1. Основные понятия и представления химии
(атом и его строение, элемент, валентность, составление молек. и граф, формул, составление уравнений реакций).
Химия - наука, изучающая состав, строение и превращение вещества, не рассматривая, как правило, превращения атомных ядер Химические превращения вещества (химические реакции) могут протекать с изменением только состава (1), только строения (2), одновременно состава и строения молекул (3):
1.Н-Н + С1-С1-»2Н-С1;
2. СНз-СНг-СНа-СНз -» СНз-СН(СНз)- СН3;

3. 2Н-Н + О-О — 2Н-0-Н.

1.1.
Материалистическое учение
Сущность учения может быть сформулирована в виде трех основных положений:
1. Все состоит из материи.
2. Материя находится в движении.
3. Материя и движение нсуничтожимы, но постоянно меняются.
В настоящее время различают две основные формы материи - вещество и поле. Вещество, как правило, можно считать состоящим из очень малых частиц - атомов. Соединяясь между собой, атомы образуют молекулы или кристаллы. Эти представления лежат в основе атомно-молекулярного учения. Многие химические законы и явления легко понять, используя атомно-молекулярное учение. Атомно-молекулярное учение хорошо объясняет фазовые переходы, диффузию, химические реакции, постоянство состава химических соединений и многие другие явления.
1.2.
Основные химические понятия
Представления о сложном строении атома появляются на рубеже 19-20 в.в. Согласно планетарной модели атом построен аналогично солнечной системе. В его центре находится маленькое массивное ядро, вокруг которого (подобно планетам) вращаются электроны (элементарные частицы). Ядра атомов состоят из двух других видов элементарных частиц -протонов и нейтронов. Характеристики атома и входящих в его состав элементарных частиц приведены в табл. 1 (№ - число протонов в ядре).
	Таблица 1. Характеристики атома и входящих в его состав элементарных частиц

	Частица
	Размер, м
	Масса, кг
	Относительный электрический заряд

	Атом
	~ 10-ш
	тА~10-2'
	0

	Ядро
	~ ю-15
	тя = 99,9%тА
	+ К

	Протон
	~ 10'!3
	тп^ Шбтн
	+

	Нейтрон
	~ ю-13
	тн ~ Ш9тЕ
	0

	Электрон
	
	тЕ~9,1Н(Г31
	-


1.2.1. Химический элемент
Химический элемент.— совокупность атомов, имеющих одинаковый заряд ядра (и равные ему число протонов в ядре и число электронов в атоме). Элемент обозначается одной или двумя буквами, входящими в латинское название элемента. Например, элемент фтор обозначается Р (от латинского Р1иогат), а элемент железо обозначается Ре (от латинского Регтит). Обозначение всех атомов элемента одним символом подразумевает, что они обладают одинаковыми свойствами. Такое предположение не вполне справедливо, поскольку обычно элементы являются смесями нескольких изотопов.
В периодической системе каждый химический элемент характеризуют четыре символа: название элемента, химический символ, порядковый номер и атомная масса. Например, в клетке элемента углерода (см. периодическую систему в пршюжении) приведены следующие данные: название элемента - Углерод, химический символ - С, порядковый номер - 6 (всегда целое число) и атомная масса - !2,ОП (всегда дробное число). Согласно определению химического элемента порядковый номер показывает также число протонов в ядре и число электронов в атоме. Поскольку число протонов в атоме всегда равно числу электронов, любой атом электронейтрален.
1.2.2.
Изотоп
Изотоп - совокупность атомов одного элемента, имеющих одинаковое число нейтронов в ядре. Сумма чисел протонов и нейтронов указывается слева вверху от символа элемента, число протонов - слева внизу.
Природный углерод является смесью трех изотопов: '2 с , '3 с , Ч С с 6. 7 и 8 нейтронами
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в ядре соответственно. Например, в ядре углерода '1 С б протонов и 8 нейтронов (6 + 8 = 14).
Как правило, элементы являются смесями нескольких стабильных (нерадиоактивных) изотопов. У некоторых элементов имеется только один стабильный изотоп, например
алюминия- 12-А1 •
У всех элементов обнаружены радиоактивные изотопы, которые могут входить в состав природных смесей изотопов элемента. Например, из радиоактивных изотопов состоят природные смеси изотопов урана (V) и радия (Ка). Некоторые элементы имеют в своем составе нерадиоактивные и радиоактивные элементы. Например, природный водород
состоит из одного нерадиоактивного изотопа протия ( ] Н ) и двух радиоактивных изотопов:
2
3
дейтерия (|Н = П) и трития (.Н = Т). Обычно физические свойства изотопов одного
элемента существенно отличаются, а их химические свойства близки. Например, изотоп урана „„У делится медленными нейтронами и может быть использован для получения
энергии в ядерных реакторах обычного типа, а изотоп
.
1.2.3.
Молекула
Молекула - группа связанных между собой атомов, которая может существовать независимо от других подобных групп. В состав молекулы может входить от двух до десятков тысяч и более атомов
Поскольку любой атом элекгронейтрален, состоящая их атомов молекула также электронейтральна.
1.2.4.
Ион
Ион - атом или молекула, лишенные одного или нескольких электронов, или приобретшие дополнительные электроны.

Птрицательно заряженные ионы называются анионами

Положительно заряженные ионы называются катионами (Ре*2, МОД 5О4'2).  .
1.2.5. Простое вещество

Простое вещество состоит из атомов только одного элемента. Например, графит состоит только из атомов углерода (С)
1.2.6.
Сложное вещество (соединение)
Сложное вещество (соединение) состоит из атомов двух или более элементов. Например, молекула воды состоит из атома кислорода и двух атомов водорода (Н2О).
1.2.7.
Кристаллическое вещество
Кристаллическое вещество (кристалл) - имеет упорядоченное геометрическое строение в твердом состоянии. Элементы упорядоченного состояния могут наблюдаться в жидком состоянии (псевдокристаллическое строение жидкостей). Кристаллическими являются графит, алмаз (С), лед (НаО), большинство металлов в твердом состоянии и др.
1.2.8.
Аморфное вещество
Аморфное вещество - не имеет упорядоченного геометрического строения в твердом состоянии. Аморфными являются такие вещества, как стекло и практически все полимерные материалы.
1.2.9.
Аллотропия и полиморфизм
Простые вещества могут состоять из молекул с разным числом атомов (О? -
кислород, Оз - озон), иметь разное кристаллическое строение (углерод в форме графита, алмаза, карбина, поликумулена и др., причем при наличии нескольких они обозначаются греческими буквами: а, (3, у, и символ а соответствует низкотемпературной модификации), а также иметь обе эти формы (сера аморфная, ромбическая и моноклинная в твердом состоянии, 5в, 5б, 84, §2, 5 в газообразном состоянии). Это явление наз. аллотропией.
Сложные твердые вещества могут существовать в различных кристаллических формах в зависимости от внешних условий. Это явление получило название полиморфизма. Так известно 9 видов твердой воды (льда), 7 нитрата калия (КМОз), 3 оксида кремния (ЗЮ:), 16 нафталина (С12Ню) и т.д. Свойства вещества часто резко меняются при изменении кристаллического строения. Один из видов льда, существующий при очень высоком давлении, имеет плотность 2.3 г/см3 и температуру плавления более 80 °С. Полиморфизм сложных твердых веществ аналогичен аллотропии простых веществ.
1.2.10.
Электроотрицательность
Электроотрицательность - комплексная характеристика химических свойств элемента (металлических и неметаллических). По шкале Полинга электроотрицательность фтора принимается равной 4, а электроотрицательносга элементов рассматриваются по отношению к фтору. Чем больше различие электроотрицательностей, тем больше различие химических свойств элементов. Чем больше электроотрицательность элемента, тем более выражены его неметаллические свойства. Чем меньше электроотрицательность элемента, тем более выражены его металлические свойства.
Электроотрицательности некоторых элементов указаны в периодической системе, приведенной в приложении.
1.2.11.
Валентность
Валентностью называют число связей, которые образует данный атом (элемент) в молекуле.
Для элементов главных подгрупп 1-7 групп периодической системы максимальная валентность равна номеру группы, в которой стоит элемент. Исключения - кислород (максимальная валентность 2) и фтор (максимальная валентность 1). Для элементов главной подгруппы 8 группы и побочных подгрупп это правило не всегда соблюдается. Например, золото стоит в побочной подгруппе 1 группы, но имеет максимальную валентность 3. Обычно элементы, расположенные в четных группах периодической системы,
имеют четную валентность, а в нечетных - нечетную Например, сера, расположенная в 6 группе, имеет четные валентности 2, 4, 6, а хлор, расположенный в 7 группе, имеет нечетные валентности 1, 3, 5, 7.

1.3. Описание состава и строения вещества

1.3.1.
Эмпирическая формула.
Эмпирическая формула показывает простейшее отношение чисел атомов, входящих в состав вещества. Числа атомов в формуле указывают индексами справа внизу от символа соответствующего элемента, причем индекс 1 не указывается. Например, эмпирическая формула глюкозы' СН2<Э показывает, что в составе глюкозы на один атом углерода приходится два атома водорода и один атом кислорода.
Эмпирическая формула не всегда описывает состав реальной молекулы вещества. Так состав реальной молекулы глюкозы описывается формулой СбН^Об, при сокращении индексов которой на 6 получается эмпирическая формула глюкозы.

1.3.2.
Молекулярная формула
Молекулярная формула описывает состав реальной или гипотетической молекулы вещества. В ней указываются элементы, входящие в состав реальной или гипотетической молекулы, а справа внизу от символа элемента - число атомов в молекуле (индекс), причем индексы, равные 1, не указываются. Так формула НаО описывает состав реальной молекулы воды, а формула ЫаС1~ гипотетической молекулы ЫаС1. Дело в том, что в твердом состоянии кристаллическая структура хлорида натрия состоит из ионов На+ и СГ, а не молекул ЫаС!. Практически все неорганические соли состоят из ионов в твердом состоянии, расплавах, и водных растворах, т.е. не образуют молекул.
Молекулярные формулы соединений можно составить по известным валентностям элементов. Например, для бинарных соединений (состоящих из двух элементов) молекулярные формулы составляются в следующем порядке:
1. Находят наименьшее общее кратное валентностей элементов.
2. Делят найденное наименьшее общее кратное на валентности элементов, определяя
соответствующие индексы в молекулярной формуле.
Например, если валентность свинца (РЬ) - 4, а кислорода (О) - 2, наименьшее общее кратное - 4. Тогда индекс свинца равен 4:4 = 1 (индекс 1 в формуле не указывается), индекс кислорода равен 4:2 = 2. Молекулярная формула: РЬО2.

Если валентность алюминия (А1) - 3, а углерода (С) - 4, наименьшее общее кратное - 12. Тогда индекс алюминия равен 12:3 = 4, индекс углерода равен 12:4 = 3. Молекулярная формула: АЦСз.
Порядок составления молекулярных формул ионных соединений аналогичен:
1.
Находят наименьшее общее кратное заряд ионов.
2.
Делят   найденное   наименьшее   общее   кратное   на   заряд   ионов,   определяя
соответствующие индексы в молекулярной формуле.
Например, если заряд иона кальция (Са2*) - +2, а иона хлора (СГ) - -1, наименьшее общее кратное - 2 Тогда индекс кальция равен 2:2 = 1, индекс иона хлора равен 2:1 = 2. Молекулярная формула: СаСЬ.
Если заряд иона кальция (Са2+) - +2, а иона фосфата (РО43") - -3, наименьшее общее кратное - 6. Тогда индекс иона кальция равен 6:2 = 3, индекс иона фосфата равен 6:3 = 3 Сложные ионы, состоящие из двух и более элементов, заключаются в круглые скобки, если их индекс не равен 1 Молекулярная формула: Саз(РО.»)2.
1.3.3. Графическая формула

Графическая формула показывает порядок связи атомов в молекуле. Согласно теории валентных связей химическая связь возникает при обобществлении двух электронов разных атомов. Такая пара электронов называется связывающей и условно изображается чертой. Представление о валентных связях является модельным. В реальной молекуле взаимодействуют (образуют связи между собой) все атомы, но валентные связи являются более сильными. Геометрическое расположение атомов друг относительно друга в графической формуле произвольно, не допускается лишь пересечение связей. Графическая формула серной кислоты записывается следующим образом:
""V0
Н-О/Ч
Две или три параллельные черты указывают, что атомы связаны двумя или тремя электронными парами. Такие связи называются соответственно двойными или тройными.
Валентности элементов в графической формуле определяются числом черт (валентных связей), отходящих от символа данного элемента. Так в серной кислоте валентность водорода (Н) - 1, кислорода (О) - 2, серы (5) - 6.

Иногда некоторые валентные связи при записи графической формулы не указывают:
СН3
СН2
ОН

1.4. Теория строения вещества А.М. Бутлерова

Сущность теории А.М. Бутлерова обычно формулируют в виде трех основных положений:
1. Атомы в молекуле расположены в определенном порядке в соответствии с их валентностями.
Например, молекула водорода содержит два атома водорода, соединенных одной валентной связью (1), молекула воды - два атома водорода, имеющих валентные связи с одним атомом кислорода, но не имеющих валентных связей между собой (2), молекула аммиака - три атома водорода, связанных с атомом азота (3), молекула метана - из четырех атомов водорода, связанных с атомом углерода (4):
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2. Свойства вещества зависят от его качественного и количественного состава и строения.
Например, молекула состава С2Н6О может существовать в двух формах (называемых изомерными) - этилового спирта (1) и диметилового эфира (2):

сн3—сн2—он       сн3—о—сн3
1
2

Органическое вещество СзНп может существовать уже в трех изомерных формах -пентана (1), 2-метилбутана (2) и 2,2-диметилпропана (3):
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Для НСНЗ также теоретически возможны три изомерные формы:
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3. Реакционная способность вещества зависит от взаимного влияния атомов в молекуле н энергии связей.
Например, кислородсодержащие кислоты и основания имеют в своем составе группы ОН, но в кислотах валентная связь в этой группе гораздо более слабая и длинная вследствие более сильной поляризации. Поэтому в серной кислоте (1) при диссоциации рвется связь О-Н с образованием иона Нт, а в гидроксиде кальция (2) отщепляется группа ОН с образованием иона ОН". На энергию связей и реакционную способность веществ оказывают влияние и удаленные атомы. В серной кислоте два атома кислорода, связанных с атомом серы двойными связями, оказывают более сильное поляризующее действие на связь ОН, чем один атом кислорода в молекуле сернистой кислоты (3). Поэтому связь ОН в молекуле серной кислоты - более длинная и слабая, чем в сернистой, и серная кислота является более сильной, чем сернистая:
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Н2ЗО4 = Н+ + НЗО4' = 2Н+ + 5042-Н25О3 =< Н+ + НЗОз" г= 2Н+ н- 5О> Са(ОН)2 » СаОН' + ОН' == Са2* + 2ОН"

Аналогично в органических кислотах атомы хлора оказывают поляризующее действие на карбоксильную группу. В ряду кислот 1 (уксусная) - 2 (монохлоруксусная) - 3 (дихлоруксусная) -' 4 (трихлоруксусная) кислотные свойства усиливаются.
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Теория Бутлерова обычно рассматривается в курсе органической химии, однако в равной степени, как видно из приведенных примеров, может быть применена и к неорганическим соединениям.
2. Основные законы химии

2.1. Законы, определяющие сохранение химических свойств
Наиболее общими для естественных наук законами сохранения являются законы сохранения энергии, электрического заряда, количества движения. В химии закон сохранения количества движения применяется сравнительно редко, однако используются некоторые другие специфические законы сохранения.
2.1.1.
Закон сохранения энергии
В литературе приводятся различные формулировки этого закона, например:
1)
Полная энергия замкнутой системы не меняется.
2)
Изменение суммарной энергии системы равно количеству подведенной (или
отведенной энергии) и др.
Случаев несоблюдения закона сохранения энергии в настоящее время не обнаружено.
2.1.2.
Закон сохранения электрического заряда
Применительно к химии он может быть сформулирован так: суммарный электрический заряд продуктов реакции равен суммарному электрическому заряду исходных веществ.
Так для уравнения реакций, записанного в молекулярной форме, 25Ог+О2=25Оз суммарные заряды исходных веществ (фив) и продуктов (фп) равны нулю, потому что электрический
заряд молекул равен нулю:
Фив = 2Ф8О 2 + фО2 = 2х 0 + 0 = 0]
>ф ни    =   ф п     =0
Фп = 2фЗО з =2x0 = 0        у
Для уравнения реакции, записанного в ионной форме, получаем: СОз~ + 2Н2О = Н2СО3 + 2ОН~
Фив = Фп  = -2
Фив ~ Фг-п 2 - * 2 ф н п =—2 + 2-0 = — 2
си з
2
Фп = ФН2СО э+2фон-=0+2-(~1)=-;
Как следствие закона сохранения заряда можно рассматривать правило записи молекулярной формулы ионных соединений: в молекулярной формулы ионных соединений суммарный заряд катионов (<рк) равен суммарному заряду анионов (фа), взятому с противоположным знаком.
Например, для Счз(8о4)з получаем: Фк = 2фс 3+ =2-3 = 6    ]
».=3<рвп1- =3-(-2)=-б Фк =~фа =б'  ИЛИ     Фа+Фк =6-6 = 0,  т.е.
80  4
}
суммарный заряд молекулы равен нулю.
Случаев несоблюдения закона сохранения электрического заряда в настоящее время не обнаружено. Он справедлив для всех физических и химических процессов, например, для ядерных реакций
2.1.3.
Закон сохранения химических элементов
Для химической реакции число атомов элемента, входящих в состав исходных веществ, равно числу атомов этого элемента, входящих в состав
продуктов реакции. Например, в состав исходных веществ и продуктов реакции горения метана СН4+2О2 = СО2 +2Н2О входят 1 атом углерода, 4 атома кислорода и 4 атома водорода. Закон сохранения химических элементов используется для проверки какого-либо уравнения реакции. Если этот закон не соблюдается, то уравнение записано неверно. В этом случае говорят, что в уравнении не сходится материальный баланс.
Рассматриваемый закон может быть обобщен на случай реакций, в которых участвуют различные изотопы одного элемента, входящих в состав исходных элементов: число атомов изотопа элемента, входящих в состав исходных веществ, равно числу атомов этого изотопа, входящих в состав продуктов реакции.
В исходные и конечные вещества, участвующие в реакции СНзО + 2О2 =СО2 + Н2О+НОО, входят 1 атом углерода, 4 атома кислорода, 3 атома
изотопа водорода, 1 атом изотопа водорода О (или | Н дейтерий)
Закон сохранения химических элементов справедлив только в том случае, если химическая реакция не сопровождается ядерной реакцией (превращением ядер атомов с образованием других химических элементов). Например, Он не справедлив для некоторых физико-химических превращений, происходящих в ядерном реакторе, термоядерного синтеза и других ядерных реакций, например, первой искусственной ядерной реакции,
осуществленной Э. Резерфордом в 1919 г.: ^Неч- 7М-К8О+]Н. Ядерные реакции обычно
рассматриваются в курсе физике. Они используются для превращения элементов и получения энергии.
Так теоретически возможна реакция превращения свинца в золото, протекающая по
схеме:     ^РЬ-» 7дАи-кЗ]р+7дП    (реально    протекающая    реакция    имеет    иной,
многостадийный механизм). Для получения энергии обычно используются реакции деления ядер урана и плутония (ядерные реакторы и бомбы), или реакции термоядерного синтеза, протекающие при взрыве водородной бомбы, одна из которых выражается уравнением:
^Н+^Н-^Не+фП. Энергетические эффекты ядерных реакций примерно в 107-1010 раз больше энергетических эффектов химических реакций.
2.1.4.
Закон сохранения массы
Масса вещества, вступивших в химическую реакцию равна массе веществ, образовавшихся в результате реакции.
Экспериментально закон был впервые установлен М.В. Ломоносовым в 1756 г. Закон сохранения массы широко используется в химической практике, хотя и не является абсолютно точным. Инертная и гравитационная масса (в настоящее время не обнаружено количественной разницы между "ними даже в очень точных экспериментах) являются формами существования энергии согласно известному соотношению, впервые найденному О. Хевисайдом, Е=тс2. Впоследствии это соотношение было получено А. Эйнштейном как следствие теории относительности Но это соотношение также указывает на возможное несоблюдение закона сохранения массы в процессах, сопровождающихся энергетическими эффектами! Например, если в химический реакции энергетические изменения происходят только за счет изменения массы, то для обычных энергических эффектов -10-10 кдж/моль по формуле Е = тс2 получаем изменение массы ~10'|0-10'8 г. Поскольку различие масс продуктов и исходных веществ очень мало, изменением массы за счет перехода ее в энергию в химических реакциях можно пренебречь
2.1.5.
Закон постоянства состава
Закон постоянства состава утверждает, что каждое химическое соединение независимо от способа его получения состоит из одних и тех же элементов, причем отношения их масс постоянны, а относительные количества их атомов выражаются целыми числами. По существу закон утверждает, что независимо от способа получения химическое соединение имеет постоянный состав. Например, согласно этому закону, вода, полученная в реакциях ЫаОН + НС1 —> ЫаС1 + Н2О или На + О2 —> 2НзО, имеет один и тот же состав "НгО" независимо от способа получения. Закон постоянства состава справедлив в случае достаточно простых молекул (например, Н2§О4 и НгЗОэ). Однако если число атомов очень велико, могут быть некоторые отклонения от идеального (стехиометрического) состава и строения при минимальном отличии химических и физических свойств. Например, сульфид цинка, имеющий стехиометрическое строение 2п8, при получение в различных условиях, является соединением переменного состава, описываемого формулой 2п5о.9-и. Отклонения от стехиометрического состава возникают из-за различных дефектов кристаллической структуры твердого сульфида цинка. Вещества, подчиняющиеся закону постоянства состава, называют дальтонидами, а не подчиняющиеся - бертоллидами.
2.1.6.
Другие законы сохранения
Законы, приведенные в этом разделе, являются частными обобщениями и могуг быть использованы для решения ограниченного числа задач.
Закон кратных отношений. Если два элемента образуют между собой более одного соединения, то массы одного элемента, приходящиеся на одну массу другого элемента, относятся между собой как небольшие целые числа. Закон установлен Дж. Дальтоном в 1803г.
Закон Авогадро. В равных объемах различных газов при одинаковых температуре и давлении содержится одинаковое число молекул. Закон открыт А. Авогадро в 1811 г.
Закон простых объемных отношений. При постоянном давлении и температуре объемы реагирующих между собой газов, а также объемы газообразных продуктов реакции относятся как небольшие целые числа. Закон открыт Ж.Л. Гей-Люссаком в 1808 г. и является следствием законов постоянства состава и Авогадро.
2.2. Законы, определяющие изменение химических свойств 2.2.1. Периодический закон
Периодический закон впервые был сформулирован Д.И. Менделеевым в 1869 г. Формулировка Менделеева: "Свойства простых тел, также формы и свойства соединений элементов, находятся в периодической зависимости (или, выражаясь алгебраически, образуют периодическую функцию) от величины атомных весов элементов". Простые тела сейчас называют простыми веществами.
Периодическая система, составленная Д.И. Менделеевым, имеет три противоречия с приведенной выше формулировкой, должны стоять в обратном порядке кобальт и никель, аргон и калий, теллур и йод (см. их атомные массы в периодической системе, приведенной в приложении). Эти противоречия устранены после принятия новой формулировки периодического закона: свойства элементов находятся в периодической зависимости от заряда ядра их атомов.
Графическим выражением периодического закона является периодическая система элементов, составленная Менделеевым. Существует несколько форм записи периодической системы, но чаще всего используется короткий вариант (см. приложение).
Горизонтальные ряды элементов периодической системы паз. периодами. Всего их 7, причем 1-3 периоды, содержащие 2 или 8 элементов, наз. короткими, а 4-7 периоды, содержащие 18 или 32 элемента (7й период не завершен и содержит 19 элементов) длинными. Длинные периоды в короткой форме периодической системы записываются в виде двух рядов (кроме 7го периода). Элементы с порядковыми номерами от 58 (Се) до 71 (Ьи) (лантаниды), а также от 90 (ТК) до 103 (Ьг) (актиниды), обычно выносят за пределы периодической таблицы, что позволяет более четко указать сходство элементов главной и побочной подгрупп одной группы. Лантаниды и актиниды весьма близки по физическим и химическим свойствам к лантану и актинию соответственно.
Вертикачьные ряды периодической таблицы наз. группами, которых насчитывается 8. В группах различают главные подгруппы (А-группы) в побочные подгруппы (Б-группы). Главные подгруппы начинаются с элемента 1 или 2 периода, а побочные подгруппы - с элемента 3 периода.
Например, элементы С. 51, Се, 5п, РЬ относятся к главной подгруппе 4й группы (4А-группе), а элементы "Л, 2г, НГ, Ки относятся к побочной подгруппе 4й группы (4Б-грутше).
Некоторые группы элементов в периодической таблице имеют особые названия. Группы элементов Ре, Со, N1; Ки, ЯЬ, Рд; Оз, 1г, Р1, часть из которых формально не могут считаться элементами побочной подгруппы 8й группы, наз. элементами триад. Элементы 1А-группы (Ь1, Ыа, К, К.Ъ, С«, Рг) наз. щелочными металлами. Элементы 2А-группы (Са, 8г, Ва, Ка), кроме Ве, М§, наз. щелочноземельными металлами. Щелочные и щелочноземельные металлы образуют щелочи в водных растворах. Элементы бА-группы (3, 5е, Те, Ро) наз. халькогенами (рождающими медь, поскольку медь выделяли из их соединений). Элементы 7А-группы (Р, С1, Вг, 1, А1) наз. галогенами (рождающими соли). Элементы 8А-группы (Не, Ые, Аг, Кг, Хе, Кп) наз благородными (инертными) газами.
По типу электронной структуры элементы 1, 2А-групп и гелий (Не) наз. «-элементами, элементы 3,4, 5, 6, 7, 8А-групп (кроме гелия) р-элементами, элементы побочных подгрупп и элементы триад (кроме лантанидов и актинидов) й-элементами, лантаниды и актиниды Г-элементами.
Элементы, стоящие в периодической системе за ураном (имеющие номер более 82) наз. трансурановыми. Трансурановые элементы были получены искусственно и в настоящее время в земной коре не обнаружены в виде самородных металлов или устойчивых соединений.
Частными закономерностями периодической системы являются изменения свойств элементов в периодах (слева направо усиливаются неметаллические свойства элементов 1А-7А групп) и группах (снизу вверх' усиливаются неметаллические свойства элементов). Последнее свойство более слабо выражено для элементов побочных подгрупп. Если провести диагональ от бора (В) к астату (А1) - главную диагональ периодической системы, то слева от нее в главных подгруппах находятся металлы, справа - неметаллы (исключая элементы 8А группы - благородные газы), а вблизи главной диагонали в главных и побочных подгруппах расположены амфотерные элементы.
2.2.2. Принцип наименьшей энергии
Принцип наименьшей энергии является одним из фундаментальных законов природы, хотя и редко выделяется как таковой в учебной литературе. Его можно сформулировать так: энергия замкнутой системы стремится к минимуму. Принцип наименьшей энергии является выражением принципа эконрмии ресурсов в природе. Например, живые организмы, являющиеся в какой то степени замкнутыми системами, стремятся к минимальному расходу ресурсов и энергии. Корни растений при возможности распространяются по ходам, прорытым червями, опавшая листва, на синтез вещества которой была затрачена поглощенная растением солнечная энергия, служит питанием этому растению, у квотные часто выбирают пути передвижения минимальной протяженности и т.д.
Состав и строение простых веществ и химических соединений соответствуют принципу наименьшей энергии.
3. Классы неорганических соединений и простых веществ 3.1. Оксиды
Оксидами называются соединения, состоящие из двух элементов, один из которых -кислород Общая формула оксидов Э„О,„, где Э - элемент. Особую группу оксидов составляют пероксидкг (Н2О2, Ыа2О2), надпероксиды (КО?) и озониды (К.О3). В настоящее время не получены охСизы только Не, Не, Аг.
Оксид по молекулярной формуле узнают согласно определению - в формуле должны быть два элемента, один из которых - кислород. Например, Н2О можно считать оксидом, а Н2ЗО.| - нет, поскольку в формуле указаны три элемента. Различают: 1. По характеру образуемых гидроксидов:
1.1. Основные (СаО, Ре2О3, Ш: СаО + Н2О — Са(ОН)2.
1.2. ^Кислотные (СО, СО2, Р4О,о, СЮ3, Мп2О7): СО2 + Н2О --» Н2СО3; СЮз + Н2О ->
Н2СЮ„.
1.3.
Амфотерные (БеО, 2пО, А12О3): 2пО + Н2О -* 2п(ОН)2 (Н22пО2).
1. По способности образовывать соли:
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2.1. Солеобразутощие (НгОз —» №МО3).

2.2. Несолеобразуюшие (индифферентные, безразличные) (СО, N0, МО2).
Графические формулы оксидов:
н

н

о=с=о
н—о—о—н
Са - О       о— Аз— О — Аз=О
Номенклатура оксидов:
Названия оксидов, кислот, оснований, солей даются в соответствии с номенклатурой ШРАС (женевской). Названия неорганических соединений строятся, как правило, по их формуле справа налево.
В названиях оксидов указывают класс соединения (оксид), затем русское название элемента в родительном падеже (углерода), затем валентность элемента римскими цифрами в круглых скобках (IV): СО2 - оксид углерода (IV), СО - оксид углерода (II), А52О3 - оксид мышьяка (III).
3.2. Кислоты Кислотами  (в
соответствии  с теорией С.  Аррениуса)  называют
диссоцинруюшие в водных растворах с образованием только катионов водорода (Н ):
~~_
-
Общая формула кислот Н„ЭгоОр, где Э - элемент. Возможно р = 0, в этом случае кислота называется безкислородной (НС1, Н28).
Кислоту по молекулярной формуле узнают согласно определению - в формуле должен быть элемент водород, причем он указывается слева. Например, НС1 можно считать кислотой, а >Щ3 - нет, поскольку в формуле водород указан справа от элемента азота. Различают кислоты: 1. По содержанию кислорода: 1 Л . Кислородсодержащие (НЫО3, Н2$О3, Н25Ол);
1.2. Безкислородные (НР, НС1, НВг, Н1, НСМ, НЗСМ, Н25).

2.
По <Тйслу~йоно"в водорода, которые могут замещаться в обменных реакциях
2.1 Одноосновные (НС1, НМО3);

2.2. ЙнбТобсновньГё (Н25О4, Н3РО4).

3.
По оксидному составу:
31. Метакислоты тН2ОпАхОу,т = п(Н2О-Р2О5 = 2НРО3,Н2О-5Ю2 =Н2ЗЮ3);

3.2.
Ортокислоты
тН2О-пАхОу, т > п (ЗН2О' Р2О5 = 2Н3РО4, 2Н2О-5Ю2 = Н4ЗЮ4);

3.3. Изополикислрты
тН2О-пАхОу,т<п(Н2О-2СЮ3 = Н2Сг2О7, Н2О-25Ю2 =Н2312О5);
3.4. Гетеррподикислоты
тН2О пАхОу -кВхОу, т < п (Н3РО4 -12МоО3 -пН2О) Графические формулы кислот:
Н—С1        Н—О—1<^
Н    °х
н—о

О

Номенклатура кислот:
В названиях кислот указывают прилагательное, образованное от русского названия элемента (хлороводородная), затем класс соединения (кислота): НМО3 - азотная кислота, Н2ЗО4 - серная кислота, Н3РО4 - ортофосфорная кислота Названия анионов производят от латинских названий элементов.
Для бескислородных кислот используется русское название элемента с окончанием -о и добавлением слова -водородная: кислоты: НС1 - хлороводородная кислота, анионы имеют суффикс -ид (СГ - хлорид).
Если элемент образует в разных степенях окисления несколько кислородсодержащих кислот, то в порядке возрастания степеней окисления используются различные суффиксы (окончания), -иоватистая (НСЮ - хлорноватистая кислота), анионы имеют приставку гипо-и суффикс -ид (СЮ" - гипохлорид); -истая (НС1О2 - хлористая кислота), анионы имеют суффикс -ит (С1О2' - хлорит); -нооватая (НС1О3 - хлорноватая кислота), анионы имеют суффикс -ат (СЮз" - хлорат); максимальной степени окисления соответствует основное название (НСЮ4 - хлорная кислота), анионы имеют приставку пер- (СЮ4' - перхлорат).
Если различных степеней окисления две, то используются: для меньшей сгепени окисления суффикс -истая (Н2ЗО3 - сернистая кислота), анионы имеют суффикс -ит (5О32" -сульфит); для большей степени окисления окончание -ная (Н25О4 - серная кислота), анионы имеют суффикс -ат (5О42" - сульфат).
Если элемент в одной степени окисления образует несколько кислородсодержащих кислот, то в порядке возрастания отношения числа атомов элемента используются приставки: мета- (НРОз - метафосфорная кислота), анионы имеют суффикс -ат (РО3" -метафосфат); пиро- (Н4Р2О? - пирофосфорная кислота), анионы имеют суффикс -ат (РзО?4" -пирофосфат), орто- (Н3РО4 - ортофосфорная кислота), анионы имеют суффикс -ат (РО43" -ортофосфат).
Названия некоторых кислот и их анионов указаны в приложении.
3.3. Основания
Основаниями (в соответствии с теорией С. Аррениуса) называются соединения, диссоциирующие вводных растворах ^образованием только анионов гидроксилаТрН'')' ЫаОН = Ка^+ЪН';' Са(ОН)2 я Са2* + 2ОН"; Ш4ОН я ЫН/ + ОН".        ""      ~ Общая формула оснований Э(ОН)„, где Э - элемент или сложный катион
Основание по молекулярной формуле узнают согласно определению - в формуле должна быть группа ОН", причем она целиком указывается справа от элемента. Например, МаОН можно считать основанием, а НСЮ - нет, поскольку в формуле водород указан слева от элемента хлора, а кислород - справа.
Различают:
1. По растворимости в воде:
1.1.
Хорошо растворимые^/щелочи): ЬЮН, КаОН, КОН, ШЮН, СзОН, РЮН, МН4ОН,
'ПОН, Са(ОН)2, 5г(ОН)2, Ва|ОН)2, К.а(ОН)2. Щелочи обычно являются сильными основаниями
(кроме ЬЮН, Ш4ОН) и образованы катионами 1А и 2А групп (кроме Н, 1л, Ве, М§).
1.2.
МалораствориАше и нерастврршлые^все остальные основания (Ре(ОН)3, №(ОН): и т.д.).
2 По числу ионов гид^оксйлаТкоторые могут замещаться в обменных реакциях:

2.1. Однокислотные (КаОН, КОН); 2.2..Мнргокислотные (Ва(ОН)2, Ре(ОН)3). Графические формулы оснований:
Н—О,

>е—О—Н
Н
<Х
Н—О—

Н—О

Н—О'
Номенклатура оснований:
В названиях оснований }т<азывают класс соединения (гидроксид), затем русское название элемента в родительном падеже (натрия), затем валентность элемента римскими цифрами в круглых скобках (I): МаОН - гидроксид натрия (I), Са(ОН)2 - гидроксид кальция (II).

Названия некоторых оснований указаны в приложении.
3.4. Соли
Солями (в соответствии с теорией С. Аррениуса) называются продукты полного или неполного замещения ионов водорода в кислоте или ионов гидроксила в основании. Общая формула" солеи К„Ат, где К - катион, А - анион.
Соль по молекулярной формуле узнают согласно определению - в формуле должна быть катион (кроме водорбда), причем он указывается слева, и анион. Например, МаС1 можно считать солью, а НС1 - нет, поскольку в формуле катионом является водород. Для того, чтобы правильно различить соль по молекулярной формуле, необходимо быт уверенным в реальном существовании указанных катионов и анионов. Это можно сделать, найдя их, например, в таблице растворимости (см. приложение). Различают:
I. В зависимости от содержания ионов Н+ и ОН":

1.1.
Средние соли, не содержащие катионов водорода Н+ и анионов гидроксила ОН":
1.ГТГ простые^ Содержащие один тип катионов и анионов (ЫаС1, РеСЬ, Ма3РО.!,
СаСО3);  '
~

1.1.2. двойные, содержащие два различных типа катионов (КА1(8О4)2, КЫа2РО4); 1.1.3 смешанные' содержащие два различных типа анионов (М§С1Вг, РеСШа);

1.2. Кислые сояи; содержащие катионы Н+ (Са(НСО3)з),
1.3. Основные соли, содержащие анионы ОН" ((СаОН)2СО3);
1.4.
Комплексные соли, которые можно рассматривать как комплекс нескольких
молекул (ЖСЫ-Ре(СЫ)3 = К31Ре(СМ)6]).
Графические формулы солей строят по формулам соответствующих кислот и оснований:

Н—Ск
н—ох н—о, н—о'
О
О
Н—О—Са—О, Н—О—Са—О"
=о   н—о
;са

О   -с    (X
о=с—сГ н—о
Номенклатура солей:
В названиях солей сначала указывается название аниона, произведенное от латинского названия элемента (хлорид), затем русское название катиона в родительном падеже (натрия), затем заряд катиона римскими цифрами в круглых скобках (I): ЫаС1 - хлорид натрия (I), СаСОз - карбонат кальция (II),
Для кислых солей в названии аниона указывают наличие ионов водорода приставкой гидро- (Са(НСОз)г - гидрокарбонат кальция (II)). Если в сложном анионе содержится более одного иона водорода, то их число указывают приставками ди-, три- (Са(Н2РО4Ь -дигидрокарбонат кальция (II)).
Для основных солей в названии катиона указывают наличие ионов гидроксила приставкой гидроксо- ((СаОН)2СОз - карбонат гидроксокальция (Н)). Если в сложном катионе содержится более одного иона гидроксила, то их число указывают приставками ди-, три- (Ре(ОН)2С1 -дигидроксохлорид железа (III)).
В названиях двойных солей перечисляют названия катионов с указанием валентности каждого (КА1(5ООз - сульфат алюминия (111) калия (I)), при необходимости указывая число соответствующих катионов приставками ди-, три- (ККа2РС>4 - фосфат калия (I) динатрия (!)).
В названиях смешанных солей перечисляют названия анионов с указанием валентности каждого (М§С1Вг - бромид хлорид магния (И)), при необходимости указывая число соответствующих анионов приставками ди-, три- (РеС1Вг2- хлорид дибромид железа (111)).
В названиях комплексных солей с комплексным анионом сначала приводят название сложного аниона, указывая приставками число и тип лигандов с окончанием -о (гексациано), затем латинское название иона-комплексообразователя с окончанием -ат и указанием валентности римскими цифрами в круглых скобках (феррат (III)), затем русское название катиона в родительном падеже с указанием валентности римскими цифрами в круглых скобках (калия (1)): Кз[Ре(СМ)6] - гексацианоферрат (111) калия (1).
В названиях комплексных солей с комплексным катионом сначала приводят название аниона (нитрат), затем латинское название лигандов, указывая приставками их число и тип с окончанием -о (гексаамино), затем русское название иона-комплексообразователя в родительном падеже и указанием валентности римскими цифрами в круглых скобках {платины (IV)): [Р1(МНз)6](МОз)4 - нитрат гексаамино платины (IV).
Названия комплексных неэлектролитов строятся аналогично названиям солей с комплексным катионом, только название иона-комплексообразователя приводят в именительном падеже: [Р1(МН3)2(Н2О)2С14] - тетрахлородиакводиамино платина (IV).
3.5. Внеклассовые неорганические соединения
Приведенная классификация не охватывает всех неорганических соединений.
Оксиды являются частным случаем бинарных (состоящих из двух элементов) соединений, большинство которых не может быть отнесено к четырем основным классам неорганических соединений: гидриды (КНз, N^4, РНз, СаН2), несолеобразные галогениды (РС13> РС1, ВР3); карбиды (СаС2, \УС, Ре3С), нитриды (ВЫ, Са3Ы2), сульфиды (С5г), силициды (М§231), фосфиды (СазР2), интерметаллические соединения (Си2М§) и т.д.
Существуют соединения трех и более элементов, которые не могут быть отнесены к четырем основным классам неорганических соединений (СОС12, 5ОС12, РОС1з и др.).
Общая формула гидридов и галогенидов: ЭХ„. Здесь, как правило, п < 4, если № < 4 (№ - номер труппы, в которой стоит элемент), и п < К» -4, если № > 4. примерами гидридов и галогенидов являются: ЫаН, СаС12, ВРз, СН4, МН3, Н2О (оксид водорода при другом подходе), РС1.
Интерметаллические соединения представляют собой соединения двух металлов, валентности которых часто не соответствуют валентностям этих элементов в оксидах, кислотах, основаниях, солях, гидридах. Содержащие ртуть интерметаллические соединения называют амальгами (МаН^, НаН§4, На7Н§8, МаН§, КазН§2, Ма}Н§2, Ыа2Н)*).
Интерметаллические соединения во многом определяют свойства сплавов. Так звон колоколов объясняется наличием в бронзе интерметаллидаСиз|8п8, а свойства белого чугуна - близкого к интерметаллидам соединения цементита - РезС.
Межклассовым объединением является группа гидроксидов с общей формулой Э(ОН)„. Название гидроксидов указывает на то, что эти соединения состоят из воды и оксида. В 19 и начале 20 века формулы гидроксидов так и записывались: СаО-Н2О = Са(ОН)2; 8Оз-Н2О = Н28С<4. К гидроксидам относятся основания и кислородсодержащие кислоты.
Следует учесть, что устойчивость гидроксидов в водных растворах зависит от величины п.
1. п = 1, 2. Гидроксиды устойчивы: ЫаОН, Са(ОН)2, Н25О4 и др.
2. п = 3, 4. Гидроксиды относительно устойчивы, но могут отщеплять молекулы воды:
В(ОН)3 = НзВОз, А!(ОН)3, С(ОН)4 -»Н2СО3 + Н2О идр.

3.
п = 5, 6, 7, 8. Гидроксиды обычно неустойчивы (кроме Н$Ю« и др.), отщепляют

Р(ОН)5 >Н5СЮ6
>НРО3,2Н3РО4 НСЮ4 и др.
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3.6. Металлы, неметаллы и благородные газы
Металлы, неметаллы и благородные газы являются простыми веществами (состоят из атомов одного элемента). Четко разделить все элементы периодической системы на металлы и неметаллы невозможно, поскольку некоторые элементы обладают характерными свойствами металлов и неметаллов одновременно. В таких случаях элемент относят к группе металлов или неметаллов в зависимости от рассматриваемых свойств (физические, химические, определенный тип кристаллической решетки и т.п.). Так у сурьмы преобладают свойства неметаллов; углерод по физическим свойствам ближе к металлам, а по химическим - к неметаллам; у серого олова преобладают свойства неметаллов, а у белого олово, отличающегося типом кристаллической решетки от серого, - свойства металлов.
Из первых 105 элементов по химическим свойствам 6 относят к благородным газам (Не, Не, Аг, Кг, Хе, Кп), 17 - к неметаллам (Н, В, С, М, О, Р, 8(, Р, 5, С1, Аз, 5е, Вг, 5Ь, Те, I, А1), остальные 82 - к металлам. Иногда выделяют особую группу полуметаллов, обладающих промежуточными физическими и химическими свойствами (В, 51, Ое, Аз, 8Ь, Те, А1).

Таблица 2. Сравнительная характеристика металлов и неметаллов
	№
	Свойства
	Металлы
	Неметаллы

	1
	Окислительно-восстановительные
	Как правило, восстановители (Мё, Ре, А1)
	Как правило, окислители (О2, СЬ, 5)

	2
	Оксидов и гидроксидов
	Как правило, основные (СаО, Ре2О3, КаОН, Си(ОН)г). Оксиды и гидроксиды -соединения с ионной связью
	Как правило, кислотные (СО2, 5О3, НМОз, Н3РО4). Оксиды -соединения с ковалентной связью

	3
	Агрегатное состояние при н.у.
	Как правило, твердое (Ре, Аи, РЬ)
	Газообразное, жидкое, твердое (С12<г), Вг2(Ж), Ст)

	4
	Число ближайших соседей в твердом состоянии
	Большое, как правило, 8 и более (в кубической объемноцентриро ванной решетке каждый атом имеет 8 ближайших соседей, и еще 6 на расстоянии на 15% больше, чем до ближайших 8)
	Небольшое, как правило, менее 4 (в алмазе у атома С -4, в §8 у атома 5-2)

	5
	Связь в простых веществах
	Металлическая
	Как правило, ковалентная

	6
	Плотность при н.у.
	Как правило, более высокая, чем у неметаллов (рАи = 19,31 г/см3)
	Как правило, более низкая, чем у металлов (рН2 = 8,9- 1 0"4 г/см3)

	7
	Температуры кипения и плавления (при 1 атм)
	Меняются в широких пределах, но, как правило, более высокие, чем у неметаллов (1плН§ =.-38,9 "С, 1шЛУ = 3395°С)
	Меняются в широких пределах, но, как правило, более низкие, чем у металлов (1ш102 = -218,33°С,1пл5 = 119,3°С)

	8
	Электропроводность
	Более высокая, чем у неметаллов, снижается при нагревании (Си, А1, Ре)
	Более низкая, чем у металлов (О2, 51, N2)

	9
	Теплопроводность
	Более высокая, чем у неметаллов (Си, А1, Ре)
	Более низкая, чем у металлов (02, 51, Ы2)

	10
	Твердость
	Как правило, более высокая, чем у неметаллов (Т1, Ре, XV)
	Как правило, более низкая, чем у металлов (5, Р, исключение - С в форме алмаза)

	11
	Прочность
	Как правило, более высокая, чем у неметаллов ("П, Ре, \\0
	Как правило, более низкая, чем у металлов (8, Р)

	п
	Пластичность
	Как правило, более высокая, чем у неметаллов (легко куются, вытягиваются в проволоку, прокатываются)
	Как правило, более низкая, чем у металлов (в твердом состоянии обычно хрупкие)

	13
	Свет и цвет
	Обладают металлическим блеском (Ре, А§, Аи)
	Не обладают металлическим блеском (3, Р), но различаются своей окраской. Высокой отражательной способностью обладает алмаз


4. Запись уравнений химических реакций 4.1. Понятие химической реакции Химической  реакцией называетоцшюцесс., приводящий к изменению состава и
строения твердых, жидких и газообразных веществ (предполагается, что состав и строение ядер атомов в химической реакции не меняются):
1. №ОН + НС1 = ЫаС1 + Н2О (изменяются состав и строение молекул);
2. 86 = $2 (состав не меняется, изменяется строение молекул);

3. С графит —» С алмаз (не изменяется состав, изменяется строение вещества).
Вещества, указанные в левой части уравнения, называются исходными веществами.
Вещества, указанные в правой части уравнения, называются конечными веществами (или продуктами реакции). Исходные и конечные вещества вместе называются реагентами. По умолчанию считается, что реакция протекает слева направо. В некоторых случаях рассматривают реакции, протекающие справа налево. Тогда это отмечают знаком "*—". или оговаривают иначе В таком случае исходными называются вещества, состоящие справа, а конечными - стоящие слева.
4.2.
Признаки химической реакции
Общим признаком химических реакций является выделение или поглощение энергии. Внешними признаками реакции являются: образование осадка, выделение газа, изменение
цвета.
4.3.
Уравнение химической реакции
Уравнение химической реакции показывает состав исходных и конечных веществ. В левой части уравнения указывают исходные вещества, в правой - конечные вещества (продукты). Числа участвующих в реакции молекул указываются слева от соответствующей молекулы и называются коэффициентами (стехиометрическими коэффициентами). Правая и левая части уравнения реакции могут быть соединены знаками "=" для всех реакций при соблюдении материального баланса (равенства чисел атомов каждого элемента в левой и правой частях),"—>" для практически необратимых реакций, "»*" для обратимых реакций:
1. 2НС1 + Са(ОН)2 = СаС12 + 2Н2О;
2. ЗСаСЬ + 2Н3РО4 —> Са3(РО4)2 + 6НС! (практически необратимая реакция),
3. Ш4ОН = МН4+ + ОН" (обратимая реакция).

Знак "—»" иногда используется в схеме реакции для указания того, что одно вещество образуется из другого: С12 —> НС1.

В уравнении реакции иногда указывается агрегатное состояние исходных и конечных веществ условными символами в круглых скобках:
СаСОзт + 2НС1(Р) -»СаС12(Р) + Н2О(Ж) + СО2,П,
где т - твердое, к (или кр) - твердое кристаллическое, ж - жидкое, г - газообразное, р -растворенное.
В водных растворах малорастворимые твердые вещества (осадки) указываются знаком "I", а выделяющиеся из раствора газообразные вещества - знаком "|" справа от молекулярной формулы:
СаСО-4 + 2НС1 -» СаС12 + НгО + СО2Т.
Уравнение химической реакции в водных растворах может быть записано в 'трех формах: молекулярной, полной ионной и сокращенной ионной. В молекулярном виде для записи исходных и конечных веществ используются их молекулярные формулы:
2НС1 + Са(ОН)2 = СаС12 + 2Н2О.
В полном ионном виде для записи осадков, газов и слабых электролитов используются их молекулярные формулы, а для записи сильных электролитов (сильные кислоты и основания, растворимые в воде неорганические соли) вместо молекулярных форму используются символы ионов, на которые диссоциирует сильный электролит:
2Н+ + 2СГ + Са2+ + 2ОН' = Са2+ + 2СГ + 2Н2О.

Сокращенный ионный вид получают из полной ионной формы уравнения путем сокращения (вычеркивания) одинаковых членов (молекулярных или ионных формул), записанных одинаково в левой и правой части полной ионной формы уравнения
ОН' + Н+=Н2О.

Сокращенная ионная форма наиболее точно описывает реальный процесс, происходящий в водном растворе.
Уравнение химической реакции можно рассматривать, как частный случай алгебраического уравнения, т.е. с уравнениями химических реакций можно совершать те же действия, что и с алгебраическими уравнениями:
1.
Приводить подобные члены:
Си + 2НЫО3 + 2НШ3 -»Си(КО3)2 + 2МО2 + 2Н2О =>    ;  ,     ,
Си + 4НКОз — Си(МО3)2 + 2Ш2 + 2Н?.О 

2.
Сокращать члены:
2Н2О -* Н2 + 0,5О2 + Н2О =>Н2О -» Н2 + 0,5О2
Умножать и делить обе части уравнения на одно и то же число, кроме нуля:
2Си2+ + 2Н2О - 2СиОН+ + 2Н+ => Си2+ + Н2О -> СиОН+ -I- Н+

Переносить члены в противоположную часть с обратным знаком.
М2 + ЗН2 —> 2МНэ + р =* К2 + ЗН2 - О = 2МН3
3. Складывать и вычитать уравнения:
• Н2О -> ЫаНСОз + ЫаОН

•Н2СОз + NаОН

4.4. Общие принципы составления уравнения химической реакции Сначала устанавливают возможность реакции. Практически это удобнее всего сделать на   основе   законов   химической   термодинамики,   зная,   что   реакция   протекает самопроизвольно с выделением энергии.
Основные принципы определения возможности протекания реакций: Принцип наименьшей энергии (протекает реакция, в ходе которой выделяется максимальное количество энергии). Следствия:
Реагируют вещества с противоположными свойствами (металл - неметалл, основной оксид - кислотный оксид, основание - кислота) Это правило является выражением *стр7мл^Мя"айгём^^^н№ёсиюТпр6тй1Юго1ожностей друг к другу, компенсации различий, стремления к максимальной устойчивости и разнообразию. Чем больше различаются свойства веществ, тем легче, как правило, протекает химическая реакция. Са + С12 = СаС12 СаО + СО2 = СаСОз Са(ОН)2 + Н2СО3 = СаСОз + Н2О

Побеждает сильнейший. Более активное (химически сильное) вещество вытесняет менее активное из сходных соединений (более активный металл вытесняет менее активный из оксидов и солей, более сильный окислитель или восстановитель вытесняет менее сильный из сходных соединений)

4А1 + 2Ре2О3 = 4Ре +

2А12О3 Ре + Си5О4 = Си +

Ре5О4 2НС1 + Р2 = 2НР +

С12
Равновесие должно быть смешено вправо. Это происходит, если один из продуктов уходит из сферы реакции (образуется осадок или газ в водном растворе), или образуется более прочное (например, мало диссоциирующее) вещество (например, вода). Ка25О4 + ВаС12 = Ва5О4| + 2ЫаС1 СаСОз + 2НС1 = СаСЬ + Н2О + СОЛ ЫаОН + НС1 .= ЫаС1 + Н2О

При записи уравнения химической реакции, прежде всего, необходимо установить продукты реакции. В настоящее время не существует общих математических методов или алгоритмов определения продзтггов реакции по исходным веществам и условиям реакции. Для отдельных типов реакций продукты находят по аналогии на основании экспериментальных данных. Наиболее общим принципом выбора продуктов реакции является закон замещения, установленный Д.И. Менделеевым: всякие две части, на которые можно разделить молекулу сложного тела, способны замещать друг друга. Д.И. Менделеев исходил из того, что система элементарных атомов (молекула) находится в химическом равновесии, т.е. действие одной части равно противодействию другой. Другими словами, всякие две части молекулы должны в химическом отношении представлять нечто одинаковое (химические силы и способности), должны быть химически подобны. Например, воду (Н2О) можно разделить на Н и ОН - части, способные замещать друг друга как в химическом отношении одинаковые (Н - ОН). Аналогично в НС1 Н ~ С1, а в ЫаОН Ыа - ОН. Следовательно С1 ~ Н ~ ОН ~ На, т.е. эти атомы и группы атомов могут замещать друг друга в химических реакциях:
ЫаОН - НС! = N301 + Н2О

ЫаН + НС! = НаС! + Н2
2Ыа + 2НС1 = ЫаС! + Н2
ЫаН + Н20 = ЫаОН + Н2
Графически закон замещения может быть описан, например, следующей схемой:
/°\   /°\    /°\    А   /°\

Н       Н Ж       Н     С1       Н      Я       Н    К       Я
Н

Н

сн3—сн2—он       н
о—н
На схеме указаны продукты возможные реакций, образованные последовательным замещением частей молекул на подобные им.
Методы определения продуктов реакций основных классов неорганических соединений изложены в разделе 5. Сначала определяют тип продуктов реакции, а затем индексы в молекулярных формулах (см. 1.3.2). Например, при составлении уравнения реакции между Са(ОН)2 и НзРО4 рассуждают следующим образом. Данные вещества являются основание и кислотой, следовательно, продуктами их реакции будут соль и вода. Согласно 1.3.2 определяем состав соли - Саз(РО4)2. Поскольку после записи формулы соли от основания остались ионы ОН", а от кислоты - ионы Н\ объединяем эти ионы в молекулу воды, определяя индексы согласно 1.3.2, получая:

Са(ОН)2 + Н3РО4 -» Са3(Ю4)2 + Н2О.

После записи продуктов реакции необходимо уравнять материальный баланс, т.е. подобрать коэффициенты перед молекулярными формулами таким образом, чтобы число атомов каждого элемента слева и справ было одинаково. Материальный баланс уравнивают
на основе логических соображений. Например, в рассматриваемой реакции справа 3 иона Са2+ и 2 иона РС>4 ", поэтому число ионов Са * слева должно быть также равно 2 (ставим коэффициент 3 перед формулой Са(ОН)2), а число ионов РО43" - 3 (ставим коэффициент 2 перед формулой НзРО4):
ЗСа(ОН)2 + 2Н3Р04 -> Са3(РО„)2 + Н2О.

Поскольку слева 12 атомов водорода (3x2 = 6 - в составе Са(ОН)2, и 2x3 = 6 - в составе НзРОд), справа также должно быть 12 атомов водорода. Так как в молекуле воды 2 атома водорода, коэффициент перед формулой воды 12:2 = 6:

ЗСа(ОН)2 + 2Н3РО4 -* Са3(РО4)2 + 6Н2О.

Для проверки можно определить число атомов кислорода слева: 2x3 + 2x4 = 14, и справа: 4x2 + 6x1 = 14. Поскольку число атомов каждого элемента слева и справа одинаково, материальный баланс уравнен.
4.5. Классификация химических реакций

4.5.1. Классификация по фазовому состоянию реагирующих веществ По фазовому состоянию реагирующих веществ химические реакции делят на: 4.5.1.1. Гомогенные (все исходные и конечные вещества находятся в одной фазе):

4.5.1.2. Гетерогенные (некоторые исходные вещества и продукты реакции находятся в разных фазах):
Са(Т) + 2НС1(Р) = СаСЛад + Н2О(Г).

4.5.2.
Классификация по механизму реакции
По механизму химические реакции делят на:
4.5.2.1.
Реакции соединения (число молекул исходных веществ больше числа молекул
конечных веществ):
Ы2 + ЗН2 = 2МН3.

4.5.2.2.
Реакции разложения (число молекул исходных веществ меньше числа молекул
конечных веществ):
С3Н8 = С3Н6 + Н2'

4.5.2.3.
Реакции замещения (одно из исходных веществ полностью входит в состав
другого, замещая его часть):
гп + Н28О4 = 2п5О4 + Н2.

4.5.2.4.
Реакции обмена (исходные вещества обмениваются своими частями):
ЫаОН + НС1 = Н2О + 2ЫаС1 .

4.5.3.
Классификация по признаку обратимости реакции
По признаку обратимости химические реакции делятся на:
4.5.3.1.
Обратимые реакции (достаточно легко могут протекать как в прямом, так и в
обратном направлениях):
К2 + ЗН2 я 2Ш3. '

4.5.3.2.
Практически необратимые реакции (могут протекать в обратном направлении с
трудом   только   при   определенных   условиях).   В   водных   растворах   практически
необратимыми   являются   реакции,   идущие   с   образованием   осадка,   газа   или
малодиссоциирующего вещества:
4.5.3.2.1. А§Шз + МаС1 — АеСЦ + НМО3 (образуется осадок);

4.5.3.2.2. 2п + Н28О4 = 2п8О4 + Н2| (образуется газ);

4.5.3.2.3.
ЫаОН + НС1 — » НаС1 + Н2О (образуется малодиссоциирующее вещество, в
данном случае Н^О).

4.5.4. Классификация по тепловому эффекту реакции По тепловому эффекту реакции делятся на:
4.5.4.1.
Экзотермические реакции (идущие с выделением тепла, или другого вида
энергии):
К2 + ЗН2= 2МНз+(2. •

4.5.4.2.
Эндотермические реакции (идущие с поглощением тепла, или другого вида
энергии):
4.5.5.
Классификация по признаку изменения степени окисления элементов
По признаку изменения степени окисления участвующих в реакции элементов
реакции делятся на:
4.5.5.1.
Обменные реакции (протекают без изменения степеней окисления участвующих
в них элементов):
Ыа+О'2Н* + Н+СГ = Ка+СГ + Н+2О'2.

4.5.5.2.
Окислительно-восстановительные реакции (протекают с изменением степеней
окисления участвующих в них элементов):
№2 + ЗН°2 = 2Ы'3Н+5.

4.5.6.
Некоторы особые типы химических реакций
4.5.6.1.
Реакции нейтрализации (реакции между кислотой и основанием):
№ОН + НС1 -» ЫаС1 + Н2О.

4.5.6.2.
Реакции гидролиза (реакции между водой и растворенной в ней солью, обратны
реакциям нейтрализации):
На2СО3 + Н20 -* ЫаНСОз + ЫаОН.

4.5.6.3.
Реакции электролитической диссоциации (распад электролитов на ионы в
водном растворе):
НС! -» Н* + СГ.

4.5.6.4.
Реакции термической диссоциации (разложение веществ при нагревании):
СаСОз — ^-»СаО + СО2.

4.5.6.5.
Реакции электролиза (разложение веществ при прохождении электрического
тока):
2Ыаа(РАспЛАВ) -> 2На + С12.

4.5.6.6. Реакции горения (окисление веществ с образованием пламени):
СН4(П + 202(п -» С02(Г) + 2Н20(П.

4.5.6.7. Фазовые переходы (переходы вещества из одной фазы в другую):
4.5.6.8.
Аллотропные превращения (превращения вещества из одной аллотропной
формы в другую):
ЗО2 -* 2О3.
4.5.6.9.
Реакции изотопного обмена (реакции обмена изотопами одного элемента между
двумя различными веществами):
О2 + Н2О — НО + НОО.

4.5.6.10.
Реакции растворения (при растворении твердых веществах в жидкостях часто
наблюдаются   характерные  признаки  протекания  химических  реакций,  такие,  как
энергетический эффект, изменение объема, цвета и др., что позволяет считать такие
процессы растворения химическими реакциями):
-» К.да3(Р) - О.;    Н2504(Ж)
4.5.6.11. Реакции комплексообразования (реакции образования комплексной молекулы из нескольких молекул исходных веществ):
Си8О4 + 4ЫН3 — [Си(Шз)4]5О4;   Ре(СК)3 + ЗК.СЫ -» К3[Ре(СМ)6].

4.5.7. Классификация одной реакции по разным признакам

Одну и ту же реакцию можно отнести к разным типам, используя разные признаки классификации. Так реакция
N2 + ЗН2 = 2МН3
является гомогенной реакцией по фазовому состоянию исходных и конечных веществ, реакцией соединения по механизму, обратимой реакцией по признаку обратимости, экзотермической реакцией по признаку энергетического эффекта, окислительно-восстановительной реакцией по признаку изменения степени окисления участвующих в реакции элементов.
5. Методы составления уравнений некоторых типов химических реакций 5.1. Составление уравнений химических реакций простых веществ и основных классов неорганических соединений
5.1.1. Химические свойства простых веществ

Простые вещества могут реагировать друг с другом, активные металлы - с кислотами, активные восстановители - с оксидами металлов.
5.1.1.1.
Реакции простых веществ друг с другом:
С + О2 = СО2; 2А1 + 33 = А1233; С + 51 = 51С.

5.1.1.2.
Реакции активных металлов (стоящих' левее водорода в ряду напряжений, или
имеющих отрицательный электродный потенциал см. табл. Стандартных электродных
потенциалов в приложении) с кислотами:
гп + 2НС1 = 2пС12 + Н2; 2А1 + ЗН2ЗО4 = А12(5О4)3 + ЗН2.

5.1.1.3.
Реакции активных восстановителей с оксидами металлов:
Ре2О3 + ЗН2 = 2Ре + ЗН2О; СиО + С = Си + СО.

5.1.2. Химические свойства оксидов

Солеобразующие оксиды реагируют с водой (некоторые при нагревании), кислотные оксиды- с основными оксидами и основаниями, основные оксиды - с кислотными оксидами и кислотами.
5.1.2.1. Реакции солеобразующих оксидовс водой:
5О3 + Н2О = Н2ЗО„; СаО +'н2О = Са(ОН)2.

5.1.2.2. Реакции кислотных оксидов с основными оксидами и основаниями:
5О3 + ВаО = Ва5О4; СО2 + Са(ОН)2 = СаСОз + Н2О.

5.!.2.3. Реакции основных оксидов с кислотными оксидами и кислотами:

СаО + СО2 = СаСО3; М§О + 2НС1 = МвС12 + Н2О.

5.1.2,4. Химические свойства пероксидов, надпероксидов, озонидов:

Н2О2 + 2К1 = 12 + 2К.ОН; Н2О2 +-Ыа2ЗО3 = №28О4 + Н2О;

2Ма2О2 -*• 2Н2б = 4ЫаОН + О2, 2Ыа2О2 + 2СО2 = 2№2СО3 + О2: Ыа2О2 + СО = Ыа2СОз;

03 + Н2О2 = Н2О + 2О2; О3 + К2О2 = КО2 + КО3; О3 + КО2 = О2 + КО3;

4Оз + ЗН25 = ЗН25О4; 4О3 +'ЗРЬ5 = ЗРЬ8О4.

5.1.2.4. Реакции получения оксидов, пероксидов, надпероксидов, озонидов:

С + О2 = СО2; Ре + О2 = РеО; 41л + О2 — 2У2О (из элементов 1А группы только оксид лития можно получить прямым синтезом. В остальных случаях образуются пероксиды, надпероксиды); 4А§ + О2 = 2А]2О;

С2Нб + 7,5О2 = 2СО2 + ЗН2О;

5. 1.5.4. Реакции солей с основаниями: СиЗО4 + 2КОН = Си(ОНЫ + К2ЗО4.

5.1.5.5. Реакции солей с солями:
Ыа2ЗО4 + ВаС12 = Ва8О4 + 2ЫаС1.

5.1.5.6. Реакции получения солей:
КОН + НС1 = КС1 + Н2О;

2НС! + СаО = Н2О + СаС12;

ВаС12 = Ва5О4 + 2ЫаС1;

3 = №25О4 + Н2О; РеС13 + ЗЫаОН = Ре(ОН)3| + ЗКаС1; ВаО + 5О3 = Ва§О4;

Ре + 5 = РеЗ;

гп + Н25О4 = гпЗО4 + н2;

2п + СиЗО4 = 2п5О4 + Си; Р2 + 2№С1 = МаР + С!2; ЗКСЫ + Ре(СМ)3 = Кз[Ре(СК)6].

5.2. Составление уравнения химической реакции на основе ее механизма

В ряде случаев уравнение реакции можно записать, предположив ее механизм. Рассмотрим цепочку превращений:
СаСОз ~» СаО-» Са(ОН)2 — СаСО3 -> Са(НСО3)2.

В первой реакции исходное вещество содержит больше атомов, чем конечное, следовательно, вероятен механизм разложения. Тогда в правой части должен быть еще, по крайней мере, один продукт:
СаСОз = СаО + х,

Поскольку химические уравнения аналогичны алгебраическим уравнениям, получаем:
х = СаСОз - СаО = СО2'
Окончательно:
СаСОз = СаО + СО2
Такой формальный алгебраический метод определения продуктов и ли исходных веществ применим только к простейшим реакциям и не всегда позволяет установить точную формулу вещества. Однако он почти всегда позволяет предположить реальную формулу участвующего в реакции вещества.
Во второй реакции вещество, стоящее справа, сложнее вещества, стоящего слева (состоит из большего числа атомов), следовательно, вероятен механизм соединения. Тогда в левой части должно быть еще, по крайней мере, одно вещество:
СаО+ х = Са(ОН)2 =>х = Са(ОН)2 - СаО = Н2О.
Окончательно:
СаО+Н2О = Са(ОН)2.

В реакции Са(ОН)2 — » СаСОз вещества, стоящие слева и справа, примерно одинаковы по своей сложности, поэтому вероятен механизм обмена или замещения. Рассмотрим запись реакции по механизму обмена. Поскольку продукт имеет в своем составе ион СОз2", второе вещество в левой части также должно его содержать. По таблице растворимости выбираем одно из растворимых веществ, содержащих этот ион, например, К2СОз. Тогда:
Са(ОН)2 + К2СО3 = СаСОз.

Рассматривая обмен иона СОз2" на ион ОН", определяем второй продукт - КОН. Окончательно:
Са(ОН)2 + К2СО3 = СаСОз + 2КОН.

Если эту же реакцию (Са(ОН)2 — > СаСОз) рассматривать по механизму замещения, то зная, что Са(ОН)2 можно получить по реакции СаО + Н2О = Са(ОН)2, получаем, что заместить нужно Н2О на СО2 (поскольку СаО + СС^ = СаСОз). Окончательно:

Са(ОН)2 + СО2 — СаСОз + Н2О.

В реакции СаСОз —> Са(НСОз)2 вещество, стоящее в правой части, сложнее вещества, стоящего в левой части, следовательно, вероятен механизм соединения. Тогда:
СаСОз + х = Са(НСО3)2 х = Са(НОО3)2 - СаСОз = Н2СО3.

Окончательно:
СаСОз + Н2СО3 = Са(НСОз)2.

5.3. Составление уравнений химических реакций амфотерных соединений

Амфотерными называются элементы, оксиды и гидроксиды которых проявляют кислотные и основные свойства при любых степенях окисления элемента. Амфотерные элементы, как правило, расположены вблизи главной диагонали периодической системы (В -А1). В некоторых случаях амфотерными свойствами обладают так же соединения элементов с промежуточными степенями окисления (см. периодическую систему в приложении), стоящие вдали от главной диагонали.
Амфотерным элементом является, например, цинк. Его оксид и гидроксид реагируют с кислотными оксидами и кислотами как основной оксид и основание:
2пО + 5О3 = 2пЗО4; 2пО + Н25О4 = 2пЗО4 +• Н2О;

2п(ОН)2 + ЗО3 = 2п5О4 + Н2О; 2п(ОН)2 + Н25О4 = 2п5О4 + 2Н2О.

С основными оксидами и основаниями оксид и гидроксид цинка реагируют как кислотный оксид и кислота, причем следует различать реакции, протекающие в растворе и расплаве. В растворе образуются комплексные соединения:
2пО + 2ЫаОН + Н2О = Ка2[2п(ОН)4]; 2п(ОН)2 + 2№ОН = Ыа2[2п(ОН)4].

Записываются такие соединения по следующему правилу - слева записывается катион основания, справа - комплексный анион, поскольку комплексные соединения обладают солеподобньши свойствами. Комплексный анион указывают в квадратных скобках, в которых слева записывают амфотерный элемент, а справа в круглых скобках гидроксильные группы, число которых, как правило, равно удвоенному заряду катиона амфотерного элемента. Например, в рассматриваемом случае заряд катиона цинка +2, и число гидроксильных групп 2x2 = 4. Тогда заряд комплексного аниона +2 + (-1)х4 = -2, следовательно индекс натрия с учетом его заряда (+1) равен 2.

При записи аналогичных реакций в расплавах удобно сначала записать гидроксид цинка в форме кислоты:
2п(ОН)2 = Н22пО2.
Тогда записываем реакцию цинковой кислоты с основанием:
Н2гп02(Т)+ 2ЫаОН(т) —Ц Ыа22п02(Т) + 2Н2О(П.

В реакции образуется цинкат натрия. Названия подобных солей образуются аналогично другим названиям анионов прибавлением суффикса -ат к латинскому названию элемента.
2пО(т)+ 2ЫаОН(т) Н22пО2(Т) + СаО(Т) 2пО<т + СаО<т) — ^

Аналогично протекает реакция оксида цинка с гидроксидом натрия и реакции оксида и гидроксида цинка с оксидом кальция:
- Ыа22пО2(т) + Н2О(П; Ч» Са2пО2(т) + Н2О(г>; Са2пО2(Т) + Н2О(Г).

5.4, Составление уравнений окислительно-восстановительных реакций 5.4.1. Основные понятия
Окислительно-восстановительными реакциями (ОВР) наз. реакции, идущие с изменением степеней окисления участвующих в них элементов. Окислительно-восстановительными являются следующие реакции:
С° + 02° -* С+402'2 (горение угля);
Ре2*3Оз2' + С° -» 2Ре° + ЗС+2О'2 (доменный процесс);
2№+СГ —> 2Ыа° н- С12° (электролиз расплава хлорида натрия).
Степень окисления - это заряд иона элемента, вычисленный из предположения, что соединение состоит не из атомов, а из ионов.
При расчете степеней окисления предполагают, что все ковалентные полярные связи полностью поляризованы и перешли в ионные, а неполярные связи осталися неполярными.
Например, в серной кислоте
н-о    о
/ч.
о
н—о

связи О-Н поляризованы к кислороду (связывающие электронные пары смещены к кислороду), связи О - 5 также поляризованы к кислороду.
Тогда пара электронов, связывающая кислород и водород, полностью перейдет к кислороду, в результате водородный атом потеряет электрон и приобретет заряд +1 (степень окисления водорода +1). Каждый атом кислорода в результате полной поляризации приобретает электрический заряд -2 (степень окисления кислорода -2). Атом серы имеет валентность 6 и при полной поляризации теряет 6 электронов, приобретая электрический заряд +6 (степень окисления серы +6).
В каждом случае рассматривать графическую формулу неудобно, поэтому можно использовать упрощенный метод определения степеней окисления У некоторых элементов степени окисления одинаковы или почти всегда одинаковы. Например, для элементов 1А группы характерна степень окисления +1, элементов 2А группы - +2, элементов ЗА группы -+3, кислород —2, галогенид-ионов —1 и т.д. Водород имеет степень окисления -1 только в соединениях с металлами, а кислород отличную от -2 в перекисных соединениях. Учтем также, что молекула электронейтрачьна и, обозначив степень окисления ф, для серной кислоты получим:
2фн + ф5 + 4ф0 = 2-1 + фз + 4-(-2) = 0 => ф5 = +6.
Эти вычисления можно провести и в уме. Если необходимо рассчитать степень окисления атома, входящего в состав иона, то сумма степеней окисления приравнивается заряду иона. Например, для иона 5О42" получаем:
Фз + 4ф0 = Ф5 + 4-(-2) = -2 =» фз = +6.
Степень окисления является искусственным понятием, поэтому она иногда может не совпадать с валентностью и быть дробной:
Фо = -1
+2 +10-12     ф5 = 2,5.
Вещества, принимающие электроны в ОВР (уменьшающие степень окисления), наз. окислителями, окислители в ОВР восстанавливаются. Вещества, отдающие электроны в ОВР (увеличивающие степень окисления), наз. восстановителями, восстановители в ОВР окисляются.

у5^4>2.^1орядок записи уравнения ОВР
При составлении уравнения ОВР определение коэффициентов обычно требует перебора слишком большого числа вариантов. Поэтому уравнения достаточно сложных ОВР записываются в следующем порядке:
1. Определение окислителя и восстановителя.
2. Определение основных продуктов реакции.
3. Состававление электронного баланса.
4. Определение всех исходных и конечных веществ, подбор коэффициентов.
Несоблюдение указанного порядка часто приводит к ошибкам при составлении
уравнения ОВР. Рассмотрим более подробно основные этапы.
1. Определение окислителя и восстановителя
Только окислителями в ОВР могут быть элементы в своих высших (максимальных) степенях окисления, как правило, равных номеру группы периодической системы, в которой стоит элемент (см. табл. 3). Только восстановителями в ОВР могут быть элементы в своих низших (минимальных) степенях окисления, как правило, равных разности номера группы периодической системы, в которой стоит элемент, и 8. Элементы в промежуточных степенях окисления могут быть в разных ОВР как окислителями, так и восстановителями.
Таблица 3. Определение окислителя и восстановителя
	Только окислители
	Только восстановители
	Окислители или восстановители

	КМп+7О4
	Металлы (ре°,Ма°..}
	Н2о2>

	Н25+6О4
	Н25~2
	Ыа^Оз

	НЫ+503
	М~3Н3
	КаМ+3О2


Некоторые распространенные окислители и восстановители приведены в табл. 4.

Таблица 4. Важнейшие окислители и восстановители
Важнейшие окислители
Кислород (О2), озон (О3), галогены (Р2, С12,
Вгз, 12), бескислородные кислоты - за счет
иона водорода Н+ (НС1, НВг, Н1),
кислородсодержащие кислоты - за счет иона
водорода Н+ и аниона кислотного остатка
(Н2$О4, НМОз), оксиды элементов в высших
степенях окисления (РЬО2, СЮз), соли
элементов в высших степенях окисления
.(КМпО4. К2Сг2О7, К2СгО4)


Важнейшие восстановители

Углерод (С), водород (Н2), водород в момент выделения (Н), активные металлы (М§, 2л, На, Ре, А1), углеводороды и другие органические соединения (СН4, СвН|8, С6Н|2О6, СН2О), оксиды, кислоты и соли, содержащие элементы в низких степенях окисления (СО, Н23, №252Оз), электрический ток в процессах электролиза
2. Определение основных продуктов реакции
Определение основных продуктов реакции возможно для ограниченных групп ОВР (см. табл. 5). Как видно из таблицы, как правило, сначала определяют один из ионов продукта, а затем недостающий ион с противоположным знаком по следующему правилу: сначала этот ион пытаются взять из исходного вещества (из которого получился уже известный ион), а если это по каким-то причинам невозможно - из молекул среды.
На этом этапе обычно на записывают всех продуктов^ поскольку до составления электронного баланса не всегда можно точно определить все исходные и конечные вещества.

	Таблица 5. Определение основных г,
	юдуктов ОВР

	Окислитель
	Восстановитель
	Электронное уравнение
	Условия реакции

	МпО4"
	
	Мп+7О4- +5е-» Мп2+
	рН<7

	
	
	Мп+7О4" +Зе-> Мп4+О2
	рН~7

	
	
	Мп"О4'+Зе-> Мп6+О42'
	^Н>7

	Н202
	
	Н2О"'2 +2е -> 2ОН"
	

	
	
	Н20-'2-2е~»1/2О2 + Н2О2-
	

	СЮ42' (Сг2072')
	
	Сг+6О42- +3е — Сг3*
	рН<7

	
	
	Сг*6О„2- +3е — Ст**О2-
	рН>7

	С12 (Р2> Вг2, Ь)
	
	С12° + 2е -> 2СГ
	

	гПМОз (концентрирован​ная)
	Ре, Сг, А1, Аи, Р1, 1т, Та
	Не реагирует
	

	
	Тяжелые металлы
	М*5Оз' + е -» Ы+4О2
	

	
	Щелочные и щелочноземель-ные металлы
	2^О3- + 8е-^К2+'0
	

	НМОз (разбавленная)
	Тяжелые металлы
	М^'Оз- + Зе -> Ы+20
	

	
	Щелочные и щелочноземель-ные металлы, 2.п, Ре
	Ы+3О3- + 8е -* Ы'3Н3
	

	Н2ЗО4 (концентрирован​ная)
	Аи, Р1, 1г, Та
	Не реагирует
	

	
	Другие металлы
	3^042- + 2е ~> 3+4О2
	

	Ме(Ш3)„ Ме - металлы в соответствии с их положением в ряду напряжений (р.н.)
	Ме*"(1^5Оз)„ — Ме(М+3О2)„ + 02°
	Ме стоит левее М§ в р.н.

	
	Ме*"(К*5Оз)„ — Ме2О„ + Ы"4О2 + 02°
	Ме стоит от Мб до Си в р.н.

	
	Ме""(М+5О3)„ -+ Ме + К+4О2 + 02°
	Ме стоит правее Си в р.н.


3. Состававление электронного баланса
Составление электронного баланса представляет запись процессов окисления и восстановления, после чего находится наименьшее общее кратное чисел отданных и принятых электронов и определяются поправочные множители к уравнениям записанных процессов путем деления наименьшего общего кратного на соответствующее число отданных или принятых электронов. Определенные таким образом коэффициенты ставятся в уравнение ОВР. Метод составления электронного баланса основан на том, что число электронов, отданных восстановителем, всегда равно числу электронов, принятых окислителем.
Существуют два основных приема составления электронного баланса: электронный и электронно-ионный. В электронном методе начальная и конечная форма окислителя и восстановителя записываются в виде ионов элемента, а в электронно-ионном методе указываются реальные ионы, содержащие окислитель и восстановитель. Поскольку этот метод пригоден только для растворов и расплавов, дальше применяется ионный метод.

4. Определение всех исходных и конечных веществ, подбор коэффициентов Определение всех исходных и конечных веществ и окончательный подбор все) коэффициентов осуществляется с целью уравнивания материального баланса, причен правило определения недостающих ионов такое же, как и при определении основньп продуктов реакции.
Рассмотрим указанный порядок записи уравнения ОВР на примере реакции: КМпО4 + Ыа2ЗО3 + Н2ЗО4
1.
Определение окислителя и восстановителя
Марганец в КМпОл имеет максимальную степень окисления +7, и может быть толыа окислителем. Сера в Ыа2ЗОз имеет промежуточную степень окисления +4, может был окислителем или восстановителем, но поскольку КМпО4 может быть только окислителе,\ Ыа25Оз в рассматриваемой реакции может быть только восстановителем.
2.
Определение основных продуктов реакции
Поскольку реакция протекает в кислой среде (Н25О4), согласно табл. 3 ион МпО4 превращается в ион Мп2+. Анион из исходного вещества (КМпО4) взять невозможно поскольку он в ходе реакции превращается в катион Мп +, поэтому выбираем анион средь (ЗО42'), записывая продукт - Мп8О4. Сера в степень окисления -1-4 имеет на внешнем уровш 2 электрона (у атома серы на внешнем уровне 6 электронов, из которых 4 отдано щп образовании иона 3+4) и отдает их в ходе реакции превращаясь в серу +6. Поскольк; неметаллы в водных растворах не образуют катионов, ион 8т6 может входить только в соста! сложного кислородсодержащего аниона - 5О42". Необходимые катионы берем из исходногс вещества (Ыа25Оз), записывая продукт- N33804.

3.
Состававление электронного баланса
Мп+7+5ё-»Мп2+2
Наименьшее обшее кратное в данном случае равно 10, первый поправочный множител! 10:5 = 2, второй поправочный множитель 10:2 = 5.

4. Определение всех исходных и конечных веществ, подбор коэффициентов
Подставим найденные коэффициенты в уравнение реакции:
2КМпО4 + 5Ка25О3 + Н2ЗО4 = 2Мп8О4 + 5№2ЗО4
Теперь заметим, что в правой части не хватает калия и водорода. Калий не меняе) степень окисления в ходе реакции, поэтому записываем ион К+. Катион из исходногс вещества (КМпО4) взять невозможно, поскольку он в ходе реакции превращается в катиог Мп2+, поэтому выбираем анион среды (ЗО42"), записывая продукт - К2ЗО4. Водород также ш меняет степень окисления в ходе реакции, поэтому записываем ион Н+. Такой катион обычнс входит в состав воды, поэтому записываем в правой части Н2О:
2КМпО4 + 5Ыа,ЗО3 + Н28О4 = 2МпЗО4 + 5Ыа2ЗО4 + К28О4 + Н2О.

Поскольку справа 8 атомов серы, в левой части перед формулой Н25О4 ставим коэффициент 3. Тогда слева 6 атомов водорода, и в правой части перед формулой Н2С ставим коэффициент 3. Окончательно получаем:

2КМпО4 + 5Ыа28О3 + ЗН2ЗО4 = 2МпЗО4 + 5№25О4 + К25О4 + ЗН2О.

5.4. Классификация ОВР
5.4.1. Межмолекулярные ОВР
Окислитель и восстановитель находятся в разных молекулах различных веществ: 2КМп04 + 5Ыа28О3 + ЗН28О4 = 2Мп5О4 + 5№2ЗО4 + К2ЗО4 + ЗН2О.

5.4.2. Реакции диспропорционирования
Окислитель и восстановитель находятся в разных молекулах одного вещества: К2МпО4 + 2Н2О = 2КМпО4 + МпО2 + 4КОН;
+4
5.4.3. Внутримолекулярное окисление-восстановление
Окислитель и восстановитель находятся в одной молекуле одного вещества: 2КС1О3 = 2КС1 + ЗО2:
С1+5+бё-»СГ
-4е->о!;
6. Решение расчетных задач
6.1. Количественное описание свойств вещества
Углеродной единицей наз. 1/12 массы атома изотопа углерода 12С. Сокращенно углеродная единица обозначается у.е. До углеродной единицы в химии использовалась кислородная единица, определявшаяся как 1/16 массы атома изотопа кислорода 16О. Поскольку массы углеродной и кислородной единицы не равны, атомные массы элементов в старых и новых вариантах периодической системы равны лишь приблизительно.
Относительной атомной (молекулярной) массой химического элемента Л называется величина, равная отношению средней массы атома (молекулы), рассчитанной в соответствии с изотопным составом элемент» (элементов) в природе, к 1/12 массы атома изотопа углерода 12С. Абсолютная масса атома (молекулы) выражается в обычных единицах массы (кг, г). Термин "относительная" указывает на то, что масса атома (молекулы) выражена отношением абсолютной массы атома (молекулы) к массе углеродной единицы. Другими словами, относительной атомной (молекулярной) массой называют массу атома (молекулы), выраженную в углеродных единицах.
Относительная атомная масса элементов рассчитывается в соответствии с их природным изотопным составом. Именно эти значения атомных масс приводятся в периодической системе элементов. Изотопный состав природного кислорода представлен в табл. 5.
Таблица 6. Изотопный состав природного кислорода
	Изотоп кислорода
	Относительная атомная масса изотопа^.е.
	Содержание в природной смеси изотопов, %

	>
	15,994915
	99,76

	",0
	16,999311
	0,048

	'|0
	17,999160
	0,20


Относительная атомная масса кислорода в соответствии с его изотопным составом рассчитывается по формуле:
ао = 15; 994915^^ + 16,999311^^ + 17,999160— = 16,000685.
100
100
100
Молекулярная масса рассчитывается как сумма относительных масс атомов,
входящих в молекулу. Например, молекулярная масса воды равна (с точностью до целых):

Можно также сказать, что относительной атомной (молекулярной) массой называют массу атома (молекулы), выраженную в углеродных единицах.
Моль - это количество вещества, содержащее столько структурных единиц (атомов, молекул, ионов, электронов, радикалов, фотонов и тл.), сколько атомов содержится в 0,012 кг изотопа углерода С. Такое число структурных единиц называется числом Авогадро, обозначается символом Мд. Поэтому моль можно также определить как количество вещества, содержащее число Авогадро структурных единиц.
Масса моля численно равна атомной массе (для простых одноатомных веществ, одноатомных ионов и радикалов) или молекулярной массе (для простых многоатомных веществ, соединений, ионов, сложных радикалов):
Ас = 12у.е.
1 моль С =12 г
М н о = 18у.е.       1 моль Н2О = 18 г.
Число частиц в 1 моль (число Авогадро) можно рассчитать путем деления массы моль на массу соответствующей частицы, например, атома равно отношению 1 г к массе 1 у.е.:
Мд = -
А'т1у.е. г    т!уе. г
Таким образом, число Авогадро атома равно отношению 1 кг к массе 1 у.е., выраженной в кг. Поэтому величина числа Авогадро зависит от выбора атомной единицы массы и различается при использовании кислородной или углеродной шкап.
Моль идеального газа при нормальных условиях (н.у.) занимает объем 22,4 л. Моль реальных газов имеет объем, зависящий от состава газа и изменяющийся в пределах 16-34 л. Поэтому величина 22,4 л в качестве оценки объема моль реального газа является грубо приближенной, и может быть использована лишь при решении учебных задач. Нормальными считаются условия, при которых одновременно давление Р = 1 атм = = 101,325 кПа = 760 мм рт. ст., а температура 1° = О °С = 273 К. Идеальный газ -теоретическая модель, в которой частицы газа рассматриваются как не имеющие размеров (математические точки) и не учитывается взаимодействие частиц газа между собой.
Понятие моля может быть применено не только к атомам и молекулам. Например, число
Фарадея показывает заряд моля электронов: Р = о,е-Ид =1,6-10~   -6-10   »96500 Кл, где
^е - заряд электрона.
6.2. Расчет с использованием понятия моль
Определите число моль и молекул в 20 г Н^О, 5 л Н2 (и.у.), а также массы молекул этих веществ в кг.
Число моль (п) определяется путем деления массы вещества (т) на его молярную массу (М). Число молекул (1с) определяется умножением числа моль (п) на число Авогадро (ЫА).

пн,о=т;
18

'Н2О
- = 0,22;     кНг =пНгЫА=0,2-6-1023=1,32-1023.
23
Пи    = 
— =
2    22,4   22,4 Масса молекулы (Р) определяется путем деления молярной массы на число Авогадро (Мд).
МН,О
[image: image3.png]



= 3-10~23(г) = 3-10~26(кг);
= 3,3-10~24(г) = 3,3-10~27(кг).
6-1(Г

6.7, Расчет при неполном превращении вещества и реакции загрязненных веществ Сколько л ацетилена (н.у.) можно получить при дегидрировании 1 м^ метана с выходом 45 %?
Глубина протекания реакции характеризуется либо степенью превращения (отношением количества вещества, реально вступившего я реакцию, к начальному количеству вещества), либо выходом реакции (отношением количества реально образовавшегося продукта к теоретически ожидаемому количеству продукта).
Рассчитываем теоретически ожидаемое количество ацетилена:
2СН4 —• С2Н2 н- ЗН2
2-22,4 л 22,4л

1000 л   х я

1000-22,4

х =
— = 500 (л).

2-22,4

Определяем количество ацетилена с учетом выхода: 500л     100% х л        45 % 500-45

100

-=225 (л).

Сколько г сероводорода, содержащего 8 % примесей, необходимо чтобы получить 200 г серной кислоты?
Определяем массу чистого сероводорода: Н25 -> Н2ЗО4 х г      200 г

34 г     98 г

98

Поскольку содержание примесей 8%, чистое вещество составляет 92%. Определяем общее количество сероводорода с примесями: 69,39 г  92% х г        100 %

= 75,42 (г).
69
7. Приложение
	Таблица 7. Названия некоторых кислот, оснований и их ионов

	Молекулярная формула
	Название соединения
	Формула иона
	Название иона

	НМО2
	Азотистая
	ЫО2"
	Нитрит

	НМОз
	Азотная
	ш3-
	Нитрат

	НР
	Фтористо-водородная (плавиковая)
	Г
	Фторид

	на
	Хлористо-водорояная (соляная)
	С?
	Хлорид

	НВг
	Бромисто-водородная
	Вг"
	Бромид

	га
	Йодисто-водородная
	г
	Иодид

	И25Ю3
	Кремниевая
	5Ю3-2
	Силикат

	НМпО4
	Марганцовая
	МпО4"
	Перманганат

	Н2МпО4
	Марганцовистая
	МпО4'2
	Манганат

	Н3РО4
	Ортофосфорная
	РО,Г3
	Ортофосфат

	
	
	НРО4'2
	Гидрофосфат

	
	
	Н2Р04'
	Дигидрофосфат

	НРОз
	Метафосфорная
	роз-
	Метафосфат

	Н4Р2О7
	Пирофосфррная
	Р20/2
	Пирофосфат

	Н25О4
	Серная
	5О4-2
	Сульфат

	
	
	Н5О4'2
	Гидросульфат

	Н2ЗО3
	Сернистая
	503'2
	Сульфит

	Н25
	Сероводородная
	5-2
	Сульфид

	
	
	Н5"
	Гидросульфид

	Н2С03
	Угольная
	СО3'2
	Карбонат

	
	
	нсо3-
	Гидрокарбонат

	СНзСООН
	Уксусная
	СНзСОО"
	Ацетат

	нею
	Хлорноватистая
	С1О-
	Гипохлорит

	НСЮ2
	Хлористая
	сю2-
	Хлорит

	НСЮз
	Хлорноватая
	СЮз"
	Хлорат

	НС1О4
	Хлорная
	СЮ4'2
	Перхлорат

	Н2СЮ4
	Хромовая
	сю4-2
	Хромат

	Н2Сг2О7
	Двухромовая
	Сг207-2
	Дихромат

	М§(ОН)2
	Гидроксид магния (II)
	М^
	Магний (11)

	
	
	м§он+
	Гидроксомагний (II)

	Ре(ОН)з
	Гидроксид железа (111)
	Ре3+
	железо (III)

	
	
	РеОН2+
	Гидроксожелезо (III)

	
	
	Ре(ОН)2*
	Дигидроксожелезо (III)








