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Программа курса “Теоретические основы химии”
1. Предмет химии. Явления физические и химические.

2. Основные термины и понятия: атом, молекула, химический элемент, валентность, моль, относительная атомная и молекулярная масса, молярная масса.

3. Основные количественные законы химии.

4. Газовые законы.

5. Применение законов химии для составления формул соединений и уравнений химических реакций.

6. Формулировка Периодического закона Д.И.Менделеевым и современная формулировка закона. 

7. Периодическая таблица элементов как графическое выражение Периодического закона.

8. Строение атома.

9. Распределение электронов в атоме, квантовые числа. Правила Хунда, Клечковского, принцип Паули.

10. Типы химической связи: ковалентная (полярная и неполярная), ионная, металлическая, водородная.

11. Силы межмолекулярного взаимодействия: дисперсионные, ориентационные, индукционные.

12. Молекулярное и немолекулярное строение вещества. Связь между строением вещества и типом химической связи.

13. Химическая кинетика. Скорость химических реакций.

14. Закон действующих масс.

15. Зависимость скорости химической реакции от температуры. Правило Вант-Гоффа, уравнение Аррениуса.

16. Закон Гесса и расчет тепловых эффектов реакций.

17. Изменение свободной энергии Гиббса системы как критерий направления протекания процесса. Зависимость изменения энергии Гиббса от температуры.

18. Взаимосвязь константы равновесия и изменения свободной энергии Гиббса.

19. Химическое равновесие и способы его описания.

20. Константа равновесия.

21. Смещение химического равновесия. Принцип Ле Шателье.

22. Применение принципа Ле Шателье для оценки направления смещения равновесия химической реакции.

23. Различные способы классификации растворов.

24. Способы выражения состава раствора.

25. Коллигативные свойства растворов: криоскопия, эбуллиоскопия, осмотическое давление.

26. Электролитическая диссоциация.

27. Свойства кислот, оснований, солей в свете теории электролитической диссоциации.

28. Сильные и слабые электролиты. Закон разбавления Оствальда.

29. Активность.

30. Произведение растворимости.

31. Критерий протекания реакций в водных растворах.

Введение

Теоретические основы химии являются фундаментальной дисциплиной, без изучения которой невозможно дальнейшее изучение специальных химических дисциплин. Имеется большое количество учебников по общей и неорганической химии различного уровня сложности. В связи с этим возникает необходимость в выделении того объема учебного материала, который необходим для 
В данных методических указаниях содержится основная информация по тем разделам химии, которые будут востребованы при дальнейшем обучении слушателей факультета переподготовки. Кратко рассмотрены разделы, касающиеся основных законов химии, строения атома, протекания окислительно-восстановительных реакций. Особое внимание уделено разделу, посвященному теории образования химической связи и возникновения сил межмолекулярного взаимодействия, которые будут далее востребованы в курсе органической химии и химии нефти. Рассмотрены вопросы, касающиеся протекания химических реакций – основы термохимии, кинетики и химического равновесия. 
Изучение и усвоение данных разделов дисциплины “Теоретические основы химии ” позволит слушателям на более высоком уровне изучать материал по химическим дисциплинам.

1. Основные законы химии

1.1. Основные понятия и определения
Химия – это наука, которая изучает вещества, их взаимопревращения, а так же явления, сопровождающие эти взаимопревращения. 

Современная химия основана на атомно-молекулярном учении. В основе атомно-молекулярного учения лежит принцип дискретности (прерывности строения) вещества: всякое вещество не является чем-то сплошным, а состоит из отдельных очень малых частиц. Различие между веществами обусловлено различием между их частицами; частицы одного вещества одинаковы, частицы различных веществ различны. При любых условиях частицы вещества находятся в движении; чем выше температура тела, тем интенсивнее это движение.

Для большинства веществ частицы представляют собой молекулы. Молекула - наименьшая частица вещества, обладающая его химическими свойствами. Молекулы, в свою очередь, состоят из атомов. Атом - наименьшая частица элемента, обладающая его химическими свойствами. Химический элемент – это вид атомов, характеризующийся определенной совокупностью свойств. При соединении друг с другом атомов одного и того же элемента образуются простые вещества, сочетание же атомов различных элементов дает или смесь простых веществ, или сложное вещество.
В состав молекулы может входить различное число атомов. Так, молекулы благородных газов одноатомны; молекулы таких веществ, как водород или азот, двухатомны, воды - трехатомны и т.д. Молекулы наиболее сложных веществ - высших белков и нуклеиновых кислот - построены из такого количества атомов, которое измеряется сотнями тысяч. При этом атомы могут соединяться друг с другом не только в различных соотношениях, но и различным образом. Поэтому при сравнительно небольшом числе химических элементов число различных веществ очень велико.
Одной из основных характеристик атомов и молекул является масса. Поскольку абсолютные массы атомов и молекул чрезвычайно малы, то обычно при расчётах пользуются относительными атомными и молекулярными массами. Относительной атомной массой элемента называется отношение массы одного атома к 1/12 массы изотопа 12С. Относительной молекулярной массой называется отношение массы одной молекулы к 1/12 массы изотопа 12С. Относительная атомная и молекулярная масса являются безразмерными величинами. Иногда их выражают в а.е.м. (атомных единицах массы). 1 а.е.м. = 1.66·10-24 г.

Простое вещество – это вещество, состоящее из атомов одного химического элемента. Различие между простым веществом и химическим элементом становится особенно ясным, когда мы встречаемся с несколькими простыми веществами, состоящими из одного и того же элемента. Возьмем, например, фосфор. Это белое, полупрозрачное вещество, плавящееся при 44,2 °С, очень ядовитое; на воздухе в темноте фосфор светится и может самовоспламеняться. Фосфор ‑ простое вещество, он не может быть разложен на другие вещества. Однако, если нагреть фосфор без доступа воздуха, то через некоторое время его свойства резко изменятся: фосфор приобретает красно-фиолетовый цвет, перестает светиться в темноте, причем эти новые свойства не исчезают после прекращения нагревания. Таким образом, происходит несомненное превращение одного вещества в другое, но превращение особое: взятое нами вещество не разлагается, и к нему ничего не присоединяется. Это заставляет признать оба вещества, как первоначально взятое, так и полученное после нагревания, лишь различными формами существования одного и того же элемента фосфора в свободном состоянии; первое из них называется белым, а второе - красным фосфором.

Доказательством того, что белый и красный фосфор действительно представляют собой различные формы одного и того же элемента и состоят из одинаковых атомов, служит их отношение к кислороду: при нагревании в кислороде как белый, так и красный фосфор взаимодействуют с ним, образуя одно и то же вещество – оксид фосфора (V). Следовательно, элемент фосфор в свободном состоянии может существовать в виде различных простых веществ. Явление существования химического элемента в виде нескольких простых веществ называется аллотропией, а различные простые вещества, образованные одним и тем же элементом, называются аллотропными модификациями этого элемента. Аллотропными модификациями являются кислород и озон, алмаз и графит, кристаллическая и пластическая сера.

В химии за единицу количества вещества принимается 1 моль. Моль - количество вещества, содержащее столько молекул, атомов, ионов, электронов или других структурных единиц, сколько содержится атомов в 12 г изотопа углерода 12С. Точными измерениями установлено, что число частиц, содержащихся в 1 моль любого вещества, составляет 6.02·1023. Молярная масса вещества – это масса одного моля любого вещества. Численно молярная масса, совпадает с относительной атомной или молекулярной массой, однако имеет размерность ‑ кг/моль или г/моль. Например, для воды относительная молекулярная масса 18, а молярная масса 18 г/моль или 0.018 кг/моль.
1.2. Основные количественные законы химии

Закон сохранения массы: какие бы процессы не происходили в изолированной системе, её масса остаётся постоянной. Закон сохранения массы является фундаментальным законом природы. На его основе происходило развитие всего естествознания. На основании закона сохранения вещества можно производить количественные расчёты по уравнениям химических реакций. В этом случае сумма масс реагентов будет в точности равна сумме масс продуктов реакции. Например, рассмотрим реакцию железа с серой: Fe + S = FeS. В этом случае на взаимодействие с 56 г железа необходимо 32 г серы и при этом образуется 88 г сульфида железа (II).

Закон постоянства состава вещества: соотношения между массами элементов, входящих в состав данного соединения, постоянны и не зависят от способа получения этого соединения. Вещества с молекулярной структурой состоят из одинаковых молекул. Поэтому естественно, что состав таких веществ постоянен. При образовании из двух элементов нескольких соединений атомы этих элементов соединяются друг с другом в молекулы различного, но определенного состава. Например, молекула оксида углерода (П) построена из одного атома углерода и одного атома кислорода, а в состав молекулы оксида углерода (IV) входит один атом углерода и два атома кислорода. В отличие от закона сохранения массы, справедливость которого полностью подтверждена открытиями, сделанными после его установления, закон постоянства состава не является всеобщим. В связи с открытием изотопов выяснилось, что соотношение между массами элементов, входящих в состав данного вещества, постоянно лишь при условии постоянства изотопного состава этих элементов. При изменении изотопного состава элемента меняется и массовый состав соединения. Например, тяжелая вода содержит около 20 % (масс.) водорода, а обычная вода лишь 11 %.
Однако, не во всех случаях частицы, образующие вещество, представляют собой молекулы. Многие вещества в твердом и жидком состоянии, например, большинство солей, имеют не молекулярную, а ионную структуру. В веществах, имеющих ионное или атомное строение, носителем химических свойств являются не молекулы, а те комбинации ионов или атомов, которые образуют данное вещество.

В начале XX века были открыты соединения переменного состава. В этих соединениях на единицу массы данного элемента может приходиться различная масса другого элемента. Так, в соединении, которое висмут образует с таллием, на единицу массы таллия может приходиться от 1.24 до 1.82 единиц массы висмута. Позже выяснилось, что соединения переменного состава встречаются не только среди соединений металлов друг с другом, но и среди других твердых тел, например, оксидов, сульфидов, нитридов, карбидов и др. Для многих соединений переменного состава установлены пределы, в которых может изменяться их состав. Вещества, которые подчиняются закону постоянства состава, называются дальтонидами; вещества, которые не подчиняются закону постоянства вещества, называются бертоллидами.
Закон кратных отношений. Многие элементы, соединяясь друг с другом, могут образовать разные вещества, каждое из которых характеризуется определенным соотношением между массами этих элементов. Так, углерод образует с кислородом два соединения. Одно из них - оксид углерода (II), содержит 42.88 % (масс.) углерода и 57.12 % (масс.) кислорода. Второе соединение – диоксид углерода содержит 27.29 % (масс.) углерода и 72.71 % (масс.) кислорода. Изучая подобные соединения, Дальтон в 1803 г. установил закон кратных отношений: если два элемента образуют друг с другом несколько химических соединений, то массы одного из элементов, приходящиеся в этих соединениях на одну и ту же массу другого, относятся между собой как небольшие целые числа.
Закон непосредственно свидетельствует о том, что элементы входят в состав соединений лишь определенными порциями. Например, на один атом углерода в диоксиде углерода (IV) приходится ровно в 2 раза больше кислорода, чем в оксиде углерода (П).

К основным законам химии относятся газовые законы.

Закон объемных отношений. На основе измерения объемов газов, вступающих в реакцию и образующихся в результате реакции, был установлен закон объёмных отношений: объёмы газов, вступающих в реакцию, а также объёмы газообразных продуктов относятся между собой как небольшие целые числа.

Закон Авогадро: в одинаковых объёмах газов при одинаковых внешних условиях (давлении и температуре) содержится одно и то же число молекул. Отсюда следует, что при постоянных температуре и давлении 1 моль любого вещества в газообразном состоянии занимает один и тот же объем. При нормальных условиях (1 атм, 0 оС) молярный объём любого газа равен 0.0224 м3 или 22.4 л. Закон Авогадро справедлив для идеальных газов. Идеальным газом называется такой газ, в котором отсутствуют любые взаимодействия между частицами за исключением упругих соударений.
Реальные газы в той или иной степени отличаются по своему поведению от идеального, поэтому и молярный объём реального газа будет отличаться от 22.4 л.

Объединённый газовый закон (закон Клапейрона): для постоянного количества газа выполняется соотношение 
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Закон Дальтона: давление смеси газов, химически не взаимодействующих друг с другом, равно сумме парциальных давлений газов, составляющих смесь. Математически этот закон может быть записан в виде 
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При обычных условиях различные газы смешиваются друг с другом в любых соотношениях. При этом каждый газ, входящий в состав смеси, характеризуется своим парциальным давлением. Оно представляет собой то давление, которое производило бы имеющееся в смеси количество данного газа, если бы оно одно занимало при той же температуре весь объем, занимаемый смесью.
Следует заметить, что все рассмотренные газовые законы - закон Дальтона, закон объемных отношений и закон Авогадро – это приближенные законы. Они строго соблюдаются только при очень малых давлениях, когда среднее расстояние между молекулами значительно больше их собственных размеров, и взаимодействие молекул друг с другом практически отсутствует. При обычных невысоких давлениях они соблюдаются приближенно, а при высоких давлениях наблюдаются большие отклонения от этих законов. В этом случае необходимо применять более точные формулы – уравнение Ван-дер-Ваальса или уравнение Детиричи.
Валентность. Валентность - сложное понятие. Поэтому существует несколько определений валентности, выражающих различные стороны этого понятия. Наиболее общим можно считать следующее определение: валентностью элемента называется способность его атомов соединяться с другими атомами в определенных соотношениях.
Первоначально за единицу валентности была принята валентность атома водорода. Валентность другого элемента можно при этом выразить числом атомов водорода, которое присоединяет к себе или замещает один атом этого другого элемента. Определенная таким образом валентность называется валентностью в водородных соединениях или валентностью по водороду: так, в соединениях НСl, Н2О, NН3, СН4 валентность по водороду хлора равна единице, кислорода ‑ двум, азота ‑ трем, углерода ‑ четырем.
Валентность кислорода в соединениях, как правило, равна двум. Поэтому, зная состав или формулу кислородного соединения того или иного элемента, можно определить его валентность как удвоенное число атомов кислорода, которое может присоединить один атом данного элемента. Определенная таким образом валентность называется валентностью элемента в кислородных соединениях или валентностью по кислороду: так, в соединениях N2О, СО, SiO2, SО3 валентность по кислороду азота равна единице, углерода ‑ двум, кремния ‑ четырем, серы ‑ шести.
У большинства элементов значения валентности в водородных и в кислородных соединениях различны. Например, валентность серы по водороду равна двум (Н2S), а по кислороду четырём (SO2) или шести (SО3). Кроме того, большинство элементов проявляют в разных своих соединениях различную валентность. Так, углерод образует два различных оксида – CO и CO2, в которых его валентность равна двум и четырём. Для разрешения этих противоречий отдельно рассматривают спин-валентность, которая равна числу неспаренных электронов в основном или возбуждённом состоянии атома, и ковалентность – валентность в соединениях, которая определяется числом ковалентных связей, образуемых атомом.

Понятие валентности строго применимо к ковалентно построенным соединениям. Для ионных соединений, металлов следует пользоваться термином “координационное число”. Координационным числом атома в соединении называется число атомов, непосредственно находящихся в его ближайшем окружении. Координационные числа в ионных и металлических кристаллах значительно превышает ожидаемую валентность элемента.

Закон эквивалентов. Из закона кратных отношений и закона объёмных отношений следует, что элементы соединяются друг с другом в строго определенных количественных соотношениях. Поэтому в химию были введены понятия эквивалента и эквивалентной массы. В настоящее время эквивалентном элемента называют такое его количество, которое соединяется с 1 молем атомов водорода или замещает то же количество атомов водорода в химических реакциях. Например, в соединениях НС1, Н2S, NН3, СН4 эквиваленты хлора, серы, азота и углерода равны соответственно 1 моль, 1/2 моль, 1/3 моль, 1/4 моль.
Масса 1 эквивалента элемента называется его эквивалентной массой или молярной массой эквивалента. Так, в приведенных выше примерах эквивалентные массы хлора, серы, азота, углерода соответственно равны 34.45 г/моль, 32/2 = 16 г/моль, 14/3 = 4.67 г/моль, 12/4 = 3 г/моль.

Для определения эквивалента (или эквивалентной массы) элемента необязательно исходить из его соединения с водородом. Эквивалент или эквивалентную массу можно вычислить по составу соединения данного элемента с любым другим элементом, эквивалент или эквивалентная масса которого известны. Многие элементы образуют несколько соединений друг с другом. Из этого следует, что эквивалент элемента и его эквивалентная масса могут иметь различные значения, смотря по тому, из состава какого соединения они были вычислены. Но во всех таких случаях различные эквиваленты (или эквивалентные массы) одного и того же элемента относятся друг к другу, как небольшие целые числа. Например, эквивалентные массы углерода, вычисленные исходя из состава диоксида и оксида углерода, равны соответственно 3 г/моль и 6 г/моль; отношение этих величин равно 1:2.
Наряду с понятием об эквивалентной массе, для газов иногда удобно пользоваться понятием об эквивалентном объёме, т.е. объёме, который занимает при данных условиях 1 эквивалент рассматриваемого газа. Например, при нормальных условиях эквивалентный объем водорода равен 22.4/2 = 11.2 л/моль, эквивалентный объем кислорода равен 22.4/4 = 5.6 л/моль.

Понятие об эквивалентах и эквивалентных массах распространяется также на сложные вещества: Эквивалентом сложного вещества называется такое его количество, которое взаимодействует с одним эквивалентом водорода или вообще с одним эквивалентом любого другого вещества.

Для кислот эквивалент равен основности кислоты, следовательно, эквивалентная масса кислоты будет определяться по формуле 
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. Для оснований эквивалент равен числу гидроксогрупп в молекуле. Например, для гидроксида алюминия эквивалентная масса будет равна 
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. Для солей эквивалент равен числу атомов металла умноженных на его валентность. Например, эквивалентная масса сульфата хрома (III) будет равна 
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Введение в химию понятия «эквивалент» позволило сформулировать закон, называемый законом эквивалентов: вещества взаимодействуют друг с другом в количествах, пропорциональных их эквивалентам. При решении некоторых задач удобнее пользоваться другой формулировкой закона эквивалентов: массы (объемы) реагирующих друг с другом веществ пропорциональны их эквивалентным массам (объемам).
Раздел химии, рассматривающий количественный состав веществ и количественные соотношения (массовые, объемные) между реагирующими веществами, называется стехиометрией. В соответствии с этим, расчеты количественных соотношений между элементами в соединениях или между веществами в химических реакциях называются стехиометрическими расчетами. В их основе их лежат законы сохранения массы, постоянства состава, кратных отношений, а также газовые законы - объемных отношений и Авогадро. Перечисленные законы принято считать основными законами стехиометрии.

Примеры решений задач:

1. Определить валентности элементов в следующих бинарных соединениях: V2O5, TiCl4, Cl2O7. Решение: проставим над соединениями валентности тех элементов, которые проявляют постоянную валентность V2OII5, TiClI4, Cl2OII7, далее умножим валентность на число атомов и разделим на число атомов другого элемента, тем самым, определив его валентность в данном соединении: V2O5 ‑ 2·5/2 = 5; TiCl4 ‑ 1·4/1 = 4; Cl2O7 ‑ 2·7/2 = 7. Таким образом, можно записать формулы соединений с определёнными валентностями: VV2OII5, TiIVClI4, ClVII2OII7.

2. Определите массы веществ SO3, K2Cr2O7, H3PO4 количеством 0.3 моль. Решение: масса вещества по определению равна произведению химического количества вещества на его молярную массу. Молярная масса, выраженная в г/моль численно совпадает с относительной молекулярной массой. Относительная молекулярная масса сложного вещества равна сумме относительных атомных масс всех атомов, входящих в состав данного соединения. Для SO3: М = 1·32+3·16 = 80 г/моль, m = n·M = 0.3 моль·80 г/моль = 24 г; для K2Cr2O7: М = 2·39+2·52+7·16 = 294 г/моль, m = n·M = 0.3 моль·294 г/моль = 88.2 г; для H3PO4: М = 3·1+1·31+3·16 = 98 г/моль, m = n·M = 0.3 моль·98 г/моль = 29.4 г.

3.  Определите парциальные давления кислорода и углекислого газа в воздухе, если давление воздуха составляет 100500 Па. Решение: по закону Дальтона, парциальное давление газа равно произведению общего давления газовой смеси и объёмной (или мольной) доли газа в смеси - 
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4. Рассчитайте объём, который занимает 150 г CO2, SO2, H2 при нормальных условиях. Решение: при нормальных условиях молярный объём любого газа (газ считаем идеальным) равен 22.4 л/моль. Тогда объём газа, находящегося при нормальных условиях, можно найти по формуле: 
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. М(CO2) = 44 г/моль, М(SO2) = 64 г/моль, М(H2) = 2 г/моль, тогда 
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5. Определите, какая масса гидроксида натрия прореагирует с 4.9 г серной кислоты. Решение: запишем уравнение химической реакции H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O. Рассчитаем химическое количество вещества серной кислоты: 
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; тогда химическое количество гидроксида натрия будет равно (по уравнению реакции) 
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; массу необходимого гидроксида натрия рассчитаем по формуле 
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Контрольные задания:

1. Определите химическое количество вещества, содержащееся в:

а) 2 м3 водорода, 1 л кислорода, 24 г графита;

б) 44.8 л метана, 22.4 л воды, 56 г железа.

2. Определите число молекул, содержащихся в:

а) 11.2 л азота, 66 г диоксида углерода, 64 г метана;

б) 300 г диоксида кремния, 1 м3 водорода, 33.6 л этана.

3. Рассчитайте объём, который занимает 50 г водорода при:


а) н.у.; 

б) 250 оС, 20 кПа; 

в) 300 оС, 45 МПа.

4. Рассчитайте объём, который занимают 320 г кислорода при:


а) н.у.; 

б) 400 К, 900 кПа; 

в) 400 оС, 90 атм.

5. Составьте правильные формулы соединений исходя из валентности элементов: TiIVOII, HIOII, HISII, CaIIOII, MgIIHI, MgIIFI, AlIIIClI, WVIOII, AlIIIOII.

6. Определите валентности элементов исходя из формул: AlBr3, Mn2O7, KH, CH4, BaCl2, SO2, SO3, P2O5, SF6, H2O, WO3, BN, NH3.

7. Определите молярные массы следующих соединений: AlBr3, MnO2, KOH, BaCl2, H2SO4, H4P2O7, ZnSO4, CaCO3, KI, KCl, K2HPO3, Cu(NO3)2, Cr(OH)3, FeSO4, Co(OH)2, HNO3, NaCl, KIO3, Ni(OH)3, CaCl2, K2CO3, H3PO4, Al2(SO4)3, TiCl4, FeCl3.

8. Рассчитайте массы следующих соединений, в которых содержится столько структурных единиц, сколько их содержится в 40 г карбоната кальция CaCO3: AlBr3, KOH, BaCl2, H2SO4, ZnSO4, KI, KCl, Cu(NO3)2, Cr(OH)3, FeSO4.

9. Рассчитайте, какой объём газа (н.у.) выделится при разложении следующих веществ:

2NaNO3 = 2NaNO2 + O2; масса NaNO3 равна 45 г.

KClO3 = KCl + O2; масса KClO3 равна 130 г.

NH4NO2 = N2 +2H2O; масса NH4NO2 равна 12 г.
10. Рассчитайте массы продуктов следующих химических реакций:

Ba(OH)2 + 2HNO3 = Ba(NO3)2 + 2H2O; масса HNO3 равна 126 г.

CuO + H2 = Cu + H2O; масса CuO равна 24 г.

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2; масса Zn равна 11.2 г.

CaCO3 = CaO + CO2; масса CaCO3 равна 55 г.

2KI + Cl2 = 2KCl + I2; масса KI равна 300 г.

Тестовые задания:
1. Химия изучает…
1 химические свойства

2 вещества, их строение, свойства и превращения

3 свойства веществ


4 строение атома
2. Химически неделимой частицей является…
1 гидроксид‑ион


2 графит

3 атом кислорода


4 молекула азота
3. Моль – это…
1 отношение массы вещества к его молярной массе
2 масса 6,02·1023 молекул

3 22,4 м3 газа

4 масса одной молекулы
4. Химическим элементом называется…
1 вид атомов с одинаковой массой

2 химический элемент состоит из металлов и неметаллов

3 мельчайшая химически неделимая частица вещества

4 вид атомов с одинаковым зарядом ядра
5. Относительной атомной массой называется…
1 масса 1 моля вещества

2 отношение массы атома к массе 1/12 массы изотопа углерода 12С.

3 отношение массы вещества к его количеству

4 масса атома, выраженная в граммах
6. Из перечисленных явлений выберите то, которое нельзя отнести к химическому явлению.
1 кипение гексана



2 горение метана

3 получение меди из сульфида

4 гидролиз
7. В 1 г какого вещества содержится больше всего атомов?
1 N2





2 C6H6
3 CuSO4




4 Li
8. Укажите химическое свойство кислорода.
1 не имеет вкуса
2 способен окислять некоторые сложные вещества

3 при температуре ниже -183 °С сжижается

4 малорастворим в воде.
9. Для кислорода объемом 1 дм3 (н.у.) и озона объемом 1 дм3 (н.у.) одинаковым является…
1 число молекул



2 число атомов

3 масса




4 число электронов

10. Нельзя утверждать, что характеристикой химического элемента является

1 цвет





2 распространенность в природе

3 химический знак



4 относительная атомная масса

11. Если давление в замкнутом объеме понизили в 1.5 раза, то при этом температура…
1 уменьшилась на 150 К

2 уменьшилась в 1.5 раза по шкале Кельвина

3 уменьшилась в 1.5 раза по шкале Цельсия

4 увеличилась в 1.5 раза по шкале Кельвина
12. Молярный объем газа при 2 атм и 0 ºС равен…
1 11,2 л/моль




2 22,4 л/моль

3 17,5 л/моль




4 22,4 м3/моль
13. Укажите неправильное утверждении.
1 атом кислорода



2 в атоме углерода содержится 6 электронов

3 атом воды




4 водород входит в состав серной кислоты
14. Для элемента валентность определяется как…
1 число неспаренных электронов на внешнем энергетическом уровне

2 число электронов на внешнем энергетическом уровне

3 порядковый номер элемента

4 число атомов в молекуле
15. Из приведенных пар нуклидов выберите изотопы.
1 40K и 40Ar




2 1H и 4He
3 12C и 13C




4 79Br и 37Cl
2. Периодический закон и Периодическая система элементов
2.1. Периодический закон Д.И. Менделеева
Попытки систематизации химических элементов предпринимались и до Менделеева. Однако они преследовали только классификационные цели и не шли дальше объединения отдельных элементов в группы на основании сходства их химических свойств. При этом каждый элемент рассматривался как нечто обособленное, не состоящее в связи с другими элементами. В отличие от своих предшественников Менделеев был глубоко убежден, что между всеми химическими элементами должна существовать закономерная связь, объединяющая их в единое целое, и пришел к заключению, что в основу систематики элементов должна быть заложена их относительная атомная масса.
Действительно, расположив все элементы в порядке возрастающих атомных масс, Менделеев обнаружил, что сходные в химическом отношении элементы встречаются через правильные интервалы и что, таким образом, в ряду элементов многие их свойства периодически повторяются. Эта замечательная закономерность получила свое выражение в периодическом законе, который Менделеев формулировал следующим образом: свойства простых тел, а также формы и свойства соединений элементов находятся в периодической зависимости от величины атомных весов элементов. Современная формулировка периодического закона отличается от данной Менделеевым. В её основе лежит не масса атома, а заряд его ядра: свойства простых веществ, а также образуемых ими соединений находятся в периодической зависимости от заряда ядра атома.
Для объяснения этого факта необходимо кратко рассмотреть строение атома.

Атом любого элемента состоит из положительного заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов, число которых в нейтральном атоме равно заряду ядра. Ядро также является сложной структурой и состоит из положительно заряженных протонов и нейтронов, не имеющих электрического заряда. Массы протона и нейтрона приблизительно равны между собой и приблизительно в 1860 раз больше, чем масса электрона. Практически вся масса атома сосредоточена в ядре. Диаметр атома приблизительно в 105 раз превышает диаметр ядра. Электроны в атоме находятся на орбиталях и могут иметь только строго определённые значения энергии.

2.2. Квантовые числа

Состояние электрона, находящегося в атоме, можно описать с помощью четырех квантовых чисел.

Главное квантовое число (n). Возможные энергетические состояния электрона в атоме определяются величиной главного квантового числа, которое может принимать положительные целочисленные значения 1, 2, 3 … (. Состояние электрона, характеризующееся определенным значением главного квантового числа, принято называть энергетическим уровнем электрона в атоме. При n = 1 электрон находится, на первом энергетическом уровне, при n = 2 ‑ на втором и т.д.
Главное квантовое число определяет и размеры электронного облака. Для того чтобы увеличить размеры электронного облака, нужно удалить электрон на большее расстояние от ядра. Этому препятствуют силы электростатического притяжения электрона к ядру, преодоление которых требует затраты энергии. Поэтому большим размерам электронного облака соответствует более высокая энергия электрона в атоме и, следовательно, большее значение главного квантового числа n. Электроны же, характеризующиеся одним и тем же значением главного квантового числа образуют в атоме электронные облака приблизительно одинаковых размеров, поэтому можно творить о существовании в атоме электронных слоёв, или электронных оболочек, отвечающих одному значению главного квантового числа.
Орбитальное квантовое число (l). Не только энергия электрона в атоме может принимать лишь определенные значения. Произвольной не может быть и форма электронного облака. Она определяется орбитальным квантовым числом (его называют также побочным, или азимутальным). Орбитальное квантовое число при заданном главном квантовом числе может принимать значения 0, 1, … n‑1. Различным значениям n отвечает разное число возможных значений l (см. таблицу).

	N
	l
	обозначение
	n
	l
	обозначение

	1
	0.
	S
	4
	0, 1, 2, 3.
	s, p, d, f

	2
	0, 1.
	s, p
	5
	0, 1, 2, 3, 4.
	s, p, d, f, g

	3
	0, 1, 2.
	s, p, d
	
	
	


Таким образом, электрон, для которого n = 3 и l = 1, называется 3р-электроном.

В атоме водорода и водородоподобного атома энергия электрона полностью определяется значением n. Однако в многоэлектронных атомах энергия электрона зависит и от значения орбитального квантового числа l. Поэтому состояния электрона, характеризующиеся различными значениями l, принято называть энергетическими подуровнями электрона в атоме. Например, на втором уровне существует 2 подуровня – 2s и 2p-подуровни.
Магнитное квантовое число (m). Размеры и формы электронных облаков в атоме могут быть не любыми, а только такими, которые соответствуют возможным значениям квантовых чисел n и l. Однако и ориентация электронного облака в пространстве не может быть произвольной ‑ она определяется значением магнитного квантового числа. Магнитное квантовое число может принимать любые целочисленные значения в пределах от -l до +l. Таким образом, для разных значений l число возможных значений m различно. Так, для s-электронов (l = 0) возможно только одно значение m = 0; для р-электронов (l = 1) возможны три различных значения m (-1, 0, +1); при l = 2 (d-электроны) m может принимать пять различных значений (-2, -1, 0, +1, +2). Вообще, некоторому значению l соответствует (2·l + 1) возможных значений магнитного квантового числа, т. е. (2·l + 1) варианта возможного расположения электронного облака в пространстве.
Состояние электрона в атоме, характеризующееся определенными значениями квантовых чисел n, l и m, т.е. определенными размерами, формой и ориентацией в пространстве электронного облака, получило название атомной электронной орбитали.
Дальнейшие исследования привели к выводу, что, помимо квантовых чисел n, l и m, состояние электрона в атоме характеризуется еще одной квантованной величиной, не связанной с движением электрона вокруг ядра, а определяющей его собственное состояние. Эта величина получила название спинового квантового числа (s) или просто спина. Спин электрона может иметь только два значения +1/2 или –1/2.
Четыре квантовых числа – n, l, m и s однозначно и полностью определяют состояние электрона в атоме. Следствием этого является принцип Паули: в атоме нет двух электронов, обладающих одинаковым набором всех четырёх квантовых чисел.
Теперь рассмотрим строение Периодической системы исходя из допустимых значений квантовых чисел. Для определения порядка заполнения электронных уровней воспользуемся некоторыми правилами.

· 1-е правило Клечковского – электронные уровни в атоме заполняются в порядке увеличения суммы n + l.

· 2-е правило Клечковского – в случае равенства n + l первым заполняется уровень с меньшим значением n.

· Правило Хунда – заполнение электронами энергетического подуровня происходит таким образом, чтобы суммарный спин атома (S = 2·s + 1) был максимальным.

	N
	L
	m
	S
	Электронная конфигурация атома
	Символ элемента

	1
	0
	0
	+1/2
	1s1
	H

	
	0
	0
	-1/2
	1s2
	He

	2
	0
	0
	+1/2
	1s22s1
	Li

	
	0
	0
	-1/2
	1s22s2
	Be

	
	1
	-1
	+1/2
	1s22s22p1
	B

	
	1
	0
	+1/2
	1s22s22p2
	C

	
	1
	+1
	+1/2
	1s22s22p3
	N

	
	1
	-1
	-1/2
	1s22s22p4
	O

	
	1
	0
	-1/2
	1s22s22p5
	F

	
	1
	+1
	-1/2
	1s22s22p6
	Ne


При переходе к третьему энергетическому уровню ситуация полностью повторяется – происходит заполнение вначале 3s, а затем 3р подуровня. На третьем уровне имеется ещё 3d подуровень, однако для него n + l = 5 (3 + 2), а для 4s подуровня n + l = 4 (4 + 0) (первое правило Клечковского). Поэтому начнёт заполняться 4s подуровень, и следующими элементами будут К и Са. Затем будет существовать выбор между заполнением 3d и 4p подуровней. Для них сумма n + l равна 5, однако согласно 2-го правила Клечковского первым будет заполняться 3d подуровень, т.к. для него значение n меньше, чем для 4s подуровня. Аналогично происходит заполнение электронами остальных уровней.

Поскольку химические свойства элемента определяются строением внешнего и, в меньшей степени, предвнешнего энергетического уровня, то периодически повторяющаяся конфигурация внешнего энергетического уровня приводит к тому, что химические свойства элементов и образуемых ими соединений так же изменяются периодически.

2.3. Структура Периодической системы элементов

Графическим выражением Периодического закона является Периодическая система элементов. Существует достаточно большое число вариантов Периодической системы, однако наиболее распространёнными являются короткий и полудлинный варианты. На сегодняшний день известно 114 химических элементов. Они составляют 7 рядов элементов, в пределах которых свойства изменяются последовательно. Эти ряды носят название периодов. Вертикальные столбцы называются группами. В коротком варианте группы дополнительно делятся на две подгруппы – главную и побочную. В главные подгруппы входят s- и p-элементы, в побочные – d-элементы. f-элементы выделены в отдельные ряды, т.к. при таком варианте Периодической системы они формально должны занимать одну ячейку. В полудлинном варианте 18 групп. При таком расположении в вертикальные столбцы попадают элементы, сходные по своим свойствам и обладающие одинаковой валентностью, например, литий и натрий, хром и молибден и т.д.

2.4. Изменение физических и химических свойств элементов по периодам и группам.

Рассмотрим изменение таких параметров, как энергия ионизации, сродство к электрону, радиус атома, электроотрицательность. Энергией ионизации называется энергия, которую необходимо сообщить индивидуальному атому для удаления электрона на бесконечное расстояние от ядра. Сродством к электрону называется энергия, которая выделяется или поглощается при присоединении электрона к нейтральному атому, находящемуся в газовой фазе. При движении по группе сверху вниз радиус атома увеличивается. Это приводит к тому, что энергия валентных электронов увеличивается, и они менее прочно удерживаются ядром. Следовательно, при движении по группе сверху вниз энергия ионизации атома уменьшается, что приводит к нарастанию металлических свойств и ослаблению неметаллических. Особенно заметное увеличение радиуса атома происходит при переходе от второго периода к третьему. Поэтому химические свойства аналогов во втором и третьем периоде сильно отличаются между собой. Элементы второго периода называют типическими элементами.
При движении по периоду слева направо радиус атома уменьшается. Этот факт можно объяснить тем, что при увеличении заряда ядра электроны, находящиеся на одном уровне по закону Кулона испытывают более сильное притяжение к ядру, и, тем самым находятся немного ближе к ядру, что и приводит к уменьшению радиуса атома. Энергия ионизации и сродство к электрону изменяется немонотонно. Это связано с тем, что наполовину и полностью заполненные энергетические уровни обладают большей устойчивостью, чем частично заполненные. Следовательно, стремление принять или отдать электрон в случае полностью или наполовину заполненного подуровня будет менее выраженным, чем в случае частично заполненного подуровня.

Электроотрицательность – это способность атома притягивать к себе общую электронную пару в соединении. Элемент с большей электроотрицательностью притягивает электроны сильнее, чем элемент с меньшей электроотрицательностью. Следовательно, химическая связь, образованная разными атомами, в большей или меньшей степени полярна. Чем больше разница в электроотрицательностях атомов, тем более полярна химическая связь. Электроотрицательность по Полингу определяется как полусумма энергии ионизации и сродства к электрону: 
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. Электроотрицательность фтора принимается равной 4, лития – 1. Самой маленькой электроотрицательностью обладает рубидий (ЭО = 0.86). Остальные элементы имеют промежуточные значения электроотрицательности от 0.86 до 4. В отличие от энергии ионизации и сродства к электрону, которые по периоду изменяются немонотонно, электроотрицательность монотонно возрастает при движении по периоду слева направо, а по группе сверху вниз монотонно уменьшается. Тем самым, можно сказать, что именно электроотрицательность является мерой металличности или неметалличности элемента. Элементы с большой электроотрицательностью (от 2 до 4) проявляют ярко выраженные неметаллические свойства. Элементы с малой электроотрицательностью (от 0.86 до 1.4) проявляют ярко выраженные металлические свойства.

Для элементов главных подгрупп максимальная степень окисления элемента в соединениях равна номеру группы, минимальная степень окисления равна 8 – N группы. Элементы чётных групп проявляют в основном чётные валентности и степени окисления. Соответственно, элементы нечётных групп проявляют нечётные валентности и степени окисления. Элементы побочных подгрупп могут проявлять все возможные степени окисления, но максимальная степень окисления не может превышать номера группы.

Контрольные задания:

1. Сколько валентных электронов имеют атомы следующих элементов: бор, цирконий, марганец, хлор, азот, железо, сера, кремний, кислород?

2. Исходя из положения элемента в периодической системе, определите предполагаемую валентность для следующих элементов: кальций, сера, водород, фтор, хлор, свинец, углерод, азот, кислород.

3. Исходя из положения элемента в периодической системе, определите максимальную и минимальную степень окисления для следующих элементов: азот, хлор, фтор, кремний, мышьяк, кислород, сера.

Тестовые задания:
1. Атом какого из атомов галогена имеет наибольший радиус?
1 Вг




2 F
3 I





4 Cl
2. Среди приведенных электронных конфигураций атома укажите невозможную
1 1s22s22p63s1



2 1s22s22p63s23p63d54s2
3 1s12s22p6



4 1s22s22p63s23p8
3. Высшие оксиды элементов V группы имеют общую формулу
1 R2O2




2 R2O3
3 R2O5




4 RO3
4. В каком ряду элементы расположены по мере возрастания их атомного радиуса?
1 C, N, O




2 Na, Li, Cs
3 O, S, Se




4 Mg, Al, Cl
5. Укажите перечень возможных валентных состояний серы.
1 I, II, IV




2 IV, V, VI
3 только VI



4 II, IV, VI
6. Энергия, которая указана в уравнении 
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 кДж, является…
1 энергией химической связи

2 энергией ионизации молекулы

3 энергией ионизации атома

4 сродством к электрону
7. Отметьте символ невозможного энергетического уровня
1 1s




2 5d
3 3d




4 2f
8. Из приведенных атомов выберите атом с наибольшим радиусом
1 F





2 Cs
3 Na




4 Al
9. Какая частица не может быть донором электронов?
1 Cl-




2 Ba0
3 H-




4 H+
10. Чему равна степень окисления и валентность кислорода в молекуле СО?
1 –2 и IV




2 +2 и III
3 –2 и II




4 +2 и II
11. Какой вид гибридизации атомных орбиталей придает молекуле тетраэдрическое строение
1 sd




2 sp3
3 sp2




4 sp2d
12. Сколько всего элементов находится в пятом периоде?
1 8





2 50

3 32




4 44
13. Укажите, в каком случае правильно указана минимальная степень окисления атома элемента?
1 N-3




2 P-2
3 Cl-7




4 Si-2
14. Укажите, сколько неспаренных электронов в основном состоянии имеет атом титана
1 0





2 1

3 2





4 3
15. Химические элементы в Периодической системе расположены в порядке увеличения
1 относительной атомной массы
2 числа электронных уровней

3 заряда ядра



4 валентности
3. Химическая связь и строение вещества
3.1. Типы химической связи
По современным представлениям, химическая связь имеет электрическое происхождение. В её образовании принимают участие преимущественно внешние (валентные) электроны атомов. Обычно выделяют четыре типа химической связи: ковалентную, ионную, металлическую и водородную. Следует отметить, что эта классификация является в достаточной мере условной. Кроме собственно химической связи выделяют силы межмолекулярного взаимодействия или силы Ван-дер-Ваальса.
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Образование химической связи по обменному механизму
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Образование химической связи по донорно-акцепторному механизму


Самым распространённым типом химической связи является ковалентная связь. Ковалентной связью называется связь, образованная путём обобществления атомами электронной пары. Известно два механизма образования ковалентной связи: обменный и донорно-акцепторный. При обменном механизме каждый из атомов отдаёт на образование связи по одному неспаренному электрону. При донорно-акцепторном механизме один из атомов (донор) предоставляет неподелённую пару электронов, а другой атом (акцептор) – вакантную (незанятую) орбиталь.
Выделяют несколько разновидностей ковалентной связи. 
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Способы образования σ-связи
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Способ образования π-связи




Если максимум перекрывания атомных орбиталей лежит на прямой, соединяющей атомы, то такая связь называется σ-связью. Если между атомами в соединении только одинарные связи, то все они обязательно являются связями σ-типа. Примерами соединений, в которых связи только σ-типа могут служить молекулы воды, аммиака, галогенов, алканов. 
Если максимум перекрывания атомных орбиталей лежит в плоскости, соединяющей атомы выше и ниже оси, соединяющей атомы, то такая связь называется π-связью. π-связи встречаются только в соединениях, в которых содержатся кратные связи. Примерами таких соединений могут служить молекулы серной и фосфорной кислот, кислорода, азота, оксида углерода (II). Из органических соединений π-связи содержат алкены, алкины, ароматические соединения, карбонильные соединения, карбоновые кислоты и др. 
Кроме π- и σ-связей в кластерных соединениях металлов встречается δ-связь, однако механизм её образования в данном методическом пособии не рассматривается.

Ковалентная связь обладает некоторыми характеристиками, среди которых важнейшими являются направленность, насыщаемость, энергия и полярность.

Направленность. Под направленностью ковалентной связи понимают тот факт, что максимум перекрывания орбиталей определённым образом расположен в пространстве. Тем самым атомы в молекуле расположены под определёнными углами, по отношению друг к другу. Эти углы называют валентными.

Насыщаемость. Под насыщаемостью ковалентной связи понимают тот факт, что в образовании ковалентной связи участвуют два электрона

Энергия. Энергия ковалентной связи – важнейшая характеристика молекулы, определяющая особенности её строения и химические свойства. Энергией ковалентной связи называют изменение энергии в реакции A(г) + B(г) = A‑B(г). Энергия ковалентной связи зависит от её длины и кратности. С увеличением длины связи её энергия уменьшается. Так, ЕH-Cl = 432 кДж/моль, а ЕH-I = 298 кДж/моль. С увеличением кратности связи её энергия увеличивается. Так, ЕС-С = 334 кДж/моль, ЕС=С = 615 кДж/моль.
Полярность. Если ковалентная связь образуется между атомами одного элемента, то, вследствие равенства их электроотрицательностей, электронная пара располагается симметрично между атомами. Это приводит к тому, что центры сосредоточения положительного и отрицательного заряда совпадают. Такая ковалентная связь называется неполярной. Примерами соединений с ковалентной неполярной связью являются S8, Cl2, O2, N2.

Если же ковалентная связь образуется между атомами разных элементов, то, в следствие неравенства их электроотрицательностей, электронная пара располагается несимметрично между атомами. В этом случае электронная пара смещена к атому с большей электроотрицательностью. Это приводит к тому, что центры сосредоточения положительного и отрицательного заряда уже не совпадают. Возникает некоторый дипольный момент связи, равный произведению заряда на расстояние между центрами сосредоточения заряда µ = q·l. Такая ковалентная связь называется полярной. Примерами соединений с ковалентной полярной связью являются SO2, HCl, CH3OH, HNO3. 

Следует заметить, что не все молекулы, содержащие ковалентные полярные связи, полярны. Полярность определяется так же геометрией молекулы, т.е. взаимным расположением атомов в пространстве. К примеру, молекулы CCl4, CO2 и некоторые другие, в которых находятся полярные связи, в целом неполярны, и их дипольный момент равен нулю. 
Предельным случаем ковалентной полярной связи служит ионная связь. Она возникает в том случае, когда электроны от менее электроотрицательного атома полностью переходят к более электроотрицательному атому. Таким образом, ионная связь представляет собой электростатическое взаимодействие между положительно и отрицательно заряженными ионами. В силу того, что электростатическое поле имеет сферическую симметрию, ионная связь не имеет таких характеристик, как направленность и насыщаемость. Типичными соединениями с ионной связью являются оксиды и галогениды наиболее активных металлов. Например: KF, CaO, CsI и др. 

Существует большое число веществ с несколькими типами связи. Так, соли кислородсодержащих неорганических кислот построены таким образом, что связь между атомами в кислотном остатке является ковалентной полярной, а между ионом металла и кислотным остатком – ионная. Например: KNO3, CaSO4, Na3PO4, Al2(SO4)3. В органической химии чаще встречаются вещества с полярной и неполярной ковалентной связью, например: CH3CH2CH2OH, C6H5NH2 и др. 
Совершенно особый тип взаимодействия между атомами наблюдается в металлах. Металлы и их сплавы в своей основе имеют кристаллическую решётку, в узлах которой находятся атомы. Атомы типичных металлов на внешнем энергетическом уровне имеют от одного до четырёх электронов, которые непрочно соединены с ядром. Вследствие тепловой энергии часть электронов покидают атомы и переходят в межатомное пространство. Относительное количество электронов невелико и зависит от природы металла. Таким образом, кристаллическая решётка металла представляет собой определённое расположение атомов в пространстве. Вместо некоторых атомов в узлах решётки находятся ионы, а между атомами и ионами хаотически движутся электроны, которые называются «электронным газом». Наличие электронного газа приводит к возникновению у металлов общих физико-химических свойств. К ним относятся электропроводность, теплопроводность, металлический блеск, ковкость и пластичность.
Тип химической связи влияет на агрегатное состояние вещества.

Вещества, в молекулах которых находятся только ковалентные связи, имеют в твёрдом состоянии молекулярную кристаллическую решётку. Они, как правило, имеют низкие температуры плавления и кипения. Они легколетучи, часто обладают запахом. Это большинство органических соединений и неорганические соединения неметаллов.

Вещества, имеющие ионную кристаллическую решётку имеют очень высокие температуры плавления и кипения. Это в своём большинстве твёрдые и хрупкие соединения нелетучие и без запаха. К ним относятся соединения типичных металлов и типичных неметаллов, а также соли кислородсодержащих кислот, карбоновых кислот и сульфокислот.
Вещества, имеющие металлическую кристаллическую решётку, обладают металлическим блеском, ковки и пластичны, хорошо проводят электрический ток, обладают высокой теплопроводностью. К ним относятся металлы, сплавы.
Некоторые неметаллы, такие как углерод, кремний, красная модификация фосфора в твердом состоянии имеют атомную кристаллическую решётку. В узлах кристаллической решётки находятся атомы, которые образуют ковалентные неполярные связи с соседними атомами. Это приводит к тому, что эти вещества также имеют высокие температуры плавления и кипения.
3.2. Силы межмолекулярного взаимодействия
Кроме химических связей, которые достаточно специфичны, между молекулами существуют неспецифичные взаимодействия, которые также имеют электрическую природу. Их называют силами межмолекулярного взаимодействия или силами Ван-дер-Ваальса. По способу возникновения выделяют три разновидности межмолекулярного взаимодействия - дисперсионное, ориентационное и индукционное.

Дисперсионные силы. Они существуют всегда между любыми типами частиц. Их возникновение обусловлено движением электронов в атомах. Хотя в среднем дипольный момент атома равен нулю, мгновенные диполи не равны нулю, они постоянно меняются по величине и направлению. В результате возникают силы, сближающие молекулы. Энергия дисперсионного взаимодействия рассчитывается по формуле 
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Ориентационные силы. Они возникают между молекулами, имеющими постоянный дипольный момент. При этом становится возможной только одна, преимущественная пространственная ориентация молекул, при которой положительные и отрицательные концы диполей максимально сближены в пространстве. Для двух однородных взаимодействующих полярных молекул энергия взаимодействия рассчитывается по формуле 
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Индукционные силы. Они возникают между полярными и неполярными молекулами. При сближении в пространстве таких частиц постоянный диполь полярной молекулы индуцирует появление диполя в неполярной молекуле. Возникает индукционное взаимодействие. Энергия такого взаимодействия равна 
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Энергия межмолекулярного взаимодействия незначительна по сравнению с энергией химической связи, однако она играет большую роль при образовании жидкого и твёрдого состояния вещества. Энергия межмолекулярного взаимодействия сильно зависит от расстояния между частицами, и убывает обратно пропорционально шестой степени из расстояния между ними. Поэтому наибольшее значение эти силы имеют в твёрдом и жидком состоянии вещества. В газообразном состоянии вещества они почти не проявляются.
По величине энергии между межмолекулярными силами и химической связью находится водородная связь. Атом водорода, уже связанный одной ковалентной связью, не может образовать ещё одну связь. Однако, если он связан с одним из электроотрицательных атомов (F, O, N, Cl), то на нём сосредоточен некоторый положительный заряд.
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Образование водородной связи между молекулами воды


Если учесть малый радиус иона H+, то плотность заряда окажется очень большой, гораздо больше, чем для любого другого атома. В результате этого возникает взаимодействие между атомом водорода и неподелённой парой другого элемента. Водородную связь обозначают тремя точками для отличия её от ковалентной связи. Энергия водородной связи 10-40 кДж/моль, что в 10-20 раз меньше, чем для ковалентной связи. Вещества, между молекулами которых возможно возникновение водородной связи, имеют более высокие температуры плавления и кипения, чем следовало ожидать на основании молекулярной массы. Например, температура кипения бутанола равна +118 ºС, а диэтилового эфира, который имеет такую же молярную массу, но в котором нет водородных связей, только +33.4 ºС.
Контрольные задания:

1. Определите тип химической связи в следующих соединениях: CaO, P4, H2SO4, KNO2, CaSO4, CsCl, Na3N, Au3Ag2, C2H6, CH2O, H2O, CS2, (NH4)3PO4, KI, PCl3, K2S, HIO3, C6H6, Fe2O3.
2. Определите, какие из разновидностей сил межмолекулярного взаимодействия будут возникать между указанными молекулами: O2 и NO2, Cl2 и F2, H2O и HF, H2O и NH3, Cl2 и H2O, H2CO и H2O, CH3COOH и CH3OH.
3. Определите, какое из соединений должно иметь более высокую температуру кипения: H2O или H2S, C2H5OH или CH3OCH3, Cl2 или HCl, H2SO4 или K2SO4, H2O или NaOH, CH4 или C3H8, Cl2 или Br2.

Тестовые задания:
1. Укажите ряд соединений, которому соответствует последовательность типов химической связи ‑ ковалентная полярная, ковалентная неполярная, ионная.
1 СаО, HCl, Na




2 Н2 С12, НСN
3 Na, Na2O, HCl



4 НСl, Сl2 CsCl

2. Химическая связь какого типа образуется между атомами, имеющими формулы электронных конфигураций 
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1 ионная




2 ковалентная неполярная

3 металлическая



4 водородная
3. Кристаллическую решетку какого типа может иметь неэлектропроводное и легкоплавкое вещество?
1 молекулярную



2 металлическую

3 атомную




4 ионную

4. Атом какого элемента проявляет наибольшую склонность к образованию ионных связей?

1 Cа






2 Cs
3 Al






4 C
5. Какая химическая связь является наименее прочной?

1 ковалентная неполярная


2 ионная

3 водородная




4 ковалентная полярная

6. При образовании молекулы H2 из атомов Н между собой перекрываются орбитали...
1 s и s 






2 s и p

3 p и p






4 s и d

7. Укажите название простого вещества.
1 Вода






2 этанол

3 озон






4 глюкоза

8. Укажите агрегатное состояние веществ (н. у.), которые образует водород при взаимодействии с N2, S, Р.
1 твердые кристаллические


2 жидкие

3 твердые аморфные



4 газообразные

9. В каком из веществ имеется ковалентная неполярная связь?

1 H2O






2 NO2
3 H2O2






4 H2SO4
10. Металлы и сплавы хорошо проводят электрический ток за счет свободно перемещающихся…
1 протонов




2 ионов

3 нейтронов




4 электронов

11. В каком соединении имеется ковалентная полярная связь?

1 озон






2 фторид цезия

3 хлороводород



4 фтор

12. Как изменяется ковалентный характер связи в ряду LiF ‑ BeF2 – BF3 ‑ CF4?

1 ослабевает




2 сначала усиливается, а затем ослабевает

3 усиливается




4 не изменяется

13. Кристаллическая решетка алмаза…
1 атомная




2 металлическая

3 молекулярная



4 ионная

14. В каком ряду вещества расположены в порядке уменьшения полярности связи?

1 AsH3, NH3, PH3



2 НВг, НI, HF.

3 HF, НС1, Н2О



4 Н2О, Н2S, H2Se
15. Прочность связи в ряду галогеноводородных соединений 
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1 уменьшается, т.к. увеличивается радиус атома галогена

2 практически не изменяется

3 увеличивается, т.к. увеличивается химическая активность галогенов

4 увеличивается, т.к. уменьшается химическая активность галогенов
4. Растворы

4.1. Классификация растворов
Раствором называется гомогенная, термодинамически устойчивая система, состоящая из двух или более компонентов. По агрегатному состоянию растворы делятся на газообразные, жидкие и твёрдые. Примером газообразного раствора является воздух (раствор кислорода и некоторых других газов в азоте); примером жидкого раствора – раствор сахара или соли в воде; примером твёрдого раствора – ювелирные или конструкционные сплавы металлов.

Растворителем называется вещество, которое при образовании растворе не изменяет своего агрегатного состояния. Если раствор образован растворением жидкости в жидкости или газа в газе, то в этом случае растворителем выбирается то вещество, которого больше по массе. Например, с химической точки зрения, сахарный сироп является раствором сахара в воде, а воздух – раствор кислорода в азоте.

По такому признаку, как может вещество дальше растворяться в растворе или нет, все растворы делят на насыщенные и ненасыщенные. Насыщенным раствором называется раствор, находящийся в равновесии с осадком растворённого вещества. Количественной характеристикой насыщенного раствора является коэффициент растворимости (s) – величина, показывающая, какая масса вещества может раствориться в 100 г растворителя при данной температуре.
Следует различать термины “насыщенный” и “концентрированный”, поскольку они относятся к различным характеристикам раствора. Так, например, насыщенный раствор какого-нибудь соединения может быть как концентрированным (сахар в воде), так и очень разбавленным (хлорид серебра в воде).

Долгое время процесс растворения рассматривали как чисто физический. Считалось, что частицы растворённого вещества механически дробятся и распределяются между молекулами растворителя. Процесс разрушения кристаллической решетки твёрдого соединения сопряжён с большими затратами энергии и должен всегда идти с поглощением теплоты, т.е являться эндотермическим. Однако известно, что при растворении очень большого числа соединений тепло выделяется, и это говорит о протекании химической реакции при растворении. Исходя из этого, в настоящее время растворение рассматривают как сложный физико-химический процесс, сопровождающийся процессами химического взаимодействия молекул растворённого вещества с молекулами растворителя (сольватацией). В частности, для водных растворов данный процесс называется гидратацией.

4.2. Способы выражения состава раствора

В системе СИ единицей концентрации является молярная концентрация (С) – это величина, показывающая, какое химическое количество вещества содержится в единице объёма раствора. Единицей измерения является моль/м3. Однако в химических расчётах чаще всего используется её производная – моль/л. Молярную концентрацию рассчитывают по формуле 
[image: image35.wmf]V
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Молярная концентрация эквивалента (нормальность) (Cн)– это величина, показывающая, какое число эквивалентов содержится в единице объёма раствора. Единицей измерения является моль-экв/л. Нормальность рассчитывают по формуле 
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. Нормальность связана с молярной концентрацией соотношением 
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, где zэ – фактор эквивалентности.

Массовая доля растворённого вещества (w) – это величина, равная отношению массы растворённого вещества к массе раствора. Массовая доля является безразмерной величиной или её выражают в процентах. Массовую долю рассчитывают по формуле 
[image: image38.wmf]p
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Объёмная доля растворённого вещества (() – это величина, равная отношению объёма растворённого вещества к объёму раствора. Объёмная доля является безразмерной величиной или её выражают в процентах. Объёмная доля применяется для растворов, образованных только газами или жидкостями. Объёмную долю рассчитывают по формуле 
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Мольная доля растворённого вещества (() – это величина, равная отношению химического количества вещества к сумме химических количеств всех веществ, находящихся в растворе. Мольная доля является безразмерной величиной. Мольную долю рассчитывают по формуле 
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, где k – число компонентов в растворе.

Моляльность (Cm) – это величина, показывающая, какое количество вещества растворено в единице массы чистого растворителя. Единицей измерения моляльности является моль/кг. Моляльность рассчитывают по формуле 
[image: image41.wmf]s
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Титр (массовая концентрация) (T) – это величина, показывающая, какая масса вещества растворена в единице объёма раствора. Единицей измерения титра является г/мл, массовой концентрации – г/л. Титр рассчитывают по формуле 
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. Массовую концентрацию (в г/л) можно также рассчитать по формуле 
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Все эти способы выражения состава раствора тесно взаимосвязаны между собой. Зная один из способов выражения состава и плотность раствора можно найти все остальные.

4.3. Электролитическая диссоциация

Все вещества по характеру поведения в растворах можно разделить на две большие группы – электролиты и неэлектролиты. Электролитами называются соединения, водные растворы и расплавы которых проводят электрический ток. Процесс распада вещества на ионы в растворе или расплаве называется электролитической диссоциацией. К сильным электролитам относятся сильные кислоты, щелочи, почти все соли, за исключением ковалентно построенных солей ртути. Все эти перечисленные группы соединений в водных растворах полностью распадаются на ионы – диссоциируют. Вещества, не распадающиеся на ионы в водных растворах или расплавах, относятся к группе неэлектролитов. Сюда можно отнести оксиды, спирты, сахара и некоторые другие классы органических соединений. Вещества, которые в растворах лишь частично распадаются на ионы, называют слабыми электролитами. Сюда можно отнести слабые кислоты, азотистые основания, фенолы и т.д. Диссоциация электролитов может быть охарактеризована величиной ( - степенью диссоциации. Степень диссоциации определяется как отношение числа продиссоциировавших молекул к общему числу молекул 
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. Для сильных электролитов ( = 1, для неэлектролитов ( = 0, для слабых электролитов 0.3 > ( > 0 для 5 %-ного раствора.
Растворение в растворителе некоторого количества вещества приводит к тому, что свойства раствора отличаются от таковых для чистого растворителя. К таким свойствам относят осмотическое давление раствора, понижение давления паров растворителя над раствором, и как следствие из этого, повышение температуры кипения раствора и понижение температуры замерзания раствора. Поскольку данные характеристики зависят только от числа частиц, находящихся в растворе и не зависят от их природы, то такие свойства были названы коллигативными (общими) свойствами растворов.

Понижение давления пара над раствором вычисляется по закону Рауля 
[image: image45.wmf]c
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, где ( - мольная доля растворённого вещества.

Понижение температуры замерзания и повышение температуры кипения растворов можно рассчитать по следующим формулам: 
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, где Kэ – эбуллиоскопическая константа, Kк – криоскопическая константа, m – моляльность раствора.

Осмотическое давление раствора можно рассчитать по формуле 
[image: image48.wmf]T
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, где С – молярная концентрация (размерность ( в этом случае – кПа).

Данные соотношения выполняются для растворов неэлектролитов. Поскольку при диссоциации из одной частицы появляется несколько, то суммарное число частиц в растворе увеличивается, что приводит к увеличению проявляемого эффекта по сравнению с рассчитанным по формуле. Поэтому Вант-Гоффом был введён изотонический коэффициент (i), который показывает, во сколько раз число частиц больше, чем для случая отсутствия диссоциации. Поэтому для растворов электролитов данные выражения записывают в виде: 
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В полярных протонных растворителях, таких как вода, аммиак, спирты, в небольшой степени существует диссоциация молекул растворителя. В частности, для воды 2H2O ( H3O+ + OH-, или упрощённо H2O ( H+ + OH-. Константа равновесия такого процесса имеет вид 
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. Поскольку концентрация воды в воде есть величина постоянная, то её учитывают в значении Кw. В этом случае выражение можно переписать следующим образом: 
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. Это выражение называется ионным произведением воды. При 25 оС Kw = 10-14. В чистой воде [H+] = [OH-] = 10-7 моль/л.
Водородным показателем среды (рН) называется отрицательный десятичный логарифм из концентрации ионов водорода
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. Очевидно, что рН чистой воды равен 7. рН раствора кислоты имеет значение меньше 7, раствора щелочи – больше 7.

Для малорастворимых соединений растворимость в растворе определяется величиной, называемой произведением растворимости (ПР). Для вещества, диссоциирующего по уравнению AaBb ( aAn+ + bBm- , выражение для произведения растворимости будет иметь вид: 
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. Для хорошо растворимых соединений понятие произведение растворимости не имеет физического смысла. Чем большее значение имеет числовое значение ПР, тем лучше данное соединение растворимо в воде. Значения ПР приводятся в соответствующих таблицах.

4.4. Критерий протекания химических реакций в растворах

Реакции в растворах представляют собой взаимодействие между ионами или нейтральными молекулами. Если все реагенты и продукты хорошо растворимы в воде, то химическая реакция как таковая не протекает. Для протекания химической реакции в водном растворе необходимо, чтобы среди продуктов реакции обязательно присутствовали или малорастворимое вещество, или газообразное вещество, или малодиссоциированное вещество. Для определения возможности протекания реакции необходимо записать сокращенное ионно-молекулярное уравнение реакции. Примеры химических реакций в водных растворах:

1. KNO3 + HCl ( HNO3 + KCl; запишем полное ионно-молекулярное уравнение – K+ + NO3- + H+ + Cl- ( H+ + NO3- + K+ + Cl-; очевидно, что слева и справа все частицы тождественны, поэтому их все можно сократить. В этом случае реакция в растворе не протекает, т.к. нельзя записать сокращённое ионно-молекулярное уравнение.

2. Na2S + 2HCl ( H2S + 2NaCl; запишем полное ионно-молекулярное уравнение - 2Na+ + S2- + 2H+ + 2Cl- ( H2S + 2Na+ + 2Cl-; H2S записана в молекулярной форме, т.к. она является слабой кислотой. В данном случае мы не можем полностью сократить все частицы. Сокращённое ионно-молекулярное уравнение будет иметь вид S2- + 2H+ ( H2S и данная реакция в водном растворе протекать будет.

Примеры решений задач:

1. В воде массой 50 г растворили 12 г серной кислоты. Определите массовую долю растворённого вещества. Решение: массовая доля растворённого вещества рассчитывается по формуле 
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. Подставим это выражение в формулу для расчёта массовой доли: 
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2. Коэффициент растворимости сульфата натрия при 20 оС равен 16.7 г/100 г воды. Плотность такого раствора 1.18 г/мл. Рассчитайте массовую и мольную долю растворённого вещества, молярную концентрацию и нормальность. Решение: массовая доля растворённого вещества равна 
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. Мольная доля растворённого вещества равна 
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. Рассчитаем молярную концентрацию раствора. 
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. Тогда молярная концентрация будет равна 
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3. Рассчитайте рН раствора, в 3 л которого находится 19.6 г серной кислоты. Решение: серная кислота является сильным электролитом и в водном растворе полностью распадается на ионы по уравнению H2SO4 ( 2H+ + SO42-. Определим молярную концентрацию серной кислоты в растворе: 
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. Поскольку при диссоциации 1 молекулы серной кислоты образуется 2 иона водорода, то в полученном растворе концентрация ионов водорода будет в 2 раза больше, чем концентрация серной кислоты 
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. Тогда рН можно рассчитать по формуле 
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4. Рассчитайте массу воды, в которой растворится 0.3 г карбоната кальция. ПР(CaCO3) = 1.1·10-10. Решение: запишем выражение для произведения растворимости карбоната кальция: 
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. Значит, в 1 л раствора растворится 1.05·10-5 моль CaCO3, что составит массу 
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 0,00105 г/л. Следовательно, объём раствора, необходимый для растворения 0.3 г карбоната кальция можно рассчитать по формуле
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Контрольные задания:

1. Запишите уравнения диссоциации следующих веществ в водном растворе: Cu(NO3)2, NaOH, NaCl, HBr, H2SO4, Fe2(SO4)3, Na2S, Na2SO3, NaClO, ZnSO4, KClO4, HCl, AlCl3, СuSO4, FeSO4, CaCl2, KI, KNO3, Cr(NO3)3, HNO3, Mg(NO3)2, NH4NO3, K2SO4, KMnO4, MnSO4, KIO3.

2. В воде массой 150 г растворили по 3 г серной кислоты, сахара (С12Н22О11), гидроксида натрия, хлорида натрия. Определите осмотическое давление и повышение температуры кипения раствора. Изменением объёма раствора при растворении веществ пренебречь. Изотонический коэффициент для сильных электролитов равен числу ионов при диссоциации. Кэ = 0.52.

3. Коэффициент растворимости хлорида калия при 20 оС равен 19.7 г/100 г воды. Плотность насыщенного раствора хлорида калия равна 1.165 г/мл. Рассчитайте молярную концентрацию, нормальность, моляльность, титр, массовую и мольную доли хлорида калия в полученном растворе.

4. Рассчитайте рН раствора, содержащего следующее массы растворённых веществ в 2 л раствора:
2 г HClO4;

3.5 г H2SO4;

4 г NaOH;

11 г Ba(OH)2.
5. Рассчитайте, какую массу соли и массу воды необходимо взять для получения указанного раствора: 

160 г 10 %-ного раствора CuSO4;

35 г 35 %-ного раствора NaOH;

400 кг 0.3 %-ного раствора NiSO4;

500 г 4 %-ного раствора CaCl2;

45 г 0.6 моляльного раствора H2SO4;
300 г 2 моляльного раствора KOH.

6. Определите, какая из реакций будет протекать в водном растворе:

2HNO3 + BaCl2 ( Ba(NO3)2 + 2HCl;

CuCl2 + 2NaOH ( Cu(OH)2 + 2NaCl;

Pb(NO3)2 + H2SO4 ( PbSO4 + 2HNO3;

3HBr +Al(OH)3 ( AlBr3 + 3H2O;

CaCl2 + Na2SO4 ( 2NaCl + CaSO4;


3KOH + H3PO4 ( K3PO4 + 3H2O;

Zn(OH)2 + 2HI ( ZnI2 + 2H2O;


MgO + H2SO4 ( MgSO4 + H2O;

Тестовые задания:
1. Какие из перечисленных ниже веществ диссоциируют ступенчато?

1 азотная кислота



2 хлорид бария

3 фосфорная кислота



4 аммиак

2. Формула сильного электролита ‑ это

1 Н2СО3





2 H2SiO3
3 HNO3





4 H2S
3. Укажите уравнение, соответствующее сокращенному ионно-молекулярному уравнению Ca2+ + CO32- ( CaCO3
1 Ca(OH)2 + Na2CO3 ( CaCO3 + 2NaOH
2 CaCl2 + BaCO3 ( CaCO3 + BaCl2
3 CaCl2 + NaHCO3 ( CaCO3 + HCl + NaCl
4 Ca(NO3)2 + K2CO3 (CaCO3 + 2KNO3
4. Для насыщенного раствора верным является утверждение

1 всегда является концентрированным

2 может быть как разбавленным, так и концентрированным

3 не может быть разбавленным

4 не может быть концентрированным

5. Сколько молекул электролита из каждых 100 распадается на ионы, если степень диссоциации равна 25 %?

1 25





2 125

3 50





4 75

6. Раствор – это

1 однородная устойчивая система постоянного состава

2 неоднородная система, состоящая из двух или более веществ

3 однородная устойчивая система переменного состава

4 однородная неустойчивая система переменного состава

7. Массовая доля хлорида натрия в растворе равна 4 %. Чему равна моляльность этого раствора

1 0,4 моль/кг




2 40 г/кг

3 0,684 моль/кг




4 0,712 моль/кг

8. По первому закону Рауля понижение давления пара над раствором прямо пропорционально

1 массовой доле растворенного вещества

2 мольной доле растворенного вещества

3 молярной концентрации растворенного вещества

4 массовой концентрации растворенного вещества

9. Сильные электролиты перечислены в ряду

1 NaCl, BaSO4, HNO3



2 CH3COOH, HI, Na2S

3 CaCO3, NH3·H2O, S



4 ZnSO4, H2S, CuCl2
10. Степень диссоциации слабого электролита равна

1 отношению общего числа ионов к числу непродиссоциировавших молекул

2 отношению общего числа ионов к начальному числу молекул

3 отношению числа продиссоциировавших молекул к начальному числу молекул

4 отношению числа катионов к числу анионов

11. Укажите вещество, рН водного раствора которого больше 7

1 HCl





2 NaI
3 KOH





4 CuCl2
12. В воде массой 100 г растворили 10 г хлорида натрия. Массовая доля хлорида натрия в полученном растворе равна
1 11 %





2 0,1

3 10 %





4 9,1 %
13. Какое вещество необходимо растворить в некотором объеме воды, чтобы получить раствор с минимальным осмотическим давлением?
1 ZnSO4





2 Cu(NO3)2
3 Na3PO4





4 BaCl2
14. Чему равна суммарная молярная концентрация ионов в 0.3 М растворе хлорида бария?
1 0,3 моль/л




2 0,6 моль/л

3 3 моль/л





4 0,9 моль/л
15. Из приведенных реакций выберите ту, которая в водном растворе протекает необратимо
1 CaSO4 + 2NaNO3 = Ca(NO3)2 + Na2SO4
2 HNO3 + NaCl = NaNO3 + HCl

3 ZnSO4 + 2KOH = Zn(OH)2 + K2SO4

4 CuCl2 + H2O = CuOHCl + HCl
5. Скорость химических реакций
5.1. Основные положения химической кинетики
Химические реакции протекают с различными скоростями. Некоторые из них полностью заканчиваются за малые доли секунды, другие осуществляются за минуты, часы, дни. Известны реакции, требующие для своего протекания несколько лет, десятилетий и еще более длительных отрезков времени. Кроме того, одна и та же реакция может в одних условиях, например, при повышенных температурах, протекать быстро, а в других, - например, при охлаждении, ‑ медленно; при этом различие в скорости одной и той же реакции может быть очень большим.
Знание скоростей химических реакций имеет очень большое научное и практическое значение. При практическом использовании химических реакций весьма важно знать, с какой скоростью будет протекать данная реакция в тех или иных условиях, и как нужно изменить эти условия для того, чтобы реакция протекала с требуемой скоростью. Раздел химии, изучающий скорости химических реакций, называется химической кинетикой.
При рассмотрении вопроса о скорости реакции необходимо различать реакции, протекающие в гомогенной системе (гомогенные реакции), и реакции, протекающие в гетерогенной системе (гетерогенные реакции).
Системой в химии принято называть рассматриваемое вещество или совокупность веществ. При этом системе противопоставляется внешняя среда - вещества, окружающие систему. Обычно система физически отграничена от среды. Различают гомогенные и гетерогенные системы. Гомогенной называется система, состоящая из одной фазы, гетерогенной - система, состоящая из нескольких фаз. Фазой называется часть системы, отделенная от других ее частей поверхностью раздела, при переходе через которую свойства изменяются скачком.
Примером гомогенной системы может служить любая газовая смесь (все газы при не очень высоких давлениях неограниченно растворяются друг в друге). Другим примером гомогенной системы может служить раствор нескольких веществ в одном растворителе, например раствор хлорида натрия, сульфата магния, азота и кислорода в воде. В каждом из этих двух случаев система состоит только из одной фазы: из газовой фазы в первом примере и из водного раствора во втором. В качестве примеров гетерогенных систем можно привести следующие системы: вода со льдом, насыщенный раствор с осадком, уголь и сера в атмосфере воздуха. В последнем случае система состоит из трех фаз: двух твердых и одной газовой.
Если реакция протекает в гомогенной системе, то она идет во всем объеме этой системы. Например, при сливании (и перемешивании) растворов серной кислоты и тиосульфата натрия помутнение, вызываемое появлением серы, наблюдается во всем объеме раствора. Если реакция протекает между веществами, образующими гетерогенную систему, то она может идти только на поверхности раздела фаз, образующих систему. Например, растворение металла в кислоте может протекать только на поверхности металла, потому что только здесь соприкасаются друг с другом оба реагирующие вещества. В связи с этим скорость гомогенной реакции и скорость гетерогенной реакции определяются различно.
Скоростью гомогенной реакции называется количество вещества, вступающего в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени в единице объема системы. Скоростью гетерогенной реакции называется количество вещества, вступающего в реакцию или образующегося при реакции за единицу времени на единице площади поверхности фазы.
В математической форме эти формулировки можно записать в виде уравнений. 
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 (для гетерогенной реакции) и 
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 (для гомогенной реакции), где знак (‑) относится к изменению концентрации реагентов, (+) – к изменению концентрации продуктов. Это уравнение является математическим выражением определения скорости реакции в гомогенной системе.

5.2. Факторы, влияющие на скорость реакции

К важнейшим факторам, влияющим на скорость реакции, относятся следующие: природа реагирующих веществ, их концентрации, температура, присутствие в системе катализаторов. Скорость некоторых гетерогенных реакций зависит также от интенсивности движения жидкости или газа около поверхности, на которой происходит реакция. Реакции, которые протекают на границе раздела фаз, называются топохимическими. Для некоторых из них скорость вообще не зависит от интенсивности перемешивания.
Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ. Необходимым условием того, чтобы между частицами (молекулами, ионами) исходных веществ произошло химическое взаимодействие, является их столкновение друг с другом (соударение). Только при этом станут возможны те переходы электронов и перегруппировки атомов, в результате которых образуются молекулы новых веществ - продуктов реакции. Поэтому скорость реакции пропорциональна числу соударений, которые претерпевают молекулы реагирующих веществ.

Число соударений, в свою очередь, тем больше, чем выше концентрация каждого из исходных веществ или, чем больше произведение концентраций реагирующих веществ. Так, скорость реакции А + В ( С пропорциональна произведению концентрации вещества А на концентрацию вещества В. Обозначая концентрации веществ А и В соответственно через [А] и [В], можно написать 
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, где kv ‑ коэффициент пропорциональности, называемый константой скорости данной реакции.
Полученное соотношение выражает закон действующих масс для химической реакции, протекающей при столкновении двух частиц: при постоянной температуре скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ.

Природа реагирующих веществ. Влияние природы реагирующих веществ на скорость протекания реакции отражается в константе скорости реакции kv. При прочих равных условиях (концентрациях и температуре) скорость реакции будет тем выше, чем большее значение имеет константа скорости реакции. Следует заметить, что сравнивать скорости реакции, проводя сравнение констант, можно только для однотипных реакций. Например, можно сравнивать две реакции CaCO3 ( CaO + CO2 и MgCO3 ( MgO + CO2, потому, что их механизм одинаков. Проводить сравнение скоростей реакции путём сравнивания констант для реакций H2 +Cl2 ( 2HCl и 2H2 + O2 ( 2H2O нельзя, т.к. механизм этих реакций различен.
Действие температуры. При повышении температуры скорость большинства реакций также увеличивается. Это происходит потому, что для протекания реакции необходимо, чтобы молекулы обладали некоторым запасом энергии, т.е. не любое соударение приводит к реакции. Химическое взаимодействие возможно только при соударении активных молекул. При увеличении температуры доля таких активных молекул увеличивается, следовательно, будет увеличиваться и число прореагировавших молекул, а, значит, и скорость реакции.

Правило Вант-Гоффа: при увеличении температуры на 10 оС скорость большинства реакций увеличиваться в 2-4 раза. Математически это правило записывается в виде уравнения 
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, где ( ‑ температурный коэффициент реакции (коэффициент Вант-Гоффа). Позже было выведено уравнение Аррениуса, которое связало изменение скорости реакции с её энергией активации. Разница между средней энергией частиц и энергией, необходимой для протекания реакции называется энергией активации реакции. Уравнение Аррениуса имеет вид 
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, где Е – энергия активации (Дж/моль). Из приведённого уравнения можно сделать вывод, что чем большее значение имеет энергия активации и тем сильнее скорость реакции зависит от температуры.
Действие катализаторов. Катализатором называется вещество, которое участвует в реакции, изменяя её скорость, но не входит в стехиометрическое уравнение реакции. Механизм действия катализатора заключается в следующем: с одним из реагентов катализатор образует нестойкое химическое соединение, которое далее либо реагирует с другими веществами, либо распадается на другие активные частицы. Это можно проиллюстрировать следующей схемой. Пусть протекает реакция A +B ( АВ. Тогда в присутствии катализатора механизм данной реакции изменится и станет следующим: А + К ( [АК] (первая стадия); [АК] + В ( АВ + К (вторая стадия). На второй стадии происходит регенерация катализатора. Результатом изменения механизма является уменьшение энергии активации реакции. Для каталитических реакций скорость пропорциональна концентрации катализатора.
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Изменение энергии при протекании химической реакции без катализатора (1) и в присутствии катализатора (2).



Известны соединения, которые замедляют протекание химических реакций. Такие вещества называют ингибиторами, а сам процесс замедления реакции – ингибированием. Наиболее важны ингибиторы коррозии, которые позволяют предохранять и использовать металлические изделия в агрессивных средах.

Следует отметить тот факт, что всё вышеизложенное относится к так называемым элементарным реакциям. Элементарной называется реакция, которая протекает в одну стадию. Таких реакций известно немного. Подавляющее большинство реакций не являются элементарными и протекают в несколько стадий. Каждая отдельная стадия строго подчиняется вышеприведённым формулам, однако для описания всего процесса в целом их нельзя использовать. Однако, для многих процессов, протекающих через ряд стадий, одна из них является медленной. В этом случае скорость всего процесса определяется только скоростью самой медленной (лимитирующей) стадии. В этом случае можно рассчитывать скорость реакции по уравнениям, которые получены для элементарных реакций.

Примеры решения задач.

1. Рассчитайте среднюю скорость химической реакции, если за период измерений 15 с концентрация одного из реагентов изменилась с 0.35 моль/л до 0.31 моль/л. Решение: средняя скорость реакции рассчитывается по формуле 
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. Подставив известные значения в формулу, можно рассчитать среднюю скорость реакции: 
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2. Определите, как изменится скорость прямой реакции H2 + Cl2 ( 2HCl, если а) концентрацию водорода увеличить в 3 раза, а концентрацию хлора уменьшить в 2 раза; б) увеличить давление в системе в 3 раза. Решение: запишем кинетическое уравнение для данной реакции 
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. Изменив условия, мы изменили значения концентраций реагентов. В этом случае 
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 EMBED Equation.3  [image: image86.wmf]]
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. Константа скорости реакции не зависит от изменения концентраций реагентов. Найдём отношение 
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. Значит, скорость реакции увеличилась в 1.5 раза. При увеличении давления в 3 раза концентрация каждого из реагентов также увеличивается в 3 раза. Запишем отношение скоростей 
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. Значит, при увеличении давления в 3 раза скорость данной реакции увеличивается в 9 раз.

3. При 30 оС скорость некоторой реакции равна 0.005 моль/лс. Температурный коэффициент этой реакции равен 2. Рассчитайте скорость этой реакции при 100 оС. Решение: воспользуемся правилом Вант-Гоффа: 
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. Преобразуем выражение и подставим значения: 
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0.64 моль/лс.

Контрольные задания:
1. Для реакции 2Н2 + О2 ( 2Н2О кинетическое уравнение имеет вид 
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. Начальные концентрации реагентов равны: [Н2]о=0.03 моль/л, [О2]о=0.006 моль/л. Рассчитайте значение скорости химической реакции в начальный момент времени и в тот момент, когда прореагирует 50% кислорода (
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2. Как и во сколько раз изменится скорость химической реакции 2SO2 +O2 ( 2SO3, если; а) уменьшить давление в системе в 2 раза; б) концентрацию SO2 уменьшить в 4 раза, а концентрацию O2 увеличить в 2.5 раза; в) увеличить температуру с 480 оС до 550 оС (γ=2.5)?

3. Как изменится скорость прямой реакции при увеличении давления в 4 раза для данных реакций: а) N2 + 3H2 ( 2NH3; б) 2SO2 + O2 ( 2SO3; в) H2 + Cl2 ( 2HCl?

4. При 20 оС реакция растворения железа в соляной кислоте заканчивается за 2 минуты, а при 40 оС – за 30 с. Определите, за какое время реакция закончится при 70 оС?
6. Химическое равновесие

6.1. Описание химического равновесия
Все химические реакции можно разделить на две группы: необратимые и обратимые. Необратимые реакции протекают до конца ‑ до полного расходования одного из реагирующих веществ. Примером необратимой реакции при нормальных условиях является реакция сгорания водорода в кислороде. Обратимые реакции протекают не до конца: при обратимой реакции ни одно из реагирующих веществ не расходуется полностью. Это различие связано с тем, что необратимая реакция может протекать только в одном направлении. Обратимая же реакция может протекать как в прямом, так и в обратном направлении.
Рассмотрим в качестве примера реакцию синтеза аммиака и водорода и азота N2 + 3H2 ( 2NH3. Если смешать один моль азота с тремя молями водорода, осуществить в системе условия, благоприятствующие протеканию реакции, и по истечении достаточного времени произвести анализ газовой смеси, то результаты анализа покажут, что в системе будет присутствовать не только продукт реакции (аммиак), но и исходные вещества (азот и водород). Если теперь при тех же условиях в качестве исходного вещества поместить не смесь азота и водорода, а аммиак, то можно будет обнаружить, что часть аммиака разложится на азот и водород. При этом конечное соотношение между количествами всех трех веществ будет такое же, как в том случае, когда исходили из смеси азота с водородом. Таким образом, синтез аммиака ‑ обратимая реакция.
Химическое равновесие называют динамическим равновесием. Этим подчеркивается, что при равновесии протекают и прямая, и обратная реакции, но их скорости одинаковы, вследствие чего изменений в системе не наблюдается.
Количественной характеристикой химического равновесия служит величина, называемая константой химического равновесия. Для обратимой реакции, протекающей по уравнению aA + bB ( cC + dD; константа равновесия будет иметь вид 
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. Таким образом, при постоянной температуре константа равновесия обратимой реакции представляет собой постоянную величину, показывающую то соотношение между концентрациями продуктов реакции (числитель) и исходных веществ (знаменатель), которое устанавливается в состоянии равновесия. Константа равновесия реакции не зависит от соотношения концентраций исходных веществ и регентов, а зависит только от температуры.

Константа равновесия связана с изменением стандартной энергии Гиббса соотношением 
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. Если К < 1, то (Go > 0, то равновесие реакции смещено в сторону образования исходных веществ. Если К > 1, то (Go < 0, то равновесие реакции смещено в сторону образования продуктов. Если К = 1, то (Go = 0, то система находится в состоянии равновесия.

Выражение для константы равновесия показывает, что в условиях равновесия концентрации всех веществ, участвующих в реакции, связаны между собою. Изменение концентрации любого из этих веществ влечет за собою изменения концентраций всех остальных веществ; в итоге устанавливаются новые концентрации, но соотношение между ними вновь отвечает константе равновесия.
В случае гетерогенных реакций в выражение константы равновесия, так же как и в выражение закона действующих масс, входят концентрации только тех веществ, которые находятся в газовой или жидкой фазе. Например, для реакции СО2 + С ( 2СО константа равновесия имеет вид: 
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Величина константы равновесия зависит от природы реагирующих веществ и от температуры. От присутствия катализаторов она не зависит. Как уже сказано, константа равновесия равна отношению констант скорости прямой и обратной реакции. Поскольку катализатор изменяет энергию активации и прямой, и обратной реакции на одну и ту же величину, то на отношение констант их скорости он не оказывает влияния. Поэтому катализатор не влияет на величину константы равновесия и, следовательно, не может ни увеличить, ни снизить выход реакции. Он может лишь ускорить или замедлить наступление равновесия.

6.2. Смещение химического равновесия. Принцип Ле Шателье

Если система находится в состоянии равновесия, то она будет пребывать в нем до тех пор, пока внешние условия сохраняются постоянными. Если же условия изменятся, то система выйдет из равновесия ‑ скорости прямого и обратного процессов изменятся неодинаково ‑ будет протекать реакция. Наибольшее значение имеют случаи нарушения равновесия вследствие изменения концентрации какого-либо из веществ, участвующих в равновесии, давления или температуры. Рассмотрим каждый из этих случаев.

Процесс изменения концентраций, вызванный нарушением равновесия, называется смещением или сдвигом равновесия. Если при этом происходит увеличение концентраций веществ, стоящих в правой части уравнения, то говорят, что равновесие смещается вправо, т.е. в направлении течения прямой реакции; при обратном изменении концентраций говорят о смещении равновесия влево ‑ в направлении обратной реакции.
Смещение равновесия вследствие изменения концентрации какого-либо из веществ, участвующих в реакции. Пусть водород, иодоводород и пары иода находятся в равновесии друг с другом при определенных температуре и давлении. Введем в систему дополнительно некоторое количество водорода. Согласно закону действия масс, увеличение концентрации водорода повлечет за собой увеличение скорости прямой реакции ‑ реакции синтеза НI, тогда как скорость обратной реакции не изменится. В прямом направлении реакция будет теперь протекать быстрее, чем в обратном. В результате этого концентрации водорода и паров иода будут уменьшаться, что повлечет за собою замедление прямой реакции, а концентрация НI будет возрастать, что вызовет ускорение обратной реакции. Через некоторое время скорости прямой и обратной реакций вновь сравняются ‑ установится новое равновесие. Но при этом концентрация НI будет теперь выше, чем она была до добавления Н2, а концентрация I2 ‑ ниже. В рассмотренном примере равновесие сместилось вправо. При этом то вещество (Н2), увеличение концентрации которого вызвало нарушение равновесия, вступило в реакцию ‑ его концентрация понизилась.
Таким образом, при увеличении концентрации какого-либо из веществ, участвующих в равновесии, равновесие смещается в сторону расхода этого вещества; при уменьшении концентрации какого-либо из веществ равновесие смещается в сторону образования этого вещества. Равновесие можно также смещать путём выведения одного из продуктов реакции из сферы взаимодействия веществ. В этом случае равновесие сместится в сторону его образования, т.е. в сторону прямой реакции.
Смещение равновесия вследствие изменения давления (путем уменьшения или увеличения объема системы). Когда в реакции участвуют газы, равновесие может нарушиться при изменении объема системы.
Рассмотрим влияние давления на реакцию между оксидом азота (II) и кислородом 2NO + O2 ( 2NO2. Пусть смесь газов NO, О2 и NО2 находится в химическом равновесии при определенной температуре и давлении. Не изменяя температуры, увеличим давление так, чтобы объем системы уменьшился в 2 раза. В первый момент парциальные давления и концентрации всех газов возрастут вдвое, но при этом изменится соотношение между скоростями прямой и обратной реакций - равновесие нарушится.

Запишем кинетические уравнения прямой и обратной реакций до и после изменения давления: 
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Таким образом, в результате увеличения давления скорость прямой реакции возросла в 8 раз, а обратной ‑ только в 4 раза. Равновесие в системе нарушится ‑ прямая реакция будет преобладать над обратной. После того как скорости сравняются, вновь установится равновесие, но количество NO2 в системе возрастет ‑ равновесие сместится вправо.
Нетрудно видеть, что неодинаковое изменение скоростей прямой и обратной реакций связано с тем, что в левой и в правой частях уравнения рассматриваемой реакции различно число молекул газов. Одна молекула кислорода и две молекулы оксида азота (II) (всего 3 молекулы газов) превращаются в 2 молекулы диоксида азота. При прочих равных условиях давление газа тем выше, чем больше молекул заключено в данном объеме газа. Поэтому реакция, протекающая с увеличением числа молекул газов, приводит к возрастанию давления, а реакция, протекающая с уменьшением числа молекул газов ‑ к его понижению. 

Помня об этом, вывод о влиянии давления на химическое равновесие можно сформулировать так: при увеличении давления путем сжатия системы равновесие сдвигается в сторону уменьшения числа молекул газов, т.е. в сторону понижения давления; при уменьшении давления равновесие сдвигается в сторону возрастания числа молекул газов, т.е. в сторону увеличения давления.
В том случае, когда реакция протекает без изменения числа молекул газов, равновесие не нарушается при сжатии или при расширении системы. Например, в системе Н2 + I2 = 2НI; равновесие не нарушается при изменении объема; выход НI не зависит от внешнего давления. Давление также не оказывает влияние на реакции, протекающие между твёрдыми веществами.
Смещение равновесия вследствие изменения температуры. Равновесие подавляющего большинства химических реакций сдвигается при изменении температуры. Фактором, который определяет направление смещения равновесия, является при этом знак теплового эффекта реакции (энтальпии). При повышении температуры равновесие смещается в направлении эндотермической, а при понижении - в направлении экзотермической реакции.
Так, синтез аммиака представляет собой экзотермическую реакцию N2 + 3Н2 ( 2NН3 + 92,4 кДж, поэтому при повышении температуры равновесие в системе Н2 – N2 – NН3 сдвигается влево ‑ в сторону разложения аммиака, так как этот процесс идет с поглощением теплоты.
Закономерности, которые проявляются в рассмотренных примерах нарушения химического равновесия, представляют собою частные случаи общего принципа, определяющего влияние различных факторов на равновесные системы. Этот принцип, известный под названием принципа Ле Шателье, в применении к химическим реакциям можно сформулировать так: если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо воздействие, то в результате протекающих в ней процессов равновесие сместится в таком направлении, что оказанное воздействие уменьшится.
Контрольные задания:

1. Определите направление смещения равновесия для реакций при уменьшении давления:

2NH3 ( N2 + 3H2;


CO + Cl2 ( COCl2;

2CO + O2 ( 2CO2;


2NO + O2 ( 2NO2;

2CH4 ( C2H2 + 3H2;


CaCO3 ( CaO + CO2;

2H2 + O2 ( 2H2O;


N2 + O2 ( 2NO.

2. Определите, как необходимо изменить температуру и давление, чтобы увеличить выход продуктов реакции:

N2 + 3H2 ( 2NH3 (Н<0;

NO + NO2 ( 2N2O3 (Н<0;

MgCO3 ( MgO + CO2 (Н>0;

2N2 + O2 ( 2N2O (Н>0;

3. Запишите выражение для константы равновесия следующих реакций:

Fe2O3 + 3H2 ( 2Fe + 3H2O;

Ca(OH)2 ( CaO + H2O;

2H2O ( 2H2 + O2;


2NH3 ( N2 + 3H2;

CO + Cl2 ( COCl2;


2CO + O2 ( 2CO2;

2NO + O2 ( 2NO2;


CH4 + 2O2 ( CO2 + 2H2O;

4. Для реакций рассчитайте значение энергии Гиббса и константы равновесия при 400 оС.

4NH3 + 3O2 ( 2N2 + 6H2O;


4NH3 + 5O2 ( 4NO + 3H2O;

CO2 + C ( 2CO;



3H2 + N2 ( 2NH3;

7. Химическая термодинамика

7.1. Термохимические реакции
Химическая термодинамика – это раздел химии, занимающийся изучением энергетических эффектов при протекании химических реакций.

Протекание химических реакций сопровождается разрывом старых химических связей и образованием новых. При этом чаще всего энергии старых и новых связей различны. В результате при протекании реакции теплота может как выделяться, так и поглощаться.

Процесс, протекающий с выделением тепла, называется экзотермическим. Процесс, протекающий с поглощением тепла, называется эндотермическим.

Тепловые эффекты можно включать в уравнения реакций. Химические уравнения, в которых указано количество выделяющейся или поглощаемой теплоты, называются термохимическими уравнениями. Величина теплового эффекта указывается обычно в правой части уравнения со знаком плюс в случае экзотермической реакции и со знаком минус в случае эндотермической реакции.

Величина теплового эффекта реакции зависит от природы исходных веществ и продуктов реакции, их агрегатного состояния и температуры. Для удобства сравнения различных реакций по величинам их тепловых эффектов последние обычно указывают для случая, когда температура исходных веществ и продуктов реакции равна 25 оС. При этом также подразумевается, что участвующие в реакции вещества находятся в том агрегатном состоянии, которое устойчиво при этой, так называемой стандартной температуре. Если, однако, представляет интерес теплота образования вещества, находящегося в другом агрегатном состоянии, чем то, в котором оно устойчиво при 25 °С, то это состояние указывается в уравнении реакции. При этом кристаллическое состояние обозначается знаком (к) около формулы вещества, жидкое ‑ (ж), газообразное ‑ (г).

Так, теплота образования водяного пара равна 241,8 кДж/моль; соответствующее термохимическое уравнение имеет вид: Н2 + 1/2О2 = Н2О(г) + 241,8 кДж. Ясно, что разность между теплотой образования жидкой воды (285,8 кДж/моль) и водяного пара (241,8 кДж/моль) представляет собой отнесенную к одному молю (18 г) теплоту испарения воды при 25 оС.

Важнейшей характеристикой веществ, применяемых в качестве топлива, является их теплота сгорания. Эту величину также принято относить к одному молю вещества. Таким образом, выражение «теплота сгорания ацетилена равна 1300 кДж/моль» эквивалентно термохимическому уравнению C2H2 + 5/2O2 ( 2CO2 +H2O + 1300 кДж.

7.2. Термохимические расчеты

Закон Гесса: тепловой эффект реакции зависит только от начального и конечного состояния веществ и не зависит от пути протекания процесса.
Закон Гесса дает возможность вычислять тепловые эффекты реакции в тех случаях, когда их непосредственное измерение затруднено или неосуществимо. В качестве примера такого рода расчетов рассмотрим вычисление теплоты образования оксида углерода (II) из графита и кислорода. Измерить тепловой эффект реакции С(графит) + 1/2О2 = СО; очень трудно, потому что при сгорании графита в ограниченном количестве кислорода получается не чистый оксид углерода (II), а его смесь с диоксидом углерода. Однако теплоту образования СО можно вычислить, зная его теплоту сгорания (283,0 кДж/моль) и теплоту образования диоксида углерода (393,5 кДж/моль). Горение графита выражается термохимическим уравнением: С(графит) + О2 = СО2 + 393.5 кДж.
Для вычисления теплоты образования СО запишем эту реакцию в виде двух стадий: С(графит) + 1/2О2 = СО + х кДж;


СО + 1/2О2 = СО2 + 283.0 кДж;
и сложим термохимические уравнения, отвечающие этим стадиям. Получим суммарное уравнение: С(графит) + О2 = СО2 + (х + 283,0) кДж. Согласно закону Гесса, тепловой эффект этой суммарной реакции равен тепловому эффекту реакции непосредственного сгорания графита, т.е. х + 283,0 = 393,5. Отсюда х = 110,5 кДж или С(графит) + 1/2О2= СО + 110,5 кДж.
Следствие закона Гесса: тепловой эффект химической реакции равен сумме теплот образования продуктов реакции за вычетом суммы теплот образования исходных веществ. Оба суммирования производятся с учетом числа молей участвующих в реакции веществ в соответствии с ее уравнением. Например, для реакции MgO + CO2 ( MgCO3; тепловой эффект реакции будет равен: Q = Q(MgCO3) – (Q(CO2) + Q(MgO)) = 1·1113 кДж/моль - (1·393.5 кДж/моль + 1·601.8 кДж/моль) = 117.7 кДж.

Теплоты образования наиболее устойчивых при данных условиях простых веществ принимаются равными нулю. Теплоты же образования менее устойчивых простых веществ равны теплотам их образования из устойчивых модификаций. Например, при обычных условиях наиболее устойчивой формой кислорода является молекулярный кислород O2, теплота образования которого считается равной нулю. Теплота же образования озона О3 равна ‑ 142 кДж/моль, поскольку при образовании из молекулярного кислорода одного моля озона поглощается 142 кДж.
Если реакция протекает при постоянных температуре и объёме, то тепловой эффект реакции не зависит от пути протекания процесса и равен изменению энтальпии реакции, взятой с обратным знаком 
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. Выражение: “теплота реакции равна 117.7 кДж” эквивалентно выражению ”энтальпия реакции равна –117.7 кДж”.

При протекании реакции изменяется также степень неупорядоченности системы. Величиной, которая характеризует степень неупорядоченности системы, является энтропия (S). В отличие от энтальпии, абсолютное значение которой нельзя измерить, значение энтропии равно 
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, где k – постоянная Больцмана, W – число равновероятных состояний системы.

Наименьшую энтропию имеют идеально правильно построенные кристаллы при абсолютном нуле. Энтропия неидеального кристалла уже при абсолютном нуле несколько больше, так как нарушения идеальности могут реализоваться не единственным способом. С повышением температуры энтропия всегда возрастает, так как возрастает интенсивность движения частиц, а, следовательно, растет число способов их расположения. Возрастает она также при превращении вещества из кристаллического состояния в жидкое и, особенно, при переходе из жидкого состояния в газообразное. Изменяется энтропия и при протекании химических процессов, Эти изменения обычно особенно велики в случае реакций, приводящих к изменению числа молекул газов: увеличение числа газовых молекул приводит к возрастанию энтропии, уменьшение - к ее понижению.
Подобно энтальпии, энтропия зависит только от состояния системы. Изменение энтропии в ходе протекания реакции можно рассчитать по формуле 
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Как уже говорилось, в ходе того или иного процесса соотношение между теплотой и производимой работой может быть различным. Только разность этих величин, равная изменению внутренней энергии системы, не зависит от способа осуществления процесса. При быстром его проведении работа бывает малой, а при медленном она возрастает. При бесконечно медленном осуществлении процесса ‑ при проведении его бесконечно малыми шагами от одного состояния равновесия к следующему, бесконечно близкому к предыдущему, ‑ работа принимает максимально возможное значение. Такое проведение процесса называется термодинамически обратимым, или просто обратимым.
Как показывается в термодинамике, можно ввести такие функции, которые отражают влияние на направление протекания процесса как тенденции к уменьшению внутренней энергии, так и тенденции к достижению наиболее вероятного состояния системы. Знак изменения подобной функции при той или иной реакции может служить критерием возможности самопроизвольного протекания реакции. Для изобарно-изотермических реакций такой функцией является энергия Гиббса (G), называемая также изобарно-изотермическим потенциалом, изобарным потенциалом или свободной энергией при постоянном давлении.
Энергия Гиббса связана с энтальпией, энтропией и температурой соотношением: 
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. Если (G > 0, то самопроизвольное протекание процесса в прямом направлении невозможно, если (G < 0, то самопроизвольное протекание процесса в прямом направлении становится возможным, если (G = 0, то система находится в состоянии равновесия.

Стандартные энтальпии образования, энтропии и энергии Гиббса образования веществ приводятся в справочниках. Они относятся к стандартному состоянию вещества. В качестве стандартного состояния вещества принимается наиболее устойчивая модификация при внешнем давлении 101235 Па. Температура не стандартизируется, однако наибольшее количество измерений приводится для температуры 25 оС (298 К).

Примеры решения задач.

1. Определите тепловой эффект реакции CH4 + 2O2 ( CO2 + 2H2Oг на основании стандартных энтальпий образования веществ. Решение: согласно следствию из закона Гесса тепловой эффект реакции равен разнице между стандартными теплотами образования продуктов и исходных веществ. 
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. Для приведённой реакции данное выражение можно переписать в виде 
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2. Определите направление протекания процесса H2 +S ( H2S при 500 К. Решение: направление протекания процесса определяется знаком изменения энергии Гиббса. Изменение энергии Гиббса связано с изменением энтальпии и энтропии соотношением 
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. Изменение энтальпии и энтропии при протекании реакции определяется соотношениями 
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. Рассчитаем значение изменения энтальпии и энтропии: 
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= -41.76 кДж/моль. Поскольку (G < 0, то процесс будет протекать в прямом направлении.

Контрольные задания:

При решении задач необходимо пользоваться справочными значениями в таблице.

1. Определите направление протекания следующих реакций при 300 и 1000 К:

4NH3 + 3O2 ( 2N2 + 6H2O;


4NH3 + 5O2 ( 4NO + 3H2O;

CO2 + C ( 2CO;



3H2 + N2 ( 2NH3;

2HCl (H2 + Cl2.

2. Рассчитайте тепловой эффект приведённых реакций:

2H2 +O2 ( 2H2O;



2C2H2 + 5O2 ( 4CO2 + 2H2O;

CH4 + 2O2 (CO2 + 2H2O;


2H2S + 2NO ( 2H2O + 2S + N2;

C + 2H2 ( CH4.
Тестовые задания
1. Как повлияет на состояние равновесия процесса 2SO2 + О2 ( 2SО3 + 99 кДж понижение температуры?

1 равновесие смесится влево

2 скорость прямой реакции уменьшится, а обратной ‑ увеличится

3 равновесие сместится вправо

4 равновесие не сместится

2. Как повлияет увеличение давления в реакторе на равновесие в реакции N2 + 3Н2 ( 2NH3 + Q?

1 зависит от первоначального давления
2 сместит равновесие вправо

3 не повлияет




4 сместит равновесие влево

3. На смещение равновесия процесса Н2(г) + Сl2(г) ( 2НС1(г) + Q не влияет

1 понижение температуры


2 изменение концентрации водорода

3 изменение давления



4 повышение температуры

4. Для смещения равновесия обратимой реакции Fе3О4(тв) + 4Н2(г) ( 3Fе(тв) + 4H2O(г) ‑ Q в сторону прямой реакции необходимо

1 понизить температуру
2 повысить концентрацию водорода

3 уменьшить содержание водорода в реакционной системе
4 понизить давление

5. Константа равновесия реакции S(тв) + H2(г) ( H2S(г) равна

1 
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6. Согласно принципа Ле Шателье, при повышении температуры равновесие смещается в сторону

1 образования продуктов реакции

2 образования исходных веществ

3 экзотермической реакции 


4 эндотермической реакции

7. Обратимыми называются реакции

1 Протекающие с изменением степеней окисления элементов

2 Протекающие с изменением числа моль газообразных веществ

3 Протекающие с поглощением тепла

4 протекающие не до полного израсходования одного или нескольких реагентов.

8. Состоянием равновесия называется

1 состояние, при котором концентрации реагентов равны концентрациям продуктов

2 скорость прямой реакции равна скорости обратной реакции

3 концентрации веществ не изменяются во времени.

4 ΔН0298 реакции равна 0 кДж/моль.

9. Сформулируйте принцип Ле Шателье

1 При повышении температуры на 10 ºС скорость реакции увеличивается в 2 – 4 раза.

2 Из двух реакций преимущественно протекает та, для которой изменение энергии Гиббса меньше

3 При действии внешнего фактора равновесие реакции смещается в сторону той реакции, в которой данный фактор уменьшается 

4 В эндотермических реакциях ΔН0298 < 0, а в экзотермических реакциях ΔН0298 > 0

10. Если для некоторой реакции ΔН0298 < 0 , a ΔS0298 > 0, то такая реакция

1 Протекает при любых условиях

2 Не протекает ни при каких условиях

3 Протекает при высокой температуре

4 Протекает при низкой температуре

11. Из приведенных реакций выберите ту, для которой изменение энергии Гиббса равно стандартной энергии Гиббса образования продукта

1 2H2 + O2 ( 2H2O



2 3N2H4 ( 4NH3 + N2
3 P2O5 + 3H2O ( 2H3PO4


4 Fe + S + 2O2 ( FeSO4
12. Какая масса сульфида железа образовалась в реакции между серой и железом, если при этом выделиось 35140 Дж тепла. Стандартная энтальпия образования FeS равна – 100,4 кДж/моль

1 88 г





2 30,8 г

3 44 г





4 8,8 г

13. Какое количество тепла выделится при сжигании 1 м3 ацетилена. Мольная теплота сгорания ацетилена равна 1300 кДж/моль.

1 50 МДж





2 58 кДж

3 58 МДж





4 1300 МДж

14. При сгорании 1 моль метана выделяется 900 кДж тепла. Чему равна удельная теплота сгорания метана?

1 50000 кДж/кг




2 56250 кДж/кг

3 56,250 кДж/кг




4 9000 кДж/кг

15. В каком процессе энтальпия системы увеличивается?

1 При конденсации пара


2 При протекании экзотермической реакции

3 При сжигании природного газа

4 При плавлении твердого вещества.

Справочные данные
Таблица растворимости неорганических соединений
	
	ОН-
	Br-
	I-
	Cl-
	S2-
	SO32-
	SO42-
	PO43-
	CO32-
	PO3-
	NO3-
	CH3COO-
	SiO32-

	K+
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р

	Na+
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р

	Ba2+
	Р
	Р
	Р
	Р
	-
	М
	Н
	Н
	М
	Н
	Р
	Р
	Н

	Ca2+
	М
	Р
	Р
	Р
	-
	М
	М
	Н
	Н
	Н
	Р
	Р
	М

	Mg2+
	Н
	Р
	Р
	Р
	-
	М
	Р
	М
	М
	Н
	Р
	Р
	-

	Al3+
	Н
	Р
	Р
	Р
	-
	-
	Р
	Н
	-
	Н
	Р
	Р
	-

	Cr3+
	Н
	Р
	Р
	Р
	-
	-
	Р
	Н
	-
	Н
	Р
	Р
	Н

	Fe2+
	Н
	Р
	Р
	Р
	Н
	Н
	Р
	Н
	Н
	Н
	Р
	Р
	Н

	Fe3+
	Н
	Р
	-
	Р
	Н
	-
	Р
	М
	-
	Н
	Р
	Р
	Н

	Ni2+
	Н
	Р
	Р
	Р
	Н
	Н
	Р
	Н
	Н
	?
	Р
	Р
	-

	Co2+
	Н
	Р
	Р
	Р
	Н
	Н
	Р
	Н
	Н
	?
	Р
	Р
	-

	Mn2+
	Н
	Р
	Р
	Р
	Н
	Н
	Р
	Н
	Н
	Н
	Р
	Р
	Н

	Zn2+
	Н
	Р
	Р
	Р
	Н
	М
	Р
	Н
	-
	Н
	Р
	Р
	Н

	Ag+
	-
	Н
	Н
	Н
	Н
	М
	М
	Н
	М
	Н
	Р
	Р
	Н

	Hg+
	-
	Н
	Н
	Н
	Н
	Н
	М
	Н
	Н
	-
	Р
	М
	-

	Hg2+
	-
	М
	Н
	Р
	Н
	Н
	М
	Н
	Н
	-
	Р
	Р
	-

	Cu2+
	Н
	Р
	-
	Р
	Н
	-
	Р
	Н
	Н
	Н
	Р
	Р
	-

	Pb2+
	Н
	М
	М
	М
	Н
	Н
	М
	Н
	Н
	Н
	Р
	Р
	Н

	NH4+
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	Р
	-
	Р
	Р
	-


Стандартные энтальпии и энтропии образования некоторых веществ.
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