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Цель и задачи курса

Дисциплина «Химия» в ряду общетехнических фундаментальных дисциплин ставит своей целью ознакомление студентов с основными учениями химии, а также с некоторыми специальными разделами, рассматривающими процессы и материалы, используемые в производстве радиокомпонентов аппаратуры связи и информатики. Знание основ химии позволит будущему специалисту ориентироваться в многообразии этих материалов, грамотно подходить к постановке задачи разработчикам радиоэлектронной аппаратуры, а также решать вопросы экологической проработки различных инженерных решений.
Изучение дисциплины «Химия» в системе заочного образования МТУСИ проводится в течение одного семестра. В соответствии с учебным планом студент в процессе подготовки выполняет контрольную работу, содержащую задания по всем основным разделам курса, лабораторные работы и сдает зачет
Зачет по курсу «Химия» состоит из: 
· собеседования по контрольной работе (КР) (зачтенной), в ходе которого студент должен быть готов дать пояснения по существу решения задач, входящих в КР;
· защиты выполненных лабораторных работ (см. раздел «Лабораторный практикум»).
Зачет может проходить в виде тестирования. Студенты, не выполнившие КР и лабораторный практикум, к зачету не допускаются.
[bookmark: _Toc310457995]Содержание курса и рабочая программа

Общая химия представляет собой теоретические основы системы знаний о веществах и химических процессах. Эта дисциплина включает в себя четыре фундаментальных учения: о направлении химических процессов (химическая термодинамика); о скоростях протекания химических процессов (химическая кинетика); о строении вещества (строении атома и химической связи) и о периодичности свойств элементов и соединений. Эти четыре учения теснейшим образом связаны между собой. Умение устанавливать взаимосвязи между протекающими в объекте процессами на основе многостороннего исследования его с привлечением основополагающих теорий составляет основу системного подхода при изучении химии.
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Содержание разделов дисциплины «Химия»

	№ п/п
	Наименование раздела дисциплины
	Содержание раздела

	1
	2
	3

	1
	Основы химической термодинамики
	Основные понятия и определения.
Описание термодинамических систем.
Параметры и функции состояния. I начало термодинамики. Внутренняя энергия и энтальпия. Тепловой эффект. Стандартное состояние. Термодинамические константы веществ. Закон Гесса и следствия из него.
II начало термодинамики. Энтропия. Самопроизвольное протекание процессов в изолированной системе. Свободная энергия Гиббса. Термодинамический критерий возможности, направления и предела самопроизвольного протекания процесса в изобарно-изотермических условиях.

	2
	Основы химической кинетики и равновесия
	Основы химической кинетики. Кинетические параметры реакций. Закон действия масс. Порядок реакции. Кинетика реакций 1 и 2 порядка. Способы определения порядка.
Влияние температуры на скорость химических реакций. Уравнение Аррениуса. Энергия активации. Определение констант уравнения Аррениуса. Катализ.
Химическое равновесие. Принцип смещения равновесия. Влияние различных факторов на равновесие химических систем.

	3
	Растворы
	Растворы. Способы выражения концентрации растворов: массовая и мольная доля, молярность, нормальность. Растворы неэлектролитов. Сила электролитов, степень и константа диссоциации. Диссоциация воды и водородный показатель pH. Расчет pH для сильных и слабых электролитов. Гидролиз солей.

	4
	Строение атома и учение о периодичности свойств химических элементов и соединений
	Квантово-механическая модель атома. Периодическая система элементов Д. И. Менделеева. Валентность. Валентные возможности атомов. Виды химической связи. Влияние вида химической связи на структуру и свойства вещества.

	5
	Основы электрохимии
	Электрохимическая система. Окислительно-восстановительная реакция (ОВР). Электрод и электродный потенциал. Типы электродов. Стандартный водородный электрод. Гальванический элемент. ЭДС гальванического элемента. Стандартные потенциалы, их измерение и таблица стандартных электродных потенциалов. Уравнение Нернста. Критерий возможности и направление самопроизвольного протекания ОВР. Прогнозирование и составление уравнений ОВР. Типы ОВР. Неравновесные электрохимические процессы. Поляризация. Электролиз. Перенапряжение при электролизе. Законы Фарадея. Коррозия и защита от коррозии.



Список литературы
   Основная
1) Коровин Н.В.. Общая химия. – М.: Высшая школа, 2006.
   Дополнительная
2) Глинка Н.Л.. Общая химия. – Л.: Химия, 1988.
3) Зайцев О.С.. Химия. Современный краткий курс. – М.: Агар, 1997.
4) Лабораторный практикум по курсу «Химия». МТУСИ, М.:, 2012.

Выполнение контрольной работы
Контрольная работа по курсу «Химия» состоит из пяти заданий по основным разделам дисциплины:
1. Основы химической термодинамики (3 задачи)
2. Основы химической кинетики и равновесия (1 задача)
3. Растворы (3 задачи)
4. Строение атома и периодический закон (1 задача)
5. Основы электрохимии (2 задачи)
Студент должен решить 10 задач варианта, номер которого совпадает с последней цифрой его шифра. В таблице указаны номера задач.
	Вариант
	Раздел

	
	1
	2
	3
	4
	5

	0
	1.10
	1.20
	1.30
	2.10
	3.10
	3.20
	3.30
	4.10
	5.10
	5.20

	1
	1.11
	1.21
	1.31
	2.11
	3.11
	3.21
	3.31
	4.11
	5.11
	5.21

	2
	1.12
	1.22
	1.32
	2.12
	3.12
	3.22
	3.32
	4.12
	5.12
	5.22

	3
	1.13
	1.23
	1.33
	2.13
	3.13
	3.23
	3.33
	4.13
	5.13
	5.23

	4
	1.14
	1.24
	1.34
	2.14
	3.14
	3.24
	3.34
	4.14
	5.14
	5.24

	5
	1.15
	1.25
	1.35
	2.15
	3.15
	3.25
	3.35
	4.15
	5.15
	5.25

	6
	1.16
	1.26
	1.36
	2.16
	3.16
	3.26
	3.36
	4.16
	5.16
	5.26

	7
	1.17
	1.27
	1.37
	2.17
	3.17
	3.27
	3.37
	4.17
	5.17
	5.27

	8
	1.18
	1.28
	1.38
	2.18
	3.18
	3.28
	3.38
	4.18
	5.18
	5.28

	9
	1.19
	1.29
	1.39
	2.19
	3.19
	3.29
	3.39
	4.19
	5.19
	5.29



Требования к оформлению контрольной работы
1. КР должна быть обязательно зарегистрирована в деканате (иметь специальный бланк с печатью)
2. На бланке должны быть четко указаны (печатными буквами и цифрами): ФИО, №группы, шифр, № варианта.
3. КР выполняется только по условиям данного пособия. Нумерация задач производится теми же номерами, которые указаны в контрольном задании.
4. КР выполняется в обычной тетради в клетку чернилами черного или синего цвета. Для замечаний на страницах оставляются поля (3-4 см)
Вариант. Листы формата А4, если Вы используете компьютер
5. Условия задач переписываются полностью без сокращений. Текст КР должен быть читаемым (написан разборчивым почерком, либо напечатан).
6. После получения прорецензированной работы студент обязан выполнить все указания рецензента до зачета (если работа допущена к зачету).
7. Если КР не зачтена (не допущена к зачету), необходимо представить ее на повторную рецензию, выполнив все требования рецензента. При этом все исправления, повторные решения выполняются в той же тетради после основной работы. Исправления в том же месте, где допущены ошибки, не допускаются. Если исправление выполняется в отдельной тетради, то она обязательно представляется вместе с незачтенной работой.

Лабораторный практикум
Лабораторный практикум по курсу «Химия» включает две лабораторные работы по разделам:
· Химическая кинетика,
· Основы электрохимии.
Лабораторные работы выполняются на ПК. Для этого студенты снабжаются:
1. 
2. Описанием лабораторных работ и указаниями по их выполнению в электронной форме;
3. Программами для моделирования и получения экспериментальных данных.
Методические указания по лабораторному практикуму, включая требования по оформлению работ, студенты получают во время установочной сессии.
Настоятельно рекомендуем выполнить и оформить лабораторные работы до зачетной сессии (это существенно сэкономит ваше время во время сессии)
По каждому разделу программы даны ссылки на соответствующие главы по основной литературе.

МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ.

Настоящие методические указания (МУ) предназначены для облегчения ориентации и выбора необходимых пособий при самостоятельном изучении курса «Химия» в соответствии с рабочей программой.


Раздел 1. Основы химической термодинамики

[ 1 ] Глава 5
Термодинамика - научная дисциплина, изучающая: 
1.  переходы энергии от одних частей системы к другим;  
2.  переходы энергии из одних форм в другие;
3.  энергетические эффекты физических и химических процессов в зависимости от условий их протекания;
4. возможность,  направление  и  пределы  самопроизвольного  протекания  процессов  для различных условий.
Применение термодинамики к химическим процессам составляет предмет химической термодинамики.
Термодинамика базируется на двух основных законах, называемых первым и вторым началом термодинамики. Дополнением к ним служит так называемая теорема Нернста (или третий закон термодинамики), которая может быть обоснована при помощи квантовой теории.

[bookmark: _Toc310457999]1.1. Основные понятия и определения

Термодинамическая система - совокупность тел, между которыми существует теплообмен и массообмен (диффузия). Система, имеющая постоянный объем и не обменивающаяся энергией или веществом с окружающей средой, называется изолированной. (Требование постоянства объема связано с тем, что его изменение всегда связано с совершением работы, если давление р≠0).
Фаза - совокупность однородных частей системы индивидуальных веществ, отделенных от других фаз границами раздела. Фазы могут отличаться друг от друга либо агрегатным состоянием (газ, жидкость, твердое тело), либо строением (агрегатное состояние при этом может быть одним и тем же).
Система, содержащая одну фазу, называется гомогенной. В противном случае система является гетерогенной.
Если термодинамическая система, выйдя из некоторого начального состояния (А), перешла в конечное (В), а затем возвращается обратно в (А), претерпев при этом ряд изменений, то такой переход называют КРУГОВЫМ процессом или циклом. Круговой процесс, не сопровождающийся никакими изменениями в окружающей среде, называется обратимым. В противном случае процесс носит название необратимого.
Следует подчеркнуть, что обратимость или необратимость процесса в термодинамическом понимании не совпадает с понятием обратимости химических реакций, где термин «обратимость» часто используется для того, чтобы показать, что реакция может осуществляться как в прямом, так и в обратном направлениях. При этом требование отсутствия изменений в окружающей среде при возвращении системы в исходное состояние может не выполняться. Поэтому из одной лишь возможности вернуть систему в исходное состояние тем или иным путем нельзя сделать вывод о том, что в системе происходит термодинамически обратимый процесс.
Ни один из реальных процессов не является строго термодинамически обратимым, поэтому это понятие представляет собой такую же абстракцию, как, например, «математический маятник», «идеальный газ» и т.п.
Условием обратимости всего процесса в целом является обратимость каждой его стадии. Поэтому реальный процесс можно сколь угодно приблизить к термодинамически обратимому. Для этого его следует проводить через непрерывную последовательность таких бесконечно малых изменений, при которых состояние системы бесконечно мало отличается от равновесного.
Состояние термодинамического равновесия характеризуется тем, что система, способная обмениваться энергией с окружающей средой, остается как угодно долго неизменной до тех пор, пока не изменятся внешние условия.
[bookmark: _Toc310458000]


1.2. Характеристики термодинамической системы

В термодинамике состояние системы характеризуется при помощи термодинамических величин или функций, которые, в свою очередь, определяются параметрами состояния: массой (м), химическим составом, давлением (р), объемом (V), температурой (Т) и др. Параметры состояния могут быть связаны между собой при помощи уравнений состояния.
P∙V=(m∕μ)∙RT,	(1.1)
где m∕μ=n - число моль идеального газа.
Термодинамические функции, значения которых зависят только от состояния системы, а их приращения в каком-либо процессе определяются только начальным и конечным состояниями ее (т.е. не зависят от пути перехода), называются функциями состояния. Для любой функции состояния, например:
						     2		
∆f=f2-f1=∫df ,      (1.2)
						      1
где f2 и f1 - значения функции системы в состояниях 2 и 1; df - полный дифференциал функции f.
Изменение функции состояния не зависит от того, обратимым или необратимым путем был осуществлен переход 1→2.
В разделе химической термодинамики будут рассмотрены некоторые термодинамические величины (теплота q, работа А) и функции (внутренняя энергия U и др.).
Следует отметить, что в отличие от энергии теплота и работа не являются функциями состояния системы. Поэтому термины теплота и работа могут быть отнесены только к процессу. а не к состоянию. То есть теплота и работа являются формами передачи энергии. Поэтому в термодинамических уравнениях бесконечно малые количества теплоты и работы обозначают значком δ (а не знаком полного дифференциала d).
Процессы, в которых теплота поглощается системой, называются эндотермическими, в которых выделяется - экзотермическими. В термодинамике принято считать теплоту, поглощаемую системой, положительной, теплоту, выделяемую системой - отрицательной. Положительной считается работа, которая производится системой. В случае, когда работа производится над системой, она отрицательна.



1.3. Первое начало термодинамики. Энтальпия

Первое начало термодинамики устанавливает связь между количеством теплоты, получаемой или отдаваемой системой в ходе процесса, количеством произведенной работы и изменением внутренней энергии. Оно непосредственно вытекает из закона сохранения энергии. Справедливость этого закона подтверждается тем, что ни одно из следствий, вытекающих из него, не находится в противоречии с опытом.
Одна из формулировок I начала термодинамики гласит: «В любом процессе приращение внутренней энергии системы равно количеству сообщенной системе теплоты за вычетом работы, совершаемой системой».
∆U =U2-U1= q- A	(1.3)
или в дифференциальной форме:
dU = δq–δΑ.	(1.4)
Уравнения (1.3) и (1.4) есть математическое выражение I начала термодинамики.

Термином «внутренняя энергия» обозначается величина, характеризующая общий запас энергии системы, включающий энергию молекул, атомов, атомных групп, атомную, ядерную и другие виды энергии за исключением ее кинетической и потенциальной энергии как целого. Из уравнения (1.4) вытекает ряд важных следствий. Так, для кругового процесса (dU=0) всегда соблюдается равенство количества теплоты и работы: 
δq = δΑ.		(1.5)
Для изотермических (T=const, dT=0), изохорических (dV=0) и изобарных (P=const) процессов уравнение (1.4) соотвестственно принимает вид:
δq = δΑ = pdV			(1.6)
δq = dU			(1.7)
δq = dU + pdV = d(U+pV).(1.8)
Таким образом, при изобарных процессах теплообмен системы с окружающей стредой приводит к изменению некоторой величины, бесконечно малое изменение которой есть полный дифференциал. Следовательно, величина 
H ≡ U + pV,                                 (1.9)
называемая энтальпией, является функцией состояния системы.




1.4. Теплота (тепловой эффект) реакции. Закон Гесса

Теплотой реакции называется изменение внутренней энергии системы при постоянном объеме Qv=∆U или энтальпии при постоянном давлении QP=∆H.
Закон Гесса: теплота реакции зависит только от вида и состояния исходных веществ и конечных продуктов и не зависит от пути перехода.
Закон Гесса является частным случаем закона сохранения энергии. Ряд следствий из закона Гесса позволяют производить термохимические расчеты:
    1) теплота получения соединения из исходных веществ не зависит от способа, которым онополучено;
2)теплота разложения до одинаковых продуктов равна и противоположна по знаку теплоте образования;
3)теплота реакции равна разности алгебраических сумм теплот образования (или теплот сгорания) продуктов и реагентов:
ΔΗ =∑ (∆Hобр.)прод - ∑ (∆Hобр.)исх	(1.10)
ΔΗ =∑(∆Hсгор)исх - ∑ (∆Hсгор.)прод     (1.11)
Для расчета теплот реакций используются стандартные значения теплот образования или сгорания. Стандартными считаются условия: Т=298 К и Р=105 Па (1ат). Стандартные энтальпии обозначаются символом ∆H0298. Теплоты образования простых веществ в наиболее устойчивом состоянии принимаются равными нулю (например, Н2,O2, Сl2 и т.д.).
Теплотой образования называется теплота реакции образования 1-го моля данного соединения из простых веществ, отвечающих наиболее устойчивому состоянию их при данной температуре.
При расчетах теплоты реакции указывается состояние вещества, так как фазовые переходы сопровождаются тепловыми эффектами. Так, переход Н20(ж)→H2O(газ) связан с поглощением тепла, равным АН парообразования, что составляет 43,18 кДж/моль.

1.5. Второе начало термодинамики. Энтропия

Общий термодинамический метод рассмотрения вопроса о возможности и направлении самопроизвольного протекания процесса выражается положением о том, что для любой термодинамической системы при данных условиях ее существования всегда имеется некоторый общий критерий, которым характеризуются возможность, направление и предел самопроизвольного протекания термодинамических процессов.
Второе начало термодинамики устанавливает, что в изолированных системах самопроизвольно могут совершаться только такие процессы, при которых энтропия системы возрастает и процесс может идти самопроизвольно только до такого состояния, при котором энтропия обладает максимальным для данных условий значением.
Представление об энтропии как функции состояния системы было введено первоначально при анализе эффективности тепловых двигателей. Затем было предложено отождествить эту величину с произведением k∙lnW, где к - постоянная Больцмана (k=R/NA, NA - число Авогадро); W - мультиплетность системы или число квантовых состояний системы, соответствующих ее макросостоянию (эту величину называют также термодинамической вероятностью состояния системы). Таким образом, энтропия системы
S=k∙lnW	                                      (1.12)
есть мера неупорядоченности термодинамической системы.
Следует заметить, что второе начало термодинамики носит статистический характер и является следствием молекулярной (дискретной) природы вещества.
[bookmark: bookmark9]Можно показать, что
dS=δq/T	                                      (1.13)
и изменение энтропии в каком-либо процессе зависит только от начального и конечного состояний системы и не зависит от пути перехода. То есть энтропия является функцией состояния системы.

1.6. Возможность, направление и предел самопроизвольного протекания процесса
Рассмотрим обратимый переход А→В (ТА=ТВ ,pA=pB). Необходимо определить условия, при которых оба эти состояния (А и В) сосуществуют, т.е. находятся в равновесии.
Обратимый переход системы из состояния А в состояние В сопровождается передачей системе тепла Qобр (при температуре Т) и совершением работы над системой Aобр (эта работа не включает в себя работу p∙∆V, так как по условию VА=VВ). На основании первого начала термодинамики запишем:
ΔΗ =НВ - НА = Qобр + Aобр.	(1.14)
При этом изменение энтропии окружающей среды
∆S = -Qобр/Т(1.15),
изменение энтропии самой системы
SB-SA=∆Sсист.	(1.16)
Второе начало термодинамики требует, чтобы сумма этих изменений энтропии была равна нулю, т.е.:

-Qобр∕Т +SB-SA= 0.	                 (1.17)
Отсюда следует, что
Qобр = Т∙(SB-SA)	
и далее последовательно, используя уравнение (1.17), совершаем преобразование
Aобр= НВ - НА-Qобр,
                                                         Aобр=НВ - НА-Т*(SB-SA)
Aобр=  (НВ - TSB) - (НА - TSA).       (1.18)

Таким образом, совершение над системой работы (исключая работу р∙Δν) сопровождается изменением некоторой функции состояния
Н - TS = G,	(1.19)
названной свободной энергией Гиббса. Теперь выражение (2.25) можно переписать в виде
Aобр= GB - GA.	 (1.20)
Если над системой не совершается работа, то разность ∆G=GB - GA обращается в 0, и следовательно, такой переход (из А в В или из В в А) является обратимым, не связанным с изменением энтропии окружающей среды. Таким образом, условием равновесия системы при р и T=const и без совершения над системой работы, кроме p∙∆V, является постоянство свободной энергии Гиббса данной системы:
∆G - АН - T∆S = 0.	         (1.21)
Самопроизвольными изменениями состояния системы являются такие, которые связаны с увеличением энтропии (∆S> 0), поэтому, учитывая то, что любая система стремится уменьшить свое теплосодержание (∆Н<0), можно заключить, что условием самопроизвольности процесса в системе, находящейся при постоянных давлении и температуре, является отрицательное значение изменения энергии Гиббса
∆G<0.	   (1.22)
Таким образом, в системах, находящихся при постоянных температуре и давлении, самопроизвольно могут протекать только процессы, сопровождающиеся уменьшением свободной энергии Гиббса системы (G), причем пределом их протекания, то есть условием равновесия, служит достижение некоторого минимального для данных условий значения функции G.
Следует заметить, что термодинамический метод анализа поведения системы не дает ответа на вопрос, будет ли в действительности протекать процесс и с какой скоростью. Он дает ответ лишь на вопрос о том, возможно ли самопроизвольное протекание данного процесса при отсутствии сопротивления ему.

Раздел 2. Основы химической кинетики и равновесия
[ 1 ], Глава 6,7

2.1. Химическая кинетика

Материал по этому разделу программы подробно излагается в описании лабораторной работы «Изучение кинетики химических реакций».

2.2. Химическое равновесие

При анализе химического равновесия применим закон действия масс для простых реакций [3].
Если в системе наблюдается подвижное (динамическое) (еще один термин «истинное») равновесие, то для обратимой реакции:
aA + bB + … ↔ dD + fF + …             (2.1)
Скорость прямой и обратной реакций можно выразить:
V1=k1 [А]a [В]в;    V2= k2 [D]d [F]f,     (2.2)
где [А], [В], [D], [F] – равновесные концентрации реагирующих веществ; V1, V2 - скорости прямой и обратной реакций; k1, k2 - константы скоростей прямой и обратной реакций.
Из уравнения (2.2) следует, что при постоянной температуре величина

 (2.3)
является постоянной. K – константа равновесия – величина, завясящая от природы реагентов, температуры, но не зависящая от концентраций реагентов.
Смещение химического равновесия при изменении условий протекания реакции определяется принципом Ле-Шателье: если на равновесную систему произведено внешнее воздействие, то равновесие смещается в направлении той реакции, протекание которой ослабляет эффект внешнего воздействия.
Так, нагревание приводит к смещению равновесия в сторону эндотермической реакции. Введение в равновесную систему дополнительного количества какого-либо вещества вызывает сдвиг равновесия в направлении той реакции, при которой этот реагент расходуется. Изменение давления в системах, содержащих газообразные вещества, приводит к соответствующим изменениям парциальных давлений (концентраций) этих реагентов. При этом изменение давления не влияет на концентрацию жидких и твердых веществ.
Введение в равновесную систему катализатора не влияет на равновесие, так как вызывает пропорциональное изменение скоростей и прямой, и обратной реакций.
Связь между термодинамическими (∆G°) и кинетическими (К) параметрами системы задается при помощи уравнения

K= ехр(-∆G°/RT)  или ∆G = -RT∙LnК,           (2.4)

которое носит название основного уравнения термодинамики и выражает условие равновесия в системе.

Раздел 3. Растворы 
[ 1 ] Глава 8

В этом разделе МУ кратко рассмотрены только растворы электролитов (учитывая содержание задач в КР). Закономерности, описывающие поведение растворов неэлектролитов, следует изучить самостоятельно.
Растворы – гомогенные смеси переменного состава.
Основные способы выражения концентрации (состава) растворов:
1. Массовая доля (ω) – отношение массы растворенного вещества к общей массе раствора (выражается в долях от единицы или в %).
2. Молярность (См или М) – отношение количества растворенного вещества в молях к общему объему раствора. Размерность [моль/л] или просто М.
3. Нормальность или эквивалентная концентрация (Hили CН) – отношение числа эквивалентов в молях растворенного вещества к общему объему раствора. Размерность [моль экв./л], [г.экв./л] или H.
4. Моляльность (Сm) – отношение количества растворенного вещества в молях к массе растворителя. Размерность [моль/кг].
Для водных растворов небольших концентраций (когда можно считать, что плотность раствора такая же, как плотность воды ρH2O=103кг/м3) молярность См и моляльность Сm практически совпадают.
Существуют и другие способы выражения концентрации растворов.
Концентрация раствора, выраженная одним из перечисленных способов, называется аналитической концентрацией и, являясь формальной величиной, не учитывает никаких взаимодействий с растворителем.
В практике химических расчетов часто вместо аналитических концентраций используют активность (a) (или термодинамическую концентрацию). Активность – величина, прямо пропорциональная концентрации:
						a = f×C,			(3.1)
где С - концентрация;
f - коэффициент активности, формально учитывающий все виды взаимодействий.
Такой прием применен для того, чтобы при расчетах можно было пользоваться общими закономерностями для идеальных растворов (когда a=C, f=1).
Существуют как экспериментальные, так и теоретические методы определения коэффицентов активности. В практических расчетах обычно пользуются их значениями, приведенными в справочной литературе.

3.1 Равновесия в водных растворах электролитов
Электролиты – вещества, молекулы которых в растворах или расплавах подвергаются процессу диссоциации, т.е. распаду на ионы (К+ - катионы и А- - анионы):

,                           (3.2)
Процесс распада молекул электролита под действием полярных молекул воды (растворителя) называется электролитической диссоциацией (в дальнейшем просто диссоциацией).
С позиций теории электролитической диссоциации:
Кислота – соединение, при диссоциации которого образуется избыток катионов водорода (H+):

,                          (3.3)
Основание – соеденение, при диссоциации которого образуется избыток анионов гидроксила (OH-):

.                    (3.4)
При диссоциации солей образуются катионы металлов (или катионы аммония NH4+) и анионы кислотных остатков.
Сила электролита определяется величиной степени диссоциации

,(3.5)
где n – число молекул, распавшихся на ионы,
N – общее число молекул в растворе.
Для «идеально» сильных электролитов α=1 (100%), для неэлектролитов α=0.
Диссоциация – обратимый процесс.
Константа равновесия процесса диссоциации (3.1) называется константой диссоциацииKg:

.                        (3.6)
Чаще всего именно величина Kgявляется критерием силы электролита. ЗначенияKgприводятся в справочной литературе (таблицу П2).
Сильные электролиты. Признаками сильного электролита являются:
1. Степень диссоциации α близка к 1.
2. α практически не зависит от концентрации раствора.
3. Величины Kg> 1 (как правило >> 1).

Примеры сильных электролитов:
1. Все соли.
2. Некоторые кислоты: HCl, H2SO4, HNO3и др.
3. Сильные основания – щелочи: NaOH, KOH, Ca(OH)2и др.

Слабые электролиты. Признаками слабых электролитов являются:
1. Степень диссоциации может меняться в широких пределах 0<α<1.
2. α зависит от концентрации раствора.
Эта зависимость выражается законом разведения Оствальда:  
Если C – концентрация раствора, а α – степень диссоциации электролита,
то уравнение (3.6) приобретает вид:

.                         (3.7)


Для электролитов с α<<1 уравнение упрощается:

  (3.8)
и      

.                                              (3.9)
Из уравнения (3.9) видно, что величина α растет с уменьшением концентрации раствора, стремясь при бесконечно большом разбавлении к 1.

3.2. Водородный показатель.

Величина водородного показателя является характеристикой кислотности (или щелочности) раствора. По определению:

.                                          (3.10)
Для упрощения расчетов используется также гидроксильный показатель:

,                                       (3.11)
где aH+и aOH-   - активности катионов H+и анионов OH-соответственно.
Шкала значений pH основана на свойствах воды как очень слабого электролита.

Процесс диссоциации воды:

,                                    (3.12)
Поскольку в чистой воде концентрации ионов H+и  OH-очень малы, то они совпадают с их активностями (f=1). Кроме того, [H+]=[OH-]  (вода – нейтральная среда).
Константа диссоциации процесса (3.12):


Для воды Kg=1.8*10-16  (220C).
Кроме того, ввиду очень малой величины Kgравновесную концентрацию недиссоциированных молекул воды можно считать постоянной:

.
Таким образом, для чистой воды

  (3.13)
есть величина постоянная (при T=const). Она называется ионным произведением воды (KW).
Из сказанного следует, что для чистой воды


Кроме того из (3.13) следует

.                                         (3.14)

Для кислых сред 

Для щелочных сред 
При расчете величины водородного показателя следует руководствоваться следующей схемой.
1. Для сильных электролитов (оценивается по величине α или Kg) считать

для кислот ,

для щелочей 
(если учет величины активности f специально не оговорен в условии задачи)
2. Для слабых электролитов расчет равновесных концентраций [H+] и [OH-] производится с учетом зависимости степени диссоциации α от концентрации.
3. Все концентрации должны быть молярные.
4. Расчет pH оснований проще производить через гидроксильный показатель с учетом уравнения (3.14).

3.3. Реакция нейтрализации


Реакция нейтрализации – процесс взаимодействия катионов H+с анионами OH-с образованием молекулы воды:


Т.е. реакция между растворами кислоты (избыток H+) и основания (избыток OH-).
В результате полной нейтрализации равновесные концентрации H+и OH-становятся одинаковыми, а pH раствора равным 7.
В рамках данных МУ и КЗ рассматриваются только реакции между растворами сильных кислот и сильных оснований (щелочей).

                                      3.4           Гидролиз солей

Гидролиз – реакция обмена между водой и растворенной в ней солью. Таким образом, гидролиз соли во многом обратен процессу нейтрализации. Процесс гидролиза – обратимый процесс, подчиняющийся принципу Ле Шателье: равновесие в системе смещено в сторону реакции, в результате которой образуются газы, осадки или слабодиссоциированные соединения или сложные ионы. С этой точки зрения гидролизу могут подвергаться только соли, в которых хотя бы один из составляющих ее ионов принадлежал слабому электролиту (основанию или кислоте). Этот ион в растворе связывает противоположный ему по заряду ион из состава воды (Н+ или ОН-),образуя слабо диссоциированную молекулу или сложный ион и сдвигая равновесие H2О↔Н++ОН-в сторону диссоциации очередной порции Н20. Так, ацетат натрия - соль, содержащая катион сильного основания (NaOH) и анион слабой уксусной кислоты (СНзСООН), сама является сильным электролитом и диссоциирует в воде по схеме:
NaCH3COO↔Na+ + СН3СОО-.
Находящиеся в растворе в избытке ионы СН3СОО-связывают в молекулу слабой уксусной кислоты катионы Н+. При этом равновесие диссоциации воды сдвигается в сторону образования новой порции Н+, которые снова связываются ацетат-ионами в уксусную кислоту. Анионы ОН- при этом остаются не связанными, так как основание NaOH полностью диссоциировано в воде. Таким образом ионы ОН- остаются в избытке. То есть водный раствор в результате гидролиза соли, образованной сильным основанием и слабой кислотой, имеет щелочную реакцию (рН>7). Уравнение реакции гидролиза ацетата натрия:
NaCH3COO + НОН↔СН3СООН+NaOH
или в ионной форме:



.

Количественными оценками гидролиза являются величины степени гидролиза:

,                                                                       (3.15)
где Сгидр и С – концентрации гидролизованных молекул и исходных молекул соли.

Константа гидролиза Kгидри значение pH раствора соли
Под величиной Kгидр принято понимать величину, равную произведению константы равновесия процесса гидролиза на равновесную концентрацию воды, которая считается постоянной:

,

По аналогии с величиной степени диссоциации, степень гидролиза может быть выражена через величину Kгидр и концентрацию раствора соли:

.

Ниже в таблице приведены формулы для расчета величин Kгидр, равновесных концентраций катионов H+ и анионов OH- и степени гидролиза солей различной природы.
KW – ионное произведение воды,
Kосн – константа диссоциации основания,
Kкисл – константа диссоциации кислоты,
С – концентрация соли, моль/л.
Таблица 1
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	слабого основания
	сильной кислоты
	

	

	

	

	сильного основания
	слабой кислоты
	

	

	
	


	слабой кислоты
	слабого основания
	

	

	

	




Формулы табл. 1 приведены с учетом того, что в справочниках обычно приводятся именно величины констант диссоциации слабых кислот и оснований, а не константы гидролиза солей.

Раздел 4. Строение атома и учение о периодичности свойств химических элементов и соединений
[ 1 ] Главы 1,2
С материалами этого раздела студенту предлагается ознакомиться самостоятельно.














Раздел 5. Основы электрохимии. Окислительно-восстановительные реакции
[ 1 ] Главы 9,10

5.1 Основные понятия, определения и соотношения

Электрохимия - наука о взаимных превращениях химической и электрической энергии. Преобразование химической энергии (или энергии химических реакций) в электрическую осуществляется в гальванических элементах (химических источниках тока). Преобразование энергии электрического тока в химическую энергию (химические превращения) называется электролизом.
Электрохимическая система содержит два электрода, ионный проводник (проводник II рода - раствор или расплав) и внешнюю электрическую цепь.
В электрохимической системе всегда происходят окислительно-восстановительные реакции (ОВР), т.е. реакции, сопровождающиеся изменением степени окисленности элементов.
Окисление - процесс повышения степени окисленности (отдачи электронов).
Восстановление - процесс понижения степени окисленности элемента (прием электронов).
Окислитель (Оx) - частица (атом, молекула или ион), понижающая степень окисленности (принимает электроны или восстанавливается).
Восстановитель (Red) - частица, повышающая степень окисленности (отдает электроны или окисляется). В случае сложного иона или молекулы (например, MnO4-,Н20, Н202 и т.д.) термин «степень окисленности» относится к одному из ионов, входящих в состав сложного.
Электродом называют проводник I рода (металл или полупроводник), погруженный в ионный проводник (электролит). На границе раздела за счет взаимодействия металла и электролита возникает так называемый двойной электрический слой и, следовательно, скачок потенциала. Это явление и обусловливает возникновение электродного потенциала, который в условиях устанавливающегося равновесия между металлом и электролитом называют равновесным электродным потенциалом.
Таким образом, любой электрод представляет собой окислительно-восстановительную (RedOx) систему - равновесие между окислителем (окисленной формой Ох) и восстановителем (восстановленной формой Red):
Ох + ne↔Red или сокращенно Ох| Red	                       (5.1)
(знак | обозначает границу раздела между проводниками I и II рода).
В зависимости от того, что представляют собой окисленная и восстановленная формы, различают три типа электродов (табл. 2):

Таблица 2
	П/п
	Тип электрона
	Ох
	Red
	Пример
	№

	1
	металлический
	Men+
	Me
	Zn2++2e↔ Zn
Или Zn2+|Zn
	(1)

	2
	газовый
	Одна из форм - газ
	Cl2+2e↔2Cl-Cl2|Cl-
2H+ +2e ↔H2 
2H+| H2
	(2)

(3)

	3
	Окислительно-восстанови-
тельный или RedOx
	Ионы или молекулы (но не металлы или газы)
	Fe3+ +e↔Fe2+
MnO4-+5e+8H+↔Mn2+ +4H2O
	(4)
(5)



Абсолютные значения потенциалов электродов измерить невозможно. Поэтому на практике используют относительные значения, которые измеряют как разность потенциалов между данным электродом и электродом сравнения в составе гальванического элемента. Причем потенциал электрода сравнения считается известным. Тогда э.д.с. (Е) такого элемента равна потенциалу электрода относительно потенциала электрода сравнения. В качестве последнего принято использовать стандартный водородный электрод, в котором осуществляется равновесие:
2Н++2e↔Н2, Pt ( газообразный водород адсорбируется на платине - инертном проводнике).
В стандартных условиях (Рн2=1ат, аH+=1 (рН=0)) потенциал такого электрода условно принят за нуль В. Если второй электрод находится в стандартных условиях, то его потенциал называют стандартным электродным потенциалом γ°. Значения стандартных потенциалов некоторых электродов приведены в приложении (П.2 ).
Для обозначения гальванического элемента принята следующая форма записи:
Red1|Ox1 || Ox2|Red2.                                 (5.2)
                                             ┌──γлев──┐┌──γправ──┐
Здесь знак || обозначает границу раздела между проводниками II рода (электролитами). Принято записывать справа электрод с большим значением γ° (γправ>γлев) Например, элемент Даниэля- Якоби будет записан:
Zn|Zn2+||Cu2+|Cu.                                     (5.3)
В разделе «Химическая термодинамика» было показано, что самопроизвольно протекают те реакции, которые сопровождаются убылью свободной энергии Гиббса (∆G<0). Изменение свободной энергии Гиббса равно максимальной работе (за вычетом работы расширения p-∆V), которую может совершить система в обратимом процессе. Работа, совершаемая гальваническим элементом, равна произведению э.д.с. на количество пропущенного электричества:
Amax=-∆G=-n∙F∙E,	                      (5.4)
где η - число моль электронов, участвующих в электродных реакциях;
F - число Фарадея (F≈96500Кл∙моль-1).
Таким образом, если ∆G<0, то Е>0, то есть, если э.д.с. обратимого гальванического элемента положительна, то реакция происходит самопроизвольно. Это условие является критерием самопроизвольного протекания окислительно-восстановительных реакций.
Условимся называть окислительно-восстановительную систему с большим потенциалом окислителем, с меньшим - восстановителем, а соответствующие им потенциалы γокиγвосст.. Тогда э.д.с. самопроизвольно протекающей ОВР
Е=γок.-γвосст.                                            (5.5)
Чем более положительное значение имеет Е, тем более отрицательно ∆G и, следовательно, тем более вероятно протекание данной реакции. Отсюда также следует, что «сила» окислителя тем больше, чем более положительным значением потенциала характеризуется соответствующая Red|Ox система. И наоборот, «сила» восстановителя тем больше, чем более отрицательное значение потенциала имеет соответствующая Red|Оx система.
Значения стандартных потенциалов определяется природой электродов. Используя уравненияи (5.4),легко получить выражения для Е и потенциалов электродов в условиях, отличных от стандартных:
E=E0-Ln(accadD…/aAaabB…)                              (5.6)
и
γ=γ0-Ln(accadD…/aAaabB…).                               (5.7)
Эти соотношения носят название уравнений Нернста. Для потенциалов металлических и Red | Ox электродов уравнения Нернста приобретают вид:
γ(Men+|Me)=γ0 (Men+|Me)+Ln(a (Men+) )(5.8)
γOx|Red= γ0Ox|Red +  Ln(aOx/aRed),                               (5.9)
где аMen+ , aOx,aRed - активности ионов металла, окисленной и восстановленной форм в растворе соответственно. Например, для Red|Ox системы (5) из табл. 2 уравнение (5.9) имеет вид:
                                γMnO4-,H+|Mn2+ = γ0MnO4-,H+|Mn2+ + Ln(aMnO4-/aMn2+) × a8H+       (5.10)
Активность Н20 по определению равна 1. В случае разбавленных растворов активности могут быть заменены соответствующими молярными концентрациями.

5.2 Составление уравнений реакций окисления-восстановления

Для составления уравнений ОВР необходимо уметь высчитывать степени окисленности элементов в соединениях, для чего нужно помнить, что водород, как правило, имеет степень окисленности +1, кислород -2 (кроме соединения с фтором OF2).
Общее число электронов в ОВР не изменяется, т.е. число электронов, отданных восстановителем, должно быть равно числу электронов, принятых окислителем.
Окислители и восстановители:
1)только окислительные свойства могут проявить ионы элементов, находящихся в высшейстепени окисленности(MnO4-, Сг202-7 и т.п.);
2)если окислительные свойства проявляются у нескольких ионов, то окислителем будет тот, потенциал которого более положительный;
3)только восстановительные свойства могут проявлять те элементы, степень окисленности которых низшая (Сl-, F-, NH3, S2- и т.п.);
4)элементы, находящиеся в промежуточной степени окисленности (S02-3, N0-2, Р03-3 и т.п.) могут выступать в ОВР и в качестве окислителя, и в качестве восстановителя.
Кроме того, полезно знать следующее:
1)в кислой или нейтральной среде ионы водорода с ионами кислорода образуют слабодиссоциированные молекулы воды;
2)в кислой среде ионы металлов в степени окисленности +1, +2, +3 образуют с ионами кислотных остатков соответствующие соли;
3) ионы металлов, образующие нерастворимые в воде гидроксиды, в щелочной среде образуют соответствующие гидроксиды и выпадают в виде осадка.

5.3 Коррозия металлов

С вопросами коррозии металлов, ее механизмов, а также способами защиты металлов от коррозии следует ознакомиться самостоятельно[1]глава 10.

				   ПРИМЕРЫ РЕШЕНИЯ ЗАДАЧ
· Пример 1.1. При сжигании 2,24л метана выделилось 90 кДж тепла. Определить теплоту образования  и теплоту сгорания метана (вода образуется в виде жидкости)
Решение :Термическое уравнение реакции

              0,1CH4(г) +0,2O2(г)0,1CO2(г)+0,2H2O(ж)+90 кДж        (1)
            или
                   CH4(г)+2O2(г)CO2(г)+2H2O(ж)+900 кДж                   (2)
(уравнения справедливы с учетом того,  что объем метана V=2,24л  выражен в молях. Объем 1 моля идеального газа в стандартных условиях 22,4л).
Согласно определению теплоты сгорания (см.раздел 1) из уравнения (2) следует то что теплота сгорания метана  =-900кДж/моль.
Для вычисления теплоты образования воспользуемся следствием из закона Гесса:
.
Значения для теплоты  образования двуокиси углерода и теплоты образования паров воды приведены в таблице П.1 приложений. Для реакции (2) уравнение выглядит следующим образом:
.
Откуда.
Ответ: теплота сгорания метана =-900;
теплота образования метана.
•  Пример 1.2. Вычислить теплоту образования серной кислоты из следующих данных:
	(1)  H2(г)+0,5O2(г)H2O(ж)+286 кДж  (
      (2)  S(Т6)+O2(г) SO2(г)+297 кДж(
      (3)  SO2(г)+0,5O2(г) SO3+99 кДж(
      (4)  SO3(г)+H2O(ж) H2SO4(ж)+132  кДж(
Решение:I способ. Основан на определении теплоты образования вещества. Согласно определению, теплота образования серной кислоты есть тепловой эффект реакции :
H2(г)+2O2(г)+S(т6) H2SO4(ж)+.
Величина  есть теплота образования H2SO4. (Заметим, что реакцию (5) провести в одну стадию невозможно).
Термохимические уравнения –обычные алгебраические уравнения ,в которых под химическими формулами реагентов подразумевается их теплоты образования. В приведенном примере легко заметить,  что суммирование уравнений (1),(2),(3),(4) приводит к уравнению (5) .Следовательно,  есть сумма:

(Знак “-” указывает на то ,что тепло выделяется).
II способ. Основан на применении закона Гесса. Для определения теплоты образования H2SO4 из термохимического уравнения  (4) необходимо знать теплоту образования SO3(г)и теплоту образования H2O(ж)
Согласно определению теплоты образования тепловой эффект реакции (1)- это теплота образования H2O(ж) а реакции (2) -теплота образования SO2(г) .Тогда , применяя следствие из закона Гесса к реакции (3) можно вычислить теплоту образования SO3(г) :
или.
Теперь, применим следствие из закона Гесса к реакции (4)

Откуда .
Ответ :теплота образования серной кислоты.

•   Пример 1.3. Оценить интервал температур , при которых возможно самопроизвольное восстановление тетрахорда кремния водородом.
Решение .Термохимическое уравнение реакции:
SiCl4(ж)+2H2(г)Si(т6)+4HCl(г)+.
Речь идет о самопроизвольном протекании прямой реакции. Термодинамическим критерием возможности самопроизвольного протекания реакции является отрицательное значение энергии Гиббса.
Таким образом, вопрос заключается в определении (оценке) интервала температур , при которых прямой реакции принимает отрицательные значения .Для этого воспользуемся уравнением (1.21) (см. Раздел 1 МУ и КЗ)

Полагая  ине зависящими от температуры (т.е), рассчитаем их пользуясь данными таблицы П1 и законом Гесса:

)
Согласно принятым допущениям зависимость энергии Гиббса от температуры имеет вид: 
 -прямая пропорциональная 
Тогда при T=00KкДж,условия равновесия (ΔG=0)
.
Таким образом,прямой реакции становится отрицательной при T>10820К.
Ответ: самопроизвольное восстановление тетрахорда кремния водородом возможно при температуре больше 10820K(809).

•   Пример 2.1. Как повлияет на равновесие в системе2H2(г)+S2(г)2H2S(г):
1. Повышение парциального давления водорода
2. Увеличение объёма газовой смеси
3. Нагревание системы
4. Записать выражение для константы равновесия. ВыражениеK для стандартной температуры и для температуры 10000K.
Решение : 1.Увеличение парциального давления водорода в соответствии с принципом Ле Шателье — Брауна сместит равновесие в сторону реакции,  в результате которой избыток водорода будет расходоваться, т.е. в сторону прямой реакции (скорость прямой реакции возрастет).
2.Увеличение объёма газовой смеси равносильно понижению парциальных давлений всех газов в системе. В соответствии с принципом Ле Шателье — Брауна такое воздействие  приведет к снижению равновесию в сторону обратной реакции, т.к. суммарный объем паров серы и водорода (3моля) больше  объема H2S (2 моля).
Т.е. скорость разложения H2S станет больше скорости его синтеза.
3.Для ответа на третий вопрос необходимо знать тепловой эффект реакции. Для прямой реакции величина стандартного теплового эффекта, вычисляется на основе закона Гесса :
,
т.е. прямая реакция экзотермическая. Тогда в соответствии с принципом Ле Шателье — Брауна при нагревании равновесной системы равновесие смещается в сторону реакции , в результате которой тепло поглощается , т.е. в сторону обратной реакции (разложение сероводорода).
4.Выражение для константы равновесия данной системы:
.
Согласно основному уравнению термодинамики (уравнение (2.4):
.
Величина изменения свободной энергии Гиббса, в соответствии с законом Гесса (табл. П1)


Для температуры 10000Kвеличина константы равновесия


(табл. П1),

.
Уменьшение величины K при увеличении температуры говорит  о смешении равновесия в сторону обратной реакции.

•   Пример 3.1.  В 10л воды растворено 0,23 г металлического натрия:
а)вычислить величину водородного показателя полученного раствора;
б)рассчитать, какой объем раствора соляной кислоты с рН=0 потребуется для нейтрализации полученного раствора.
Решение а) Уравнение реакции растворения натрия в воде
Na(кр)+2H2O(ж)2NaOH(р-р)+H2(г).
Или в ионной форме
Na(кр)+2H2O(ж)2Na+(aq)+2OH-(aq)+H2(г).
Полученный раствор – раствор щелочи (NaOH) – сильный электролит. В соответствии с уравнением реакции при растворении 1 моля натрия образуется 2 моля ионов OH-. Тогда по условию задачи содержание ионов OH-составляет 2*10-3 моль/л. Равновесная концентрация ионов OH-в растворе :
 .
Согласно уравнениям (3.10) и (3.14) водородный показатель реакции 


в)Уравнение реакции нейтрализации :
NaOH+HClNaCl+H2O.
Или в ионной форме
Na++OH-+H++Cl-Na++Cl-+H2O.
OH-+H+H2O.
Т.е. общее содержание ионов H+в растворе кислоты :
Vщелочи*[OH-]=Vкислоты*[H+].
Откуда Vкислоты=Vщелочи*.
По условию рН соляной кислоты равен 0,тогда :
pH=или 0=
,
Следовательно,
Vкислоты
Ответ: a) pH=11,3;
б)VHCl=20 мл.

•   Пример 3.2. Определить величину водородного показателя раствора, полученного при растворении 2,24л газообразного фторида водорода  в 10 л  воды.
	Решение . При растворении HF(г) в воде образуется слабая фтороводородная (плавиковая) кислота. Считая HF идеальным газом, рассчитаем молярную концентрацию полученного раствора.
Молярный объём идеального газа в стандартных условиях составляет 22,4 л/моль.Поэтому концентрация раствора плавиковой кислоты составляет :
.
Поскольку плавиковая кислота слабая (Kg=6,6*10-4 ),ее концентрация  отличается от концентрации ионов  H+в растворе. Для расчета [H+] воспользуемся законом разведения Отсвальда и уравнением (3.9)
 .
Тогда

Ответ:pH=2,59.
Примечание: Для сравнения рекомендуем провести расчет pH сильной кислоты (например,HJ) той же концентрации.
•   Пример 3.3. Оценить величину водородного показателя  водного раствора в 10л которого содержится 424г хлорида лития.Как изменится pH, если концентрацию соли понизить в 2 раза?
Решение: Хлорид лития – соль образованная катионом  слабого снования LiOH (Kg=6,7*10-1) и сильной соляной кислоты HCl. Поэтому гидролиз будет протекать в сторону образования слабо диссоциированного основания. Схема гидролиза 
LiCl+HOHLiOH+HCl или в ионной форме Li++Cl-+HOHLiOH+H++Cl-
Таким образом, в растворе создается избыточная концентрация ионов H+,  и реакция раствора будет кислой (pH<7).
Оценим величину водородного показателя. Концентрация хлорида лития  в растворе (моль/л) составляет:
.
Тогда в соответствии с уравнениями (табл. 3 ) константа гидролиза
,
степень гидролиза

и 
При увеличении концентрации LiCl в 2 раза (до 2 моль/л) степень гидролиза уменьшиться в  раз, а величина рН станет:
.
Ответ а)pH=6,8
б) pH1=6,15.

•   Пример 4.1. Внешний (валентный) электронный слой элемента (Э)
описывается значениями квантовых чисел п=3, 1=0,1. Высший оксид элемента отвечает формуле ЭОз. Определить этот элемент и записать его электронную формулу.
Решение. Значение главного квантового числа соответствует номеру периода, в котором расположен элемент. Значения орбитального квантового числа указывают на то, что валентными являются s и р электроны. Высшая валентность элемента, исходя из формулы его оксида,равна 6, т.е. элемент входит в шестую группу периодической системы элементов.
Следовательно, этот элемент - сера (8).
Электронная формула серы:1S22S22р63S23р4.

•   Пример 5.1а Пользуясь таблицей стандартных электродных потенциалов, записать уравнение окислительно-восстановительной реакции



Решение. Определим, какие ионы являются в данной реакции окислителем и восстановителем. В данной реакции участвуют следующие анионы и катионы: 



Рассмотрим функции каждого из них.
1. 
 - ион щелочного металла в высшей степени окисления, следовательно, может выполнять только функции окислителя.

Соответствующая электродная реакция .

Стандартный потенциал.
2. 
-   ион, содержащий в своем составе Сг6+ , имеющий высшую степень окисления, может являться только окислителем. Электродная реакция 

.
3. 
 - ион йода в низшей степени окисления, следовательно, может выступать только в роли восстановителя.

Электродная реакция.
4. 

 - ион водорода в высшей степени окисления; может быть только окислителем.
5. 
- ион, содержащий серу в высшей степени окисления +6, поэтому может быть только окислителем. Соответствующие реакции:






Таким образом, восстановителем в данной реакции является ион I-, а окислителем тот ион, окислительно-восстановительный потенциал которого наиболее положительный, т.е.. Таким образом, можно записать для окислителя и восстановителя:




эдс реакции (раздел «Электрохимия») равна: 
.

Эта величина положительна, значит реакция возможна.

Коэффициенты 1 и 3, на которые умножаются соответствующие полуреакции, уравнивают число отданных и принятых электронов. Суммируя эти уравнения, получим уравнение реакции в ионном виде:

.
Так как в кислой среде ионы металлов с ионами кислотного остатка дают соли, то окончательно получим:   

.
•   Пример 5.1б  Записать уравнение окислительно-восстановительной реакции:
Cu + Н2O2+НCl
1. Восстановителем в этой реакции является медь.
2. Окислителем является перекись водорода.
3. Реакция происходит в кислой среде (НСl).
4. В системе имеются анионы хлора Сl-.
В табл. П3 «Таблица стандартных электродных потенциалов» находим электродные реакции для восстановителя и окислителя:
Восстановитель: Сu + Сl- - еСuСl  ° = 0,124 В .
Окислитель:        Н2O2 + 2Н+ + 2е  2Н2O ° = 1,78 В .
ЭДС реакции Е == 1,78-0,124=1,656 В. Величина Е>0, что указывает на возможность самопроизвольного протекания реакции в прямом направлении, т. е. медь может окисляться перекисью водорода в присутствии анионов хлора.
2| Сu + Сl- - е  СuСl 
1|H2O2 + 2Н+ + 2е2Н2O
2Сu + 2Сl- + 2Н++Н2O22СuСl + 2Н2O.
Окончательно получим:
2Сu + Н2O2 + 2НСl  2СuСl + 2Н2О.
• Пример 5.2.Определить время электрохимического меднения, необходимое для нанесения пленки меди толщиной 10 мкм при плотности тока j = 10-2 А/м. Выход по току η = 100%. Записать уравнение катодной реакции. 
В основе расчетов лежат законы Фарадея (законы электролиза).
1. При электролизе количество вещества, участвующего в химических превращениях, пропорционально количеству электричества, прошедшего через электролит.
2. Массы веществ, выделяемых или растворяемых одним и тем же количеством электричества, пропорциональны их химическим эквивалентам.
Уравнение катодной реакции:
.

Математически первый закон Фарадея выражается уравнением:
,
где m - масса реагирующего вещества,  кг;
К - электрохимический эквивалент вещества, г/экв*Кл;
η – выход по току.
С другой стороны, масса пленки меди толщиной d на пластинке с площадьюSравна:

где ρ – плотность меди, 8,9*103 кг/м3 (табл. П2)
Электрохимический эквивалент меди:
,
где М=63,5*10-3 кг/мольCu,
n - заряд катиона =2.
F - число Фарадея =96480Кл.
Количество пропущенного электричества Q связано с плотностью тока и временем процесса соотношением:
Q = I*τ = j*S*τ,
где τ – время электролиза, с;
I – сила тока, А;
j -  плотность тока ( А/м2);
S – площадь сечения, м2.

            Таким образом, уравнение закона Фарадея принимает следующий вид:
j*S*τ*ή
или
.
Ответ:  τ = 2640,  с = 44 мин.











Контрольное задание
Внимание! При решении задач следует руководствоваться следующим:
1. Все газы считать идеальными.
2. Все расчеты ведутся для стандартных условий (если иное не оговорено в условии задачи).
3. Считать, что при растворении газов и твердых веществ в воде объем раствора не изменяется.
4. Все окислительно-восстановительные реакции – в водных растворах. Условия – стандартные.
5. В расчетах задач на диссоциацию учитывать только первую стадию (для многоосновных кислот).
Задачи
1.10 При сжигании йодоводорода получено  12,7 г твердого йода и выделилось 33,86 кДж  тепла.  Определить теплоты образования и сгорания йодоводорода. Вода образуется в виде жидкости.
1.11  При сжигании 5,4 г алюминиевого порошка выделилось 170 кДж тепла. Определить теплоту образования оксида алюминия и теплоту сгорания алюминия.
1.12 При сжигании оксида азота (II)  выделилось 2,24 л диоксида азота и 5,71 кДж тепла. Определить теплоту сгорания оксида азота (II) и теплоту образования диоксида азота.
1.13 При сжигании 7,8 г жидкого бензола выделилось 316,94 кДж тепла. Определить теплоту образования и теплоту сгорания бензола (вода образуется в виде жидкости).
1.14 При сжигании бромида водорода (г) образовалось 16 г жидкого брома и выделилось 21,3 кДж тепла. Определить теплоту образования и теплоту сгорания бромида водорода. Вода образуется в виде жидкости.
1.15 При сжигании сернистого ангидрида образовалось 11,2 л серного ангидрида и выделилось 49,4  кДж  тепла. Определить теплоту образования серного ангидрида и теплоту сгорания сернистого ангидрида.
1.16 При сжигании 4,6 г этилового спирта выделилось 136,74 кДж тепла. Определить теплоту образования и теплоту сгорания этанола (вода образуется в виде жидкости).
1.17 При реакции 22,4 л аммиака с кислородом с образованием азота и паров воды выделилось 312,7 кДж тепла. Определить теплоту образования и теплоту сгорания аммиака.
1.18 При сжигании йодоводорода образовалось 25,4 г йода, пары воды и выделилось 29,46 кДж тепла. Определить теплоту образования и теплоту сгорания йодоводорода.
1.19 При сжигании 7,6 г сероуглерода (ж) образовались диоксиды серы и углерода и выделилось 107,75 кДж тепла. Определить теплоту образования и теплоту сгорания сероуглерода.
1.20 Вычислить теплоту образования фосфорной кислоты из следующих данных:
4P(ТВ) + 502(г)  2P205(тв) + 2980 кДж,
2H2(г) + 02(г)  2H2O(ж) +572,6 кДж,
P2O5(ТВ) + 3H2O(ж)  2H3PO4(тв)+ 185,1 кДж.
1.21 Вычислить теплоту образования гидроокиси кальция из следующих данных:
2Ca(ТВ) + 02(г)  2CaO(тв) + 1271,2 кДж,
2H2(г) + 02(г)  2H2O(ж) +572,6 кДж,
CaO(ТВ) + H2O(ж)Ca(OH)2(ж)+ 65,06 кДж.



1.22 Вычислить теплоту образования фосфата кальция  из следующих данных:
2Ca(ТВ) + 02(г)  2CaO(тв) + 1271,2 кДж,
4P(ТВ) + 502(г)  2P205(тв) + 2980 кДж,
3CaO(ТВ) + P205(тв)Ca3(PO4)2(тв)+ 755 кДж.
1.23 Вычислить теплоту образования оксида железа (II)из следующих данных:
C (графит) + 02(г)CO2(г)+ 394 кДж,
2СО(г) + О2(г)  2СО2(г) + 567 кДж,
FeO(тв) + CO(г)Fe(тв) + CO2(г) + 18,5 кДж.

1.24 Вычислить теплоту образования оксида азота (II)из следующих данных:
4NH3(г)+5О2(г) ↔4NО(тв)+ 6H2O(ж) + 1168,8 кДж,
4NH3(г)+3O2(г) ↔2N2 + 6H2O(ж)+1530,3  кДж.
1.25 Вычислить теплоту образования метана из следующих данных:
2Н2(г)+О2(г) ↔2Н2О(ж)+572 кДж,
С(графит)+О2(г) ↔СО2(г)+394кДж,
СН4(г)+2О2(г) ↔СО2(г)+2Н2О(ж)+890 кДж.
1.26 Вычислить теплоту образования хлорида аммония  из следующих данных:
H2(г)+Сl2(г) ↔2HCl(г)+184,6 кДж,
N2(г)+3H2(г) ↔2NH3(г)+92,4 кДж,
NH3(г)+HCl(г) ↔NH4Cl(тв)+177 кДж.
1.27 Вычислить теплоту образования карбоната кальция из следующих данных:
Сa(тв)+0.5O2(г) ↔СaO(тв)+635,6 кДж,
С(графит)+О2(г) ↔СО2(г)+394кДж,
СaO(тв)+ СО2(г) ↔СaCO3(тв)+177,2 кДж.
1.28 Вычислить теплоту образования фосгена  из следующих данных:
СО(г)+Cl2(г) →СOCl2(г)+109,5 кДж,
С(графит)+О2(г) ↔СО2(г)+394кДж,
СО(г)+ 0,5О2(г) → СО2(г)+283,5 кДж.
1.29 Вычислить теплоту образования метанола из следующих данных:
2CH3OH(ж)+3O2(г)↔2CO2(г)+4H2О(ж) +1454кДж,
С(графит)+О2(г) ↔СО2(г)+394кДж,
Н2(г)+0,5О2(г) ↔Н2О(ж)+285,8кДж.
1.30 Оценить интервал температур, при которых возможен синтез закиси азота из азота и кислорода.
1.31 Оценить, в каком интервале температур возможно самопроизвольное протекание реакции восстановления диоксида кремния оксидом углерода (II) .
1.32 Оценить, в каком интервале температур возможно самопроизвольное протекание реакции восстановления диоксида титана графитом.
1.33 Оценить интервал температур, при которых возможно самопроизвольное восстановление диоксида кремния водородом с образованием водяного пара.
1.34 Оценить интервал температур, при которых возможно самопроизвольное взаимодействие фосфора с хлором с образованием трихлорида фосфора.
1.35 Оценить интервал температур, при которых возможно самопроизвольное  окисление азота кислородом с образованием оксида азота (II).
1.36 Оценить интервал температур, при которых возможно самопроизвольное окисление хлора кислородом с образованием оксида хлора (I).
1.37 Оценить интервал температур, при которых возможно самопроизвольное восстановление оксида титана (IV) водородом с образованием водяного пара.
1.38 Оценить интервал температур, при которых возможно самопроизвольное протекание реакции разложения оксида хлора (I).
1.39 Оценить интервал температур, при которых возможно самопроизвольное протекание  реакции графита с серой с образованием газообразного сероуглерода.
Задачи 2.10-2.19
Как повлияют на равновесие в предложенной системе указанные внешние воздействия?  Запишите выражение для константы равновесия в вашей системе и вычислите значения К для стандартной температуры и для температуры 10000 К.Конкретные условия задач по вариантам приведены в таблице.
	№ задачи
	Равновесная система
	Внешние воздействия

	2.10
	CO(г)+Сl2(г)↔COCl2(г)
	1.Уменьшение парциального давления хлора
2.Уменьшение общего объема системы
3.Охлаждение системы

	2.11
	2 Сl2(г)+2Н2O(пар) ↔4HCl(г)+O2(г)
	1.Увеличение парциального давления кислорода
2.Увеличение общего объема системы
3.Нагревание системы

	2.12
	N2(г)+ O2(г) ↔2NO(г)
	1.Уменьшение парциального давления азота
2.Уменьшение общего объема системы
3.Охлаждение системы

	2.13
	2SO2(г)+ O2(г) ↔2SO3(г)
	1.Увеличение парциального давления серного ангидрида
2.Уменьшение общего объема системы
3.Нагревание системы

	2.14
	N2(г)+3Н2(г) ↔2NH3(г)
	1.Увеличение парциального давления водорода
2.Увеличение общего объема системы
3.Нагревание системы

	2.15
	2CO(г)+ 2Н2(г) ↔CH3COOH(г)
	1.Уменьшение парциального давления оксида углерода(II)
2.Уменьшение общего объема системы
3.Охлаждение системы

	2.16
	2Н2(г)+S2(г) ↔2Н2S(г)
	1.Увеличение парциального давления паров серы
2.Увеличение общего объема системы
3.Нагревание системы

	2.17
	CO(г) +Н2O(пар) ↔ Н2(г)+CO2(г)
	1.Увеличение парциального давления двуокиси углерода
2.Общее увеличение  объема системы
3.Нагревание системы

	2.18
	Н2(г)+I2(г) ↔2HI(г)
	1.Уменьшение парциального давления паров йода
2.Общее увеличение  объема системы
3.Охлаждение системы

	2.19
	2 CO(г)+O2(г) ↔2CO2(г)
	1.Увеличение парциального давления оксида углерода(II)
2.Общее увеличение  объема системы
3.Нагревание системы



3.10 В 1 л воды растворили 2.24 л газообразного хлористого водорода.
a)Вычислить величину водородного показателя полученного раствора.
б)Сколько граммов гидроксида натрия потребуется для нейтрализации этого раствора.
3.11 На нейтрализацию 100 мл раствора соляной кислоты потребовался 1 мл раствора гидроксида натрия, pH которого равен 13
a)Определить концентрацию раствора соляной кислоты и его pH.
б)Как изменится pH раствора соляной кислоты, если его концентрацию увеличить в 5 раз?
3.12а)Сколько грамм металлического калия нужно растворить в 0.5 л воды, чтобы получить раствор с pH=14?
б) Какой объем газообразного хлористого водорода потребуется  для нейтрализации такого раствора?
3.13  а) Рассчитать водородный показатель 10% водного раствора гидроксида калия (плотность раствора ρ=103 кг/м3).
б) Какой объем 0.1 М раствора соляной кислоты потребуется  для нейтрализации этого раствора?
3.14  а) Сколько литров газообразного йодистого водорода необходимо растворить в 100 л воды, чтобы получить раствор с pH=3?
б) Сколько граммов кристаллического гидроксида калия потребуется для нейтрализации 10 л этого раствора?
    3.15На нейтрализацию 100 л раствора гидроксида натрия потребовалось 22.4 л газообразного йодида водорода.
а) Определить величину водородного показателя раствора гидроксида натрия и его молярную концентрацию.
б) Каково содержание натрия в исходном растворе (в г)?
    3.16При растворении оксида калия в 10 л воды был получен раствор с pH=12.
а) Сколько оксида калия было растворено?
в) Какой объем 0.01 М соляной кислоты потребуется для нейтрализации полученного раствора?
3.17На нейтрализацию 50 мл раствора соляной кислоты израсходован 1 мл 0.01 М раствора гидроксида натрия.
а) Определить концентрацию иpH раствора соляной кислоты.
в) Сколько граммов кристаллического гидроксида натрия требуется для приготовления 10 л 0.01 М раствора щелочи?
    3.18В 1 л водного раствора йодистого водорода с pH=1 растворили 2.24 л газообразного йодистого водорода.
а) Рассчитать pH полученного  раствора  .
в) Какое количество кристаллического гидроксида калия потребуется для нейтрализации полученного раствора?
     3.19В 100 л воды растворили 4 г кристаллического гидроксида натрия .
а) Рассчитать pH полученного  раствора.
 б) Какой объем газообразного хлористого водорода потребуется для нейтрализации раствора гидроксида натрия?
3.20   Рассчитать величину водородного показателя водного раствора уксусной кислоты с концентрацией 6% (ρ=103кг/м3). Насколько изменится величина pH, если раствор разбавить водой в 2 раза?
     3.21Какой объем раствора уксусной кислоты 60 % концентрации потребуется для приготовления 1 л раствора с pH=3.Плотности растворов 103кг/м3.
     3.22Вычислить величину водородного показателя 0,68 % раствора сероводорода в воде. Плотность раствора 103кг/м3.
3.236 мл 60 % уксусной кислоты разбавили водой до 1 л.Вычислить массовую долю полученного раствора и его водородный показатель.(ρ=103кг/м3). 
    3.24Какой объем сероводорода нужно растворить в 1 л воды, чтобы получить раствор с рН=5?
3.25Вычислить величину водородного показателя 0,85 % раствора аммиака в воде. Плотность раствора 103кг/м3.
3.26рН  водного раствора сероводорода равен 4,5.Какой объем сероводорода был растворен при изготовлении 2 л такого раствора?
3.27 Сколько грамм аммиака нужно растворить в 1 л воды, чтобы получить раствор с рН=12?
3.28 В 100 мл воды растворили 0,2 г фтористого водорода. Определить рН полученного раствора. Плотность растворов 103кг/м3.
3.29 В 2 л воды растворено 0,448 л фтористого водорода. Рассчитать величину водородного показателя полученного раствора.

Задачи 3.30-3.39
Рассчитать величины константы гидролиза, степени гидролиза и водородного показателя водного раствора соли. Привести уравнения гидролиза в молекулярной и ионной форме. Как изменится значение водородного показателя раствора при указанном изменении его концентрации? Плотности всех растворов считать равными 103кг/м3 . Конкретные данные для решения задачи приведены в таблице.

	№ задачи
	Соль
	Массовая доля, %
	Изменение концентрации раствора

	3.30
	Цианид калия
	10
	Уменьшение в 2 раза

	3.31
	Нитрат аммония
	5
	Увеличение в 2 раза

	3.32
	Ацетат натрия
	15
	Уменьшение в 1,5 раза

	3.33
	Фтористый аммоний
	10
	Уменьшение в 2 раза

	3.34
	Ацетат аммония
	20
	Уменьшение в 2 раза

	3.35
	Фторид натрия
	10
	Увеличение в 1,5 раза

	3.36
	Йодистый аммоний
	10
	Увеличение в 2 раза

	3.37
	Цианид натрия
	20
	Уменьшение в 2 раза

	3.38
	Нитрит натрия
	10
	Увеличение в 2 раза

	3.39
	Нитрит аммония
	10
	Уменьшение в 2 раза





Задачи 4.10-4.19

Используя заданные в таблице значения квантовых чисел приnи l, характеризующих внешний (валентный) электронный слой элемента (Э), а также формулу его высшего оксида или гидроксида, определить этот элемент и записать его электронную формулу.

	№ задачи
	Значения квантовых чисел
	Формула высшего оксида
	Формула высшего гидроксида

	
	n
	l
	
	

	4.10
	4
	0,2
	ЭО3
	

	4.11
	4
	0,2
	
	НЭО4

	4.12
	3
	0,1
	ЭО2
	

	4.13
	3
	0,1
	
	Н3ЭО4

	4.14
	4
	0,1
	
	Н3ЭО4

	4.15
	3
	0,1
	
	НЭО4

	4.16
	4
	0,1
	
	Э(ОН)3

	4.17
	4
	0,2
	Э2О5
	

	4.18
	2
	0,1
	ЭО2
	

	4.19
	4
	0,1
	
	НЭО4




Задачи 5.10а -5.19а и 5.10б- 5.19б
Пользуясь таблицей стандартных электродных потенциалов, составить термодинамический прогноз о возможности протекания окислительно-восстановительной реакции в предлагаемой системе и ее продуктах. Конкретные исходные данные по вариантам представлены в таблицах.

	№ задачи
	Система(исходные вещества).Все растворы - водные.

	5.10а
	HClO2+HBr→

	5.11а
	H2O2+KI+H2SO4→

	5.12а
	KMnO4+HNO2+H2SO4→

	5.13а
	H2O2+H2S →

	5.14а
	HIO3+HI→

	5.15а
	HBrO3+Na2SO3→

	5.16а
	H2SO3+ H2O2→

	5.17а
	HClO3+HNO2→

	5.18а
	HClO+H2SO3→

	5.19а
	HCLO2+HCl→




	№ задачи
	Система(исходные вещества).Все растворы - водные.

	5.10б
	Сu +CuCl2→

	5.11б
	Au+Br2+KBr→

	5.12б
	Cr+KMnO4+KOH→

	5.13б
	Ni + NaOCl+NH3(г) + H2O →

	5.14б
	W + NaOH + O2→

	5.15б
	Ti + (NH4)2S2O8 +NH4F→

	5.16б
	Si + HNO3 + HF→

	5.17б
	Si + KOH +H2O→

	5.18б
	Ge + KNO3 + H2O→

	5.19б
	Si + KOH +H2O2→




Задачи5.20-5.29.

	№ задачи
	Условие задачи

	5.20
	Какой толщины слой алюминия растворяется при анодном полировании подложки площадью 10 см2 при силе тока 1 А в течение 30 мин. Выход по току 50 %.

	5.21
	Определить время, необходимое для нанесения пленки никеля толщиной 1 мкм на подложку площадью 100 см2 .Сила тока 1 А. Выход по току 60 %.

	5.22
	Какой толщины пленка золота образуется при электролизе раствора золотохлористоводородной кислоты HAuCL4 при плотности тока j=10 А/см2 и времени τ=30 мин? Выход по току 100 %.

	5.23
	Сколько времени требуется для получения катодного слоя индия толщиной 10 мкм из электролита, содержащего сульфат индия, на пластине площадью 5 см2 и силе тока 0,5 А? Выход по току 70 %.

	5.24
	Сколько времени необходимо для растворения пленки никеля толщиной 1 мкм с площади 1 см2 при силе тока 10-2 А? Выход по току 50 %.

	5.25
	Рассчитать силу тока, необходимую для растворения медной фольги толщиной 100 мкм с площади 1 см2. Выход по току 100 %.Время 2 мин.

	5.26
	Рассчитать время лужения медной платы в электролите, содержащем хлорид олова(II). Площадь платы 10 см2, сила тока 0,5 А. Толщина слоя олова 20 мкм. Выход по току 100 %.

	5.27
	На сколько уменьшится толщина никелевого анода площадью 10 см2 при его электрохимическом травлении в течение 1 часа при силе тока 0,1А? Выход по току 60 %.

	5.28
	Серебрение пластины проводилось в течение 0,5 часа при плотности тока 10-2 А/см2. Определить толщину покрытия. Выход по току 50 %.

	5.29
	Определить время, необходимое для получения слоя цинка толщиной 20 мкм на пластине площадью 10 см2 при силе тока 2 А. Выход по току 50 %.































Приложение
1.ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ВЕЩЕСТВ В СТАНДАРТНОМ СОСТОЯНИИ

Таблица П1
Значения энтропии простых веществ в стандартном состоянии

	Вещество
	H2(г)
	С(графит)
	N2(г)
	О2(г)
	Si(тв)
	Р(тв)
	S(тв)

	S0298,Дж/(моль*К)
	130,5
	5,7
	191,5
	205
	19
	41,1
	31,9



	Вещество
	Сl2(г)
	Ti(тв)
	Fe(тв)
	Ni(тв)
	Br2(ж)
	Pb(тв)
	J2(тв)

	S0298,Дж/(моль*К)
	223
	30,6
	27,2
	29,9
	152,2
	64,8
	57,8




	Вещество
	∆Н0298,кДж/моль
	∆G0298,кДж/моль
	S0298,Дж/(моль*К)

	Неорганические соединения

	Al2O3(тв)
	-1675,7
	-1582,3
	50,9

	CO(г)
	-110,5
	-137,1
	197,5

	CO2(г)
	-393,5
	-394,4
	213,7

	CS2(г)
	116,7
	66,6
	237,8

	COCl2(г)
	-219,5
	-205,3
	283,6

	CaO(тв)
	-635,1
	-603,5
	38,1

	CaCO3(тв)
	-1206,8
	-1128,4
	91,7

	Cl2O(г)
	75,7
	93,4
	266,2

	FeO(тв)
	-264,8
	-244,3
	60,7

	Fe2O3(тв)
	-822,2
	-740,3
	87,5

	H2O(г)
	-241,8
	-228,6
	188,7

	H2O(ж)
	-285,8
	-237,2
	70,0

	HBr(г)
	-36,4
	-53,4
	198,6

	HCl(г)
	-92,3
	-95,3
	186,8

	HJ (г)
	26,4
	1,58
	206,5

	H2S(г)
	-20,6
	-33,5
	205,7

	H2SO4(ж)
	-814,0
	-690,1
	156,9

	NH3(г)
	-45,9
	-16,5
	192,7

	N2O(г)
	82,0
	104,1
	219,8

	NO(г)
	91,3
	87,6
	210,6

	NiO(тв)
	-239,7
	-211,6
	38,0

	PCl3(ж)
	-320,9
	-274,1
	218,5

	PCl5(г)
	-374,9
	-305,1
	364,5

	J2(г)
	62,43
	19,4
	260,6

	S2(г)
	128,37
	79,4
	[bookmark: _GoBack]22,8

	SO2(г)
	-297,0
	-300,0
	248,0

	SO3(г)
	-395,8
	-371,2
	256,7

	SiO2(тв)
	-910,9
	-856,7
	41,8

	SiCl4(ж)
	-687,9
	-620,8
	239,7

	TiO2(тв)
	-944,7
	-889,5
	50,3

	TiCl4(ж)
	-804,2
	-737,3
	252,4

	Органические соединения

	CH4(г)
	-74,8
	-50,8
	186,3

	C2H6(г)
	-84,7
	-32,9
	229,5

	C2H4(г)
	52,3
	68,1
	219,5

	C2H2(г)
	226,8
	209,2
	200,8

	C6H6(г)
	83,0
	129,7
	269,2

	CH3OH(ж)
	-238,6
	-166,3
	126,8

	CH3OH(г)
	-201,0
	-162,4
	239,8

	CH3COOH(г)
	-434,8
	-376,7
	282,5


























Таблица П2
Константы диссоциации некоторых кислот и оснований в водных растворах при 250С
	Вещество
	Кдисс
	рК=-lgK

	Гидроокись аммония NH4OH
	K1=1,77*10-5
	4,752

	Гидроокись литияLiOH
	K1=6,7*10-1
	0,17

	Азотная кислота HNO3
	K1=67
	-1,83

	Азотистая кислота HNO2
	K1=4*10-4
	3,4

	Серная кислота H2SO4
	K1=103
K2=10-2
	-3
-2

	Соляная кислота HCL
	K1=109
	-9

	Фтористоводородная кислота HF
	K1=6,6*10-4
	3,18

	Йодоводородная кислота HI
	K1=1011
	-11

	Сероводородная кислота H2S
	K1=10-8
K2=10-14

	14
8

	Синильная кислота HCN
	K1=7,2*10-10
	9,14

	Угольная кислота H2CO3
	K2= 4,7*10-11
K1=4,4*10-7

	10,33
6,35

	Уксусная кислота CH3COOH
	K1=1,7*10-5
	4,75












Таблица П3
СТАНДАРТНЫЕ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ
		
	Элементы
	Электродный процесс
	φ,В

	Азот
N
	3N2+2H++2e↔ 2HN3
(NO3)-+Н2O+2e ↔(NO2)-+2OH-
2NO2+4Н2O+8e↔N2+8OH-
(NO3)-+2H++e ↔NO2+Н2O
(NO3)-+8H++8e↔(NH2)-+3Н2O
(NO3)-+4H++3e ↔NO+2Н2O
NO2+H++e ↔HNO2
2(NO3)-+10H++8e ↔N2O+5Н2O
2(NO3)-+12H++10e↔N2+6Н2O
2HNO2+4H++4e↔N2O+3Н2O
2NO2+8H++8e↔N2+4Н2O
2HNO2+6H++6e↔N2+4Н2O
2NO+4H++4e↔N2+2Н2O
N2O+2H++2e↔N2+Н2O
	-3,1
+0,01
+0,53
+0,78
+0,87
+0,96
+1,09
+1,12
+1,25
+1,3
+1,36
+1,45
+1,68
+1,77

	Бром
Вr
	2(ВrO)-+2Н2O+2e↔Br2+4OH-
(ВrO3)-+ЗН2O+6e↔Вr+6OH-
Br2+2e↔2Br
2(ВrO3)-+12H++10e↔Br2+6Н2O
	+0,45
+0,61
+1,06
+1,52

	Водород
Η
	Н2+2e↔2H–
2Н2O+2e↔Н2+2OH-
2H++2e↔Н2
Н2O2+2H++2e↔2Н2O
	-2,25
-0,83
0,00
+1,78

	Золото
Au
	[Аu(СN)2]-+e↔Au+2(CN)-
Аu3++3e↔Au
Аu++e↔Au0
[Au(SCN)2]-+e↔Au+2SCN-
[AuBr4]-+3e↔Au+4Br-
[AuCl4]-+3e↔Au+4Cl-
	-0,6
+1,5
+1,7
+0,69
+0,87
+1,0

	Йод
I

	2(IO3)-+6Н2O+10e↔I2+12OH-
I2+2e↔2I-
(IO3)-+6H++6e↔I-+ЗН2O
2(IO3)-+12H++10e ↔I2+6Н2O
	+0,21
+0,54
+1,08
+1,19

	Кислород
О
	O2+2Н2O+4e ↔4OH-
O2+2H++2e↔ Н2O2
O2+4H++4e↔ 2Н2O
O3+Н2O+2e↔O2+2OH-
O3+6H++6e↔ ЗН2O
Н2O2+2H++2e↔2Н2O
O3+2H++2e↔O2+ Н2O
	+0,4
+0,68
+1,23
+1,24
+1,5
+1,78
2,07

	Марганец
Мn
	Мn2++2e↔Мn
(МnO4)-+e↔(МnO4)2- (рН>7) 
(МnO4)-+2Н2O+3e↔МnO2+4OH-
МnO2+4H++2e↔Мn2++2Н2O
(МnO4)-+8H++5 e↔Мn2++4Н2O
(МnO4)2-+4H++2e↔МnO2+2Н2O
	-1,18
+0,56
+0,6
1,23
+1,5
2,26

	Мышьяк
As
	As2O3+6H++6e↔2As+3Н2O
(AsO4)3-+8H++5e↔As+4Н2O
	+0,23
+0,64

	Олово
Sn
	Sn2++2e↔Sn
SnO2+2H++2e↔Sn+Н2O
Sn4++2e↔Sn2+
	-0,14
-0,1
+0,15

	Свинец
Pb
	РbS+2e↔Рb+S2-
РbO+Н2O +2e↔Pb+2OH-
Рb2++2e↔Pb
РbO+2H++2e↔Pb+Н2O
РbO2+4H++2e↔Pb2++2Н2O
	-0,93
-0,58
-0,13
+0,25
+1,45

	Сера
S
	(SО4)2-+Н2O+2e↔(SO3)2-+2OH-
S+2e↔S2-
(SО4)2- +2H++2e↔(SO3)2-+Н2O
S+2H+ +2e↔H2S
(SO3)2-+6H++6e↔s2-+3Н2O
2(SО4)2-+10H++8e↔ (S2O3)2-+5Н2O
(SО4)2-+10H++8e↔H2S+ 4Н2O
(SО4)2-+8H++6e↔S+4Н2O
H2SO3+4H++4e↔S+3Н2O
(S2O8)2-+e↔2SO42-
	-0,93
-0,48
+0,17
+0,17
+0,23
+0,29
+0,31
+0,36
+0,45
+2,01


	Серебро
Ag
	Ag++e↔Ag
Ag3O+2H++2e↔2Ag+Н2O
	+0,8
+1,17

	Сурьма
Sb
	Sb2O3+6H++6e↔2Sb+3Н2O
Sb2O5+4H++4e↔Sb2O3+2Н2O
	+0,15
+0,67

	Углерод
С
	СO2+2H++2e↔CO+Н2O
(СО3)2-+6H++4e↔С(графит)+ЗН2O
	-0,12
+0,47

	Фосфор
P
	(Н2Р02)-+e ↔P+OH-
Н3Р03+ЗН++Зe↔Р(красный)+ЗН+ЗН20
Н3РО4+5Н++5е ↔ Р(красный)
	-2,05
-0,45
+0,38

	Хром
Сr
	Сr3++Зe↔Cr
Сr3++е ↔Сr2+
(Сr2O7)2-+14Н++6e ↔2Сг3++7Н2O
CrO2+4Н++e↔Сг3++2Н2O
	-0,74
-0,4
+1,33
+1,56

	Вольфрам
W
	WO42-+4H2O+6e↔W+8OH-
WO42-+8H++6e↔W+4H2O
	-1,05
+0,05

	Алюминий
Al
	[AlF6]-3+3e↔Al+6F-
Al+3+3e↔Al
	-2,07
-1,66

	Железо
Fe
	Fe2++2e↔Fe
Fe+3+e↔Fe2+
	-0,44
+0,77

	Кадий
Cd
	Cd2++e↔Cd
	-0.4

	Кальций
Сa
	Ca2++2e↔Ca
	-2.86

	Магний
Mg
	Mg2++2e↔Mg
	-2.36

	Никель
Ni
	Ni2++e↔Ni
	-0.25

	Цинк
Zn
	Zn2++2e↔Zn
	-0.76

	Хлор
Cl
	(Сl04)-+Н20 +2e ↔(Сl03)-+20Н-
(Сl04)-+4Н20 +8e ↔Cl-+80Н-
(Сl03)- +ЗН20+6e↔Cl-+60Н-
Сl2+2e↔2Cl-
(Сl04)-+8Н+ +8e ↔Cl-+4Н20
2(Сl04)-+ 16Н++14e↔Cl2+8Н20
	-0,36
-0,56
+0,63
+1,36
+1,38
+1,39

	Кобальт
Сo
	Co2++2e↔Co
Co3++e↔Co2+
	-0,28
+1,87

	Германий
Ge
	GeO+2H++2e↔Ge+H2O
Ge2++2e↔Ge
	-0,28
0

	Кремний
Si
	[SiO3]2-+3H2O+4e↔Si + 6OH-
[SiF6]2-+4e↔Si+6F-
	-1,7
+1,2

	Калий
K
	K++e↔K
	-2.92

	Литий
Li
	Li++e↔Li
	-3.04

	Натрий
Na
	Na++e↔Na
	-2.7

	Цезий
Сs
	Cs++e↔Cs
	-2.9

	Паладий
Pd
	[PdCl4]2-+2e↔Pd+4Cl-
Pd2++2e↔Pd
	+0.62
+0.00

	Медь
Cu
	[Cu(CN)2]-+e↔Cu+2CN-
CuCl+e↔Cu+Cl-
Cu2++e↔Cu+
Cu2++2e↔Cu
	-0.43
+0.137
+0.153
+0.34

	Платина
Pt
	[PtBr4]2-+2e↔Pt+4Br-
[PtCl4]2-+2e↔ Pt+4Cl-
Pt2++2e ↔Pt
	+0,58
+0,73
+1,12

	Титан
Ti
	[TiF6]2-+4e↔Ti+6F-

	-1,2






Таблица П4
Плотности некоторых металлов
	Металл
	Ni
	Au
	In
	Cu
	Sn
	Ag
	Zn
	Al

	Плотность
р*10-3, кг/м3
	8,8
	19,3
	7,4
	8,9
	7,3
	10,5
	7,1
	2,7
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