Завдання та питання з хімії
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Завдання 1
[ОН-]=10-9 моль/л. Визначте рН розчину.

Рішення:
[OH-] = Co=10-9 моль/л.
рН + рОН = 14
рН = 14 – рОН 

рН = 14+ lgCo
рН = 14+ ( – 9) = 5

Відповідь: рН розчину 5

Завдання 2

20 г NaOH розчинено в 250 мл розчину. Визначте молярну концентрацію розчину.

Рішення:

М(NaOH) = 40 г/моль

В 250 мл розчинено 0,5 моль, тобто концентрація складає 2 моль/л або 0,002 моль/мл
Відповідь: 0,002 моль/мл
Завдання 3

Адсорбційні способи зм’якшення жорсткості води.
Відповідь:
Зм’якшенням води називається процес видалення з води катіонів жорсткості, тобто Са2+ і Mg2+.

Адсорбція – це поглинання твердим нерозчинним тілом – адсорбентом молекул розчиненої речовини. На процесах адсорбції та іонного обміну засновані сорбційні методи водопідготовки. Методом адсорбції з води витягуються молекули. Найбільш поширеними адсорбентами є активоване вугілля.
Завдання 4
Акумулятори – їх види та принцип дії.
Відповідь:
Акумулятори – джерела струму багаторазової дії. В акумуляторі використовуються оборотні хімічні реакції. Процеси заряду і розряду утворюють цикл роботи акумулятора. 
1. Свинцевий кислотний аккумулятор: PbО2 + Pb + 2H2SO4 = 2PbSO4 + 2H2O; 

У процесі розряду акумулятора концентрація сірчаної кислоти зменшується, а при зарядженні збільшується. 

2. У нікель-кадмієвому лужному: 2NіOOH + Cd = 2Nі(OH) 2 + Cd(OH) 2 (аналогічна реакція йде в нікель-залізному акумуляторі); 
3. у срібно-цинковому Ag2O + Zn = Zn + 2Ag. Анодом є пориста цинкова пластинка, катодом оксиди срібла Ag2O і AgO, отримані електролітичним окисненням металічного срібла. Процес проходить у дві стадії: AgO відновлюється спочатку до Ag2O, далі до металічного срібла. 

При заряді всі ці реакції йдуть у зворотному напрямку. Тому акумулятор можна заряджати за допомогою зовнішнього джерела струму. 

Завдання 5

Будова атома. Ізотопи.

Відповідь:
Ізотопи – нукліди одного і того самого хімічного елементу, які мають різне число нейтронів, а, отже, різну атомну масу. Ізотопи позначають тими самими символами, що і хімічний елемент, додаючи зверху з лівого боку символа масове число, наприклад, ізотопи хлору позначають: 35Cl і 37Cl, або масове число слідує за назвою чи символом елементу, наприклад: уран-233.

Ізотопи хімічного елемента мають однаковий заряд атомного ядра, тобто один порядковий номер, і займають те ж саме місце в періодичній системі, мають однакову кількість протонів в ядрі атома, але відрізняються один від одного кількістю нейтронів. Так, в атомному ядрі ізотопу хлору 35Cl міститься 17 протонів, оскільки порядковий номер хлору 17, і 18 нейтронів (35–17=18), а в ядрі ізотопу хлору 37Cl – 17 протонів і 20 нейтронів (37–17 = 20).

Переважна більшість ізотопів не має спеціальних назв, але для ізотопів деяких елементів, зокрема для ізотопів водню, існують спеціальні назви і навіть спеціальні символи. Так, ізотоп водню 1H називають протій, ізотоп 2H – дейтерій і позначають символом D а ізотоп 3Н – тритій (символ T). За хімічними властивостями всі ізотопи окремого елементу дуже близькі, тому значної різниці між ними у хімічних реакціях не спостерігається. Виняток становлять лише ізотопи водню, які за своїми властивостями помітно відрізняються один від одного.

Завдання 6

Будова атома. Квантово-механічна модель атома. 

Відповідь:
Квантово-механічна теорія виникла на початку ХХ ст., коли було встановлено, що атом подільний, і за елементарні частинки було прийнято електрон і ядро. Зараз вважається, що межею поділу речовини є елементарні частки: електрони, протони, нейрони і інші. Квантово-механічна або хвильова модель атома: електрон одночасно є і частинкою, і хвилею. В основу цієї моделі будови атома покладена квантова теорія атома, згідно з якою електрон володіє як властивостями частинки, так і властивостями хвилі. Іншими словами, про розташування електрона в певній точці можна судити не точно, а з певною часткою ймовірності. Тому в квантово-механічній моделі орбіти Бору замінили на орбіталі («електронні хмари» – області простору в яких існує імовірність перебування електрона).
Завдання 7

Взаємодія активного металу (наприклад цинку) з сірчаною кислотою різної концентрації.
Відповідь:
У розведеному водному розчині сірчаної кислоти більшість її молекул дисоціюють:
H2SO4 = H+ + HSO4-
HSO4–  = H+ + SO42-
Утворені іони Н+ виконують функцію окислювача.
Як і соляна кислота, розбавлений розчин сірчаної кислоти взаємодіє тільки з металами активними та середньої активності (розташованими в ряду активності до водню).
Хімічна реакція протікає за схемою:
Ме + H2SO4(разб.) → сіль + H2↑ 
2 Zn + 3 H2SO4(разб.) = Zn 2(SO4)3 + 3 H2↑
У концентрованому розчині сірчаної кислоти функцію окислювача виконує сірка, яка знаходиться у вищій ступеня окислення (S+6). Концентрована H2SO4 окисляє всі метали, стандартний електродний потенціал яких менше потенціалу окислювача – сульфат-іона SO42- (0,36). У зв'язку з цим, з концентрованої сірчаної кислотою реагують активні метали і деякі малоактивні метали. Процес взаємодії металів з концентрованою сірчаною кислотою в більшості випадків протікає за схемою:
Me + H2SO4 (конц.) = сіль + вода + продукт відновлення H2SO4 

При взаємодії з активними металами продуктами відновлення можуть бути як SO2, так і вільна сірка і сірководень. Так, при взаємодії з цинком можуть протікати реакції:

Zn + 2H2SO4 = ZnSO4 + SO2 + 2H2O

3Zn + 4H2SO4 = 3ZnSO4 + S + 4H2O

4ZN + 5H2SO4 = 4ZnSO4 + H2S + 4H2O.

Завдання 8
Визначте значення електронного потенціалу цинку в розчині ZnSO4 з концентрацією [Zn2+] = 0,001 моль/л;   Е0(Zn/Zn2+) = – 0,76 В. 

Рішення: 
Для розрахунку електродних потенціалів елементів використовують 

рівняння Нернста для металів, занурених у розчин їх солі:
Е = Е0 + (0,059∙lg а Zn 2+)/n, 

Е0 Mn =  – 0,76 В

lg а Zn 2+ =  0,339
тоді а Zn 2+ = 10 0,339 = 2,183 моль/л

Необхідно знайти величину n. 
Для цинку вона дорівнює 2, оскільки заряд катіона +2. 

Підставляючи в рівняння Нернста всі наявні дані, розраховуємо значення 

електродного потенціалу цинку: 

E Zn2+/ Zn = – 0,76+(0,059 ∙ lg а Zn 2+)/2= – 0,76 – 0,0295 ∙ lg 10–3 = 0,85 (B). 

Відповідь: електродний потенціал цинку дорівнює 0,85 В.

Завдання 9
Визначте квантові числа для кожного 2р електрона.
Відповідь:

Квантові числа – це енергетичні параметри, що визначають стан електрона і тип атомної орбіталі, на якій він знаходиться. Квантові числа необхідні для опису стану кожного електрона в атомі. Всього 4 квантових числа. Це: головне квантове число – n, орбітальне квантове число –l, магнітне квантове число – m l і спінове квантове число – m s. Головне квантове число приймає будь-які цілочисельні значення, починаючи з n = 1 (n = 1,2,3, ...) і відповідає номеру періоду. Орбітальне квантове число – l – визначає геометричну форму атомної орбіталі. Орбітальне квантове число приймає будь-які цілочисельні значення, починаючи з l = 0 (l = 0,1,2,3, ... n –1). Магнітне квантове число – m l – визначає орієнтацію орбіталі в просторі щодо зовнішнього магнітного або електричного поля. Магнітне квантове число приймає будь-які цілочисельні значення від –l до + l, включаючи 0. Для p-орбіталі: l = 1, m = –  1, 0, +1 – три рівноцінні орієнтації в просторі (три орбіталі). Спіновое квантове число – m s – визначає магнітний момент, що виникає при обертанні електрона навколо своєї осі. Спіновое квантове число може приймати лише два можливих значення +1 / 2 і –1 / 2. Вони відповідають двом можливим і протилежним один одному напрямками власного магнітного моменту електрона – спинах. Таким чином квантові числа для кожного 2р електрона:
	
	2р1
	2р2
	2р3
	2р4
	2р5
	2р6

	n
	2
	2
	2
	2
	2
	2

	l
	1
	1
	1
	1
	1
	1

	m l
	–  1 
	–  1
	0
	0
	+1
	+1

	m s
	+1/2  
	–1/2
	+1/2  
	–1/2
	+1/2  
	–1/2


Завдання 10
Водневий зв’язок. Його особливості.

Відповідь:
Зв'язок, що утворюється між атомів водню однієї молекули і атомом сильно електронегативного елементу (O, N, F) іншої молекули, називається водневим. Існує два види водневого зв'язку: в середині молекули (об'єднує частини однієї молекули) і міжмолекулярний  (утворюється між атомом водню однієї молекули і атомом неметалу іншої молекули) водневі зв'язки. 

Відмінна риса водневої зв'язку – порівняно низька міцність, її енергія в 5-10 разів нижче, ніж енергія хімічного зв'язку. В утворенні Н-зв'язку визначальну роль відіграє електронегативність атомів які беруть участь у зв'язку – здатність відтягувати на себе електрони хімічного зв'язку від атома – партнера, який бере участь у цьому зв'язку. В результаті на атомі А з підвищеною електронегативністю виникає частковий негативний заряд d- , а на атомі–партнері – позитивний d+, хімічна зв'язок при цьому поляризується: Аd– – Нd+. Виникаючий частковий позитивний заряд на атомі водню дозволяє йому притягувати іншу молекулу, яка також містить електронегативний елемент, таким чином, основну частку в утворення Н-зв'язку вносять електростатичні взаємодії. Атом А, хімічно зв'язаний з Н, називають донором протона, а Б – його акцептором. Найчастіше істинного «донорства» немає, і Н залишається хімічно зв'язаним з А.
Завдання 11

Гальванічні елементи. 
Відповідь:
Гальванічний елемент – хімічне джерело електричного струму, названий на честь Луїджі Гальвані. Принцип дії гальванічного елемента заснований на взаємодії двох металів через електроліт, що приводить до виникнення в замкнутій ланцюга електричного струму. Це первинні хімічні джерела електричного струму, які за незворотності протікають в них реакцій, неможливо перезарядити. Дія будь-якого гальванічного елемента заснована на протіканні в ньому окислювально-відновної реакції. У простому випадку гальванічний елемент складається з двох пластин або стержнів, виготовлених з різних металів і занурених у розчин електроліту. Така система робить можливим просторовий поділ окислювально-відновлювальної реакції: окислення протікає на одному металі, а відновлення – на другому. Таким чином, електрони передаються від відновлювача до окислювача по зовнішньому ланцюзі.
Типи:

Вугільно-цинкові елементи (марганець-цинкові) – використовується пасивний (вугільний) колектор струму в контакті з анодом з двоокису марганцю (MnO2), електроліт з хлориду амонію і катодом з цинку. Електроліт знаходиться в пастоподібному стані або просочує пористу діафрагму. Такий електроліт мало рухливий і не розтікається, тому елементи називаються сухими.

Лужні елементи – використовується анод з MnO2 і цинковий катод з розділеним електролітом. Відмінність лужних елементів від вугільно-цинкових полягає в застосуванні лужного електроліту, внаслідок чого газовиділення при розряді фактично відсутнє, і їх можна виконувати герметичними.

Ртутні елементи – використовується оксид ртуті (HgO). Катод складається з суміші порошку цинку та ртуті. Анод і катод розділені сепаратором і діафрагмою, просоченої 40% розчином лугу. Так як ртуть дефіцитна і токсична, ртутні елементи не слід викидати після їх повного використання. Вони повинні надходити на вторинну переробку.

Срібні елементи – мають "срібні" катоди з Ag2O і AgO.

Літієві елементи – застосовуються літієві аноди, органічний електроліті катоди з різних матеріалів. Так як літій володіє найвищим негативним потенціалом по відношенню до всіх металів, літієві елементи характеризуються найбільшим номінальною напругою при мінімальних габаритах.

Завдання 12

Гідроксиди (основні, амфотерні). Їх хімічні властивості.
Відповідь:

Основні гідроксиди містять гідроксид-іони, які можуть заміщатися на кислотні залишки при дотриманні правила стехіометричної валентності. Всі основні гідроксиди знаходяться в орто-формі; їх загальна формула М(ОН)n, де n = 1,2 (рідше 3,4) і Мn+ – катіон металу. Найважливішою хімічною властивістю основних гідроксидів є їх взаємодія їх між собою з утворенням солей (реакція сольових виступів), наприклад:
Ca(OH)2 + H2SO4 = CaSO4 + 2H2O
Ca(OH)2 + 2H2SO4 = Ca(HSO4)2 + 2H2O
2Ca(OH)2 + H2SO4 = Ca2SO4(OH)2 + 2H2O
Існують гідроксиди, які здатні вступати у взаємодію, і утворювати солі не тільки з кислотами, але й з основами. Такі гідроксиди називаються амфотерні. Прикладом можуть бути Al(OH)3, Zn(OH)2, Cr(OH)3, Be(OH)2, Ge(OH)2, Рb(OH)2. 
Хімічні властивості амфотерних гідроксидів

	Основні
	Кислотні

	Zn(OH)2 + 2НCl = ZnCl2 + 2H2O
цинк хлорид 
	при сплавленні: 
Zn(OH)2 +2КOH = К2ZnO2 + 2H2O 

калій цинкат 

	2Al(OH)3+3Н2SO4 =Al2(SO4)3 +6H2O
алюміній сульфат
	Al(OH)3 + NaOH = NaAlO2 + 2H2O
натрій метаалюмінат

	
	у розчинах:
Al(OH)3 + 3NaOH  =  Na3[Al(OΗ)6] 
натрій гексагідроксоалюмінат


Завдання 13
Гідроліз солей. Рівняння ступінчатого гідролізу.
Відповідь:
Гідроліз – один з видів хімічних реакцій сольволіза, де при взаємодії речовин з водою відбувається розкладання вихідної речовини з утворенням нових з'єднань. Гідроліз солей – різновид реакцій гідролізу, обумовленого протіканням реакцій іонного обміну в розчинах (переважно, водних) розчинних солей-електролітів. Рушійною силою процесу є взаємодія іонів з водою, що приводить до утворення слабкого електроліту в іонному або (рідше) молекулярному вигляді.
Розрізняють оборотний і необоротний гідроліз солей:

1. Гідроліз солі слабкої кислоти і сильної основи (гідроліз за аніоном):
CO3 2 - + H 2 O = HCO 3 - + OH –  або Na 2 CO 3 + Н 2 О = NaHCO 3 + NaOH 
(Розчин має слаболужну середу, реакція протікає оборотньо, гідроліз по другому щаблі протікає в незначній мірі)

2. Гідроліз солі сильної кислоти і слабкої основи (гідроліз за катіоном):
Cu 2 + + Н 2 О = CuOH + + Н + або CuCl 2 + Н 2 О = CuOHCl + HCl 
(Розчин має слабо кислу середу, реакція протікає оборотно, гідроліз по другому щаблі протікає в незначній мірі)

3. Гідроліз солі слабкої кислоти і слабкої основи: 2Al 3 + + 3S 2 - + 6Н 2 О = 2Al (OH) 3 (осад) + ЗН 2 S (газ)  або Al 2 S 3 + 6H 2 O = 2Al (OH) 3 + 3H 2 S 
(Рівновага зміщена в бік продуктів, гідроліз протікає практично повністю, так як обидва продукти реакції йдуть із зони реакції у вигляді осаду чи газу).

Сіль сильної кислоти і сильної основи не піддається гідролізу, і розчин нейтральний .

Ступінь гiдpoлiзy – це вiднoшeння чиcлa мoлiв coлi, щo пiддaлиcь гiдpoлiзy, дo зaгaльнoгo чиcлa мoлiв coлi.  Cтyпiнь гiдpoлiзy зaлeжить вiд пpиpoди coлi, її кoнцeнтpaцiї i тeмпepaтypи poзчинy. 3 poзбaвлянням i пiдвищeнням тeмпepaтypи poзчинy cтyпiнь гiдpoлiзy coлi зpocтaє.
Ступінчастому піддаються гідролізу солі, утворені: багато основною слабкою кислотою, много основним слабким гідроксидом, тим і іншим одночасно.
Гідроліз солей, утворених слабкими багатоосновними кислотами і сильними основами, відбувається ступінчасто (відповідно зворотному процесу – ступінчастій дисоціації), і при цьому утворю​ються кислі солі (точніше, аніони кислих солей). Так, гідроліз карбонату натрію Nа2СОз можна виразити рівняннями: 

1) перший ступінь НСОз– + ОН– (СОз2– + Н2О або NаНСО3 + NаОН (Na2СО3 + Н2О 

2) другий ступінь Н2СО3 + NаОН ( Н2СО3 + ОН–, або NаНСО3 + Н2O (НСО3– + Н2О 



Завдання 14

Дати визначення – атомна маса, молекулярна маса, моль.
Відповідь:
Атомною масою елемента (Ar) називається маса його атома виражена в атомних одиницях маси. Іншими словами, атомна маса показує, у скільки разів маса даного атома більше 1/12 маси атома 12С. Так атом азоту в 14/12 рази важче атома вуглецю.
Молекулярною масою речовини (Mr) називається маса молекули, виражена в атомних одиницях маси. Наприклад М(СО2) = 44 а.е.м.
Моль – це кількість речовини, що містить стільки структурних одиниць (атомів, молекул, іонів, електронів та ін), скільки їх міститься в 12г ізотопу вуглецю – 12
Завдання 15

Еквівалент. Визначення еквіваленту складних речовин (оксиди, кислоти, гідроксиди, солі). Закон еквівалентів.
Відповідь:
Закон еквівалентів (англ. хімік У. Волластон в 1807р.) – маси речовин, які вступають у реакцію та утворюються після неї, пропорційні їхнім еквівалентам. 

Еквівалент (Е) – еквівалентом елемента називають таку його кількість, яка взаємодіє з 1 м.ч. Н або 8 м.ч. О або заміщує таку кількість хімічних реакцій. Еквівалент – це частина атому, молекули або йону яка припадає на одну зміної валентності або ступеню окиснення. Наприклад, в сполуках HCl, H2S, NH3, CH4 еквівалент хлора, сірки, нітрогену, вуглеця дорівнює відповідно 1 моль, 1/2 моль, 1/3 моль, 1/4 моль. Маса одного еквіваленту називається його еквівалентною масою. Так, в наведених вище прикладах еквівалентні маси хлору, сірки, нітрогену та вуглецю відповідно дорівнюють 34,45 г/моль, 32/2=16 г/моль, 14/3=4,67 г/моль, 12/4=3 г/моль.


Еквівалентом складної речовини називається така її кількість, яка взаємодіє без залишку з одним еквівалентом Гідрогену або будь-якої іншої речовини. Щоб визначити еквівалент елемента необов’язково мати його сполуку з Гідрогеном. Еквівалент елемента можна обчислити за складом сполуки цього елемента із будь-яким іншим елементом, еквівалент якого відомий. Нехай у m (г) сполуки АВ міститься q (г) елемента А, а еквівалент елемента В дорівнює Е (В), тоді еквівалент елемента А дорівнює Е (А) і його можна обчислити, розв’язавши пропорцію: Е (А)-----q  E (В)-----(m-q) звідки  Е (А) = Е (В)∙q/(m-q), де (m–q) – вміст елемента В у сполуці АВ.

Для визначення еквівалента хімічного елемента застосовують також метод витіснення. За цим методом, як правило, обчислення ведуть за Гідрогеном. Беруть до уваги масу металу, що витісняє Гідроген із води, кислоти або лугу й масу витісненого водню. Еквівалент хімічного елемента обчислюють за формулою:  Е=q/m, де q–маса взятого металу; m–маса витісненого водню.

Завдання 16

Електроліз електролітів. 
Відповідь:
Електролітами називають провідні середовища, в яких протікання електричного струму супроводжується перенесенням речовини. Носіями вільних зарядів в електролітах є  заряджені іони. До електролітів відносяться водні розчини кислот, солей і лугів а також розплави деяких твердих речовин. Проходження струму крізь електроліт супроводжується виділенням речовини на електродах. Це явище називають електролізом. Електричний струм в електролітах представляє собою переміщення іонів обох знаків в протилежних напрямах. Додатні іони рухаються до від’ємного електрода (катода), від’ємні іони – до додатного електрода (анода). Іони обох знаків з’являються  в водних розчинах солей, кислот і лугів в результаті розчеплення частини нейтральних молекул. Це явище називають електролітичною дисоціацією.  Наприклад, хлорид міді CuCl2 дисоціює в водному розчині на іони міді та хлору: 
CuCl2 ↔  Cu++ + 2Cl-.
При підключенні електродів до джерела струму іони під дією електричного поля починають впорядкований рух: додатні іони міді рухаються до катода, а від’ємні йони хлору – до анода. Досягнувши катода, іони міді нейтралізуються надлишковими електронами катода і перетворюються в нейтральні атоми, які виділяються (осідають) на катоді. Йони хлору, досягнувши анод, віддають по одному електрону. Після цього нейтральні атоми хлору з’єднуються попарно і утворюють молекули хлору Cl2. Хлор виділяється на аноді в виді бульбашок газу. Отже, при проходженні електричного струму крізь електроліт на електродах виділяється речовина (мідь і хлор).
Завдання 17

Електролітична дисоціація води. Іонний добуток води. Водневий показник (рН). Ступінь  і константа дисоціації.
Відповідь:
Електролітична дисоціація – це процес розпаду речовини на iони пiд час розчинення у водi чи iншому полярному розчиннику, або пiд час розплавлення.

 Це вiдношення числа молекул, що розпались на iони до загального числа розчинених молекул. α = n/N де: n – число дисоцiйованих молекул, N – загальне число розчинених молекул. 

Вода, є слабким амфотерним електролiтом i дисоцiює на катiони водню та гiдроксид-iони: Н2О = Н+ + ОН–
Ступінь дисоціації (доля молекул, що розпалися на іони) залежить від 

природи і концентрації розчиненої речовини, а також температури. 
Константа дисоцiацiї води це дуже маленька величина і при 250 С на іони 

розпадається тільки 10–7 моль/л молекул води. Константа дисоціації води описується формулою: [H+].[OH–]
                       К = –––––––––– = 1,8.10–16
                                 [H2О]

Іонний добуток води величина стала i залежить тільки вiд температури. При пiдвищеннi температури дисоцiацiя води, як бiльшостi інших сполук, зростає, тому збільшується i іонний добуток води.

В чистiй водi концентрація iонiв водню дорівнює концентрації гiдроксид-iонiв – [H+] = [OH–] = 10-7 моль/л. Розчин, в якому концентрації iонiв водню та гiдроксид-iонiв однаковi є нейтральним.

Якщо до нейтрального розчину додати кислоту, то концентрація iонiв водню збільшиться. Внаслiдок цього рiвновага Н2О = Н+ + ОН–  змiститься в сторону утворення недисоцiйованих молекул води i концентрація гiдроксид-iонiв зменшиться у стільки разів у скільки зросте концентрація iонiв водню. Наприклад, якщо [H+] = 10-3 то [OH-] = 10–11, але іонний добуток води залишиться тим же 10–14. Розчин, в якому концентрація iонiв водню перевищує концентрацію гiдроксид-iонiв є кислим. Розчин, в якому концентрація гiдроксид-iонiв перевищує концентрацію iонiв водню є лужним.

Оскільки іонний добуток води стала величина, то знаючи концентрацію одного iона легко можна знайти концентрацію іншого. 

Реакцію середовища звичайно виражають через концентрацію iонiв водню, хоча можна виражати i через концентрацію гiдроксид-iонiв. Для зручності використовують показник рН. Водневий показник (рН) – це від’ємний десятковий логарифм концентрації iонiв водню. рН = –lg [H+]

В залежності вiд значення рН розрізняють середовище: нейтральне – рН = 7,0 слабко кисле – рН = 4,0-7,0, сильно кисле – рН = 0 – 3,0, слабко лужне – рН = 7,0 – 10,0, сильно лужне – рН = 11–14.

Визначення рН проводиться за допомогою iндикаторiв. Наприклад, фенолфталеїн при рН нижче 8,0 – безбарвний, а вище 8,0 стає малиновим; метилоранж до рН 3,0 має червоне забарвлення, а вище 3,0 – жовте, лакмус до рН 6,0 має червоне забарвлення, а вище 6,0 – синє. Більш точно рН вимірюється за допомогою спеціальних приладив. 

Завдання 18

Електрорушійна сила (ЕРС) гальванічних елементів. 
Відповідь:

В гальванічного елемента існує «рушійна сила» (чи «електричний тиск»), що переміщає електрони по зовнішньому ланцюгу елементу. Ця рушійна сила називається електрорушійною силою (скорочено е.р.с.) елементу; е.р.с. виміряється в одиницях електричної напруги (вольтах) і інакше називається напругою, чи потенціалом, гальванічного елемента. Один вольт являє собою е.р.с., необхідну для того, щоб заряд у 1 кулон придбав енергію в 1 Дж: 1 В = 1 Дж/Кл

Е.р.с. будь-якого гальванічного елементу залежить від того, яка реакція в ньому здійснюється, а також від концентрацій реагентів, продуктів і від температури гальванічного елемента, що звичайно вважають рівною 25°С.

Завдання 19
Енергія спорідненості до електрону. Електронегативні елементи. 
Відповідь:

Енергетичний ефект приєднання електрона до нейтрального атома називається спорідненістю до електрона (Е): Э + е– = Э– – Е 

Спорідненість до електрона виражається в кДж/моль або эВ/моль.
Найбільшим спорідненістю до електрону мають атоми галогенів. 
Для елементів головних підгруп спорідненість до електрона зростає в періодах зліва направо і зменшується в групах зверху вниз. Максимальне значення спорідненості до електрону має фтор.
Здатність атома, перебуваючи у складі стійкої молекули, зміщувати до себе електронну щільність характеризується электронегативністю. Існує багато способів кількісної оцінки електронегативності. Так, электронегативність за Малікену (χ) дорівнює півсумі енергії іонізації та спорідненості до електрона:
χ = ½ (I + Е)
Для s- і р-елементів электронегативність зростає в періодах зліва направо і зменшується в групах зверху вниз. 

Завдання 20
Закон Авогадро
Відповідь:

Закон Авогадро – в однакових об'ємах різних парів і газів при рівному тиску і температурі знаходиться однакове число частинок (1811 році Амедей Авогадро).

Перше слідство із закону Авогадро: один моль будь-якого газу за однакових умов займає однаковий об'єм. Зокрема, при нормальних умовах, тобто при 0 °C (273 К) і 101,3 кПа, об'єм 1 моля газу, дорівнює 22,4 л. Цей об'єм називають молярним об'ємом газу Vm. 

Другий наслідок із закону Авогадро: молярна маса першого газу дорівнює добутку молярної маси другого газу на відносну щільність першого газу за другим.
Завдання 21

Запишіть реакцію взаємодії гідриду кальцію з водою.
Відповідь:

СаН2 + 2Н2О = Са(ОН)2 + 2Н2.
Завдання 22

Запишіть реакцію взаємодії карбіду кальцію з водою.
Відповідь:

CaC2 + 2H2O → C2H2 + Ca(OH)2+Q 
Результатом взаємодії карбіду кальцію і води є ацетилен і гідроксид кальцію. Реакція екзотермічна – з виділенням тепла Q.
Завдання 23

Запишіть реакцію отримання магнезіального в’яжучого.

Відповідь:

Магнезіальні в'яжучі – каустичний магнезит MgO і каустичний доломіт MgO + CaCO3 одержують шляхом помірного випалу (750-850 оС) магнезиту: MgCO3 → MgO + СО2.
Особливістю цих в’яжучих речовин є те, що вони замішуються не водою, а водними розчинами солей: хлориду магнію, сульфату магнію. Застосування водних розчинів солей магнію сприяє прискоренню твердіння та підвищенню міцності магнезіальних в’яжучих.
Завдання 24

Застосування електролізу в промисловості. 
Відповідь:

Електроліз – це сукупність процесів, що протікають у розчині або розплаві електроліту, при пропущенні через нього електричного струму. Електроліз є одним з найважливіших напрямків в електрохімії. Електроліз широко застосовується в різних галузях промисловості. У хімічній промисловості електролізом одержують такі важливі продукти як хлор і лугу, хлорати й перхлорати, надсірчану кислоту й персульфати, перманганат калію, органічні сполуки, хімічно чисті водень, кисень, фтор і ряд інших коштовних продуктів.

У кольоровій металургії електроліз використовується для рафінування металів, для витягу металів з руд. Метали, які не можуть бути виділені з водяних розчинів внаслідок високого негативного потенціалу одержують у кольоровій металургії електролізом розплавлених середовищ. До металів, одержуваних електролізом розплавлених середовищ ставляться алюміній, магній, цирконій, титан, уран, берилій і ряд інших металів.

Електроліз застосовують у багатьох галузях машинобудування, радіотехніки, електронної, поліграфічної промисловості для нанесення тонких покриттів металів на поверхню виробів для захисту їх від корозії, додання декоративного виду, підвищення зносостійкості, жаростійкості, одержання металевих копій.

Завдання 25

Іонний добуток води. Водневий показник (рН). Шкала кислотно-лужних відношень.
Відповідь:

Іонний добуток води величина стала i залежить тільки вiд температури. При пiдвищеннi температури дисоцiацiя води, як бiльшостi інших сполук, зростає, тому збільшується i iонний добуток води.

В чистій воді концентрація iонiв водню дорівнює концентрації гiдроксид-iонiв – [H+] = [OH–] = 10-7 моль/л. Розчин, в якому концентрації iонiв водню та гiдроксид-iонiв однаковi є нейтральним.

Якщо до нейтрального розчину додати кислоту, то концентрація iонiв водню збільшиться. Внаслiдок цього рiвновага Н2О = Н+ + ОН–  зміститься в сторону утворення недисоцiйованих молекул води i концентрація гiдроксид-iонiв зменшиться у стільки разів у скільки зросте концентрація iонiв водню. Наприклад, якщо [H+] = 10-3 то [OH-] = 10–11, але іонний добуток води залишиться тим же 10–14. Розчин, в якому концентрація iонiв водню перевищує концентрацію гiдроксид-iонiв є кислим. Розчин, в якому концентрація гiдроксид-iонiв перевищує концентрацію iонiв водню є лужним.

Оскільки іонний добуток води стала величина, то знаючи концентрацію одного iона легко можна знайти концентрацію іншого. 

Реакцію середовища звичайно виражають через концентрацію iонiв водню, хоча можна виражати i через концентрацію гiдроксид-iонiв. Для зручності використовують показник рН. Водневий показник (рН) – це від’ємний десятковий логарифм концентрації iонiв водню. рН = –lg [H+]

В залежності вiд значення рН розрізняють середовище: нейтральне – рН = 7,0 слабко кисле – рН = 4,0-7,0, сильно кисле – рН = 0 – 3,0, слабко лужне – рН = 7,0 – 10,0, сильно лужне – рН = 11–14.

Визначення рН проводиться за допомогою iндикаторiв. Наприклад, фенолфталеїн при рН нижче 8,0 – безбарвний, а вище 8,0 стає малиновим; метилоранж до рН 3,0 має червоне забарвлення, а вище 3,0 – жовте, лакмус до рН 6,0 має червоне забарвлення, а вище 6,0 – синє. Більш точно рН вимірюється за допомогою спеціальних приладів. 

Завдання 26
Іонний зв’язок. Особливості іонного зв’язку

Відповідь:

Йони – це електрично заряджені частинки речовини, що утворилися з атомів або атомних груп унаслідок втрати або приєднання електронів. Хімічний зв'язок, утворений за допомогою взаємодії йонів, називають йонним зв'язком.
Речовини, що складаються з йонів, називаються йонними сполуками. Вони утворені типовими металами і типовими неметалами. Атоми металів віддають електрони, а атоми неметалів їх приймають. Приклади речовин з йонним типом хімічного зв 'язку: NaCl, NaBr, NaF, MgCl2, MgS, NaOH, 
а) взаємодія магнію з йодом:





б) окиснення кальцію:





Заряд йонів позначають зверху, праворуч від хімічного знака: спочатку – цифру, а потім – знак «+» aбо «–». Йонний зв'язок є крайнім випадком полярного ковалентного зв'язку. Йонні сполуки в твердому стані – кристалічні речовини. У йонних кристалах електростатичне поле кожного йона поширюється у всіх напрямках, тому йонний зв'язок не має напрямленості. Найтиповіший йонний зв'язок виникає в солях, утворених лужними металами і галогенами. Йонний зв'язок, це зв'язок за якого спільна електронна пара практично повністю належить одному з атомів, у якого електронегативність більша.

Завдання 27

Кислоти. Їх класифікація та хімічні властивості.
Відповідь:

Кислоти – це складні речовини, що містять атоми водню, які можуть заміщатися атомами металу
Класифікація
1. По основності. Основність кислоти – це число атомів водню, які в молекулі кислоти можуть заміщатися атомами металу. Одноосновні, молекули яких містять один атом водню. Двохосновні, молекули яких містять два атоми водню. Триосновні, молекули яких містять три атома водню. Чотирьохосновні, молекули яких містять чотири атома водню
2. За змістом атомів кисню в молекулі кислоти. Безкисневі, молекули яких не містять атомів кисню. Кисневмісні, молекули яких містять атоми кисню.
Хімічні властивості
Кислоти однаково змінюють колір індикатора. 

Взаємодіють:
З основами Основа + Кислота = Сіль + H2O 

H3PO4 + 3NaOH = Na3PO4+ 3H2O

З основними оксидами Кислота + Основний оксид = Сіль + H2O
2HCl + CaO = CaCl2 + H2O
З амфотерними оксидами Кислота + Амфотерний оксид = Сіль + H2O
2HNO3 + ZnO = Zn(NO3)2 + H2O
З амфотерними гідроксидами Кислота + Амфотерний гідроксид = Сіль + H2O
3HCl + Cr(OH)3 = CrCl3 + 3H2O
З нормальними солями Кислота + Сіль = Сіль + Кислота
HCl +AgNO 3 = AgCl + HNO3
З металами 2HCl + Mg = MgCl2 + H2
Завдання 28

Класифікація розчинів та дисперсних систем. 
Відповідь:

Розчини є одним із різновидів дисперсних систем. Усі дисперсні системи складаються з дисперсійного середовища (розчинника) та дисперсної фази (розчиненої речовини). Залежно ж від того, в якому агрегатному стані й у якому ступені роздрібнення (дисперсності) речовини входять до складу дисперсних систем, їх можна поділити на тверді, рідкі або газоподібні розчини, справжні, колоїдні розчини, суспензії, зависі тощо. За розмірами частинок розчини поділяють на суспензії, колоїдні розчини та справжні розчини. Окрім різниці в розмірах частинок, ці розчини відрізняються ще й стійкістю в часі.

Найчастіше трапляються розчини, в яких дисперсійним середовищем (розчинником) є рідини й, зокрема, вода.

	Розчини

	Грубодисперсні системи
	Колоїдні розчини
	Справжні розчини

	речовина перебуває у вигляді невеликих частинок
	речовина перебуває у вигляді агрегатів кількох молекул
	речовина перебуває у вигляді окремих молекул або іонів

	Непрозорі
	Прозорі
	Прозорі

	Завислі частинки не проходять через паперовий фільтр
	Завислі частинки проходять через паперові фільтри, не проходять через пергаментні фільтри
	Фільтруванням розділити неможливо

	Нестійкі в часі, досить швидко завислі частинки осідають на дні або спливають на поверхню
	Відносно стійкі, однак згодом старіють. Можуть існувати від кількох годин до кількох століть
	Стійкі в часі, не старіють, можуть існувати нескінченно довго, якщо не відбувається хімічних реакцій

	Мутні
	Виявляють ефект Тіндаля
	Оптично порожні

	Приклади: завись мулу в річці, завись вапна, емульсії масла у воді (молоко)
	Приклади: чай, кава
	Приклади: розчин солі, цукру


 

Класифікація дисперсних систем за агрегатним станом дисперсної фази або дисперсійного середовища:
	Дисперсійне середовище
	Дисперсна речовина

	
	Тверда
	Рідка
	Газувата

	Тверде
	Тверді розчини або тверді золі (сплави металів, скла)
	Гель (желе, желатин)
	Тверді піни (пемза, пінопласт)

	Рідке
	Зависі (мул у річковій воді), суспензії (кава), золі
	Емульсії: вода в маслі (бензин, розведений водою), масло у воді (молоко)
	Гідрозолі, рідкі піни (збиті вершки, мильна піна)

	Газувате
	Аерозолі, дим, пил
	Аерозолі, тумани
	Суміші газів


 
Завдання 29

Класифікація та хімічні властивості основ.

Відповідь:

Основи – це сполуки, при розчиненні яких збільшується концентрація негативно заряджених іонів розчинника. З точки зору теорії електролітичної дисоціації основи – електроліти, які у водному розчині дисоціюють з утворенням лише одного типу аніонів – гідроксид іонів. Основами називаються сполуки, негативно зарядженою частиною яких є гідроксид-іони ОН–. До складу основ входять іон металу (або група атомів NH4, TiO2, VO2, BiO, [Cu(NH3)4]2, що відіграє роль металу) та гідроксид-іони, кількість яких дорівнює валентності металу. Загальна формула основ Ме(ОН)х. 

За розчинністю у воді основиподіляють на:

а) розчинні, або луги, – NaOH, КОН, Са(ОН)2, Ва(ОН)2 тощо. Розчинними є основи, утворені лужними, лужно-земельними металами, амонієм, талієм (І), складними групами  атомів  [Cu(NH3)4]2 тощо.
б) нерозчинні – купрум(ІІ) гідроксид Си(ОН)2, ферум(ІІІ) гідроксид Fe(OH)3 та ін.

Кількість гідроксид-іонів в основі, що здатні заміщуватись на кислотні залишки з утворенням солей, визначає її кислотність. Тому основи можуть бути одно кислотні (NaOH, NH4OH), двокислотні (Ba(OH)2, Fe(OH)2), трикислотні (Bi(OH)3, La(OH)3, Mn(OH)3), чотири кислотні (Th(OH)4). 

Хімічні властивості основ:

1) Луги мають такі хімічні властивості:
– змінюють забарвлення індикаторів: фенолфталеїну без кольору [image: image3.jpg]


 на малинове, метилового оранжевого [image: image4.jpg]


на жовте, фіолетового лакмусу [image: image5.jpg]


 на синє, універсального індикаторного паперу [image: image6.jpg]


 на синє; взаємодіють із кислотними оксидами:
[image: image7.jpg]Ca(OH}, +00, =CaCO, +H,0




– взаємодіють із кислотами:
[image: image8.jpg]



– реагують із солями:
[image: image9.jpg]2NaOH +CuCl, = Cu(OH), + 2NaCl




2) Нерозчинні основи мають такі хімічні властивості:
– не змінюють забарвлення індикаторів;
– практично не взаємодіють із кислотними оксидами;
– взаємодіють із кислотами:
[image: image10.jpg]Cu(OH), +2HCl = CuCl, + H,0




– розкладаються при нагріванні:
[image: image11.jpg]Cu{OH), S Cu0 +H,0




Реакція взаємодії кислот з основами називається реакцією нейтралізації і належить до реакцій обміну.
Завдання 30

Ковалентний зв’язок (полярний, неполярний, донорно-акцепторний).
Відповідь:

Ковалентний зв'язок – хімічний зв'язок, утворений перекриттям пари валентних електронних хмар. електронні хмари (електрони), які забезпечують зв'язок, називаються загальною електронною парою.

Неполярний ковалентний зв'язок. Для утворення кожен з атомів надає по одному неспареному електрону. При утворенні формальні заряди атомів залишаються незмінними. Якщо атоми, що утворюють цей зв'язок , однакові, то справжні заряди атомів у молекулі також однакові, оскільки атоми, що утворюють зв'язок, в рівній мірі володіють усуспільненою електронною парою. Такий зв'язок мають прості речовини, наприклад: О2, N2, Cl2. Ковалентний неполярний зв'язок можуть утворювати також елементи – неметали, електронегативність яких має рівне значення, наприклад в молекулі PH3.
Якщо атоми різні, то ступінь володіння усуспільненою парою електронів визначається розходженням у электронегативностях атомів. Атом з більшою электронегативністю сильніше притягує до себе пару електронів зв'язку, і його справжній заряд стає негативним. Атом з меншою электронегативністю набуває, відповідно, такий же за величиною позитивний заряд. 

Якщо з'єднання утворюється між двома різними неметалами, то таке з'єднання називається ковалентним полярним зв'язком.
Донорно-акцепторная зв'язок. Для утворення цього виду ковалентного зв'язку обидва електрона надає один з атомів – донор. Другий з атомів, що бере участь в утворенні зв'язку, називається акцептором. В молекулі, що утворилася формальний заряд донора збільшується на одиницю, а формальний заряд акцептора зменшується на одиницю.
Завдання 31
Константа та ступінь дисоціації.

Відповідь:

Константа дисоціації – вид константи рівноваги, яка показує схильність великого об'єкту дисоціювати (розділятися) оборотним чином на маленькі об'єкти, як наприклад коли комплекс розпадається на складові молекули, або коли сіль розділяється у водному розчині на іони. Константа дисоціації звичайно позначається Kd і обратна константі асоціації. У випадку з солями, константу дисоціації іноді називають константою іонізації.

У загальній реакції  [image: image12.png]A;b, = A+ yb



 де комплекс Ax By розбивається на x одиниць A і y одиниць B, константа дисоціації визначається так:

[image: image13.png]



де [A], [B] і [A x B y] – концентрації A, B і комплексу A x B y відповідно.

 Ступінь дисоціації  – величина, що характеризує стан рівноваги в реакції  дисоціації в гомогенних (однорідних) системах. Ступінь дисоціації це є відносини числа продісоційованних молекул до загального числа молекул і помноженому на 100%: [image: image14.png]T
L:N*IDD%



 числа розпалися на іони молекул до загального числа розчинених молекул. Ступінь дисоціації [image: image15.png]


 дорівнює відношенню числа дісоційованих молекул [image: image16.png]


 до суми [image: image17.png]


 , Де [image: image18.png]N



 – Число недісоційованних молекул. Часто [image: image19.png]


виражають у відсотках. Ступінь дисоціації залежить як від природи розчиненої електроліту, так і від концентрації розчину.

Завдання 32

Кристалічний та аморфний стан речовини. Типи кристалічних граток.
Відповідь:

У кристалічній речовині атоми розташовані впорядковано. Певний структурний елемент стало повторюється, утворюючи кристалічну структуру.  Кристалічна структура утворюється лише тоді, коли з кожним вузлом ґратки однаковим чином пов’язаний певний базис. Базисом може бути довільна сукупність атомів чи молекул, але завжди однакова біля кожного вузла.
Головна особливість внутрішньої будови тіл, що знаходяться у аморфному стані, – відсутність так званого дальнього порядку, тобто характерної для кристалів повторюваності одного й того ж елементу структури. В той же час у аморфних речовин існує так званий ближній порядок, тобто деяка узгодженість у розташуванні у просторі сусідніх частинок. Із збільшенням відстані від вибраного атома така узгодженість зникає.

Такі особливості розташування атомів зумовлюють фізичні властивості як кристалів, так і аморфних тіл.

1) Кристалічні тіла анізотропні, чого повністю позбавлені аморфні тіла. Анізотропія – це залежність фізичних властивостей від напрямку. 
2) Кристали мають правильну геометричну форму. У всіх кристалах даної речовини за однакових умов кути між відповідними гранями кристалів однакові. Це закон сталості кутів кристалу, встановлений Стеноном у 1669 році.

3) Кристали розколюються вздовж певних площин.

4) Кристали, на відміну від аморфних тіл, мають фіксовану температуру плавлення.

Залежно від природи частинок, розміщених у вузлах кристаліч​ної ґратки, і від характеру зв'язку між ними розрізняють іонні, атомні, молекулярні та металічні гратки . Атомні та молекулярні гратки характерні для сполук з ковалентним зв'яз ком, іонні – для іонних сполук, металічні – для металів та їхніх сплавів.

Іонні гратки складаються з іонів протилежних зарядів, з'єдна​них між собою силами електростатичної взаємодії. До сполук з іонними ґратками належить більшість солей і деякі оксиди. 
У вузлах атомних граток розміщені окремі атоми, зв'язані між собою ковалентними зв'язками. Прикладами речовин з атомною граткою є алмаз, силіцій, бор, деякі карбіди та силіциди. Ці речовини мають велику твердість, тугоплавкість і практично нерозчинні. Такі властивості зумовлені міцністю зв'яз​ків. 
У вузлах молекулярних граток розміщені молекули, між якими діють ненапрямлені слабкі сили міжмолекулярної взаємодії. Тому сполуки з молекулярними ґратками мають невелику твердість, легкоплавкі та леткі. Молекулярні гратки властиві більшості неметалів, багатьом неор​ганічним та органічним речовинам.

У вузлах металічних граток, які мають більшість металів і багато сплавів, розміщені окремі позитивно заряджені іони та нейтральні атоми металів, між якими переміщуються узагальнені електрони. Металічні кристали внаслідок нелокалізованого зв'язку характеризуються блис​ком, пластичністю й ковкістю. Для них найхарактерніші три типи ґраток: кубічна гранецентрована, гексагональна та кубічна об'ємноцентрована.

Існують речовини, кристалічні ґратки яких можна розглядати як проміжні. Наприклад, у графіті, який має шарувату гексагональну структуру, ато​ми Карбону у межах одного ша​ру утворюють три ковалентні зв'язки з трьома іншими атома​ми. Четвертий зв'язок атомів делокалізований у межах усьо​го кристала. Вуглецеві шари об'єднуються в кристалічну гратку за рахунок міжмолеку​лярних сил. Міцність зв'язків у площині значно більша, ніж між шарами. Тому гратку графіту можна розглядати і як атомну, і як металічну, що пояснює електропровідність графіту, йо​го м'якість і металічний блиск.

Завдання 33

Металевий зв’язок, його особливості.
Відповідь:

Метали об'єднують властивості, що мають загальний характер і відрізняються від властивостей інших речовин. Такими властивостями є порівняно високі температури плавлення, здатність до відбиття світла, висока тепло – і електропровідність. Ці особливості зобов'язані існуванню в металах особливого виду зв'язку – металевого зв'язку.
Металічний зв'язок – зв'язок між позитивними іонами в кристалах металів, що здійснюється за рахунок тяжіння електронів, що вільно переміщаються по кристалу. Згідно з положенням у періодичній системі атоми металів мають невелике число валентних електронів. Ці електрони досить слабо пов'язані зі своїми ядрами і можуть легко відриватися від них. В результаті в кристалічній решітці металу з'являються позитивно заряджені іони і вільні електрони. Тому в кристалічній решітці металів існує велика свобода переміщення електронів: одні з атомів будуть втрачати свої електрони, а які утворюються іони можуть приймати ці електрони з «електронного газу». Як наслідок, метал являє собою ряд позитивних іонів, локалізовані в певних положеннях кристалічної решітки, і велика кількість електронів, порівняно вільно переміщаються в поле позитивних центрів. В цьому полягає важлива відмінність металевих зв'язків від ковалентних, які мають строгу спрямованість у просторі.
Завдання 34
Методи захисту від  електрохімічної корозії металів.
Відповідь:

Руйнування металу у корозійному середовищі які виникають під впливом гальванічних елементів називають електрохімічної корозією.  

На швидкість корозії впливає і характер розчину електроліту. Чим вища його кислотність (тобто менший pH), а також чим більший вміст в ньому окисників, тим швидше відбувається корозія. Значно зростає корозія при підвищенні температури.

Деякі метали при контакті з киснем повітря в агресивному середовищі переходять у пасивний стан, при якому різко уповільнюється корозія. Наприклад, концентрована нітратна кислота легко робить пасивним залізо, і воно практично не реагує з концентрованою нітратною кислотою. У таких випадках на поверхні металу утворюється щільна захисна оксидна плівка, яка перешкоджає контакту металу із середовищем.

Захисна плівка завжди є на поверхні алюмінію. Подібні плівки в сухому повітрі утворюються також на Be, Cr, Zn, Ta, Ni, Си та інших металах . Кисень є найпоширенішим пасиватором.

Пасивуванням пояснюється корозійна стійкість нержавіючих сталей та сплавів.

Для уповільнення корозії металевих виробів до електроліту вводять речовини (найчастіше органічні), які називають уповільнювачами корозії, або інгібіторами, їх застосовують у тих випадках, коли метал необхідно захищати від роз'їдання кислотами. Останнім часом розроблено леткі (або атмосферні) інгібітори. Ними просочують папір, яким обгортають металеві вироби. Пара інгібіторів адсорбується на поверхні металу і утворює на ній захисну плівку.

Інгібітори широко застосовують при хімічному очищенні від накипу парових котлів, зніманні окалини з оброблених деталей, а також при зберіганні та перевезенні хлоридної кислоти у стальній тарі. До неорганічних інгібіторів належать нітрити, хромати, фосфати, силікати. 

Завдання 35

Методи усунення тимчасової жорсткості.
Відповідь:

Тимчасова жорсткість (карбонатна) обумовлена присутністю у воді гідрокарбонатів Са(НСО3)2 і Mg(НСО3)2. 

	Види твердості
	Карбонатна, або тимчасова

	Чим спричинена
	Спричиняється наявністю у воді кальцій і магній гідрогенкарбонатів Ca(HCO3)2 іMg(HCO3)2

	Методи усунення
	1. Кип’ятіння.

2. Додавання соди.

3. Додавання вапняного молока. 

	Рівняння реакцій
	[image: image20.png]1. Ca(HCO, ),
-CaCo,l+ €O, +H,0
2. Ca(HCO, ), +Na,CO, —
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—52CaCo,l +2H,0






Завдання 36

Молярна концентрація еквівалента Н2SO4 дорівнює 2 (2н). Скільки кислоти по масі в 1 л розчину?
Рішення: 
М(Н2SO4) = 2+32+64= 98 г/моль 

Виходячи з визначення нормальності, в 1 літрі розчину міститься 2 моль –еквівалентів Н2SO4.
C=n/V, n =C(V = 1(2=2 моль

n=m/M, m=M(n=2(98= 196 г
Відповідь: в 1 л розчину 196 г кислоти.
Завдання 37

Наведіть схеми протекторного та катодного (електро-) захисту заліза від корозії.
Відповідь:

Протекторний захист застосовують у тому разі, коли захищається конструкція (підземний трубопровід, корпус судна), яка перебуває в середовищі електроліту (морська вода, підземні ґрунтові води та ін.). Суть такого захисту полягає в тому, що конструкцію сполучають з протектором – більш активним металом, ніж метал конструкції, яку захищають. Як протектор для захисту стальних виробів звичайно використовують магній, алюміній, цинк та їх сплави. У процесі корозії протектор є анодом  і  руйнується, запобігаючи тим самим руйнуванню конструкції (рис. 1). У міру руйнування протекторів їх замінюють новими.

[image: image21.jpg]


 
Рис. 1 Схема протекторного захисту підземного трубопроводу

На цьому принципі ґрунтується й електрозахист. Конструкцію, яка перебуває в середовищі електроліту, також сполучають з іншим металом (звичайно шматком заліза, рейкою тощо), але через зовнішнє джерело струму. При цьому конструкцію, яку захищають, під’єднують до катода, а метал – до анода джерела струму. Електрони відщеплюються від анода джерелом струму, анод (захисний метал) руйнується, а на катоді відбувається відновлення окисника.

Електрозахист має перевагу над протекторним захистом: радіус дії першого близько 2 000 м, другого – близько 50 м.

Завдання 38

Напишіть електронні формули: К, Zn, Cl.
Відповідь:

K калий 1s 22s 22p 63s 23p64s 1

Zn цинк 1s 22s 22p 63s 23p64s 23d10

Cl хлор 1s 22s 22p 63s 23p5
Завдання 39

Напишіть реакцію твердіння гашеного вапна.
Відповідь:

Гашене вапно твердне в результаті випаровування води і кристалізації гідроокису кальцію. Внаслідок втрати вологи найдрібніші частки Са(ОН)2, зближуючись між собою, утворюють кристали, які поступово перетворюються в міцний кристалічний зросток. Зміцнення вапняного тіста сприяє також карбонізація – процес взаємодії гідрату окису кальцію ( у присутності вологи) з вуглекислим газом, який завжди міститься в повітрі у невеликих кількостях (близько 0,03 %): Са(ОН)2 + СО2 + Н2О = СаСО3 + 2Н2О. В результаті хімічної реакції гідроокис кальцію переходить у вуглекислий кальцій, тобто утворюється знову те ж речовина, яку було використано для отримання вапна. 
Завдання 40

Оксиди (основні, кислотні, амфотерні). Хімічні властивості амфотерних оксидів.
Відповідь:

Оксид (окисел, окис) – бінарна сполука хімічного елемента з киснем в ступені окислення –2, в якому сам кисень пов'язаний тільки з менш електронегативний елементом. До виключень належать, наприклад, діфторід кисню OF 2. Залежно від хімічних властивостей розрізняють:
оксид вуглецю (II)Несолеобразующіе оксиди :  СО, оксид азоту (I) N 2 O, оксид азоту (II) NO, оксид кремнію (II) SiO.

Солеобразующіе оксиди :
оксид натріюосновні оксиди (наприклад,  Na 2 O, оксид міді (II) CuO): оксиди металів, ступінь окислення яких I–II;
оксид сірки (VI)кислотні оксиди (наприклад,  SO 3, оксид азоту (IV) NO2):  оксиди металів зі ступенем окислення V–VII і оксиди неметалів;
оксид цинкуамфотерні оксиди (наприклад,  ZnO, оксид алюмінію  Al2О3):  оксиди металів зі ступенем окислення III–IV і виключення (ZnO, BeO, SnO, PbO);
 Амфотерні оксиди  при взаємодії з сильною кислотою або кислотним оксидом проявляють основні властивості:
ZnO + 2HCl → ZnCl2 + H2O

При взаємодії з сильним підставою або основним оксидом проявляють кислотні властивості:
ZnO + 2KOH + H2O → K2 [Zn(OH)4] (у водному розчині)

ZnO + CaO → CaZnO2 (при сплаві)

Завдання 41
Основні класи неорганічних сполук.

Відповідь:

Оксиди – бінарні (подвійні) сполуки Кисню з іншими елементами, в яких Кисень проявляє ступінь окислення –2.
Гідроксиди – неорганічні сполуки, що вміщують гідроксид–іон.
Кислоти – сполуки, що при розчиненні у воді дисоціюють з утворенням катіонів Гідрогену і кислотних залишків.
Солі – речовини, які можна представити, як продукти взаємодії кислот і основ, що вміщують основний і кислотний залишки.
Завдання 42
Основні поняття атомно-молекулярної теорії. Атом, молекула, хімічний елемент.
Відповідь:


В основі атомно-молекулярної теорії лежить принцип дискретності (переривчастості будови) речовини: всяке речовина не є чимось суцільним, а складається з окремих дуже малих частинок. Відмінність між речовинами обумовлено розходженням між їх частками. Частинки однієї речовини однакові, частинки різних речовин різні. При всіх умовах частинок речовини знаходяться в русі. Чим вище температура тіла, тим інтенсивніше це рух.

Молекула – це якнайменша частинка речовини, що володіє його хімічними властивостями. Хімічні властивості молекул визначаються її складом і хімічною будовою.
Атом – якнайменша частинка елементу в молекулах простих і складних речовин.
Сучасне визначення атома – це електронейтральна частинка, що складається з позитивно зарядженого атомного ядра і негативно заряджених електронів.
Хімічний елемент – певний вид атомів з однаковим (+) зарядом ядра.

Завдання 43
Отримання кислих солей 

Відповідь:

Кислі солі – це солі, що містять два види катіонів: катіон металу (або амонію) та катіони водню, і багатозарядний аніон кислотного залишку. Катіон водню дає до назви солі приставку «гідро», наприклад, гідрокарбонат натрію. Кислі солі утворюються при дії надлишку кислоти на луг. В залежності від кількості молей кислоти (в даному випадку – ортофосфорної) можуть утворюватися дигідроортофосфати (1) і гідроортофосфати (2):
Ba(OH)2 + 2H3PO4 → Ba(H2PO4)2 + 2H2O
Ba(OH)2 + H3PO4 → BaHPO4 + 2H2O
Завдання 44

Отримання основних солей.
Відповідь:

Основні солі (гідроксосолі) – це продукти неповного заміщення гідроксидних груп в молекулах багато кислотних підстав кислотними залишками. Наприклад: ZnOHCl, (CuOH)2CO

Отримання:

1. Гідроліз солей, утворених слабкою основою і сильною кислотою 

ZnCl2 + H2O = Zn(OH)Cl + HCl
2. Додавання (по краплях) невеликих кількостей до розчинів лугів середніх солей металів, AlCl3 + 2NaOH = Al(OH)2Cl + 2NaCl
3. Гідроліз солей слабких основ з солями слабких кислот: 

2MgCl2 + 2Na2CO3 + H2O = Mg(OH)2CO3 + CO2 + 4NaCl
Завдання 45

Отримання основних, кислих та середніх солей.
Відповідь:

Кислі солі – продукт неповної нейтралізації багато основних кислот основами.  Від двоосновних кислот (H2SO4, H2CO3, H2S і т.д.) роблять лише один тип кислих солей – одно заміщені (атом металу заміщає тільки один атом водню кислоти).

Наприклад: H2SO4 при неповній нейтралізації їдким натром утворює лише одну кислу сіль – NaHSO4. Від трьохосновні кислот можна отримати вже два типи кислих солей: одно заміщені і двох заміщені. 

Наприклад: при нейтралізації H3PO4 їдким натром можна отримати одно заміщений сіль NaH2PO4: H3PO4 + NaOH = NaH2PO4 + H2O і двох заміщені сіль Na2HPO4: H3PO4 + 2NaOH = Na2HPO4 + 2H2O Кислі солі, крім іонів металу і кислотного залишку, містять іони водню. Основні солі можуть давати тільки многокіслотние основи, причому двокіслотні основи утворюють тільки один тип основних солей, а трикіслотні – два. Наприклад: Mg(OH)2 – двокислотна основа Mg(OH)2+HNO3=MgOHNO3+H2O, при подальшій нейтралізації утворюється середня сіль: MgOHNO 3 + HNO3 = Mg(NO3) 2+ H2O

Al(OH)3 – три кислотна основа

Al(OH)3 + HCl = Al(OH)2Cl+ H2O,

Al(OH)2Cl + HCl = AlOHCl 2+ H2O, при подальшій нейтралізації – середня сіль: AlOHCl 2 + HCl = AlCl 3+ H2O.

Завдання 46

Отримання та використання будівельного вапна 

Відповідь:

Технологічний процес отримання вапна складається з видобутку вапняку в кар'єрах, його підготовки (дроблення і класифікації) і випалу. Після випалу виробляють мливо грудкового вапна, отримуючи мелену негашеним вапном, або гасіння грудкового вапна водою, отримуючи гашене вапно.

Вапно – в'яжучий матеріал, основний склад – оксид каль​цію СаО. Отримують випалюванням вапняку, крейди, карбонат​них порід. Використовують у будівництві для отримання гашено​го вапна Са(ОН)2- для виготовлення бетону тощо. Будівельне вапно є одним із перших в’яжучих матеріалів, яке здавна використовується людством для будівництва споруд різноманітного призначення. Широке використання вапна пов’язане з простотою його одержання та значним розповсюдженням сировини (вапнякових порід, черепашника, мармуру, крейди, вапнякових туфів тощо), до того ж саме приготування розчинів на гашеному вапні не вимагає додаткового розмелювання, на відміну від інших в’яжучих. Залежно від кількості води, взятої для гасіння, отримують вапно-порохнявку, вапняне тісто чи молоко. Однак, незалежно від виду, основними властивостями кінцевого продукту є пластичність тіста, висока водоутримувальна здатність та ступінь білизни. Ці властивості високо цінуються будівельниками і зумовлюють його широку популярність. Традиційне використання будівельного вапна передбачає його гасіння, перетворення у гідрат і виготовлення в’яжучих. Тобто у цьому випадку загальний процес тверднення гідратного вапна штучно розділяється на два етапи: перший (гідратація) винесений за межі тверднучої системи, а другий – структуроутворення у гідратованому продукті. Водночас значний потенціал має мелене негашене вапно, гідратаційне тверднення якого може забезпечити високі експлуатаційні характеристики будівельних композитів з його використанням. 

Завдання 47

Отримання та хімічні властивості Ca(OH)2.

Відповідь:

Гідроксид кальцію (Ca (OH) 2, гашене вапно або «пушонка») – хімічна речовина, сильна основа. Являє собою порошок білого кольору, погано розчинний у воді. Отримують шляхом взаємодії оксиду кальцію (негашеного вапна) з водою (процес отримав назву «гасіння вапна»): 

CaO + H 2 O → Ca (OH) 2 

Ця реакція екзотермічна, йде з виділенням 16 ккал (67 кДж) на міль. 

Гідроксид кальцію є досить сильним підставою, через що водний розчин має лужну реакцію. Розчинність падає з ростом температури. 

Як і всі гідроксиди, реагує з кислотами  з утворенням відповідних солей кальцію: Ca(OH) 2 + H2 SO4 → CaSO4 + 2 H2O, з цієї ж причини розчин гідроксиду кальцію каламутніє на повітрі, так як гідроксид кальцію, як і інші сильні підстави, реагує з розчиненим у воді вуглекислим газом: Ca(OH)2 + CO 2 → CaCO3 ↓ + H 2 O 

Якщо продовжити барботацію вуглекислого газу, що випав осад розчиниться, так як утворюється кисла сіль – гідрокарбонат кальцію: CaCO 3 + CO 2 + H2O → Ca(HCO3) 2, причому при нагріванні розчину гідрокарбонат знову руйнується і випадає осад карбонату кальцію: Ca(HCO3) 2 (t) → CaCO 3 ↓ + CO2 ↑ + H 2 O 

Гідроксид кальцію реагує з чадним газом при температурі близько 400 C: Ca(OH)2 + CO (t) → CaCO 3 + H 2 ↑ 

Як сильне підставу реагує з солями, але тільки якщо в результаті реакції випадає осад: Ca(OH)2 + Na2SO3 → CaSO3 ↓ + 2NaOH 

Завдання 48

Періодичний закон і система елементів. s-, p-, d-, f- елементи. Зміна властивостей елементів по періодах і групах.

Відповідь:

Формулювання періодичного закону наступне: властивість елементів, а так само форми та властивості їх сполук перебувають у періодичній залежності від заряду ядра їх атомів.  Головною характеристикою атома є величина позитивного заряду ядра. Від величини позитивного заряду ядра атома залежать усі властивості елемента і його положення в періодичній системі. Порядковий номер хімічного елемента чисельно збігається із зарядом ядра його атома. Періодична система елементів є графічним зображенням періодичного закону і відображає будову атомів елементів. Теорія будови атома пояснює періодичне зміна властивостей елементів. 
Кожен період в періодичній системі починається елементами атоми, яких на зовнішньому рівні мають один s-електрон (незавершені зовнішні рівні) і тому виявляють подібні властивості – легко віддають валентні електрони, що обумовлює їх металевий характер. Це лужні метали – Li, Na, К, Rb, Cs. Закінчується період елементами, атоми яких на зовнішньому рівні містять 2 (s 2) електрона (у першому періоді) або 8 (s 1 p 6) електронів (у всіх подальших), тобто мають завершений зовнішній рівень. Це благородні гази Не, Ne, Ar, Kr, Xe, що мають інертні властивості. Саме внаслідок подібності будови зовнішнього енергетичного рівня схожі їх фізичні і хімічні властивості. У кожному періоді зі зростанням порядкового номера елементів металеві властивості поступово слабшають і зростають неметалеві, закінчується період інертним газом. У кожному періоді зі зростанням порядкового номера елементів металеві властивості поступово слабшають і зростають неметалеві, закінчується період інертним газом. Номер періоду відповідає числу енергетичних рівнів атома, тобто положення елементів у періодичній системі обумовлено будовою їх атомів. У залежності від того, який підрівень заповнюється електронами, всі елементи ділять на чотири типи. 

1. s-елементи. Заповнюється s-підрівень зовнішнього рівня (s 1 – s 2). Сюди відносяться перші два елементи кожного періоду. 

2. р-елементи. Заповнюється р-підрівень зовнішнього рівня (р 1 – p 6). Сюди відносяться останні шість елементів кожного періоду, починаючи з другого. 

3. d-елементи. Заповнюється d-підрівень останнього рівня (d1– d 10), а на останньому (зовнішньому) рівні залишається 1 або 2 електрони. До них належать елементи вставних декад (10) великих періодів, починаючи з 4-го, розташовані між s-і p-елементами (їх також називають перехідними елементами). 

4. f-елементи. Заповнюється f-підрівень глибинного (третина його зовні) рівня (f 1–f 14), а будову зовнішнього електронного рівня залишається незмінним. Це лантаноїди і актиноїди, що знаходяться в шостому і сьомому періодах. 

Таким чином, число елементів в періодах (2–8–18–32) відповідає максимально можливому числу електронів на відповідних енергетичних рівнях: на першому – два, на другому – вісім, на третьому – вісімнадцять, а на четвертому – тридцять два електрони. Розподіл груп на підгрупи (головну і побічну) засноване на відмінності в заповненні електронами енергетичних рівнів. Головну підгрупу складають s- і p-елементи, а побічну підгрупу – d-елементи. У кожній групі об'єднані елементи, атоми яких мають подібну будову зовнішнього енергетичного рівня. При цьому атоми елементів головних підгруп містять на зовнішніх (останніх) рівнях число електронів, що дорівнює номеру групи. Це так звані – валентні електрони. У елементів побічних підгруп валентними є електрони не лише зовнішніх, а й передостанніх (других зовні) рівнів, в чому і полягає основна відмінність у властивостях елементів головних і побічних підгруп. Звідси випливає, що номер групи, як правило, вказує число електронів, які можуть брати участь в утворенні хімічних зв'язків. 

Хімічні властивості елементів обумовлюються будовою їх атома, а точніше будовою електронної оболонки атомів. Зіставлення будови електронних оболонок з положенням елементів у періодичній системі дозволяє встановити ряд важливих закономірностей: 

1. Номер періоду дорівнює загальному числу енергетичних рівнів, що заповнюються електронами, у атомів даного елемента. 

2. У малих періодах і непарних рядах великих періодів із зростанням позитивного заряду ядер зростає число електронів на зовнішньому енергетичному рівні. З цим пов'язано ослаблення металевих і посилення неметалічних властивостей елементів зліва направо. 

Номер групи, вказує число електронів, які можуть брати участь в утворенні хімічних зв'язків (валентних електронів).

Завдання 49

Порядок заповнення атомних орбіталей електронами. Правила Клечковського.
Відповідь:

Основною умовою стабільної електронної конфігурації атома є заповнення електронами атомних орбіталей по мірі зростання їх енергії. Тобто, кожен наступний електрон займає вільну атомну орбіталь з найменшою енергією. Послідовність заповнення орбіталей (зростання їх енергії) визначається правилами Клечковського.

Перше правило Клечковського.
Заповнення електронами енергетичних підрівнів відбувається по мірі зростання суми (n + l) – головного і побічного квантових чисел.

Якщо для двох атомних орбіталей значення (n + l) однакові, то згідно з другим правилом Клечковського, першою заповнюється електронами атомна орбіталь з меншим значенням n (головного квантового числа).

Для визначення послідовності заповнення електронами атомних орбіталей, вираховують енергію кожної орбіталі за сумою (n + l)  близькі значення енергії мають 4s- і 3d-, 5s- і 4d- та 5p- і 4f- орбіталі (тобто однакову суму (n + l)), але згідно другого правила Клечковського заповнення відбувається в порядку зростання значення n.
Завдання 50

При окисленні 7 г металу утворилося 9 г оксиду (МеО). Визначте молярну масу еквіваленту металу та його оксиду. 
Дано:

mме = 7 г

mоксид = 9 г

Знайти:

Мэ(оксид) 
Мэ (ме)  
Рішення: 
Згідно до закону еквівалентів:
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За умовою задачі оксид має формулу MeO отже утворений двовалентних металлом.

Виходячи з маси оксиду металу і маси металу, визначимо масу кисню за формулою:
m (O) = m (MeO) - m (Me)
Отримуємо:
m (O) = 9–7 = 2г.
Закон еквівалентів в даному випадку має вигляд:
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З рівняння знаходимо молярную масу еквівалента металу:
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Отримаємо 36 г/моль.

Розрахуємо молярную масу металу за формулою:
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Де:
М – молярна маса,
В – валентність,
Е – еквівалентна маса
n – кількість атомів елемента в сполуці.

M (Ме) = 2 ∙ 36 = 72 (г/моль).

Отже, атомна маса металу дорівнює 72 г/моль. А метал – германий.
Враховуючи, що молярна маса оксиду германію (GeO) дорівнює 88 г/моль, знайдемо молярную масу еквівалента оксиду германію розрахуємо за формулою:
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Э (GeO) = 88/2 = 44 г/моль.
Відповідь: молярна маса еквіваленту металу 36 г/моль, оксиду 44 г/моль.
Завдання 51
Промисловий спосіб отримання кальцію
Відповідь:

Промисловий спосіб отримання кальцію розроблений Зутером і Редбаскому у 1896 р. на заводі Ратенау (Німеччина). У 1904 р. в Биттерфель–де почав працювати перший завод з отримання кальцію. Металевий кальцій і його сплави отримують електролітичним і металотермічним способами. Електролітичні способи засновані на електролізі розплавленого хлористого кальцію. Виходить метал містить СаС12, тому його переплавляють, а для отримання високочистого кальцію переганяють. Обидва процеси проводять у вакуумі. Кальцій отримують також алюмінотермічним методом відновлення в вакуумі, а також термічною дисоціацією карбіду кальцію.
Завдання 52

Рівняння Нернста для електродних потенціалів.
Відповідь:

Враховуючи, що для стандартного водневого електрода активності іонів H+ і газу H2 дорівнюють 1, а ΔG = –nFE, після перетворення одержимо рівняння Нернста для електродного процесу, яке виражає залежність електродного потенціалу від концентрації речовин, що беруть участь в електродних процесах.
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Рівняння виражає залежність електродного потенціалу від концентрації (активності) іонів, температури і називається рівнянням Нернста для окремого електрода. Зазначивши, що [image: image28.png]e



активність окисленої форми реагенту (оф), aM – активність його відновленої форми (вф), рівняння Нернста можна записати в наступному вигляді: 
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Перейшовши від натуральних логарифмів до десятковим і підставивши чисельні значення F, R і T = 298 K, отримаємо зручну для розрахунків форму рівняння Нернста:

[image: image30.png]E,

on i3~

=

0,059

onisg T

n




Активність твердого речовини (атв) приймається рівною одиниці, тому в разі металевого електрода (aM) рівняння Нернста спрощується:
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Завдання 53

рН = 10. Визначте [Н+] та [ОН-] в розчині.
Рішення: 
З визначення рН [H+] = 1·10-10 моль/л 

рОН = 14–10 = 4 

[OH–] = 0.0001 моль/л 

Завдання 54
Розміри атомів та іонів. Зміна розмірів атомів в підгрупах і періодах. 
Відповідь:

Розміри атомів та іонів визначаються розмірами електронної оболонки. Згідно квантово-механічних подання електронна оболонка не має чітко визначених меж. Тому за радіус вільного атома або іона можна прийняти теоретично розраховане відстань від ядра до положення головного максимуму щільності зовнішніх електронних хмар. Ця відстань називається орбітальним радіусом. На практиці зазвичай використовують значення радіусів атомів та іонів, що знаходяться в з'єднаннях, обчислені виходячи з експериментальних даних. При цьому розрізняють ковалентні і металеві радіуси атомів.
Залежність атомних та іонних радіусів від заряду ядра атома елемента і носить періодичний характер. У періодах по мірі збільшення атомного номера радіуси мають тенденцію до зменшення. Найбільше зменшення характерно для елементів малих періодів, оскільки у них заповнюється зовнішній електронний рівень. У великих періодах у родинах d- та f- елементів це зміна менш різке, так як у них заповнення електронів відбувається в передзовнішньому шарі. У підгрупах радіуси атомів і однотипних іонів в загальному збільшуються.
Завдання 55
Розподіл електронів по енергетичних рівнях і підрівнях. Принцип Паулі, правило Гунда.
Відповідь:

Згідно принципу Паулі в атомі не може бути електронів з однаковим значенням всіх чотирьох квантових чисел. Оскільки електрон характеризується лише одним набором (n, l, m, s) квантових чисел, а одній орбіталі відповідає три (n, l, m) квантових числа, то згідно принципу Паулі для конкретної атомної орбіталі можливо стільки станів електрона, скільки значень має четверте квантове число (s – спінове, два значення). Тому на одній атомній орбіталі може одночасно перебувати не більше двох електронів. Сумарний спін спарених електронів рівний 0 (–½ + ½ = 0), а неспареного ​– +½. Розміщення неспареного (а) і спарених електронів на орбіталі:
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Кількість електронів (N) на даному енергетичному рівні (n), визначається залежністю N = 2n2, де n – головне квантове число. Звідси випливає, що на першому енергетичному рівні (n = 1) може знаходитись N = 2×12 = 2 електрони на 1s-підрівні, на другому (n = 2) – N = 2×22 = 8 (2 електрони на 2s і 6 – на 2p підрівнях) і т.д. Згідно правила Гунда, найстійкішим станом атома є такий, у якому сумарний спін усіх його електронів максимальний. Розглянемо це на прикладі атома Нітрогену, який містить 7 електронів. По 2 електрони розмістяться на 1s- i 2s-орбіталях, а ще 3 електрони можуть зайняти 2p-орбіталь у таких варіантах:

[image: image33.jpg]e T

i el e #1712 Coinpaint ek 173
Cispidl co S ik 12 i




Як бачимо, лише у варіанті І, сумарний спін максимальний (+3/2). Тому така конфігурація є найстійкішою, а стан атома – основний. ІІ і ІІІ стани атома Нітрогену, коли сумарний спін не є максимальним, називають збудженими.
Завдання 56
Розчинність газуватих, рідких та твердих речовин у рідинах.
Відповідь:

При розчиненні суміші газів розчинність кожного газу згідно із законом Дальтона пропорційна його парціальному тиску над розчином.
З підвищенням температури розчинність газу в рідині зменшується. При розчиненні у воді солей і багатьох неелектролітів, схильних до гідратації, розчинність у ній газів, як правило, значно зменшується. 

Розчинність рідин у рідинах коливається в широких межах. Відомі рідини, необмежено розчиняються один в одному, наприклад спирт і вода, сірчана кислота і вода, і ін. Існують рідини, обмежено розчинні один в одному, наприклад ефір розчинний у воді в невеликих кількостях. При додаванні великих кількостей утворюються два шари. Відомі рідини, практично нерозчинні один в одному, наприклад ртуть і вода, бензол і вода. Зі збільшенням температури взаємна розчинність обмежено розчинних рідин у більшості випадків зростає і часто при досягненні визначеної для кожної пари рідин температури, званою критичною, рідини повністю змішуються одна з одною. При зміні тиску взаємна розчинність рідин змінюється незначно.
Розчинність твердих речовин у рідинах зазвичай виражають у грамах твердого безводного речовини, що припадають на 100 г розчинника в насиченому розчині або на 100 мл насиченого розчину. Розчинність твердих речовин залежить від ступеня їх подрібнення. Дрібні кристалики, або зерна, розміри яких менше приблизно 0,1 мм, більш розчинні ніж великі. Різні за змістом кристалізаційної води кристалогідрати одного і того ж хімічної сполуки володіють неоднаковою розчинністю. Розчинність твердих речовин у рідинах майже не залежить від тиску, але, як правило, сильно змінюється з температурою. Зазвичай розчинність твердих речовин зростає з підвищенням температури, але відомі речовини, як наприклад Са(ВІН)2, Са(С2Н3О2)2 та ін., розчинність яких з підвищенням температури знижується. 

Завдання 57
Скільки розчинено Са(НСО3)2 в 1000 л води з жорсткістю 2 ммоль-екв/л?
Рішення: 
М[Ca(HCO3)2] = 162 г/моль.
Об’єм води 1000 л. 

МЕ = М / К·В,                                              
де М – мольна маса солі, г/моль; К – кількість йонів металу в молекулі солі; 
В – стехіометрична валентність металу. 

МЕ[Ca(HCO3)2] = = 162/2·1 =   81  г/моль (екв.).

Твердість води обчислюється в мілімолях еквівалентів на літр (ммоль (екв.)/л) і розраховується за формулою:  

Т= m/ME – 1000/VB
де m – маса солі, що зумовлює твердість води, г; МЕ – мольна маса еквіваленту цієї солі, г/моль(екв.); Vв – об’єм води, л.
mСа(НСО3)2 =  ME (Т + 1000/VB) = 81  г/моль (екв.) (2 ммоль-екв/л+1000/1000 л) = 162г
Відповідь: m Са(НСО3)2  =  162г
Завдання 58
Скільки треба взяти CuSO4·5H2O щоб приготувати 0,5 л 0,05 М розчину з розрахунку на безводну сіль?

Рішення: 
М(CuSO4·5H2O) = 250 г/моль. 
Cм = n/V

n = Cм· V=  0,05 моль/л· 0,5 л = 0,025 моль 
Масса кристаллогидрата: m(CuSO4·5H2O) = n·M = 0,025 моль·250 г/моль = 6,25 г

Відповідь: m(CuSO4·5H2O) = 6,25 г
Завдання 59
Скільки треба взяти карбіду кальцію СаС2 для отримання 1000 л ацетилену С2Н2 за нормальних умов.
Рішення: 
СаС2 + 2Н2О = С2Н2 + Са(ОН)2

64 г ––––––––––––––––22,4 л

х –––––––––––––––––––1000 л

М (СаС2) = 64

М (С2Н2) = 26
для одержання 1 моля ацетилену потрібен 1 моль карбіду. 1 моль будь-якого газу при н.у. займає об'єм 22,4 л, а чисельно моль дорівнює кількості речовини чисельно дорівнює його М, тому пропорцію можна відразу складати в л
х = 1000·64/22,4 = 2857 г = 2,9 кг
Відповідь: 2857 г або 2,9 кг

Завдання 60
Скільки треба соди для зм’якшення 100 л води з жорсткістю 8 ммоль-екв/л?
Рішення: 
В 100 л води міститься 100 · 8 = 800 ммоль екв. солей, що зумовлюють жорсткість води. Для усунення жорсткості слід додати 800∙53 = 42400 мг = 42,4 г соди (53 г/моль – еквівалентна маса Na2CO3).
Відповідь: 42,4 г
Завдання 61
Скільки треба соди для зм’якшення 1000 л води з жорсткістю 4 ммоль-екв/л?
Рішення: 
В 1000 л води міститься 1000 · 4 = 4000 ммоль екв. солей, що зумовлюють жорсткість води. Для усунення жорсткості слід додати 4000∙53 = 212000 мг = 212 г соди (53 г/моль – еквівалентна маса Na2CO3).
Відповідь: 212 г
Завдання 62

Солі (середні, кислі, основні, подвійні, мішані, комплексні). Навести приклади солей.
Відповідь:
Класифікація солей
	Тип солі
	Приклади
	Характер утворення

	Нормальні (середні)
	MgCl2, Na2CO3, CuSO4
	Повне заміщення в кислоті іонів водню на метал

	Кислі
	NaHCO3, Na2HPO4, NaH2PO4
	Неповне заміщення іонів водню в многоосновній кислоті (кислота в надлишку)

	Основні
	MgOHCl, (CuOH)2CO3
	Неповне заміщення груп ОН– у багатокислотній основі (основа в надлишку)

	Подвійні (катіони двох металів)
	KAl(SO4)2, K2NaPO4
	Повне заміщення іонів водню на іони двох різних металів (кислота + дві основи)

	Змішані (два різних аніона)
	CaClOCl, або CaOCl2 (похідні кислот HClO і HCl)
	Повне заміщення груп ОН– у многокислотній основі на залишки двох різних кислот (основа + дві кислоти)


	Комплексні
	K[Al(OH)4]
	Особливе утворення


Завдання 63
Спосіби отримання магнію.
Відповідь:

Звичайний промисловий метод отримання металевого магнію – це електроліз розплаву суміші безводних хлоридів магнію MgCl2 (бішофіт), натрію NaCl і калію KCl. У розплаві електрохімічного відновлення піддається хлорид магнію:
MgCl2 (електроліз) = Mg + Cl2.
Розплавлений метал періодично відбирають з електролізної ванни, а в неї додають нові порції сировини. Так як отриманий таким способом магній містить порівняно багато домішок, при необхідності «сирої» магній піддають додатковому очищенню. З цією метою використовують електролітичне рафінування, переплавку у вакуумі з використанням спеціальних добавок – флюсів, які «забирають» домішки від магнію або перегонку (сублімацію) металу у вакуумі. Розроблено й інший спосіб отримання магнію – термічний. У цьому випадку для відновлення оксиду магнію при високій температурі використовують кремній або кокс:
MgO + C = Mg + CO
Застосування кремнію дозволяє отримувати магній з такої сировини, як доломіт CaCO3·MgCO3, не проводячи попереднього поділу магнію і кальцію. З участю доломіту протікають реакції:
CaCO3·MgCO3 = CaO + MgO + 2CO2,
2MgO + CaO + Si = CaSiO3 + 2Mg.
Перевага термічного способу полягає в тому, що він дозволяє отримувати магній більш високої чистоти. Для отримання магнію використовують не тільки мінеральну сировину, але і морську воду.
Завдання 64
Способи вираження концентрації розчинів.
Відповідь:

Найчастіше застосовують наступні способи:
масова частка;
об’ємна частка;
молярна концентрація;
мольна частка;
моляльна концентрація;
титр розчину.
Масова частка це відношення маси розчиненої речовини до маси розчину. Виражається в частці від 1 або в %:
W = m(розч.реч-ни) / m(р-ну) × 100%

Об’ємна частка  – це відношення об’єму розчиненої речовини до об’єму розчину. Виражається в частці від 1 або в %:
WV = Vреч / Vзаг × 100%

У фармації застосовують іноді масово–об’ємну частку – це відношення маси розчиненої речовини до об’єму розчину.
W = mреч / Vрозч × 100%

Молярність (молярна концентрація) – це число молів розчиненої речовини в 1 л розчину. Виражається в моль/л:
(М)СМ = n(реч, моль) / Vроз – ну  (моль/л)

нормальність (нормальна концентрація)  – це число еквівалентів розчиненої речовини в 1л розчину. Нормальність позначають N і вимірюють в молях на літр: N, моль/л.
N = n(еквів) / Vр-ну, моль/л

Доповнення до закону еквівалентів: якщо дві речовини 1 і 2 взаємодіють між собою, то для їх розчинів з концентраціями N1 і  N2характерна рівність:
N1 ×V1  = N2 ×V2
Де N1 і  N2 – нормальності розчинів речовин 1 і 2, які взаємодіють між собою; V1 і V2 – об’єми розчинів речовин 1 і 2.
Знаючи, нормальність і об’єм однієї речовини, а також об’єм іншої речовини, що вступає в реакцію з першою, можна розрахувати її нормальність:
N2 = N1 ×V1/ V2
Мольна частка  це відношення числа молів розчиненої речовини до загального числа молів розчину (розчинника і розчиненої речовини). Якщо розчин складається з двох компонентів – розчиненої речовини і розчинника, то мольна частка розчиненої речовини:
Х1 = n1/n1+n2
Де n1, n2 – кількості молів розчиненої речовини у розчині і розчинника відповідно.
Моляльна концентрація (моляльність) – це кількість молів розчиненої речовини в 1 кг розчинника. Позначається :
m = n(реч)/Vр-ну, (г/мл, г/л)

 

Титр розчину – це число грамів розчиненої речовини в 1 мл розчину
Т = m(реч)/Vр-ну, (г/мл, г/л).

Завдання 65
Способи зм’якшення постійної жорсткості води.
Відповідь:

Методи усунення постійної твердості води:

1)     СаС12 + Na 2СО3 = СаСO3 ↓ +2NaCl

2)     MgSO4 + Na 2СО3 = MgCO3 ↓ + Na 2SO4
Утворені осади карбонатів кальцію і магнію відфільтровують.
1)    3Са SO4 + 2Na3PO4 = Ca3(PO4)2 ↓ + 3Na 2SO4
2)    3 MgSO4 + 2Na3PO4 = Mg3(PO4)2 ↓ + 3Na 2SO4
У промисловості для усунення твердості води використовують катіонітний метод та аніонітний. При усуненні постійної твердості води усувається і тимчасова.
1. Тимчасова твердість усувається повністю і частково постійна при обробці води каустичною содою NaOH: 2NaOH + Ca(HCO3)2 = CaCO3 + Na2CO3 + 2H2O, причому карбонат натрію зв’язує частину іонів магнію: Na2CO3 + MgSO4 = MgCO3 + Na2SO4.
2. При обробці води сумішшю соди з каустичною содою твердість води усувається повністю.
3. Ще більш ефективно діє як пом’якшуючий засіб фосфат натрію, який додають у пральні порошки: 3MgSO4 + 2Na3PO4 = Mg3(PO4)2 + 3Na2SO4.
4. При пом’якшенні великої кількості води у промисловості користуються іонообмінними смолами. Іонообмінні смоли – полімери, до складу молекул яких входять функціональні групи, здатні утримувати катіони (катіоніти) або аніони (аніоніти).  Використовують для пом’якшення води катіоніти, переважно сульфовугілля (катіоніт КУ-1). При пропусканні твердої води через колонку, заповнену натрієвою сіллю катіоніту, іони кальцію та магнію реагують з катіонітом і утримуються його функціональними групами, заміщуючи натрій.
Завдання 66
Способи зм’якшення тимчасової жорсткості води.
Відповідь:

Тимчасова жорсткість (карбонатна) обумовлена присутністю у воді гідрокарбонатів Са(НСО3)2 і Mg(НСО3)2. 

	Види твердості
	Карбонатна, або тимчасова

	Чим спричинена
	Спричиняється наявністю у воді кальцій і магній гідрогенкарбонатів Ca(HCO3)2 іMg(HCO3)2

	Методи усунення
	1. Кип’ятіння.

2. Додавання соди.

3. Додавання вапняного молока. 

	Рівняння реакцій
	[image: image34.png]1. Ca(HCO, ),
-CaCo,l+ €O, +H,0
2. Ca(HCO, ), +Na,CO, —
- CaCO,L + 2NaHCO,

3. Ca(HCO, ), + Ca(OH), -
—52CaCo,l +2H,0






Завдання 67
Стандартний водневий електрод. Електрохімічний ряд напруг металів.
Відповідь:

В якості електрода порівняння, потенціал якого приймається за нуль відліку, за пропозицією В.Нернста прийнятий стандартний водневий електрод. На цьому електроді здійснюється рівноважний окислювально-відновний процес: 2Н+ + 2е = 2Надс. = Н2
Стандартний водневий електрод являє собою посудину, заповнений кислотою (як правило, Н2SO4), в якому знаходиться платинова пластинка, що служить для адсорбції молекулярного водню і його дисоціації на атоми, а також є провідником першого роду, які постачають в систему вільні електрони.

Водневий електрод дозволяє виміряти відносний потенціал з
точністю до 0,00001 В. в експлуатації водневий електрод
є складним і «примхливим» пристроєм, тому практично замість
нього використовують інші електроди з відомим значенням потенціалу,
наприклад, каломельный. Вимірюючи електродний потенціал, можна визначити
рН розчину. Проведена велика експериментальна робота дозволила встановити
ряд стандартних електродних потенціалів окисно-відновних
систем. Цей ряд називається рядом стандартних електродних потенціалів
(або електрохімічним рядом напруг) металів. Вперше побудував такий ряд російський хімік Н.Н.Бекетов. Аналіз цього ряду показує, що:
1. При переміщенні зверху вниз зростає окислювальна здатність
катіонів z+ Me , а при русі знизу вгору зростає відновна здатність металів 0 Me .
2. Водень з кислот можуть виділяти метали, що стоять вище нього, але
чисту воду з виділенням водню можуть розкладати тільки метали,
більш активні, ніж залізо.
3. Якщо метал не взаємодіє з водою, він витісняє всі метали,
стоять нижче нього в ряді напруг.
Завдання 68
Фосфатний метод усунення постійної жорсткості.
Відповідь:

Фосфатний метод зм’якшення води як самостійний не застосовують у зв'язку з високою вартістю реагентів. Фосфати застосовують для дозм'якшення води після її обробки іншими реагентами, наприклад вапном і содою. Як реагенти використовують три – або дінатрійфосфат. При додаванні цих реагентів до води утворюються малорозчинні фосфати кальцію і магнію:
3Са(НСО3)2 / 3Mg(HCО3)2 + 2Nа3РО4 = Са3(РО4)2↓ / Mg3(PО4)2↓ + 6NаНСО3;
3СаСl2 / 3MgSО4 + 2Na3PO4 = Са3(РО4)2↓ / Mg3(PO4)2↓ + 6NaCl.
Процес фосфатного дозм'якшення води проводять звичайно при температурі вище за 100°С. Залишкова жорсткість при цьому досягається 0,04-0,05 мг-екв/дм3.
Завдання 69
Характеристика енергетичного стану електрону квантовими числами. 
Відповідь:

Квантові числа – це енергетичні параметри, що визначають стан електрона і тип атомної орбіталі, на якій він знаходиться. Квантові числа необхідні для опису стану кожного електрона в атомі. Всього чотири квантових числа. Це: головне квантове число – n, орбітальне квантове число – l, магнітне квантове число – m l і спінове квантове число – m s.  
Головне квантове число визначає енергетичний рівень електрона, віддаленість енергетичного рівня від ядра і розмір електронної хмари. Головне квантове число приймає будь-які цілочисельні значення, починаючи з n = 1 (n = 1,2,3, ...) і відповідає номеру періоду. 
Орбітальне квантове число визначає геометричну форму атомної орбіталі. Орбітальне квантове число приймає будь-які цілочисельні значення, починаючи з l = 0 (l = 0,1,2,3, ... n –1). Незалежно від номера енергетичного рівня, кожному значенню орбітального квантового числа відповідає орбіталь особливої ​​форми. "Набір" таких орбіталей з однаковими значеннями головного квантового числа називається енергетичним рівнем.  

Магнітне квантове число визначає орієнтацію орбіталі в просторі щодо зовнішнього магнітного або електричного поля. Магнітне квантове число приймає будь-які цілочисельні значення від –l до + l, включаючи 0. 
Спіновое квантове число визначає магнітний момент, що виникає при обертанні електрона навколо своєї осі. Спіновое квантове число може приймати лише два можливих значення +1 / 2 і –1 / 2. Вони відповідають двом можливим і протилежним один одному напрямками власного магнітного моменту електрона – спинах.
Завдання 70
Хімічна корозія металу та методи запобігання її.
Відповідь:

Хімічна корозія – взаємодія поверхні металу з корозійно–активним середовищем, не супроводжується виникненням електрохімічних процесів на межі фаз. У цьому випадку взаємодії окислення металу і відновлення окисного компонента корозійного середовища протікають в одному акті. Наприклад, утворення окалини при взаємодії матеріалів на основі заліза при високій температурі з киснем:

4Fe + 3O 2 → 2Fe 2 O 3

Сутність методів захисту від корозії обробкою зовнішнього середовища полягає у видаленні з її реагентів збудників корозії, чи уведення в зовнішнє середовище інгібіторів – спеціальних речовин, що нейтралізують шкідливу дію реагентів і сповільнюють корозію.

Наприклад: Випал металу при високих температурах здійснюється в атмосфері зі зменшеним змістом О , у безокисній чи нейтральній атмосфері, у якій подають газоподібний азот, що захищає метал від окислювання. 3. Покриття, застосовувані для захисту металевих виробів від корозії можна розділити на три групи:

– Металеві (Zn,Аl, Рb, Sn, Сd, Cu, Ni, Сr, Аg, Аu і їхні сплави);

– Неметалічні захисні покриття – фарби, лаки, емалі, пластмаси, гуми, смоли, цементи і т.д.

Покриття пластмасами емалями, гумою, цементом застосовують в основному в хімічній промисловості, як кислототривкий захист.

– Покриття захисними оксидними плівками відносяться до хімічних покрить. На поверхні металевих виробів штучно створюють захисні оксидні плівки. Оксидуванню піддають як чорні, так і кольорові метали.

Фосфатування сталевих виробів роблять у розчинах фосфорнокислих солей. У результаті на поверхні металу утвориться плівка інертних фосфорнокислих солей, що захищає виріб від впливу зовнішнього середовища.

Завдання 71
Хімічна та електрохімічна корозія металів.

Відповідь:

Корозією називають руйнування металів під дією навколишнього середовища. У результаті впливу зовнішнього середовища механічні властивості металів різко погіршуються, іноді навіть при відсутності видимої зміни зовнішнього вигляду поверхні.
Розрізняють корозію хімічну, що протікає при впливі на метал газів (газова корозія) і неелектролітів (нафта, її похідні), і електрохімічну, викликану дією електролітів: кислот, лугів і солей. До електрохімічної корозії відносяться також атмосферна і ґрунтова. 
Завдання 72

Хімічний зв’язок. Види зв’язку. Полярність та направленість зв’язку.

Відповідь:

Хімічний зв'язок – енергія взаємодії між атомами, яка утримує їх у молекулі чи твердому тілі.

Хімічні зв'язки є результатом складної взаємодії електронів та ядер атомів і описуються квантовою механікою. 
Полярний зв'язок – вид хімічного зв'язку, що характеризується наявністю сталого електричного дипольного моменту внаслідок незбігу центрів тяжіння негативного заряду електронів і позитивного заряду ядер. Більшість ковалентних, а також усі донорно-акцепторні та іонні зв'язки є полярними. Молекули, в яких атоми зв'язані полярним зв'язком, називають полярними, наприклад Н2О, NH3, HCl. Такі молекули часто більш реакційноздатні, ніж неполярні.
Водневий зв'язок – різновид хімічного зв'язку, що реалізується за донорно-акцепторним механізмом між двома ковалентно зв'язаними атомами з великим значенням електронегативності (О, N, F) за посередництвом атома Гідрогену Н. Розрізняють міжмолекулярний та внутрішньомолекулярний водневий зв'язок.

Ковалентний зв'язок найчастіше виникає між атомами із схожою високою електронегативністю. Ковалентний зв'язок найчастіше виникає між неметалами, тоді як іонний зв'язок є найпоширенішою формою зв'язку між атомами металів та неметалів. Ковалентний зв'язок поділяється на ковалентний полярний і ковалентний неполярний. Різновидом ковалентного зв'язку є координаційний (донорно-акцепторний) зв'язок.
Іонний хімічний зв'язок, також йонний хімічний зв'язок – це тип зв'язку, при якому електрони переходять із одного атома до іншого, й основний вклад в притягання вноситься електростатичною взаємодією. Утворюється між атомами або групами атомів зі значною різницею в електронегативностях. Характерний для сполук металів з найтиповішими неметалами.

Усі йонні сполуки за звичайних умов є, як правило кристалічними речовинами. 
Металічний зв'язок – тип хімічного зв'язку, при якому валентні електрони атомів делокалізуються і починають взаємодіяти з атомними остовами усього тіла.

При встановленні металічного типу зв'язку з атомів утворюється метал, в якому позитивно заряджені іони занурені в електронний газ. Незважаючи на заряджений стан іонів, взаємодія між ними екранується рухливими електронами, й не поширюється на далекі відстані.

На відміну від ковалентних і іонних сполук у металах невелике число електронів одночасно зв'язує велике число атомних ядер. 

Завдання 73

Хімічні властивості амфотерних гідроксидів.
Відповідь:

1. амфотерний гідроксид + основний оксид = сіль + вода

Наприклад:

2Al(OH)3 + Na2O [image: image35.png]


 2NaAlO2 + 3H2O[image: image36.png]


.

2. амфотерний гідроксид + амфотерний гідроксид/кислотний оксид = р-я не іде

Деякі амфотерні гідроксиди (Be(OH)2, Zn(OH)2, Pb(OH)2) реагують з кислотним оксидом СО2 з утворенням осадів основних солей і води.

Наприклад:

2Be(OH)2 + CO2 = (BeOH)2CO3[image: image37.png]


 + H2O.

3. амфотерний гідроксид + луг = сіль + вода
Наприклад:

Zn(OH)2 + 2KOH (тв.) [image: image38.png]


 K2ZnO2 + 2H2O[image: image39.png]


,

Zn(OH)2 + 2KOH = K2[Zn(OH)4].

4. амфотерний гідроксид + нерозчинна основа/ амфотерний гідроксид = р-я не іде

5. амфотерний гідроксид + кислота = сіль + вода

Наприклад:

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O.

6. амфотерний гідроксид + сіль = р-я не іде

7. амфотерний гідроксид + метал/неметал = р-я не іде

8. амфотерний гідроксид = амфотерний гідроксид + вода

Всі амфотерні гідроксиди (як і більшість основ) розкладаються при нагріванні на оксид і воду. 

Наприклад:

2Al(OH)3 [image: image40.png]


 Al2O3 + 3H2O.

У зв'язку з цим потрібно враховувати, що фактично в процесі сплавлення їх з лугами, оксидами бере участь не сам амфотерний гідроксид, а відповідний йому оксид.
Завдання 74

Хімічні властивості гідроксиду кальцію
Відповідь:

	Реагент
	Рівняння реакції
	Продукти реакції
	Умови перебігу реакції

	Кислотні оксиди, наприклад карбон діоксид
	Са(ОН)2 + СО2 = СаСО3  + Н2О


	Сіль (кальцій карбонат) і вода
	Звичайні умови

	Кислоти, наприклад хлоридна
	Ca(OH)2 + HCl = CaCl + 2Н2О
	Сіль (кальцій хлорид) і вода
	Звичайні умови

	Розчинні солі
	Ca(OH)2 + Na2SO3→CaSO3↓ + 2NaOH
	Сіль (кальцій сульфат) і основа (натрій гідроксид)
	Звичайні умови


Завдання 75

Хімічні властивості кислот.
Відповідь:

Взаємодія з основними оксидами з утворенням солі і води:

[image: image41.png]



Взаємодія з амфотерними оксидами з утворенням солі і води:

[image: image42.png]/n0O + 2HNO; — Zn(NO3), + H,0




Взаємодія з лугами з утворенням солі і води (реакція нейтралізації):

[image: image43.png]



Взаємодія з нерозчинними основами з утворенням солі і води, якщо використовується розчинна кислота:

[image: image44.png]Cu(OH), | +H,S04 — CuSO,4 + 2H,0




Взаємодія з солями, якщо випадає осад або виділяється газ:

[image: image45.png]



Сильні кислоти витісняють більш слабкі з їх солей:

[image: image46.png]



[image: image47.png]



(у даному випадку утворюється нестійка вугільна кислота H2CO3, яка відразу ж розпадається на воду та вуглекислий газ)
Метали, що стоять у ряду активності до водню, витісняють його з розчину кислоти (крім азотної кислоти HNO3 будь-якої концентрації і концентрованої сірчаної кислоти H2SO4), якщо утворюється розчинна сіль:

[image: image48.png]



З азотною кислотою і концентрованою сірчаною кислотами реакція йде інакше:

[image: image49.png]Mg + 2H,504 — Mg50,4 4+ 505 T +2H50




Для органічних кислот характерна реакція етерифікації (взаємодія із спиртами, з утворенням складного ефіру і води):

[image: image50.png]



Наприклад:

[image: image51.png]CH;COOH + R0 — CHCOOC,Hs + H,0
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Хімічні властивості кислотних оксидів.
Відповідь:

У разі, якщо у складі оксидів другим елементом буде металоїд або метал, що виявляє вищу валентність (зазвичай це від IV до VII), то такі оксиди будуть кислотними. Кислотними оксидами (ангідридами кислот) називаються такі оксиди, яким відповідають гідроксиди, які відносять до класу кислот. Це, наприклад, СО2, SO3, P2O5, N2O3, Cl2O5, Mn2O7 і т.д. Вони розчиняються у воді і лугах, утворюючи при цьому сіль і воду.
1. Взаємодіють з водою, утворюючи кислоту:
SO3 + H2O = H2SO4.
Але не всі кислотні оксиди безпосередньо реагують з водою (SiO2 і ін).
2. Реагують з заснованими оксидами з утворенням солі:
CO2 + CaO → CaCO3

3. Взаємодіють з лугами, утворюючи сіль і воду:
CO2 + Ba(OH)2 = BaCO3 + H2O.
Завдання 77

Хімічні властивості магнію.
Відповідь:

Розпечений магній реагує з водою:
Mg + Н2О = MgO + H2↑ + 75 ккал
Можлива також реакція:
Mg + 2Н2О = Mg(OH)2 + H2↑ + 80,52 ккал
Луги на магній не діють, в кислотах він легко розчиняється з виділенням водню: Mg + 2HCl = MgCl2 + H2↑
При нагріванні на повітрі магній згоряє з утворенням оксиду і невеликої кількості нітриду. При цьому виділяється велика кількість теплоти і світлової енергії: 2Mg + О2 = 2MgO
3Mg + N2 = Mg3N2
Магній може горіти навіть у вуглекислому газі:
2Mg + CO2 = 2MgO + C
Гарячий магній не можна гасити водою.
Суміш порошкового магнію з перманганатом калію KMnO4 – вибухова речовина
Завдання 78

Хімічні властивості оксиду кальцію.
Відповідь:

Оксид кальцію – це основний оксид. Тому він може: 

– розчинятися у воді (H2O) з виділенням енергії. При цьому утворюється гідроксид кальцію. Ця реакція виглядає так: CaO (кальцієвий оксид)

CaO + H2O = Ca(OH)2 + 63.7 кДж/моль

– реагувати з кислотами і кислотними оксидами. При цьому утворюються солі. Ось приклади реакцій: 

CaO (кальцієвий оксид) + SO2 (сірчистий ангідрид) = CaSO3 (сульфіт кальцію) 

CaO (кальцієвий оксид) + 2HCl (соляна кислота) = CaCl2 (кальцієвий хлорид) + Н2О (вода). 

Завдання 79

Хімічні властивості основних оксидів.
Відповідь:

Основними називають оксиди, гідрати яких є основами. До них належать:
оксиди лужних, лужноземельних металів та магнію;
оксиди перехідних металів у нижчих ступенях окиснення (+1, +2) крім цинк оксиду;
оксиди талію (І), індію (І), мангану (ІІІ);
Хімічні властивості основних оксидів
1 Взаємодія з водою з утворенням розчинних у воді основ (лугів) (лише для активних металів): Na2O + H2O = 2NaOH.
2 Взаємодія з кислотами з утворенням солей та води:
CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O.
3 Взаємодія з амфотерними оксидами з утворенням солей:
CaO + ZnO = CaZnO2,
Li2O + Cr2O3 = 2LiCrO2.
Завдання 80

Хімічні властивості та отримання Mg(OH)2.
Відповідь:


1. Дану речовину можна отримати за допомогою взаємодії солей магнію з різними лугами, наприклад: 
MgCl2 (хлорид магнію) + 2NaOH (гідроксид натрію) = Mg(OH)2 (випадає в осад, гідроксид магнію) + 2NaCl (хлорид натрію) 
Мг(NO3)2 (нітрат магнію) + 2KOH (підстава калію) = Mg(OH)2 (гідроксид магнію, випадає в осад) + 2KNO3 (нітрат калію) 
2. Також можна отримати шляхом реакції розчину магнію хлориду (MgCl2) з обпаленим доломітом (CaO*MgO): 
MgCl2 (хлорид магнію) + CaO*MgO (обпалений доломіт) + 2H2O (вода) = 2Mg(OH)2 (гідроксид магнію, випадає в осад) + CaCl2 (хлорид кальцію) 
3. Гідроксид магнію можна отримати ще й шляхом взаємодії пари води з металевим магнієм: 
Мg (магній металевий) + 2H2O (водяні пари) = Mg(OH)2 (випадає осад) + H2 (водень, у вигляді газу) 
Хімічні властивості магнію гідроксиду: 
1. Ця речовина при температурі 350 градусів розкладається на оксид магнію і воду. Так виглядає ця реакція: 
Mg(OH)2 (гідроксид магнію) = Mg (магнію оксид) + 2H2O (вода) 
2. Взаємодіє з кислотами. При цьому утворюються сіль і вода. 
Приклади: Mg(OH)2 (гідроксид) + 2HCl (соляна кислота) = MgCl2 (магнієвий хлорид) + 2H2O (вода) 
Mg(OH)2 (гідроксид) + h2so4 (сірчана кислота) = MgSO4 (магнієвий сульфат) + 2H2O (вода) 
3. Взаємодіє з кислотними оксидами. В результаті реакції утворюються сіль і вода: 
Mg(OH)2 (гідроксид) + SO3 (оксид сірки) = MgSO4 (магнієвий сульфат) + Н2О (вода) 
4. Також магнієвий гідроксид взаємодіє з концентрованими гарячими розчинами лугів. При цьому утворюються гидроксомагнезати. 
Приклади: Mg(OH)2 + 2NaOH (гідроксид натрію) = Na2(Mg(OH)4) Mg(OH)2 + S(OH)2 (гідроксид сірки) = Sr(Mg(OH)
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Отримання та використання будівельного гіпсу. 
Відповідь:

Гіпс будівельний – найдавніший будівельний матеріал, сліпучо-білого кольору або світло-сірого у вигляді порошку. Будівельний гіпс – це тонкий порошок, що виготовляється з гіпсового каменю-шляхом випалення і помелу або помелу і випалювання 
Гіпсовий алебастр одержують у такий спосіб: спочатку видобувають природний двухводний гіпс, потім цей гіпс обробляють термічним методом при температурі 150-180 0 С. Для процесу отриманий гіпсу використовують спеціальні апарати, в яких маса перетворюється на напівводний гіпс 2CaSO4*H2O. Після випалу гіпс подрібнюється у тонкий порошок і вже носить назву будівельний гіпс. Можна, звичайно і далі обробляти гіпс, і отримувати таким чином формувальний гіпс або, медичний гіпс. Якщо обпалювати гіпс при низькій температурі (95-100°С) в герметично закритому посуді, то отримаємо високоміцний гіпс. Будівельники гіпс або алебастр знайшов велике поширення для штукатурення стін і стель в будівлях з відносною вологістю не більше 60%, у виробництві гіпсових перегородок , ліпних виробів , листів сухої штукатурки, гіпсокартону, вентиляційних коробів, гіпсоволокнистих і гіпсостружечних і для багатьох інших виробів.
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Як проходитиме корозія заліза вкритого цинком та оловом при порушенні покриття в вологому повітрі? Складіть електронні рівняння анодного й катодного процесів.
Відповідь:

Стандартні електродні потенціали заліза і цинку:

E0Fe/Fe2+ = – 0,44 В

E0Zn/Zn2+ = – 0,76 В

Звідси, цинк буде анодом (значить анодне покриття).
У вологому повітрі:

А(–): Zn – 2e → Zn2+
К(+): 2H2O + O2 + 4e → 4OH-
Сумарний процес: 2Zn + 2H2O + O2 → 2Zn(OH)2
В результаті корозії утворюється гідроксид цинку (II).
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Яка маса 1 м3 NH3 за нормальних умов.
Відповідь:

n = V/ V m
n = 1000/ 22,4= 44,64 моль

n = m/M 

m = n · M = 44,64 · 17 = 758,88 г = 759 г

Завдання 84

Яка маса 1 м3 СО2 за нормальних умов?
Відповідь:

n = V/ V m
n = 1000/ 22,4= 44,64 моль

n = m/M 

m = n · M = 44,64 · 44 = 1964 г =1,9 кг
Завдання 85

Який об’єм 0,1 н розчину кислоти потрібно для нейтралізації 1 л розчину, що містить 2 г NaOH.
Відповідь:

Cн(NaOH) = m(NaOH)/(fэ(NaOH) · M(NaOH) · V(р-ра) ) = 2/(1 · 40 · 0,04) = 0,2 моль-экв/л
Cн(NaOH) · V(р-ра NaOH) = Cн(к-ты) · V(к-ты)
V(к-ты) = 0,05 · 1 / 0,1 = 0,5 л = 500 мл

Завдання 86

Який об’єм за нормальних умов займає 88 г О2?
Відповідь:

n = m/M = 88/32 = 2,75 моль

V = n  · Vm = 2,75 · 22,4 = 61,6 л
Завдання 87

Який підрівень раніше заповнюється електронами 3d, 4s, 4p, 3p? Доведіть це за допомогою правил Клечковського.
Відповідь:

Заповнення електронами орбіталей в атомі відбувається в порядку зростання суми головного і орбітального квантових чисел n+l. За однакової суми раніше заповнюється орбіталь з меншим значенням n.
1s > 2s > 2p > 3s > 3p > 4s > 3d > 4p > 5s > 4d > 5p > 6s > 4f > 5d > 6p > 7s > 5f > 6d > 7p орбітальна енергія послідовно підвищується по мірі збільшення суми , причому при одному і тому ж значенні цієї суми відносно меншою енергією володіє атомна орбіталь з меншим значенням головного квантового числа. 

Таким чином раніше заповнюється електронами 3p підрівень, потім 4s підрівень, потім заповнюється 3d підрівень, потім 4p. 
Завдання 88

Закінчіть рівняння реакції:
СаCl2 + Na2CO3 →

Zn(NO3)2 + H2O → (по ступіням) 

FeO + H3PO4 → 

K2SiO3 + H2O → (по ступіням)

Al(OH)3 + NaOH →

ZnCl2 + H2O → (по ступіням) 

Cr(OH)3 + KOH →

K2CO3 + H2O → (по ступіням) 

NaOH + H2S → отримати кислу сіль

FeCl3 + H2O → по ступіням. 

FeCl2 + H2O → по ступіням

Na2SO4 + BaCl2 →

Fe(NO3)3 + H2O → по ступіням. 

CaSiO3 + Ca(OH)2 + H3PO4 →

SnO + KOH →

Na2SO4 →

MgO + MgCl2 + H2O =

Al2O3 + KOH →

[NH4]3PO4 + CuCl2 →

Відповідь:
1. СаCl2 + Na2CO3 → CaCO3↓ + 2NaCl 

2. Zn(NO3)2 + H2O → Zn(OH)2↓+2HNO3
Перша ступінь: Zn2+ + HOH = ZnOH+ + H+;

Друга ступінь: ZnOH+ + HOH = Zn(OH)2 + H+.

3. FeO + H3PO4 → Fe3(PO4)2 + H2O
4. K2SiO3 + H2O → KHSiO3 + KOH 

Перша ступінь:  K2SiO3 → 2K+ +SiO32– 
Друга ступінь: SiO3 + H2O → HSiO3– + OH–
5. Al(OH)3 + NaOH → H2O + NaAlO2
6. ZnCl2 + H2O → HCl + Zn(OH)2
Перша ступінь:  Zn2+ + H2O →  ZnOH+ + H+
Друга ступінь: ZnOH+ + H2O →  Zn(OH)2 + H+ 

7. Cr(OH)3 + KOH → K3[Cr(OH)6]
8. K2CO3 + H2O → KOH+KHCO3  
Перша ступінь:  CO32– + H2O  →  HCO3– + OH–
Друга ступінь: HCO3– + H2O  →  H2CO3 + OH–
9. NaOH + H2S → H2O + Na2S
10. FeCl3 + H2O → Fe(OH)3 + HCl
Перша ступінь:  Fe3+ + H2O → FeOH2+ + H+
Друга ступінь: FeOH2+ + H2O → Fe(OH)2+ + H+
Третя ступінь: Fe(OH)2+ + HOH → Fe(OH)3 + H+ 

11. FeCl2 + H2O → Fe(OH)2Cl + HCl
Перша ступінь:  Fe2+ + H2O → FeOH+ + H+

Друга ступінь: FeOH+ + H2O → Fe(OH)2 + H+
12. Na2SO4 + BaCl2 → BaSO4 + NaCl
13. Fe(NO3)3 + H2O → Fe(OH)3 + HNO3 

Перша ступінь:  Fe3+ +  H2O = Fe(OH)2+ + H+  

Друга ступінь: Fe(OH) 2+ + H2O = Fe(OH)2+ + H+ 

Третя ступінь: Fe(OH)2+ + H2O = Fe(OH)3 + H+
14. 2CaSiO3 + Ca(OH)2 + 2H3PO4 → Ca3(PO4)2↓ + 2H2SiO3+ 2H2O
15. SnO + 2 KOH = K2SnO2 + H2O
16. Na2SO4 → 2Na + SO4
17. MgO + MgCl2 + H2O = 2MgOHCl 
18. Al2O3 + KOH →

Al2O3 + KOH → H2O + KAlO2

Al2O3 + KOH → Al(OH)3 + K2O

19. 3 CuCl2 + 2 (NH4)3PO4 → Cu3(PO4)2 + 6 NH4Cl
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Визначте ЕРС концентраційного гальванічного елемента:
Ag|AgNO3  ||  AgNO3|Ag  

с=0,001моль/л|| с=1моль/л; 

E0(Ag/Ag+) = 0,8 В. 

Відповідь:

Рівняння Нернста для окислювально-відновної реакції при температурі 25 С  Ag(+) + e = Ag  E1(Ag(+)/Ag) = Eo(Ag(+)/Ag) + 0,0592 · lg [Ag(+)] = 0,8 + 0,059 · lg 0,001 = 0,8 + 0,0592 · (–3) = –2,1408 B  В гальванічному елементі катодом є окисно-відновна система, що має більший потенціал відновлення, а анодом - система, що має менший потенціал відновлення. E2(Ag(+)/Ag) = Eo(Ag(+)/Ag) + 0,0592 · lg [Ag(+)] = 0,8 + 0,059 · lg1 = 0,8 + 0,0592 · (0) = 0,8 B  

ЕРС гальванічного елемента Е = Е (катода) – Е (анода) = E1(Ag(+)/Ag) – Е2 (Ag(+)/Ag) = 0,8–( – 2,1408) = 2,9408 В  
Завдання 90

Який об’єм водню виділиться при взаємодії 84 г гідриду кальцію з водою по реакції: СаH2 + 2H2O → Ca(OH)2 + 2H2↑ за нормальних умов.
Рішення:

      84г                                       хг

СаH2 + 2H2O → Ca(OH)2 + 2H2↑

υ =1моль                              υ =1моль

М=40г/моль                        М=2г/моль

m=40г                                  m=2г

x=(84г · 2г)/40г=4,2г або 

υ (Ca)=m/М=84г/(40г/моль)=2,1моль

υ (Ca)=v(H2)=2,1моль

V(H2) = υ(H2) ( Vm = 2,1моль · 22,4 моль/л = 47,04 л
Відповідь: 2,1моль
