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ЛИТЕРАТУРА 
Лекция 1. Основные понятия химии. 
Основные понятия и термины по теме: атомно-молекулярное учение, молекула, атом, химический элемент, атомное ядро, вещество, относительная атомная масса, относительная молекулярная масса, моль вещества, молярная масса. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Основные положения АМУ 
2. Основные понятия химии 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
 1.Основные положения АМУ 
1.Все вещества состоят из молекул (физические свойства вещества обусловлены поведением большого числа молекул и действием межмолекулярных сил). 
2.Молекулы 
состоят 
из 
атомов, 
соединенных 
в 
определенной последовательности. 
3.Молекулы и атомы находятся в непрерывном, хаотичном движении. 
4.Молекулы простых веществ состоят из атомов одного вида, сложных – разных видов. 
5.В ходе химической реакции происходит изменение состава молекул и перегруппировка атомов, в результате чего образуются молекулы новых химических соединений. 
В основе – принцип дискретности, всякое вещество не является чем-то сплошным. 
2.Основные понятия химии 
Молекула — это наименьшая частица определенного вещества, которая обладает его химическими свойствами. Состав и химическое строение молекулы определяют ее химические свойства. Все вещества состоят из молекул, а молекулы из атомов. 
Атом – это наименьшая частица химического элемента, входящая в состав молекул простых и сложных веществ, это электронейтральная частица, которая состоит из положительно заряженного ядра атома и отрицательно заряженных электронов, вращающихся вокруг ядра. 
Атомное ядро состоит из протонов (Z) и нейтронов (N), имеет положительный заряд, равный по величине количеству протонов (или электронов в нейтральном атоме) и совпадает с порядковым номером элемента в периодической таблице.  
Относительная атомная масса (Ar) – это отношение средней массы атома элемента (с учетом процентного содержания изотопов в природе) к 1/12 массы атома 12C. 
Относительная молекулярная масса (Mr) — величина, показывающая, во сколько раз масса молекулы данного вещества больше 1/12 массы атома углерода 12C. Относительная молекулярная масса вещества равна сумме относительных атомных масс всех элементов, составляющих химическое соединение, с учетом индексов. 
Лекция 2. Основные законы химии. 
Основные понятия и термины по теме: закон сохранения вещества, закон постоянства состава, закон кратных отношений, закон объемных отношений, закон Авогадро, закон Гей-Люссака. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению  
1. Основные законы в химии. 
2. Области применения 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Нижеперечисленные законы принято считать основными законами химии. 
В 1756 г. М.В. Ломоносов, после длительных испытаний, пришел к важному открытию: вес всех веществ, вступающих в химическую реакцию, равен весу всех продуктов реакции.Закон сохранения вещества отражается в законе сохранения массы, который заключается в следующем: масса веществ, вступивших в химическую реакцию, равна массе всех продуктов реакции. Вещества не исчезают и не возникают из ничего, а происходит химическое превращение. Закон является основой при составлении химических реакций и количественных расчетов в химии.В 1808 Ж. Пруст сформулировал Закон постоянства состава, который гласит, что независимо от способа получения все индивидуальные вещества имеют постоянный количественный и качественный состав.В 1803 г Д.Дальтон открыл Закон кратных отношений, заключающийся в том, что если два химических элемента образуют несколько соединений, то весовые доли одного и того же элемента в этих соединениях, приходящиеся на одну и ту же весовую долю второго элемента, относятся между собой как небольшие целые числа. 
В 1808 г Гей-Люссак сформулировал Закон объемных отношений: 
«Объемы газов, вступающих в химические реакции, и объемы газов, являющихся продуктами реакции, соотносятся между собой как небольшие целые числа». 
Важную роль в развитии химической науки сыграли газовые законы (справедливы только для газов). 
В 1811 г. Авогадро ди Кваренья (Закон Авогадро) доказал, что в равных объемах любых газов при постоянных условиях (температуре и давлении) содержится одинаковое число молекул. В одинаковых условиях одно и то же число молекул занимают равные объемы, а 1 моль любого при T=273°К и p=101,3 кПа газа занимает объем 22,4 л, который называется молярным объемом газа (Vm). 
Независимо друг от друг трое ученых вывели следующие законы: 
закон Гей-Люссака при P = const: V1 / T1 = V2 / T2; закон Бойля-Мариотта при Т= const:P1V1 = P2V2; закон Шарля при V = const:P1 / T1 = P2 / T2 
При объединении этих трех законов получаем: P1V1 / T1 = P2V2 / T2 
Если условия отличаются от нормальных, то применяют уравнение Клапейрона – Менделеева: 
pV = nRT = (m/M)RT, где 
p — давление газа, V — его объем, n — количество молей газа, R — 
универсальная газовая постоянная (8,314 Дж/(моль*К). 
Количество газа при нормальных условиях рассчитывают по формуле: n = V/Vm = V/22,4. 
Плотность газов при заданных давлении и температуре прямо пропорциональна их молярной массе:ρ = m/V = pM/(RT) = (p/RT)M. 
Относительная плотность газов показывает, во сколько раз один газ тяжелее другого. Плотность газа В по газу А определяется следующим образом: 
DA(B) = ρ(В)/ρ(А) = М(В)/М(А). 
Лекция 3. Периодический закон Д.И. Менделеева 
Основные понятия и термины по теме: атом, заряд ядра, периодическая система химических элементов, группа, подгруппа, число электронов, электронный слой атомов. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Зависимость свойства атомов от заряда ядра. 
2. Физический смысл порядкового номера, номера группы и периода химического элемента 
3. Изменение строения внешних электронных слоев атомов.  
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Таблица Периодической системы химических элементов графически отображает Периодический закон. Каждое число в ней характеризует какуюлибо особенность в строении атомов: 
1. порядковый (атомный) номер химического элемента указывает на заряд его атомного ядра, то есть на число протонов, содержащихся в нем, а так как атом электронейтрален, то и на число электронов, находящихся вокруг атомного ядра. Число нейтронов определяют по формуле 
N = A – Z, 
где A – массовое число, Z – порядковый номер элемента; 
2. номер периода соответствует числу энергетических уровней (электронных слоев) в атомах элементов данного периода; 
3. номер группы соответствует числу электронов на внешнем уровне для элементов главных подгрупп и максимальному числу валентных электронов для элементов побочных подгрупп. 
В периоде с увеличением зарядов атомных ядер элементов (слева направо) металлические свойства ослабевают, а неметаллические усиливаются в силу того, что: 
1. возрастает число электронов на внешнем уровне атома; 
2. число энергетических уровней в атомах в пределах периода остается постоянным; 
3. уменьшается радиус атомов. 
В группах (главная подгруппа) с увеличением зарядов атомных ядер элементов (сверху вниз) металлические свойства усиливаются, неметаллические ослабевают. Это объясняется тем, что: 
· число 
электронов 
на 
внешнем 
уровне 
атомов 
остается одинаковым; 
· увеличивается число энергетических уровней в атоме; 
· увеличивается радиус атомов. 
В больших периодах такие изменения происходят медленнее, так как, начиная с третьего элемента, у атомов достраивается не внешний энергетический, а предвнешний уровень с 8 до 18 электронов (у элементов побочных подгрупп), и лишь затем заполняется внешний уровень с 2 до 8 электронов (у элементов главных подгрупп). 
Природа каждого химического элемента, то есть определенные, присущие только ему свойства атомов, простых веществ, соединений зависит от заряда ядра его атомов. Заряд обусловливает и строение электронной оболочки атома. Но величины зарядов ядер атомов химических элементов в Периодической системе Д. И. Менделеева изменяются монотонно – увеличиваются от +1 у водорода до +110 у элемента № 110, поэтому прямой причиной периодического изменения свойств элементов это явление быть не может. 
Причина периодичности – изменение строения внешних электронных слоев атомов. Так, у всех щелочных металлов внешний энергетический уровень занят одним s-электроном, поэтому их свойства так похожи. Но они не одинаковы, степень их проявления разная, потому что этот единственный внешний электрон находится на разном удалении от ядра у атомов каждого из щелочных металлов:  
Вывод: Свойства химических элементов и образованных ими веществ находятся в периодической зависимости от строения внешних электронных слоев атомов.  
Впервые физический смысл порядкового номера раскрыл голландец Ван-ден-Брук, который доказал, что порядковый номер химического элемента равен заряду ядра его атома. Открытие изотопов и закономерность Ван-ден-Брука–Мозли позволили дать современное определение Периодического закона: Свойства химических элементов и образуемых ими веществ находятся в периодической зависимости от зарядов их атомных ядер. 
Лекция 4. Строение атома 
Основные понятия и термины по теме: строение атома, электроны, энергетические уровни и подуровни, периодическая система химических элементов Д. И. Менделеева. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Строение атома. 
2. Распределение электронов по энергетическим уровням. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Строение атома. При химических реакциях ядра атомов остаются без изменений, изменяется лишь строение электронных оболочек вследствие перераспределения электронов между атомами. 
 Электрон имеет двойственную (корпускулярно-волновую) природу. Благодаря волновым свойствам электроны в атоме могут иметь только строго определенные значения энергии, которые зависят от расстояния до ядра. Электроны, обладающие близкими значениями энергии образуют энергетический уровень. Энергетические уровни подразделяются на s-, p-, d- и f- подуровни; их число равно номеру уровня. 
Распределение электронов по энергетическим уровням. Вся совокупность сложных движений электрона в атоме характеризуется энергетическими числами, которые называются квантовыми числами. 
п — главное квантовое число, принимает значения целых чисел натурального ряда — 1, 2, 3, ..., °°. 
Пример: n = 3; на третьем энергетическом уровне — подуровней — 3: 3s, Зр, 3d; число орбиталей в уровне: п2 — 9; в подуровнях: 3s — 1, Зр — 3, 3d — 5; максимальное число электронов в уровне 2n2— 18; на подуровнях: s — 2, р — 6, d — 10. 
 — побочное (орбитальное) квантовое число. Подуровни энергетического уровня характеризуются побочным квантовым числом. Оно зависимо от главного квантового числа и принимает значения от 0 до п - 1. 
Побочное квантовое число характеризует форму атомной орбитали и уточняет ее энергию по формуле Е = п + l. 
1. При l = 0 открывается подуровень s с s-орбиталью, форма которой сферическая. 
2.При l = 1 открывается подуровень р с р-орбиталями, форма которых напоминает объемную восьмерку. 
3.При l = 2 открывается подуровень d с f-орбиталями, форма которых напоминает объемный лепесток и более сложную объемную восьмерку. 
4.При l= 3 открывается подуровень / сl-орбиталями, имеющими более сложную форму. 
Номер энергетического уровня соответствует количеству подуровней. При п = 3 — три подуровня; при п = 2 — два подуровня. 
Количество орбиталей на подуровне определяется т — магнитным квантовым числом. Магнитное квантовое число определяет распределение орбиталей в магнитном поле ядра, оно зависимо от орбитального квантового числа и принимает значения от 0 до l- 1; т = 2l+ 1. 
Спиновое квантовое число s — независимое. Это число — квантовое свойство электрона, не имеющее классических аналогов. Спин — это собственный момент импульса электрона, не связанный с движением в пространстве. Для всех электронов абсолютное значение спина 1/2. Проекция спина на ось (магнитное спиновое число ms может иметь лишь два значения: +1/2 или -1/2, т.к. спин электрона — величина постоянная.) 
Вывод: Состояние электрона в атоме характеризуется квантовыми числами: п — главное квантовое число, l — побочное квантовое число, ml — магнитное орбитальное квантовое число, ms — магнитное спиновое квантовое число. Зная квантовые числа у электрона, можно описать энергию, количество орбиталей, их форму и расположение в пространстве. 
Лекция 5. Значение Периодического закона и Периодической системы химических элементов Д. И. Менделеева для развития науки. 
Основные понятия и термины по теме: периодическая система химических элементов, периодический закон, значение ПС и ПЗ Менделеева для развития План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Систематизация и обобщение сведений о химических элементах; 
2. Значение Периодического закона и Периодической системы химических элементов Д. И. Менделеева для развития науки. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Периодической системы химических элементов Д. И. Менделеева – выполнили все три важнейшие функции теоретического знания: обобщающую, объясняющую и прогностическую. На их основе ученые: 
· систематизировали и обобщили все сведения о химических элементах и образуемых ими веществах; 
· дали обоснование различным видам периодической зависимости, существующим в мире химических элементов, объяснив их на основе строения атомов элементов; 
· предсказали, описали свойства еще не открытых химических элементов и образованных ими веществ, а также указали пути их открытия. 
Систематизировать и обобщить сведения о химических элементах пришлось самому Д. И. Менделееву, когда он открывал Периодический закон, строил и совершенствовал свою таблицу. 
За период 1869—1886 гг. были открыты три предсказанных элемента: галлий (П. Э. Лекок де Буабодран, Франция, 1875 г.), скандий (Л. Ф. Нильсон, Швеция, 1879 г.) и германий (К. Винклер, Германия, 1886 г.). Открытие первого из этих элементов, подтвердившее правильность прогноза великого русского ученого, вызвало у его коллег только интерес и удивление. Открытие же германия стало подлинным триумфом Периодического закона. К. Винклер писал в статье «Сообщение о германии»: «Не подлежит больше никакому сомнению, что новый элемент есть не что иное, как предсказанный Менделеевым за пятнадцать лет до этого экасилиций. Ибо едва ли может быть дано более убедительное доказательство справедливости учения о периодичности элементов, чем воплощение бывшего до сих пор гипотетическим экасилиция, и оно представляет собой поистине нечто большее, чем простое подтверждение смело выдвинутой теории, — оно означает выдающееся расширение химического поля зрения, могучий шаг в области 
познания». 
На основе закона и таблицы Д. И. Менделеева были предсказаны и открыты благородные газы. И сейчас этот закон служит путеводной звездой для открытия или искусственного создания новых химических элементов. Например, можно утверждать, что элемент с № 114 будет похож на свинец (экасвинец), а № 118 будет благородным газом (экарадон). Открытие Периодического закона и создание таблицы Периодической системы химических элементов Д. И. Менделеевым стимулировало поиск причин взаимосвязи элементов, способствовало выявлению сложной структуры атома и развитию учения о строении атома. Это учение, в свою очередь, позволило вскрыть физический смысл Периодического закона и объяснить расположение элементов в Периодической системе. Оно привело к открытию атомной энергии и использованию ее для нужд человечества. 
Лекция 6. Ионная и ковалентная химическая связь. 
Основные понятия и термины по теме: химическая связь, ионная связь, ковалентная связь, неполярная, полярная, электроотрицательность. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Ионная химическая связь. 
2. Ковалентная химическая связь. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Под химической связью понимают такое взаимодействие атомов, которое связывает их в молекулы, ионы, радикалы, кристаллы. Различают четыре типа химических связей: ионную, ковалентную, металлическую и водородную. 
Ионная химическая связь – это связь, образовавшаяся за счет электростатического притяжения катионов к анионам.Атомы, присоединившие «чужие» электроны, превращаются в отрицательные ионы, или анионы. Атомы, отдавшие свои электроны, превращаются в положительные ионы, или катионы. Понятно, что между анионами и катионами возникают силы электростатического притяжения, которые и будут удерживать их друг около друга, осуществляя тем самым ионную химическую связь. 
Ковалентная связь образуется за счёт общих электронных пар, возникающих в оболочках связываемых атомов. 
Она может быть образована атомами одного итого же элемента и тогда она неполярная; например, такая ковалентная связь существует в молекулах одноэлементных газов H2, O2, N2, Cl2 и др. 
Ковалентная связь может быть образована атомами разных элементов, сходных по химическому характеру, и тогда она полярная; например, такая ковалентная связь существует в молекулах H2O, NF3, CO2. Ковалентная связь образуется между атомами элементов, 
Электроотрицательность - это способность атомов химического элемента оттягивать к себе общие электронные пары, участвующие в образовании химической связи. 
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Элементы с большей электроотрицательностью будут оттягивать общие электроны от элементов с меньшей электроотрицательностью.  Для наглядного изображения ковалентной связи в химических формулах используются точки (каждая точка отвечает валентному электрону, а также черта 
отвечает 
общей 
электронной 
паре). 
Пример. 
Связи 
в 
молекуле 
Cl2 можно 
изобразить 
так: 
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Лекция 7. Металлическая и водородная химическая связь. 
Основные понятия и термины по теме: металлическая химическая связь, металлы, сплавы, водородная связь, природа химической связи. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Металлическая химическая связь. 
2. Водородная химическая связь. 
3. Единая природа химической связи 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Связь в металлах и сплавах, которую выполняют относительно свободные электроны между ионами металлов в металлической кристаллической решетке, называют металлической. Такая связь характеризуется небольшим числом валентных электронов и большим числом свободных орбиталей, что характерно для атомов металлов. Схема образования металлической связи (М – металл): 
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Наличием металлической связи обусловлены физические свойства металлов и сплавов: твердость, электрическая проводимость и теплопроводность, ковкость, пластичность, металлический блеск.  
Химическую связь между положительно поляризованными атомами водорода одной молекулы (или ее части) и отрицательно поляризованными атомами сильно электроотрицательных элементов, имеющих неподеленные электронные пары (F, О, N и реже Сl и S) другой молекулы (или ее части), называют водородной. Пример межмолекулярной водородной связи: 
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Единая природа химической связи. Деление химических связей на типы носит условный характер, так как все они характеризуются определенным единством. Ионную связь можно рассматривать как предельный случай ковалентной полярной связи. 
Металлическая связь совмещает ковалентное взаимодействие атомов с помощью обобществленных электронов и электростатическое притяжение между этими электронами и ионами металлов. 
Лекция 8. Чистые вещества и смеси. 
Основные понятия и термины по теме: чистые вещества, смеси, примеси, загрязнения, компоненты, однородные и неоднородные смеси. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Чистые вещества 
2. Однородные и неоднородные смеси. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Мы живем среди химических веществ. Мы вдыхаем воздух, а это смесь газов (азота, кислорода и других), выдыхаем углекислый газ. Умываемся водой - это еще одно вещество, самое распространенное на Земле. Пьём молоко - смесь воды с мельчайшими капельками молочного жира, и не только: здесь еще есть молочный белок казеин, минеральные соли, витамины и даже сахар, но не тот, с которым пьют чай, а особый, молочный - лактоза. Каждый человек - его кожа, мышцы, кровь, зубы, кости, волосы построены из химических веществ, как дом из кирпичей. Азот, кислород, сахар, витамины - вещества природного, естественного происхождения. Стекло, резина, сталь – это тоже вещества, точнее, материалы (смеси веществ). И стекло, и резина - искусственного происхождения, в природе их не было. Совершенно чистые вещества в природе не встречаются или встречаются очень редко. 
   Каждое 
вещество 
всегда 
содержит 
определенное 
количество примесей. Вещество, в котором почти нет примесей, называют чистым. С такими веществами работают в научной лаборатории. Заметим, что абсолютно чистых веществ не существует. 
Индивидуальное чистое вещество обладает определённым набором характеристических свойств (постоянными физическими свойствами). Только чистая дистиллированная вода имеет tпл = 0 °С, tкип= 100 °С, не имеет вкуса. Морская вода замерзает при более низкой, а закипает при более высокой температуре, вкус у нее горько-соленый. Вода Черного моря замерзает при более низкой, а закипает при более высокой температуре, чем вода Балтийского моря. Почему? Дело в том, что в морской воде содержатся другие вещества, например растворенные соли, т.е. она представляет собой смесь различных веществ, состав которой меняется в широких пределах, свойства же смеси не являются постоянными. Определение понятия «смесь» было дано в XVII в. английским ученым Робертом Бойлем: «Смесь - целостная система, состоящая из разнородных компонентов». 
  Смесями являются почти все природные вещества, продукты питания (кроме 
соли, 
сахара, 
некоторых 
других), 
многие 
лекарственные 
и косметические средства, товары бытовой химии, строительные материалы. 
Большинство металлических сплавов - однородные смеси. Например, в сплаве золота с медью (его используют для изготовления ювелирных украшений) отсутствуют красные частицы меди и желтые частицы золота. 
К однородным смесям принадлежат все смеси газов, в том числе и воздух. Существует немало однородные смесей жидкостей.Однородные смеси еще называют растворами, даже если они твердые или газообразные. 
К неоднородным смесям относятся большинство минералов, почва, строительные материалы, живые ткани, мутная вода, молоко и другие продукты питания, некоторые лекарственные и косметические средства. 
В неоднородной смеси физические свойства компонентов сохраняются. Так, железные опилки, смешанные с медными или алюминиевыми, не теряют способности притягиваться к магниту. 
Некоторые виды неоднородных смесей имеют специальные названия: пена (например, пенопласт, мыльная пена), суспензия (смесь воды с небольшим количеством муки), эмульсия (молоко, хорошо взболтанные растительное масло с водой), аэрозоль (дым, туман). 
Лекция 9. Дисперсные системы 
Основные понятия и термины по теме: дисперсные системы, фаза, среда, классификация, грубодисперсные системы, тонкодисперсные системы, коллоидные растворы. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1.Понятие о дисперсных системах 
2.Классификация дисперсных систем 
3.Грубодисперсные системы (эмульсии, суспензии)  
4.Коллоидные растворы (золи, гели) 
5.Тонкодисперсные системы (истинные растворы) 
 6.Значение коллоидных систем в жизни природы и общества 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Состояние чистого вещества описывается очень просто – твердое, жидкое, газообразное. Но абсолютно чистых веществ в природе не существует. Даже незначительное количество примесей может существенно влиять на свойство веществ: температуру кипения, электро- и теплопроводимость , реакционную способность и т.д.  
 В природе и практической жизни человека встречаются не отдельные вещества, а их системы. Важнейшими из них являются дисперсные системы. 
Д.С. – гетерогенные системы, в которых одно вещество равномерно распределено в виде частиц внутри другого вещества. 

Дисперсная фаза- мелко раздробленное вещество. 
 
 
 
Дисперсная среда- однородное вещество, в котором распределена д. 
фаза.              Примеры д.с : мел + вода, туман, дым, смог (определить дисперсную среду и дисперсную фазу) Классификация 
1. ДС в зависимости от сочетания агрегатного состояния ДФ и ДС можно подразделить на 9 видов: 
	Дисперсион ная среда 
	Дисперсионная фаза 
	

	
	газ 
	жидкость 
	Твердое вещество 

	Газ 
	Воздух, природный газ 
	Туман, попутный нефтяной газ 
	Дым, пыль, смог 

	 
	Газировка, 
	Плазма 
	Строительн

	Жидкость 
	пена 
	крови, пищеварительный сок, эмульсии 
	ые 
растворы, 
суспензии, золи 

	Твердое вещество 
	Снежный наст, 
порошки, пористое тело 
	Мед, косметические средства, влажная почва 
	Минералы, сплавы, цветное стекло, горные породы 


2. Классификация ДС по величине частиц 
                      Д.С.  
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Грубодисперсные системы              тонкодисперсные системы 
(эмульсии, суспензии)                    (истинные растворы) 
                    Коллоидные растворы 

                       (золи, гели, пасты)    
 
Грубодисперсые системы (размер частиц более 100 нм) это непрозрачные системы, частицы видны невооруженным глазом, отстаиваются, у жидкостей видна граница раздела. Грубодисперсные системы делятся на  
· эмульсии (молоко, лимфа, нефть) 
· суспензии (мел + вода, известковое молоко + вода, глина + вода) 
Суспензия — это грубодисперсная система, имеющая твердую дисперсную фазу и жидкую дисперсионную среду. Обычно ее частицы настолько велики (больше 10 мкм), что могут довольно легко оседать под силой тяжести (лекарства, эмалевые краски; цементные растворы) 
Эму́льсия — дисперсная система, состоящая из микроскопических капель жидкости (дисперсной фазы), распределенных в другой жидкости (

 HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%94%D0%B8%D1%81%D0%BF%D0%B5%D1%80%D1%81%D0%BD%D0%B0%D1%8F_%D1%81%D0%B8%D1%81%D1%82%D0%B5%D0%BC%D0%B0" \h дисперсионной среде) - 

 HYPERLINK "https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9C%D0%BE%D0%BB%D0%BE%D0%BA%D0%BE" \h молоко. В нём капли молочного жира распределены в водной среде. 
Коллоидные растворы занимают промежуточное положение между тонкодисперсными и грубодисперсными системами (золи и гели), размер частиц от 1-100нм. 
Золи- это жидкости живой клетки-цитоплазма, ядерный сок кровь, лимфа, пищ. соки). Частицы золей могут слипаться между собой и выпадать в осадок (коагуляция), при этом р-р превращается в гель (студенистый осадок) -мармелад, зефир, птичье молоко, гель для душа, гель до и после бритья; природные гели-медуза, хрящи, сухожилия, волосы. мыш. ткани. 
ЗНАЧЕНИЕ: Глобальная роль коллоидов заключается в том, что они являются основными компонентами живых организмов. Коллоиды поступают в организм в виде пищевых веществ и в процессе пищеварения превращаются в специфические, характерные для данного организма коллоиды. Можно сказать, что весь организм человека - это сложная коллоидная система в ее связи с поверхностными явлениями. 
Лекция 10. Вода. Растворы. Растворение 
Основные понятия и термины по теме: вода, растворы, растворение, классификация веществ, виды растворов, факторы растворимости, значение. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Классификация веществ по их растворимости в воде. 
2. Виды растворов. 
3. Факторы, от которых зависит растворимость веществ в воде. 
4. Значение 
водных 
растворов 
для 
организма 
человека 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Раствор-это однородная смесь веществ, состоящая из нескольких компонентов. По агрегатном у состоянию растворы делятся на твердые, жидкие и газообразные. Твердые – сплавы металлов, газообразные – воздух. Любой раствор, особенно жидкий, как правило, состоит из двух компонентов.  
Классификация веществ по их растворимости в воде. 
· Хорошо растворимые - если при комнатной температуре в 100 г воды растворяется больше 1 г этого вещества. 
· Малорастворимые – если при таких условиях растворяется меньше 1 г вещества в 100 г воды. 
· Практически нерастворимые 
вещества – 
такие 
вещества, растворимость которых меньше 0,01 г в 100 г воды. 
Виды растворов:  
Насыщенный раствор - в котором при данной температуре вещество больше не растворяется. 
Ненасыщенный раствор, в котором при данной температуре находится меньше растворяемого вещества, чем в его насыщенном растворе. Пересыщенный раствор, в котором при данной температуре находится в растворенном состоянии больше вещества, чем в его насыщенном растворе при тех же условиях. 
Растворение - это химический процесс-взаимодействие молекул растворителя с частицами растворенного вещества. Факторы, от которых зависит растворимость веществ в воде: 1. Природа реагирующих веществ. Полярные молекулы веществ способны растворяться в полярном растворителе – воде. 2. При увеличении температуры жидкости и твердые вещества растворяются лучше, а газы – хуже. 3. При увеличении давления, объем уменьшается и молекул чаще сталкиваться друг с другом, поэтому растворение увеличивается. 
 Значение имеют водные растворы для организма человека. Все вещества поступают в клетки в растворенном виде и выводятся яды из клеток так же в виде растворов. 
Вода является участников большинства химических реакций, протекающих в нашем организме. Наш организм на 70% состоит из воды. Содержание растворенного вещества в растворе называют концентрацией. 
Способы выражения концентрации растворов: массовая доля растворенного вещества w(раств.в-ва) = m(вещества) m(раствора) х100%. 
Лекция 11. Электролитическая диссоциация. 
Основные понятия и термины по теме: теория электролитической диссоциации, катионы, анионы, катод, анод, электролиты, неэлектролиты, степень диссоциации. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1.Механизм электролитической диссоциации 
2. Электролиты и неэлектролиты 
3. Степень электролитической диссоциации. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
	Теория электролитической диссоциации 
1. При растворении в воде (или расплавлении) электролиты распадаются на положительно и отрицательно заряженные ионы (подвергаются электролитической диссоциации). 
2. Под действием электрического тока катионы (+) двигаются к катоду (-), а анионы (-) – к аноду (+). 
3. Электролитическая диссоциация - процесс обратимый (обратная реакция называется моляризацией). 
4. Степень электролитической диссоциации (a) зависит от природы электролита и растворителя, температуры и концентрации. Она показывает отношение числа молекул, распавшихся на ионы (n) к общему числу молекул, введенных в раствор (N). 
a = n / N           0<a<1 
Электролиты и неэлектролиты 
 Электролитическая диссоциация веществ, идущая с образованием свободных ионов объясняет электрическую проводимость растворов. 
Процесс электролитической диссоциации принято записывать в виде схемы, не раскрывая его механизма и опуская растворитель (H2O), хотя он является основным участником. 
CaCl2 = Ca2+ + 2Cl- 
KAl(SO4)2 = K+ + Al3+ + 2SO42- HNO3 = H+ + NO3- Ba(OH)2 = Ba2+ + 2OH- 
Из электронейтральности молекул вытекает, что суммарный заряд катионов и анионов должен быть равен нулю.  Сильные электролиты 

	 Это вещества, которые при растворении в воде практически полностью распадаются на ионы. Как правило, к сильным электролитам относятся вещества с ионными или сильно полярными связями: все хорошо растворимые соли, сильные кислоты (HCl, HBr, HI, HClO4, H2SO4,HNO3) и сильные 
основания 
(LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH,Ba(OH)2,Sr(OH)2,Ca(OH)2). 
В растворе сильного электролита растворённое вещество находится в основном в виде ионов (катионов и анионов); недиссоциированные молекулы практически отсутствуют. 
 Слабые электролиты 
Вещества, частично диссоциирующие на ионы. Растворы слабых электролитов наряду с ионами содержат недиссоциированные молекулы. 
Слабые электролиты не могут дать большой концентрации ионов в растворе. 
 К слабым электролитам относятся: 
1) почти все органические кислоты (CH3COOH, C2H5COOH и др.); 
2) некоторые неорганические кислоты (H2CO3, H2S и др.); 
3) почти все малорастворимые в воде соли, основания и гидроксид аммония (Ca3(PO4)2; Cu(OH)2; Al(OH)3; NH4OH); 
4) вода. 
Неэлектролиты. 
Вещества, водные растворы и расплавы которых не проводят электрический ток. Они содержат ковалентные неполярные или малополярные связи, которые не распадаются на ионы. Электрический ток не проводят газы, твердые вещества (неметаллы), органические соединения (сахароза, бензин, спирт). 
Степень диссоциации.  
Степень диссоциации (a) - отношение числа распавшихся на ионы молекул (n) к общему числу растворенных молекул (N): a = n / N и выражается в долях единицы или в % (a = 0,3 – условная граница деления на сильные и слабые электролиты). 


Лекция 12. Кислоты и их свойства.Основные понятия и термины по теме: кислоты, органические и неорганические кислоты, классификация, применение, химические свойства, получение. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Классификация кислот 
2. Химические свойства  
3. Получение кислот 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Кислоты– это сложные вещества, содержащие атомы водорода, которые могут замещаться атомами металла  
Классификация  
1. По основности. Основность кислоты—это число атомов водорода, которые в молекуле кислоты могут замещаться атомами металла. 
· Одноосновные, молекулы которых содержат один атом водорода 
· Двухосновные, молекулы которых содержат два атома водорода 
· Трехосновные, молекулы которых содержат три атома водорода 
· Четырехосновные, молекулы которых содержат четыре атома водорода 
2. По содержанию атомов кислорода в молекуле кислоты 
· Бескислородные, молекулы которых не содержат атомов кислорода 
· Кислородосодержащие, молекулы которых содержат атомы кислорода.  
Химические 
свойства  
Кислоты одинаково изменяют цвет индикатора. 
Взаймодействуют 
· С основаниями Основание + Кислота = Соль + H2O H3PO4 + 3NaOH = Na3PO4+ 3H2O 
· С основными оксидами Кислота + Основной оксид = Соль + H2O 
2HCl + CaO = CaCl2 + H2O 
· С амфотерными оксидами Кислота + Амфотерный оксид = Соль + 
H2O 
2HNO3 + ZnO = Zn(NO3)2 + H2O 
· С амфотерными гидроксидами Кислота + Амфотерный гидроксид = 
Соль + H2O 
3HCl + Cr(OH)3 = CrCl3 + 3H2O 
· С нормальными солями Кислота + Соль = Соль + Кислота 
HCl +AgNO3 = AgCl + HNO3 
· С металлами 2HCl + Mg = MgCl2 + H2 
Получение кислот 
1. Бескислородные кислоты получают путем синтеза водородных соединений неметаллов из простых веществ и последующего растворения полученных продуктов в воде 
Неметалл + H2 = Водородное соединение неметалла 
H2 + Cl2 = 2HCl 
2. Оксокислоты получают взаимодействием кислотных оксидов с водой. 
Кислотный оксид + H2O = Оксокислота 
SO3 + H2O = H2SO4 
3. Большинство кислот можно получить взаимодействием солей с кислотами. 
Соль + Кислота = Соль + Кислота 
2NaCl + H2SO4 = 2HCl + Na2SO4  
Лекция 13. Основания и их свойства 
Основные понятия и термины по теме: основания, гидроксильные группы, растворимость, классификация, физические свойства, химические свойства.  
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению):  
1. Классификация оснований 
2. Физические свойства  
3. Химические свойства  
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Основания– это сложные вещества, молекулы которых состоят из атома 
металла 
и 
одной 
или 
нескольких 
гидроксидных 
групп  Классификация  
1.По числу гидроксильных групп в молекуле 
· Однокислотные, молекулы которых содержат одну гидроксидную группу 
· Двухкислотные, молекулы которых содержат две гидроксидные группы 
· Трехкислотные, молекулы которых содержат три гидроксидые группы  
2. По растворимости в воде 
· Растворимые 
· Нерастворимые  
Физические свойства  
Все неорганические основания– твердые вещества(кроме гидроксида аммония). Основания имеют разный цвет: гидроксид калия—белого цвета, гидроксид меди—голубого, гидроксид железа—красно-бурого.  Химические свойства  
1. Водные растворы щелочей изменяют окраску индикаторов. 
2. Взаимодействуют · с кислотами Основание + Кислота = Соль + H2O KOH + HCl = KCl + H2O 
· с кислотными оксидами Щелочь + Кислотный оксид = Соль + H2O Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O 
· с растворами Раствор щелочи + Раствор соли = Новое основание + 
Новая соль 
2NaOH + CuSO4 = Cu(OH)2 + Na2SO4 
· с амфотерными металлами Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2 
3. Нерастворимые в воде основания при нагревании разлагаются на основной оксид и воду 
Нерастворимое основание = Основной оксид + H2O 
Cu(OH)2 = CuO + H2O 
Лекция 14. Соли и их свойства. 
Основные понятия и термины по теме: соли, кислотный остаток, классификация, растворимость, физические свойства, химические свойства.  
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению):  
1. Классификация оснований 
2. Физические свойства  
3. Химические свойства  
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Соли– это продукты неполного замещения атомов водорода в молекулах кислот атомами металла или это продукты замещения гидроксидных групп в молекулах оснований кислотными остатками.  
Классификация 
Нормальные соли. Это продукты полного замещения атомов водорода в молекуле кислоты атомами неметалла, или продукты полного замещения гидроксидных групп в молекуле основания кислотными остатками.  Кислые соли. Это продукты неполного замещения атомов водорода в молекулах многоосновных кислот атомами металла.  Основные соли. Это продукты неполного замещения гидроксидных групп в молекулах многокислотных оснований кислотными остатками.  
Физические 
свойства  
Большинство солей—твердые вещества белого цвета. Некоторые соли имеют окраску. 
Например, 
дихромат 
калия—оранжевого, 
сульфат 
никеля— зеленого. 
По растворимости в воде соли делятся на растворимые в воде, малорастворимые в воде и нерастворимые.  

Химические 
свойства  
Растворимые соли в водных растворах диссоцииируют на ионы: 
1. Средние соли диссоцииируют на катионы металлов и анионы кислотных остатков 
KCl = K + Cl 
· Кислые соли диссоцииируют не катионы металла и сложные анионы KHSO3 = K + HSO3 
· Основные металлы диссоцииируют на сложные катионы и анионы кислотных остатков 
AlOH(CH3COO)2 = AlOH + 2CH3COO 
2. Соли взаимодействуют с металлами с образованием новой соли и нового металла. Ме(1) + Соль(1) = Ме(2) + Соль(2) CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu 
3. Растворы взаимодействуют с щелочами Раствор соли + Раствор щелочи = Новая соль + Новое основание 
FeCl3 + 3KOH = Fe(OH)3 + 3KCl 
4. Соли взаимодействуют с кислотами Соль + Кислота = Соль + 
Кислота 
BaCl2 + H2SO4 = BaSO4 + 2HCl 
5. Соли могут взаимодействовать между собой Соль(1) + Соль(2) = 
Соль(3) + Соль(4) 
AgNO3 + KCl = AgCl + KNO3 
6. Основные соли взаимодействуют с кислотами Основная соль + 
Кислота = Средняя соль + H2O 
CuOHCl + HCl = CuCl2 + H2O 
7. Кислые соли взаимодействуют с щелочами Кислая соль + Щелочь = 
Средняя соль + H2O 
NaHSO3 + NaOH = Na2SO3 + H2O 
8. Многие соли разлагаются при нагревании MgCO3 = MgO + CO2  
Лекция 15. Оксиды и их свойства. 
Основные понятия и термины по теме: оксиды, общая формула, несолеобразующие оксиды, солеобразующие оксиды, основные оксиды, кислотные оксиды, растворимость в воде, физические свойства, химические свойства.  
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Классификация оснований 
2. Физические свойства  
3. Химические свойства  
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Оксиды- это соединения двух элементов, один из один которых кислород. 
Общая формула оксидов: Эm Оn (m- число атомов элемента, n- число атомов кислорода) Примеры оксидов: K2O, CaO, SO2, P2O5 
Физические 
свойства  Жидкие (SO3, Mn2O7)  Твердые 
(K2O,Al2O3,P2O5)  
Газообразные (CO2 , NO2 , SO2) 
Несолеобразующие 
оксиды  Или индифферентные оксиды—это оксиды, которые не образуют солей при взаимодействии с кислотами и основаниями. 
Всего четыре кислотных несолеобразующих оксидов: CO, SiO, N2O, NO. И девять амфотерных:BeO, ZnO, PbO, SnO, Al2O3, Cr2O3, Fe2O3, PbO2, 
SnO2 
Солеобразующие оксиды. Это оксиды, которые образуют соли при взаимодействии с кислотами или основаниями. В зависимости от характера соответствующих гидратов оксидов все солеобразующие оксиды делятся па три типа: основные, кислотные, амфотерные.  Основные оксиды. Это оксиды, гидраты которых являются основаниями. Все основные оксиды являются оксидами металлов.  
Кислотные оксиды. Это оксиды, гидраты которых являются кислотами. Большинство кислотных оксидов являются оксидами неметаллов. Так же кислотными оксидами являются оксиды металлов с высокой валентностью. 
Растворимые (все кислотные, кроме SiO2, растворимы в воде; среди основных только оксиды щелочных металлов( Li2O, Na2O, K2O, Rb2O, Cs2O) и щелочноземельных( CaO, SrO, BaO);амфотерные оксиды не растворяются в воде · 
Нерастворимые (CuO, FeO, SiO2, Al2O3) 

Химические 
свойства 
основных 
оксидов  
Взаимодействие 
1.С кислотами: Основной оксид + Кислота = Соль + H2O 
MgO + 2HCl = MgCl2 + H2O 
2.С кислотными оксидами: Основной оксид + Кислотный оксид = Соль 
3Na2O + P2O5 = 2Na3PO4 
3.С водой: Оксид + H2O = Щелочь 
K2O + H2O = 2KOH 

Химические 
свойства 
кислотных 
оксидов  
Взаимодействие 
1.С основаниями: Кислотный оксид + Основание = Соль + H2O CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O 
2. С основными оксидами: Основной оксид + Кислота = Соль + H2O 
CaO + CO2 = CaCO3 
3. С водой: Кислотный оксид + H2O = Кислота SO3 + H2O = H2SO4  
Лекция 16. Классификация химических реакций. 
Основные понятия и термины по теме: химические реакции, классификация, состав, степень окисления, тепловой эффект, агрегатное состояние, качественные реакции, именные реакции. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Понятие реакции 
2. Классификация реакций по различным признакам. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Хими́ческая реа́кция — превращение одного или нескольких исходных веществ (реагентов) в другие вещества, при которых ядра атомов не меняются, при этом происходит перераспределение электронов и ядер, и образуются новые химические вещества. 
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Лекция 16. Классификация химических реакций Основные понятия и термины по теме: окислительно-восстановительные реакции, степень окисления элементов, электронный баланс. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Механизм протекания окислительно-восстановительных реакций. 
2. Степень окисления элементов. 
3. Метод электронного баланса. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Реакции, идущие с изменением степеней окисления элементов, или окислительно-восстановительные реакции. К ним относится множество реакций, в том числе все реакции замещения, а также те реакции соединения и разложения, в которых участвует хотя бы одно простое вещество, например: 

[image: image6] 
Сложные окислительно-восстановительные реакции составляются с  помощью метода электронного баланса: 

[image: image7] 
В 
органической 
химии 
ярким 
примером 
окислительновосстановительных реакций могут служить свойства альдегидов. 

1. 
Они восстанавливаются в соответствующие спирты: 
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  2.Альдегиды окисляются в соответствующие кислоты: 
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Лекция 17. Окислительно-восстановительные реакции 
Основные понятия и термины по теме: окислительно-восстановительные реакции, степень окисления элементов, электронный баланс. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
4. Механизм протекания окислительно-восстановительных реакций. 
5. Степень окисления элементов. 
6. Метод электронного баланса. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Реакции, идущие с изменением степеней окисления элементов, или окислительновосстановительные реакции. К ним относится множество реакций, в том числе все реакции замещения, а также те реакции соединения и разложения, в которых участвует хотя бы одно простое вещество, например: 
[image: image29.png]o+l +2 o
M + H,S0, = MgSO, + H, 1



3. 
4. 
[image: image12.png]0 +2
oxmmie 42

Mg -2 Mg
T 2

0, +4p—TEEEEL 00

2|1



 
Сложные окислительно-восстановительные реакции составляются с  помощью метода электронного баланса: 
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В органической химии ярким примером окислительно-восстановительных реакций могут служить свойства альдегидов. 
2. Они восстанавливаются в соответствующие спирты: 
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   2.Альдегиды окисляются в соответствующие кислоты: 
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Лекция 18. Скорость химических реакций. Обратимость химических реакций. 
Основные понятия и термины по теме: химические реакции, 
гомогенная, гетерогенная  скорость, факторы, обратимость химических реакций. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Скорость гомогенной реакции 
2. Скорость гетерогенной реакции 
3. Факторы, влияющие на скорость химической реакции. 
4. Обратимость химических реакций. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Химические реакции протекают с разными скоростями. Очень быстро проходят реакции в водных растворах практически мгновенно.  
Если химические реакции происходят в однородной среде, например и растворе или в газовой фазе, то взаимодействие реагирующих веществ происходит во всем объеме. Такие реакции, как вы знаете, называют гомогенными. 
Скорость гомогенной реакции определяется как изменение количества вещества в единицу времени в единице объема: 
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— изменение числа молей одного из веществ (чаще всего исходного, ко может быть и продукта реакции); — интервал времени (с, мин); — объем газа или раствора (л). 
Поскольку отношение количества веществ к объему представляет собой молярную концентрацию С, то 
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Таким образом, скорость гомогенной реакции определяется как изменение концентрации одного из веществ в единицу времени: 
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если объем системы не меняется. 
Факторы, влияющие на скорость химической реакции. Скорость химической реакции определяется следующими основными факторами: 
1) природой реагирующих веществ (энергия активации); 
2) концентрацией реагирующих веществ (закон действующих масс); 
3) температурой (правило Вант-Гоффа); 
4) наличием катализаторов (энергия активации); 
5) давлением (реакции с участием газов); 
6) степенью измельчения (реакции, протекающие с участием твердых веществ); 
7) видом излучения (видимое, УФ, ИК, рентгеновское). 
Все химические реакции обратимы.  
Это означает, что в реакционной смеси протекает как взаимодействие реагентов, так и взаимодействие продуктов. В этом смысле различие между реагентами и продуктами условное. Направление протекания химической реакции определяется условиями ее проведения (температурой, давлением, концентрацией веществ). 
Многие реакции имеют одно преимущественное направление и для проведения таких реакций в противоположном направлении требуются экстремальные условия. В подобных реакциях происходит почти полное превращение реагентов в продукты. 
Лекция 19. Металлы. Особенности строения атомов и кристаллов. 
Классификация металлов по различным признакам. 
Основные понятия и термины по теме: металлы, кристаллическая решетка, особенности строения, свойства, электроны, ионы, классификация металлов. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1.Свойства металлов 
2.Особенности строения металлов 
3. Классификация металлов по различным признакам 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Таблица химических элементов содержит наименования и характеристики ста пяти различных веществ. Основная масса из них является металлами. Эти химические элементы имеют достаточно широкое распространение на нашей планете. Металлы можно встретить в различных соединениях в атмосфере и в недрах земли, в составе живых организмов и растений, а также водах океанов, морей озер и рек. Свойства данных химических элементов весьма специфичны. Их характеристики имеют ярко выраженные отличия от веществ других групп. Так, если элемент относится к разряду металла, то у него в обязательном порядке должен наблюдаться определенный перечень свойств:  
 -наличие плотной кристаллической структуры;  
 -выраженный блеск;  
-способность к электрической проводимости;  
-высокая степень теплопроводности; 
-снижение способности проводить электричество с увеличением теплового режима; 
-легкая отдача электронов; 
-тягучесть, а также ковкость;  
-способность образовывать различные сплавы.  
Строение металлов, которое определено современным научным мировоззрением, представляет собой кристаллическую решетку. В ее основе находятся свободные электроны и ионы, обладающие положительным зарядом. Сам кристалл изображается в форме решетки, имеющей пространственную структуру. Узлы данной системы заняты ионами, а между ними находятся электроны, обладающие высокой способностью к движению. Строение атомов металлов позволяет активным частицам постоянно перемещаться. Электроны совершают переходы между атомами, а также вращаются вокруг их ядер. Зная особенности строения атомов металлов, можно легко объяснить возникновение в них электрического тока. Он появляется под воздействием разности потенциалов, когда электроны, не имеющие связей с ионами, начинают упорядоченное движение в одном направлении. 
Классификация металлов по Менделееву: 
В соответствии с таблицей Менделеева различаются следующие виды (подгруппы) металлов: щелочные - Li (литий), Na (натрий), K (калий), Rb (рубидий), Cs (цезий), Fr (франций); 
щелочноземельные – Be (бериллий), Mg (магний), Ca (кальций), Sr (стронций), Ba (барий), Ra (радий); 
легкие - AL (алюминий), In (индий), Cd (кадмий), Zn (цинк); переходные- Sc, Ti, V, Cr, Mn, Fe, Co, Ni, Cu, Zn. 
Металлы, нашедшие широкое техническое применение, условно делятся на три группы: черные, цветные и благородные. 
К черным металлам относят железо и его сплавы: сталь, чугун и ферросплавы. 
Цветные металлы – это практически все металлы за исключением железа, его сплавов и благородных металлов. По своим физическим свойствам цветные металлы классифицируют следующим образом: 
· тяжёлые металлы: медь, никель, свинец, цинк, олово; 
· лёгкие металлы: алюминий, титан, магний, бериллий, кальций, стронций, натрий, калий, барий, литий, рубидий, цезий; 
· малые металлы: висмут, кадмий, сурьма, ртуть, кобальт, мышьяк; 
· тугоплавкие металлы: вольфрам, молибден, ванадий, цирконий, ниобий, тантал, марганец, хром; 
· редкие металлы: галлий, германий, индий, цирконий; 
Благородные металлы: золото, серебро, платина, родий, палладий, рутений, осмий. 
Лекция 20. Химические свойства металлов. Электрохимический ряд напряжений металлов. 
Основные понятия и термины по теме: металлы, электрохимический ряд напряжений металлов, химические свойства, 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Электрохимический ряд напряжений металлов. 
2. Химические свойства металлов. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
По своим химическим свойствам все металлы являются восстановителями, все они сравнительно легко отдают валентные электроны, переходят в положительно заряженные ионы, то есть окисляются. Восстановительную активность металла в химических реакциях, протекающих в водных растворах, отражает его положение в электрохимическом ряду напряжений металлов, или ряду стандартных электродных потенциалов металлов. 
Чем левее стоит металл в ряду стандартных электродных потенциалов, тем более сильным восстановителем он является, самый сильный восстановитель – металлический литий, золото – самый слабый, и, наоборот, ион золото (III) – самый сильный окислитель, литий (I) – самый слабый. 
Металлы, стоящее в ряду напряжений левее водорода, способны вытеснять его из растворов разбавленных кислот, при этом растворяться в них. 
Химические свойства 
Взаимодействие с простыми веществами 
1. С кислородом большинство металлов образует оксиды – амфотерные и основные: 
4Li + O2 = 2Li2O, 
4Al + 3O2 = 2Al2O3. 
2. С галогенами металлы образуют соли галогеноводородных кислот, например, 
Cu + Cl2 = CuCl2. 
3. С водородом самые активные металлы образуют ионные гидриды – солеподобные вещества, в которых водород имеет степень окисления - 2Na + H2 = 2NaH. 
4. С серой металлы образуют сульфиды – соли сероводородной кислоты: Zn + S = ZnS. 
5. С азотом некоторые металлы образуют нитриды, реакция практически всегда протекает при нагревании: 3Mg + N2 = Mg3N2. 
6. С углеродом образуются карбиды: 
4Al + 3C = Al4C3. 
  Взаимодействие с кислотами  
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Взаимодействие с концентрированной серной кислотой 
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Взаимодействие с азотной кислотой 
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Лекция 21. Общие способы получения металлов 
Основные понятия и термины по теме: металлы, получение металлов, руда, минералы, металлотермия, алюминотермия, магниетермия, электролиз, расплавы электролитов. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению): 
1. Самородные металлы 
2. Металлы, находящиеся в связанном состоянии (минералы) 
3. Способы получения металлов 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Металлы присутствуют 
в 
природе 
как 
в 
самородном 
состоянии (самородные металлы), так и в виде различных соединений. В свободном состоянии присутствуют в природе металлы, которые либо плохо окисляются кислородом, либо совсем не окисляются. Например, платина, золото, серебро. Но чаще всего металлы существуют в природе в связанном состоянии в составе минералов. 
Минерал – это химически и физически индивидуализированный продукт природной физико-химической реакции, находящийся в кристаллическом состоянии. 
Активные металлы часто присутствуют в природе в виде солей (сульфаты, нитраты, хлориды, карбонаты). Минералы входят в состав горных пород и руд. Существуют различные способы обогащения руды. Один из них флотация. Для получения металлов из руд необходимо перевести металлы из руд в какую-нибудь единую форму, чаще всего в форму оксидов. 
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2CuS +3 O2 2CuO + 2SO2 
4FeS2 +11O 2Fe2O3 + 8SO2 
Полученные оксиды можно восстанавливать несколькими способами. 
1. Один из основных - это металлотермия. - Алюмотермия (алюминотермия) 
Cr2O3 +2 Al [image: image27.png]™



 2Al2O3 + 2Cr - Магниетермия. 
Fe2O3 +3Mg [image: image28.png]™



 3MgO + 2Fe 
Можно проводить восстановление и другими веществами. 
CuO + C → Cu + CO↑ 
NiO + H2 → Ni + H2O 
2. Термическое разложение соединений металлов. 
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2AlH3 2Al + 3H2↑ 
Fe(CO)5 Fe + 5 CO ↑ 
TiI4 Ti + 2I2 
Этот метод применяется для получения высокочистых металлов. 
3. Электролитическое получение металлов. 
Металлы, особенно, активные можно получить при электролизе расплавов электролитов. Для щелочных металлов- это единственный способ их получения.  
4. Более активный металл вытесняет менее активный из раствора его соли. 
CuSO4 + Fe → FeSO4 + Cu 
В таких реакциях нельзя использовать щелочные и щелочноземельные металлы, потому что они реагируют с водой. 
Лекция 22. Неметаллы 
Основные понятия и термины по теме: строения атомов, неметаллические элементы, характерные свойства неметаллов, соединения неметаллов. 
План изучения темы (перечень вопросов, обязательных к изучению):  
1. Особенности строения атомов неметаллических элементов. 
2. Характерные свойства неметаллов в виде простых тел. 
3. Типичные соединения неметаллов. 
Краткое изложение теоретических вопросов: 
Химические элементы можно условно разделить на две группы: металлические и неметаллические элементы. Такая классификация основывается на типичных физических и химических признакам простых веществ образованных этими элементами. В периодической системе химических элементов неметаллические элементы размещены в конце периодов. К ним относятся: водород, гелий, бор, азот, кислород, неон, кремний, фосфор, сера, хлор, аргон, селен, бром, теллур, йод, астат, и другие инертные элементы.  
Какие же признаки по своей совокупности дают возможность лучше узнать химический элемент с неметаллическим характером?  
Типичной для них является способность быть в реакциях окислителя. На внешнем энергетическом уровне атомы неметаллических элементов имеют, как правило, более 4 электрона. Почти все они могут присоединять определенное количество электронов и превращаться в отрицательно заряженные ионы — анионы. 
 Способность атомов неметаллических элементов присоединять электроны или смещать их на свою сторону растет в группе снизу вверх, а в периоде — слева направо. Поэтому типичный неметаллический элемент находится в правом верхнем углу периодической системы. Количество электронов на внешнем энергетическом уровне совпадает с номером группы. Неметаллические элементы одной группы главной подгруппы имеют одинаковое строение внешнего энергетического уровня. Высшие оксиды неметаллических элементов является кислотными оксидами. Соединения неметаллических элементов с водородом при обычных условиях — газообразные вещества. 
Неметаллы образуют как одноатомные, так и двухатомные молекулы.  
К одноатомным неметаллам относятся инертные газы, практически не реагирующие даже с самыми активными веществами. Инертные газы расположены в VIII группе Периодической системы, а химические формулы соответствующих простых веществ следующие: He, Ne, Ar, Kr, Xe и Rn.  
Некоторые неметаллы образуют двухатомные молекулы. Это H2, F2, Cl2, Br2, I2 (элементы VII группы Периодической системы ), а также кислород O2 и азот N2. Из трехатомных молекул состоит газ озон (O3).  
Неметаллы в виде простых тел находятся в твердом или газообразном состоянии (исключая бром – жидкость). Они не имеют физических свойств, присущих металлам. Твердые неметаллы не обладают характерным для металлов блеском, они обычно хрупки, плохо проводят электрический ток и тепло (за исключением графита).  
Оксиды неметаллов относят к кислотным оксидам, которым соответствуют кислоты. В одних оксидах они проявляют максимальную степень окисления, равную номеру группы (например, SO2, N2O5), а других – более низкую (например, SO2, N2O3). Кислотным оксидам соответствуют кислоты, причем из двух кислородных кислот одного неметалла сильнее та, в которой он проявляет более высокую степень окисления. Например, азотная кислота HNO3 сильнее азотистой HNO2, а серная кислотаH2SO4 сильнее сернистой 
H2SO3. 
С водородом неметаллы образуют газообразные соединения (например HCl, H2S, NH3). При растворении в воде водородные соединения галогенов, серы, селена и теллура образуют кислоты той же формулы, что и сами водородные соединения: HF, HCl, HCl, HBr, HI, H2S, H2Se, H2Te.  
 С металлами типичные неметаллы дают соединения с ионной связью (например, NaCl). Неметаллы могут при определенных условиях между собой реагировать, образуя соединения с ковалентной полярной (H2O, HCl) и неполярной связями (CO2).  
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