисоціації

Ксум = К1К2К3. При цьому К1 > К2 > К3.

Залежно від ступеня електролітичної дисоціації всі електроліти поділяють на сильні та слабкі. Такий поділ досить умовний, оскільки ступінь дисоціації залежить від температури розчину, концентрації електроліту, і внаслідок цього може змінюватися у досить широких межах. Чим більша константа дисоціації К, тим сильніший електроліт. Сильні електроліти (a ≥ 1) під час розчинення у воді майже повністю дисоціюють на йони, тому в рівняннях дисоціації ставлять g. До сильних електролітів належать всі розчинні солі, наприклад, ZnSO4, NaCl, Ca (NO3) 2, K3PO4, CuOHCl, NaHCO3 та ін. Всі солі дисоціюють у водних розчинах на іони металів та кислотних залишків:

FeSO4 → Fe2+ + SO42-
K2SO4 → 2K+ + SO42-
ZnOHCl → ZnOH+ + Cl-
NaHCO3 → Na+ + HCO3-
Cr2(SO4)3 → 2Cr3+ + 3SO42-
Сильні електроліти - кислоти: HCl (HBr, HI), HNO3, H2SO4, HClO4. Вони дисоціюють на катіони водню і аніони кислотного залишку:

HCl → H+ + Cl-
HNO3 → H+ + NO3-
H2SO4 → 2 H+ + SO42-
Сильні електроліти - розчинні гідроксиди - луги: NaOH, KOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2. Вони дисоціюють на катіони металів і гідроксильні групи ОН-:

КОН → К+ + ОН-
NaOH → Na+ + OH-
Ca(OH)2 → Ca2+ + 2 OH-
Ba(OH)2 → Ba2+ + 2 OH-
Сильні електроліти - кислоти HNO3; H2SO4; HClO4; НCl. Вони дисоціюють з утворенням катіону водню (Н+) та аніону кислотного залишку: наприклад,

HClO4 = H+ + ClO4-
Чим більша константа дисоціації К, тим сильніший електроліт.

Слабкі електроліти (a≤1) під час розчинення у воді погано (неповністю) дисоціюють на йони. Їхня дисоціація є оборотним процесом, тому в рівняннях дисоціації ставлять знак D.

Нині слабкими вважають всі електроліти, у розчинах яких є хоча б яка-небудь частка недисоційованих молекул.

Кислоти: HNO2, H2CO3, H2SO3, H2S, НF, HClO, H3PO4, H2SiO3, - належать до слабких електролітів і дисоціюють поступово і оборотно:

HNO2 → H+ + NO2-
H2CO3 → H+ + HCO3-
HCO3 - → H+ + CO32-

Багатооснoвні кислоти дисоціюють у кілька стадій. Кожну стадію можна охарактеризувати відповідним ступенем дисоціації:

H2SO4 ←→ H++ HSO4 - α1 - ступінь дисоціації за першою стадією;

HSO4 - ←→ H+ + SO42 - α2 - ступінь дисоціації за другою стадією.

Кислота дисоціює за першою стадією повніше, ніж за другою: α1 > α2. Це зумовлено двома причинами:

- іону Н+ легше відокремитися від електронейтральної частинки - молекули H2SO4 (перша стадія дисоціації), ніж від протилежно зарядженої - йона HSO4 - (друга стадія);

- двозарядний іон SO42 - міцніше сполучається з катіоном Н+ (це зменшує дисоціацію за другою стадією), ніж однозарядний йон HSO4-.

Слабкі гідроксиди - це основи - нерозчинні: Mg(OH)2, Cu(OH)2, Fe(OH)2, Cr(OH)2, Fe(OH)3, - і амфотерні: Ве(ОН)2, Zn(OH)2, Al(OH)3, Sn(OH)2, Sn(OH)4, Pb(OH)2, Pb(OH)4, Cr(OH)3, - також дисоціюють поступово і оборотно, наприклад:

Mg (OH)2 → MgOH+ + OH-
MgOH+ → Mg2+ + OH

Cr (OH) 3 → Cr (OH) 2+ + OH-
Cr (OH) 2+ → CrOH2+ + OH-;

CrOH2+ → Cr3+ + OH-
NH4OH → NH4+ + OH-
NH4OH - це розчинна речовина, але відноситься до слабких електролітів).
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1. Загальні властивості металів. 

Всі елементи періодичної системи Д.І. Менделєєва умовно поділяються на дві групи: метали та неметали. До металів в більшості випадків відносяться елементи, на зовнішньому енергетичному рівні яких міститься один, два або три електрони:

- всі s-елементи, за винятком водню і гелію;

- всі d- і f-елементи( на зовнішньому енергетичному рівні вони мають два або один валентний електрон);

- p-елементи третьої групи, за винятком бору;

- деякі p-елементи IV і V груп, розташовані в шостому та сьомому періодах: олово, свинець, сурма, вісмут; на зовнішньому енергетичному рівні вони мають відповідно чотири і п’ять валентних електронів.

Металічні властивості елементів вздовж періодів зліва направо поступово послаблюються, неметалічні посилюються. У групах (головних підгрупах) металічні властивості збільшуються зверху вниз.

Елементи І групи головної підгрупи – лужні метали. На зовнішньому енергетичному рівні мають один електрон (ns1). Їх валентність дорівнює одиниці, ступінь окислення 1+. Їх оксиди є типовими основними оксидами, гідроксиди – сильними лугами, які добре розчиняються у воді.

Метали ІІ-А групи Ca, Sr, Ba – лужно-земельні метали. На зовнішньому енергетичному рівні мають два електрони (ns2). Їх валентність в оксидах, гідроксидах, солях –два, ступінь окисення 2+. Оксиди лужно-земельних металів є типовими основними оксидами, а гідроксиди – лугами. Оксид і гідроксид берилію проявляють амфотерні властивості, тобто залежно від умов вони взаємодіють і з кислотами, і з основами.

Характерною властивістю металів є здатність їх атомів віддавати електрони із зовнішнього енергетичного рівня, тому вони завжди виступають відновниками.

Атоми металів віддають електрони атомам неметалів та іонам інших металів. Реакції металів з неметалами протікають з різними швидкостями і при різних температурах. Так, лужні метали дуже легко окиснюються киснем повітря, тоді як залізо або мідь енергійно окислюються тільки при нагріванні, золото та платинові метали взагалі не окислюються повітрям. Багато металів утворює на поверхні плівку оксиду, яка захищає їх від подальшого окислення.

Здатність віддавати електрони проявляється у металів неоднаково. Чим легше метал віддає електрони, тим він активніший і енергійніше взаємодіє з неметалами та іонами інших металів, тим вони є сильнішими відновниками.

2. Ряд напруг металів. 
Зміна відновлювальних властивостей металів характеризується рядом стандартних електродних потенціалів або електрохімічним рядом напруг металів (ряд Бекетова, витискувальний ряд, ряд активності):
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Основні висновки з ряду напруг:

1. Метали, розташовані у ряді напруг до водню, витісняють його:

з води – активні метали – лужні та лужноземельні, магній при нагріванні: Ca + H2O = Ca(OH)2 + H2↑;

з лугів- амфотерні метали(Be, Al, Zn, Sn, Pb, Cr, Sb, ін.): Zn + 2NaOH + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2↑;

з розчинів кислот-неокисників:

2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2↑;

Zn + H2SO4розв. = ZnSO4 + H2↑.

2. Будь-який метал витісняє з розчинів солей метали, розташовані в ряді напруг після нього:

Fe + CuSO4 = Cu + FeSO4.

При взаємодії металів з концентрованою сірчаною кислотою відновлюється не водень кислоти, а сірка до Н2S, S або SO2, залежно від активності металу:

- активні метали (лужні, лужно-земельні метали та магній) - виділяється Н2S:

4Сa + 5H2SO4 конц. = 4CaSO4 + H2S + 4H2O;

- метали середньої активності ( від алюмінію до водню) – віділяється S:

3Zn + 4H2SO4 конц. = 3ZnSO4 + S + 4H2О;

- малоактивні метали (після водню) – утворюється SO2: Сu + 2H2SO4 конц. = CuSO4 + SO2 + 2H2O.

Азотна кислота незалежно від концентрації взаємодіє з металами з утворенням різних продуктів відновлення HNO3. Водень не виділяється. Склад продуктів залежить від концентрації HNO3 і активності металу:

- при взаємодії HNO3конц. з активними металами азот відновлюється до N2O:

4Ca + 10HNO3 конц, = 4Ca(NO3)2 + N2O + 5H2O;

- при взаємодії з малоактивними важкими металами – до NO2:

Co + 4HNO3 конц. = Co(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O;

За звичайних умов такі метали, як Cr, Al, Fe, Au, Pt та деякі інші з концентрованою азотною кислотою не реагують.

- при взаємодії HNO3 розв. з активними металами азот відновлюється до NH4NO3:

4Ca + 10HNO3 розв. = 4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O;

- при взаємодії з малоактивними важкими металами – до NO:

Co + 10HNO3 розв. = 4Co(NO3)2 + NO + 5H2O.
3. Явище корозії металів та методи захисту техніки від неї

Корозія - це самовільне руйнування металу з втратою його фізико-хімічних властивостей. Фактори, які обумовлюють процес корозії, поділяються на:

- внутрішні, що обумовлені характеристикою самого металу – електродний потенціал, стан поверхні, метод одержання металу;

- зовнішні –корозійне середовище, температура, тиск, концентрація агресивних компонентів і т.д.;

Класифікація корозійних процесів за механізмом:

- хімічна – в агресивних середовищах;

- електрохімічна – руйнування металу в середовищі електроліту, швидкість залежить від електродного потенціалу металу;

- біокорозія – буває бактеріальна (найбільш розповсюджена в грунті) під впливом

бактерій і продуктів їх життєдіяльності та мікологічна (під впливом грибів).

- радіаційна –при дії радіаційного та іонізуючого опромінення.

Класифікація корозійних процесів за умовами перебігу:

- корозія в атмосфері;

- в ґрунті;

- в розчинах і розплавах електролітів;

- в неелектролітах.

Класифікація корозійних процесів за видом корозійного руйнування:

- корозія, що займає всю поверхню і однакову товщину (рівномірна);

- місцева (нерівномірна або корозія плямами);

- крапкова.

Методи захисту від корозії:

1) підвищення протикорозійної стійкості металів за рахунок введення інших металічних компонентів;

2) ізоляційні заходи на межі метал – оточуюче середовище;

3) зниження корозійної активності середовища;

4) електрохімічні прийоми захисту від корозії.
Начало формы
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4. Загальні властивості неметалів

Неметали – хімічні елементи, які у вільному стані можуть приєднувати електрони, виявляючи при цьому окислювальні властивості. Як правило, це елементи з високими енергіями іонізації і спорідненості з електроном, тобто високою електронегативністю. Саме остання і характеризує хімічну активність неметалів, змінюючись у досить широких межах – від 1,9 у Силіцію до 4,0 у Флуору.

У періодичній системі неметалічні властивості елементів підсилюються в межах періоду зліва направо зі збільшенням числа електронів на зовнішньому енергетичному рівні, а в підгрупах – знизу вгору зі зменшенням радіуса атома. Таким чином, неметали розміщені на початку головних підгруп і в кінці періодів. За винятком Гідрогену і Гелію, це 
р-елементи (інертні гази теж умовно відносять до неметалів).

Головну підгрупу VIII групи періодичної системи елементів становлять гелій Не, неон Nе, аргон Аr, криптон Кr, ксенон Хе і радон Rn. Для цих елементів прийнято групову назву благородні гази. Таку назву елементи дістали внаслідок своєї хімічної інертності, зумовленої будовою електронних оболонок атомів.

Електронна будова. Електронна конфігурація атома гелію 1s2. Будова зовнішніх електронних оболонок атомів решти елементів цієї підгрупи подається формулою ns2np6. Зовнішні електронні шари атомів благородних газів є завершеними. Двох електронна конфігурація атома гелію і восьми електронні конфігурації атомів інших елементів цієї підгрупи дуже стійкі, тому благородні гази дуже важко вступають у хімічні взаємодії.

Властивості. Благородні гази існують у вигляді одноатомних простих речовин. За нормальних умов це гази без кольору і запаху. Вони мають низькі температури кипіння та плавлення, що підвищуються при переході від гелію до радону. Так, температура кипіння гелію – 268,9°C, неону – 246,0°C, а радону – 61,9°C. Аргон, криптон і ксенон утворюють з водою при низьких температурах гідрати складу Е∙6Н2О (Е – Ar, Kr, Xe). Такі сполуки називають сполуками вкорінення, або клатратами. Для всіх благородних газів, за винятком гелію, добуто також клатрати з деякими органічними речовинами.

Для криптону відомий фторид KrF2. Найбільшу кількість хімічних сполук добуто для ксенону: фториди XeF2, XeF4, XeF6, оксиди XeO3, XeO4, кислоти H2XeO4, H2XeO6, деякі солі. Сполуки благородних газів мають сильні окислювальні властивості.

Застосування. Благородні гази широко застосовуються в промисловості. Ними наповнюють електролампи різних типів. Гелій та аргон використовуються для створення інертної атмосфери, наприклад при заварюванні алюмінієвих сплавів.

До головної підгрупи VII групи періодичної системи елементів 
Д.І. Менделєєва входять фтор Р, хлор СІ, бром Вr, йод І та астат Аt. Загальна назва цієї групи елементів — галогени. 

Електронна будова. Атоми галогенів мають на останньому енергетичному рівні сім електронів: ns2np5. Розподіл електронів останнього (третього) енергетичного рівня атома хлору за орбіталями такий:

              s            p                 d

17Cl      3[↑↓][↑↓][↑↓][↑ ][  ][  ][  ][  ][  ]

У такому електронному стані атом хлору має один неспарений електрон, за рахунок якого може утворювати одну спільну електронну пару (ковалентний зв'язок) з іншими атомом. Якщо атом, сполучений з атомом хлору, має меншу електронегативність, ніж хлор (наприклад, атом Н), то спільна електронна пара зміщується до атома хлору (тобто він приймає додатковий електрон), ступінь окислення хлору при цьому дорівнює  - 1. При зміщенні спільної електронної пари від хлору до атома більш електронегативного елемента (наприклад, О) електрон віддаляється від атома хлору, ступінь окислення СІ дорівнює + 1. 

В атомі хлору можливі три збуджені стани з такими електронними конфігураціями:

              s      p              d

I           3[↑↓][↑↓][↑ ][↑ ][ ↑][  ][  ][  ][  ]

              s      p              d

II          3[↑↓][↑ ][↑ ][↑ ][ ↑][ ↑][  ][  ][  ]

             s      p               d

III         3[↑ ][↑ ][↑ ][↑ ][ ↑][ ↑][ ↑][  ][  ]

Приклади сполук з різним ступеням і окислення хлору: HCl, HClO, HClO2, HClO3, HClO4. 

Збуджені стани можливі й для атомів брому, йоду, астату. Для атома фтору досягнення збудженого стану неможливе: електрони зовнішнього шару атома фтору перебувають на другому енергетичному рівні, на якому немає вільних орбіталей:

                2s    2p

9F             [↑↓][↑↓][↑↓][↑ ]

Поширення у природі. 3 галогенів у земній корі найпоширеніші хлор і фтор. Астат трапляється в дуже незначних кількостях у продуктах розпаду природних радіоактивних речовин. 

Найважливішими фторовмісними мінералами є флюорит СаF2, кріоліт Na3 [АlF6] і фторапатит Са5(РO4)3F. Фтор входить до складу кам'яної солі (галіту) NaCl та інших природних сполук. Багато хлору (у вигляді різних хлоридів) міститься у морській воді. Основними природними джерелами брому і йоду є вода в озерах та морях, броміди та йодиди також містяться як домішки у хлоридах. Сполуки йоду виявлено також у бурових водах, що супроводжують нафту. 

Властивості. У вільному стані галогени утворюють прості речовини, що складаються з двохатомних молекул: фтор F2, хлор Сl2, бром Вr2, йод І2. При кімнатних умовах (нормальний тиск і температура — 20°C) фтор — світло-жовтий газ, хлор — жовто-зелений газ, бром — червоно-бура рідина, йод — темно-фіолетова кристалічна речовина. Вони мають різкий запах. 

Хлор, бром і йод розчиняються у воді, взаємодіючи з нею. Фтор розкладає воду. Розчин хлору у воді називається хлорною водою, брому — бромною водою, йоду — йодною водою. Бром і йод добре розчиняються в органічних розчинниках — спирті, бензолі тощо. 

Галогени — отруйні речовини. Вдихання їхньої пари викликає подразнення органів дихання, а у великих кількостях вони можуть викликати ядуху. Газоподібний фтор і рідкий бром викликають сильні опіки шкіри. При роботі з галогенами слід дотримуватись застережних заходів. 

Галогени мають високу хімічну активність, яка послаблюється в ряду F2  - Сl2 – Вr2 – І2.

Головну підгрупу VІ групи періодичної системи елементів 
Д.І. Менделєєва становлять кисень О, сірка S, селен Sе, телур Тe і полоній Ро. Загальна назва елементів цієї підгрупи — халькогени.
Електрона будова. В атомах халькогенів на останньому енергетичному рівні перебуває по шість електронів: ns2, np4
В атомі кисню електрони на останньому (другому) рівні розподілені так:

                 s       p

8О           2[↑↓][↑↓][↑ ][↑ ]

За рахунок двох неспарених електронів атом кисню звичайно утворює два ковалентних зв’язки. При цьому він виявляє ступінь окислення – 2, наприклад Н2О, Al2O3, H2SO4. У сполуках з найбільш електронегативним елементом – фтором кисню приписують позитивні ступені окислення. Є сполуки із зв'язком кисень – кисень (О-О), наприклад пероксид водню Н2О2, пероксид барію ВаО2. Ступінь окислення кисню у цих сполуках звичайно береться такою, що дорівнює – 1.

Атоми решти халькогенів містять на останньому енергетичному рівні вільні орбіталі. Наприклад, у атомі сірки електрони на останньому енергетичному рівні можуть розподілятися так:

   s     p                d

3 [↑↓][↑↓][↑ ][↑ ][  ][  ][  ][  ][  ]                Основний стан атома

   s     p                d

3 [↑↓][↑ ][↑ ][↑ ][↑ ][  ][  ][  ][  ]                Збуджений стан атома

   s     p                d

3 [↑ ][↑ ][↑ ][↑ ][↑ ][↑ ][  ][  ][  ]                Збуджений стан атома

Атом сірки, що містить 2, 4 чи 6 неспарених електронів, виявляє у сполуках ступені окислення – 2, + 4, + 6.

Головну підгрупу V групи періодичної системи елементів 
Д.І. Менделєєва складають азот N, фосфор P, миш'як As, сурма Sb і вісмут Bi.

Електронна будова. Електронна конфігурація останнього енергетичного рівня атомів елементів цієї підгрупи ns2np3, тобто вони мають п’ять валентних електронів і можуть виявляти ступені окислення від – 3 до 
+ 5.

В атомах азоту (електронна формула 1s22s22p3) розподіл електронів за орбіталями на останньому енергетичному рівні атома такий:

                  s     p

7N           2[↑↓][↑ ][↑ ][↑ ]

Завдяки наявності трьох неспарених електронів атом азоту може утворювати три ковалентних зв’язки. Крім того, атом азоту може утворювати ще один ковалентний зв’язок, за рахунок донорно-акцепторної взаємодії. Ця взаємодія зумовлена тим, що атом має одну неподілену пару електронів, які він може надавати іншим атомам для утворення хімічного зв’язку.

Ступені окислення азоту в сполуках можуть бути різними: від –3 (коли атом приєднує три електрони від атомів менш електронегативних елементів) до +5 (коли всі п’ять валентних електронів відтягуються до атомів більш електронегативних елементів, ніж азот).

Атом фосфору має таку електронну будову:

                     s     p               d

15P              3[↑↓][↑ ][↑ ][↑ ][  ][  ][  ][  ][  ]

На останньому енергетичному рівні атомів фосфору є вільні d-орбіталі, що дає змогу переходити у збуджений стан:

                    s     p              d

                   3[↑ ][↑ ][↑ ][↑ ][↑ ][  ][  ][  ][  ]

Подібну електронну конфігурацію мають атоми As, Sb і Bi в основному і збудженому станах.

Отже, відповідно до числа неспарених електронів в основному і збудженому станах атоми Р, As, Sb і Bi у сполуках можуть виявляти ступені окислення –3, +3 і +5.

Головну підгрупу IV групи періодичної системи Д.І. Менделєєва складають вуглець C, кремній Si, германій Ge, олово Sn і свинець Pb.

Електронна будова. Електронні конфігурації зовнішніх шарів атомів елементів цієї підгрупи в основному і збудженому стані мають вигляд:

    s     p                                             s    p

n [↑↓][↑ ][↑ ][  ]                             n [↑ ][↑ ][↑ ][↑ ]

У атомів цих елементів на останньому енергетичному рівні є вільна р-орбіталь, тому один s-електрон останнього енергетичного рівня може переходити на цю р-орбіталь (збуджений стан атома). Відповідно до такої електронної будови атомів елементи головної підгрупи IV групи виявляють у сполуках ступені окислення – 4, + 2, і + 4.

Поширення в природі. Масова частка вуглецю у земній корі становить 0,1%. Він трапляється у природі у вільному стані (алмаз, графіт). У вигляді простої речовини і сполук вуглець входить до складу багатьох природних речовин: бурого і кам’яного вугілля, сланців, торфу, нафти, гірських порід і мінералів, наприклад вапняку, сидериту. Вуглець міститься в атмосферному повітрі у вигляді оксиду СО2 (масова частка 0,012%)

Властивості. Вуглець утворює три алотропічні видозміни: алмаз, графіт і карбін.

Алмаз – безбарвна кристалічна речовина. Його властивості визначаються будовою кристалу. Кристалічна решітка алмазу побудована так, що кожен атом вуглецю знаходиться у центрі тетраедра, вершини якого утворюють чотири найближче розміщених атоми. Кожний атом сполучений з чотирма сусідніми атомами міцними рівноцінними ковалентними зв’язками. Така структура алмазу зумовлює його високу твердість. Алмаз практично не проводить електричний струм.

Деякі властивості металів і неметалів

	Характеристика
	Метали
	Неметали

	Електронна будова
	на зовнішньому рівні 1 – 3 електрони (рідше 4 – 7), низькі енергії іонізації, у реакціях віддають електрони і найчастіше є відновниками
	на зовнішньому рівні 4 – 8 електронів, у Н та Не (1 період) – відповідно 1 і 2, у В (3 період) – 3, високі енергії іонізації, у реакціях добудовують електронну оболонку до 8 (Н – до 2) і частіше є окисниками

	Будова простих речовин
	в кристалічному стані – атомні металічні кристалічні гратки, у яких спільні електрони вільно рухаються по усьому кристалу
	одноатомні (благородні гази), двоатомні (Н2, О2, N2, галогени), багатоатомні (О3, Р4, S8), полімерні (Рх, Sx), молекулярні кристалічні гратки (у С і Si – атомні)

	Фізичні властивості простих речовин
	за н.у. – тверді речовини з металічним блиском, високо тепло- та електропровідні, пластичні, ковкі, високі Т. пл. і Т. кип.
	за н.у. – гази (Н2, О2, F2, Cl2, благородні гази), рідини (Br2), тверді тіла (C, S, P, I2) без металічного блиску, погано проводять тепло та електричний струм, крихкі, низькі Т. пл. і Т. кип.


 
Хімічні властивості неметалів.

Атоми елементів-неметалів на зовнішньому електронному рівні переважно містять невелику кількість електронів, тому найчастіше у реакціях є окисниками (табл.1) рідше – відновниками.


Окисні властивості неметалів виявляються у реакціях з:

1. металами
Класифікація бінарних сполук за типом неметалу

	Неметал
	Клас
	Формула
	Назва

	F, Cl, Br, I
	галогеніди
	KF, FeBr3
	калій фторид, ферум (ІІІ) бромід

	О
	оксиди, пероксиди
	CaO, Nа2O2
	кальцій оксид, натрій пероксид

	S, Se, Te
	халькогеніди
	ZnS, Li2Se
	цинк сульфід, літій селенід

	N, P, As
	пніктогеніди
	Na3N, Mg3P2
	натрій нітрид, магній фосфід

	C
	карбіди
	СаС2, Al4C3
	кальцій карбід, алюміній карбід

	Si
	силіциди
	Mg2Si
	магній силіцид

	B
	бориди
	Сa3B2
	кальцій борид

	Н
	гідриди
	NaH
	натрій гідрид


2. воднем. Майже з усіма неметалами водень утворює леткі сполуки типу ЕНх, де Е – атом неметалу. За нормальних умов водень безпосередньо реагує лише з F2 і О2:

H2 + F2 = 2HF,                        2H2 + O2 = 2H2O.

Суміш водню та кисню у співвідношенні 2:1 при підпалюванні вибухає і називається “гримучий газ”.

З іншими неметалами водень реагує лише при підвищеній температурі:

H2 + S = H2S,                 3H2 + N2 = 2NH3,                    2H2 + C = CH4.

Реакції водню з киснем та хлором відбуваються за вільно-радикальним ланцюговим механізмом:

1. Ініціювання ланцюга – Cl2 [image: image39.jpg]


 2Cl·.

2. Ріст ланцюга – 

Cl· + Н2 → HCl + H·,




Н· + Сl2 → HCl + Cl·.
1. Обрив ланцюга – 
Н· + Cl· → HCl,




Н· + H· → H2,





Cl· + Cl· → Cl2.

Стадія 2 (ріст ланцюга) відбувається, поки у реакторі є водень та хлор. Обрив ланцюга (стадія 3) відбувається при закінченні одного з реагентів.

В усіх сполуках водню з немеатлами реалізується ковалентний полярний тип хімічного зв’язку, між молекулами деяких з них (рідкі HF, H2O, NH3) виникають водневі зв’язки.

3. неметалами-відновниками (неметали з меншою електронегативністю):

2Р0 + 5Cl02 = 2P+5Cl–15.

У цій реакції хлор – окисник, а фосфор – відновник, оскільки χР < χCl.

4. зі складними речовинами:

3О02 + 4N–3H+13 = N02 + 6H+12O–2,              Cl02 + Fe+2Cl–12 = Fe+3Cl–13,

5O02 + 2C–22H+12 = 4C+4O–22 + 2H+12O–2.

Відновні властивості:
1. у реакціях з більш електронегативними елементами можуть виявляти усі неметали, за винятком фтору, у якого електронегативність найвища:

S0 + O02 = S+4O–22,                            2Н02 + О02 = 2Н+12О–22.

2. у реакціях зі складними речовинам-окисниками:

S0 + 6HN+5O3 = H2S+6O4 + 6N+4O2 + 2H2O,

C0 + 2H2S+6O4 = C+4O2 + S+4O2 + H2O,

3P0 + HN+5O3 + H2O = 3H3P+5O4 + 5N+2O.

Найсильнішими відновниками є молекулярний водень Н2 і вугілля С:

Fe+32O3 + 3H02 = Fe0 + H+12O,                    2Cr+32O3 + 3C0 = 4Cr0 + 3C+4O2.

Практично будь-який метал, залежно від умов, може виявляти окисні або відновні властивості. 
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