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Вступ

Курс «Неорганічна хімія» належить до дисциплін циклу природничо-наукової підготовки здобувачів ступеня вищої освіти бакалавра спеціальності «Біологія» і є фундаментальною дисципліною в системі біологічної освіти.
Мета методичних рекомендацій: є орієнтація студентів на поглиблене засвоєння фундаментальних знань в області хімії, які є основою для подальшого вивчення циклу хіміко-біологічних дисциплін та також будуть використані в практичній роботі фахівця-біолога. 
Основна увага при викладанні дисципліни приділяється створенню системи знань та уявлень, що лежать в основі тих хімічних перетворень, які супроводжують найбільш важливі біологічні процеси в живих організмах, а також закономірностей зміни фізико-хімічних властивостей речовин як функції зміни базових характеристик їх складу і будови. 

Особлива увага приділяється вивченню фундаментальних основ хімічних процесів, що проходять у результаті взаємодії речовин. Розглянуті також основи біохімічних процесів, біогеохімічні цикли найбільш важливих і розповсюджених елементів земної поверхні.
Такий напрямок дозволить майбутнім фахівцям в галузі біології створити природничий фундамент, на базі якого будуть розвиватись та поглиблюватись знання в області біології, які необхідні в подальшій практичній діяльності спеціаліста.

Основне призначення методичних рекомендацій – формування вмінь і навичок практичного застосування студентами набутих теоретичних знань, а також самостійного розв’язування науково-дослідних задач.
За підсумками вивчення курсу студент повинен знати:

· основні закони і положення хімії;

· теорії будови атома, хімічного зв‘язку і будови молекул на основі періодичної системи;

· основи енергетики та кінетики хімічних реакцій;

· основні закони розчинів неелектролітів та електролітів; 

· теоретичні основи хімічних перетворень, біохімічних циклів елементів;

· процеси знешкодження токсикантів.
Студент повинен досягти таких результатів навчання (компетентностей):

· здатність розв‘язувати якісні та кількісні задачі, що стосуються всіх розділів курсу;
· здатність застосовувати теоретичні знання хімічного експерименту для рішення конкретних науково-дослідницьких задач;

· здатність користуватися сучасним лабораторним обладнанням хімічної лабораторії, хімічним посудом, реактивами;

· здатність використовувати в роботі довідкову, навчальну літературу, знаходити інші необхідні джерела інформації і працювати з ними.
ПРАВИЛА ТЕХНІКИ БЕЗПЕКИ В ЛАБОРАТОРІЇ 
НЕОРГАНІЧНОЇ ХІМІЇ

1. Перед початком лабораторної роботи зверніть особливу увагу на розділ інструкції з техніки безпеки, що стосується виконання завдання.

2. У лабораторії слід працювати у халаті.

3. Використовуючи реактиви й препарати, уважно читайте написи на етикетках.

4. У лабораторії суворо забороняється виконувати досліди, які не передбачені практикумом.

5. У лабораторії не можна працювати та залишатися одному.

6. Не проводьте досліди в брудному посуді.

7. Не куштуйте на смак будь-які реактиви та препарати. З усіма речовинами поводьтеся як із більш або менш отруйними.
8. Забороняється проводити на столах досліди, які супроводжуються виділенням легколетких токсичних речовин: амоніаку, брому, хлору, йоду, оксидів нітрогену, карбон (II) оксиду, сульфур (ІV) оксиду, сірководню та ін. Такі досліди проводьте у витяжних шафах. Під час роботи у витяжній шафі всі дверцята тримайте опущеними, залишивши внизу лише щілину для притоку повітря.

9. Працюйте у лабораторії стоячи; сидячи виконуйте тільки ті роботи, які не пов'язані із самоспалахом, вибухом чи розбризкуванням концентрованих розчинів кислот та лугів.

10. Нагріваючи рідину в пробірці, тримайте її трохи нахиленою та прогрівайте спочатку верхню її частину, поступово переміщуючи зону нагріву донизу. Не направляйте при цьому отвір пробірки на себе чи в бік тих, хто працює поруч.

11. Досліди із застосуванням концентрованих розчинів кислот та лугів проводьте у витяжній шафі.

12. При розведенні концентрованої сульфатної кислоти слід вливати її у воду, а не навпаки (в протилежному випадку перші порції води, змішуючись з кислотою, закипають, розбризкуючись у різні сторони).

13. Розбавляти концентровану сульфатну кислоту, а також готувати хромову суміш чи виконувати інші операції, пов'язані з виділенням великої кількості тепла, слід лише в посуді з тонкостінного скла чи фарфору. Не вливайте гарячі рідини у товстостінний посуд та прилади; не лийте, наприклад в апарат Кіппа, концентровану сульфатну кислоту.

14. Краплі концентрованої кислоти, що потрапили на відкриті ділянки шкіри, швидко змийте великою кількістю води, після чого промийте уражену ділянку 2–5%-м розчином питної соди. Розчини лугів змивайте водою доти, доки не зникне відчуття слизькості.

15. Працюючи з лужними металами, користуйтеся захисними окулярами. Метал ріжте тільки на аркуші сухого паперу, притримуючи метал пінцетом або шпателем. Уникайте контакту металу з водою.

16. Обрізки та дрібні шматочки лужних металів складайте у фарфорову чашку та заливайте спиртом до повного їх розчинення. Ні в якому разі не викидайте відходи лужних металів у ящик для сміття або в раковину, де вони потім можуть спалахнути.

17. Аміачний розчин аргентуму оксиду готуйте перед кожним дослідом лише в кількості, необхідній для роботи, оскільки при зберіганні розчин може вибухнути в результаті утворення гримучого срібла.

18. Не запалюйте водень чи горючі суміші, не перевіривши їх завчасно на чистоту. Рекомендується така послідовність роботи при запалюванні водню чи інших горючих газів: перевірте водень на чистоту за допомогою пробірки; після того як водень у пробірці запалюється спокійно (без вибуху), перенесіть пробірку з воднем, що горить, до газовідвідної трубки приладу і запаліть водень, що витікає з апарата. Це застерігає від передчасного займання суміші, що може спри​чинити вибух апарата. Якщо з трубки виходить суміш, яка містить незначну кількість водню, запалити її неможливо. Гримуча суміш у пробірці вибухає без полум'я. У пробірці полум'я з'являється лише тоді, коли в ній знаходиться чистий водень. Цим полум'ям можна запалити водень, що витікає із газовідвідної трубки приладу.

19.
Роботу з легкозаймистими рідинами та газами проводьте якомога далі від відкритого полум'я. Працювати з такими рідинами й газами дозволяється лише в спеціально обладнаних витяжних шафах. Спирт, ефір та інші легкозаймисті розчинники, що спалахнули, засипають піском.

20.
У разі появи опіків уражене місце змочіть концентрованим розчином калій перманганату чи прикладіть вату, змочену етиловим спиртом.

21.
У хімічній лабораторії не слід палити, вживати їжу, а також пити воду з хімічного посуду.

22.
Після закінчення роботи ретельно вимийте руки з милом.

23.
Студенти, які не засвоїли правил роботи з окремими приладами, а також правил техніки безпеки або свідомо їх порушують, до роботи в лабораторії не допускаються.

ХІМІЧНІ РЕАКТИВИ, ЇХ ЗБЕРІГАННЯ ТА РОБОТА З НИМИ

Працюючи в хімічній лабораторії щоденно, доводиться стикатися із застосуванням значної кількості різних хімічних реактивів, а також їхніх розчинів. Склянки з реактивами, які застосовують для лабораторних дослідів, комплектують згідно тем лабораторних занять. У пробки таких склянок вмонтовані скляні піпетки, які дають змогу легко відбирати певну кількість розчину.

Частину реактивів та розчинників студент одержує тільки за окремим дозволом.

Таким чином, у лабораторії завжди є визначений запас хімічних реактивів та розчинників. Легкосипкі та інші препарати, до числа яких належать оксиди, пероксиди, луги, різні солі неорганічних кислот, розміщені в спеціальних шафах в алфавітному порядку за назвами елементів в упаковці від 50 до 1000 г. У спеціальних засклених шафах, призначених для зберігання розчинів, а також в окремих витяжних шафах зберігаються розчини кислот, лугів, аміаку, пероксиду водню.

Препарати рідкісних та розсіяних елементів, які використовують тільки в одиничних дослідах та роботах і мають дрібну розфасовку від кількох грамів і до 50 г, зберігаються окремо.

Розчинники, що легко спалахують (ефір, етиловий та метиловий спирти, ацетон, бензин, петролейний ефір, а також бензол, толуол тощо), зберігаються в залізних вогнетривких шафах у кількостях, що відповідають денній нормі витрат.

За ступенем чистоти та призначенням хімічні реактиви поділяються на хімічно чисті (х.ч.), чисті для аналізу (ч.д.а.), чисті (ч.). 

Для спеціальних робіт застосовують високочисті препарати: спектрально чисті (сп. ч.), вищої очистки (в. оч.), особливої чистоти (ос.ч.). Державними стандартами (ДСТУ) для реактивів різної кваліфікації встановлений припустимий вміст домішок.

Працюючи в лабораторії, слід враховувати властивості препаратів, ступінь їхньої отруйності та вибухонебезпечності, а також здатності до утворення вибухо-чи вогненебезпечних сумішей (окиснювачі разом із фосфором, сіркою чи органічними речовинами). Готувати розчини необхідно в кількостях, які вказані в інструкціях. Приготування великої кількості розчинів не допускається. У процесі роботи уважно слідкуйте за тим, щоб усі банки та склянки мали етикетки або чіткі написи склографом. (Реактиви чи розчини без написів застосовувати категорично забороняється!) У разі злежування сипких реактивів у банках для їх розпушення слід користуватися фарфоровими, а в окремих випадках – металевими шпателями.

Значна частина кришок та пробок для склянок із реактивами запарафінована, тому будьте уважними, щоб при відборі реактиву в нього не потрапляв парафін. Наприклад, якщо у карбонатний плав, що готується, випадково потрапить парафін, то продукти його часткового окиснення легко поглинаються стінками тигля, в якому відбувається сплавлення, внаслідок чого тигель розтріскується й розсипається на дрібні частинки.

Відсипати реактиви, а також відливати розчини можна тільки в попередньо вимитий та висушений посуд із добре притертими пробками. Пробки склянок, в яких зберігаються речовини, що активно вбирають воду чи вуглекислий газ, слід парафінувати.

Для зважування сипких препаратів їх розміщують на годинникове скло, спеціально вирізаний кружечок плівки чи кальки і, в окремих випадках, на аркуш фільтрувального паперу. Розчини кислот та лугів ніколи не зважують, а відміряють, користуючись мірним посудом.

МЕТОДИЧНІ ВКАЗІВКИ ДО ОФОРМЛЕННЯ ЗВІТУ З ВИКОНАННЯ ЕКСПЕРИМЕНТАЛЬНОЇ РОБОТИ

Результати виконаних лабораторних робіт повинні записуватись в робочому журналі. Всі записи виконуються під час заняття. Не слід починати новий дослід, поки результати попереднього не нанесені в журнал. Ніякі помітки на чорнових (чи окремих листках паперу) не допускаються. 
В звіт записують: 

· назву досліду;

· рівняння хімічної реакції: молекулярні та іонно-молекулярні;

· зовнішній ефект реакцій (якщо одержують осад, то вказують його колір, структуру, розчинність);
· умови виконання реакцій та їх пояснення;

· висновок на основі проведеного досліду.

Лабораторне заняття № 1
Тема: ОДЕРЖАННЯ КИСЛОТ, ГІДРОКСИДІВ ТА СОЛЕЙ.
Мета: повторення основних класів неорганічних сполук‚ їх номенклатури‚ методів синтезу та властивостей, складання хімічних рівнянь.
Контрольні запитання та задачі
1. Описати методи одержання кислот. Скласти рівняння реакцій. 

2. Написати структурні формули кислот: сульфітної, метафосфатної, ортофосфатної, дихроматної (H2Cr2O7).

3. Описати методи одержання гідроксидів. Скласти рівняння реакцій.

4. Описати методи одержання нормальних солей. Скласти рівняння реакцій.

5. Описати методи одержання кислих і основних солей. Скласти рівняння реакцій.

6. Написати назви солей: Ca(HCO3)2, Al(OH)2Cl, Cu2(OH)2SO4, Cr2(HPO4)3, PbCrO4, Ca3(PO4)2, (NH4)2S, KNO2.

Лабораторна робота
Прилади: апарат Кіппа, універсальний індикаторний папір, пробірки, штатив, колба.
Реактиви: NаОН (0,1 н), НСl (розв.), магній хлорид (0,5 н), нікол (ІІ) нітрат (0,5 н), алюміній (ІІІ) хлорид  (0,5н), натрій ацетат (0,1 н), вапняна вода, плюмбум ацетат (конц.), водопровідна вода.
Дослід 1. Одержати гідроксид Mg(OH)2 і довести його властивості.
До 5 крапель розчину солі Магнію додають 3 краплі розчину NаОН. Осад, що утворився, ділять на 2 частини і перевіряють його розчинність в надлишку NаОН (або КОН) і розведеній НСl.
Дослід 2. Одержати гідроксиди Ni(OH)2 і Al(OH)3; визначити, який з них є амфотерний.

До 5 крапель розчинів солей Ніколу (ІІ) та Алюмінію (ІІІ) додають по 3 краплі розчину NаОН (або КОН). Осади, що утворилися, ділять на 2 частини і перевіряють їх розчинність у надлишку NаОН (або КОН) і розведеній НСl.

Дослід 3. Одержати оцтову кислоту та підтвердити її утворення.
До 3 крапель розчину натрій ацетату додають 2 краплі розчину розведеної НСl. Визначають запах речовини, що утворилася, і досліджують рН розчину з використанням універсального індикатору.
Дослід 4. Одержати кальцій карбонат та гідрокарбонат. 
У пробірку з вапняною водою (Са(ОН)2) пропускають із апарата Кіппа вуглекислий газ. Спостерігають за утворенням осаду кальцій карбонату та наступним його повним розчиненням у надлишку карбонатної кислоти. Напишіть рівняння реакції.
Дослід 5. Одержати плюмбум гідроксоацетат Pb(OH)CH3COO.

Переконайтесь, що концентрований розчин плюмбум ацетату прозорий. В колбу наливають 50 мл водопровідної води і додають 1-2 краплі концентрованого розчину плюмбум ацетату. Спостерігають утворення осаду.
Домашня підготовка до заняття за темою: «Основні закони та поняття хімії».
1. Дати визначення понять: «атом»‚ «молекула»‚ «хімічний елемент»‚ «проста (складна) речовина»‚ «моль»‚ «відносна атомна (молекулярна) маса»‚ «молярна маса».

2. Дати визначення та написати математичний вираз законів:

     -
збереження маси та енергії,

· сталості складу,

· кратних відношень,

· закону еквівалентів,

· закону Авогадро,

· Бойля-Маріотта, Гей-Люсака, Шарля,

· об’єднаного закону газового стану,

· періодичного закону Д.І. Менделєєва,

· рівняння Менделєєва-Клапейрона.
Лабораторне заняття № 2
Тема: ОСНОВНІ ЗАКОНИ ТА ПОНЯТТЯ ХІМІЇ.
Мета: засвоєння основних понять хімії: «атом»‚ «молекула»‚ «хімічний елемент»‚ «проста (складна) речовина»‚ «моль»; визначення та математичних виразів основних хімічних законів. Оволодіння вмінням вирішувати розрахункові задачі.
Контрольні запитання та задачі
3. Розкрийте сутність поняття «матерія» та назвіть форми її існування.
4. Сформулюйте закон збереження маси та енергії.

5. Визначте де більше молекул в 1 г  NH3 чи в 1 г N2? У скільки разів?

6. Масові частки Калію, Хрому та Оксигену в складі сполуки відповідно дорівнюють: 26,53 %; 35,37 %; 38,1 %. Знайти формулу сполуки.

7. Який об’єм за нормальних умов займе 60 кг аміаку (NH3)?

8. Газ‚ що займає об’єм 1‚5 л за нормальних умов, має масу 4,29 г. Яка молярна маса цього газу?

9. Визначте молярну масу газу‚ який за температури 21оС та тиску 722 мм рт.ст. займає об’єм 2 л і має масу 5‚04 г.

10. Скільки грамів Сульфуру та Феруму необхідно приготувати‚ щоб отримати 2‚2 г ферум (ІІ) сульфіду?

11. Об’єм газу дорівнює 2 дм3 при тиску 2·105 Па. Обчисліть‚ при якому тиску об’єм газу буде дорівнювати 1 м3‚ якщо Т =  const.

12. За температури 7оС об’єм газу дорівнює 750 мл. Визначте за якої температури об’єм газу буде дорівнювати 1‚5 л‚ якщо Р = const?

13. За 15оС тиск у балоні з киснем дорівнює 91‚2 ·102 кПа. За якої температури він стане рівним 101‚33·102  кПа?

14. Який об’єм за нормальних умов займуть 0‚4·10-3 м3 газу‚ що знаходиться за температури 50оС та тиску 0‚954·105 Па?

15. При дії надлишку хлоридної кислоти на 8‚24 г суміші манган (IV) оксиду з невідомим оксидом ЕО2‚ котрий не реагує з хлоридною кислотою‚ отримано 1‚344 л газу (н.у.). У ході іншого досліду встановлено‚ що мольне відношення манган (IV) оксиду до невідомого оксиду дорівнює 3:1. Визначте формулу невідомого оксиду та розрахуйте його масову долю в суміші.

16. Яку масу сірки потрібно взяти‚ щоб у ній було стільки ж атомів‚ скільки їх міститься у залізі масою 3‚08 г?

Домашня підготовка до заняття за темою: «Визначення еквівалентної маси металу».
1. Дайте визначення еквівалента елемента‚ еквівалента речовини. Чи є ця величина стала‚ чи вона змінна? Наведіть приклади.

2. Які ви знаєте методи визначення еквівалентних мас?

3. Визначить еквівалент та еквівалентні маси сполук: H2CrO4; V2O5; CrO3; H3AsO4; Ca3(PO4)2; Na2ZnO2‚ обчисліть еквівалентні маси Са(ОН)2 за даними рівняннями:

Ca (OH)2 + HCl → Ca(OH)Cl + H2O

Ca (OH)2 + 2HCl → CaCl2 + 2H2O

4. Сформулюйте закон еквівалентів та напишіть його математичний вираз.

5. Визначити еквівалентну та атомну масу двовалентного металу‚ якщо при взаємодії металу масою 1‚11 г з кислотою‚ за температури 19оС і тиску 770 мм рт. ст.‚  виділилось 404‚2 мл водню.

Лабораторне заняття № 3
Тема: ВИЗНАЧЕННЯ ЕКВІВАЛЕНТНОЇ МАСИ МЕТАЛУ.
Мета: засвоєння основних понять та законів хімії. Оволодіння прийомами визначення еквівалентної маси металу методом витіснення водню.
Контрольні запитання та задачі
1. Дати визначення еквівалента речовини.
2. Що називається еквівалентною масою елемента?

3. Які методи визначення еквівалентних мас вам відомі? 

4. Яким чином можна визначити еквівалент і еквівалентну масу елемента‚ оксиду‚ кислоти‚ основи‚ солі?

5. Сформулювати закон еквівалентів і написати його математичний вираз.

6. Скільки оксиду утвориться при окисненні 3 г металу‚ еквівалентна маса якого дорівнює 9 г/моль?

7. Знайдіть еквівалентну масу металу‚ якщо в його хлориді масова частка хлору 79‚78 %.

8. Деяка маса металу‚ еквівалентна маса якого дорівнює 28 г/моль‚ витісняє з кислоти 0‚7 л водню (н.у.). Визначити масу металу.

9. Арсен утворює два оксиди‚ один з котрих містить 65‚2 % As‚ а інший 
75‚72 % As. Визначити еквівалентні маси арсену у двох випадках.

10. При термічному розпаді 6‚8 г нітрату одновалентного металу утворилося 5‚52 г нітриту. Визначити еквівалентну масу металу.

11. Метал масою 4‚086 ·10-3 кг витісняє з кислоти 1‚4 л водню (н.у.). Така ж маса металу витісняє 12‚95·10-3 кг плюмбуму з розчинів його солей. Обчисліть еквівалентну масу свинцю та його валентність.

12. Однакова маса металу з’єднується з 1‚42 г хлору і з 1‚92 г кислотного залишку. Знайдіть еквівалентну і молярну масу кислоти‚ якщо відомо‚ що кислота двохосновна.

13. Для розчинення 1‚22 г МеО витратили 30 мл 1М розчину хлоридної кислоти. Визначте який це метал і обчисліть його еквіваленту масу. 
14. В розчин хлоридної кислоти занурили металічну пластинку масою 50 г. Після витіснення 336 мл водню (за н.у.) маса пластинки зменшилась на 
1‚68 %. Чому дорівнює еквівалентна маса металу‚ з якого зроблена пластинка?

15. Назвіть двовалентний метал і визначте його атомну масу‚ якщо відомо, що 8‚34 г його окиснюються 0‚680 л кисню за нормальних умов.
Лабораторна робота

Прилади: прилад для визначення еквівалента металу, термометр, барометр, склянка Оствальда, циліндр, лійка.
Реактиви: наважки металу, розчин хлоридної кислоти (1:1,5). 

 
Дослід 1. Визначення металу за його еквівалентною масою


Для визначення металу по його еквівалентній масі використовують прилад, зображений на мал. 1.

Перед початком досліду прилад, закріплений у штативі (5), випробують на герметичність. Для цього піднімають лійку (3) на деяку висоту, при цьому рівень води в бюретці (2) повинний фіксуватися на визначеному рівні. Якщо прилад герметичний, можна приступити до виконання досліду.

Мал. 1. Прилад для визначення еквівалентної маси металу.
В один відросток склянки Оствальда (1) поміщають наважку металу (відомої маси і валентності). В інший відросток акуратно наливають 3-4 мл кислоти. Обережно з'єднують склянку Оствальда з бюреткою, щільно закривають пробкою і перевіряють герметичність приладу, як зазначено вище. Записують початковий рівень води в бюретці а1. Відлік роблять по нижньому меніску з точністю до 0,1 мл. Нахиливши склянку Оствальда, доливають кислоту до наважки металу. Спостерігають виділення водню і витіснення води з бюретки.
Після закінчення реакції дають склянці охолонути, щоб газ у приладі прийняв кімнатну температуру. 

Приводять воду в бюретці і лійці, що з'єднані гумовою трубкою (4), до однакового рівня опусканням лійки, тобто скидають гідростатичний тиск. Записують рівень води в бюретці а2.
Обчислення:

Визначають об(єм водню, що виділився: 
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= а2 - а1 (мл).

Визначають парціальний тиск водню: 
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Визначають температуру: Т = 273 + t0C. Приводять об(єм водню до нормальних умов, користаючись об'єднаним газовим законом: 
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Обчислюють еквівалентну масу металу за законом еквівалентів: 
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За валентністю металу розраховують атомну масу металу:

А(Ме) = mе (Ме)(в

Використовуючи періодичну систему елементів Д.І. Менделєєва, розраховують теоретичне значення еквівалентної маси даного металу й обчислюють відносну погрішність експерименту:
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Домашня підготовка до заняття за темою: «Квантова теорія будови атомів. Закономірності у зміні властивостей елементів ПС по групах та періодах».

1. Визначте, атому якого хімічного елемента відповідає електрона формула 1s22s22p63s23p64s1.
2. Складіть електронні формули і скорочені електронні формули: а) атома Хлору; б) іона Сl─ ; в) атома Кальцію; г) іона Са2+.

3. Назвіть елемент і складіть його повну електронну формулу, якщо значення квантових чисел валентних електронів в ньому такі:

n = 4‚    l = 2 ‚    ml = - 2‚    s = + 1/2

n = 4‚    l = 2 ‚    ml = - 1‚    s = + 1/2

                                      n = 4‚    l = 2 ‚     ml = 0‚       s = + 1/2

n = 4‚    l = 2 ‚    ml = +1‚    s = + 1/2

n = 5‚    l = 0 ‚    ml = 0‚      s = + 1/2.

4. Поясніть, які орбіталі атома заповнюються раніше: 4s чи 3d ? 5s чи 4d? 

5. Знайдіть в періодичній системі хімічних елементів Д.І. Менделєєва елементи – електронні аналоги Оксигену. Запишіть їх скорочені електронні формули. Визначить їх ступені окислення в сполуках.
6. Дайте характеристику змінам властивостей оксидів елементів ІІІ періоду. 

7. Що називають ступенем окиснення? Визначити ступінь окиснення елементів в таких сполуках: KMnO4‚  K2MnO4‚ MnO2‚ K2Cr2O7‚ K2CrO4‚ Cr2O3. 

Лабораторне заняття № 4
Тема: КВАНТОВА ТЕОРІЯ БУДОВИ АТОМІВ. ЗАКОНОМІРНОСТІ У ЗМІНІ ВЛАСТИВОСТЕЙ ЕЛЕМЕНТІВ ПС ПО ГРУПАХ ТА ПЕРІОДАХ.
Мета: засвоєння квантової теорії будови атомів і її основних закономірностей у зміні властивостей елементів періодичної системи по групах і періодах.
Контрольні запитання та задачі
1. Поясніть, які елементи називають електронними аналогами? Назвіть електронні аналоги Карбону.

2. Дайте визначення ступеню окиснення елемента? Скласти електронну формулу атома Хлору та графічну схему заповнення електронами валентних орбіталей в нормальному та збудженому станах. Вказати можливі ступені окиснення хлору.

3. Поясніть, чому Хлор і Манган розміщують в одній групі періодичної системи хімічних елементів, але в різних підгрупах?

4. Структура валентного електронного шару елемента виражається формулою: а) 5s25p4; б) 3d54s1. Визначити порядковий номер та назву елемента, написати повну електронну формулу. Які значення квантових чисел (n, l, ml, ms) характеризують валентні електрони?

5. Написати електронні формули іонів: а) Sn2+, б) Sn4+, в) Mn2+, г) Cu2+, д) Cr3+, е) S2-.

6. Визначити, яка з наведених електронних конфігурацій нормального стану атома є правильною:
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7. Пояснити, як змінюються окисні та відновні властивості атомів в періодах та групах?
Лабораторна робота
Прилади: штатив, пробірки, універсальний індикаторний папір.
Реактиви: купрум (ІІ) сульфат (0,2н), залізні ошурки, гранули цинку, гранули свинцю, гранули олова, магнієва стружка, натрій сульфіт (0,5н), йодна вода, аргентум нітрат (0,1н), хлоридна кислота (2н), натрій гідроксид (0,1н), натрій сульфат (0,5н), магній хлорид (0,5н), алюміній (ІІІ) хлорид (0,5н), натрій силікат (силікатний клей).
Дослід 1. Утворення одноатомних іонів металів.

У процесі взаємодії атомів металів з окиснювачем кількість електронів у електронному шарі їх атомів зменшується. Утворюються заряджені позитивно частинки – іони.

У п’ять пробірок налити по 10 крапель розчину купрум (ІІ) сульфату. До першої пробірки внести залізні ошурки, до другої – гранулу цинку, до третьої – свинцю, до четвертої – олова, до п’ятої – магнієвої стружки. Через 10 хвилин оглянути поверхню металів і відзначити зміни забарвлення розчину купрум сульфату.

Скласти рівняння реакцій і електронні формули атомів металів і їх одноатомних іонів. Зазначити розподіл електронів за  квантовими комірками.

Які значення квантових чисел (n, l, ml, ms) відповідають атомним орбіталям валентних електронів в атомах цих металів?

Дослід 2. Утворення одноатомних іонів неметалів.
Атоми неметалів утворюють негативно заряджені частинки – іони, тому що кількість електронів в зовнішньому електронному шарі під час хімічних реакцій збільшується.

У пробірку з розчином натрій сульфіту додати такий самий об’єм йодної води. Спостерігати знебарвлення йодної води. За допомогою арґентум нітрату виявити присутність іонів Йоду. Зазначити розподіл електронів за квантовими комірками і скласти електронні формули атома і іону Йоду. Які значення квантових чисел (n, l, ml, ms) відповідають атомним орбіталям валентних електронів в атомі Йоду?
Дослід 3. Властивості гідроксидів елементів ІІІ періоду.

За допомогою наявних реактивів одержати Натрій, Магній, Алюміній, Кремній гідроксиди, індикаторами встановити рН і вивчити характер гідроксидів. Для цього кожен гідроксид розділити на 2 частити і до однієї додати надлишок розчину хлоридної кислоти, а до другої – надлишок розчину їдкого натру. Додаючи кислоту або луг, вміст пробірок збовтувати.

Зробити висновок про зміни характеру гідроксидів в залежності від положення елементів в періоді.

Домашня підготовка до заняття за темою: «Хімічний зв’язок і будова молекул».

1. Поясність, яку валентність (за числом двоцентрових двоелектронних зв’язків) можна приписати центральному атому наступних сполук: BeH2, NH4+, BH4-.
2. Визначити на основі розрахунків тип хімічного зв’язку в сполуках (за електронегативністю):

а) HF, NaF, CuCl2;
б) HBr, NaBr, BF3;
в) NaI, HI, CrCl3;
г) HCl, NaCl, NH3.

3. Визначити, яку просторову конфігурацію мають молекули: SO2, SO3, BeF2, BF3, NF3, OF2? Які з них мають електричний момент диполя (μ)?

4. Довжина диполя CHCl3 дорівнює 0,4·10-8 см. Визначити електричний момент диполя.
Лабораторне заняття № 5
Тема: ХІМІЧНИЙ ЗВ’ЯЗОК І БУДОВА МОЛЕКУЛ. МЕТОДИ ВАЛЕНТНОГО ЗВ’ЯЗКУ (ВЗ) ТА МОЛЕКУЛЯРНИХ ОРБІТАЛЕЙ (МО).
Мета: засвоєння найважливіших понять теорії хімічного зв’язку і просторової конфігурації молекул.
Контрольні запитання та вправи
1. Назвіть види хімічного зв’язку.

2. Сформулюйте механізм утворення ковалентного зв’язку.
3. Поясніть, яким чином виникає іонний зв’язок.
4. Поясність, як утворюється металічний зв’язок.
5. Дайте характеристику донорно-акцепторному механізму утворення ковалентного зв’язку.

6. Дайте визначення поняття «полярність зв’язку» і назвіть її кількісну характеристику.
7. Поясніть, від чого залежить ступінь полярності зв’язку.
8. Характеризуйте поняття «максимальна ковалентність». В чому вона визначається?

9. Поясність, у чому полягає причина направленості ковалентного зв’язку.
10. Визначте, як впливає характер гібридизації орбіталей на значення валентних кутів. Наведіть приклади.

11. Поясніть, у чому полягає різниця між σ- і π- зв’язками.
12. Розподіліть валентні електрони по орбіталях молекул Н2‚ N2‚О2, F2‚ CO‚ NO; розрахуйте кратність зв’язку в цих молекулах.

13. Сформулюйте найважливіші поняття теорії валентних зв’язків. Яка із молекул В2 чи С2 характеризується більш високою енергією дисоціації на атоми? Порівняйте магнітні властивості цих молекул.

14. Поясніть, які із названих частин не можуть існувати в стійкому стані з позицій теорії МО: а) Н2+‚  б) Н2‚  в) Н2-‚  г) Не2‚  д) ННе?
15. Визначте, як змінюється довжина зв’язку‚ енергія дисоціації і магнітні властивості в ряду О22-   — О2- — О2 — О2+. Відповіді мотивуйте.

16. Дайте визначення поняття «відносна електронегативність атомів». Розрахуйте різницю відносних електронегативностей атомів для зв’язків Н — О та О — Е в сполуках Е(ОН)2‚   де Е — Mg‚ Ca чи Sr та визначить: а) який із зв’язків Н — О чи О — Е  характеризується в кожній молекулі більшою ступінню іонності; б) який характер дисоціації цих молекул  у водному розчині?

17. Дипольний момент молекули HCN дорівнює 2‚9 D. Визначити довжину диполя.

Домашня підготовка до заняття з теми: «Комплексні (координаційні) сполуки». 

1. Пояснити, які сполуки називаються комплексними. Що таке комплексний іон‚ комплексоутворювач‚ ліганди‚ координаційне число?

2. Визначити ступінь окиснення та координаційне число комплексоутворювача в наступних комплексних сполуках. Дати їм назву: K2[Co(CN)4]; K[Pt(NH3)Cl5]; Ca[ZrF6]; H[Co(H2O)2(CN)4]; [Pt(NH3)2Cl2]; [Pt(NH3)5Cl]Cl3.
3. Написати координаційні формули комплексних сполук‚ обґрунтувати вибір комплексоутворювача та вказати їх назви:   KCN ∙ Co(CN)3 ∙ 2H2O; CoCl3∙ 4NH3∙ H2O; 3NaF ∙ AlF3;  PtCl4 ∙ 5NH3;  2NH4Br ∙ CuBr2 ∙ 2NH3;  2Ba(OH)2 ∙ Cu(OH)2. 

4. Відомо‚ що з розчину комплексної солі CoCl3∙6NH3 аргентум нітрат осаджує увесь хлор‚ а з розчину CoCl3∙5H2O тільки 2/3 хлору. Написати координаційні формули обох солей‚ рівняння їх дисоціації та вираз для константи нестійкості комплексних іонів.

5. Пояснити, які комплексні сполуки називаються хелатами. Навести приклади утворення таких сполук.

6. Пояснити‚ чому розчин CdCl2 при дії лугу утворює осад Cd(OH)2‚ а розчин [Cd(NH3)4]Cl2  осаду не утворює?
Лабораторне заняття № 6
Тема: КОМПЛЕКСНІ (КООРДИНАЦІЙНІ) СПОЛУКИ.
Мета: засвоєння основних положень координаційної теорії‚ номенклатури‚ методів синтезу та властивостей комплексних сполук.
Контрольні запитання та задачі
1. На прикладі формули сполуки K3[Co(NO2)6] визначте комплексний іон‚ комплексоутворювач (центральний атом)‚ ліганди‚ координаційне число.

2. Дайте характеристику хімічних зв’язків у комплексних сполуках.

3. Назвіть усі види ізомерії комплексних сполук (геометрична‚ оптична‚ сольватна‚ іонізаційна‚ координаційна‚ ізомерія зв’язку).

4. Дайте назву сполук з комплексним іоном: K4[Fe(CN)6]; Na[Co(NH3)2(NO2)4]; K2[PtCl6]; Na2[Zn(OH)4]; (NH4)3[FeCl6]; K2[Fe(NO)(CN)5]; Na[Cr(H2O)2F4]; Na2[Pt(CN)4Cl2] .

5. Дайте назву сполук з комплексним катіоном‚ визначте ступінь окиснення іона комплексоутворювача:  [Al(H2O)5OH]SO4; [Pt(H2O)(NH3)2OH]NO3;  [Co(NH3)5CNS]Cl2; [Cr(H2O)5Cl]Cl2; [Ni(H2O)6](NO3)2;  [Ag(NH3)2]ClO4;  [Cu(NH3)4]SO4. 

6. Дайте назву сполук без зовнішньої сфери:  [Co(NH3)3Cl3]; [Co(H2O)4(NO2)2]; [Ru(H2O)(NH3)2SO3]; [Cr(NH3)3(CNS)3]; [Ni(CO)4].

7. Напишіть рівняння дисоціації та вирази і значення констант нестійкості наступних сполук: Na2[Zn(OH)4]; [Zn(NH3)4]F2; [Cd(NH3)4](OH)2; [Ag(NH3)2]Cl.
Лабораторна робота
Прилади: штатив, пробірки, фільтрувальний папір.
Реактиви: бісмут (ІІІ) нітрат (0,5н), калій йодид (0,2н), цинк (ІІ) сульфат (0,2н), хром (ІІІ) хлорид (0,2н), алюміній (ІІІ) сульфат (0,5н), натрій гідроксид (0,1н), нікол (ІІ) сульфат (0,2н), амоній гідроксид (20%-й), купрум (ІІ) сульфат (0,2н), залізний цвях, барій хлорид (0,5н), ферум (ІІ) сульфат (0,2н), ферум (ІІІ) хлорид (0,2н), калій (ІІ) гексаціаноферат (0,5н), калій (ІІІ) гексаціаноферат (0,1н), аргентум нітрат (0,1н), натрій хлорид (1н), гранули цинку.
Дослід 1. Одержання аніонних комплексів.

1. Отримують калій тетрайодобісмутат. Для цього в пробірку до 3-4 крапель розчину бісмут нітрату додають розчин калій йодиду до утворення темно-бурого осаду бісмут йодиду. Додають насичений розчин калій йодиду до розчинення осаду.

2. Відмічають колір отриманого розчину. Записують рівняння реакції. Записують рівняння електролітичної дисоціації отриманої комплексної сполуки.

3. Отримують гідроксокомплекси‚ що містять іони [Zn(OH)4]2-; [Cr(OH)6]3-; [Al(OH)6]3-. Для цього в три пробірки наливають розчини цинк сульфату‚ хром хлориду‚ алюміній сульфату і в кожну з них додають по краплях розчин лугу до розчинення початкового осаду. Записують рівняння реакцій та називають комплексні сполуки.
Дослід 2. Одержання катіонних комплексів.

1. Отримують катіонний комплекс Ніколу. Для цього отримують спочатку нікол (ІІ) гідроксид шляхом взаємодії рівних об’ємів розчинів нікол (ІІ) сульфату та натрій гідроксиду. Вилучають смужкою фільтрувального паперу рідку фазу і додають до осаду 20%-вий розчин амоній гідроксиду до розчинення осаду. Записують рівняння реакцій утворення комплексної сполуки та її дисоціації. Називають комплексну сполуку.

2. Отримують катіонний комплекс Купруму. Для цього спочатку досліджують розчин купрум (ІІ) сульфат на наявність катіонів Купруму та сульфат-іонів. У дві пробірки наливають по 0‚5 мл розчину купрум (ІІ) сульфату і додають в першу – залізний цвях‚ а в другу – розчин барій хлориду. Відмічають спостереження. Записують рівняння реакцій.

Комплексну сполуку Купруму отримують шляхом взаємодії розчину купрум (ІІ) сульфату з 20%-вим розчином амоній гідроксиду. Відмічають спостереження. Записують рівняння реакції. Називають комплексну сполуку. Отриманий розчин комплексної сполуки ділять на дві пробірки і проводять якісні реакції на катіон Купруму та сульфат-іон. Пояснюють різницю в поведінці купрум (ІІ) сульфату та комплексної сполуки Купруму.

Дослід 3. Комплексні сполуки в реакціях обміну. 
1. У дві пробірки наливають по 0‚5 мл свіжоприготовленого розчину ферум (ІІ) сульфату. В першу додають розчин K3[Fe(CN)6]‚ в другу – розчин K4[Fe(CN)6]. Яка з цих реакцій є якісною? Запишіть рівняння  цієї реакцій в молекулярному та іонному вигляді.

2. У дві пробірки наливають по 0‚5 мл розчину ферум (ІІІ) хлориду. В першу додають розчин K3[Fe(CN)6]‚ в другу – розчин  K4[Fe(CN)6]. Яка з цих реакцій є якісною? Запишіть рівняння реакцій в молекулярному та іонному вигляді.

Дослід 4. Стійкість та дисоціація комплексних іонів.
1. Одержати комплексну сполуку [Ag(NH3)2]Cl. Для цього до розчину арґентум нітрату додати розчин натрій хлориду. До утвореного осаду приливають розчин амоній гідроксиду до повного розчинення утвореного осаду. Відмічають спостереження. Записують рівняння реакцій. Розчин розділяємо у чотири пробірки та використовуємо для виконання дослідів.

2.  У пробірку до розчину комплексної сполуки [Ag(NH3)2]Cl вносять шматочок цинку. Відмічають спостереження. Записують рівняння реакції утворення комплексного цинку аміакату‚ враховуючи‚ що координаційне число Zn2+ рівне чотирьом. Пояснити‚ користуючись таблицею констант нестійкості комплексних іонів‚ причину витіснення цинком Аргентуму із його аміачного комплексного іону.

3. У дві пробірки наливають по 1 мл розчину комплексної сполуки [Ag(NH3)2]Cl. В одну з них додають розчин натрій гідроксиду‚ в іншу – розчин калій йодиду. Відмічають спостереження. Записують рівняння дисоціації комплексного іону [Ag(NH3)2]+ та вираз константи нестійкості. Дати пояснення спостережуваним явищам‚ користуючись рівнянням дисоціації комплексного іону та правилом добутку розчинності.

Домашня підготовка до  заняття за темою:  «Окиснювально-відновні реакції».
1. Визначити, які з перерахованих нижче речовин можуть проявляти: тільки властивості окисника, тільки властивості відновника, властивості як відновника, так і окисника: KMnO4, MnO2, V2O5, KI, PbO2, NH3, HNO2, Na2S, Na2SO3, HNO3, K2Cr2O7, PH3?

2. Підібрати коефіцієнти в рівняння окисно-відновних реакцій:

   HNO2 → HNO3 + NO + H2O

   TiCl3 → TiCl2 + TiCl4
   K2MnO4 + H2O → KMnO4 + MnO2 + KOH

   H2O2 → H2O + O2
   Вказати тип реакцій.

3. Вказати окисник і відновник та підібрати коефіцієнти в рівняннях окисно- відновних реакцій. Вказати тип реакцій.

   NH4NO2 → N2 + H2O

   KClO3 → KCl + O2
   Pb(NO3)2 → PbO + NO2 + O2
4. Підібрати коефіцієнти в рівняннях окисно-відновних реакцій.

   Zn + H2SO4(конц.) → ZnSO4 + H2S + H2O

   Mg + HNO3 → Mg(NO3)2 + NH4NO3 + H2O

   Cu + HNO3 → Cu(NO3)2 + NO + H2O

   KMnO4 + HCl(конц) → Сl2 + MnCl2 + KCl + H2O

   K2Cr2O7 + HCl(конц) → Cl2 + CrCl3 + KCl + H2O

   Вказати тип реакцій.

Лабораторне заняття № 7
Тема:  ОКИСНЮВАЛЬНО-ВІДНОВНІ РЕАКЦІЇ.
Мета: засвоєння основних понять теорії окиснювально-відновних реакцій. Оволодіння навиками складання окиснювально-відновних реакцій методом електронного балансу. 
Контрольні запитання та задачі
1. Пояснити, які речовини називаються окисниками, відновниками. Користуючись періодичною системою, вказати елементи, що мають найбільш сильні окисні та відновні властивості.
2. Розкрити сутність ступені окиснення елементів. Чим вона відрізняється від валентності?

3. Назвати три групи окисно-відновних реакцій. Навести приклади.

Лабораторна робота

Прилади: штатив, пробірки.
Реактиви: ферум (ІІ) сульфат (0,2н), натрій гідроксид (0,1н), калій дихромат (0,5н), сульфатна кислота (2н), ферум (ІІ) сульфат (кристали), калій йодид (0,2н), натрій сульфід (0,5н), натрій нітрит (кристали), станум (ІІ) хлорид (0,5н), калій перманганат (0,1н), гідроген пероксид (3%).
Дослід 1. Розпізнавання окиснювально-відновних реакцій.
Наливають у пробірку 1-2 мл свіжоприготовленого розчину ферум (ІІ) сульфату і додають розчин лугу до появи зеленого осаду ферум (ІІ) гідроксиду. Добре збовтують, спостерігають утворення бурого осаду ферум (ІІІ) гідроксиду. Записують відповідні рівняння реакцій.

Дослід 2. Окиснювальні властивості калій дихромату.
Розраховують ЕРС реакцій між калій дихроматом та: а) ферум (ІІ) сульфатом, б) калій йодидом, в) натрій сульфідом, г) натрій нітритом, д) станум (ІІ) хлоридом у сірчанокислому або солянокислому розчині.

Можливість протікання реакції перевіряють експериментально.

В окремі пробірки наливають 1-2 мл розчину калій дихромату, декілька крапель розчину сульфатної кислоти і додають: 

а) декілька кристаликів ферум (ІІ) сульфату, б) 1-2 мл розчину калій йодиду, в) 1-2 мл розчину натрій сульфіду, г) декілька кристаликів натрій нітриту, д) 1-2 мл розчину станум (ІІ) хлориду;  

· записують спостереження;

· складають рівняння реакцій, використовуючи метод напівреакцій.

У висновку вкажіть: чи підтвердилися ваші розрахунки і припущення про можливість протікання цих процесів? 

Дослід 3. Окиснювальні властивості калій перманганату. 

За розрахованим значенням ЕРС визначають можливість протікання реакції між КМnО4 та а) ферум (ІІ) сульфатом, б) калій йодидом, в) натрій сульфідом, г) натрій нітритом, д) станум (ІІ) хлоридом у сірчанокислому розчині. Можливість протікання процесу перевіряють експериментально.

В окремі пробірки наливають по 2 мл розчину калій перманганату, додають 1 мл розчину сульфатної кислоти й а) декілька кристаликів ферум (ІІ) сульфату;  б) 1-2 мл розчину калій йодиду; в) 1-2 мл розчину натрій сульфіду; г) декілька кристаликів натрій нітриту; д) 1-2 мл розчину станум (ІІ) хлориду.  Записують спостереження. Складають рівняння реакцій.

У висновку вкажіть: чи підтвердилися ваші припущення про можливість протікання цих процесів?
Дослід 4. Вплив рН середовища на характер відновлення калій перманганату.
У три пробірки вносять по 1 мл розчину калій перманганату. В одну пробірку додають 1 мл розчину сульфатної кислоти, у другу – стільки ж води, у третю – таку саму кількість розчину лугу.


В усі три пробірки вносять невеликі кількості кристалічного калій або натрій нітриту і перемішують розчини до повного розчинення кристалів.


Через 3-4 хв. відзначають зміну забарвлення розчину у всіх трьох випадках, з огляду на те, що сполуки мангану в різних ступенях його окиснення мають характерні забарвлення: іон МnО4- має фіолетове забарвлення, іон МnО42- – зелене, Мn2+ – безбарвний. Мангану двоокис і його гідратована форма – важкорозчинні речовини бурого кольору.


Записують рівняння реакцій відновлення калій перманганату калій нітритом в кислому, нейтральному і лужному середовищах, використовуючи метод електронно-іонного балансу.

У висновку вкажіть: до якого ступеня окиснення відновлюється калій перманганат в розчинах, що мають рН<7, pН>7, pН ≈ 7?

Дослід 5. Окиснювально-відновна подвійність гідроген пероксиду.
У дві пробірки наливають по 2-3 мл розчину Н2О2 і по 2-3 краплі розчину сульфатної кислоти. В одну пробірку доливають 2-3 мл калій перманганату, а в другу – такий самий об(єм розчину калій йодиду.

Відзначають спостереження. Записують рівняння реакцій.

У висновках укажіть: окиснювачем чи відновником був гідроген пероксид в цих реакціях?

Домашня підготовка до заняття за темою: «Швидкість хімічних реакцій та її залежність від температури та концентрації. Хімічна рівновага та її залежність від зовнішніх факторів».
1. Поясніть, які хімічні реакції називають оборотними. В чому різниця між оборотними та необоротними реакціями?

2. Розкрийте фізичний зміст константи рівноваги хімічної реакції.
3. Сформулюйте принцип Ле-Шательє.

4. Обчисліть константу рівновагу для реакції:

2SO2 + O2 ↔ 2SO3
якщо при настанні рівноваги концентрації реагуючих речовин були такі: [О2] 0,05 моль/л; [SО2] 0,1 моль/л; [SО3] 0,9 моль/л. В якому напрямку зміститься рівновага цієї реакції при збільшенні тиску?

5. Визначить,  якому напрямку зміститься рівновага реакції:

А2(г) + В2(г) ↔ 2АВ(г)
якщо тиск збільшити в 2 рази і одночасно підвищити температуру на 10оС? Температурні коефіцієнти швидкості прямої і зворотної реакції відповідно рівні 2 і 3.

Лабораторне заняття № 8
Тема: ШВИДКІСТЬ ХІМІЧНИХ РЕАКЦІЙ ТА ЇЇ ЗАЛЕЖНІСТЬ ВІД ТЕМПЕРАТУРИ ТА КОНЦЕНТРАЦІЇ. ХІМІЧНА РІВНОВАГА ТА ЇЇ ЗАЛЕЖНІСТЬ ВІД ЗОВНІШНІХ ФАКТОРІВ.
Мета: засвоєння основних понять хімічної кінетики. Оволодіння навиками визначення константи швидкості хімічної реакції та математичної обробки одержаних даних. Пояснення впливу різних факторів на стан хімічної рівноваги.
Контрольні запитання та задачі
1. Дати визначення швидкості хімічної реакції. Як змінюється швидкість хімічної реакції при зміні концентрації реагуючих речовин?

2. Розкрийте фізичний зміст константи швидкості хімічної реакції.
3. Назвати розмірність константи швидкості для реакції першого‚ другого порядку.
4. Дати визначення температурному коефіцієнту хімічної реакції.
5. Пояснити, як залежить константа швидкості реакції від температури.
6. Дати визначення енергії активації.
7. Пояснити, які хімічні реакції називаються оборотними. В чому різниця між оборотними та необоротними реакціями?

8. Розкрийте фізичний зміст константи рівноваги хімічної реакції.
9. Сформулювати принцип Ле-Шательє.

Лабораторна робота

Прилади: секундомір, термостат, термометр, штативи з пробірками, скляні палички, хімічна склянка.
Реактиви: натрій тіосульфат (0,5н), сульфатна кислота (2н), амоній роданід (0,5н), ферум (ІІІ) хлорид (0,5н), купрум (ІІ) сульфат (1н), дистильована вода, амоній хлорид (кристали).

Дослід 1. Вплив концентрації реагуючих речовин на швидкість реакції в гомогенній системі.
Цю залежність можна виявити на прикладі реакції взаємодії водного розчину натрій тіосульфату із сульфатною кислотою, що описується рівнянням:                Na2S2O3+H2SO4 ( Na2SO4+ Н2О+SO2+S(.

Досліджувана реакція протікає в кілька стадій:

1) Na2S2O3+H2SO4 ( Na2SO4+H2S2O3
2) H2S2O3 ( H2SO3+S(
3) H2SO3 ( Н2О+SO2
Реакції 1, 3 протікають миттєво. Найбільш повільною є реакція 2, яка і визначає загальну швидкість реакції. Ця реакція є реакцією першого порядку.

Проводять контрольний дослід: наливають у пробірку 3 каплі розчину H2SO4 та 5 капель розчину Na2S2O3 ∙ 5Н2О. Нерозчинна сірка виділяється у вигляді слідів блакитнувато-білої опалесценції (каламуть). Час від початку реакції до появи перших слідів каламуті залежить від концентрації реагуючих речовин і температури.

Проводять ще три аналогічних досліди, змінюючи концентрацію розчину Na2S2O3 ∙ 5Н2О шляхом розведення його водою відповідно до даних табл.1.

Додають розчин H2SO4 до розчину Na2S2O3 ∙ 5Н2О. Відраховують час по секундоміру від моменту додавання розчину H2SO4 до початку появи каламуті.

Дані досліду заносять у таблицю 1.
Таблиця 1

	№
п/п
	Розчин 1
	Розчин 2


	Vзаг
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Розраховують υ – швидкість реакції. Розраховують k – константу швидкості. Будують графік залежності швидкості реакції від концентрації реагуючих речовин. На осі абсцис відкладають у визначеному масштабі відносні концентрації натрій тіосульфату, на осі ординат – відповідні їм швидкості. Зазначте, як змінювалася швидкість реакції зі зміною концентрації натрій тіосульфату?

Дослід 2. Вплив температури на швидкість реакції в гомогенній системі.
Для досліду готують три пробірки з розчином 1 і три пробірки з розчином 2  відповідно до таблиці 2.

Таблиця 2

	№ п/п
	Розчин 1
	Розчин2


	Vзаг.
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	20
	
	
	

	2
	10
	10
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Кожну пару пробірок (розчинів 1 і 2) термостатують у хімічній склянці з водою, температура якої зазначена в таблиці. Воду в хімічній склянці нагрівають на електроплитці (на 2-3 градуси вище температури, зазначеної в таблиці). Температуру контролюють по термометру, зануреному в склянку з водою, що нагрівається. Довівши температуру до необхідного значення, зливають вміст пробірок (розчин 1 доливають до розчину 2) і визначають час до появи каламуті. Дані досліду заносять у таблицю і розраховують υ – швидкість реакції і температурний коефіцієнт 
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Будують графік залежності швидкості реакції від температури. На осі абсцис відкладають значення температури, на осі ординат – відповідні їм швидкості.

Дослід 3. Вплив концентрації реагентів на хімічну рівновагу.

Вплив концентрації реагентів вивчається на прикладі оборотної реакції

FeCl3 + 3NH4CNS ↔ [Fe(CNS)3] + 3NH4Cl


Один з компонентів реакції – Fe(CNS)3 забарвлений в червоний колір, а решту – безбарвні. Зміна інтенсивності забарвлення дозволяє робити висновок про зміщення хімічної рівноваги в системі.


Для приготування рівноважної суміші налити в склянку 50 мл дистильованої води, додати 5 крапель розчину FeCl3 та 5 крапель розчину  NH4CNS і перемішати скляною паличкою (повинен утворитися прозорий світлочервоний розчин). Розчин розділити в чотири пробірки, одну з яких залишити для контролю.


В першу пробірку внести декілька крапель концентрованого розчину FeCl3, в другу – декілька крапель концентрованого розчину NH4CNS, в третю – один мікрошпатель кристалічного NH4Cl, розчини струшують.


Порівняти інтенсивність забарвлення розчинів з контрольною пробіркою і пояснити зміну інтенсивності забарвлення на основі принципу Ле-Шательє. Написати вираз для константи рівноваги даної реакції.

Дослід 4. Вплив каталізатора на швидкість реакції.
У дві пробірки вносять по 1-2 мл розчину амоній роданіду NH4SCN і по 
2-3 краплі розчину ферум (ІІІ) хлориду. Що спостерігаєте?

В одну з пробірок додають 2-3 краплі розчину купрум (ІІ) сульфату CuSO4. В обидві пробірки вносять невелику кількість натрій тіосульфату.

Спостерігають різну швидкість знебарвлення розчинів, що відбувається внаслідок відновлення Ферум (ІІІ) до Ферум (ІІ):

2Fe(SCN)3 + 2Na2S2O3 ( Na2S4O6 + 2Fe(SCN)2 +2NaSCN.

Відзначають усі спостереження і записують рівняння реакцій:

· взаємодії ферум (ІІІ) хлориду з калій роданідом з утворенням Fe(SCN)2;

· відновлення Ферум (ІІІ) у Ферум (ІІ) натрій тіосульфатом. Яке забарвлення має Fe(SCN)2?

Домашня підготовка до заняття за темою: «Електролітична дисоціація».
1. Розкрити сутність теорії електролітичної дисоціації.
2. Пояснити, шо таке ступінь електролітичної дисоціації, константа електролітичної дисоціації. Від яких факторів вони залежать?

3. Сформулювати закон розбавлення Оствальда.

4. Пояснити, в чому сильні електроліти не підпорядковуються закону діючих мас.
5. Дати визначення поняття «активність іонів».
6. Пояснити, в якому напрямку протікають реакції обміну в розчинах електролітів.
7. Дати визначення іонного добутку води.
8. Дати визначення водневого показника (рН).
9. Назвати методи визначення рН.

Лабораторне заняття № 9
Тема: ЕЛЕКТРОЛІТИЧНА ДИСОЦІАЦІЯ.
Мета: засвоєння основних понять теорії електролітичної дисоціації, оволодіння навичками дослідження властивостей електролітів.
Контрольні запитання та задачі
1. Дати мотивовану відповідь, за якими ознаками електроліти поділяються на сильні, середньої сили, слабкі?  Навести приклади сполук: а) Купруму (ІІ);  б) Фосфору (V);  в) Сульфуру;  г) Нітрогену, які є сильними, а які  слабкими  електролітами.

2. Користуючись довідковими даними порівняти (за значенням ступеня електролітичної дисоціації) силу електролітів. Вказати, який з цих електролітів найслабкіший:
 а) карбонатна, ацетатна, сульфітна, нітратна, сірководнева, сульфатна, фосфатна   кислоти; 

б)  кальцій, калій, амоній, натрій, барій гідроксиди;

3. Визначити, в якому випадку рН має більше значення – в 0,0001М розчині HNO3 чи в 0,01М розчині H2SО4 ?

4. Визначити ступінь дисоціації 0,01М розчину ацетатної кислоти при наявності такої ж концентрації розчину хлоридної кислоти, якщо рН цього розчину дорівнює 2. Константу дисоціації СН3СООН приймають такою, що дорівнює 1,86·10-5.

5. В 500 мл насиченого розчину міститься 0,79·10-3 г AgCl. Обчислити добуток розчинності цієї солі.

6. До 0,6 л 0,01М розчину MgSO4 добавили 0,4 л 0,002М розчину Na2CO3. Визначити, чи утвориться осад MgCO3?

Лабораторна робота

Прилади: штатив, пробірки, універсальний індикаторний папір.
Реактиви: дистильована вода, фенолфталеїн (1%-й), метилоранж (0,1%-й), хлоридна кислота (2н), натрій гідроксид (0,1н), ацетатна кислота (2н), амоній гідроксид (2н), калій гідроксид (0,1н), купрум (ІІ) сульфат (0,2н), купрум (ІІ) хлорид (0,2н), амоній сульфат (0,5н), кальцій карбонат (кристали).
Дослід 1. Визначення  реакції середовища розчинів за допомогою  індикаторів.

У шість пробірок налити по 5-6 крапель дистильованої води та додати в кожну з них по 1-2 краплі одного з індикаторів: метилоранжу, фенолфталеїну, лакмусу.

Відмітити колір індикаторів у нейтральному середовищі. Результати спостережень занести в таблицю.
	Середовище
	К о л і р   і н д и к а т о р у

	
	Метилоранж
	Фенолфталеїн

 
	Універсальний

індикатор

	Нейтральне
	
	
	

	Кисле
	
	
	

	Лужне
	
	
	



У перші три пробірки додати для створення кислого середовища по 2-3 краплі розчину будь-якої кислоти (сульфатної, хлоридної). Спостерігати забарвлення індикаторів у кислому середовищі.

Для створення лужного середовища у три наступні пробірки додати розчин лугу (КОН або NaOH). Результати спостережень занести в таблицю. 

На кожну з трьох смужок універсального індикаторного паперу нанести по 1 краплі дистильованої води, кислоти або лугу. Відмітити зміну кольору індикатору в різному середовищі.


Дослід 2. Властивості кислот, основ, солей з точки зору теорії електролітичної дисоціації.

На смужку універсального індикаторного паперу нанести 1 краплину розчину сульфатної, на другу – ацетатної кислоти. Відмітити колір індикатору.


Наступний дослід виконується аналогічно попередньому, використовуючи замість кислот розчини калій та амоній гідроксидів.


Зробити висновок стосовно характерних властивостей кислот та основ. За зміною кольору індикатору порівняти їх силу. Вказати, яка з кислот та яка з основ, є сильнішою.


Скласти рівняння дисоціації вищевказаних електролітів.

Дослід 3. Іонні реакції з утворенням малорозчинних сполук.


У першу пробірку внести 3-4 краплі розчину купрум (ІІ) сульфату, у другу – 3-4 краплі розчину купрум (ІІ) хлориду (або нітрату). Додати в пробірки по 2-3 краплі розчину калій (або натрій) гідроксиду. Відмітити спостереження.  Написати молекулярні та іонні рівняння відповідних реакцій. 
Дослід 4. Іонні реакції з утворенням малодисоційованих сполук.


У дві пробірки внести  по 3-4 краплі розчинів: у першу – натрій гідроксиду, в другу – амоній сульфату. Додати в кожну з них по 1-2 краплі розчину фенолфталеїну. Відмітити забарвлення індикатору. Додати в першу пробірку розчин сульфатної кислоти до знебарвлення суміші, а в другу – розчин КОН до появи забарвлення.

Пояснити, які взаємодії обумовлюють зміни забарвлення розчинів. Написати молекулярні та іонні рівняння відповідних реакцій.
Дослід 5. Іонні реакції з утворенням газоподібних речовин.

У пробірку внести 5-6 кристалів кальцій карбонату і додати 3-4 краплі розчину хлоридної кислоти. Спостерігати виділення  газу.


Скласти рівняння реакцій у молекулярному та іонному вигляді.


За результатами дослідів зробити загальний висновок з лабораторної роботи, в якому відмітити: поведінку у водних розчинах кислот, основ, солей; умови здійснення іонних реакцій.
Тестові завдання для самоконтролю з теми «Електролітична дисоціація»
1.  Виберіть речовину, за допомогою якої можна осадити барій карбонат з розчину барій ацетату:

А. Натрій гідрогенкарбонат; 

Б. Амоній карбонат;
В. Вугільна кислота;
Г. Кальцій карбонат.
2.  При зливанні розчинів яких речовин реакція йде до кінця:

А. Барій хлориду та кальцій нітрату; 

Б. Барій гідрогенкарбонату та кальцій ацетату; 

В. Кальцій гідрогенкарбонату та вугільної кислоти;
Г. Барій гідрогенкарбонату та оцтової кислоти.
3. Який реактив не осаджує кальцій карбонат із розчину, що містить йони Ca2+?

А. Натрій карбонат; 

Б. Барій карбонат;
В. Амоній карбонат;
Г. Калій карбонат.
4. Нейтралізація якої кислоти та якою основою виражається іонно-молекулярним  рівнянням НА + ОН- = А- + Н2О ?

А. Сильної кислоти слабкою основою;
Б. Слабкої кислоти сильною основою;
В. Слабкої кислоти слабкою основою;
     Г. Сильної кислоти сильною основою.
5. За даними хімічного аналізу розчин містить 4,6 г/л йонів Na+ та 19,2 г/л йонів SO42-. Яке співвідношення кількостей цих йонів?

А. Йонів Na+  у два рази більше;
Б. Йонів SO42- у два рази більше;
В. Йонів Na+ та SO42- однакове число;
Г. Йонів SO42- у 4,17 рази більше.
6.  За даними  хімічного аналізу розчин містить приблизно по 1 г/л йонів  Cr3+  та Cl-. Як співвідносяться кількості цих частинок?

А. Катіонів приблизно втричі більше;
Б. Катіонів та аніонів приблизно однакова кількість;
В. Аніонів приблизно втричі більше;
Г. Аніонів приблизно в 1,5 рази більше;
Д. Катіонів приблизно в 1,5 рази більше.
7.  Після розчинення електроліту XY утворився розчин, у якому на кожну молекулу XY, що не зазнала дисоціації, припадає 4 йони X+ та 4 йони Y- . Чому дорівнює ступінь дисоціації електроліту?

А. 4 %;
Б. 0,4 %;
В. ¼ %;
Г. 8 %;
Д. 80 %.
8.  Вкажіть пару електролітів, реакція між якими у водному розчині неможлива.

А. Na2S та HCl;
Б. K2CO3 та H2SO4;
В. Fe(NO3)3 та NaOH;
Г.  NaBr та KOH;
Д. MgSO4 та (NH4)3PO4.
9. При зливанні розчинів яких речовин відбувається реакція, що проходить до кінця?

А. Натрій хлориду та калій нітрату; 

Б. Натрій карбонату та калій сульфату; 

В. Натрій гідроксиду та калій гідрогенкарбонату; 

Г. Калій гідроксиду та натрій ацетату. 
10. Вкажіть колір лакмусу у розчині алюміній нітрату.

А. Червоний;
Б. Синій;
В. Малиновий;
Г. Фіолетовий;
Д. Індикатор на матиме кольору.
11. Визначте та зіставте реакції середовища у водних розчинах натрій ацетату та сульфату.

А. Розчини кислі, кислотність більша для розчину ацетату;
Б. Розчини кислі, кислотність більша для розчину сульфату;
В. Розчини лужні, лужність більша для розчину ацетату;
Г. Розчини нейтральні;
Д. Розчин ацетату лужний, а сульфату нейтральний.
12. Визначте та порівняйте реакції середовища у водних розчинах натрій сульфіту та сульфату.

А. Розчини нейтральні;
Б. Розчини лужні, лужність розчину сульфіту більша;
В. Розчин сульфіту лужний, а сульфату нейтральний;
Г. Розчин сульфіту нейтральний, а сульфату лужний.
13. Вкажіть правильну відповідь щодо відносної кількості йонів у водному розчині купрум сульфату. 

А. Катіонів Cu2+  менше, ніж сульфат-іонів;
Б. Сульфат-іонів менше, ніж катіонів Cu2+;
В. Йонів Cu2+ та SO42-  однакова кількість;
Г. Йонів Н+ та ОН-  однакова кількість.
14. Кількість яких йонів найменша у водному розчині купрум хлориду концентрації 0,1 моль/л?

А. Cu2+;
Б. Cl-;
В. H+;
Г. OH-;
Д. CuOH+.
15. Кількість яких йонів найбільша у водному розчині амоній хлориду концентрації 0,1 моль/л?

А. NH4+;
Б. Cl-;
В. H+;
Г. OH-.
16.  Кажуть, що:

1) речовини, що складаються з молекул, завжди дають неелектропровідні розчини;

2) речовини, що дають електропровідні розчини, завжди складаються з йонів.

Дайте оцінку цим двом твердженням:

     А. Обидва твердження правильні;
     Б. Обидва твердження неправильні;
     В. Правильне лише перше твердження;
     Г. Правильне лише друге твердження.
17. Яких частинок найбільше у 50%-вому водному розчині оцтової кислоти?

     А. Молекул кислоти;
     Б. Молекул води;
     В. Катіонів Гідрогену;
     Г. Аніонів кислотного залишку;
     Д. Аніонів гідроксилу.
Домашня підготовка до заняття за темою: «Гідроліз солей».
1. Дати визначення гідролізу солі.
2. Пояснити, які солі піддаються гідролізу.
3. Розкрити сутність константи гідролізу.

4. Характеризувати ступінь гідролізу.

5. Написати гідроліз солей: Cs2CO3, Al2(SO4)3, BaCl2, (NH4)2S.

Лабораторне заняття № 10
Тема: ГІДРОЛІЗ СОЛЕЙ.
Мета: засвоєння основних понять теорії електролітичної дисоціації, оволодіння навичками дослідження властивостей електролітів, складання іонно-молекулярних, молекулярних рівнянь гідролізу солей, визначення рН. 
Контрольні запитання та задачі
1. Назвати фактори, що впливають на ступінь гідролізу.

2. Написати співвідношення між константою гідролізу та константою дисоціації слабкого електроліту.

3. Пояснити, що утворюється внаслідок гідролізу різних солей.
Лабораторна робота
Прилади: універсальний індикаторний папір, штатив, пробірки, водяна баня.
Реактиви: натрій ацетат (0,1н), алюміній (ІІІ) хлорид (0,5н), амоній карбонат (2н), амоній ацетат (0,1М), амоній ацетат (0,001М), калій хлорид (0,5н), натрій сульфіт (0,5н), натрій карбонат (0,5н), фенолфталеїн (1%-й), 
Дослід 1. Гідроліз солей.

Наносять на універсальний індикаторний папір по 1 краплі наступних розчинів: CH3COONa, AlCl3, (NH4)2CO3, CH3COONH4, KCl.

Порівнюють забарвлення ще сирих плям, отриманих на індикаторному папері, з кольоровою шкалою. Визначають рН розчинів, отримані результати заносять в таблицю.

	Формула солі
	рН розчину
	Реакція середовища

	
	
	

	
	
	

	
	
	

	
	
	


Записують рівняння гідролізу солей. Які солі не піддаються гідролізу?


 Дослід 2. Вплив сили кислоти та основи, що утворюють сіль, на ступінь гідролізу.

В дві пробірки наливають по 1 мл розчинів солей: натрій сульфіту та натрій карбонату. В кожну пробірку додають по 1 краплі фенолфталеїну. Зазначають інтенсивність забарвлення фенолфталеїну в обох пробірках. Записують рівняння гідролізу натрій сульфіту та натрій карбонату і розраховують константу гідролізу цих солей.

Дослід 3. Вплив температури на ступінь гідролізу солі. 

Наливають в пробірку на ¼ її об’єму розчину натрій ацетату і 3 краплі фенолфталеїну. Записують рівняння гідролізу і відмічають забарвлення фенолфталеїну. Нагрівають пробірку на водяній бані і спостерігають за зміною забарвлення розчину. Охолоджують пробірку і відмічають зміну забарвлення розчину. Роблять висновок про вплив температури на зміщення рівноваги гідролізу. 
 Дослід 4. Визначення константи та ступеню гідролізу солі. 

Знайомляться з інструкцією для роботи на рН-метрі. Визначають за допомогою рН-метра чи за допомогою універсального індикаторного паперу значення рН досліджуваних: 0,1М та 0,001М розчинів амоній ацетату.

Розраховують константу гідролізу в обох розчинах за формулою 
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Розраховують ступінь гідролізу в обох випадках за формулою:
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Перевіряють у викладача точність зробленого визначення. Роблять висновок про вплив концентрації на константу та ступінь гідролізу.
Тестові завдання для самоконтролю з теми «Гідроліз солей»

1. Зважили по 1 граму ферум ортофосфату (ІІІ), натрій хлориду та кальцій карбонату. Порівняйте число йонів у наважках речовин та виберіть правильну відповідь.

       А. Найбільше йонів у наважці ферум ортофосфату (ІІІ);
       Б. Найбільше йонів у наважці натрій хлориду; 

       В. Найбільше йонів у наважці кальцій карбонату. 
2. Після розчинення у воді трьох солей розчин містить 0,5 моль йонів Mg2+, 2 моль йонів Na+, 1 моль йонів  SO42-. Які солі було розчинено?

       А. Магній сульфат, натрій сульфат та натрій хлорид; 

       Б. Магній хлорид, магній сульфат та натрій сульфат; 

       В. Магній хлорид, натрій хлорид та натрій сульфат.
3. У розчині після розчинення у воді трьох сполук міститься 0,1 моль йонів Ва2+, 0,4 моль йонів К+, 0,2 моль йонів NO3- та 0,4 моль йонів ОН-. Назвіть ці три сполуки.

       А. Барій нітрат, барій гідроксид та калій нітрат; 

       Б. Барій нітрат, калій гідроксид та калій нітрат; 

       В. Барій гідроксид, калій гідроксид та калій нітрат;
       Г. Барій нітрат, барій гідроксид та калій гідроксид. 

4. Взяли 1 моль алюміній сульфату, 2 моль ферум нітрату (ІІІ), 3 моль барій хлориду, 4 моль літій гідроксиду. Де міститься найбільше сумарне число йонів?

       А. У алюміній сульфаті; 

       Б. У ферум нітраті (ІІІ);
       В. У барій хлориді; 

       Г. У літій гідроксиді. 
5. Взаємодії розчинів яких речовин відповідає скорочене іонно-молекулярне рівняння:

 Zn2+ + 2OH- = Zn(OH)2?   Врахувати, що цинк гідроксохлорид – розчинна сіль.

      А. Цинк гідроксохлориду та натрій гідроксиду; 

      Б. Цинк сульфату та аміаку;
      В. Цинк нітрату та калій гідроксиду; 

      Г. Цинк хлориду та води;
      Д.  Цинк карбонату та цинк гідроксохлориду. 

6. Реакції калій сульфіду з певною кислотою відповідає таке іонно-молекулярне рівняння: S2- + H+ =  HS-. Вкажіть кислоту та її відносну кількість для такої реакції.

     А. Соляна кислота, її надлишок;
     Б. Соляна кислота, її нестача;
     В. Оцтова кислота, її надлишок;
     Г. Оцтова кислота, її нестача.
7. Які речовини вступають у реакцію, що її можна відтворити таким іонно-молекулярним  рівнянням:  Pb2+ + SO42-  = PbSO4?

     А. Натрій плюмбіт та сірчана кислота;
     Б. Плюмбум сульфід та сірчана кислота;
     В. Плюмбум нітрат та амоній сульфат; 

     Г. Плюмбум гідроксид та сірчана кислота.
8. Які речовини вступають у реакцію, що її можна відтворити таким іонно-молекулярним рівнянням: Zn(OH)42- + 4H+ = Zn2+ + 4H2O?

     А. Цинк гідроксохлорид та соляна кислота;
     Б. Цинк гідроксид та азотна кислота;
     В. Натрій гідроксоцинкат та сірчана кислота;
     Г. Цинк гідроксоацетат та оцтова кислота.
9.  Вкажіть, які речовини та у яких відносних кількостях вступають у реакцію, що її можна відтворити таким іонно-молекулярним рівнянням:

СО32- + Н+ = НСО3-? 

     А. Кальцій карбонат та соляна кислота (надлишок);
     Б.  Натрій карбонат (надлишок) та сірчана кислота;
     В. Калій карбонат та вода;
      Г. Магній карбонат та оцтова кислота (незалежно від кількостей реагентів).
10. Якому перетворенню відповідає таке іонно-молекулярне рівняння: 
 Cr3+ + OH- = CrOH2+?

     А. Реакції хром сульфату з розчином аміаку, взятим у надлишку;
     Б. Гідролізу хром хлориду; 

     В. Взаємодії хром гідроксиду з розчином лугу;
     Г. Реакції надлишку хром нітрату з розчином калій гідроксиду. 

11. Вкажіть колір розчину амоній ацетату після додавання до нього лакмусу.

     А. Синій;
     Б. Фіолетовий;
     В. Червоний;
     Г. Малиновий;
     Д. Розчин безбарвний.
12.  Кількості яких частинок однакові у водному розчині амоній нітрату?

     А. Йонів Н+ та ОН-;
     Б.  Йонів NH4+ та NO3-;
     В. Йонів Н+  та частинок NH3 ∙ H2O;
     Г. Йонів ОН- та NO3-.
13. Кількості яких частинок однакові у водному розчині натрій ацетату?

     А. Йонів H+ та  OH-;
     Б. Йонів Na+ та CH3COO-;
     В. Йонів OH- та молекул CH3COOH;
     Г. Йонів Na+ та H+;
     Д. Молекул CH3COOH та йонів H+.
14. Якими основою та кислотою утворена сіль ХА, якщо вона гідролізується за таким іонно-молекулярним рівнянням:

А- + Н2О = НА + ОН-?

     А. Сильною основою та слабкою кислотою;
     Б. Слабкою основою та сильною кислотою;
     В. Слабкою основою та слабкою кислотою;
     Г. Сильною основою та сильною кислотою.
15. Якими основою та кислотою утворена сіль ХА, якщо вона гідролізується за таким іонно-молекулярним рівнянням:

Х+ + А- + Н2О = ХОН + НА?

     А. Сильною основою та слабкою кислотою;
     Б. Слабкою основою та сильною кислотою;
     В. Сильною основою та сильною кислотою;
     Г. Слабкою основою та слабкою кислотою.
16. Гідроліз якої солі описується іонно-молекулярним рівнянням:

Al3+ + H2O = AlOH2+ + H+?

      А. Алюміній сульфату; 

      Б. Натрій гідроксоалюмінату; 

      В. Алюміній ацетату;
      Г. Алюміній сульфіду. 
17. Гідроліз якої солі описується іонно-молекулярним рівнянням:

S2- + H2O = HS- + OH-?

      А. Алюміній гідрогенсульфіду; 

      Б. Хром сульфіду;
      В. Калій сульфіду;
      Г. Натрій гідрогенсульфіду.
18. Яка із вказаних нижче солей зазнає найбільшого гідролізу?

       А.  Na3PO4;
       Б.  Na2HPO4;
       В.  NaH2PO4;
       Г.  (NH4)3PO4;
       Д.  NH4H2PO4.
19. Який ступінь електролітичної дисоціації води, якщо в 1 л міститься 6∙1016 йонів Гідрогену?

       А. 5,6∙108;
       Б. 1,8∙10-9;
       В. 6∙1013;
       Г. 1,67∙10-14.
20. Яке сумарне число йонів міститься в 1 мл води, якщо ступінь електролітичної дисоціації останньої становить 1,8∙10-7  %?

       А. 1,2∙1014;
       Б. 6∙1013;
       В. 3,6∙10-7;
       Г. 3,6∙10-9;
       Д. 2,16∙101.
Домашня підготовка до заняття за темою: «Способи вираження концентрації розчинів і основні закони неелектролітів та електролітів».
1. Визначити, на скільки градусів зменшиться температура замерзання бензолу, якщо в 225 г його розчинено 9,27 г нафталіну, формула якого С10Н8.
2. Визначити формулу речовини, що містить 94,38 % С та 5,62 % Н, якщо розчин 4,34 г її в 100 г етилового спирту кипить за температури на 
0,29оС вище, ніж чистий спирт.
3. Обчислити масу NaNO3, необхідну для приготування 300 мл 0,2М розчину.
4. Розрахувати, скільки мілілітрів 96%-вого (за масою) розчину H2SO4 
(ρ=1,84 г/мл) потрібно для приготування 1 л 0,25н розчину.
5. Визначити, яка маса води необхідна для приготування розчину натрій хлориду, котрий містить 1,5 моль NaCl на 1000 г Н2О, якщо є 10 г NaCl.
6. На нейтралізацію 40 мл розчину лугу витрачено 25 мл 0,5н розчину H2SO4. Визначити нормальність розчину лугу, та який об’єм 0,5н розчину НCl необхідний для нейтралізації цього лугу?
Лабораторне заняття № 11
Тема: СПОСОБИ ВИРАЖЕННЯ КОНЦЕНТРАЦІЇ РОЗЧИНІВ І ОСНОВНІ ЗАКОНИ НЕЕЛЕКТРОЛІТІВ ТА ЕЛЕКТРОЛІТІВ.
Мета: засвоєння основних понять фізико-хімічної теорії розчинів, оволодіння навичками розв’язування задач з використанням законів Вант-Гоффа, І та ІІ законів Рауля та різними способами вираження концентрації розчинів. 
Основні теоретичні положення
Способи визначення концентрації розчинів

а) Молярна концентрація См (моль/л). Молярна концентрація виражається числом молей речовини в 1 л розчину:

См = 
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де       v – кількість розчиненої речовини, моль; 

V – об’єм розчину, л.
Використовують, наприклад, таку форму позначення молярної концентрації:

     Cм (HCl) = 0,1 моль/л, або 0,1М HCl.
б) Молярна концентрація еквівалента (нормальна концентрація) Сн (моль∙екв/л), (у формулах іноді позначається N). Нормальна концентрація визначається числом еквівалентів речовини в 1 л розчину:
Cн = 
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де
Е – кількість еквівалентів розчиненої речовини, моль∙екв;

V – об’єм розчину, л.

Використовують таку формулу запису нормальної концентрації:
Сн(H2SO4) = 1 моль∙екв/л,   або 1н H2SO4
в) Титр розчину Т(А), (г/мл) (простий титр) – це маса речовини А в грамах, яка міститься в 1 мл розчину:

Т = 
[image: image25.wmf]V

m

,

де
m – маса розчиненої речовини, г;

V – об’єм розчину, мл.

Знаючи нормальну концентрацію розчину речовини А, обчислюють простий титр Т(А) за формулою:
Т(А) =   
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Використовують таку форму позначення титру, наприклад, титру HCl:
T (HCl) = 0,01000 г/мл.

г) Титр за речовиною, яку визначають ТА/В, (г/мл) – це маса речовини В в грамах, що реагує з 1 мл розчину реактиву А.

Приклад форми запису титру за речовиною, яку визначають: ТHCl/NaOH. Таке позначення читають: титр хлоридної кислоти за натрій гідроксидом.

Наприклад, титр хлоридної кислоти за натрій гідроксидом дорівнює:
T HCl/NaOH = 0,01000 г/мл
Це означає: 0,01000 г NaOH титрується 1 мл розчину HCl, тобто число молей NaOH, що містяться в 0,01000 г NaOH дорівнює числу молей HCl, що містяться в 1 мл розчину HCl, або 0,01000 г NaOH реагує з 1 мл розчину HCl.

Формула переходу від простого титру Т(А) до титру за речовиною, яку визначають ТА/В, має вигляд:

ТА/В =
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де mе(А), mе(В) – еквівалентні маси речовин А і В, г/моль.
Контрольні запитання та задачі
1. Пояснити, які фізико-хімічні системи називаються розчинами. За яким принципом компоненти розчину відносяться до розчиненої речовини та розчинника?

2. Дати визначення розбавленому, концентрованому, насиченому та пересиченому розчину. В склянках знаходяться насичений, пересичений та ненасичений розчини однієї речовини. Як визначити, в якій склянці знаходиться той чи інший розчин?

3. Пояснити, чому розчинність більшості твердих речовин збільшується зі зростанням температури?

4. Дати визначення закону Вант-Гоффа.

5. Сформулювати І та ІІ закон Рауля, написати математичний вираз цих законів.

6. Охарактеризувати способи вираження концентрації розчинів.

Задачі для розв’язування

1. Розчин об’ємом 1,4 л містить 63 г глюкози С6Н12О6. Знайти осмотичний тиск розчину за 0оС.

2. Визначити молекулярну масу неелектроліту, якщо у 5 л розчину міститься 2,5 г неелектроліту. Осмотичний тиск цього розчину дорівнює 0,23∙105 Па за 20оС.

3. Визначити температуру кипіння та замерзання розчину, котрий містить 1 г нітробензолу C6H5NO2 у 10 г бензолу. Ебуліоскопічна та кріоскопічна константи бензолу відповідно дорівнюють 2,57 і 5,1 оС. Температура кипіння чистого бензолу +80,2 оС, температура замерзання +5,4 оС.

4. Обчисліть кріоскопічну константу води, якщо водний розчин етилового спирту (ω = 11,3 %) замерзає за температури –5оС.

5. Тиск насиченого пару над розчином, утвореним розчиненням 24,8 г KCl в 100 г Н2О при 100 оС, дорівнює 9,14∙104 Па. Обчисліть ізотонічний коефіцієнт, якщо тиск водяної пари за цієї ж температури дорівнює 1,033∙105 Па.

6. Розчин, котрий містить 8 г NaOH в 1000 г H2O, кипить за температури 100,184 оС. Визначте ізотонічний коефіцієнт, якщо ебуліоскопічна константа для води дорівнює 0,516 оС

7. Для розчину, котрий утворився розчиненням 18 г H3PO4 в 282 см3 води (ρ=1,031 г/см3), обчисліть: а) масову частку розчиненої речовини в % (ω), б) молярну (СМ), в) еквівалентну (Сн), г) моляльну (Сm) концентрації.

8. Визначте маси цукру та його 10%-вого розчину, що необхідні для приготування 270 г 20%-вого розчину.

9. Яка масова частка CaCl2 в розчині, який утворився, при розчиненні 21,9 г його гексагідрату в 100 г води.

10. На нейтралізацію 50 см3 розчину кислоти витратили 25 см3 0,5н розчину лугу. Визначити, чому дорівнює молярна концентрація еквівалента кислоти (Сн).
11. Змішали 10 см3 10%-вого розчину HNO3 (ρ=1,056 г/см3) і 100 см3 30%-вого розчину HNO3 (ρ=1,184 г/см3). Обчисліть масову частку розчиненої речовини утвореного розчину.

12. Розрахувати, який об’єм 50%-вого розчину КОН (ρ=1,538 г/см3) потрібно для приготування 3 л 6%-вого розчину (ρ=1,048 г/см3).
Домашня підготовка до заняття за темою: «s-елементи І та ІІ груп ПС та d-елементи І та ІІ груп ПС».
1. Напишіть рівняння реакції з водою наступних сполук натрію: NaO2, Na2O2, Na2S, NaH, Na3N.

2. Визначить, гідроксид якого із s-елементів проявляє амфотерні властивості? Складіть рівняння реакцій цього гідроксиду: а) з кислотою, б) з лугом.

3. Складіть електронні та молекулярні рівняння реакцій магнію з нітратною кислотою, враховуючи, що окисник приймає нижчу ступінь окислення.

4. Складіть рівняння реакцій, котрі потрібно провести для здійснення наступних перетворень: Ca → CaH2 → Ca(OH)2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2.

5. Срібло не взаємодіє з розбавленою сульфатною кислотою, тоді як в концентрованій воно розчиняється. Чим це можна пояснити? Складіть електронні та молекулярні рівняння відповідної взаємодії.

6. Складіть рівняння реакцій, котрі потрібно провести для здійснення наступних перетворень: Cu → Cu(NO3)2 → Cu(OH)2 → CuCl2 → [Cu(NH3)4]Cl2.

7. Складіть рівняння реакцій, котрі потрібно провести для здійснення наступних перетворень: Cd → Cd(NO3)2 → Cd(OH)2 → Na4[Cd(OH)6]→ CdSO4 

Лабораторне заняття № 12
Тема: S-ЕЛЕМЕНТИ І ТА ІІ ГРУП ПС ТА D-ЕЛЕМЕНТИ І ТА ІІ ГРУП ПС.
Мета: ознайомлення з методами здобування та властивостями сполук 
s- та d-елементів І та ІІ груп ПС.
Контрольні запитання та задачі
1. Написати електронні формули s- та d-елементів ІА, ІВ, ІІА та ІІВ  груп ПС. В чому полягає відмінність електронних будов та властивостей елементів головної та побічної підгрупи І та ІІ груп ПС?
2. Визначити, які речовини утворюються, якщо наситити розчини КОН або NаОН: а) хлором; б) сірководнем? Скласти рівняння реакцій.

3. Пояснити, в чому різниця взаємодії лужних металів з воднем і галогенів з воднем? Навести приклади. Яку ступінь окислення проявляє водень у цих сполуках?

4. Написати усі відомі способи одержання металів підгрупи Купруму та Цинку з природних сполук.

5. Назвати, які координаційні числа будуть мати Сu+ та Cu2+, а також Au+ та Au3+ у комплексних іонах.
6. Пояснити, які реакції відбуваються в атмосферних умовах у міді та срібла і в присутності яких сполук. Написати рівняння реакцій.

Лабораторна робота
Прилади: апарат Кіппа, пробірки, штатив.
Реактиви: натрій пероксид, калій йодид (0,2н), калій перманганат (0,1н), кальцій гідроксид, хлоридна кислота (2н), магній хлорид (0,5н), натрій карбонат (0,5н), купрум (ІІ) сульфат (0,2н), гранули цинку, мідна проволока, гідраргірум (ІІ) нітрат (0,2н), натрій гідроксид (0,1н), цинк (ІІ) сульфат (0,2н), аргентум нітрат (0,1н), амоній гідроксид (2н), кадмій (ІІ) (нітрат 0,5н), крохмаль (1%-й), натрій тіосульфат (0,5н), станум (ІІ)  хлорид (0,5н).
Дослід 1. Перекисні сполуки s-елементів.


а) Провести реакцію натрій пероксиду з водою. Довести присутність в одержаному розчині лугів.  


б) Довести окислювальні властивості натрій пероксиду в реакції взаємодії його з розчином КІ. Додати розчин крохмалю і підтвердити утворення йоду. Написати рівняння реакції.

в) Довести відновні властивості натрій пероксиду в реакції взаємодії його з розчином КМnО4. Яка сполука мангану утворюється у вигляді бурого осаду в нейтральному середовищі? Написати рівняння реакції.

Дослід 2. Кислі, основні солі s-елементів.

а) З кальцій гідроксиду одержати осад кальцій карбонату. А потім крізь розчин пропустити СО2 до повного розчинення осаду і утворення кальцій гідрокарбонату.

б) Використовуючи розчин нормальної солі Магнію і натрій карбонату одержати осад основного магній карбонату. На осад основного магній карбонату подіяти НСl. Написати рівняння реакцій.

Дослід 3. Положення міді та цинку у ряді напруг.

Провести витіснення Купруму з її солі більш активним цинком та витіснення міддю гідраргіруму із сполуки Hg2+. Написати рівняння реакції. 
Дослід 4. Одержання гідроксидів та вивчення їх властивостей.
а) Одержати гідроксид Cu2+  із солі Cu2+.

Розділивши осад на дві частини подіяти на нього лугом та кислотою. Де йде розчинення осаду? Які властивості проявляє гідроксид Cu2+? Написати рівняння реакцій.

б) Одержати цинк гідроксид, запобігаючи надлишку NaOH. Перевірити дію хлоридної кислоти та натрій гідроксиду на одержаний осад. Написати рівняння реакцій.

в) Подіяти на сіль Hg2+ та Ag+ натрій гідроксидом. Написати рівняння реакцій.

Дослід 5. Комплексні сполуки.

Одержати комплексні аміакати Cu2+, Zn2+, Cd2+ дією розчину амоній гідроксиду на гідроксиди металів. Написати рівняння реакцій їх одержання, а також вирази констант нестійкості цих комплексних іонів.

Дослід 6. Окиснювальні властивості сполук  Cu2+,  Hg2+.

а) Дією калій йодиду на купрум (ІІ) сульфат одержати осад. Який його склад? Яку роль виконує Cu2+ у цій реакції? Розділити вміст пробірки на дві частини, подіяти розчином крохмалю на одну, а на другу – розчином натрій тіосульфату. Яка реакція відбувається? Написати рівняння реакції.

б) До розчину гідраргірум (ІІ) нітрату поступово добавити надлишок станум хлориду. Що при цьому відбувається? Скласти рівняння окиснювально-відновної реакції.

Домашня підготовка до заняття за темою: «Елементи ІІІ групи ПС. Бор та алюміній».
1. Написати електронні формули бору та алюмінію.

2. Назвіть способи добування бору та алюмінію.

3. Складіть рівняння реакцій, необхідні для здійснення нступних перетворень:

Al → Al2(SO4)3 → Na[Al(OH)4] → Al(NO3)3
B → H3BO3 → Na2B4O7 → H3BO3
4. Складіть електронні та молекулярні рівняння реакцій: 

а) алюмінію з розчином лугу та розведеною нітратною кислотою;

б) бору з концентрованою нітратною кислотою.

5.
З’ясувати, що відбувається, якщо розчин соди кип’ятити в алюмінієвому посуді. Відповідь обґрунтуйте молекулярними та електронними рівняннями відповідних процесів.
Лабораторне заняття № 13
Тема: ЕЛЕМЕНТИ ІІІ ГРУПИ ПС. БОР ТА АЛЮМІНІЙ. Р-ЕЛЕМЕНТИ V ГРУПИ. НІТРОГЕН І ФОСФОР.
Мета: ознайомлення з методами здобування та властивостями сполук бору, алюмінію, нітрогену та фосфору.
Контрольні запитання та задачі
1. Написати електронні формули бору, алюмінію, галію, індію, талію.

2. Охарактеризувати борани, їх одержання, будову.

3. Охарактеризувати оксигенвмісні сполуки бору.

4. Охарактеризувати оксигенвмісні сполуки алюмінію. Підтвердити їхні властивості молекулярними рівняннями. 

5. Охарактеризувати оксигенвмісні сполуки галію, індію, талію та їхні  властивості.

6. Розкрити біологічну роль елементів ІІІ А групи.
7. Описати будову молекули амоніаку і пояснити її особливості: високу полярність, чітко визначену здатність до донорно-акцепторної взаємодії, високу температуру випарювання та легкий перехід в рідкий стан, добру розчинність у воді і оснóвну реакцію водного розчину.

8. Пояснити, як впливають активність відновника і концентрація HNO3 на характер продуктів їх взаємодії? Наведіть рівняння реакцій. Чим відрізняється відношення HNO3  до металів і неметалів?

9. Чим можна пояснити відмінність в хімії фосфору та нітрогену?

10. Виходячи з будови молекул PH3 і NH3 порівняйте і поясніть відмінності їх властивостей.

11. Назвіть умови перетворення білого фосфору у червоний і чорний. Чим пояснюється відмінність властивостей алотропічних модифікації фосфору?

12. Охарактеризувати ортофосфорна кислоту, будову молекули, властивості та її солі. 
Лабораторна робота
Прилади: штатив, пробірки, універсальний індикаторний папір, водяна баня, фарфоровий тигель, циліндр, колба, скляні палички, тугоплавка трубка з кулькою, йодкрохмальний папір.
Реактиви: сульфатна кислота (2н та конц.), натрій тетраборат (0,5н), хлоридна кислота (2н та конц.), нітратна кислота (2н та конц.), гранули алюмінію, натрій гідроксид (0,1н), алюміній (ІІІ) хлорид (0,5н), амоній гідроксид (2н), фенолфталеїн (1%-й), амоній ацетат (кристали), амоній хлорид (0,5н), амоній хлорид (кристали), амоній карбонат (кристали), калій нітрит (конц.), калій перманганат (0,1н), калій дихромат (0,5н), калій йодид (0,2н), крохмаль (1%-й), кальцій хлорид (0,5н), натрій ортофосфат (0,5н), натрій гідрофосфат (0,5н), натрій дигідрофосфат (0,5н), ортофосфорна кислота (2н).
Дослід 1. Одержання та властивості ортоборної кислоти.

Борну кислоту можна одержати, діючи розчином сульфатної кислоти розведенням (1:5) на гарячий розчин натрій тетраборату Na2B4O7 ∙ 10Н2О. При охолодженні розчину борна кислота викристалізовується, бо в холодній воді вона малорозчинна. З допомогою лакмусового паперу визначити реакцію середовища.

Дослід 2. Дія кислот та лугів на алюміній.

а) Перевірити дію розведених та концентрованих хлоридної, сульфатної та нітратної кислот на Алюміній. Чи завжди реакція відбувається на холоді? Нагріти пробірки і зробити висновки про швидкість реакції алюмінію з кислотами на холоді та при нагріванні. Написати рівняння відповідних реакцій. Чим відрізняється дія розведеної нітратної кислоти на алюміній від дії розведених хлоридної та сульфатної? Написати рівняння цих окиснювально-відновних реакцій.

б) Перевірити дію води на алюміній при нагріванні. Потім додати у пробірку розчин натрій карбонату або лугу. Чому тільки тепер починається виділення водню? Написати загальне рівняння розчинення алюмінію у водному розчині лугу. 

Дослід 3. Одержання алюміній гідроксиду та вивчення його властивостей.

Діючи на одну з розчинних солей Алюмінію за допомогою розведеного лугу одержати осад алюміній гідроксиду. Алюміній гідроксид – типовий амфотерний гідроксид. Довести це відповідними реакціями з лугами та кислотами. Написати рівняння реакцій та назвати одержані сполуки.
Дослід 4. Утворення амоній хлориду (Тяга!)



Обережно змочіть стінки фарфорового тиглю концентрованою хлоридною кислотою. Накрийте тигель циліндром, змоченим розчином амоніаку. Спостерігайте за утворенням в циліндрі густого білого диму амоній хлориду. Напишіть рівняння реакції.

Дослід 5. Порушення рівноваги в розчині амоніаку.


Налийте в колбу 2-3 мл розбавленого розчину амоніаку і додайте 2-3 краплини розчину фенолфталеїну. Розлийте забарвлений розчин у три пробірки. Одну з них нагрійте до кипіння, у другу додайте невелику кількість кристалічного амоній ацетату, а третю залишить для порівняння. Поясніть явище, що спостерігається? Напишіть рівняння реакцій.
Дослід 6. Реакція на іони NH4+.

а) Налийте в пробірку 1 мл розчину солі Амонію, долийте такий самий об’єм розчину натрій гідроксиду, змочіть смужку універсального індикаторного паперу водою та покладіть його на отвір пробірки, злегка нагрійте на водяній бані. Спостерігайте за зміною забарвлення індикаторного паперу. Поясніть причину цього явища.


б) Змочіть скляну паличку концентрованою хлоридною кислотою і потримайте над отвором пробірки. Поясніть причину появи білого диму. Напишіть рівняння реакції.
Дослід 7. Сублімація амоній хлориду.


У довгу суху пробірку внесіть декілька кристалів амоній хлориду, закріпіть її в затискачі штатива в трохи нахиленому положенні і нагрійте. Спостерігайте за сублімацією амоній хлориду й утворенням білого нальоту на стінках верхньої, холоднішої частини пробірки.
Дослід 8. Термічне розкладання амоній хлориду. 



Візьміть тугоплавку трубку з кулькою посередині, покладіть у кульку декілька кристалів амоній хлориду та закріпіть трубку у затискачі штатива під кутом 45º. Нагрійте трубку з амоній хлоридом і піднесіть до верхнього отвору змочений водою червоний лакмусовий папірець, а до нижнього отвору – синій лакмусовий папірець. Що при цьому спостерігається? Чим це пояснити таке явище? Напишіть рівняння реакцій.
Дослід 9. Гідроліз амонію карбонату. 



Розчиніть у 2-3 мл дистильованої води декілька кристалів амоній карбонату та дослідить утворений розчин універсальним індикаторним папером. Чому забарвлення індикаторного паперу стає синім? 
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. Напишіть рівняння реакції гідролізу амоній карбонату.

Дослід 10. Відновні властивості нітритів.


Налийте в пробірку 1 мл концентрованого розчину калій нітриту або натрій нітриту, підкисліть його розведеною сульфатною кислотою, а потім додайте по краплях розчин калій перманганату. Спостерігайте за знебарвленням розчину.  Напишіть рівняння реакції.


Виконайте таку ж реакцію, взявши замість калій перманганату розчин калій дихромату та злегка нагрійте. Спостерігайте за зміною жовтогарячого забарвлення розчину на зелене. Напишіть рівняння реакції.

Дослід 11. Окислювальні властивості нітритів.


До 1 мл розчину калій нітриту або натрій нітриту, підкисленого розведеною сульфатною кислотою, додайте по краплях розчин калій йодиду. Спостерігайте виділення вільного йоду. Напишіть рівняння реакції. До утвореного розчину додайте декілька крапель розчину крохмалю. Поясніть утворення синього забарвлення розчину.
Дослід 12. Окиснення хлоридної кислоти нітратною кислотою (Тяга!).



Налийте в пробірку 1 мл концентрованої хлоридної кислоти, додайте декілька крапель концентрованої нітратної кислоти і злегка нагрійте суміш. Піднесіть до отвору пробірки змочений водою йодкрохмальний папірець. Поясніть явище, що при цьому спостерігається.

Дослід 13. Розчинність кальцієвих солей ортофосфорної кислоти.



Налийте в три пробірки по 1 мл розчину кальцій хлориду і долийте такі самі об‘єми розчинів: у першу – натрій ортофосфату, у другу – натрій гідрофосфату, у третю – натрій дигідрофосфату. Спостерігайте та поясніть утворення осадів у перших двох пробірках. Додайте в першу і другу пробірки невеликий об‘єм розчину ортофосфорної кислоти і спостерігайте за розчиненням осадів. В якій пробірці осад розчиняється швидше і чому?  Напишіть рівняння реакцій.

Домашня підготовка до заняття за темою: «d-елементи VІ та VІІ групи ПС. Метали підгрупи хрому та мангану».

1. Написати електронні формули атомів Хрому, Молібдену, Вольфраму. В чому полягає різниця електронних структур і властивостей елементів головної і побічної підгруп VI групи ПС? Яку ступінь окиснення проявляють ці метали в сполуках?

2. Хром утворює сполуки, в яких він проявляє ступені окиснення +2, +3, +6. Складіть формули його оксидів та гідроксидів, що відповідають цим ступеням окиснення. Напишіть рівняння реакцій, котрі підтверджують амфотерність Cr(OH)3.

3. Пояснити, які властивості проявляють сполуки Хрому (ІІІ) та Хрому (VI) в окиснювально-відновних реакціях. В яких середовищах протікають ці процеси? Показати на прикладах.

4. Скласти електронні формули Мангану, Технецію та Ренію. В чому полягає різниця електронних структур та властивостей головної і побічної підгруп VIІ групи ПС?

5. Пояснити, як змінюється хімічна природа оксидів та гідроксидів Мангану, утворених Mn (II), Mn (IV), Mn (VI), Mn (VII)?

6. Назвати, які сполуки мангану в хімічних реакціях виступають: а) тільки відновниками, б) тільки окисниками, в) виявляють окисно-відновну подвійність? Відповідь підтвердити рівняннями реакцій.

Лабораторне заняття № 14
Тема: D-ЕЛЕМЕНТИ VІ ТА VІІ ГРУПИ ПС. МЕТАЛИ ПІДГРУПИ ХРОМУ ТА МАНГАНУ.
Мета: вивчення властивостей металів підгрупи хрому і мангану та їх сполук в різних ступенях окиснення. 

Лабораторна робота
Прилади: штатив, пробірки, водяна баня.
Реактиви: хром хлорид (0,2н), натрій гідроксид (2н), хлоридна кислота (2н), калій хромат (0,5н), сульфатна кислота (2н), калій дихромат (0,5н), натрій нітрит (0,5н), натрій сульфіт (0,5н та кристали), калій йодид (0,2н), крохмаль (1%-й), барій хлорид (0,5н), плюмбум нітрат (0,5н), аргентум нітрат (0,1н), натрій карбонат (0,5н), амоній сульфід (0,5н), манган (ІІ) сульфат (0,2н), гідроген пероксид (3%-й), манган (ІV) оксид (кристали), калій перманганат (0,1н), дистильована вода.
Дослід 1. Добування та властивості хром (ІІІ) гідроксиду.


В пробірку з розчином солі Хрому (ІІІ) додати по краплях розчин їдкого натру до утворення осаду хром (ІІІ) гідроксиду. Осад розділити на дві частини. В одну з них додати розведену кислоту‚ а в другу – надлишок розчину лугу. Які властивості проявляє хром (ІІІ) гідроксид? В який колір забарвлені сполуки тривалентного Хрому?

Дослід 2. Перехід хромату в дихромат і зворотній процес.

До 3-4 крапель розчину калій хромату додати краплями 2н розчин сульфатної кислоти до зміни забарвлення. В другу пробірку до 3-4 крапель калій дихромату додати краплями розчин лугу до зміни забарвлення. Відзначити забарвлення взятого і добутого розчинів‚ показати‚ якими іонами ці кольори зумовлені. Написати рівняння реакцій в молекулярній та іонній формах. В якому середовищі стійкі хромати‚ а в якому – дихромати?

Дослід 3. Окиснювальні властивості сполук шестивалентного хрому.

В три пробірки внести по 4-5 крапель калій дихромату і по 4-5 крапель розчину сульфатної кислоти (для створення середовища). В першу пробірку додати 4-5 крапель натрій нітриту‚ в другу – 4-5 крапель розчину натрій сульфіту. Суміші нагріти. Спостерігати в обох пробірках перехід оранжевого забарвлення в зелене. До третьої пробірки додати 2-3 краплі розчину калій йодиду. Спостерігати зміну забарвлення. До пробірки з 2-3 краплями крохмалю внести одну краплю добутого розчину з третьої пробірки. Що спостерігається? Написати рівняння окиснювально-відновних реакцій. В якому середовищі сполуки шестивалентного хрому виявляють окиснювальні властивості? 

Дослід 4. Добування малорозчинних хроматів.
До трьох пробірок з розчином калій хромату (2-3 краплі) додати по 2-3 краплі розчинів: до першої – барій хлориду‚ до другої – плюмбум нітрату‚ до третьої – арґентум нітрату. Відзначити кольори осадів. Написати рівняння реакцій в молекулярній та іонній формах. Де можна використати ці сполуки?

Дослід 5. Гідроліз солей Хрому (ІІІ).

На розчини солей Хрому (ІІІ) подіяти окремо в пробірках розчином натрій карбонату і амоній сульфіду. Довести‚ що в осад в обох випадках випадає хром (ІІІ) гідроксид, а не солі карбонатної та сірководневої кислот. Пояснити наслідки досліду.

 Дослід 6. Добування та властивості манган (ІІ) гідроксиду.

Виходячи з розчину солі Мангану (ІІ)‚ добути манган (ІІ) гідроксид‚ вивчити його властивості: відношення до кисню повітря‚ до кислот та лугів. До невеликої кількості осадженого манган (ІІ) гідроксиду додати бромної води або гідроген пероксид. Що при цьому утворюється?
Дослід 7. Окиснювальні властивості мангану (IV) оксиду.

Подіяти на манган (ІV) оксид концентрованою хлоридною кислотою. Які зовнішні зміни мають місце? Написати рівняння окиснювально-відновної реакції.

Дослід 8. Вплив середовища на окиснювальні властивості сполук мангану (VII).

Подіяти на калій перманганат в кислому‚ нейтральному та лужному середовищах кристалічним натрій сульфітом. Відзначити кольори розчинів.

Подібні досліди провести з калій йодидом в ролі відновника. Скласти рівняння окиснювально-відновних реакцій.
Домашня підготовка до заняття за темою: «Ферум, Кобальт, Нікол».
1. Написати електронні формули атомів Феруму‚ Кобальту та Ніколу. Яку ступінь окиснення проявляють ці метали в сполуках?

2. Складіть рівняння реакцій‚ які необхідно провести для здійснення наступних перетворень:

Fe → FeSO4 → Fe(OH)2 → Fe(OH)3 → FeCl3
3. Назвати, яку ступінь окислення проявляє залізо в сполуках. Як можна відкрити іони Fe2+ і  Fe3+ в розчині? Складіть молекулярні та іонні рівняння реакцій.

4. Визначити, чи можуть існувати разом в розчині: 

а)   FeCl3  і SnCl2;

б)   FeSO4  і  NaOH;

в)   FeCl3 і K3[Fe(CN)6]?

Для речовин‚ котрі взаємодіють між собою, складіть рівняння реакцій.

5. Складіть молекулярні та іонно-молекулярні рівняння реакцій‚ які необхідно провести для здійснення наступних перетворень:

Ni → Ni(NO3)2 → Ni(OH)2 → Ni(OH)3 → NіCl2
Fe → FeCl2 → Fe(CN)2 → K4[Fe(CN)6] → K3[Fe(CN)6]

Лабораторне заняття № 15

Тема: ФЕРУМ, КОБАЛЬТ, НІКОЛ.

Мета: вивчення властивостей металів тріади Феруму та їх сполук в різних ступенях окиснення.
Контрольні запитання та задачі
1. Написати рівняння хімічних перетворень, що відбуваються під час окиснення Феруму повітрям під дією води.
2. Охарактеризувати, як одержують чистий Кобальт і Нікол з природних сполук.
3. Скласти рівняння взаємодії Кобальту з нітратною кислотою

4. Який із іонів Fe2+, Со2+, Ni2+ є найбільш сильним відновником? Написати рівняння реакцій, які підтверджують цю різницю.

5. Пояснити, як діє концентрована нітратна кислота на залізо.
6. Визначити, чи можуть існувати разом в розчині:

а) Fe(OH)2 та Н2О2;                                             б) Со(OH)2 та Н2О2;     

в) Ni(OH)2 та Н2О2;                                             г) FeCl3 та Н2S?
Лабораторна робота
Прилади: штатив, пробірки, водяна баня,
Реактиви: натрій гідроксид (0,1н), хлоридна кислота (2н), залізні ошурки, ферум (ІІ) сульфат  (0,2н), кобальт (ІІ) нітрат (0,2н), нікол (ІІІ) нітрат (0,2н), бромна вода, ферум (ІІІ) хлорид (0,2н), калій йодид (0,2н), крохмаль (1%-й), калій (ІІ) гексаціаноферат (0,5н), калій (ІІІ) гексаціаноферат (0,1н), амоній роданід (0,5н).
Дослід 1. Дія на залізо кислот та лугів.


За допомогою виданих реактивів визначити дію на залізо розчинів кислот та лугів. Довести за допомогою хімічних реакцій, який ступінь окиснення набуває при цьому Ферум. Яке середовище найбільш сприяє корозії заліза? Який вплив на корозію заліза мають аніони Хлору? Написати рівняння відповідних реакцій.

Дослід 2. Властивості ферум (ІІ), кобальт (ІІ) та нікол (ІІ) гідроксидів.

Із розчинів солей одержати гідроксиди цих металів. Як перетворити синій осад основної солі Кобальту, що утворилась, на його гідроксид? Чому треба готувати свіжий розчин солі Феруму (ІІ) безпосередньо перед додаванням розчину лугу? Написати рівняння реакцій, що відбуваються. Одержані гідроксиди використати у наступних дослідах.

Дослід 3. Окиснення ферум (ІІ), кобальт (ІІ) та нікол (ІІ) гідроксидів.

Гідроксиди, одержані в попередньому досліді, злегка підігріти та піддати дії бромної (йодної) води (Обережно! Краплями! Під тягою!).
Відзначити явища, що відбуваються. Яка хімічна сполука Ніколу утворюється при нагріванні його гідроксиду з бромною водою? Написати рівняння відповідних реакцій, зробити висновок щодо стійкості гідроксидів.
Дослід 4. Окиснювач – іон ферум (ІІІ).
Довести, що іон Ферум (ІІІ) в реакції взаємодії ферум (ІІІ) хлориду з калій йодидом – окисник. Додавши розчин крохмалю, переконатися, що відбулося відновлення заліза. Скласти рівняння окисно-відновної реакції, назвати окисник та відновник.

Дослід 5. Якісні реакції катіонів Ферум (ІІ), (ІІІ), Кобальт (ІІ) та Нікол (ІІ).

а) Солі Ферум (ІІ) з червоною кров’яною сіллю утворюють турнбуленову синь – Fe3[Fe(CN)6]2 речовину інтенсивно синього кольору. Написати рівняння реакції в молекулярному та іонно-молекулярному вигляді.

б) Солі Ферум (ІІІ) при взаємодії з розчином жовтої кров’яної солі K4[Fe(CN)6] утворюють характерний осад берлінської лазурі. Написати рівняння реакції в молекулярному та іонно-молекулярному вигляді.

в) Солі Ферум (ІІІ) при взаємодії з розчином амоній або калій роданіду утворюють комплексні солі, що забарвлюють розчин у криваво-червоний колір. Написати рівняння реакцій.

г) До насиченого розчину солі Кобальту (ІІ) додати насичений розчин амоній роданіду до одержання комплексної солі (NH4)2[Co(CNS)4]. Якого кольору ці іони? Написати рівняння дисоціації комплексної солі, рівняння дисоціації комплексного аніону та вираз константи нестійкості комплексного іону.
Глосарій

Активність іонів – ефективна умовна концентрація, згідно з якою іони діють у хімічних реакціях. 

Атом – електронейтральна частинка, що складається з додатньозарядженого атомного ядра та від’ємно заряджених електронів.

Валентність – здатність атома утворювати певну кількість хімічних зв'язків, тобто віддавати або приєднувати певне число електронів.
Відновлення – приєднання електронів, що супроводжується зниженням ступеня окиснення елементів.

Відновник – речовина, до складу якої входять атоми, що під час хімічної реакції віддають електрони, тобто є донорами електронів.

Відносна атомна маса (Аr) – величина, що дорівнює відношенню середньої маси атома природного ізотонічного складу елемента до 1/12 маси атома Карбону 12С.

Відносна молекулярна маса (Мr) – величина, що дорівнює відношенню середньої маси молекули природного ізотонічного складу речовини до 1/12 маси атома Карбону 12С.

Внутрішньомолекулярні ОВР – реакції, в яких атоми, що відновлюються та окислюються знаходяться в одній і тій ж самій молекулі. 

Внутрішня сфера комплексної сполуки – центральний атом та ліганди комплексного іону.

Водневий зв'язок – хімічний зв'язок, що реалізується за донорно-акцепторним механізмом між двома ковалентно зв'язаними атомами з великим значенням електронегативності (О, N, F) за посередництвом атома гідрогену.

Водневий показник (рН) – величина, що показує міру активності іонів водню (Н+) в розчині, тобто ступінь кислотності або лужності цього розчину.
Гібридизація – зміна форми та енергії орбіталей атома при утворенні ковалентного зв’язку для досягнення більш ефективного перекривання орбіталей.

Гідроліз – реакція обмінного розкладу між речовиною й водою з утворенням слабких кислот та слабких основ.
Диполь – сукупність двох точкових електричних зарядів, рівних за величиною та протилежних за знаком, які знаходяться на деякій відстані один від одного.
Ебуліоскопічна константа – молярне підвищення температури кипіння, що визначається за стандартною розчиненою речовиною з точно відомою молекулярною масою.
Еквівалент – це умовна чи реальна частка, яка може вивільняти, приєднувати або будь-яким іншим способом бути еквівалентна катіону гідрогену, який бере участь в іонно-обмінних реакціях, або електрону в окиснювально-відновних реакціях.
Еквівалентна маса – маса одного еквівалента даної речовини.
Електроліти – хімічні речовини або їх системи, в яких проходження електричного струму зумовлене переміщенням іонів.
Електролітична дисоціація – розпад молекул електролітів на іони при розчиненні їх у полярному розчиннику.
Електронегативність – хімічна властивість атома, кількісна характеристика здатності атома в молекулі притягати до себе спільні електронні пари.

Електронні аналоги – елементи, що мають подібну електронну будову.
Енергія активації – та надлишкова кількість енергії (у порівнянні з середньою величиною), яку повинні мати молекули у момент зіткнення, щоб прореагувати.
Зовнішня сфера комплексної сполуки – молекули або іони, які оточують комплексний іон.
Ізотонічний коефіцієнт (коефіцієнт Вант-Гоффа) – величина, що показує, у скільки разів збільшується кількість часток при дисоціації порівняно з недисоційованою речовиною.

Іонний добуток води – стала величина добутку концентрацій іонів водню та гідроксид-іонів при незмінній температурі.
Іонний зв’язок – хімічний зв'язок, при якому електрони переходять із одного атома до іншого, й основний вклад в притягання вноситься електростатичною взаємодією.

Кислоти – складні речовини, що складаються з одного чи декількох атомів Гідрогену та кислотного залишку.
Ковалентний зв’язок — хімічний зв’язок, який здійснюється між атомами за рахунок електронних пар, що однаковою мірою належать обом атомам.

Концентрація – фізична величина, що показує яка кількість речовини або яка маса речовини міститься в одиниці об'єму розчину.
Концентрований розчин – розчин,  у якому кількості розчиненої речовини і розчин​ника виражені співставними  величинами.

Константа електролітичної дисоціації – фізична величина, що дорівнює відношенню добутку концентрацій іонів, на які дисоціював електроліт, до концентрації недисоційованих молекул електроліту.
Координаційне число – число лігандів, що оточують центральний атом.

Комплексні сполуки – хімічні сполуки, кристалічні решітки яких складаються з комплексних груп, утворених внаслідок взаємодії іонів або молекул, здатних існувати самостійно.

Комплексоутворювач – центральний атом чи іон (звичайно додатньо заряджений), до якого приєднуються нейтральні молекули або аніони.

Константа хімічної рівноваги – величина, яка показує в скільки разів швидкість прямої реакції більша за швидкість зворотної.
Кріоскопічна константа – фізична величина, яка чисельно дорівнює зниженню температури кристалізації одномоляльного розчину.
Ліганди (аденди) – молекули або іони, які координуються навколо комплексоутворювача.
Металічний зв'язок – тип хімічного зв'язку, при якому валентні електрони атомів делокалізуються і притягуються до всіх ядер іонів кристалічної гратки.

Міжмолекулярні ОВР – реакції, в яких атоми, що відновлюються та окиснюються знаходяться в різних молекулах. 

Молекула – найменша частинка даної речовини, що має її хімічні властивості.

Моль – кількість речовини, що містить стільки структурних одиниць (молекул, атомів, іонів, електронів чи інших), скільки атомів міститься в 0,012 кг ізотопу Карбону 12С.

Молярна маса – величина, що дорівнює відношенню маси речовини до кількості речовини (г/моль).

Насичений розчин – розчин, який перебуває у динамічній рівновазі з надлишком розчиненої речовини.
Ненасичений розчин – розчин, у якому вміст розчиненої речовини менший, ніж у насиченому за даної температури.

Необоротні хімічні реакції – хімічні реакції, які відбуваються лише в прямому напрямку до повного витрачання вихідних реагентів.

Оборотні хімічні реакції – реакції, які одночасно відбуваються в прямому і в зворотному напрямках.

Окиснення – хімічний процес, під час якого елемент (або сполука) втрачає електрони, при цьому ступінь окиснення її елементів підвищується.
Окисник – атом, молекула чи іон, які в ході хімічної реакції здатні отримувати електрони від відновника.
Окисно-відновні реакції (ОВР) – хімічні реакції, що відбуваються зі зміною ступеня окиснення атомів, які входять до складу реагентів, і реалізуються перерозподілом електронів між атомом-окисником та атомом-відновником.
Оксиди – складні речовини, утворені двома елементами, одним з яких є Оксиген.
Основи – складні сполуки, що складаються з катіона, та гідроксид-іона.
Пасивація – утворення на поверхні деяких металів (напр., алюмінію) плівки окису, яка щільно прилягає до металу, захищаючи його від подальшого окислення.
Пересичений розчин – розчин, що містить розчиненої речовини більше, ніж насичений за даної температури.

Полярність зв’язку – характеристика хімічного зв’язку, що показує перерозподіл електронної щільності в просторі поблизу ядер в порівнянні з вихідним розподілом цієї щільності в нейтральних атомах, утворюючих даний зв’язок.

Проста речовина – речовина, утворена з атомів одного елемента.

Реакції диспропорціонування (самоокиснення-самовідновлення) – реакції, в яких атоми одного елементу перетворюються на речовину (речовини) зі змінною ступенів окиснення. 

Розведений розчин – розчин, у якому вміст розчиненої речовини значно менший, ніж вміст розчинника. 

Розчини – однорідні суміші з двох (або кількох) речовин, в яких молекули (або іони) одної речовини рівномірно розподілені між молекулами другої речовини.
Сильні електроліти – речовини, що повністю розпадаються на іони при розчиненні у воді. 

Складна речовина – речовина, утворена з атомів різних елементів.

Слабкі електроліти – речовини, які лише частково дисоціюють на іони при розчиненні у воді. 

Солі – речовини, до складу молекул яких входять кислотні залишки (аніони), поєднані з катіонами різного походження (атоми металів, металоподібні групи, як NH4+, та ін.).
Ступінь гідролізу (α) – ставлення частини солі, яка піддається гідролізу, до загальної концентрації її іонів у розчині.
Ступінь дисоціації – відношення числа молекул, що розпалися на іони, до загального числа молекул розчиненої речовини.
Ступінь окиснення – умовний електростатичний заряд, який приписують атому в молекулі, припускаючи, що електронні пари, які здійснюють зв'язок, повністю зміщені в бік більш електронегативних атомів.
Температурний коефіцієнт хімічної реакції – величина, що показує, у скільки разів зросте швидкість реакції у разі підвищення температури на 10 градусів.

Хімічний елемент – тип (вид, сорт) атомів з однаковим зарядом атомних ядер (тобто однаковою кількістю протонів в ядрі атому) і певною сукупністю властивостей.

Хімічний зв’язок – взаємодія атомів, що призводить до утворення ядерно-електронних  систем, що вміщують два або більше атомних ядер.
Число Авогадро – кількість структурних одиниць (атомів, молекул або інших) в одному молі.
Швидкість хімічної реакції – зміна кількості одного з реагуючих речовин (або продукту реакції) за одиницю часу в одиниці реакційного простору.
ДОДАТКИ
Таблиця 1

Константи йонізації найважливіших кислот і основ

	Назва
	Формула
	Константи іонізації, К

	КИСЛОТИ

	Тригідроґен тетраоксоарсенат Арсенатна (V)
	H3AsO4
	K1 5,6∙10–3 K2 1,7∙10–7 K3 2,95∙10–12 

	Тригідроґен

триоксоарсенат Арсенатна (III)
	H3AsO3
	K 5,9∙10–10   

	Тригідроґен триоксоборат

Боратна (Ш)
	H3ВO3
	K1 7,1∙10–10 K2 1,8∙10–13 K3 1,6∙10–14 

	Тетраборатна
	H2В4O7
	K1 1,8∙10–4 K2 2,0∙10–8 

	Моногідроґен триоксобромат

Броматна (V)
	HВrO3
	K 2,0∙10–1   

	Моногідроґен оксобромат

Броматна (І)
	HВrO
	K 2,2∙10–9   

	Карбонатна

Дигідроґен триоксокарбонат
	H2СO3   
СО2 ∙ aq + Н2О
	K1 4,5∙10–7   
K2 4,8∙10–11 

	Ціанідна
	HCN
	K 5,0∙10–10 

	Аскорбінова
	Н2С6Н6О6
	K1 9,1∙10–5 K2 4,6∙10–12 

	Моногідроґен ціанат
	HOCN
	K 2,7∙10–4 

	Тартратна (винна)
	Н2С4Н4О6
	K1 9,1∙10–4 K2  4,3∙10–6 

	Цитратна 
(лимонна)
	Н4С6Н5О7
	K1 7,4∙10–4 K2 2,2∙10–5 K3  4,0∙10–7 K4 1,0∙10–16 

	Молочна
	НС3Н5О3
	K 1,5∙10–4 

	Форміатна
	НСООН
	K 1,8∙10–4 

	8-оксихінолін
	C9H7ON (HOxin)
	K 1,3∙10–10 

	Ацетатна
	СН3СООН
	K 1,74∙10–5 

	Саліцилова
	С6Н4(ОН)СООН
	K1 1,1∙10–3 K2 2,6∙10–14 

	Сульфанілова
	H2NC6H4SO3H
	K 6,3∙10–4 

	Сульфосаліцилова
	C6H3(OH)COOHSO3H
	K1 3,1∙10–2 K2 2,0∙10–12 

	Трихлорацетатна
	CCl3COOH
	K 2,0∙10–1 

	Фенол
	C6H5OH
	K 1,0∙10–10 

	Хлорацетатна
	CH2ClCOOH
	K 1,4∙10–3 

	Оксалатна (щавлева)
	H2C2O4
	K1 5,6∙10–2 K2 5,4∙10–5 

	Етилендіамін 

тетраацетатна
	H4Y (EDTA)
	K1 1,0∙10–2 K2 2,1∙10–3 K3 6,9∙10–7 K4 5,5∙10–11 

	Яблучна
	H2C4H4O5
	K1  5,6∙10–2 K2 5,4∙10–5 

	Янтарна
	H2C4H4O4
	K1 1,6∙10–5 K2 2,3∙10–6 

	Моногідроген оксохлорат 

Хлоратна (I)
	HClO
	K 2,95∙10–3 

	Моногідроген діоксохлорат Хлоратна (III)
	HClO2
	K 1,1∙10–2 

	Дигідроген тетраоксохромат (Хроматна (VI))
	H2CrO4
	K1 1,6∙10–1 
K2 3,2∙10–7 

	Дихроматна (VI)
	H2Cr2O7
	K2 2,3∙10–2 

	Флуоридна
	HF
	K 6,21∙10–4 

	Тетрагідроген гексаціаноферат
	H4[Fe(CN)6]
	K3 5,6∙10–3 
K4 6,0∙10–5 

	Дигідроген пероксид
	H2O2
	K2 2,0∙10–12 

	Пентагідроген гексаоксоіодат
	H5IO6
	K1 2,45∙10–2 K2 4,3∙10–9 K3 1,0∙10–15 

	Моногідроген триоксоіодат 

Іодатна (V)
	HIO3
	K 1,7∙10–1 

	Моногідроген оксоіодат Іодатна (I)
	HIO
	K 2,3∙10–11 

	Дигідроген тетраоксоманганат Манганатна (VI)
	H2MnO4
	K1 1,1∙10–1 
K2 7,12∙10–11 

	Дигідроген тетраоксомолібдат Молібдатна (VI)
	H2MoO4
	K1 2,9∙10–3 
K2 1,4∙10–4 

	Азидна
	HN3
	K 2,0∙10–5 

	Нітритна Нітратна (III)
	HNO2
	K 5,1∙10–4 

	Дигідроген діоксодинітрат
	H2N2O2
	K1 6,2∙10–8 K2 2,94∙10–12 

	Дигідроген гідроген триоксофосфат
	H2PHO3
	K1 3,19∙10–2 
K2 1,6∙10–7 

	Гідроген тетраоксофосфат (V) Фосфатна (V)
	H3PO4
	K1 7,10∙10–3 K2 6,2∙10–8 K3 5,0∙10–13 

	Гідроген гептаоксодифосфат (V) Дифосфатна (V)
	H4P2O7
	K1 1,2∙10–1 K2 7,9∙10–3 K3 2,0∙10–7 K4 4,8∙10–10 

	Гідроген дигідроген діоксофосфат
	HPH2O2
	K 5,9∙10–2 

	Тетрагідроген гексаоксодифосфат
	H4P2O6
	K1 6,3∙10–3 K2 1,6∙10–3 K3 5,4∙10–8 K4 9,3∙10–11 

	Дигідроген сульфід Сульфідна
	H2S
	K1 1,0∙10–7 
K2 2,5∙10–13 

	Дигідроген триоксосульфат Сульфатна (IV) (сульфітна)
	H2SO3
	K1 1,4∙10–2 
K2 6,2∙10–8 

	Дигідроген тетраоксосульфат Сульфатна (VI)
	H2SO4
	K2 1,15∙10–2 

	Дигідроген триоксотіосульфат
	H2S2O3
	K1 2,5∙10–1 
K2 1,9∙10–2 

	Моногідроген гексагідроксостибат
	H[Sb(OH)6]
	K 4,0∙10–5 

	Дигідроген триоксоселенат Селенатна (IV)
	H2SeO3
	K1 1,8∙10–3 
K2 3,2∙10–9 

	Дигідроген тетраоксоселенат Селенатна (VI)
	H2SeO4
	K2 1,2∙10–2 

	Гідроген тетраоксосилікат (IV) Силікатна
	H4SiO4
	K1 1,3∙10–10 K2 1,6∙10–12 K3 2,0∙10–14 

	Телуридна
	H2Te
	K1 2,3∙10–3 K2 6,9∙10–13 

	Дигідроген триоксотелурат Телуратна (IV)
	H2TeO3
	K1 2,7∙10–3 
K2 1,8∙10–8 

	Гексагідроген гексаоксотелурат
	H6TeO6
	K1 2,45∙10–8 K2 1,1∙10–11 K3 1,0∙10–15 

	Дигідроген тетраоксовольфрамат Волфраматна (VI)
	H2WO4
	K1 6,3∙10–3 
K2 2,0∙10–4 

	ОСНОВИ

	Амоній гідроксид
	NH3 ∙ H2O
	K 1,76∙10–5 

	Арґентум (I) гідроксид
	AgOH
	K 5,0∙10–3 

	Барій дигідроксид
	Ba(OH)2
	K2 2,3∙10–1 

	Анілін
	C6H5NH2 + H2O
	K 4,3∙10–10 

	Гідразин
	N2H4 + H2O
	K 9,3∙10–7 

	Гідроксиламін
	NH2OH + H2O
	K 8,9∙10–9 

	Дифеніламін
	(C6H5)2NH + H2O
	K 6,2∙10–14 

	Кальцій дигідроксид
	Ca(OH)2
	K2 4,0∙10–2 

	Літій гідроксид
	LiOH
	K 6,8∙10–1 

	Плюмбум дигідроксид
	Pb(OH)2
	K1 9,55∙10–4 K2 3,0∙10–8 

	8-оксихінолін
	C9H7ON + H2O
	K 1,1∙10–9


Таблиця 2
Іонний добуток води за температури від 0 до 100 оС
	t, 0С
	Кw
	√Кw
	t, 0С
	Кw
	√Кw

	0
	0,11 ∙ 10–14
	0,33 ∙ 10–7
	30
	1,48 ∙ 10–14
	1,20 ∙ 10–7

	5
	0,17 ∙ 10–14
	0,42 ∙ 10–7
	31
	1,58 ∙ 10–14
	1,26 ∙ 10–7

	10
	0,30 ∙ 10–14
	0,54 ∙ 10–7
	32
	1,70 ∙ 10–14
	1,29 ∙ 10–7

	15
	0,46 ∙ 10–14
	0,68 ∙ 10–7
	33
	1,82 ∙ 10–14
	1,35 ∙ 10–7

	16
	0,50 ∙ 10–14
	0,71 ∙ 10–7
	34
	1,95 ∙ 10–14
	1,38 ∙ 10–7

	17
	0,55 ∙ 10–14
	0,74 ∙ 10–7
	35
	2,09 ∙ 10–14
	1,45 ∙ 10–7

	18
	0,60 ∙ 10–14
	0,77 ∙ 10–7
	36
	2,24 ∙ 10–14
	1,48 ∙ 10–7

	19
	0,65 ∙ 10–14
	0,80 ∙ 10–7
	37
	2,40 ∙ 10–14
	1,55 ∙ 10–7

	20
	0,69 ∙ 10–14
	0,83 ∙ 10–7
	38
	2,57 ∙ 10–14
	1,58 ∙ 10–7

	21
	0,76 ∙ 10–14
	0,87 ∙ 10–7
	39
	2,75 ∙ 10–14
	1,66 ∙ 10–7

	22
	0,81 ∙ 10–14
	0,90 ∙ 10–7
	40
	2,95 ∙ 10–14
	1,70 ∙ 10–7

	23
	0,87 ∙ 10–14
	0,93 ∙ 10–7
	50
	5,50 ∙ 10–14
	2,34 ∙ 10–7

	24
	0,93 ∙ 10–14
	0,96 ∙ 10–7
	60
	9,55 ∙ 10–14
	3,09 ∙ 10–7

	25
	1,00 ∙ 10–14
	1,00 ∙ 10–7
	70
	15,8 ∙ 10–14
	3,98 ∙ 10–7

	26
	1,10 ∙ 10–14
	1,05 ∙ 10–7
	80
	25,1 ∙ 10–14
	5,01 ∙ 10–7

	27
	1,17 ∙ 10–14
	1,07 ∙ 10–7
	90
	38,0 ∙ 10–14
	6,17 ∙ 10–7

	28
	1,29 ∙ 10–14
	1,12 ∙ 10–7
	100
	55,0 ∙ 10–14
	7,41 ∙ 10–7

	29
	1,38 ∙ 10–14
	1,17 ∙ 10–7
	
	
	


Таблиця 3
Значення констант нестійкості комплексних іонів за 20-25 оС

	Комплексоутво-рювачі
	Іонізація комплексів
	Константа нестійкості, Кн

	Ag+
	[Ag(NH3)2]+ ↔Ag+ + 2NH3
	5,75 ∙ 10–8

	
	[AgCl2]– ↔ Ag+ + 2Cl–
	9,12 ∙ 10–6

	
	[AgI2]– ↔ Ag+ + 2I–
	5,50 ∙ 10–12

	
	[Ag(S2O3)2]3– ↔ Ag+ + 2S2O33–
	3,47 ∙ 10–14

	
	  [Ag(S2O3)2]– ↔ Ag+ + S2O32–
	1,00 ∙ 10–13

	
	[Ag(CN)2]– ↔ Ag+ + 2CN–
	1,41 ∙ 10–20

	
	[Ag(SCN)2]– ↔ Ag+ + 2SCN–
	5,88 ∙ 10–9

	
	[Ag(NO2)2]–↔ Ag+ + 2NO2–
	1,80 ∙ 10–3

	Al3+
	[Al(OH)4]- ↔Al3+ + 4OH–
	1,00 ∙ 10–33

	
	[AlF6]3– ↔ Al3+ + 6F–
	2,14 ∙ 10–21

	
	[Al(SO4)2]– ↔ Al3+ + 2SO42–
	1,26 ∙ 10–6

	
	[Al(C2O4)3]3– ↔ Al3++ 3C2O42–
	5,00 ∙ 10–17

	
	[AlЕДТА]– ↔ Al3+ + ЕДТА4–
	7,41 ∙ 10–1

	Cd2+
	[Cd(NH3)4]2+ ↔Cd2+ + 4NH3
	2,75 ∙ 10–7

	
	[Cd(CN)4]2– ↔ Cd2+ + 4CN–
	1,76 ∙ 10–18

	
	[CdI4]2– ↔ Cd2+ + 4I–
	7,94 ∙ 10–7

	
	[Cd(S2O3)2]2– ↔ Cd2+ + 2S2O32–
	3,31 ∙ 10–7

	Co2+
Co3+
	[Co(NH3)6]2+ ↔Co2+ + 6NH3
	7,80 ∙ 10–6

	
	[Co(NH3)6]3+ ↔Co3+ + 6NH3
	6,16 ∙ 10–36

	
	[Co(CN)6]4– ↔ Co2+ + 6CN–
	8,13 ∙ 10–20

	
	[Co(CN)6]3– ↔ Co3+ + 6CN–
	1,00 ∙ 10–64

	
	[CoЕДТА]2– ↔ Co2+ + ЕДТА4–
	1,00 ∙ 10–17

	
	[CoЕДТА]– ↔ Co3+ + ЕДТА4–
	1,00 ∙ 10–36

	Cu+
	[Cu(NH3)2]+ ↔Cu+ + 2NH3
	1,36 ∙ 10–11

	
	[Cu(CN)4]3– ↔ Cu+ + 4CN–
	5,00 ∙ 10–31

	Cu2+
	[Cu(NH3)4]2+ ↔Cu2+ + 4NH3
	9,33 ∙ 10–13

	
	[Cu(C2O4)2]2– ↔ Cu2++ 2C2O42–
	5,00 ∙ 10–11

	
	[CuCl4]2– ↔ Cu2+ + 4Cl–
	2,40 ∙ 10–6

	
	[CuЕДТА]2– ↔ Cu2+ + ЕДТА4–
	1,58 ∙ 10–19

	Fe2+
	[Fe(CN)6]4– ↔ Fe2+ + 6CN–
	1,00 ∙ 10–24

	
	[Fe(C6H4(COO)O2]2– ↔ Fe2+ + 2[C6H4(COO)O2]2–
	5,62 ∙ 10–12

	Fe3+
	[Fe(CN)6]3– ↔ Fe3+ + 6CN–
	1,00 ∙ 10–31

	
	[FeF6]3– ↔ Fe3+ + 6F–
	7,94 ∙ 10–17

	
	[FeЕДТА]– ↔ Fe3+ + ЕДТА4–
	7,94 ∙ 10–26

	
	[Fe(C2O4)3]3– ↔ Fe3++ 3C2O42–
	6,31 ∙ 10–21

	Hg2+
	[Hg(NH3)4]2+ ↔Hg2+ + 4NH3
	5,20 ∙ 10–20

	
	[HgCl4]2– ↔ Hg2+ + 4Cl–
	8,50 ∙ 10–16

	
	[HgBr4]2– ↔ Hg2+ + 4Br–
	1,00 ∙ 10–21

	
	[HgI4]2– ↔ Hg2+ + 4I–
	1,48 ∙ 10–30

	
	[Hg(CN)4]2– ↔ Hg2+ + 4CN–
	3,09 ∙ 10–42

	
	[Hg(SCN)4]2– ↔ Hg2+ + 4SCN–
	1,70 ∙ 10–20

	Ni2+
	[Ni(NH3)6]2+ ↔Ni2+ + 6NH3
	1,23 ∙ 10–8

	
	[Ni(CN)4]2– ↔ Ni2+ + 4CN–
	1,00 ∙ 10–31

	
	[NiЕДТА]2– ↔ Ni2+ + ЕДТА4–
	2,40 ∙ 10–19

	Pb2+
	[Pb(S2O3)2]2– ↔ Pb2+ + 2S2O32–
	6,31 ∙ 10–8

	
	[PbЕДТА]2– ↔ Pb2+ + ЕДТА4–
	9,12 ∙ 10–19

	Zn2+
	[Zn(NH3)4]2+ ↔Zn2+ + 4NH3
	2,00 ∙ 10–9

	
	[Zn(OH)4]2+ ↔Zn2+ + 4OH-
	2,19 ∙ 10–11

	
	[Zn(C2O4)2]2– ↔ Zn2++ 2C2O42–
	7,08 ∙ 10–11

	
	[Zn(CN)4]2– ↔ Zn2+ + 4CN–
	1,00 ∙ 10–11

	
	[ZnЕДТА]2– ↔ Zn2+ + ЕДТА4–
	3,16 ∙ 10–11


Сучасна українська хімічна термінологія 
Хімічний елемент
1. Назви хімічних елементів пишуться з великої літери, а в словосполученнях – з малої: 

«Хімічний елемент Оксиген», «Сполуки оксигену». 

2. Вказується не порядковий номер, а протонне число хімічного елемента. 

3. Не головна підгрупа групи елементів, а 1а, 2а, 3а і т.д. група хімічних елементів. Не побічна підгрупа групи елементів, а 1б, 2б, 3б і т.д. група хімічних елементів. 

4. Назви наступних елементів змінено: 

Ag – Аргентум, а не срібло;  As – Арсен, а не миш’як; Au – Аурум, а не золото; Bi – Бісмут, а не вісмут; C – Карбон, а не вуглець; Cu – Купрум, а не мідь; F – Флуор, а не фтор; Fe – Ферум, а не залізо; Н – Гідроген, а не водень; Hg – Меркурій, а не ртуть; Mn – Манган, а не марганець; I – Іод, а не йод; N – Нітроген, а не азот; Ni – Нікол, а не нікель; О – Оксиген, а не кисень;  Pb – Плюмбум, а не свинець; S – Сульфур, а не сірка; Sb – Стибій, а не сурма; Si – Силіцій, а не кремній; Sn – Станум, а не олово.

Прості речовини
Назви простих речовин залишаються без змін за винятком: арсен, а не миш’як; манган, а не марганець; бісмут, а не вісмут; стибій, а не сурма. Назви простих речовин пишуться з малої літери.

Складні речовини
Назви складних речовин утворюються на основі назв катіонів та аніонів.

Назви одноатомних катіонів складаються з назв хімічних елементів з додаванням через дефіс слова «іон»: H+ – гідроген-іон, а не йон водню; Fe2+ – ферум(II)-іон, а не йон заліза(II). Завжди пишеться слово «йон», а в словосполученнях – «іон».
Назви одноатомних аніонів складаються з коренів назв хімічних елементів (іноді спрощених) з суфіксом -ид чи -ід (після б, л, м, н, ф) з додаванням через дефіс слова «іон»:

Cl– – хлорид-іон, а не йон хлору; S2– – сульфід-іон, а не йон сірки.

Назви аніонів, що містять хімічний елемент в оксигеновому оточенні, складають з кореня назви елемента, суфікса -ат та через дефіс слова «іон». Якщо ж атом елемента знаходиться не в максимальному ступені окиснення, то після суфікса вказують його ступінь окиснення: SO42– – сульфат-іон;  SO32– – сульфат(IV)-іон.

В окремих випадках назви складних аніонів складають з назв груп атомів з додаванням суфікса -ид (-ід) та слова «іон»: OH– – гідроксид-іон;  CN– – ціанід-іон.

Назви складних сполук
·  назвах складних сполук спочатку вказується назва катіона, а потім аніона: NO2 – нітроген-оксид; Fe(OH)2 – ферум (II) гідроксид. 

Назви кислот утворюються додаванням слова «кислота» замість назви катіона (гідроген): HNO3 – нітратна кислота; HNO2 – нітратна (III) кислота. 

·  назвах солей за наявності декількох різних катіонів чи аніонів їх перераховують згідно українського алфавіту, а в формулах записують у порядку збільшення ступеня окиснення катіона: KAl(SO4)2 – алюміній калій сульфат. 

Назви кислих солей утворюються додаванням до назви аніона префіксу «гідроген-». Якщо ж в аніоні є декілька атомів гідрогену, то перед префіксом «гідроген» додають відповідний префікс ди- (ді-) чи три-: NaHCO3 – натрій гідрогенкарбонат; Ca(H2PO4)2 – кальцій дигідрогенортофосфат. 

Те ж стосується основних солей: Al(OH)2Cl – дигідроксидалюміній хлорид. 

Правильні та неправильні вирази в хімічній лексиці
	Правильні вирази
	Неправильні вирази

	алотро′пія
	алотропі′я

	двовалентний (в словосполучен
	двохвалентний

	нях «х» ставиться лише перед
	

	голосними: двохосновний, але
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	ентальпія′
	ента′льпія

	кори′сної дії
	ко′рисної дії

	окисни′к
	оки′сник

	оліїстий
	маслянистий

	перебіг реакції
	протікання реакції

	похідна′
	по′хідна

	слабкий електроліт
	слабий електроліт
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	слаборозчинний

	стала валентність, стала
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	товкач
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	шальки терезів
	чашки терезів
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	горло колби
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	сульфатна кислота
	сірчана кислота (тривіальна назва)

	нітратна кислота
	азотна кислота (тривіальна назва)

	хлоридна кислота
	соляна кислота (тривіальна назва)

	естер
	складний ефір

	етер
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	сополімер
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