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1. Периодический закон и периодическая система химических элементов Д.И. Менделеева на основе представлений о строении атомов. Значение перио​дического закона для развития науки.

2. Альдегиды, их состав, строение, физические и химические свойства. Получение и применение эта- наля.

3. Задача. Вычисление объема газа, необходимо​го для реакции с определенным объемом другого газа.

Ь Периодический закон химических элементов — фун​даментальный закон природы, устанавливающий причинно- следственную связь между свойствами атомов элементов, а также их соединений и зарядом ядер атомов элементов. От​крыт Д.И. Менделеевым в 1869 г. на основании изучения свойств 63 известных к тому времени химических элементов.

Современная формулировка периодического закона: свойства атомов химических элементов, а также состав и свойства образуемых ими веществ находятся в пери​одической зависимости от зарядов атомных ядер.

Периодическая система — графическое изображение периодического закона в виде таблицы химических эле​ментов, которую обычно так и называют — «Периодичес​кая система химических элементов».

Международным союзом химиков официально признан так называемый полудлинный вариант периодической системы, который и рассматривается ниже. В данном ва​рианте системы (как и во всех других) химические эл

менты располагаются в порядке возрастания атомного номера, который соответствует положительному заряду ядра атома соответствующего элемента. При этом проис​ходит постепенное заполнение электронами энергетичес​ких уровней (электронных слоев) и подуровней атома в порядке возрастания их энергии. В результате таблица делится на семь горизонтальных рядов — периодов и во​семнадцать вертикальных столбцов — групп. С точки зрения строения атома, периодом называется последо​вательный ряд элементов (расположенных в порядке возрастания зарядов ядер их атомов), электронная кон​фигурация внешнего энергетического уровня атомов которых изменяется от п§' до п82пр6 (для первого пери​ода от 81 до 82). При этом номер периода совпадает с номе​ром п внешнего энергетического уровня.

Таким образом, физический смысл номера периода состоит в том, что он равен числу энергетических уров​ней, на которых могут располагаться электроны в атомах данного элемента.

Первые три периода называются малыми (содержат 2 или 8 элементов), остальные — большими. Каждый пе​риод (кроме первого) начинается щелочным металлом и заканчивается благородным газом (кроме седьмого неза​конченного). Так, третий период начинается элементом натрием (электронная конфигурация внешнего энергети​ческого уровня Зк1) и заканчивается благородным газом аргоном (электронная конфигурация внешнего электрон​ного слоя 3823р6). В периодах с возрастанием заряда ядра атома химического элемента радиус атома последователь​но уменьшается, а его электроотрицательность, напротив, возрастает Таким образом, в периодах по мере увеличе​ния атомного номера наблюдается постепенное ослабле​ние металлических свойств (ослабевает тенденция к от​даче электронов) и усиление неметаллических свойств (т.е. склонности к присоединению электронов) атомов хими​ческих элементов. Соответственно, при движении слева направо по периоду ослабевают основные свойства окси​дов и гидроксидов, а их кислотные свойства, наоборот, возрастают.

По характеру заполнения электронами энергетических подуровней различают четыре семейства элементов:

1) 8-элементы (элементы 8-семейства) — последним за​полняется з-подуровень внешнего энергетического уровня;

2) р-элементы (элементы р-семейства) —р-подуровень внешнего энергетического уровня;

3) ё-элементы (элементы (1-семейства) — (1-подуровень предпоследнего энергетического уровня;

4) Г-элементы (элементы ^-семейства) — ^-подуровень третьего снаружи энергетического уровня.

Первые три (малые) периода содержат только 8- и р-эле​менты. Большие периоды включают в свой состав ё- и Г- элементы. Заполнение ё-подуровней «запаздывает» на один период, поэтому все Зй-элементы, например, находятся в четвертом периоде. Элементы {'-семейства объединяются в семейства лантанидов (4Г-элементы) и актинидов (5Г-эле- менты), которые вынесены за пределы таблицы.

При переходе от одного периода к другому наблюдается закономерное изменение многих физических характеристик атомов, а также химических и физических свойств веществ.

Например, в ряду элементов второго периода Ы—р электроотрицательность атома постепенно возрастает; при переходе к третьему периоду (натрию) вначале наблюда​ется резкое уменьшение электроотрицательности атома, а затем опять ее возрастание. Подобные зависимости как раз и называются периодическими.

С точки зрения строения атома периодическое измене​ние свойств атомов химических элементов и их соедине​ний обусловлено периодической повторяемостью элект​ронной конфигурации валентных (т.е. участвующих в об​разовании химической связи) электронов атомов. Так, сход​ство свойств атома лития и атома натрия, а также их про​стых и сложных веществ обусловлено однотипной элект​ронной конфигурацией их валентных электронов: 2з' (1л) и Зз1 (Ка). То же самое можно сказать в отношении фтора (2з22р5) и хлора (3$23р5).

Сходные по электронному строению атомов элементы в периодической системе объединены в вертикальные стол​бцы — группы.
Группа — вертикальный ряд химических элемен​тов, имеющих одинаковую конфигурацию валентных электронов.

Элементы одной группы называются элементы-анало​ги. Всего периодическая система содержит 18 групп, про​нумерованных арабскими цифрами. Группы также имеют традиционную нумерацию римскими цифрами от I до VIII с добавлением буквы А или В. Группы А называют глав​ными, а группы В — побочными.

Элементы А- и В-групп различаются по характеру за​полнения энергетических уровней и подуровней атомов, а, следовательно, и по свойствам. У атомов элементов А-групп происходит заполнение электронами 5- и р-под- уровней, а у атомов элементов В-групп — заполнение д- и ^-подуровней. Иными словами, элементы А-групп являются элементами 5- и р-семейств, валентные элект​роны атомов этих элементов расположены только на внешнем энергетическом уровне. Элементы В-групп относятся к элементам с1- или Г-семейства, валентные электроны их атомов располагаются не только на внеш​нем, но и на предвнешнем (д-элементы) или третьем снаружи (1-элементы) энергетическом уровне. Однако в любом случае номер группы, указанный римскими цифрами, независимо от буквы А или В в большин​стве случаев указывает на максимальное число ва​лентных электронов в атоме. В этом состоит физи​ческий смысл номера группы.

В группах А (как и в периодах) свойства атомов эле​ментов и их соединений изменяются закономерным обра​зом: по мере увеличения зарядов ядер атомов их радиусы возрастают, элекгроотрицательность —уменьшается. Со^ ответственно, сверху вниз по группам А усиливаются ме​таллические свойства элементов, ослабевают кислотные свойства оксидов и гидроксидов (для неметаллов) и уси​ливаются их основные свойства (для металлов).

Традиционным является деление элементов на метал​лы и неметаллы, основанное на свойствах простых ве​ществ. Металлы хорошо проводят электрический ток, теп​лоту, имеют характерный металлический блеск, многие из них пластичны. Неметаллы, наоборот, плохие проводни​ки тока и тепла, как правило, не обладают блеском и пла​стичностью. В периодической системе граница между эле​ментами металлами и неметаллами проходит по зигзаго​образной линии, проведенной от бора к астату. Все й- и Г элементы являются металлами, металлами является боль​шинство 8-элементов (кроме водорода Н и гелия Не). Сре​ди р-элементов есть как металлы (А1, Оа, 8Ъ, В1 и др.), так и неметаллы (Е, С1, Ы, О, 8, Р и др.). Некоторые главные группы имеют свои собственные называния: I А-группа — группа щелочных металлов, VII А-группа — группа гало​генов, VIII А-группа — группа благородных газов.

Значение периодического закона для развития науки.

Периодический закон Д.И. Менделеева имеет исклю​чительно важное значение. Он положил начало современ​ной химии, сделал ее единой, целостной наукой. Химия перестала быть описательной наукой. С открытием пе​риодического закона в ней стало возможным научное предвидение. Появилась возможность предсказывать от​крытие новых элементов и их соединений и описывать их свойства, которые в периодической системе предоп​ределены закономерностями по горизонтали (по перио​ду) и по вертикали (по группе). Д.И. Менделеев сам пред​сказал существование неоткрытых элементов, а для трех из них — галлия, скандия и германия — дал точное опи​сание свойств.

На основе закона Д.И. Менделеева были синтезирова​ны трансурановые элементы и открыты инертные газы, что позволило заполнить все «пустые клетки» периоди​ческой системы.

Периодический закон послужил основой для исправ​лений атомных масс и уточнения валентности ряда эле​ментов. Он позволил систематизировать не только свой​ства химических элементов, но и свойства их соединений. Благодаря этому закону ученые имеют возможность со​здавать новые вещества с заранее заданными и нужными характеристиками.

Периодический закон показал взаимосвязь элементов и взаимообусловленность их свойств. Он отразил диалек​тическое единство мира: количественные изменения (рост заряда ядра и числа электронов в атоме) приводят к каче​ственным изменениям свойств элементов. В периодичес​кой системе проявился и закон единства и борьбы проти​воположностей: в периодах объединены противополож​ные по свойствам элементы; в атоме — положительное ядро и отрицательные электроны. В периодической сис​теме Д.И.Менделеева каждый последующий период по​вторяет предыдущий, но отличается своими особенностя​ми. Так можно представить закон отрицания: более высо​кое развитие на каждой новой ступени.

Таким образом, периодический закон подтвердил наи​более общие законы развития природы, открыл путь к познанию строения атомов и их ядер, что привело к от​крытию атомной энергии и использованию ее для нужд человека.

Открытие периодического закона явилось толчком к развитию учения о строении атома, открытию атомной энергии.

И в настоящее время периодический закон является основой для открытия новых химических элементов, их систематизации и предсказания свойств.

2. Альдегиды — органические вещества, молекулы ко​торых содержат карбонильную группу

-Сч
соединенную с атомом водорода Группа атомов

· С

ХН

является функциональной альдегидной группой (сокра​щенно записывается — СНО), поэтому альдегидам мож​но дать другое определение:

альдегиды — органические вещества, в состав кото​рых входит функциональная альдегидная группа

· С

ЧН

связанная с углеводородным радикалом К.

В общем случае формулу альдегидов можно предста​вить как

н

а в случае насыщенных альдегидов ациклического ряда

С „Н2„+1 - С (или СН2тО, где т = п+1). Н

В пространстве три из четырех связей атома углерода альдегидной группы лежат в одной плоскости под углом примерно 120° -— это а-связи, четвертая связь атома угле- —с—
рода (это л-связь в карбонильной группе ^ ) располо​жена перпендикулярно к плоскости с-связей:
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Гомологический ряд альдегидов начинается с метана- О

ля Н — С который является единственным альдеги- Н

дом, в молекуле которого карбонильная группа связана не с одним, а с двумя атомами водорода (т.е. в формуле

К — С радикал К является атомом водорода). Н

По систематической номенклатуре названия альде​гидов образуются от названий соответствующих алканов с добавлением суффикса -аль. Для альдегидов также ши​роко употребляются названия, которые аналогичны соот​ветствующим карбоновым кислотам; простейшие альде​гиды сохранили исторические названия (указаны в скоб​ках):

Н — Сч метаналь, муравьиный альдегид (формаль​

н

дегид);

СНз — С этаналь, уксусный альдегид (ацетальдегид);

Чн

О

СНз — СНз — С пропаналь, пропионовыи альдегид;

чн

О

СНз — СНз — СН2 — С бутаналь, масляный альдегид;

пентаналь, валериа-

хн

О

/Г

СНз — СНг — СНг — СНг — С

\
Н

новый альдегид.

О

2
— СН— с

I
\

н

СНз

2-метилпропаналь

Изомерия насыщенных альдегидов ациклического ряда связана только с изомерией углеродного скелета (межклас​совая изомерия кетонам, эпоксидам, циклическим эфирам не рассматривается) и начинается при числе атомов угле​рода в молекуле, равном четырем. В названиях альдеги​дов нумерация атомов углерода в молекуле всегда начи​нается с атома углерода альдегидной группы:
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Физические свойства

При обычных условиях только метаналь — газообразное бесцветное вещество (ядовит, обладает резким запахом, его водный раствор с массовой долей = 40% называется форма​лином). Гомологи с числом атомов углерода Са- С,, — бес​цветные жидкости, далее — твердые вещества. Температу​ры кипения и плавления альдегидов ниже, чем у спиртов и карбоновых кислот с тем же числом атомов углерода в моле​куле, так как между молекулами альдегидов (в отличие от спиртов и карбоновых кислот) не образуются водородные связи. Первые члены гомологического ряда альдегидов хо​рошо растворимы в воде^с ростом числа атомов углерода в радикале растворимость альдегидов в воде уменьшается.

Химические свойства

г

С4Н9 —СНО или С5Н10О
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Химические свойства альдегидов определяются нали​чием в их составе альдегидной группы, в которой элект​ронная плотность смещена от атома углерода к более элек​троотрицательному атому кислорода:

Го" чн
Таким образом на атоме углерода карбонильной груп​пы возникает частичный положительный заряд, а на ато​ме кислорода — частичный отрицательный заряд. Вслед​ствие такой поляризации химической связи в функцио​нальной группе альдегиды являются достаточно реакци- онноспособными веществами, для которых характерны два типа реакций: 1) реакцш^ присоединения по месту двойной связи - С ="6; 2) рёакции^окисления по месту связи С — Н:

г& л
» д
1

.
1 — реакции присоединения (водород, спирты, вода); 2 — реакции окисления (аммиачный раствор оксида се​ребра (I), свежеприготовленный медь (II) — гидроксид, кислород в присутствии катализатора, подкисленные ра​створы К2Сг207 или КМпО^.

1. Реакция присоединения водорода (восстановление альдегидов) в случае альдегидов приводит к образованию первичных спиртов с тем же числом атомов углерода в молекуле:

Ун —С +н2——ОН;
ЧН

метаналь
метанол

Нзс - С + Н,
Н С - СН.ОН.

\
н

этаналь
этанол

С водой альдегиды образуют неустойчивые гидраты:
ОН

I

Н —с +нон^н — с — он,

хн
|

н

а со спиртами — также неустойчивые полуацетали или ацетали:
ОН

- I

Нзс — с + СН3ОН А Нзс — С — ОСН3; Н
|
н

полуацеталь

ОН
осн3
1
н -I

н3с — с — осн, + сн,он <-> н,с — с — осн,

I
~нг° I

н ,
н

ацеталь

2. Альдегиды легко (значительно легче, чем спирты) окисляются с образованием соответствующих карбоно- вых кислот.
Окисление аммиачным раствором оксида серебра (I) - реакция «серебряного зеркала» является качественной ре​акцией на альдегидную группу (на стенках реакционного сосуда появляется блестящий налет серебра):

Н3С — С + А§,0 —»2А§4 + Н3С — С

ХН "
чон

этаналь
этановая кислота

Окисление свежеприготовленным медь (II) - гидро- ксидом — вторая качественная реакция на альдегидную группу вследствие образования красного осадка медь (I) - оксида:

Н3С —С + 2Си(ОН)2—Си201 + Н3С — С + 2Н20. 4 Н
чон

Аналогично происходит каталитическое окисление аль​дегидов кислородом:

2Н.С — С^ +0, '"■к"- > 2Н,С —

3
\
2
3
V

ХН
он
а также подкисленным и растворами К^С^О, или КМп04:

н3с-с//0 +[0]
чн
Ън
Как предельное окисление можно рассматривать горе​ние паров альдегидов в кислороде с образованием воды и углекислого газа:

2С.Н.0 + 50, —4С0,Т + 4Н О.

2 4
2
2
2

этаналь

3. Формальдегид легко реагирует с фенолом: ОН
ОН

н

В результате реакции поликонденсации полученного орго-гидроксиметилфенола получают фенолформальдегид- ные пластмассы.

Получение и применение этаиаля (уксусного альдегида)

В промышленности уксусный альдегид преимуще​ственно получают окислением этена кислородом в при​сутствии катализатора (соли палладия, меди и др.):

2Н,С = СК + 0„
2Н,С — С

\Т
н

этен

В лаборатории этаналь можно получить окислением этанола, например, медь (II) - оксидом:

Н,С — СН,ОН + СиО —^ Н,С — С + Си + Н,0,

3
2
3
\
2 7
Н

этанол

растворами К2Сг,07 или КМп04:
^

Н3С — СН2ОН + [О] КМп0/" ) Н3С — С^ +Н20

ХН

или гидратацией ацетилена в присутствии солей ртути в кислой среде (реакция М.Г. Кучерова):

НС в СН + НО НЕ"/Н ) Н,С — с 2 3 \ ацетилен
Н

Применение этаналя: получение уксусной кислоты, бутадиена, этилацетата, уксусного ангидрида Н3С — С — О — С — СН3.

II II

О
О

3. Задача.

Вычислите объем водорода (н.у.), необходимый для вза- имодействи с азотом, объем которого (н.у.) равен 40 дм3.

Решение:

N2 1 моль 22,4 дм3
п т

+ ЗНг = 2МЪ. 3 моль 3-22,4 дм3
Согласно закону объемных отношений объемные от​ношения газообразных веществ равны отношению соот​ветствующих коэффициентов в уравнении химической реакции:

Г(н2) = з

Дано:

К(№) = 40 дм3
К(К2) 1
Отсюда:

ИЬ).!^.!^"!.,»»'. 1 1

Ответ: 120 дм3.

Билет 2 *

1. Основные химические законы: закон сохранения массы веществ, закон постоянства состава веществ, закона Авогадро.

2. Многоатомные спирты, их строение, физичес​кие и химические свойства на примере пропантрио- ла (глицерина). Применение глицерина.

3. Задача. Вычисление массы одного из исход​ных веществ по известному химическому количеству вещества продукта реакции.

шими. Например, для титан (III) - оксида состав может колебаться от ТШ,, до Т О...

2 2,0
2 3,4

Закон сохранения массы утверждаем/что в системах, которые не обмениваются с окружающей средой ни веще- ством, ни энергией, масса сохраняется^[т.е. масса исход​ных веществ в точявета равна массе продуктов. р>—ш^ч,
В химии чаще всего реакции протекают так-,' что веще​ства обмениваются энергией с окружающей средой (напри​мер, реакция нейтрализации 1ЧаОН + НС1, протекающая в Открытом сосуде при смешивании растворов реагентов). В этом случае в соответствии с соотношением А. Эйнштейна

АЕ = Атс

(АЕ — изменение энергии, Дт — изменение массы, с скорость света в вакууме, равная 3 /О
 м/с). В случае экзо​термической реакции (АЕ > 0) масса исходных веществ меньше массы продуктов на величину Дт = ДЕ / с2; для эн​дотермической реакции (ДЕ < О), напротив, масса исход​ных веществ больше массы продуктов на величину Дт = = ДЕ / с2. Поэтому правильнее говорить не о сохранении массы, а о сохранении массь/и энергии (т. е. материи).

В химических реакциях/Значения ДЕ сравнительно не​велики, поэтому и значения Дт пренебрежимо малы. На​пример, для экзотермической реакции с типичным значе​нием 0 = 300 кДж имеем:

Аш= 
°?'
/' ~0,3310-"кг«0,3310-8г.

3-10 -3- 10

Обнаружить такое изменение массы невозможно, по​этому закон сохранения массы справедлив для всех хими​ческих ремсци^/Тем не менее необходимо помнитьТчто" химическое уравнение на самом деле символизирует за​кон сохранения массы и энергии, так что суммарные мас​сы и энергия исходных веществ равны суммарным массе и энергии продуктов.

На основе закона сохранения массы проводят все ко​личественные расчеты по химическим уравнениям. На основе закона сохранения массы и энергии составляют термохимические уравнения, которые учитывают не толь​ко массу, но и тепловой эффект (энергию) химической реакции.

Закон Авогадро открыт в 1811 г. А. Авогадро, совре​менная формулировка закона такова: в равных объемах различных газов при одинаковых температуре и дав​лении содержится одинаковое число молекул.

Важны следствия из закона Авогадро. \ Первое следствие. Л) Одинаковое число молекул различных газов при оди​наковых условиях занимает одинаковый объем.

Второе следствие.
Поскольку 1 моль любого газа содержит одинаковое число молекул, равное 6,02 1023, отсюда следует, что 1 моль любого газа при одинаковых условиях занимает один и тот же объем. Этот объем получил название мо​лярного объема и обозначается Ут.
Молярный объем газа Ут — величина, равная отноше​нию объема К данной порции газа к химическому количе​ству вещества п в этой порции

V = V/ п.

т

Для нормальных условий (р = 101,325 кПа и I = 0 °С) Ут = 22,4 дм3/моль. Таким образом, второе следствие и: закона Авогадро можно сформулировать так: 9 при нормальных условиях отношение объема любой порции газа к химическому количеству газа есть величина постоянная и равная 22,4 дм3/моль. \ Третье следствие.
^ ' Отношение массы одного газа к массе другого газа та​кого же объема равно отношению их молярных масс:

т(А) _ М(А) ш(в) ~ М(В) '

Отношение т(А)/т(В) называется относительной-- плотностью газа,А по газу В и обозначается буквой О:

_М(А)
в м(в)

Последнее соотношение позволяет по известному зна​чению Ов рассчитывать молярную массу газа А. Напри​мер, в случае В = Н2 имеем:

_ М(А) 
М(А)

Н2~М(Н2)" 2 '

откуда М(А) = 2 • Бнг
Если В = воздух (Мвозд = 29 г/моль), получаем:

2. Многоатомными называются спирты, содержащие в молекуле две или более гидроксильные группы, находя​щиеся при разных атомах углерода.

Простейшими представителями двухатомных и трех​атомных спиртов являются соответственно этиленгли- коль (систематическое название этандиол-1,2) и глице​рин (систематическое название пропантриол-1,2,3): Н2С —СН2
"I I НО он
этиленгликоль (этандиол-1,2)

н2с —СН —сн2
I I I но он он

глицерин (пропантриол-1,2,3) 21

Существуют спирты, содержащие в молекуле более трех гидроксильных групп:

Н2С — СН — СН — СН2;

I I I Г

но он он он

бутантетраол-1,2,3,4 (эритрит), четырехатомный спирт

Н2С — СН — СН — СН— СН— сн2.
II I I I I

НО ОН ОН ОН ОН он

гексаол-1,2,3,4,5,6 (сорбит), шестиатомный спирт

Многоатомные спирты способны к ассоциации в зна​чительно большей степени, чем одноатомные, поскольку в их молекулах содержится большее число гидроксильных групп, участвующих в образовании водородных связей. Этим объясняется их повышенная растворимость в воде и существенно более высокие температуры кипения, чем в случае одноатомных спиртов с той же молярной массой.

Более подробно физические и химические свойства многоатомных спиртов рассмотрим на примере пропан- триола-1,2,3 (глицерина).

Глицерин — простейший представитель гомологичес​кого ряда трехатомных спиртов. При обычных условиях представляет собой бесцветную вязкую жидкость сладко​ватого вкуса без запаха. В отличие от этилентликоля не ядо​вит. В любых отношениях смешивается с водой, метано​лом и этанолом, гигроскопичен. Температура кипения гли​церина 290 "С; для сравнения, в случае пентанола-1, моляр​ная масса которого примерно такая же, как и у глицерина, температура кипения гораздо ниже и равна 128 °С.

Химические свойства глицерина похожи на свойства одно- и двухатомных спиртов, однако одновременное при​сутствие в молекуле трех гидроксильных групп повышает химическую активность глицерина, а также позволяет по​лучить три ряда производных:

Н2с — [ОН
Н2с — С1

I
I

НС — ОН + Н]С1 -» НС — ОН + НА

I
I

Н2с — ОН
Н2с — ОН

3 -хлорпропандиол-1,2 Н2С — [ОН
Н2С — Вг

I
I

НС — [ОН + ЗН]Вг -» НС — Вг + зн20;
I
I

Н2с — [ОН
Н2С — Вг

1,2,3-трибромпропан Н2С — 0[Н
Н2С — ОИа

I
I

2НС — 0[Н + 6Ка -» 2НС — (Жа + ЗН2Т.

I
I

Н2с — 0[Н
Н2с — ОЫа

натрий-триглицерат При взаимодействии глицерина с карбоновыми кисло​тами или неорганическими кислородсодержащими кисло​тами образуются сложные эфиры (реакция этерификации):

О

"■>11

Н2с — 0[Н НО] — с — с17н35 I
О
НС — 0[Н + НО] — с — с17н35 ->

I
О

I
II

Н2С — 0[Н НО] — с — с17н35
стеариновая кислота

о

II

н2с-о-с-с17н35 I О
I II -> НС — о — с — с17н3, + зн2о I О
Н2с-О-С-С17Н35
тристеарат глицерина (тристеарин) Н2С — 0[НН0]— N0, Н2С — 0Ш2
I
I

НС — 0[Н + НО] — N0, -» НС — ош2 + зн2о
I
I

Н2С — 0[Н НО] — N0, н2с — ош2
азотная кислота тринитрат глицерина (нитроглицерин) Глицерин, как и этиленгликоль, образует металличес​кие производные с гидроксидами металлов — глицера- ты. В частности, если к свежеприготовленному медь (II) - гидроксиду прилить глицерин и смесь встряхнуть, будет наблюдаться растворение осадка Си(0Н)2 и образование ярко-синего прозрачного раствора медь (II) - глицерата — качественная реакция на многоатомные спирты:

нч

НзС — ОН
Н2С-0
0-СН2
3. Задача.

Дано:

п (осадка) = 2,5 моль

Какая масса серной кислоты вступила в реакцию с ба- рЯЙ-хлоридом, если химическое количество вещества, выпавшего в осадок, равно 2,5 моль?

Решение:

ВаСЬ + №504 = Ва804ч1 + 2НС1.

т (Н28О4) — ?

Вещество, выпавшее в осадок, — это барий-сульфат, химическое количество которого равно 2,5 моль.

Мг(Н2304) = 2Аг(Н) + А(3) + 4А (О) = = 2 1 + 32 + 4- 16 = 98,

М (Н2804) = 98 г/моль. Из уравнения реакции следует:

п(Н2504) 1 п(Ва804) Г

следовательно:

п(Н2804) = п(Ва804) = 2,5 моль.

т(Н2804) = п(Н2804) М(Н2804) = = 2,5 моль • 98 г/моль = 245 г. Ответ: т(Н2804) = 245 г.

Билет 3 х

1. Оксиды, их состав, классификация, получение. Химические свойства основных и кислотных оксидов. Применение оксидов.

2. Насыщенные углеводороды, их строение, номен​клатура. Химические свойства на примере метана. Применение насыщенных углеводородов.

3. Опыт и задача. Проведение химических реакций, подтверждающих качественный состав не​органического вещества и вычисление массовой доли химических элементов, входящих в состав данного ве​щества.

оксиды делят на две группы: несолеобразующие (СО, 8Ю, N^(^N0^ солеобразующие. Солеобразующие оксиды в "свою очередь подразделяются на три большие группы: основные, кислотные и амфотерные.
Основные оксиды — это оксиды, которым соответ​ствуют гидроксиды-основания: кальций-оксид — СаО, железо (П)-оксид— РеО, калий-оксид— К20 и т.д. Ос​новные оксиды образуют только металлы.

Кислотные оксиды — это оксиды, которым отвечают гидро КС иды-кислоты: углерод (1У)-оксид — СО,, фосфор (У)-оксид — Р205, сера (У1)-оксид — З03. Кислотные ок​сиды образуют как неметаллы, так и металлы в высокой степени окисления (+ 5 и выше): марганец (УП)-оксид — Щ0„ хром (У1)-оксид — Сг03.

Амфотерные оксиды — это оксиды, которым отве​чают гидроксиды, проявляющие в зависимости от ус​ловий свойства как кислот, так и оснований: алюминий- оксид — А1203, цинк-оксид — 2пО, железо (Ш)-оксид — Ре203.

Получение оксидов

1) .
Взаимодействие простых веществ — металлов и не​металлов — с кислородом:

2Са0 + 02 = 2СаО;

8 + 02 = 802.

2) .
Термическое разложение нерастворимых оснований, некоторых солей и кислот:

Си(ОН)2 = СиО + Н20;

2А1(ОН)3 = А1203 + ЗН20; СаС03 = СаО 2Си(Ы03)2 = 2СиО + 4Ш2Т + 02Т; 27

н2зю3 = н2о + зю2.

3) .
Окисление сложных веществ кислородом:

2Н28 + 302 = 2Н20 + 2302Т;
4Ре32 + 1102 = 2Ре203 + 8802Т;
СН4 + 202 = С02 + 2Н20.

4) .
Восстановление кислот-окислителей металлами и неметаллами:

Си + 2Н2804(конц) Си804 + 302Т + 2Н20;

«®Ю, (юнц) + 3 * Н2304 + 6К02Т + 2НгО.

5) .
Окисление низших оксидов в высшие и наоборот — восстановление высших оксидов:

2СО + 02 = 2С02;

С02 + С - 2СО;

2302 + 02 = 2803.

Химические свойства основных и кислотных оксидов

Общие свойства оксидов обусловлены их отношением к воде, кислотам, щелочам и другим оксидам.

1). Основные и кислотные оксиды могут взаимодей​ствовать с водой, образуя соответственно основания и кислоты:

К20 + Н20 = 2КОН;

503 + Н20 = Н2304.

Далеко не все оксиды реагируют с водой. Из кислот​ных оксидов с водой не взаимодействует, например, крем​ний (1У)-оксид ЗЮ2; из основных с водой реагируют ок​сиды щелочных и щелочно-земельных металлов.

28

2) .
Основные оксиды реагируют с кислотами, образуя соль и воду:

СаО + 2НС1 = СаС12 + Н20;

СаО + 2Н+ = Са2+ + Н20;

V СиО + Н23 04 = Си304 + Н.О;

'- ' СиО + 2Н+ = Си2+ + Н20.

3) .
Кислотные оксиды реагируют со щелочами, обра​зуя соль и воду (или только соль):

302 + КОН = КНЗОэ;

302 + ОН" = Н503";

302 + 2КОН = К2803 + Н20;

302 + 20Н- = 8032-+Н20.

4) .
Кислотные и основные оксиды реагируют между собой, образуя соль:

,4 >
СаО + ЗЮ2 = Са5Ю3;

К20 + 803 = К.ЗО,.

5) .
Специфические свойства оксидов связаны с их спо​собностью участвовать в окислительно-восстановитель​ных реакциях: ^

302 + 2Н23=-334 + 2Н20;

/ С02 + С = 2СО.

^
N

Применение оксидов

Вода (водород-оксид) Н20 — основа жизни на Земле, вхо​дит в состав всех живых и растительных организмов. Углерод (ГУЪоксид С02 играет важную роль в процессе фотосинтеза, а кремний (1У)-оксид входит в состав многих природных мине​ралов. Кроме того, СО, широко используется в пищевой про​мышленности при изготовлении шипучих напитков, а ЗЮ2 (и также СаО, А1,03, ИгцО) —- основа многих строительных мате​

риалов. В производстве красок применяются оксиды 2пО, Сг203, ТЮ2. Руды, в состав которых входят оксиды железа и алю​миния, являются сырьем для получения железа и алюминия.

2. Насыщенными (предельными, парафинами) назы​ваются углеводороды, молекулы которых содержат толь​ко простые (одинарные) с-связи С — С и С — Н. Слово «насыщенные» означает, что к молекулам этих углеводо​родов ничего не может присоединиться, т.е. они насыще​ны до предела, максимально.

Насыщенными углеводородами являются алканы и цик- лоалканы. Ниже рассматриваются только алканы. .

Алканы — ациклические (т.е. не содержащие в соста​ве циклов) насыщенные углеводороды, имеющие состав СпН2п+2, где п — натуральное число.

Из всех углеводородов при данном значении п алканы содержат наибольшее число атомов водорода.

В молекулах алканов все связи ковалентные, т.е. осу​ществляются общими электронными парами; углы между всеми химическими связями равны примерно,109°, поэто​му в пространстве молекула простейшего алкана — ме​тана имеет форму тетраэдра:

Н • •

н: с :н • •

н

Электронная формула метана

Н
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Начиная с молекулы пропана, атомы углерода в моле​кулах алканов расположены не по прямой линии, а зигза​гообразно, с углом между всеми связями, равным 109°:

СНг 109° НзС

СНг

НзС Ю9° СНг бутан
НзС 109о НзС пропан
^СНгЮ^
НзС Ю9° СНг 109° НзС

пентан

Вокруг одинарных связей С — С возможно свободное вращение, поэтому углеродная цепь алканов в простран​стве может принимать различные формы, как это показа​но для пентана:

^ч /0> о

Длина связи С — С в молекулах алканов равнаО, 154 нм, а ее энергия 347 кДж/моль.

Номенклатура алканов. В названии всех насыщенных углеводородов присутствует суффикс -ан, при этом начи​ная с алкана с пятью атомами углерода в молекуле назва​ния по систематической номенклатуре образуют из гре​ческих числительных. Ниже перечислены названия пер​вых десяти представителей класса алканов с неразветв- ленной углеродной цепью:

СН, — метан;

С2Н6 — этан;

С3Н8 — пропан;

сАо—бУтан'
С5Н12 — пентан;

■ С6н|4 — гексан;

С7Н16 — гептан;

С8Н18 — октан;

С9Н20—нонан;

С10Н22 — декан.

По систематической номенклатуре названия алканов с разветвленной цепью атомов углерода составляют по ниже​приведенной схеме:

1. В структурной формуле выбирают самую длинную углеродную цепь.

2. Атомы углерода в этой цепи нумеруют арабскими циф​рами с того конца, ближе к которому расположен замести​тель — алкильная группа: метил (СН3-), этил (С2Н~), про​пил (СН3СН2СН2-) и т.д.

3. Если ответвления находятся на одинаковом расстоя​нии, нумерацию начинают с того конца, где число ответв​лений больше.

4. При наличии нескольких различных заместителей их перечисляют в алфавитном порядке.

5. Наличие нескольких одинаковых заместителей обозна​чается греческими числительными: ди-, три-, тетра- и т.д.

Примеры.

I. Н3С6 — СН25 — 4СН2 — 3СН — СН3.

2сн2 I
'сн3
3-метилгексан сн3
I

II. Н3С4 —3СН —2С —'СН3.

I I сн3 сн3
2,2,3-триметилбутан

32

СНз

I

III. Н3С' — 2СН — 3С — 4СН — 5СН2 — 6СН — 7СН

III
~
сн3 сн3 с2н5
2,3,3-триметил-4-этилгептан

В молекулах алканов атомы углерода различаются меж​ду собой по числу связей с соседними углеродными ато​мами. Атом углерода, связанный только с одним углерод​ным атомом, называется первичным, с двумя — вторич​ным, с тремя — третичным, с четырьмя — четвертич​ным. Все перечисленные типы атомов углерода присут​ствуют в формуле III вышеприведенного примера:

С,, С7, а также атомы С в группах СН, боковых замес​тителей — первичные;

С5, С6, а также атом С в группе СН2 этильного радика​ла — вторичные;

С2, С4 — третичные;

С3 — четвертичный.

Химические свойства метана

Поскольку ко валентные связи в алканах либо неполяр​ные (С — С), либо малополярные (С — Н), эти вещества малоактивны. При обычных условиях алканы не взаимо​действуют с кислотами, щелочами, не окисляются раство​ром КМп04. Однако при нагревании или облучении УФ- светом алканы могут вступать в различные реакции, на​пример окисления и замещения.

Реакции окисления.

1 • При поджигании метан горит на воздухе с выделе​нием теплоты (полное окисление):

СН4 + 202 С02Т + 2Н20 + 880 кДж.

При недостатке кислорода наряду (или вместо) с С02 может образовываться СО. В этом случае часть метана за счет выделившейся энергии разлагается:

2 Зак. 1749
3 3

сн4->с + 2н2-д.
2. Взаимодействие метана с кислородом при высокой температуре используется для получения ацетилена (не​полное окисление):

6СН, + О, "МТ) 2НС = СН + СО + ЮН,.

4
2

3. Неполное каталитическое окисление метана кисло​родом в промышленности используется для получения метанола:
2СН4 + 02-^>2СН30Н;

метанол

метаналя:

СН, + О, пКат ) НСНО + Н20;

4 2
*•

метаналь

муравьиной кислоты:

2СН4 + 202
2НС00Н + 2Н20.

4. Большие количества метана перерабатывают в син- тез-газ (смесь СО и Н2):

СН4 + Н20 850'°'№ ) СО + ЗН2. Реакции замещения.
1. При освещении УФ-светом или нагревании метан вступает в реакции замещения атома водорода на атомы галогена в реакциях с хлором или бромом:

СН4 + С12———» СН3С1 + НС1; хлорметан

СН4 + 2С12 —^ СН2С12 + 2НС1;

дихлорметан

СН4 + ЗС12———■» СНС13 + ЗНС1;

трихлорметан

СН4 +^С12 —СС14 + 4НС1.

тетрахлорметан

Галогенирование метана протекает по свободноради- кальному механизму с промежуточным образованием ра​дикалов С1 ■ (Вг •) и Н3С •

2. При взаимодействии метана с разбавленной азотной кислотой при температуре «140 °С образуется нитрометан:

Н3С — [Н + НО]Ш2 Н3С — N02 + Н20

нитрометан

Применение насыщенных углеводородов

Алканы широко используются как топливо и раствори​тели. В химическом синтезе они применяются для полу​чения различных растворителей (галоген- и нитропроиз- водные), непредельных соединений (алкенов, алкинов, алкадиенов). Метан используют как источник водорода в синтезе аммиака, а также для получения синтез-газа, из которого в промышленности синтезируют различные уг​леводороды, спирты, альдегиды, карбоновые кислоты.

3. Задача.

Провести химические реакции, подтверждающие со​став кальций-хлорида и вычислить массовые доли каль​ция и хлора в нем.

Дано:

СаСЪ

Определить:

а)
наличие катионов Са2+
б)
наличие анионов СГ Рассчитать: V/ (Са), (С1). Решение
Взять немного СаС12 и полностью растворить в воде. Раствор делим на две части." Наличие ионов Са2+ можно обнаружить добавлением к одной части раствора натрий- карбоната Иа2С03. Признак реакции — выпадение белого осадка кальций-карбоната СаС03:

СаС12 + Ка2СОэ = СаС031 + 2ИаС1, Са2+ + С032 =СаС031.

Ионы С1" обнаруживаем добавлением к другой части раствора серебро (I) - нитрата А§Ы03. Признак реакции — выпадение белого творожистого осадка серебро (I) - хло​рида А§С1:

СаС12 + 2А§Ы03 = 2А8С11 + Са(ЪЮ3)2, Аё+ + С1- = А§СЦ.

Массовые доли элементов в составе кальций-хлорида рассчитываем с использованием формулы:

/пЛ А,(Э)МЭ) 
Тл
'
где А (Э) — относительная атомная масса элемента каль​ция или хлора; ОДЭ) — число атомов данного элемента в формульной единице кальций-хлорида; М/г — относитель​ная формульная масса кальций-хлорида, равная Аг(Са) + + 2Аг(С\) = 40 + 2 35,5 = 111.

Имеем:

и<Са)= ^ ■ 100% = 36,04%.

„,(01)=
• 100% = 63,96%.

111
Ответ: 36,04% Са; 63,96% С1.

Билет 4 4-
1. Типы химической связи в неорганических соеди​нениях: ионная, ковалентная, металлическая. Водо​родная связь.

2. Ацетилен — представитель углеводородов с тройной связью в молекуле. Химические свойства, получение и применение ацетилена.

3. О п ы т. Определение с помощью характерных реакций каждого из предложенных двух неорганичес​ких веществ.

1. Химическая связь — это электростатическое взаи​модействие, которое связывает отдельные атомы в более сложные системы (молекулы, кристаллы, радикалы и т.д.).

При образовании химической связи взаимодействующие атомы приобретают устойчивые восьмиэлектронные (в слу​чае Н2 — двухэлектронные) завершенные электронные обо​лочки. В зависимости от способа образования этих устойчи​вых электронных оболочек различают три основных вида хи​мической связи: ковалентную, ионную и металлическую.
Ковалентная связь образуется в результате обобще​ствления валентных электронов с образованием общих электронных пар (точка — символ электрона, а черта — символ общей электронной пары):

Н + Н->Н :Н(Н —Н).

Обобществление валентных электронов происходит в результате перекрывания атомных орбиталей валентных электронов. В случае молекулы Н2:

0+ О

Н (15) Н (15)
Н2

Если ковалентная связь образована одной общей элек​тронной парой, то она называется одинарной (простой), двумя общими электронными парами — двойной, тре​мя —тройной. Двойные и тройные ковалентные связи на​зываются кратными.
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По способу перекрывания атомных орбиталей ковалент​ные связи делятся на связи о-типа и тс-типа. В случае о-связи перекрывание атомных орбиталей взаимодействующих ато​мов происходит вдоль линии, соединяющей ядра атомов:

НС1

При образовании 71-связи атомные орбитали перекры​ваются вне линии, соединяющей ядра:

[image: image5.jpg]



Одинарная связь всегда является связью с-типа, двой​ная состоит из одной а- и одной 71-связи, а тройная — из одной о- и двух я-связей:

Н — Н
С1 —С1
Н — С1

Н^ а ^Н
п
ьг к хн

НН
ННН
1Ч—стИ

-п

'Н —С = С^Н

%
п
о &

с*= о
^ о = с = о

И
— 1»
71 71

о||я О

Различают ковалентные полярные и ковалентные не​полярные химические связи.

Ковалентная неполярная связь образуется при взаимо​действии атомов с одинаковой электроотрицательностью (Н2> С12,02, ^ и др.). В этом случае электронная плотность располагается между ядрами симметрично (Н: Н). При вза​имодействии атомов с различной электроотрицательносгью образуются ковалентные полярные связи. В этом случае электронная плотность связи распределена неравномерно и смещена к атому с большим значением электроотрица​тельности: Н :С1. Полярность связи тем выше, чем больше различие в элекгроотрицательности атомов.

Ионной называется химическая связь, осуществляемая за счет электростатического притяжения противополож​но заряженных ионов — катиона и аниона.

Ионная связь образуется, когда между собой взаимо​действуют атомы, электроотрицательность которых X раз​личается сильно (Ах > 1,7). В этом случае завершенные электронные оболочки формируются за счет практически полного переноса электрона (электронов) от атома с мень​шей электроотрицательностью к атому с большей элект- Роотрипательностью:

Ка- + • С1: -> N3 а.

Ионная связь образуется, когда между собой взаимодей​ствуют атомы типичных металлов и типичных неметаллов, и характерна для солей, щелочей и оксидов активных ме​таллов (показана чертой):

К+|С1- Са2+|8042" Ш+|ОН-
К/|02-

Металлическая связь обусловлена тем, что у атомов металлов валентные электроны слабо связаны с ядром ато​ма. При взаимодействии атомов металлов между собой электроны обобществляются и притягиваются к образо​вавшимся катионам.

Металлической называется связь, обусловленная элек​тростатическим притяжением между обобществленными электронами и катионами металлов.

Металлическая связь образуется в металлах и их спла​вах, схематично ее можно представить так (точки — обоб​ществленные электроны):

© • © • ©

© • © ©

Водородная связь— одна из разновидностей межмоле​кулярного взаимодействия. Для ее образования необходимо, чтобы атом водорода был непосредственно связан с атомом с гораздо большей электроотрицательностью (Р, О, И)- В этом случае наблюдается сильная поляризация связей с образова​нием разноименно заряженных атомов, например: Н5* —> Р6".

Водородная связь — это связь, осуществляемая элек​тростатическим притяжением между положительно поля​ризованным атомом водорода одной молекулы и отрица​тельно поляризованным атомом фтора, кислорода или азо​та другой молекулы.

Водородная связь обозначается тремя точками, ее проч​ность значительно меньше, чем прочность ковалентной, ионной или металлической связи:

^ с-
5-5+
Н —О 5+ 8- Н
Н —Р ... Н —Р

Н ... О

Положительно поляризованные атомы водорода взаи​модействуют с отрицательно поляризованными атомами фтора, кислорода или азота не только по типу ионной связи. В образование водородной связи определенный вклад вносит формирование ковалентной связи по донор- но-акцепторному механизму. Поэтому водородная связь обладает свойством направленности, что во многом оп​ределяет структуру веществ (например, льда) в твердом состоянии.

Наличие водородной связи приводит к повышению тем​ператур кипения веществ, что можно видеть на примере водородных соединений элементов VI А-группы: при обычных условиях вода — жидкость (из-за образования водородных связей), а Н28, Н28е, Н2Те — газы.

Внутримолекулярная водородная связь возникает в том случае, если в состав молекулы входят две или несколь​ко групп атомов - ОН, - !ЧН2 и т.п.:

-О — н

о—н
2. Ацетилен, или этин, С2Н2 — простейший предста​витель алкинов — углеводородов с тройной связью. Об​щая формула гомологов ацетилена СрН2п . Молекула аце​тилена имеет линейное строение: Н - С = С - Н. При обыч​ных условиях ацетилен—бесцветный газ, без запаха, легче

- и.

в°здуха, малорастворим в воде.

Тройная связь между атомами углерода состоит из одной и Двух л-связей. Длина связи углерод—углерод и ее энер​гия в молекуле ацетилена равны 0,120 нм и 838 кДж/моль. Таким образом, тройная связь короче и прочнее как одинар​ной, так двойной связи ушерод — углерод.

Так как энергия 71-связей меньше, чем энергия о-свя- зей, для алкинов, как и для алкенов, характерны реакции присоединения, связанные с разрывом одной или двух 71- связей. Таким образом, реакции присоединения по трой​ной связи происходят ступенчато, в две стадии.

Ацетилен обесцвечивает раствор брома в тетрахлорме- тане с преимущественным образованием на первой ста​дии транс- 1,2-дибромэтена:

вч хн

Н — СнС — Н + Вг2-> С = С

Н
Вг

ВгСН = СНВг + Вг2 Вг2СН — СНВг2
1,1,2,2-тетрабромэтан

В присутствии катализаторов ацетилен ступенчато при​соединяет водород:

НС = СН + Н2 ) Н2С = СН2;

этен

н2с = сн2 + н2 Н3С — СНГ
этан

Присоединение галогеноводородов к ацетилену идет мед​леннее, чем для этилена, и требует нагревания и катализаторов:

НС = СН + НС1 ^ > Н2С = СНС1

медле""° хлорэтен (винилхлорид)

Н2С = СНС1 + НС1 -» Н3С — СНС12 1,1-дихлорэтан

В кислой среде в присутствии каталических количеств солей Н§ (II) ацетилен присоединяет воду, образуя этаналь (реакция М.Г. Кучерова); промежуточным продуктом яв​ляется неустойчивый дщредельный виниловый спирт:

НС ^ СН +
[Н2с = СН] <-» Н3с -

I
чн

ОН
этаналь

виниловый спирт, неустойчив

Димеризацией ацетилена получают винилацетилен (сырье для получения хлоропренового каучука):

2НС = СН-^^НС = С-СН = СН2, а при тримеризации ацетилена образуется бензол:
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Подобно всем углеводородам ацетилен сгорает на воз​духе или в чистом кислороде:

2С2Н7 + 502-^ 4С02 + 2Н20.

В промышленности ацетилен получают из метана:

6СН4 + 02
2НС гСН + 2СО + ЮН2,

а в лаборатории — обработкой кальций-карбида СаС, водой:

СаС? + 2Н20 —> НС - СНТ + Са(ОН)21.

В свою очередь кальций-карбид получают сплавлени​ем в электрических печах угля и кальций-оксида:

СаО + ЗС-^^»СаС2 + СОТ.

Применение ацетилена. Поскольку при горении аце​тилена в кислороде развивается очень высокая температу​ра (до 3000 "С), ацетилен широко используется для спарю

и резки металлов. Как исходное сырье в органическом син​тезе ацетилен находит применение для получения синте​тических каучуков (хлоропреновый, бутадиеновый), пласт​масс (поливинилхлорид), растворителей (1,2-дихлорэтен; 1,1,2-трихлорэтен), уксусного альдегида и уксусной кис​лоты. В последнее время как исходный продукт в органи​ческом синтезе ацетилен заменяется на более дешевый этилен.

3. Задача.

Определить с помощью характерных реакций каждое вещество: аммоний-хлорид и натрий-сульфат.

Решение.

Дано:

1ЧН4С1, N3,50,.

Определить каждое вещество.

I
П

[image: image7.jpg]\E

LD
/5

\5

D
/g




IА
1В
ЦА
ПВ

Взять пару пробирок с разными веществами (1А и ЙА), к каждой из них добавить известковую воду и подогреть. В пробирке с раствором натрий-сульфата выпадает белый осадок кальций-сульфата:

Оба вещества полностью растворяем в двух разных пробирках, содержимое каждой из пробирок делим на две части:

N3,50, + СаС]2 = Са304^ + 2ЫаС1;

Са2+ + 50Д = Са5044,

В пробирке с аммоний-хлоридом наблюдается выделе​ние аммиака — газа с характерным резким запахом:

2Ш4С1 + Са(0Н)2 =г= СаС12 + 2Ш3Т + 2Н20;

+ ОН- >Ш3Т + Н20.

Используя свободную пробирку с аммоний-хлоридом можно обнаружить наличие ионов С1~ с помощью раство​ра серебро (1)-нитрата — выпадает белый творожистый осадок серебро (1)-хлорида:

Ш4С1 + АёЫ03 - АёС11 + Ш4Ш3;

А§+ + С1- = АёСЦ.

Билет 5 4

1. Классификация химических реакций в неоргани​ческой и органической химии.

2. Диеновые углеводороды, их строение, химичес​кие свойства — на примере бутадиена. Природный и синтетические каучуки.

3. 3 а д а ч а. Вычисление объема полученного газа, если известна масса исходного вещества.

X. Химические реакции можно классифицировать по различным признакам: 1) число и состав исходных веществ и продуктов реакции; 2) изменение степеней окисления атомов элементов; 3) обратимость процесса; 4) участие катализатора; 5) тепловой эффект; 6) наличие поверхнос​ти раздела фаз.

I По числу и составу исходных веществ и продуктов:

а) реакции соединения (в неорганической химии) или реакции присоединения —- в органической химии. В ходе этих реакций из нескольких исходных веществ образует​ся один продукт

Ре + 8 - Ре8;

сн2=сн2 + н20 пКат) сн3сн2он.

К реакциям присоединения в органической химии от​носятся реакции гидрирования, гидратации, гидрогалоге- нирование, присоединение галогенов по кратной связи, а также реакции полимеризации:

пСН2 = СН2
) (— СН2 — СН2 —)а;

б) реакции разложения — из одного исходного веще​ства образуется несколько продуктов:

Си(0Н)2 = Си0 + Н20;

2А§]М03 = 2 Ад + 2Ш,Т + 02.

В органической химии к таковым относятся реакции отщепления: воды (дегидратация):

С2Н5ОН —СН2 = СН2 + Н20; водорода (дегидрирование):

С2Н6
СН2 = СН2 + Н2;

галогенводородов (дегидрогалогенирование):

С2Н5Вг—СН2 = СН2 + НВг.

в) реакции замещения. В неорганической химии в этом случае простое вещество замещает часть атомов в слож​ном веществе:

2п + Н2804 = 2п804 + Н2Т;

Ре + 2А§Ш3 = Ре(Ш3)2 + 2А§!.
В органической химии участие только простого веще​ства в замещении необязательно, как и необязательно об​разование простого вещества. В органической химии за​мещением называют реакцию, в результате которой какой- либо атом или функциональная группа замещается на дру​гой атом или функциональную группу:

СН4 + С12 освещенне> СН3С1 + НС1;

СН3ОН + НВг СН3Вг + Н20.

Частным случаем реакций замещения являются реак​ции поликонденсации;

о

прнуч—(СН,)5 — СООН] -»[— N — (СН,)5 — с —]„ + пН.0;

6-аминогексановая кислота I

Н

капрон

г) реакции обмена в неорганической химии — слож​ные вещества обмениваются составными частями: ВаС12 + Ыа2804 = Ва5044 + 2ЫаС1;

КОН + НШ, = КШ3 + н2о.

^ • Изменение степеней окисления

а)
окислительно-восстановительные реакции: ЗСи° + 8НЫ+503 = ЗСи+2(М03)2 + 2И+20 + 4Н20;

б)
реакции, не сопровождающиеся изменением степе​ней окисления атомов элементов

КС1 + А§Ш3 = АёС11 + КЫ03; А§+ + С1- = А§Си;

ЫаОН + НС1 = ЫаС1 + Н20;

Н+ + он- = Н20.

В органической химии значение степеней окисления атомов элементов обычно не используется. Окислением в органической химии принято считать процесс, приводя​щий к увеличению числа атомов кислорода или уменьше​нию числа атомов водорода в продукте по сравнению с исходным веществом:

Н — С + [О] -»н — с

чн
он

СНОН + СиО
»Н— С + Си + НО

3
х
2
- -
Н

Восстановление — наоборот, уменьшение числа ато​мов кислорода или увеличение числа атомов водорода:

СН3 — С + Н2 —^ снз — СН2ОН; чн
//О
'
ЫА1Н

СН3 — С +4Н —-л сн3сн3он + Н20. чон

л

Обратимость процесса

а)
необратимые реакции — протекают в одном направ​лении

С + 02 = С02; СаС12 + К^ЗО, = Са3044 + 2КС1; Са2+ + 3042- = Са3044;

ОН
ОН

Д.
Вг I /Вг
(Ц) + ЗВг2
Р 1 + ЗНВг

Вг

б)
обратимые реакции — одновременно протекают в прямом и обратном направлениях:

и2 + ЗН2 < '°р'Кат-> 2Ш3;
СН3 - с^ + носн3 < Пкат- ) сн3 - сГ° + н„о.

ОН
ОСН3
1| Участие катализатора

а) каталитические — протекают в присутствии ката​лизатора:

«". V А
250, + 0? === 2503;

б) некаталитические — не требуют использования катализатора:

Ыа2С03 + ВаС12 = ВаС031 + 2ШС\;
Ва2+ + СО,2- — ВаСО. <1;

СН2 = СН2 + Вг2-^ СН2(Вг) — СН2(Вг).

| Тепловой эффект

а)
экзотермические реакции — сопровождаются вы​делением тепла 0:

СН4 + 202 С02 + 2Н20 +

НС1 + ЫаОН = ЫаС1 + Н20 + (};

б)
эндотермические реакции — сопровождаются по​глощением тепла:

СаС03 = Са0 + С02Т-(3;

сн = сн2 + сн3 - сн3 - д.

( Наличие поверхности раздела фаз

а) гомогенные реакции — реагирующие вещества и продукты находятся в одной фазе (газообразной или жидкой):

2С0(г) + 02(г,^2С0ад; Н — Сх + Н]ОСН ^н-с
+ н20;

осн3(ж)
Юн(ж)
осн,

б) гетерогенные реакции — протекают на границе раздела фаз (жидкость — твердое вещество, газ — твердое вещество): СаС03(т)+ 2НС1(ж) = СаС^ + Н20 + СОад;

302(г, + Са0(т) = Са303(тГ Существуют и другие признаки, по которым можно классифицировать химические реакции. Например, в орга​нической химии реакции классифицируют по механизму (радикальные — с участием радикалов и ионные — с уча​стием ионов), по изменению структуры углеродного ске​лета (реакции изомеризации).

Существенно, что одна и та же химическая реакция одновременно может классифицироваться по различным признакам. Например, реакция

с(т) + о2(г)Асо2(г)+д

является одновременно экзотермической, гетерогенной, окислительно-восстановительной, обратимой и реакцией соединения.

2. Диеновыми называются углеводороды, содержащие в составе две двойные связи между атомами углерода. Об​щая формула гомологического ряда диенов СН2п 2, при оди​наковом п диены изомерны алкинам (межклассовая изомерия).

Диены, в молекуле которых двойные связи разделены одной одинарной связью, называются сопряженными. Важнейшие представители сопряженных диенов:

Н„С = СН

чсн = ся2
бутадиен-1,3; бесцветный газ при обычных условиях;

/СН3 н2с = с

чсн = СН,

>2-мети л бутадиен-1,3 (изопрен); при обычных услови​ях -— бесцветная жидкость (температура кипения + 34 °С).

В бутадиене-1,3 длина одинарной связи С — С равна ОД48 нм^то короче связи С — С в алканах (0,154 нм), а длина двойной связи С = С составляет 0,134 нм, что не​много длиннее двойной связи алкана (0,133 нм). Такая тенденция к выравниванию длин связей в молекуле бута​диена-1,3 объясняется тем, что р-орбитали, образующие л-связи, для всех четырех атомов углерода перекрываются между собой с образованием единой (сопряженной) я-си- стемы:

Из-за образования единой я-системы в молекуле бута​диена-1,3 вращение вокруг связи с2 — с3 при обычных условиях невозможно; ядра всех атомов с и н в молекуле бутадиена-1,3 лежат в одной плоскости.

Как и для всех углеводородов с кратными связями, для бутадиена-1,3 характерны реакции присоединения.

Особенность этих реакций для бутадиена-1,3 (как и для всех сопряженных диенов) состоит в том, что они могут протекать двумя различными способами: \у 1) присоединение по одной из двойных связей (1,2-при- соединение); в этом случае две двойные связи в молекуле ведут себя как бы независимо друг от друга:

н2с = сн — сн = сн2 + а2 —» н2с — сн — сн = сн2
II-
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НгС —СН —СН —СНг
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а а

2) присоединение по концам молекулы (^-присоеди​нение); в этом случае бутадиен-ведет себя подобно молекуле с одной двойной связью между атомами углеро​да 1 и 4 (такое поведение бутадиена-1,3 объясняется обра​зованием в его. молекуле единой л-системы):

н2с = сн —сн = сн2 + а2^н2с —сн = сн —сн2.
I
I

а
а

На практике характер присоединения сильно зависит от условий протекания реакции: температура, природа растворителя и реагента. Как правило, образуется смесь продуктов:

2Н2С = СН — СН = СН2
Кат >
->н3с — сн2 — СН = сн2 + н3с — СН = СН — сн3.

бутен-1
бутен-2

При избытке водорода продуктом гидрирования явля​ется бутан:

Н2С = СН — СН = СН2 + 2Н2 -> Н3С — СН2--сн2 — сн3.
бутан

Аналогично протекает реакция присоединения галогенов: 2Н.С = СН—СН = СН. +г2Вг, -4 -^Вг^С — СНВг—СН = СН2 + ВгН,С — СН = СН — СН2Вг.

3,4-дибромбутен-1
1,4-дибромбутен-2

При избытке галогена образуется тетрагалогенпроиз- водное:

Н2С = СН — СН = СН2 + 2Вг2 ->
—>ВгН2С — СНВг — СНВг — СН2Вг.

1,2,3,4-тетрабромбутан

Диеновые углеводороды легко вступают в реакции по- • ®^еризации с образованием синтетических каучуков. В Макромолекулах полимеров присутствует двойная связь

С=С, что обусловливает возможность образования цис- и транс-изомеров. Лучшими эксплуатационными свойства​ми обладают каучуки с регулярным строением макромо​лекул в виде цис-расположения заместителей в мономер​ных звеньях. Такие стереорегулярные каучуки удалось получить при использовании смешанных катализаторов (ТЮ14, А1(С2Н5)3, 1Л):
п(Н2С = СН-СН = СН2)-тю< цА1(С2Н')з ) ••• —НС
СН, —СН, СН,—•

2 X
У 2
Ч 2
У 2
-> с = с хс = с

/ ч
/ Ч

Н
Н Н
н
или:

— Н2С
,СН2 —

П(Н2С = СН — СН = СН2) Кат- ) ( * с = су )П
Для повышения эластичности каучука его вулканизи​руют — превращают в резину при нагревании с серой.

Природный каучук является полимером 2-метилбута- диена-1,3 (изопрена) также с цис-расположением замес​тителей в мономерных звеньях. Уравнение реакции обра​зования природного каучука можно записать так:

— Н2С
СН, —

п(н2с = с-сн = сн2)-»( ' >: = < )„ I
н3с: н

сн3
3. Задача.

Какой объем углекислого газа (н.у.) получится при вза​имодействии избытка соляной кислоты с кальций-карбо​натом, масса которого равна 150 г?

Решение:

СаСОз + 2НС1 = СаСЬ + №0 + СОгТ


?
ПС 02)

Находим относительную формульную массу кальций карбоната и его химическое количество:

МГг(СаС03) = А(Са) + А (С) + ЗА (О) = = 40+ 12 + 3-16= 100; М(СаС03) = 100 г/моль;

п(СаС03 )=•—• = = 1,5 моль. М 100

Из уравнения реакции следует:

п(СР2) _1 п(СаС03) Г

откуда имеем:

п(С02) = п(СаС03) = 1,5 моль;

Дано:

т(СаСОз) = 150 г

Р(С02) = В ■ Ут = 1,5 моль • 22,4 л/моль = 33,6 л. Ответ: У{СО,) = 33,6 л.
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1. Скорость химических реакций. Зависимость ско​рости химических реакций от природы, концентрацш веществ, площади поверхности соприкосновения реа гирующих веществ, температуры, катализатора.

2. Бензол как представитель ароматических угле​водородов, его структурная формула, химические

свойства, получение.

3. О п ы т. Проведение реакций, подтверждающих характерные химические свойства кислот.

1. Количественной характеристикой быстроты течения химической реакции является ее скорость, т.е. скорость взаимодействия между собой частиц реагентов или ско​рость появления продуктов. Одни реакции протекают бы​стро (реакции ионного обмена, взрывы), другие — мед​ленно (коррозия железа, разрушение горных пород под

действием влаги и углекислого газа).

Для гомогенной реакции (все вещества находятся в одном агрегатном состоянии — жидком или газообразном) скорость реакции — это изменение концентраций ре​агентов или продуктов в единицу времени:

у _ ^Срсаг 
 Д^прод

~ А( ~ А1

Билет 6 *

Знак «-» перед дробью ставится потому, что ЛСрсаг < О (концентрация реагентов со временем убывает), а скорость должна быть величиной положительной.

Д (-5 А1-8
м.п
м.п

Скорость химической реакции зависит от ряда факторов.

Природы реагирующих веществ, т.е. их строения, характера химической связи, состояния в растворе и др. Например, цинк медленно реагирует с уксусной кислотой (слабый электролит) и гораздо быстрее — с соляной кис​лотой (сильный электролит).

Или: со фтором водород реагирует даже в темноте со взрывом, а с азотом — только при повышенных темпера​туре и давлении в присутствии катализатора (связь в мо​лекуле фтора примерно в шесть раз слабее, чем в молеку​ле азота).

Концентрации реагирующих веществ: химическое взаимодействие происходит в момент столкновения ча​стиц реагентов; очевидно — чем чаще сталкиваются мо​лекулы, тем выше скорость реакции. В свою очередь частота столкновений частиц зависит от их концентра​ции: чем выше концентрация, тем чаще сталкиваются частицы. Отсюда следует вывод: скорость химической реакции тем выше, чем больше концентрация реагиру​ющих веществ.

Гетерогенные реакции протекают на поверхности раз​дела фаз (газ — кристалл, жидкость — кристалл). В этом случае скорость определяют как изменение химического количества реагентов или продуктов в единицу времени на единице площади межфазной поверхности 8мп:

Температуры: скорость реакции резко возрастает с увеличением температуры, примерно в 2—4 раза на каж​дые 10°. Это объясняется тем, что с ростом температуры в геометрической прогрессии возрастает число так называ- емых активных частиц. Активными называются части- цы> энергия которых достаточна для того, чтобы столкно​вение между ними привело к образованию продукта. В

свою очередь энергия, которую надо сообщить частицам для того, чтобы они стали активными, называется энер​гией активации. Энергия активации — своего рода энер-1 гетический барьер на пути протекания реакции: если энер- ; гия активации мала, то и скорость реакции будет высока (и наоборот).

Площади соприкосновения реагирующих веществ;

чем выше площадь соприкосновения реагирующих ве- й ществ в гетерогенной реакции, тем выше ее скорость: же- Ц лезные стружки быстрее растворяются в соляной кисло​те, чем железный гвоздь.

Катализатора: катализаторы — это вещества, увели​чивающие скорость химической реакции. Сущность дей- | ствия катализатора состоит в том, что он уменьшает энер-1 гию активации реакции.
_

Катализатор образует промежуточное вещество с од-Я ним из реагентов, тем самым направляя реакцию по дру- § гому пути, связанному с меньшими энергетическими за-1 тратами. В ходе реакции катализатор (Кат.) остается неиз- ( менным, что для реакции А + В = АВ можно представить схемой:

А + Кат. = А Кат.

А Кат. + В = АВ + Кат.

А + В = АВ

2. Простейшим представителем ароматических углево- ч дородов является бензол С6Н6. При обычных условиях бен- зол — бесцветная жидкость с характерным запахом; прак- 4 тически не растворим в воде, ядовит. При охлаждении до + 5,5 °С застывает в белую кристаллическую массу.

Структурную формулу бензола в виде шестичленного кольца с чередующимися двойными связями впервые пред- ложил немецкий химик Ф.А. Кекуле (1865 г.). Молекула бен-С зола плоская, т.е. ядра всех атомов С и Н лежат в одной плос р кости; значения валентных углов ССС и НСС равш#.,]2,0^ г
Н
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Бензол: формула Кекуле

Впоследствии экспериментально было установлено, что в молекуле бензола на самом деле нет двойных и нет одинар​ных связей между атомами углерода: длинывсех связей С—С одинаковы и равны 0,140 нму В химическом отношении все атомы водорода и углерода в молекуле бензола равноценны.

/Н

Таким образом, в молекуле бензола связи углерод — уг​лерод короче одинарных, в алканах (0,154 нм), но длиннее двойных в алкенах (0,133 нм). Такое выравнивание длин свя​зей углерод — углерод в бензоле объясняют образованием единой сопряженной 71-системы, состоящей из шести элект​ронов (от каждого атома углерода по одному электрону).

С учетом этого структурную формулу бензола изобра​жают так (кружок в центре символизирует шестиэлекгрон- ную я-систему):

Н

или

органические вещества, содержащие бензольные ' называются ароматическими соединениями.

НхС^ЧС/Н
О
н

Н

коль-

Для бензола характерны реакции замещения атомов водорода в бензольном кольце, при которых я-система со​храняется. Например, в присутствии катализатора бензол реагирует с бромом:

р-^-З^р-В' + нв,

бромбензол

При нагревании в присутствии серной кислоты как ка​тализатора бензол реагирует с азотной кислотой:

0-[н + Н0]Ш2 0ГК°2 + н20.

нитробензол

В жестких условиях бензол может вступать в реакции присоединения, при которых я-сйстема разрушается:
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циклогексан Н
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Бензол устойчив к действию таких окислителей, как КМп04 и К2Сг20?. На воздухе или в кислороде бензол го​рит коптящим пламенем:

- 2С6Н6 + 1502—12С02Т + 6Н20.

В промышленности бензол в основном получают аро​матизацией гексана или циклогексана:

Н3с - сн2 - сн2 - СН, - сн2 - сн3 (0)+4Н2
гексан

СНг

Н2С' ЧСН2
СНг циклогексан

В 1927 г. Н.Д. Зелинский получил бензол тримеризаци- ей ацетилена в присутствии активированного угля:

СН

НС^СН

ЗСН = си с-45°-500Г> I ( ) I тт
НС>^/СН СН

Старый промышленный способ получения бензола ос​нован на перегонке каменно-угольной смолы, образующей​ся при коксовании угля.

3. Опыт.

Провести реакции, характерные для разбавленной сер​ной кислоты.

1- Действие индикатора: метилоранж — розовый, лак- мУс — красный.

2 Взаимодействие с металлами, расположенными в электрохимическом ряду напряжений до водорода (2п, ре) — выделяется водород: Н2304 + 2п = 2п804 + Н/Г.

2п° - 2е = 2п+2 1 восстановитель, окисляется

2н+ + 2е = Н2° 2 1 окислитель, восстанавливается
БиЛвТ 7
3. Взаимодействие с основными или амфотерными ок-|;|

сидами (А1203, СиО, М§0, СаО, 2пО).
^ Обратимость химических реакций. Химическое

Н25 04 + СиО = Си804 + Н2 ,
равновесие и условия его смещения: изменение кон-

СиО + 2Н+ = Си2+ + Н20.
центрации реагирующих веществ, температуры,

4. Взаимодействие с основаниями (реакция нейтрали- ;
давления.
зации)-
Ненасыщенные углеводороды ряда этена, их

Н 80 + 2ЫаОН = Ыа 804 + 2Н20;
строение и номенклатура, химические свойства, по-

2 4 + 0тт- _ ц 04
лучение — на примере этена.

^ + 2' к
3. Задание. Составить уравнения химических

5. Взаимодействие с солями, образованными более сла-у
реащий> доказывающих взаимосвязь между класса-
быми кислотами:
ми неорганических соединений.

Н2804 + ^2С03 = №2804 + С02Т + Н20;

белый осадок,
А + В <
> С + Б.

обратная реакция

2Н+ + СО 2~ = С02Т + Н20.
1. Химические реакции бывают необратимыми (про- 6 Взаимодействие с барий-гидроксидом или раствори-1
текают только в одном направлении, слева направо) и об​мой солью бария — качественная реакция на сульфат-ион ,
ратимыми. Обратимыми называются химические реак- ^ 2 " р
ЦИИ, которые в одних и тех же условиях одновременно

4
Н 80 + ВаС1 = ВаЗО I + 2НС1
протекают в прямом и обратном направлениях:

в разбавленных кислотах В Этом слУчае из исходных веществ образуются про​дукты и одновременно из продуктов получаются реа​генты.

белый осадок не растворим

Примеры обратимых реакций

2802 + 02 <-> 2803; + ЗН2 2Ш3;

СН, — С? + НОСН. <-> СН3 — с^ + Н20.

хон
осн3
Примерами необратимых реакций могут служить ре- | акции ионного обмена в растворах электролитов в том слу- I чае, если образуются труднорастворимые, малодиссоции- рованные или газообразные вещества:

ИаОН + НС1 = ШС1 + Н20;

Н+ + ОН- = Н20;

К2С03 + СаС12 = СаС031 + 2КС1;

Са2+ + СО/" = СаС034.

Обратимые реакции не доходят до конца. Концентра​ции реагентов со временем уменьшаются^ что приводит к уменьшению скорости прямой реакции V . Скорость же обратной реакции V постепенно возрастает, поскольку уве​личиваются концентрации продуктов.

Химическое равновесие — это такое состояние сие- \ темы, при котором скорость прямой реакции равна скоро​сти обратной реакции: V = V .

Химическое равновесие является динамическим, т.е. при его достижении реакции в системе не прекращают​ся, однако в силу равенства скоростей прямого и обратно​го процессов концентрации реагентов и продуктов со временем не изменяются.
Для химических производств, в основе которых лежат обратимые реакции, важно уметь смещать химическое рав- _ новесие в сторону получения нужного вещества. Если при | изменении условий протекания реакции увеличивается скорость прямого процесса , то говорят о смещении рав​новесия вправо. Если же при этом увеличивается скорость обратной реакции, то речь идет о смещении равновесия влево.
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Правила смещения равновесия были разработаны уче​ным Ле Шателье (1884 г.) и получили название принципа Ле Шателье:
если на систему находящуюся в равновесии, оказать внешнее воздействие (изменить концентрацию, давле​ние, температуру), то в системе быстрее будет про​текать та реакция, которая ослабляет внешнее воздей​ствие.

Влияние изменения температуры зависит от тепло​вого эффекта реакции. Следует помнить: если прямая ре​акция экзотермическая, то обратная — эндотермическая (и наоборот).

При повышении температуры возрастает скорость как экзотермической, так и эндотермической реакции, но в большей степени — эндотермической, поэтому возрастание температуры смещает равновесие в сто​рону поглощения теплоты, т.е. в сторону эндотерми​ческой реакции. При понижении температуры замед​ляются обе реакции, но в большей степени — опять же эндотермическая. Поэтому с понижением темпе​ратуры равновесие смещается в сторону экзотерми​ческого процесса. Например:

	
	Реакция
	Повышение температуры
	Понижение температуры

	о!
	N. + 02 <-» 2Ш - 0
	равновесие сме- Щаетс5ШЩйй
	равновесие сме​щается влево

	
	N2 + зн2 <-»
	равновесие сме​
	равновесие сме​

	
	<->2Ш, + О
	щается влево
	щается вправо


Влияние изменения давления зависит^отxимическо- гоадличества газообразных веществ в обоих частях урав​нения реакции. При повышении давления равновесие смещается в ту сторону, где химическое количество газа меньше. Напротив, при понижении давления равнове-

3 Зак. 1749
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сие смещается в ту сторону, где химическое количество газа больше.

Например, для обратимой реакции 2802(г)+02(г) 2803(г) повышение давления сместит равновесие вправо (слева 5 моль газа, а справа — 2 моль), а понижение — влево.

Влияние изменения концентрации

Г'

При повышении концентрации вещества равновесие смещается в сторону его расходования, а при понижении концентрации — в сторону его образования.

Например, если в равновесной системе К, + ЗН2 2ЫН3 повысить концентрацию азота, то увеличится скорость прямой реакции и равновесие сместится вправо, т.е. в сто​рону расходования азота. Если в этой же системе пони​зить концентрацию аммиака, то скорость обратной реак​ции станет меньше, чем прямой. Результат — смещение равновесия опять же вправо. Сместить равновесие влево для данного процесса можно увеличением концентрации аммиака или уменьшением концентрации исходных ве​ществ — азота и водорода.

Катализатор в равной степени изменяет скорость прямой и обратной реакций, поэтому равновесие не смещает, а способствует только скорейшему его наступ​лению.

2. Ненасыщенные углеводороды ряда этена (алкены, олефины, этиленовые углеводороды) — ациклические органические соединения с общей формулой СпН2п, моле​кулы которых содержат одну двойную связь между атома​ми углерода.

Молекула простейшего алкена — этена Н2С = СН2 име​ет плоское строение, все валентные углы равны прибли​зительно 120°^




 ^

Пространственное строение молекулы этена

В случае гомологов этилена в одной плоскости ле​жат только те атомы, которые непосредственно связаны с атомами углерода, образующими двойную связь. На​пример, в молекуле бутена-1 Н2С = СН2 — СН23 СН34 в одной плоскости лежат атомы углерода С,, С2 и С,, а также атомы водорода, связанные с атомами углерода С, и С2.

Название алкена по систематической номенклатуре со​стоит из названия соответствующего алкана, в котором суффикс -ан заменен на суффикс -ен. Начало нумерации углеродной цепи определяется положением двойной свя​зи; во всех случаях указывается номер атома углерода, с которого начинается двойная связь, а заместители пере​числяются в алфавитном порядке с употреблением (при наличии одинаковых заместителей) греческих приставок ди-, три-, тетра- и т.д.:

СН3 . 1
Н3С5 — С4 — 3СН — 2СН = 'СН2. : '

I I
1"""
СН, С-Н,

3 2 5
-
, .,.». . ,

.. 4,4-диметил-3-этилпентен-1 Длина двойной связи С=С равна 0,133 нм (короче оди​нарной), а ее энергия — 612 кДж/моль (больше, чем для одинарной). Двойная

связь между атомами углерода со​стоит из одной о-связи и одной тс-связи. Постольку энер​гия а-связи равна 347 кДж/моль, находим, что энергия тс- связи составляет 612-347 = 265 кДж/моль. Таким обра​зом, прочность я-связи меньше прочности о-связи, поэто​му для алкенов характерны реакции присоединения с раз​рывом я-связи. )

Для алкенов возможна структурная изомерия (изо​мерия углеродного скелета и положения кратной связи, межклассовая изомерия циклоалканам), а также про​странственная изомерия (геометрическая или цис-, транс-изомерия). Пространственная изомерия обусловле​на тем, что вращение атомов или групп атомов вокруг двойной связи затруднено. Геометрическая изомерия не​возможна, если хотя бы при одном атоме углерода, обра​зовавшем двойную связь, оба заместителя одинаковы. Ниже указаны все изомерные алкены состава С4Н8 (изо​мерные циклоалканы не представлены): Н2С = СН — СН2 — СН3
бутен-1 Н3С — С = СН2
I

сн3
2-метилпропен

нх ун с = с н3с/ хсн3
цис-бутен-2

н сн:

\ / 3
С = С

/ \

н3с н

транс-бутен-2

Химические свойства (на примере этеиа)

Реакции присоединения

1) водорода, образуются алканы:

Н2С = сн2 + Нзс - снз;

этан

2) галогеноводородов, образуются галогеналканы:

Н2С = СН2 + НС1 -> Н3С — СН2С1;

хлорэтан

3) галогенов, образуются дигалогеналканы:

Н2С = СН2 + Вг2 -> (Вг)Н2С — СН2(Вг);

1,2-дибромэтан

4) воды, образуются спирты:

Н2С = СН2 + нр-^-> Н3С — СН2ОН;

этанол

5) этилен вступает в реакцию полимеризации

п(Н2С = СН2) (—Н2С — СН2 — )п.

полиэтилен

Реакция окисления

1) горение на воздухе или в кислороде (полное окисление):

С2Н4 + 302 2С02Т + 2Н20;

2) неполное окисление на серебряном катализаторе:

2Н.С = СН, + 02 2Н2С — СН2;

этиленоксид

неполное окисление в присутствии солей палладия или других катализаторов:

2Н,С = СН, + О, - МС11'СиС1 > 2Н С С

2
2
2
3
■ \

. <•,.. ■
- : .. -НЙ, ■ Н

-'•<-/
л--
этаналь

4) неполное окисление холодным разбавленным вод​ным раствором калий-перманганата:

ЗН2С = СН2 + 2КМп04 + 4Н20 -» ЗН2С — СН2 + 2Мп02! + 2КОН,

I I НО он

этиленгликоль

упрощенно:

Н2С = СН2 + [О] + Н20 Н2С — сн2.

I I НО он

Получение этена

(—Н2с — сн2 —)П пН2с = сн2.

3. Задание.

Составьте уравнения химических реакций, доказыва​ющих взаимосвязь между классами неорганических со​единений на примере Са, СаО, Са(ОН)2, СаС12, Са804.

Решение.

Раскрыть связь между этими веществами можно, осу​ществив цепочку химических превращений:

Са СаО -Ц Са(ОН)2 1> СаС12 Са804.

1. 2Са + 02 - 2СаО.

02° + 4е —> 20~2
Са° - 2е —> Са+2
2 восстановитель, окисляется 1 окислитель, восстанавливается

2. СаО + Н20 = Са(ОН)2; СаО + Н,0 = Са2+ + 20Н".

3. Са(ОН)2 + 2НС1 = СаС12 + 2Н20;

н+ + он=н2о.

4. СаС12 + №2804 = Са804-1 + 2ЫаС1; Са2+ + 80 2" = Са80.1.

4

в промышленности:

1) крекинг нефтепродуктов, например дегидрирование этана:

Н3С —'СНз Н2С = СН2 + Н2; в лаборатории:
2) дегидратация этанола:

Н.С — СН, Н'50<) Н2С = СН + Н20;

2 | | 2 С> 140"С 1
11
н ОН

3) действие спиртового раствора щелочи на хлорэтан: Н2С — СН, + КОН -22Е-* Н2С = СН2 + КС1 + Н20;

I I

Н С1

4) разложение полиэтилена:

[image: image11.jpg]



Билет 8

1. Электролитическая диссоциация. Механизм ра​створения в воде веществ с ионной и ковалентной полярной связью. Реакции ионного обмена в водных растворах.

2. Фенол, его строение, химические свойства, при​менение.

3. Задача Вычисление массы одного из продук​тов реакции по химическому уравнению, если одно из веществ дано в избытке.

1. По способности проводить электрический ток в вод​ном растворе или расплаве вещества делятся на электро​литы и неэлектролиты. Электролиты — вещества, вод​ные растворы или расплавы которых проводят электри​ческий ток.

Неэлектролиты — вещества, водные растворы или расплавы которых не проводят электрический ток.

К типичным электролитам относятся соли, кислоты и основания, т.е. вещества с ионной или ковалентной сильнополярной связью. Примеры неэлектролитов: са​хароза, глицерин, этанол, простые вещества неметал​лов. Неэлектролиты существуют в виде неполярных или малополярных молекул.

Теория, объясняющая электропроводность растворов некоторых веществ, была предложена в 1887 г. (С. Арре- ниус) и получила название теория электролитической диссоциации. Согласно этой теории при растворении в воде или расплавлении электролиты распадаются (диссо​циируют) на ионы.

Электролитическая диссоциация — процесс распа​да электролита на свободные ионы в водном растворе или расплаве.

Ионы — атомы или группы атомов, несущие положи​тельный заряд — катионы или отрицательный заряд — анионы. Например: С1", 80/", К+, Ш/, М§2+.

Ионы являются переносчиками зарядов в растворах или расплавах, поэтому можно сказать, что электроли​ты — это вещества с ионной проводимостью (в метал​лах переносчиками зарядов являются электроны). В элек​трическом поле катионы движутся к катоду — отрица​тельному электроду, а анионы движутся к аноду — по​ложительному электроду. В отсутствие электрического поля ионы в водном растворе или расплаве перемещают​ся беспорядочно (хаотически).

В дальнейшем теория электролитической диссоциации была существенно дополнена И.А. Каблуковым на основе гидратной теории растворов Д.И. Менделеева, согласно которой молекулы растворенного вещества и растворите​ля взаимодействуют между собой.

Наряду с природой химических связей в веществе при​рода растворителя также оказывает существенное влия​ние на характер электролитической диссоциации. Диссо​циация возможна только в полярных растворителях, вода — полярный растворитель, упрощенно ее молекулу

можно изобразить в виде диполя
Диссоциация

электролитов с ионным и ковалентным полярным типом связей протекает по-разному.

Диссоциация соединений с ионным типом связи

® этих веществах имеются уже готовые ионы и роль воды состоит в том, что ее полярные молекулы разруша​ют ионную кристаллическую решетку и переводят ионы в свободное, несвязанное состояние. Разрыв ионных связей обусловлен тем, что при погружении кристалла ионного соединения в воду полярные молекулы воды притягива​ются к ионам, находящимся на поверхности кристалла; к катионам — отрицательными полюсами, к анионам — по​ложительными:
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В результате кристаллическая структура соединения разрушается, а ионы переходят в раствор, окруженные молекулами воды, т.е. в гидратированном состоянии.

Именно так, как показано выше, в водном растворе дис​социируют соли и щелочи — соединения с ионным типом связи. В уравнениях электролитической диссоциации ионы электролитов обычно упрощенно представляют в негид- ратированном виде:

КС1 -> К+ + С1-;

А12(504)з 2АР+ + 38042~;

ЫаОН Иа+ + ОН ;

Ва(ОН)2 Ва2+ + 20Н".
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При плавлении распад ионного соединения на свобод​ные ионы обусловлен тепловыми колебаниями ионов в кристаллической решетке вещества. При повышении тем​пературы энергия теплового колебания ионов становится |
I»

Щ вЬ1ше энергии связи между ионами и кристалл разрушает- ] ся на отдельные ионы.
.по
ТЛ,"

Механизм диссоциации веществ с ковалентцой полярной связью

К полярным веществам относятся кислоты, содержа​щие полярные связи Н^ — О5" (кислородсодержащие кис​лоты) или 8'Н — Э5" (здесь Э — атомы галогенов, халько- генов). Кислоты имеют молекулярное строение, т.е. изна​чально не содержат готовых ионов. В этом случае ионы появляются благодаря активной роли полярных молекул воды, которые своими полюсами притягиваются к разно​именным полюсам молекулы кислоты и как бы растягива​ют ее до образования ионов:
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Полученный при диссоциации кислот ион водорода Н+ гидратируется молекулой воды и образуется ион гидро- ксония: Н+ + Н20 -» Н30+. Обычно уравнения диссоциа​ции кислот (точно так же, как солей и оснований) записы​вают упрощенно, не указывая гидратированное состояние ионов:

НС1 Н+ + СР.

Для количественной оценки полноты распада электро​лита на ионы вводится понятие о степени электролити​ческой диссоциации (обозначается буквой а).

Степень диссоциации — это отношение числа распав​шихся на ионы молекул (или формульных единиц ФЕ) к общему числу растворенных молекул (или формульных

единиц)N :

N..

Для сильных электронов а = 1, для слабых а « 1. Силь​ные электролиты — это сильные кислоты (соляная, азот​ная, серная) и сильные основания — щелочи (КОН, МаОН, Ва(ОН)2). Их диссоциацию представляют как необрати​мый процесс:

НС1 Н+ + С1-;

КОН К+ + ОН-; Н.80 —> 2Н+ + 80 2~.

2 4
4

(для очень разбавленных растворов) Слабые электролиты (слабые кислоты и слабые осно​вания) диссоциируют обратимо (и ступенчато в случае многоосновных кислот многокислотных оснований):

НКО, о Н+ + N0/;

Н28 <-» Н+ + Н3~; первая стадия (ступень)

Н8" <-> Н+ + 82"; вторая стадия (ступень) Ш3 Н20 <-> №1/ + ОН ;

Си(ОН)2 СиОН+ + ОН"; первая стадия (ступень)

СиОН+<-> Си2++ ОН-. вторая стадия (ступень) Степень диссоциации по каждой последующей стадии во много раз меньше, чем по предыдущей. Степень диссо​циации зависит также от концентрации раствора и увели​чивается с ее уменьшением.

Реакции в водных растворах электролитов протекают только в том случае, если образуются труднораствори​мые вещества (осадки), газообразные или малодиссоци- ированные вещества (слабые электролиты, к числу кото​рых относится и вода).

Уравнения таких реакций составляют в молекулярном, полном ионном и сокращенном ионном видах. Можно ограничиться записью только молекулярного и сокращен​ного ионного уравнений. При записи ионных уравнений в виде ионов не записывают формулы веществ, которые представляют собой слабые электролиты, труднораство​римые и газообразные соединения.

Примеры

1. ВаС12 + Ыа28 04 = Ва8044 + 2КаС1 (молекулярное уравнение),

Ва2+ + 2С1- + 2Ш+ + 8042~ = Ва8044 + 2Ш+ + 2С1~ (пол​ное ионное уравнение).

Убираем из обеих частей уравнения одноименные ионы (они не участвуют в реакции) и получаем сокра​щенное ионное уравнение, которое и отражает сущность реакции:

Ва2+ + 80 2" = Ва80,4.

4
4
* •

2. КОН + НШ3 = КМ03 + Н20;

К+ + ОН" + Н+ + N0/ = К+ + М03- + Н20;

Н+ + он- = Н.О.

3. Си(ОН)2 + 2НС1 = СиС12 + 2Н20;

Си(ОН)2 + 2Н+ + 2С1" = Си2+ + 2С1" + 2Н20;

Си(ОН)2 + 2Н+ = Си2+ + 2Н20.

4- ^С03 + Н23 04 = К,804 + Н20 + С02Т;

Реакции ионного обмена в водных растворах
2К+ + С032" + 2Н+ + 8042- = 2К+ + 8042~ + Н20 + С02Т;

2Н+ + С03^- = Н20 + С02Т.

2. Фенолы — это органические вещества, содержащие одну или несколько гидроксильных групп, связанных не​посредственно с бензольным кольцом.

Простейший представитель — фенол С6Н5ОН. Его структурную формулу можно изобразить по-разному:

ОН

—| .« и 0

Н^ н
I

н

На примере фенола ярко проявляется одно из положе​ний теории химического строения: атомы в молекулах органических соединений взаимно влияют друг на друга.
Н
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А^3
5
В случае фенола взаимно влияют на химические свойства фенильная группа - СН^и гидроксильная группа - ОН.

Под влиянием фенильной группы неподеленная пара электронов атома кислорода как бы втягивается в 71- систему бензольного кольца. Поэтому связь О—Н в фе​ноле более полярна, чем в спиртах, водород гидроксиль​ной группы становится более подвижным (реакционно- Способным) и его замещение в химических реакциях об​легчается. Фенол обладает более кислотными свойства​ми, чем спирты.

Под влиянием гидроксильной группы электронная -плотность в бензольном кольце повышается и преимуще​ственно сосредоточивается в положения^ 4|Г 6, Пттпму реакции замещения с участием бензольного кольца для фе​нола, во-первых, протекают легче, чем для бензола, и, во- вторых, заместитель направляется в положения 2, 4, 6.

Физические свойства

Фенол — бесцветное кристаллическое вещество с ха​рактерным запахом, при обычных условияхдшохо раство​рим в воде (при нагревании до 70 °С смешивается с ней в любых соотношениях). Ядовит, при попадании на кожу вызывает сильные ожоги.

Химические свойства фенола

Реакции гидроксильной группы (проявление кислотных свойств)

1) фенол образует феноляты с активными металлами

натрий-фенолят

2) в отличие от спиртов фенол растворяется в водных растворах щелочей, т.е. проявляет выраженные кислотные свойства (влияние фенильной группы); поэтому фенол иноща и называют карболовой кислотой:

ОГ°Н^аОН^0-О№ + Н!О.
Кислотные свойства фенола выражены очень слабо, поэтому из фенолятов он вытесняется даже такой слабой кислотой, как угольная:

0Г°Ка + НгО + €О^|3"ОН^аНСОг .

Реакции бензольного кольца

1) фенол легко галогенируется; например, в отличие от бензола реагирует даже с бромной водой, образуя белый осадок 2,4,6-трибромфенола (одна из качественных реак​ций на фенол, другая — образование фиолетового окра​шивания с раствором РеС13):

ОН
ОН

6:з^Вг~~цгВг^швг;

Вг

2) при действии концентрированной азотной кислоты три атома водорода в кольце фенола замещаются на нит- рогруппу, образуется 2,4,6-тринитрофенол (пикриновая кислота как кислота по силе превосходит фенол):

ОН
ОН

N0,

Применение

Фенол применяют для производства фенолформальдегид- ных пластмасс, красителей, лекарств, взрывчатых веществ (пикриновая кислота и ее соли). Разбавленный раствор фе​нола (массовая доля » 3%) используется как антисептик.

3. Задача.

Какая масса осадка образуется при смешивании ра​створа серной кислоты массой 200 г с массовой долей

	Дано:
	

	Щр(Н2804)
	= 200 г

	ЦН2304) =
	0,2

	тр(ВаСЬ)
	= 400 г

	ЦВаСЬ) =
	0,1

	т(осадка)
	


ВаСЬ + н28о4 = Ва504| + 2НС1.

МГг(ВаС12) = Аг(Ва) + 2А(С1) = 137 + 2 35,5 = 208; М(ВаС12) = 208 г/моль. Мг(Н28 04) = 2А(Н) + А(8) + 4А(0) = 2 1 + 32 + 4 16 = 98;

М(Н2304) = 98 г/моль. МГг(Ва804) = А(Ва) + Аг(8) + 4А(0) = 137 + 32 + 4 16 = 233; М(Ва804) = 233 г/моль.

Находим массы веществ в исходных растворах и их химическое количество:

шв(Н2804) = тр и> = 200 0,2 = 40 г;
п(Н2804) = т/М = 40/98 = 0,408 моль. Аналогично:

тв(ВаС12) = 400 0,1 =40 г; п (ВаС12) = 40/208 = 0,192 моль.

Согласно уравнению реакции химические количества ВаС12 и Н2804 относятся как 1 : 1, а реально имеем:

растворенного вещества 0,2 и раствора барий-хлорида массой 400 г с массовой долей растворенного веще​ства 0,1?

Решение:

п(ВаС12) : п(Н2304) = 0,192 : 0,408 = 1 : 2,13. Так как в этом отношении п(Н28 04) > 1, делаем вывод: СеРНая кислота взята с избытком. Расчет массы осадка

Ва804 проводим по химическому количеству ВаС12. Из уравнения реакции следует:

4- '
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п(Ва50 ) Д п(Ва§04) = п(ВаС12) = 0,192 моль; п(ВаС12) '

п(ВаС12) 1

т(Ва$04) = п М = 0,192 233 = 44,7 г, Ответ: 44, 7 г.

1. Кислоты, их состав, классификация, получение. Химические свойства кислот на основе представле​ний об электролитической диссоциации. Применение кислот.

2. Целлюлоза, строение молекул, физические и хи​мические свойства. Применение целлюлозы.

3. Задача. Вычисление массы продукта хими​ческой реакции, если для его получения выдан ра​створ с определенной массовой долей исходного вещества.

1. С точки зрения теории электролитической диссоци​ации С. Аррениуса, кислоты— это электролиты, при диссоциации которых в водных растворах в качестве катионов образуются только катионы водорода:

НС1 = Н+ + С1-;

НЖ)3 = Н+ + Ш3- и т.п.

Если исходить из состава, то кислотами можно назвать сложные вещества, состоящие из атомов водорода, спо​собных замещаться на металл, и кислотных остатков.

Кислоты классифицируют по составу:

а)
наличие кислорода:

—кислородсодержащие (СИ, СООН, НЮ3, Н2804, Н3Р04),

— бескислородные (НС1, НВг, Н1, Н2§);

б)
число атомов водорода, способных к диссоциации или замещению на металл:

· одноосновные (НС1, ШО,, СН3СООН),

· двухосновные (Н28 04, Н28, Н28 03),

· трехосновные (Н3Р04, Н3А§04).

По степени электролитической диссоциации разли​чают кислоты:
а)
сильные — в водных растворах диссоциируют прак​тически полностью (НС1, НЫ03, Н2804);

б)
слабые — в водных растворах диссоциируют частич​но (Н28, Н23 03, Н3Р04, СН3СООН).

По окислительно-восстановительным свойствам кислоты условно делят на кислоты-окислители (Н2804копц, НЖ)„ _ и ЮЮ„ Л и кислоты-неокислители (большин-

З(разб)
ЗСконц)'
4
ство остальных кислот). Кислоты-окислители способны окислять неметаллы и металлы, расположенные в элект​рохимическом ряду за водородом; кислоты-неокислители окисляют только те металлы, которые в электрохимичес​ком ряду расположены до водорода (неметаллы ими не окисляются).

По отношению к нагреванию кислоты можно разде​лить на термически устойчивые (Н3Р04, НС1 и особенно Н2804(ю|щ)) и термически неустойчивые:

Н2С03 = Н20 + С02Т; 4НЫОэ = 4Ш2Т + 02Т + 2Н20; Н28Ю3 = Н20 + 8Ю,; Н23 03 = Н20 + зо2Т.
Кислоты можно также классифицировать на нелету​чие (Н3Р04, Н2504<ю11ц)) и летучие. Концентрированная сер​ная кислота как нелетучая и термически устойчивая вы​тесняет все другие кислоты из твердых солей:

2КаС1(т) + Н2804(ко1щ) =^а28 04 + 2НС1Т.

Наконец, по источнику происхождения кислоты делят на неорганические, или минеральные, (НС1, Н2804,

Н3Р04, ШО,) и органические (СН3СООН, Н2С204 — ща​велевая, СН3СН(ОН)СООН — молочная).

Получение кислот

Бескислородные кислоты получают двумя основны​ми способами:

а) вытеснением из кристаллической соли соответству​ющего газа и его последующем растворении в воде:

НаС1(т) ■+ Н2804(коиц) = №Н804(т)+ НС1(г),

хлороводород

НС1(г) + Н20->НС1(ж);

соляная кислота б) синтез соответствующего газа и его растворение в воде:

Над + С12(г) = 2НС1(г),

НС1(Г) + Н20(ж) НС1(Ж)-

Кислородсодержащие неорганические кислоты получают:

а)
вытеснением из твердых солей концентрированной серной кислотой:

НаК03(т) + Н28 04(и>иц) « ЫаН804 + НШ3Т,
Са3(Р04)2 + ЗН2804 = ЗСа8041 + 2Н3Р04;

б)
растворением соответствующего оксида в воде (в случае серной кислоты 803 растворяют в концентрирован​ной Н23 04):

802 + Н20 «-» Н2303,

р2о5 + зн2о4н3ро4,

4Ш2 + 02 + 2Н20 = 4НИ03;

в)
окислением простых веществ:

ЗР + 5НЫО + 2Н,0 = ЗН,РОл + 5ШТ.

3 4
г
Для органических кислот разработаны специальные методы получения. Например, уксусную кислоту получа​ют окислением бутана:

2С Н + 50, ■■Р'Кат-> 4СН.С00Н + 2Н,0

4 10
2
3
2

или взаимодействием метанола и монооксида углерода:

1°, Р, Кат. '

СН3ОН + СО
СН3СООН.

Химические свойства кислот подразделяются на специфические и общие. Специфические свойства обус​ловлены различной природой кислотного остатка (НС1 за счет СР восстановитель, Н,80„ . — за счет 802~

- 2 4(конц)
4

окислитель). Все общие свойства кислот на основе пред​ставлений об электролитической диссоциации опреде​ляются наличием в их водных растворах катионов во​дорода.

Растворы кислот обладают кислым вкусом, изменяют окраску индикаторов:

лакмус — в красный;

метилоранж — в розовый (фенолфталеин остается бес​цветным).

Кислоты взаимодействуют:

а)
с основаниями (реакция нейтрализации):

НИ03 + ЫаОН = ЫаШ3 + Н20,

Н+ + он- = Н20, Си(ОН)2 + 2НС1 = СиС12 + 2Н20, Си(ОН)2 + 2Н+ = Си2+ + 2Н20;

б)
с основными и амфотерными оксидами:

СиО + Н2304 = Си304 + Н20, СиО + 2Н+= Си2++ Н20, А1203 + 6НШ3 = 2А1(И03)3 + ЗН20, А1203 + 6Н+=2А13+ + ЗН,0;

в)
кислоты-неокислители реагируют с металлами, сто​ящими в электрохимическом ряду до водорода (при этом выделяется водород):

2п + 2НС1 = 2пС12 + Н2Т, 2п + 2Н+ = 2п2++Н2Т;

г)
с солями более слабых кислот:

N3,003 + 2СН3СООН = 2СН3СООNа + Н20 + С02Т, С032- + 2СН3СООН = 2СН3СОО- + Н20 + С02;

д)
с аммиаком или его водными растворами с образова​нием солей аммония:

NН3 + НС1 = Ш4С1, к
№1 + Н+ = №1

Применение кислот

Серная кислота Н28 04 используется для производства удобрений, красителей, кислот (НС1, НР), очистки нефте​продуктов; в лаборатории — как катализатор, растворитель.

Н3Р04 применяется для производства удобрений, напит​ков, лекарственных средств, антикоррозийных средств.

Азотная кислота используется для производства азот​ных удобрений, лекарств, взрывчатых веществ, синтети​ческих материалов на основе целлюлозы.

Широкое применение нашли органические (карбоно- вые) кислоты: муравьиная НСООН кислота применяется как восстановитель, а также при крашении тканей. Вод​ный раствор (1,25%) муравьиной кислоты используется в медицине под названием «муравьиный спирт».

Уксусная кислота СН3СООН используется для получе​ния сложных эфиров, синтетических волокон, в пищевой промышленности (столовый уксус), в производстве кра​сителей и душистых веществ.

2. Целлюлоза — еще более распространенный природ- ньщ полимер, чем крахмал. Она входит в состав всех рас-
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тений, образуя в основном стенки растительных клеток. Целлюлоза составляет примерно 50% массы древесины в пересчете на сухое вещество, входит в состав льна, коноп​ли, хлопка. Хлопок— пример практически 100%-й цел​люлозы. Целлюлоза представляет собой волокнистое ве​щество, не растворимое ни в воде, ни в обычных органи- "ческих растворителях (ацетон, этанол, гексан). Раствори​телем ее является так называемый реактив Швейцера —- раствор медь(Н)-гидроксида в аммиаке. При нагревании до 350 "С целлюлоза обугливается. Целлюлоза обладает довольно большой механической прочностью.

Молекулярная формула целлюлозы (С6Нш05)п, т.е. такая же, как и у крахмала. Однако целлюлоза и крахмал — совер​шенно различные вещества. Во-первых, степень поликон​денсации п для целлюлозы достигает нескольких миллионов (у крахмала — несколько сотен тысяч). Во-вторых, крахмал и целлюлоза различаются по строению. Макромолекулы цел​люлозы построены из остатко^ глюкозы в циклической (3- форме (для крахмала — в циклической а-форме). Упрощен​но уравнение реакции поликонденсации (3-глюкозы с обра​зованием макроцепи целлюлозы можно представить так:
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Следует обратить внимание, что в макроцепи целлю​лозы каждое второе кольцо остатка (3-глюкозы повернуто на 180° относительно^первого. Это обеспечивает линей​ную форму макромолекул и их плотную упаковку. Данное обстоятельство, а также образование прочных межмоле​кулярных водородных связей между макромолекулами за счет гидроксильных групп обусловливают высокую меха​ническую прочность целлюлозы. Упрощенно образование макромолекул целлюлозы за счет реакции поликонденса​ции р-глюкозы можно представить так:

пСД^(С6Н10О5)п + пН2О. Химические свойства целлюлозы

1- Подобно крахмалу, целлюлоза подвергается гидролизу:

, ТТ (СДо°А + пН20
пСД206.

Целлюлоза образует сложные эфиры, реагируя с ук​сусной кислотой (лучше — с ангидридом уксусной кис- лоты Н3С — С — О — С — СН3):
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3. Сложные эфиры образуются также при обработке целлюлозы азотной кислотой в присутствии серной:

Упрощенно:

О—Н СбНтОг)—О—Н

-» ЗпНгО +

хо_н

..О—N02 (СбНтОг) —О—N02 "О—N02
п

В реакциях этерификации в зависимости от взятых ко​личеств уксусной кислоты (уксусного ангидрида) и азот​ной кислоты могут образоваться неполные эфиры целлю​лозы: моно- и диацетилцеллюлоза, моно- и динитроцел- люлоза).

+ ЗпНИОз

! А Целлюлоза горит с образованием углекислого газа и воды,
*

4. Нагреванием древесины без доступа воздуха полу​чают древесный уголь, одновременно образуется ряд дру​гих ценных продуктов: метан, метанол, ацетон и уксусная кислота.

Применение

Тринитроцеллюлоза (пироксилин) используется для из​готовления бездымного пороха; динитроцеллюлозу при​меняют для получения коллодия (плотная пленка, исполь​зуется в медицине), а также пластмассы целлулоида. Три- ацетилцеллюлоза широко применяется для изготовления ацетатного волокна (искусственного шелка). Весьма раз​нообразны продукты переработки древесины: древесный уголь, скипидар, метанол, уксусная кислота, канифоль, глюкоза, смола, бумага.

3. Задача.

Вычислить массу осадка, образовавшегося в результа​те химической реакции между соляной кислотой и сереб​ро-нитратом, если выдан раствор массой 200 г с массовой долей хлороводорода 0,2.

п(НС1) = т/М = 40/36,5 = 1,1 моль Из уравнения реакции следует:

п(А§а)_1 п(НС1) 1

п_
^

п(А§С1) = п(НС1) =1,1 моль, т(А§С1) = п М = 1,1 моль 143,5 г/моль = 157,9 Ответ: 157,9 г.

Решение: АвКОз + НС1 = А§СЦ + НМОз
т(осадка) — ?

МГг(А§С1) = А (А§) + А (С1) = 108 + 35,5 = 143,5; М(А§С1)=Г143,5 г/моль; Мг(НС1) = Аг(Н) + А(С1) = 1 + 35,5 = 36,5; М(НС1) = 36,5 г/моль. Находим массу хлороводорода в соляной кислоте и его химическое количество:

Дано:

тР(НС1) = 200 г >у(НС1) = 0,2

та(НС1) = тр(НС1) и>(НС1) = 200 0,2 = 40 г,

лч

" Билет 10

/. Основания, их составу классификация, получе​ние. "Химические свойства щелочей на основе пред​ставлений об электролитической диссоциации. При​менение оснований.

2. Глюкоза — представитель моносахаридов, строение, физические и химические свойства, приме​нение.

■
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3. Задача. Вычисление химического количества продукта реакции, если известна масса одного из ис​ходных веществ.

Основания классифицируют:

а)
по растворимости в воде:

· растворимые (щелочи) — №ОН, КОН,

· нерастворимые — Си(ОН)2, Ре(ОН)2, А1(ОН)3;

б)
по кислотности, которая определяется числом групп- ОН, входящих в состав формульной единицы или молеку​лы основания:

· однокислотные — КОН, 1лОН, Ш3 Н20, ИаОН, к — двухкислотные — Са(ОН)2, Ре(ОН)2, Си(ОН)2,

Г — трехкислотные — А1(ОН)3, Ре(ОН)3 и т.д.; I в) по степени диссоциации:

· сильные электролиты (щелочи) — это основания ще​лочных и щелочноземельных металлов,

►
· слабые электролиты — гидрат аммиака 1ЧН3 Н20 и все не растворимые в воде основания.

Получение оснований

Нерастворимые основания главным образом получают по реакции обмена соль + щелочь:
СиС1, + 2КОН - Си(ОН)24, + 2КС1, Р
Си2+ + 20Н- = Си(ОН)21.

Способы получения щелочей разнообразнее: 
 . ' а) щелочной или щелочноземельный металл + вода: ^
Са + 2Н20 = Са(ОН)2 + Н2Т;
б)
гидрид щелочного или щелочноземельного металла + + вода:

КН + н20 = КОН + Н2Т;
в)
оксид щелочного или щелочноземельного металла + + вода:

(
СаО + Н20 = Са(ОН)2;

г)
по реакции обмена соль + щелочь: ! Ва(ОН)2 + N3,80, = Ва8044- + 2ЫаОН,

Ва2+ + 80 2- = Ва80,4;

4
4

д) электролиз юдных растворов солей (в промышленности):

2ИаС1 + 2Н,0 «ять 2ЫаОН + С12Т + Н2Т. Гидрат аммиака ЫН , ■ Н20 получают растворением ам​миака в воде; при этом >Ш3 ■ Н20 частично диссоциирует: ЫН3 + Н,0 <-> Ш3 ■ Н20 <-> Ш/ + он-.
Применение оснований

Наиболее широко применяются щелочи №0Н и Са(ОН),: №0Н — для очистки нефтепродуктов, производства мыла, бумаги; используется в щелочных аккумуляторах;

Са(ОН)2 — в строительных работах, для производства минеральных удобрений, побелки деревьев, нейтрализа​ции кислых сточных вод.

Химические свойства щелочей на основе представлений об электролитической диссоциации

Все общие свойства щелочей обусловлены наличием в их водных растворах гидроксо-групп - ОН". Все растворы щелочей горьки на вкус, оказывают разъедающее действие на растительные и животные ткани, изменяют окраску индикаторов:

лакмуса — в синий цвет; метилоранжа — в желтый цвет; фенолфталеина — в малиновый цвет. Щелочи взаимодействуют с нижеприведенными веще​ствами.

1. Кислотами (реакция нейтрализации) — образуется соль и вода:

КОН + ЮЮ, = КЫ03 + Н20, Н+ + он- = Н20.
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2. Кислотными и амфотерными оксидами — образует​ся кислая или средняя соли, а также вода:

2К0Н + С02 = к,со3 + н2о, 20Н" + С02 = СО/" + Н20, КОН + С02 = КНС03,

ОН" + со2 = нсо3-,

А1203 + 6К0Н + ЗН20 = 2К3[А1(ОН)6], А1203 + 60Н" + ЗН20 = 2[А1(ОН)6]3_.

3. С солями, если образуется осадок:

N301 + КОН +> СиС12 + 2К0Н = Си(ОН)24 + 2КС1, Си2+ + 20Н- = Си(0Н)21.

4. С амфотерными гидроксидами: ЗЫаОН + А1(0Н)3 = Ыа3[А1(ОН)6],

А1(0Н)3 + ЗОН" = [А1(ОН)6]3-.

5. С некоторыми металлами (2п, А1) и неметаллами: 2А1 + 6Ш0Н + 6Н20 2Ыа3[А1(ОН)6] + ЗН2Т,
С12 + 2К0Н = КС1 + КС10 + Н20.

6. Щелочи вызывают гидролиз сложных эифров:

сн3 —С^ + кон —> СН 3 — С\ + СН3ОН. о — сн3
ок
метилацетат

При нагревании КОН и ЫаОН плавятся без разложения,

а ион

и Са(ОН)2 разлагаются на оксид металла и воду:

21Л0Н ===== цо + н2о,

Са(ОН)2 ===== СаО + Н20. 2. Глюкоза С6Н|206 — бесцветное кристаллическое ве​щество, хорошо растворимое в воде, сладкое на вкус. В свободном виде содержится практически во всех орга​нах зеленых растений. Особенно много ее в спелых фрук​тах и ягодах. Глюкоза содержится в крови животных орга​низмов.

В природе глюкоза образуется в процессе фотосинтеза:

бсо2 + бнр -хлорофилл> с6н!2о6 + о2Т - д.

В промышленности глюкозу получают гидролизом крахмала:

(С6Н10О5)„ + пн20
> ПС6Н!206.

Глюкоза является представителем гексоз (содержит в молекуле шесть атомов углерода) и моносахаридом, т.е. не подвергается гидролизу с образованием более простых углеводов.

Строение

Для глюкозы установлено существование трех различ​ных форм — линейная форма и две циклические (а-фор- ма и р-форма):
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Р-форма

линейная форма

В твердом виде глюкоза существует только в а- и [3- формах; в растворе наряду с а- и р-формами присутству​ют небольшие количества линейной формы. Циклические формы глюкозы более устойчивы, чем линейная.

Образование циклических форм глюкозы можно объяс​нить так. Из-за подвижности всех звеньев углеродной цепи гидроксильная группа у пятого атома углерода может ока​заться вблизи карбонильной группы: неподеленная пара электронов атома кислорода гидроксильной группы взаи​модействует с положительно заряженным атомом углеро​да альдегидной группы.
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Вследствие этого двойная связь С = О разрывается, формируется новая связь С -— О и образуется шестичлен- ный цикл, а атом Н гидроксильной группы переходит к атому О карбонильной группы (одна из гидроксильных групп исчезает, зато образуется новая, поэтому общее чис​ло групп ОН в линейной и циклических формах одинако​во, как одинаков и состав молекул — С6Н1206. Образова​ние двух циклических форм глюкозы объясняется тем, что группа ОН может атаковать плоскую альдегидную группу
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Химические свойства

Анализ линейной формы глюкозы показывает, что по строению она является пятиатомным альдегидоспиртом. Наличие альдегидной группы в составе глюкозы под​тверждается тем, что ее водные растворы при нагрева​нии дают реакцию серебряного зеркала с аммиачным раствором А§20 и образуют красный осадок Си20 в ре​акции со свежеполученным медь(П)-гидроксидом (так​же при нагревании). Альдегидная группа глюкозькнсис- ляется даже таким слабым окислителем, как бромная вода:
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ВГ2/Н20

молочнокислое

глюконовая кислота
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этерификации с карбоновыми кислотами (один моль глю​козы, например, реагирует с пятью молями уксусной кис​лоты).

При действии восстановителей глюкоза превращается в шестиатомный спирт — сорбит:

В организме глюкоза окисляется:

с6н12о6 + бо2 ->.бо2 + бн2о + д.

Для глюкозы характерны различные виды брожения: спиртовое
С6Н1206 ферме"ты ) 2С2Н50Н + 2СО,Т,
этанол

О

сорбит

Наличие в глюкозе более чем одной гидроксильной группы можно доказать обработкой раствора глюкозы при' комнатной температуре свежеполученным медь(Н)-гидро- ксидом — наблюдается характерное синее окрашивание раствора. Как спирт глюкоза может вступать в реакцию

С6Н1206 ферме"ты > 2Н,С — СН — С

\
ОН

ОН

молочная кислота

маслянокислое

с Н О ферме"ты ) С,Н7СООН + 2Н,Т + 2СО Т.
6 12 6
3 /
^

масляная кислота Применение
Глюкоза — ценный питательный продукт, при ее окис​лении выделяется энергия, необходимая для совершения человеком работы. В медицине глюкозу применяют как питательное вещество и компонент кровезаменяющих противошоковых жидкостей. Глюкозу используют для по​лучения витамина С (аскорбиновая кислота), сорбита, био​полимеров, а также в кондитерской промышленности (из​готовление мармелада, карамели, пряников). Спиртовое брожение глюкозы используется при производстве пива.

3. Задача.

Дано:

ш(А1) = 2,7 г

Вычислить химическое количество продукта реакции алюминия с избытком кислорода, если масса алюминия равна 2,7 г.

Решение:

4а1 + зо2 = 2аъоз.

т(прод) — ?

А (А1) = 27, М(А1) - 27 г/моль. Находим химическое количество алюминия:

п(А1) = т/М = 2,7/27 = 0,1 моль. Из уравнения реакции видно:

= 1 = I, п(А1203)= -п(А1)= 0,1 = 0,05моль . п(А1) 4 2 2 з/ 2
2
Ответ: п(А1203) = 0,05 моль.

Билет 11

1. Неметаллы. Положение в периодической систе​ме химических элементов, строение атомов. Про​стые вещества неметаллы, юс химические свойства.

2. Насыщенные одноатомные спирты. Состав, строение, химические свойства спиртов на примере этанола. Получение и применение этанола.

3. О п ы т. Определение с помощью характерных реакций каждого из предложенных двух неорганичес​ких веществ.

1. Из 116 известных на сегодняшний день химичес​ких элементов 23 относятся к неметаллам. В периоди​ческой системе (полудлинный вариант) неметаллы нахо​дятся в ее правом верхнем углу; граница между металла​ми и неметаллами проходит по ступенчатой линии меж​ду элементами бор—алюминий, кремний—германий, мышьяк—сурьма, теплур—полоний. Таким образом, не​металлами являются все благородные газы (VIII А-груп​па), все галогены (VII А-группа), четыре элемента (О, 8, Зе, Те) VI А-группы, три элемента (Ы, Р, Аз) V А-группы, Два элемента (С, 81) IV А-группы, один элемент (В) IIIА- группы и водород (Н).

У атомов большинства неметаллов на внешнем элек​тронном слое содержится от 4 до 8 электронов (исклю​чение составляют водород — один электрон, гелий — Два электрона и бор — три электрона). Подавляющее большинство неметаллов относятся к элементам р-се- мейства, только водород и гелий, имеющие электрон​ные конфигурации атомов соответственно 1з' и 1з2, яв​ляются элементами 8-семейства. По сравнению с ато​мами металлов атомы неметаллов имеют меньшие зна​чения радиусов и, соответственно, большие значения энергии ионизации и электроотрицательности. Следо​вательно, для атомов неметаллов в химических реакци​ях будут характерны окислительные свойства, т.е. склон​ность к принятию электронов (Э — символ элемента неметалла)

Э + пе" -> Эп-

и проявление отрицательных степеней окисления в со​единениях: №С1-\ Н28-2, ^3Н3, С-4Н4.

Однако в соединениях с более электроотрицательны​ми элементами атомы неметаллов проявляют также поло​жительные степени окисления: С+402, С12+70?, №20. Толь​ко фтор, атом которого имеет наибольшее значение элект​роотрицательности, в химических соединениях проявля​ет единственную степень окисления, равную -1.

Максимальная положительная степень окисления ато​ма неметалла обычно равна номеру группы (исключе​ния — кислород и фтор). Минимальная отрицательная сте​пень окисления атома неметалла равна разности (№ груп​пы — 8). Например, азот (V А-группа) проявляет высшую степень окисления + 5, а низшую
3 (5—8).

В природе неметаллы находятся в виде простых ве​ществ как молекулярного (02, Ы2), так и немолекулярного (В, С, 81) строения. Однако в основном неметаллы входят в состав различных сложных соединений: оксидов (810,), сульфидов (2п8, Ре82), сульфатов (Са804 2Н20), фосфа​тов (Са3(Р04)2) и т.д.

В отличие от металлов физические свойства простых веществ неметаллов отличаются большим разнообрази​ем, для них трудно выделить общие характерные при​знаки. Простые вещества неметаллы при обычных усло​виях могут быть газообразными (хлор, кислород, азот, водород), жидкими (бром) и твердыми (бор, углерод, кремний). Разнообразна окраска простых веществ неме​таллов: графит — черный, сера — желтая, бром — крас​но-бурый.

Поскольку химическая связь в неметаллах ковалентная, большинство из них при обычных условиях являются ди​электриками, не проводят тепло (исключения — кремний и графит).

Неметаллы также существенно различаются по хими​ческой активности. Так, элементы VIII А-группы (Не, N6, Аг) образуют практически инертные вещества; наиболь​шей химической активностью отличаются галогены и кис​лород.

Только окислительные свойства неметаллы проявля​ют в реакциях с металлами:

2Ре° + ЗС12° = 2Ре+3С13-';

2Са° + 02° = 2Са+20~2.

Реагируя между собой, неметаллы могут проявлять и восстановительные свойства. При взаимодействии двух неметаллов окислителем будет тот из них, атом которого имеет большее значение электроотрицательности:

38° + 2Р° = Р2+383-2;

8° + С12° = 8+2С12-';

8° + 02° = 8+402 2.

Реагируя со сложными веществами, простые вещества неметаллы могут быть как окислителями:

СН4 + 202 = С02 + 2Н20;

2802 + 02 < '°'Кат> 2803;

Н23 + СЦ = 2НС1 + 3, так и восстановителями:

Ре203 + ЗС = 2Ре + ЗСОТ,

СиО + Н2 = Си + Н20. Восстановительные свойства неметаллов углерода, во​дорода и кремния выражены настолько сильно, что эти простые вещества используются для получения металлов из руд.

С водородом неметаллы (кроме элементов VIII А-груп- пы) образуют летучие (кроме Н20) водородные соединения общей формулы при обычных условиях НхЭ: НС1, N113, СН4 и т.п. Некоторые из них (НР, НС1, НВг, Н1, Н23, Н23е, Н2Те) в водных растворах диссоциируют по типу кислоты:

НС1 = Н+ + СР, аммиак 1ЧН3 образует с водой гидрат 1ЧН3 Н20, который частично диссоциирует по типу основания: Ъ1Н3 Н20 <-> ИН4+ + ОН". Часть водородных соединений (СН4, ЗШ4) не проявля​ют выраженных кислотных или основных свойств.

Для большинства неметаллов (исключения — Не, 1Че, Аг, Кг, Р) известны оксиды, которые могут быть полу​чены непосредственно взаимодействием простых ве​ществ (Н20, СО, С02, ЗЮ2, N0, Р205) или косвенным путем (С1207, 1Ч205, Хе03). Среди оксидов неметаллов нет оксидов с основными свойствами, оксиды неметал​лов могут быть либо кислотными (С02, ЗЮ2, Р205, 302, 803 и т.д.), либо несолеобразующими (СО, ЗЮ, N0, К20). Некоторые неметаллы образуют кислотные окси​ды в разной, степени окисления (302 и 803, Р203 и Р205, А$,03 и Аз205). Кислотные свойства сильнее выражены у того оксида, в составе которого степень окисления не​металла выше.

2. Спирты — производные углеводородов, в молеку​лах которых один или несколько атомов водорода замеще​ны на гидроксильную группу - ОН.
Насыщенные одноатомные спирты (алканолы) — производные насыщенных углеводородов, алканов, в мо​лекулах которых один атом водорода замещен на гидро​ксильную группу - ОН.
В зависимости от природы атома углерода (первичный, /вторичный или третичный), к которому присоединена гид- роксильная группа, спирты разделяют на первичные, вто​ричные и третичные:
Нзс — сн2 — ОН;

первичный спирт

н3сх
СН — ОН;

н3с

-С,
вторичный спирт

СН3
Нзс — С — он.

сн3
третичный спирт Простейший представитель одноатомных насыщенных спиртов — метанол СН3ОН, общая формула гомологичес​кого ряда алканолов — СпН2п+[ОН (или СпН2п+20).
По систематической номенклатуре названия насы​щенных одноатомных спиртов образуются следующим образом:

а)
в качестве главной выбирается самая длинная цепь атомов углерода, содержащая гидроксильную группу;

б)
атомы углерода этой цепи нумеруются арабскими Цифрами с того конца, ближе к которому расположена груп​па - ОН;

в)
к названию алкана с тем же числом атомов углерода, что и в главной цепи спирта, добавляется суффикс -ол;
г)
заместители (если таковые имеются) перечисляются в алфавитном порядке, в названии спирта обязательно ука​зывается номер атома углерода, с которым связана гидро- ксильная группа.

Систематическая номенклатура допускает употребле​ние названий, связанных с названиями алкильных групп (указаны в скобках):

СН3ОН; метанол (метиловый спирт) Н3С — СН2ОН; этанол (этиловый спирт) Н3С — СН2 — СН2ОН; пропанол-1 (пропиловый спирт) Н3С — СН — СН3;

I

ОН

пропанол-2 (изопропиловый спирт)

ОН

I

Нзс — СН — снз; I
сн3
2-метилпропанол-2 (третичный бутиловый спирт)

сн3
н3с — сн2 — с — сн2он. I
сн3
2,2-диметилбутанол-1

Изомерия насыщенных одноатомных спиртов свя​зана с изомерией углеродного скелета (изомерия цепи) и положением гидроксильной группы в углеродной цепи (изомерия положения функциональной груп​пы). Кроме того, по составу алканолы изомерны про​стым эфирам (межклассовая изомерия). Ниже при​ведены формулы строения четырех изомерных спир​тов состава С4Н?ОН:

ч* - Нзс4 — Зсн2 — 2СН, — 1СН2 — ОН;

бутанол-1 Н3С' — 2СН — 3СН2 — 4СН3;

I

ОН

бутанол-2 Н3С3 —2СН —'СН2 —ОН;

I

сн3
2-метилпропанол-1

сн3
I

н3с — с — сн3.

I

он

2-метилпропанол-2

Физические свойства

Спирты состава СН3ОН — СпН23ОН при обычных усло​виях прозрачные жидкости, начиная со спирта С12Н25ОН — твердые вещества. Температуры кипения спиртов намного выше, чем для алканов с той же молярной массой. Это объяс​няется образованием между молекулами спиртов водород​ных связей из-за высокой полярности связи О — Н (спир​ты — сильно ассоциированные вещества):

К 5_ 5+
6+ Кх5- 8+

... о<-н... о<-н... о<-н...

Спирты состава СН3ОН — С3Н?ОН смешиваются с во​дой в любых отношениях, с ростом значения молярной массы спирта его растворимость в воде уменьшается. Низ​шие (С, — С3) спирты имеют характерный алкогольный запах, высшие (более С|0) запаха практически не имеют, средние обладают сильным неприятным запахом. Все спирты легче воды. Метанол очень ядовит!

Спирты — весьма реакционноспособные органические вещества. Это объясняется поляризацией химических свя​зей С — О и О — Н во фрагменте — СН2ОН:

Н

8+1 5- 8+

— С -> О Н. I

Н

Для алканолов характерны реакции трех типов:

а)
с участием атома водорода группы ОН;

б)
с участием всей гидроксильной группы;

в)
окисления атома С, примыкающего к группе ОН.

Реакции с участием атома водорода гидроксильной гуппы

а)
взаимодействие с активными металлами с обра​зованием алкоголятов:
2Н3С — СН2ОН + 2Ш-» 2Н3С — СН20№ + Н2Т.
этилат натрия

Водой алкоголяты полностью гидролизуются: Н3С — СН2ОШ + 2Н,0 2СН3СН2ОН + ЫаОН, поэтому спирты практически не реагируют с водными ра​створами щелочей;

б)
образование сложных эфиров (реакция этерифи- кации) при взаимодействии с органическими кислота​ми или неорганическими кислородсодержащими кисло​тами:

Н3С — С + Н]ОС2Н5
Н3С —
+ Н.О,

[ОН
Х0 —С2Н5
этилацетат

Н3С — СН20[Н + НО]Ш2 <-> Нзс — СН2 — ОШ2 + н20;

этилнитрат

в) образование простых эфиров при взаимодействии со спиртами (в этой реакции одновременно участвуют атом Н и группа ОН) — межмолекулярная дегидратация:
Нзс - СН20[Н + НО]С2Н5 ^ ) н2о +
+ н3ссн2 — о — сн2сн3.

диэтиловый эфир

Реакции с участием гидроксильной группы в целом

а)
взаимодействие с галогеноводородами (замещение группы ОН на галоген), образуются галогеналканы:

С2Н5ОН + НВг -> С2Н5Вг + Н20;

бромэтан

б)
образование алкенов (внутримолекулярная дегид​ратация):

Н Н

I I
ХЛ СГЧ

Н — С — С — Н : ') Н,С = СН, + Н,0;

, ,
170 °С

I
этен

Н ОН

в) замещение гидроксильной группы на аминогруппу с образованием первичных аминов:

с2н5он + ЫН, —> с2н5ш2 + н2о.

этиламин

Окисление спиртов

При частичном окислении первичных спиртов хромо​вой смесью (К2Сг20? + Н2804) или подкисленным раство​ром КМп04 образуются альдегиды:
О

н

Н

Н

НС — С — ОН + [О] КМп0,/н) [НС — С -1-0 — Н] ->

н

о

Н,0 + н,с — с^

2 3
Ч

н

этаналь

При избытке окислителя альдегиды окисляются далее до соответствующих карбоновых кислот.

Медь (И)-оксид также окисляет первичные спирты до альдегидов (реакция дегидрирования):

iй
и + СиО Си + НО + Н,С — С

2 3 ч

.0

/Г

Н3С — С — О

Н

н

В избытке кислорода спирты сгорают с образованием СО, и Н20 (полное окисление):

с,н,он + зо, 2С02Т + зн,о + д.

Получение этанола

■> С2Н5ОН;

а) гидратация этилена (в промышленности):

С, р, Кет

н2с = сн2 + н2о

б)
спиртовое брожение глюкозы (в промышленности):

с
ферменты ) 2СН(Ш + ШД
О 12 о
2 ->
2

в)
гидролиз моногалогенпроизводных этана (в лабора​тории) водными растворами щелочей:

С2Н5Вг + КОН "»0 ) С2Н5ОН + КВг;

г)
восстановление этаналя (в лаборатории)

н е — ( + н, ЬА1Н<) Н С — СН ОН.

3
\
I
5
2

Н

Применение этанола

Этанол используется во многих отраслях промышлен​ности: фармацевтической (приготовление настоек и экст​рактов), лакокрасочной, кондитерской. Этанол применя​ют для получения взрывчатых веществ, диэтилового эфи​ра, этилацетата, уксусной кислоты и уксусного альдегида. Этанол используется как горючее для двигателей, а в ме​дицинской практике — для дезинфекции рук и хирурги​ческих инструментов.

3. Опыт.

Определите с помощью характерных реакций каждое из двух предложенных неорганических веществ: натрий- гидроксид и барий-хлорид.

Решение.

1. Вещества полностью растворить в двух отдельных пробирках с водой и взять две пробы (по 2—3 мл) иссле​дуемых растворов.

Каждую пробу испытать действием индикатора, на​пример лакмусовой бумажкой. В пробирке со щелочью лакмусовая бумажка посинеет.

3. Подтверждаем наличие барий-хлорида во второй пробирке проведением качественных реакций на ионы Ва2+ (ион 3042") и СГ (ион А§+) в двух разных пробах: ВаС12 + Н2304 = Ва3041 + 2НС1; Ва2+ + 80/- = Ва80>;

4
4
,

ВаС12 + 2А§М03 = 2А§С1| + Ва(Ш3)2; А§+ + С1" = А§С11.

Билет 12

1. Теория химического строения органических со​единений А.М. Бутлерова. Химическое строение как порядок соединения и взаимного влияния атомов в молекулах.

2. Сравнительная характеристика строения ато​мов кислорода и серы, их физических и химических свойств. Понятие об аллотропии на примере кисло​рода.

3. О п ы т. Определение с помощью характерных реакций каждого из предложенных двух органичес​ких веществ.

1. Главные принципы теории химического строения органических веществ были предложены А.М. Бутлеро​вым в 1861 г.

Основные положения современной теории химическо​го строения можно сформулировать следующим образом:

1. Атомы в молекулах органических соединений со​единены между собой в определенной последователь​ности согласно их валентности. Последовательность соединения атомов в молекуле называется химическим строением (определение А.И. Бутлерова).
Схематическое изображение строения молекулы назы​вается формулами строения или структурными формула​ми. При этом учитывают, что водород одновалентен, а угле​род — четырехвалентен. Каждое органическое вещество имеет определенное химическое строение и может быть

изображено только одной структурной формулой. Напри​мер, строение пропана С3Н8 можно выразить следующими полными или сокращенными структурными формулами: Н Н Н

Н —С —С —С —Н;
I" [ I Н н н
Нзс —сн2 —снз;

Н,ССН2СН3;
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Следует отметить, что формулы строения не отражают пространственную структуру молекулы, поэтому, напри​мер, все формулы

СН3 — СН2 — СН2 — СН3 СН, СН,

I I СН — сн2 сн3—сн2 I
сн2 — сн3
описывают одну и ту же молекулу бутана, так как порядок соединения атомов С во всех случаях одинаков.

Атомы углерода обладают уникальной способностью соединяться друг с другом, образуя устойчивые цепи и кольца.

2. Свойства веществ зависят не только от их каче​ственного и количественного состава, но и от химичес​кого строения (последовательности соединения атомов) их молекул.

Данное положение объяснило явление изомерии, т.е. возможность существования нескольких веществ одного состава, но с разным строением. Изомеры, отличаясь хи​мическим строением, отличаются и химическими свой​ствами. Например, составу С2Н60 отвечают два совершен​но различных по свойствам вещества: диметиловый эфир (СН3 — О — СН3) — легколетучее, малореакционноспо- собное вещество, и этанол (СН3 — СН2 — ОН) — менее летучее, реакционноспособное вещество.

2. Атомы и группы атомов в молекуле оказывают друг на друга взаимное влияние.

Например, фенол С6Н5ОН в отличие от бензола реаги​рует с бромной водой: влияние гидроксильной группы на свойства бензольного кольца. В свою очередь бензольное кольцо влияет на свойства гидроксильной группы: в отли​чие от спиртов фенолы могут реагировать с водными ра​створами щелочей.

Примеров взаимного влияния атомов в молекулах орга​нических соединений множество. Учет такого влияния позволяет химикам предсказывать свойства веществ по их строению.

3. Зная химическое строение органического веще​ства, можно предсказать его свойства; напротив — зная свойства вещества, можно предсказать его строение.

Например, если вещество дает реакцию серебряного зеркала, а со свежеосажденным медь (И)-гидроксидом образует раствор ярко-синего цвета, можно утверждать, что в состав искомого соединения входят две или более гидроксильные группы, а также альдегидная группа.

С другой стороны, анализируя формулу строения Н2С = = СН — СН, — ОН, можно предполагать, что данное ве​щество будет сочетать свойства спирта и алкена.

Значение теории строения А.М. Бутлерова для разви​тия органической химии огромно и сопоставимо со значе​нием для неорганической химии открытого Д.И. Менде​леевым периодического закона. Теория химического стро​ения позволила химикам взглянуть на молекулу как на си​стему, в которой существует строгий порядок связи меж​ду атомами. Она показала возможность познания этой свя​зи, научно объяснила явление изомерии, позволяет хими​кам предсказать существование веществ различного стро​ения и предвидеть пути их синтеза.

2. Элементы кислород и сера в периодической систе​ме находятся в VI А-группе, кислород — во втором пери​оде, а сера -— в третьем.

Электронная конфигурация атома кислорода 1 з2^22р4. а серы — 1522з22р63 823 р4, строение внешнего электронно​го слоя атомов показано ниже:
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Оба элемента являются неметаллами и относятся к се​мейству р-элементов.

Для атомов обоих элементов выражена тенденция к присоединению двух электронов и достижению устой​чивой восьмиэлектронной конфигурации внешнего элек​тронного слоя. Поэтому в соединениях для атомов серы и кислорода возможна степень окисления, равная -2: Н20-2, С02"2, Н23~2, РеЗ-2. Для кислорода как одного из самых электроотрицательных элементов (только для атома фто​ра электроотрицательность выше) степень окисления -2 наиболее характерна; исключения — соединения со фто​ром (0+2р), пероксиды (Н202_1)> надпероксиды (К02~'/2) и озониды (Сз03_,/3).

Поскольку при переходе от кислорода к сере неметал​лические свойства атомов элементов ослабевают (возрас​тает радиус атома), электроотрицательность атома серы меньше, чем для кислорода. Сера в соединениях с более электроотрицательными элементами может проявлять по​ложительную степень окисления: ЗУ02, Н23*604, 5+2С1г
Для атома кислорода как элемента второго периода высшая валентность равна IV; 'Для атома серы возможно возбуждение валентных электронов на вакантный энерге​тический Зё-подуровень:
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и высшая валентность возрастает до VI.

Простые вещества

В природе элемент кислород существует в виде двух простых веществ — кислорода 02 и озона 03. Существо​вание элементов в природе в виде нескольких простых веществ называется аллотропией, а сами простые ве​щества — аллотропными модификациями (или просто аллотропами).

В случае элемента кислорода аллотропия обусловлена различным числом атомов в молекуле. Кислород и озон раз​личаются между собой по физическим и химическим свой​ствам: при обычных условиях оба вещества газы, но кис​лород бесцветен, не имеет запаха, озон — синий с харак​терным резким запахом. Озон химически более активен, чем кислород, уже при обычных условиях окисляет сереб​ро: 8А§ + З03 = 4А§20 + 02. Озон образуется в атмосфере из кислорода под действием электрических разрядов:

30
ътс;гЕич_раздяд__ 20

Сера при обычных условиях — хрупкое кристалличес​кое вещество желтого цвета. Известны три наиболее ус​тойчивые аллотропные модификации серы: ромбическая, моноклинная и пластическая. Ромбическая сера и мо​ноклинная имеют молекулярное строение, состав моле​кул — 88. Пластическая сера — полимер, цепи которого содержат от тысячи до миллиона атомов серы. При запи​си химических уравнений все аллотропные модификации серы обозначаются буквой 8.

Химические свойства

Кислород непосредственно взаимодействует со многи​ми металлами и неметаллами простыми веществами, кро​ме золота, платины, галогенов и благородных газов; в этих реакциях кислород — окислитель:

2Си + 02 = 2 СиО;

4Р + 502 = 2Р205.

Сера реагирует с большинством металлов (кроме золо​та и платины), а также некоторыми неметаллами. В реак​циях с металлами сера — окислитель, образуются суль​фиды, в реакциях с неметаллами может быть как окисли​телем, так и восстановителем:

Си + 8 = Си+28"2;

8 + 02 - 8+402;

Н2 + 8 <4 Н28"2;

2Р + 38 = Р283"2;

8 + С12 - 8+2С1г
Кислород способен окислять сложные вещества:

,СН4 + 202 = С02 + 2Н20;

2Си8 + 302 = 2СиО + 2802Т.
Сера также может реагировать с некоторыми сложны​ми веществами например кислотами-окислителями, выс​тупая при этом в роли восстановителя:

8° + 6ЮЧО - 61ЧО Т + Н 8+60 + 2Н О;

&
З(конц)
2
2 4
2 '

8° + 2Н 80 '= 38+40,Т + 2Н,0.

2 4(конц)
2
2

3. Опыт. .

* Определите с помощью характерных реакций каждое из двух предложенных органических веществ: глюкозу и глицерин.

Р* Решение.

Различить между собой эти вещества можно с помощью одного реактива — свежеосажденного медь (П)-гидроксида.

1. Вначале в двух разных пробирках получаем медь (П)-гид- роксид. Для этого к 1—2 мл раствора Си804 добавляем №0Н.

2. К одной из пробирок со свежеполученным осадком медь (П)-гидроксида приливаем часть содержимого из любой пробирки с исследуемым веществом до полного

| растворения Си(ОН)2.

3. Независимо от того, содержимое какой из исследуе​мых пробирок было использовано, наблюдается ярко-си- нее окрашивание.

4. Любую пробирку с ярко-синим раствором нагрева​ем. Если изменений не наблюдается — в исследуемой про​бирке находится глицерин. Если при нагревании наблю​даем выпадение красного осадка — в исследуемой про​бирке находится глюкоза:

„О

СН2(ОН) — (СНОН)4 — С + 2Си(ОН)2
НО

-> СН2ОН — (СНОН)4 — С ' + Си201 + н2о.
ОН красный осадок

Билет 13

1. Химические свойства концентрированной и раз​бавленной серной кислоты. Применение серной кис​лоты и ее солей.

2. Изомерия органических соединений и ее виды.

3. 3 а д а н и е. Составить уравнения химических реакций, отражающие взаимосвязь между классами органических соединений.

1. Серная кислота Н2804 — одна из важнейших неор​ганических кислот, молекула имеет строение:

н-0ч ^о 5 ..
Н — О О

Связь Н — О в молекуле серной кислоты является силь​но полярной, поэтому Н2804 проявляет выраженные кис​лотные свойства.

По химическим свойствам разбавленная серная кисло​та и концентрированная различаются очень сильно.

Разбавленная серная кислота (массовая доля Н2804 у» < 20%).
1. Сильный электролит, полностью диссоциирована по первой стадии и частично по второй: Н2804 = Н+ + Н804-: Н80г Н+ + 802\

4
4

В предельно разбавленных растворах (и> < 1%) практи​чески полностью находится в диссоциированном состоянии:

Н.80, = 2Н+ + 30/",

2 4
4 '

изменяет окраску индикаторов: лакмус — в синий, мети​лоранж — в розовый.

2. Окислитель за счет ионов Н+, поэтому с выделением водорода реагирует только с теми металлами, которые в электрохимическом ряду напряжений расположены до водорода (за исключением свинца):

Ре + Н2804 = Ре304 + Н2Т; Ре + 2Н+ = Ре2+ + Н2Т.
3. Реагирует со всеми основными и амфотерными ок​сидами:

СиО + Н 80, = СиЗО + НО;

2 4
4 2 '

СиО + 2Н+ = Си2+ + Н20;

А1203 + ЗН2804 = А12(804)з + ЗН20;

А1203 + 6Н+=2А13+ + ЗН20.

4. Взаимодействует со всеми основаниями — как силь​ными, так и слабыми (реакция нейтрализации):

" г 2КОН + Н2304 = К2804 + 2Н,0;

Н+ + ОН* = Н20;

Ре(ОН)2 + Н2804 = Ре304 + 2Н20;

Ре(ОН)2 + 2Н+ = Ре2+ + 2Н20.

5. Вытесняет из водных растворов солей более слабые кислоты:

Ма2С03 + н2804 = Ыа23 04 + Н20 + С02Т;
2Н+ + С032- = Н20 + С02Т;
К28103 + Н2304 = К2304 + Н2ЗЮ34.;

2Н+ + 8Ю32- = Н25Ю34.

Разбавленная серная кислота реагирует с солями ба​рия с образованием не растворимого в кислотах белого осадка барий-сульфата (качественная реакция на сульфат- ион 3042"):

ВаС12 + Н2804 = Ва8041 + 2НС1;

Ва2+ + 8042~ = ВаЗО 4.
4
4

Концентрированная"* серная кислота массовая доля НД04 ^ > 93%.
1. Слабый электролит, лишь частично диссоциирована по первой ступени:

Н,804 Н+ + Н80 -

2 4
4

2. Окислитель за счет сульфат-иона 8042 (упрощенно — за счет 8+6), поэтому при взаимодействии Н2804 н с ме​таллами водород не выделяется, С такими металлами, как золото и платина, концентрированная серная кислота не реагирует ни при каких условиях. С железом, алюми​нием и хромом Н280,не реагирует при обычных усло​виях (явление пассивации). При нагревании серная кисло​та с массовой долей ее 70% с железом реагирует:

2Ре + 6Н2804(ко|вд) Ре2(804)3 + 3802Т + 6Н20;

Кислота с и'(Н28 04) ~ 93—98% в реакциях с металлами восстанавливается до сера (1У)-оксида:

Си + 2Н2804 = Си804 + 802Т + 2Н20;

Си°-2е = Си+2
1

8+6 + 2е = 8+4
2 1

По мере разбавления кислоты металлы средней актив​ности (2п, М§) могут восстанавливать Н28 04 с образова​нием серы или сероводорода:

32п + 4Н,80. = 32п804 + 68Х + 4Н,0;

2 4
4 .Л-.
2 '
IV - 50%

2п°~2е = 2п+2 3+6 + бе = 8°

42п + 5Н^804 = 42п804 + ^8? + 4^0.

н> = 30%

2п° - 2е = 2п+2 8+6 + 8е = 8"2
Концентрированная серная кислота окисляет некото​рые неметаллы:

С + 2Н,80, = СО,Т + 80,Т + 2Н,0;.

2 4
2
2
2 7
2Р + 5Н28 04 = 2Н3Р04 + 5802Т + 2Н20;

8 + 2Н 804 = 380,Т + 2Н,0.

2 4
2
2

3. Концентрированная серная кислота является неле​тучей и термически устойчивой, поэтому вытесняет из твердых солей все другие кислоты независимо от их силы:

СИЛЬНО^

д(т) '
^4(конц)

КЫ03(Т) + н2304 (юнц)
КН804 + НШ3Т.
4. Концентрированная серная кислота отнимает воду у веществ, в состав которых входят углерод и вода

этен

С2Н5ОН н'50') СН2 = СН2 + Н20;

этанол

С12Н220„ н'50<) 12С + 11Н20. сахароза
'

Применение серной кислоты и ее солей

Серная кислота—продукт многотоннажного производства, используется для производства некоторых кислот, моющих средств, минеральных удобрений, взрывчатых веществ, ле- карств, красителей, очистки нефтепродуктов, в металлургии.

Соли серной кислоты применяются в качестве минераль​ных удобрений ((МН4)2804), как строительный материал Ц:(Са504 0,5Н20 — алебастр), в сельском хозяйстве (Си804 х К 'х 5Н20, Ре804 7Н.О) для борьбы с вредителями растений. 1 I • берова соль Ма2804 ЮН20 и горькая (английская) соль Ц М§804 7Н20 в медицине используются как слабительное

2№С1, ч + Н,804, .
№,804 + 2НС1Т;

2 4(копц)
2 4
'
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• ре, ч;тво, а Ва804 — как ренттеноконтраетное вещестю. . 2. Изомерия — явление существования органических Ш.соединений, имеющих одинаковый качественный и коли- Р:
125

н3с-сн2
С = СН;

бутин-1

чественный состав, но различное химическое строение, т.е. различный порядок соединения атомов в молекуле.
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Изомерия цепи характерна для всех классов органи​ческих соединений ациклического ряда, а для алканов яв​ляется вообще единственным видом изомерии. Пример 1. Изомеры альдегидов состава С4Н80:

Н,С —СН, —СН, —С

3
2
2
\

хн

бутаналь Н,С — СН —с
I н сн3
2-метилбутаналь Изомерия положения возникает в случае соединений, содержащих кратные связи или функциональные группы. Для алканов изомерия положения отсутствует.

Пример 2. Изомеры алкинов состава С4Н6 (изомерия положения кратной связи):

Н3С — С = С — СН3.

бутин-2

Пример 3. Изомеры спиртов состава С3Н80 (изомерия положения функциональной группы):

Н3С — СН2 — СН2 — ОН; пропанол-1

СН3 —СН —сн3.
ОН

пропанол-2

Межклассовая изомерия отвечает случаю, когда со​единения с одинаковой молекулярной формулой имеют изомеры, принадлежащие к различным классам соедине​ний (у алканов отсутствует).

Ш

Примеров межклассовой изомерии много и некоторые из них приведены в таблице.

	Общая формула
	Класс соединений
	Примеры

	с„н2п+20
	Алканолы и про​стые эфиры
	С2Н5ОН, (СН3)20

	С„н2п
	Алкены и циклоал- каны
	СНз — СН = СНг, СН2
Н2С — СН2

	с„н21>_2
	Алкины и алкадие- ны
	СНз — С = СН, Н2С = с = сн2

	с„н2по2
	Карбоновые кисло​ты и сложные эфи​ры
	СНзСН2СООН, Н3С — С

4 О—сн3


Геометрическая изомерия возможна для алкенов. В этом случае порядок соединения атомов в молекулах изо-

меров одинаковый, но различно их расположение в про​странстве.

Пример 4. Пространственные изомеры алкенов соста- ваС4Н8:

н3сх /СНз с = с нх чн

цис-бутен-2

(одинаковые заместители находятся по одну сторону двой​ной связи)

Н3СХ /Н

с = с

Н
СН,

транс-бутен-2

(одинаковые заместители находятся по разные стороны двойной связи).

Пространственной изомерией обладают также соеди​нения, содержащие атом углерода с четырьмя различны​ми заместителями. В этом случае стереоизомеры называ​ют также энантиомерами, а изомерия — оптической. Энантиомеры относятся друг к другу как предмет и не​совместимое с ним зеркальное изображение.

Пример 5. Стереоизомеры (энантиомеры) бутанола-2.

этан Ь»- этен ^ этанол этаналь этановая кислота Решение.
1. СН3 — СН3
Н2С = СН2 + Н2; этан этен

2. Н2С = СН2 + Н20 —^ СН3 — СН2ОН;

этанол

3. СН3СН2ОН + СиО СН3 — С + Си + Н20;

ХН этаналь

уУ
„ I», аммиачный раствор
I

4. СН3 — С + А§20 —
> 2А§4 +.

н

+ сн3-с

, он

этановая кислота
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3. Задание.

Составьте уравнения химических реакций, отражающих взаимосвязь между классами органических соединений:

или:

[image: image25.jpg]CH20H
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1. Крахмал, строение, свойства. Нахождение крах​мала в природе, практическое значение.

2. Галогены. Химические свойства, важнейшие со​единения и их применение.

3. 3 а д а н и е. Проведение реакций, подтвержда​ющих характерные химические свойства оснований.

1. Крахмал (СД0О5)п, или [С6(Н20)5]п, — природный полисахарид, белое безвкусное аморфное вещество, не __ растворимое в холодной воде, в горячей воде образует клей​стер. Относительная молекулярная масса имеет порядок 100 ООО и более.

В природе образуется за счет реакции поликонденса​ции а-глюкозы в циклической форме:

9НЮН
СНгОН

[image: image44.jpg][ £ &
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, Упрощенно:

пС6Н,206 -> (С6Н10О5)п + пН20 Крахмал — вещество неоднородное. Так, как показа​но выше, образуются линейные макромолекулы амило​зы. Макромолекулы амилопектина имеют разветвленное строение. Именно макромолекулы аминопектина объяс​няют зернистое строение крахмала.

Раствор клейстера крахмала не образует красного осад​ка при нагревании с медь (Н)-гидроксидом и не дает реак​ции серебряного зеркала. Следовательно, в составе мак​ромолекул крахмала альдегидная группа отсутствует.

Характерной реакцией крахмала является его взаимо​действие с раствором додаче образованием синего окра​шивания. Окраска исчезает при нагревании и вновь появ​ляется при охлаждении.

При нагревании клейстера крахмала с серной кислотой крахмал подвергается ступенчатому гидролизу по схеме

(С6Н10О5)п^М> (С6Н10О5)т
хС12Н22Оп
пСД20,

крахмал т < п
дисахариды
глюкоза декстрины (мальтоза)

Суммарно:

(С6Н|0О5)п + пн20 "•■'• > пС6Н1206. Частичный гидролиз крахмала с образованием хорошо усвояемых организмом декстринов происходит при хле​бопечении, варке картофеля.

Нейтрализованный раствор полного гидролиза крахма​ла содержит а-глюкозу и дает качественные реакции на альдегидную группу (с медь (П)-гидроксидом и аммиач​ным раствором серебро (1)-оксида).

Крахмал в виде крахмальных зерен находится во мно​гих растениях и злаках; рис, например, содержит 86% крах​мала, клубни картофеля — около 25%.

Крахмал — ценный пищевой продукт, основной уг​левод нашего питания. В организме крахмал под дей​ствием ферментов гидролизуется до глюкозы; избыток глюкозы аккумулируется организмом в мышцах и пече​ни в виде резервного полисахарида — гликогена (цепи из остатков а-глюкозы в макромолекулах гликогена бо​лее длинные и более разветвленные, чем в макромоле​кулах крахмала).

Крахмал применяется для производства глюкозы, в качестве клея, в фармацевтической промышленности. Из крахмала изготавливают патоку (смесь декстринов и глюкозы), используемую для получения джемов, ва​ренья, мармелада, конфет. Крахмал применяют для по​лучения бумаги, картона, этанола, некоторых кислот, ацетона.

2. Галогены (буквально — «рождающие соли») — групповое название элементов VII А-группы периодичес​кой системы: фтор Р, хлор С1, бром Вг, иод I и астат А(.
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28 2р Атомы остальных галогенов (п = 3, 4, 5, 6):

Электронная конфигурация внешнего энергетического уровня (электронного слоя) атомов галогенов пз2пр5 (п — номер периода); фтор — 2§22р5, хлор — 3з23р5, бром — 4§24р5, иод — 5в25р5, астат — 6з26р5. По орбиталям вален​тные электроны распределяются следующим образом:
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Для атомов галогенов ярко выражена тенденция к при​соединению одного недостающего электрона и приобре​тению устойчивой восьмиэлектронной внешней электрон​ной оболочки. Поэтому для галогенов в соединениях ха​рактерна степень окисления, равная^-1^КС1-1, НСР1, РеВг3~', ИаР-', СиГ"1; для фтора как самого электроотрицательного элемента эта степень окисления единственная.

+3, +5, +7: С1

С ростом атомного номера галогена радиус атома воз​растает, а электроотрицательность уменьшается, поэтому при переходе от фтора к астату неметаллические свойства атомов галогенов ослабевают; хлор, бром, иод и астат в соединениях с более электроотрицательными элементами могут проявлять и положительные степени окисления +1,

'О, С12+303, КС1+503, Г7Р7.

Фтор как элемент второго периода на внешнем энерге- > тическом уровне атома содержит только четыре орбита- ли, поэтому его максимальная теоретическая валентность равна IV. Атомы других галогенов в соединениях за счет Ш, расспаривания электронов на вакантные пс!-орбитали (по​казано выше пунктирными стрелками) могут проявлять ->; высшую валентность, равную VII (С1207 1Р7).

Простые вещества галогены имеют молекулярное строе​ние, состав молекул Э2. Агрегатное состояние галогенов из​меняется закономерно: фтор — светло-желтый газ, хлор — ^желто-зеленый газ, бром — буровато-коричневая жидкость, иод — черно-фиолетовые кристаллы. Галогены обладают резким характерным запахом, ядовиты, хорошо растворяют​ся в органических растворителях, хуже — в воде.

Химические свойства

В каждом периоде соответствующий галоген — са мый сильный окислитель. При переходе от хлора к иод) окислительные свойства галогенов уменьшаются, таг как ослабевают неметаллические свойства атомов га​логенов.

Галогены проявляют о„кислитедьные свойства в реак циях как с простыми, так и сложными веществами. В слу чае простых веществ окислительные свойства наиболе( отчетливо проявляются в реакциях с металлами:
Си + С12 = СиС12;

2Ре + ЗС12 = 2РеС13;

28Ъ+ ЗС12 = 28ЬС13;

2А1 + 312 = 2АИ3;

2п + Р2 = 2пР2.
Галогены способны окислять и неметаллы. Данные реакции в большинстве случаев (кроме фтора) требуют нагревания или освещения; скорость реакции при перехо​де от фтора к иоду уменьшается:

Н, + Р = 2НР; (реакция протекает даже в темноте)

Н2 + С12 = 2НС1; (реакция требует освещения или нагревания, протека ет бурно)

Н2 + Вг2 = 2НВг; (реакция протекает спокойно)

Н2 <4 2НР .

(реакция обратима) Поскольку с ростом атомного номера элемента галоге​на окислительная способность простых веществ галоге​нов уменьшается, возможны реакции вытеснения одних галогенов другими:

Р2^С12->Вг2->12. вытеснительный ряд галогенов

В приведенном ряду левее расположенный галоген вытесняет из водных растворов солей все правее располо​женные галогены:
,

2КВг + С12 = 2КС1 + Вг2;

Вг2 + 2Ма1 = 2ИаВг + 12 и т.д.,

но:

КС1 + Вг2 +>

Галогены при обычных условиях реагируют с водой: фтор вытесняет из воды кислород

2Н20 + 2Р2 = 4НР + 02Т, остальные галогены образуют смесь кислот состава НЭ и НЭО, реакция обратима, при переходе от хлора к иоду рав​новесие все больше смещается в сторону исходных ве​ществ:

С12 + 2Н20 <-> НС1 + НСЮ.

соляная хлорноватистая кислота кислота

Важнейшие соединения галогенов

К числу важнейших соединений галогенов относятся галогеноводороды, галогениды металлов, оксиды и гидроксиды, а также соединения галогенов друг с дру​гом — интергалогениды (бром (1)-фтор ВгР, иод(УН)- фтор 1Р7 и др.).
Соединения галогенов с водородом (галогеноводороды) имеют состав НЭ, при обычных условиях это ядовитые газы (ниже 19 °С НР — жидкость) с удушливым запахом.

Водные растворы галогеноводородов — кислоты, в ряду НР -> НС1 —> НВг —> Н1 сила кислот по мерс ослабле​ния прочности связи Н — Э возрастает; плавиковая кис​лота НР — слабая, обладает способностью растворять стекло, взаимодействуя с кремний (ГУ)-оксидом:

8Ю2 + 4НР = 31Р4 + 2Н20.

Соляная кислота НС1 — наиболее важный представи​тель галогеноводородных кислот; сильная, обладает все​ми типичными свойствами кислот

Ре + 2НС1 = РеС12 + Н2Т;
СаО + 2НС! = СаС12 + Н20;

А1(ОН)3 + ЗНС1 = А1С13 + ЗН20;

АёШ3 + НС1 = АёСЦ + НШ3;

А§+ + С1" = А2СЦ.

Последняя реакция является качественной на хлорид-ион: белый творожистый осадок А§С1 не растворим в кислотах.

Галогеноводородные кислоты образуют соответствую​щие соли: фториды, хлориды, бромиды и иодиды. Раствор серебро (1)-нитрата является качественным реактивом на галогенид-ионы С1", Вг, I , поскольку соответствующие осадки различаются окраской: А§С1 — белый, А§Вг — светло-желтый, А§1 — желтый (А§Р в воде растворим).

Высшие оксиды галогенов (фтор не образует оксидов) имеют состав Э207, им отвечают гидроксиды-кислоты НЭ04. Хлорная кислота НСЮ4 является самой сильной из известных кислот.

Применение галогенов и их соединений

Из галогенов в промышленности наиболее широко исполь​зуется хлор: для отбеливания тканей, бумаги, обеззаражива​ния питьевой воды; особенно много хлора расходуется в орга​ническом синтезе при производстве пластмасс, каучуков, раст​ворителей и красителей. В металлургии хлор используется для извлечения из руд некоторых металлов (титан, ниобий, тантал). Соединения фтора применяются для борьбы с кари​есом зубов; пластмассы на основе фтора (тефлон) использу​ются для изготовления жаропрочных покрытий.

Главными потребителями брома и иода являются фар​мацевтическая и химическая промышленности, а также производство светочувствительных материалов. Спирто​вой раствор иода (йодная настойка) используется для на​ружной обработки ран и царапин на коже.

3. Задание.

Провести реакции, подтверждающие характерные хи​мические свойства натрий-гидроксида.

1. Испытываем действие индикаторов:

лакмус фиолетовый — синий;

метилоранж оранжевый — желтый;

фенолфталеин бесцветный — малиновый.

2. Взаимодействие с кислотами (реакция нейтрализации):

1ЧаОН + НС1 = №С1 + Н20;

н+ + он- = н2о.

Нейтральность конечного раствора подтверждаем ин​дикатором (например, лакмус фиолетовый или лакмусо​вая бумажка цвет не изменяет).

3. Взаимодействие с некоторыми солями (условие про​текания реакции — образование осадка):

Си304+ 2ИаОН = Си(ОН)24 + Ка2$04;

Си2+ + 20Н- = Си(ОН)21.

4. Взаимодействие с кислотными оксидами можно по​казать, написав уравнение реакции:

2ИаОН + С02 = №2С03 + Н20;

С02 + 20Н- = С032" + Н20.

5. Взаимодействие с афотерными гидроксидами. При до​бавлении избытка раствора ИаОН к свежеполученному А1(ОН)3 наблюдается растворение амфотерного гидроксида:

А1(ОН)3 + 3№ОН = Ыа3[А1(ОН)6];

А1(ОН)3 + ЗОН- = [А1(ОН)6]3-.

Билет 15 +

1. Азотная кислота. Химические свойства и полу​чение азотной кислоты. Нитраты.

2. Жиры, свойства, нахождение в природе. Гидро​лиз жиров.

3. Задание. Составить уравнения химических реакций, отражающие взаичосвзяь между классами неорганических соединений.

1. Азотная кислота НГЧ03 — одно из важнейших со​единений азота. Графическая формула азотной кислоты

Н—О—где многоточия обозначают трехцентровую

связь между атомами кислорода и азота. При обычных условиях азотная кислота — бесцветная жидкость с рез​ким удушливым запахом. На воздухе азотная кислота «ды​мит» и окрашивается в желтый цвет, который придает ей азот (1У)-оксид, образующийся при частичном разложе​нии кислоты на свету и при нагревании:

4НШ3 А 4Ж)2Т + 02Т + 2Н20.

С водой азотная кислота смешивается в любых соотно​шениях.

Получение азотной кислоты

В промышленности — из атмосферного азота, кото​рый вначале превращают в аммиак

Ы2 + ЗН2
2Ш3,

а затем последовательно проводят реакции:

С, кат.

4Ш3 + 502 ===== 4ИО + 6Н20 + 2Ш + 02 = 2Ш2 + 0;

4Ш2 + 02 + 2Н.0 <-» 4ЮЮ,. В лаборатории азотную кислоту можно получить дей​ствием нелетучей термически устойчивой концентриро​ванной серной кислоты на твердый натрий-нитрат при незначительном нагревании (при сильном нагревании НЫО,, как показано выше, разлагается):

+ Н23 04 = №Н304 + НШ,Т. Химические свойства
Азотная кислота в разбавленных водных растворах пол​ностью распадается на ионы:

НЫ03 = Н+ + N0/, т.е. является сильным электролитом, сильной кислотой, изменяет окраску индикаторов: лакмус — в красный, ме​тилоранж — в розовый.

Химические свойства НМ03 можно разделить на общие (характерные для всего класса кислот) и специфические. Общие свойства растворов кислот обусловлены катиона​ми Н+ и наилучшим образом проявляются для разбавлен-}^ ных растворов азотной кислоты, в случае которых НМ03 полностью распадается на ионы. Таковыми свойствами являются взаимодействие азотной кислоты: а) со всеми основаниями

'/ИаОН + НИ03 = ИаЖ), + Н30;

Н+ + ОН = Н20;

Си(ОН)2 + 2НШ3 = Си(Ш3)2 + 2Н20;

Си(ОН)2 + 2Н+ = Си2+ + 2Н20;

А1(0Н)3 + ЗЮГО, = А1(Ы03)3 + ЗН20;

А1(0Н)3 + ЗН+ = А13+ + ЗН20;

б)
со всеми основными и амфотерными оксидами

V СаО + 2НШ3 = 2п(Ш3)2 + Н20;

СаО + 2Н+ = Са2+ + Н20;

2пО + 2Ш03 = 2п(Ы03)2 + Н20;

2пО + 2Н+= 2п2++ Н20;

в)
солями более слабых кислот:

ч/К25103 + 2НШ3 = 2КЖ>3 + Н28Ю34;

2Н+ + 8Ю32- = Н28Ю34;

Иа2С03 + 2Ш03 = 2КаЫ03 + Н20 + С02Т;
2Н+ + С032 = Н20 + С02Т;
г)
с аммиаком:

ЮГО, + Ш, = Ш N0 •

3
3
4 3'

н+ +ш , = ш/.

3
4

Специфические свойства азотной кислоты обусловле​ны ее выраженной окислительной способностью за счет азота в высшей степени окисления +5/ По этой причине при взаимодействии НЫ03 с металлами водород, как пра​вило, не выделяется. Окислительные свойства НЖ)3 силь​нее выражены при нагревании и для более концентриро​ванных растворов. Схема продуктов восстановления азот​ной кислоты показана ниже:

Степень

+5 +4+3+2+1 О -1 -2 -3 окисления 
1—I I I
1—I
1—I—I

НЖЬ N0: N0 N20 N2
ЬГНз Соединения

(N^N03) азота

В этом ряду глубина восстановления (т.е. число элект​ронов, принятых азотом) кислоты возрастает слева напра​во. Установлено, что глубина восстановления НЫО, тем

|выше, чем она разбавленнее и чем активнее металл. На актике при действии кислоты на металлы всегда обра​зуется смесь различных продуктов восстановления НИ03 с преобладающим содержанием одного из них.

При взаимодействии концентрированной йзОтной кис​лоты (массовая доля IV > 63%) с металлами образуются ^нитрат металла, вода и в основном азот (1У)-оксид:ж ~
+ 4НМ03(шнц) = 2п(М03)2 + 2140^ + 2Н20;

И >/Си + 4Ш03(Ю1Щ) = Си(Ж>3)2 + ЖО^ + 2Н20.

В случае разбавленной (и» < 60%) азотной кислоты с ма​лоактивными металлами (Си, А§, Н§, РЬ) основным про​дуктом восстановления кислоты будет азот (П)-оксид:

ЗСи + 8НЫ03^ЗСи(М03)2 + 2Ж)Т + 4Н20.

Однако если с азотной кислотой реагируют достаточно активные металлы (М§, 2п, Ре, Са), то состав продуктов восстановления НЖ)3 сильно зависит от ее массовой доли: по мере разбавления НМ03 основным продуктом ее восста​новления последовательно будут >Ю2, N0, N.,0, Ы2 и, нако​нец, 1МН3 (на практике из-за реакции ЫН , + НЫ03 = №14№), образуется не аммиак, а аммоний-нитрат):

М§ + 4НШ3 = М§(Ж>3)2 + 2Ж)2Т + 2Н20;

> 60%

ЗМё + 8НЫ03 = ЗМё(Ы03)2 4- 2Ж)Т + 4Н20;

« 30%

4М§ + 10 НШ3 = 4М§(>Ю3)2 + N,0? + 5Н,0;

= 20%

5М§ + 12НЖ)3 = 5Мё(Ы03)2 + Ы2Т + 6Н20;

* 10%

4М§ + 10НШ3 = 4М§(Ш3)2 + Ш4Ш3 + ЗН20.

» 2—3%
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При обычных условиях концентрированная азот​ная кислота не реагирует с железом, алюминием, хромом.

При нагревании НМ03(кшц) окисляет железо с образова​нием железо (Ш)-нитрата:

Ре + 6НМ03(ишц)-А Ре(М03)3 + ЗШ2Т + ЗН20.

Кроме металлов, азотная кислота окисляет и неметаллы:
8 + 6Н>Ю3(и)11ц) н25 04 + 6ЫО/Г + 2Н20; Р + 5Н№«^Н3Р04 + 5Ш2Т + Н20,

а также ряд сложных веществ (сероводород и сульфиды, иодоводород, сернистый газ и др.):

6НН03(ко11ц) + ш ^ нюз + 6Ы02Т + ЗН20;

РеЗ + ЮШ03(конц) =2 Ре(Ш3)3 + 302Т + 7Ш2Т.+ 5Н20.

Нитраты — соли азотной кислоты. Нитраты щелоч​ных, щелочноземельных металлов и аммония называются селитрами. Все нитраты ядовиты, хорошо растворимы в воде и термически неустойчивы:

а) нитраты металлов, стоящих в ряду напряжений ле​вее магния (кроме лития), разлагаются при нагревании с образованием нитрита металла и кислорода:

2КШ3 = 2КЖ)2 + 02Т.
При разложении нитратов металлов, стоящих в ряду напряжений от магния до меди включительно, образуют​ся оксид металла, азот (1У)-оксид и кислород:

2Си(Ш3)2 = 2СиО + 4Ш2Т + 02Т.
Нитраты металлов, стоящих в ряду напряжений за медью, при нагревании образуют металл, азот (1У)-оксид и кислород:

2А§>Ю3 = 2Аё + 2Ш2Т + 02Т.
Аммоний-нитрат при умеренном нагревании разлага ется согласно уравнению:

Ш4Ж)3 === К2ОТ + 2Н20; а при более сильном:

2Ш4Ш3 = 2И2Т + 02Т + 4Н20.

Видно, что независимо от природы катиона во всех слу​чаях при термическом разложении нитрата можно полу​чить кислород. Поэтому все нитраты при нагревании — сильные окислители:

2КЫ03 + С = 2КШ2 + С02Т.
2. Жиры — сложные эфиры глицерина и высших кар- > боновых кислот (в основном пальмитиновой, стеариновой, линолевой, олеиновой, линоленовой). Жиры можно назвать триглицеридами, так как при образовании жира в реакции учатствуют три гидроксильные группы глицерина.

Общая формула жира:

О

ЯгС — О — С^

хк о
НС — о — с^

о
Н2С —О —С^ и хк
В общем случае в состав жира могут входить остатки К. как одинаковых, так и различных кислот.

В состав сливочного масла входит триглицерид низшей карбоновой кислоты — масляной (бутановой).
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Природные жиры представляют собой смесь тригли- церидов. Твердые жиры (бараний, говяжий, свиной), как правило, животного происхождения и в их состав входят главным образом остатки высших насыщенных кислот (пальмитиновой С15Н31СООН и стеариновой С17Н35СООН). Жидкие жиры (масла), как правило, растительного проис​хождения (масла: льняное, подсолнечное, соевое, кукуруз​ное) и в их состав входят преимущественно остатки не​предельных кислот (олеиновой С17Н33СООН, линолевой

С17Н31СООН и линоленовой С Н^СООН). Однако, жир животного происхождения, рыбий, — жидкий, раститель​ное кокосовое масло — твердое.

Все жиры легче воды и в ней не растворимы; они хоро​шо растворимы в органических растворителях: бензине, бензоле, дихлорэтане, частично в этаноле. Температура плавления жиров зависит от их состава: чем больше в жире содержится остатков насыщенных кислот, тем выше тем​пература плавления жира.

В природе твердые жиры содержатся в тканях назем​ных млекопитающих и птиц, а жидкие — в тканях морс​ких млекопитающих и рыб, а также в костях и копытах различных животных, в семенах и плодах растений.

Химические свойства

Для всех жиров наиболее характерна реакция гидроли​за. Кислотный гидролиз обратим, щелочной -— необратим. Поскольку при щелочном гидролизе образуются мыла — натриевые или калиевые соли высших карбоновых кис​лот, щелочной гидролиз называется также омылением: О

Н2С —О —С^-К
НгС —он
I
о
I

Н2С — он

нс — о — с к + зиаон —> нс — он + зксооыа

о

Н2С — о — с-^-я

В промышленности жидкие жиры в огромных количе​ствах переводят в твердые, проводя реакцию гидрирова​ния остатков ненасыщенных кислот:

о

нгс — о — с * — (снг)? — сн = сн — (снг)? — снз

о
.0 Кят
нс — о — с — (снг)? — сн = сн — (снг)? — снз + зн2 — >
о

шс — о — с ^ — (снг)? — сн = сн — (снг)? — снз триолеин
о

нгс — о — с — спнз5

о

-> нс — о — с^ — с17н35

о

нгс — о —
спнз5

тристеарин

Применение

Жиры используются для производства мыла, глицери​на, высших карбоновых кислот, олифы. Жиры — важней​шие составляющие пищи человека и животных.

3. Задание.

Составьте уравнения химических реакций, отражаю​щих взаимосвязь между классами неорганических соеди​нений:

• к.80,.

н2304'

30,

н:с — он

8-^50,

Решение.

+зн2о / н+
1.8° + 02° — 8+402~2 8о_4е=»3+4 I 02° + 4е —> 20~2 I

нс —он + зксоон

6 Зак. 1749

1 восстановитель, окисляется 1 окислитель, восстанавливается

2 восстановитель, окисляется 1 окислитель, восстанавливается

2. 28+402 + 02° 25+603"2.

8+4 - 2е 8+® 02° + 4е —> 20~2 4 3.803 +Н20 = Н2804; 803 + Н20 = 2Н+ + 8042~.

Билет 16 "Г
1. Характеристика строения атомов углерода и кремния, физические и химические свойства. Алло​тропные видоизменения углерода. Важнейшие соеди​нения углерода и кремния. Использование углерода и кремния и их соединений в технике.

2. Взаимосвязь между важнейшими классами орга​нических соединений.

Вместо КОН можно взять К20, К2С03, КНСО, и др.

3. О п ы т. Получение, собирание названного газо​образного вещества и проведение реакций, характе​ризующих его свойства.

1. Углерод и кремний в периодической системе располо​жены в IV А-группе; углерод — во втором периоде, а крем​ний — в третьем. Электронная конфигурация внешнего элек​тронного слоя атома углерода 2з22р2, атома кремния — З^Зр2:

	п
	т
	т
	

	
	


2з 2р

[image: image28.jpg]



Зз Зр
за

Углерод и кремний являются неметаллами и относятся к семейству р-элементов (заполняется р-подуровень). Неметал​лические свойства сильнее выражены у углерода (радиус агго- ма углерода меньше, а электроогрицательность — больше).

Образуя химические соединения, атомы углерода и кремния могут как принимать электроны, так и отдавать их. Поэтому атомы углерода и кремния могут проявлять как положительные (+2, +4), так и отрицательные (-4) сте​пени окисления: Са23г4, ЗГ402, С+20, К2С+403, 8Г4С-4.

В соединениях для углерода и кремния наиболее ха​рактерна валентность IV: С02, 8Ю, и др. В углерод (II)- оксиде СО валентность атома углерода равна трем.

Физические и химические свойства простых веществ

Элемент углерод в природе встречается в виде четырех ал​лотропных модификаций: алмаз, графит, карбин и фуллерен.
Алмаз — атомная кристаллическая решетка, очень твердый, прозрачный, плохо проводит теплоту и почти не проводит электрический ток. Не растворим в воде, кисло​тах и щелочах.

Графит — атомная кристаллическая решетка, имеет слоистое строение, мягок, серый, проводит электрический ток и теплоту.

Карбин — состоит из цепочек = С = С = С = С или — С = С — С = С —, полупроводник, вначале был полу​чен искусственно, затем обнаружен в природе.

Фуллерен — молекулярное строение, молекулы име​ют состав С^, С70 и шаровидную форму (внутри — полые), кристаллические вещества черного цвета, растворимы в бензоле, сероуглероде.

При нагревании, высоком давлении и в присутствии ка​тализатора графит переходит в алмаз. В свою очередь при нагревании без доступа воздуха алмаз переходит в графит.

Для углерода и кремния характерна невысокая хими​ческая активность: большинство реакций с их участием протекают только при высокой температуре. В реакциях с

металлами углерод и кремний — окислители, образуются

карбиды и силициды:

Са + 2С = СаС2;

кальций-карбид

2М§ + 51 = М§2§1.

магний-силицид

Углерод и кремний — восстановители в реакциях с ок​сидами металлов

ЗС + 2Ре203 = 4Ре + ЗС02Т;

381 + 2Ре203 = 4Ре + 38Ю2,

кислородом:

С+ 0,^00,;

31 + 02 ===« ЗЮ2. Кремний с водородом не взаимодействует, а углерод

образует метан:

С + 2Н2 =^=== СН4.

Важнейшие соединения углерода и кремния

Углерод (П)-оксид СО — несолеобразующий оксид, ядовитый газ, сильный восстановитель:

ЗСО + Ре203 = 2Ре + ЗС02,

окисляется кислородом:

2СО + 02 = 2С02. Углерод (1У)-оксид С02 — при обычных условиях газ,

типичный кислотный оксид:

СО, + Н20 Н2С03,

С02 + СаО = СаС03, С02 + 2КОН = К2С03 + Н20.

Восстанавливается магнием:

2Мё + С02 = 2М§0 + С. Кремний (1У)-оксид 8Ю2 — твердое вещество, атом​ная кристаллическая решетка, не растворим в воде, кис​лотный оксид:

ЗЮ2 + К^О = К28103; 8Ю, + 2ИаОН, . = N3,810,

2
(и>нц)
2 3 ~ 2

Вытесняет углекислый газ из карбонатов:

СаС03 + ЗЮ2 = Са8Ю3 + С02Т, восстанавливается магнием и углеродом:

8Ю2 + 2М§ - 2М§0 + 81,
8Ю2 + 2С - 2С0 + 81. Угольная кислота Н2СОэ — слабая, двухосновная:

Н2С03 <-> Н+ + нсо3-, нсо3- оНЧ со32-,
образует два ряда солей: средние (карбонаты) и кислые (гидрокарбонаты):

Са(ОН)2 + С02 = СаС031 + Н20, Са(ОН)2 + 2С02 = Са(НС03)2. Карбонаты и гидрокарбонаты взаимопревращаемы: СаС03 + Н20 + С02 = Са(НС03)2;

2ЫаНС03 = №2С03 + Н20 + С02Т. Кремниевая кислота Н28Ю3 — слабая (слабее даже угольной), термически не устойчива:

н2зю3 = Н20 + зю2.
Образуется при действии более сильных кислот на ее соли — силикаты:

Ыа28Ю3 + 2НС1 = 2ЫаС1 + Н28Ю31;

К2ЗЮ3 + н2о + со2 = к,со3 + Н2ЗЮзг.
Силикаты получают взаимодействием кремний (IV)- оксида с основными оксидами, карбонатами и щелочами:

СаО + 8Ю2 = Са8Ю3;

К,С03 + 810, = К2ЗЮ3 + С02Т; 2Ма0Н(кшщ)+8Ю2=^а28Ю3 + Н20.

Использование углерода, кремния и их соединений в технике

Углерод используется в металлургии (кокс) для полу​чения металлов, в виде сажи — как наполнитель резины, для приготовлении чернил и типографских красок. Алмаз применяется для получения ювелирных украшений, для изготовления наконечников сверел и буров, шлифоваль​ных инструментов, а графит — в ядерной энергетике, для получения смазочных материалов, электродов.

Кремний в основном используется в полупроводнико​вой промышленности, а также в металлургии как восста​новитель и легирующая добавка к стали.

Углерод (1У)-оксид С02 применяется для изготовле​ния шипучих напитков, хранения пищевых продуктов (не поддерживает жизнедеятельность бактерий и плесени).

Кремний (1У)-оксид 8Ю2 широко используют в стро​ительстве для получения стекла, керамики, фарфора, кир​пича, цемента.

Кальций-карбид и алюминий-карбид применяются для получения соответственно ацетилена и метана: СаС2 + 2Н,0 = Са(ОН)2Х + С2Н2Т, А14С3 + 12Н,0 = 4А1(ОН)31 + ЗСН4Т.

Соли угольной кислоты используются в качестве стро​ительного материала (СаС03), в производстве стекла и мыла (№2С03 и Иа2С03 ЮН,0), а также как удобрение (К,С03), в медицине и пищевой промышленности (№НС03).

Жидкое стекло {Ъ?а28Ю3, К_$Ю3) применяется как ог​неупорное средство для пропитки древесины и тканей, вхо​дит в состав силикатного клея. Природное соединение крем​ния — глина, используется для изготовления керамики.

2. Между различными классами органических соеди​нений существует тесная связь, которая позволяет получать из одних веществ другие. Теоретически исходя из насыщен​ного углеводорода можно получить практически любой дру​гой класс органических соединений. Однако на практике сле​дует принимать во внимание и такие факторы, как выход ре​акции, доступность и стоимость сырья; не последнюю роль играют и соображения экологического характера.

Взаимосвязь между органическими веществами можно представить в виде блок-схемы или таблицы. Один из воз​можных вариантов такой блок-схемы представлен ниже. Все​го на ней отмечено 14 основных классов органических со​единений (не отражены циклоалканы, алкадиены, углеводы, жиры), стрелками показаны связи между ними (переходы, помеченные обоюдоострыми стрелками, взаимообратны). В качестве исходного насыщенного углеводорода взят этан, номера реакций соответствуют нумерации переходов на блок- схеме, во всех случаях указаны условия протекания реакций и даны систематические названия продуктов.

СН - СН2С1 + КОН=-^> СН2 - СН, + КС1 + Н20.

5.СН2 = СН2 + Н20-^СН3-П10Н;

2 "
этанол

сн,сн2он СН,=сн2 + н,о. 6. СН « СН + н,0 сн, — сно.

этаналь

, гч _сн а+кон-
^-» сн, - си.оя+ксц СН - сн он + на ♦ сн, - сир + но.
8 сн — СН2ОН.+ СиО СН, СНО + Си + Н20;

8 4
2
этаналь

сн — СНО + Н2—СН3 СН2ОН.

, сн 
СНО + А&20/>Ш3——» СН3СООН + 2А§4;

9-Сг1з
62
этановая кислота

10.СН3-СООН
+
С2НЯН^СН3-С:;о^О;

сн _ с//° + Н20 сн3 - Сбон + с2н5он. Х0 — Сзн5
п.зсннсн^0бенз0л-
140 "С, нда,(р^ч
12. СН3 - СН3 + Н0М02—


^сн3-сн2-но2+н2о. нитроэтан

+ нко3-


нитробензол

Ре

-Вг

б)

14-а)0 + Вг.

+ НВг;

—Вг

+
ОН

+ КВг.

фенол

15. СН, — С^ — N0,+ЗНСИ ги х
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16. а) СН3 — СООН + С12 ) СН2 — СООН + НС1;

I

С1

2-хлорэтановая кислота б) СН2 — СООН + шз -> сн2— СООН + НС1.

I
I

С1
Ш2
аминоэтановая кислота (глицин)

Нх

17. Н-И — СН, — С + N — СН, — СООН

2
2
V
/
2

[ОН Н]

—> Н20 + Н2И — СН2 — С — N — СН2 — СООН;

О Н глицилглицин (дипептид)

— СН2 — С — N — СН^ — СООН + Н20

II I О н
2Н3Ы — сн2 — СООН. 3. Опыт.
""
Получить, собрать углекислый газ и провести реакции, характеризующие его свойства. Решение.
Поскольку углекислый газ тяжелее воздуха и раство​рим в воде, получаем его методом вытеснения воздуха, а приемную пробирку располагаем горлышком вверх.

В пробирку помещаем несколько кусочков мела и при​ливаем к ним 2—3 мл разбавленной соляной кислоты. За​крываем пробирку пробкой с газоотводной трубкой, соби​раем выделяющийся углекислый газ в пробирку, располо​женную горлышком вверх.
. '

..«в.-ИВ

1. Вносим в пробирку с углекислым газом горящую лучинку, лучинка гаснет (С02 не поддерживает горение).

с во,,,

н20 + С02 О Н2С03;
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2. Пропускаем выделяющийся газ в вп™ „Л
С02 + Са(0Н)2 = СаС034 + Н20.
Билет 17

1. Металлы, Положение в периодической системе химических элементов, строение атомов. Металли​ческая связь. Простые вещества металлы, их физи​ческие и химические свойспТва. Применение металлов.

2. Аминокислоты, их строение, химические свой​ства. Пептидная связь.

3. 3 а д а ч а. Вывод молекулярной формулы орга​нического соединения на основании количественного и качественного состава.

1. Деление на металлы и неметаллы является одной из первых и до сих пор используемых классификаций хи​мических элементов и простых веществ.

Из известных в настоящее время 116 химических эле​ментов подавляющее большинство относится к металлам. В периодической системе (полудлинный вариант) метал​лы располагаются левее и ниже условной ломаной линии, проходящей от бора к астату. К металлам относятся почти все 8-элементы (за исключением водорода и гелия), при​мерно половина р-элементов, все й- и Г-элементы.

Для металлов наблюдается определенное сходство в строении атомов. Большинство атомов металлов на внешнем энергетическом уровне содержат небольшое число электронов (до трех), хотя в отдельных случаях внешний энергетический уровень атома металла запол​нен наполовину (8п, РЬ) или даже близок к завершению (8Ъ, В1, Ро).

Химические элементы металлы характеризуются срав​нительно (по отношению к элементам неметаллам) боль​шими размерами атомов и малыми значениями энергии ионизации и электроотрицательности. Поэтому в химичес​ких реакциях атомы металлов выступают в роли вос​становителей:
Ме - пе = Меп+.

В отличие от неметаллов атомы металлов в химичес​ких соединениях проявляют только положительные степени окисления. Высшая степень окисления атома металла как правило равна*номеру группы, указанному римской цифрой (исключения: медь, золото, серебро): Мп2+707, 0з+804, К2Сг2+607, Ва+2С12 и др.

В водных растворах относительная восстановительная способность металлов и окислительная способность их катионов определяется положением в так называемом элек​трохимическом ряду напряжений металлов. В этом ряду при переходе от К к Аи восстановительная способность металлов уменьшается, а при переходе от К+ к Аи3+ окис​лительная способность катионов металлов возрастает.

За исключением ртути все простые вещества металлы при комнатной температуре находятся в твердом агрегат​ном состоянии и имеют кристаллическое строение. Хи​мическая связь в металлах имеет свои характерные осо​бенности. В атомах металлах валентные электроны срав​нительно слабо связаны с ядром, поэтому при взаимодей​ствии атомов металлов между собой и образовании ме​таллического кристалла валентные электроны обобществ​ляются и свободно перемещаются по всему объему ме​талла. Совокупность таких хаотически блуждающих элек​тронов называют электронным газом.

Атомы металлов при потере электронов превращаются в положительно заряженные ионы — катионы. Металли​ческой называется химическая связь, обусловленная электростатическим притяжением между положитель-
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но заряженными ионами металлов и относительно сво​бодно перемещающимися электронами. Металлическая связь является многоцентровой или коллективной (охва​тывает много атомов) и ненаправленной (распространена на весь кристалл металла во всех направлениях). Модель металлической связи со свободными электронами показа​на на рисунке.
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Общность электронного строения простых веществ металлов обусловливает наличие у них ряда общих физи​ческих свойств.
К ним относятся:

1) Высокая (по сравнению с неметаллами) электро- и теплопроводность, поскольку, например, под влиянием приложенной к металлу разности потенциалов свободные электроны легко устремляются от отрицательного полю​са источника тока к положительному.

2) Характерный металлический блеск, так как падаю​щее на поверхность металла электромагнитное излучение отражается свободными электронами.

3) Способность к образованию сплавов.

4) Ковкость и пластичность. Многие металлы могут быть расплющены в тонкие листы, не разрушаясь при этом, поскольку, несмотря на смещение отдельных слоев метал​ла относительно друг друга под действием нагрузки, связь между этими слоями благодаря свободным электронам сохраняется.

Общность физических свойств металлов не означает их полную идентичность, поскольку металлы различаются по типу кристаллической решетки, размером ионов, числом ва​лентных электронов. Лучшим проводником электричества и теплоты является серебро, наименьшей электрической про​водимостью обладает марганец. Металлы сильно различа​ются по температурам плавления, твердости и плотнос​ти. Тугоплавкими и легкоплавкими называются металлы с температурой плавления соответственно выше 1000 °С и ниже 1000 °С. Самый тугоплавкий металл — вольфрам = = 3410 °С), наиболее легкоплавкий — ртуть (I = 39 °С). Наиболее твердыми металлами являются молибден и осо​бенно хром; в то же время щелочные металлы легко режутся ножом. Металлы, плотность которых ниже или выше 5 г/см3, называют соответственно легкими (алюминий, титан, маг​ний и др.) и тяжелыми (железо, медь, свинец и др.). Самый тяжелый металл — осмий (плотность 22,7 г/см3). Высокой пластичностью отличаются серебро и золото, в то же время сурьму и висмут можно легко растереть в порошок.

Общность химической связи в металлах объясняет их способность к образованию сплавов, т.е. металлических материалов, содержащих два или более металла.

Металлы сильно различаются по химической активно​сти. Наиболее активными являются щелочные и щелоч​ноземельные металлы, наименее активны благородные металлы — золото, платина, серебро и др. Как уже отме​чалось, об относительной химической активности метал​лов в водных растворах позволяет судить электрохимичес​кий ряд напряжений металлов.

Металлы взаимодействуют с рядом неметаллов: во​дородом, галогенами, серой, кислородом, образуя соот​ветственно бинарные соединения гидриды, галогени- ды, сульфиды и оксиды. Щелочные и щелочноземель​ные металлы с галогенами реагируют при комнатной тем​пературе:

2К + С12 = 2 КС1; Са + С12 = СаС12, остальные металлы — при нагревании: 2Ре + ЗС12 = 2РеС13;

2Аи + ЗС12 = 2АиС13. С кислородом активные металлы образуют либо толь​ко оксиды (литий):

41л + 02 = 2Ц,0, либо смесь оксида и пероксида (или даже — надперок- сида):

4Ыа + 02 = 2№20;

2Ш + 02 = 2Иа202.

натрий-пероксид

Менее активные металлы образуют только оксиды:

2М§ + 02=2М§0. При нагревании металлов с порошком серы образуют​ся сульфиды:

Си + 8 = СиЗ;

2А1 + 38 = А1233. Щелочные и щелочноземельные металлы при нагрева​нии реагируют с водородом:

2К + Н2 - 2КН;

Са + Н2 = СаН2. Металлы по-разному взаимодействуют с такими слож ными веществами, как вода, кислоты и соли.

Щелочные, щелочноземельные металлы, а также очи щенные от оксидной пленки алюминий и магний реаги руют с водой при комнатной температуре, образуя гид

роксид и водород:

2Иа + 2Н20 = 2Ыа(0Н),+ Н2Т;

Са + 2Н20 = Са(ОН)2 + Н2Т; 2А1 + 6Н20 = 2А1(ОН)34- + ЗН2Т.

Остальные металлы, расположенные в электрохимичес​ком ряду до водорода, с водой реагируют только при на​гревании, образуя оксид и водород:

2п + Н20 = 2пО + Н2Т.

Металлы, расположенные в электрохимическом ряду за водородом, с водой не реагируют.

Металлы могут реагировать с кислотами. В случае кис​лот-неокислителей (условное название кислот, окислитель​ные свойства которых обусловлены только ионами водо​рода — соляная, разбавленная серная, фосфорная, уксус​ная) металлы, расположенные в электрохимическом ряду до водорода, образуют соль и водород:

Ре + 2НС1 = РеС12 + Н2Т;

2п + Н.30^ = 2п304 + НД.

Скорость этих реакций различна; наиболее бурно реа​гируют щелочные и щелочноземельные металлы, в то же время свинец из-за образования на его поверхности нера​створимого сульфата РЪ304 с Н2804(рю6) практически не взаимодействует.

Кислоты-окислители (азотная, концентрированная серная) могут реагировать также с металлами, распо​ложенными в электрохимическом ряду напряжений за водородом. В реакциях этих кислот с металлами водо​род, как правило, не выделяется. В случае азотной кис​лоты в зависимости от ее концентрации и природы металла образуются различные азотсодержащие про​дукты, в которых степень окисления азота изменяется от - 3 до + 4:
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8А1 + ЗОШ03(разб)= 8А1(К03)2 + ЗК~3Н4Ш3 + 9Н20

ЗСи + 8НЫ03(раз6)= ЗСи(Ш3)2 + ЗЫ+2оТ + 4Н20;

Си + 4НШ3(нжц)= ЗСи(Ж)3)2 + 2№402Т + 2Н20.

При обычных условиях железо, хром, алюминий не вза​имодействуют с концентрированными азотной и серной кислотами.

Серная кислота также в зависимости от активности ме​талла и концентрации по-разному реагирует с металлами:

С" + 2Н2804(ганц)= Си304 + 302Т + 2НгО;

93%

32п + 4Н28 04 = 32п304 + 5! + 4Н20;

50%

42п + 5Н2804= 42п504 + Н2ЗТ + 4Н20.

30%

Такие металлы, как алюминий, цинк, бериллий, раство​ряются не только в кислотах, но и в водных растворах щелочей с образованием комплексных солей:

2А1 + 6Н20 + бИаОН = 2№3[А1(ОН)6] + ЗН2Т;
2п + 2Н20 + 2КОН = К2[2п(ОН)4] + Н2Т.
Более активные металлы (расположенные в электрохи​мическом ряду левее) вытесняют из водных растворов со​лей менее активные металлы: Ре + Си304(р 2п + 2А§Ш3(р.р) = 2п(М03)2(р.р) + 2АЕ1.

В случае щелочных и щелочноземельных металлов та​кие реакции замещения невозможны, так как эти металлы реагируют не с солью, а с водой.

Применение металлов

Из-за высокой химической стойкости благородные метал​лы (золото, платина) используют для изготовления элемен​тов химической аппаратуры, предназначенной для работы в агрессивных средах. Серебро применяется для изготовления электрических контактов, аккумуляторов, вакуумных препа​ратов, ювелирных изделий (наряду с золотом), фотографичес​ких материалов. Легкость и прочность алюминия, его высо​кая электропроводность послужили причиной его широкого применения в электротехнике, авиа- и автомобилестроении, химической промышленности и бытовой технике.

Большая часть получаемых в промышленности метал​лов используется для получения сплавов. Сплавы суще​ственно отличаются от исходных металлов по физическим свойствам. В технике широко используется легкоплавкий сплав на основе Сс1 и В*. Медно-цинковые сплавы (латунь) отличаются большой твердостью и применяются для изго​товления приборов, деталей машин, предметов домашнего обихода. Бронза—различные сплавы на основе меди, олова и свинца, обладает высокими механическими свойствами, используется для изготовления подшипников.

Некоторые металлы (Р1, Те, №) применяются в хими​ческой промышленности как катализаторы, для защиты от коррозии (М, Сг). Сталь и чугун — наиболее важные сплавы на основе железа, широко используются как кон​струкционные материалы в промышленности, строитель​стве, машино- и авиастроении.

2. Аминокислоты — это органические соединения, в состав молекул которых входят карбоксильная группа — СООН и аминогруппа - NН,.

Номенклатура и изомерия

По систематической номенклатуре названия аминокислот происходят от названий соответствующих карбоновых кислот с добавлением префикса -амино; нумерация атомов углерода начинается с атома углерода карбоксильной группы. По триви​альной номенклатуре нумерацию атомов углерода проводят гре​ческими буквами а (альфа), (3 (бета), у (гамма) и т.д., начиная с атома углерода, ближайшего к карбоксильной группе.

В ряде случаев используются исторически сложивши​еся названия. Изомерия аминокислот обусловлена изоме​рией углеродного скелета и изомерией положения амино​группы. В качестве примера ниже приведены различные названия и указаны изомеры аминокислот состава С4Н9Ы02 (межклассовую изомерию не рассматриваем):

Н2Ъ — СН2 — СН2 — СН2 — СООН; у р а

4-аминобутановая кислота (у-аминомасляная)

Н,С — СН — СН, — СООН;

У Р1 « Ш2
3-аминобутановая кислота (р-аминомасляная)

Н,Ы — СН, — СН — СООН; р а,

сн3
З-амино-2-метилпропановая кислота (Р-аминоизомасляная)

сн3
3 2^1
Н,С—С—СООН.

р «I

ш2
2-амино-2-метилпропановая кислота (а-аминоизомасляная) Примеры названий других распространенных аминокислот: Н2Ы - СН2 — СООН; 2-аминоэтановая, аминоуксусная, глицин Н2Ы — СН2 — СН2 — СООН; 3-аминопропановая, Р-аминопропионовая, Р-аланин. Н3С — СН — СООН

I

ш2
2-аминопропановая, а-аминопропионовая, а-аланин

Наибольшее биологическое значение имеют а-аминокис- лоты, состав которых можно выразить общей формулой

а

К —СН —СООН.

Ш2
Свойства

Аминокислоты — твердые, бесцветные кристалличес​кие вещества, хорошо растворимые в воде и плохо — в органических растворителях.

Показано, что в водных растворах и кристаллическом состо​янии аминокислоты присутствуют в виде биполярных ионов, которые образуются за счет переноса протона с кислотною цен​тра (карбоксильная группа) на основный (аминогруппа):

■Г Ъ *

Нз1Ч—СН- СОО [Н] НзК—СН—СОО.

I
I

К
к

биполярный ион

(: — неподеленная пара электронов на атоме азота)

При равенстве в молекуле аминокислоты числа карбок​сильных групп и аминогрупп их водные растворы нейт​ральны.

Аминокислоты — пример амфотерных органических соединений, поскольку содержат в молекулах функциональ​ные группы, отвечающие как за кислотные (—СООН), так и за основные (—МН2) свойства. Таким образом, аминокис​лоты могут образовать соль, реагируя как со щелочами:

Н2И — СН, — собй + КОН

— СН2 — СООК + Н20, калиевая соль глицина

так и с кислотами:

Н2К 1- СН2 — СООН + НС1 -> С1-[Н3+Н — СН, — СООН] карбоксиметиламмоний-хлорид (солянокислый глицин)
Важнейшее свойство аминокислот, обусловленное их амфотерностью, — способность реагировать друг с дру​гом с образованием пептидов:
Н2И — СН2 — с +н —и —сн2 —соон^ ХОН I н

о II

н2о + н2ы — сн2 - С—N —СН2—СООН.
I

н

глицилгаицин

При взаимодействии двух аминокислот образуется ди- пептид, трех — трипептид и т.д.; группировка атомов

О

II

— С — N— называется пептидной группой, а связь

I

Н

между атомами С и N в ней — пептидной связью.

Из-за наличия на концах молекулы групп — СООН и —МИ пептиды могут реагировать друг с другом с образовани​ем полипептидов. Пример природного полипептида — белок.

Полипетиды могут подвергаться гидролизу с образо​ванием набора исходных аминокислот (один из способов промышленного получения аминокислот). Аминокислоты можно также получить в две стадии, исходя из карбоно- вых кислот:

Нзс — СН2 — СООН + С12 '°'Кат ) (С1)СН2 — СООН + НС1;

(С1)СН2 — СООН + Ш3 -> Н2И— СН2 — СООН + НС1. 3. Задача.
Дано:

и<С) = 80% и<Н) = 20% Он2 = 1 5

Найдите молекулярную формулу газообразного веще​ства, которое содержит по массе 80% углерода и 20% во​дорода. Относительная плотность вещества по водоро​ду равна 15.

Решение:

1). Находим молярную массу вещества- Мг = Инг -2 = 15-2 = 30, М(ОсНу) = 30 г/моль.

СсНу — ? |

2). Пусть имеется 1 моль вещества, тогда его масса равна:

т = п • М = 1 моль • 30 г/моль = 30 г.

Находим массы и химическое количество элементов С и Н в веществе:

т(С) = т(СхНу) • н-(С) = 30 • 0,8 = 24 г; 24 .

п1С) =— = 2моль ; 12
т(Н) = т(СхНу) • и<Н) = 30 • 0,2 = 6 г; п(н)= у = 6 моль.

Таким образом, в состав 1 моль вещества входят 2 моль С и 6 моль Н, формула вещества — С2Н6. Ответ: С,Н*-

4. О

Билет 18"/-

1. Закономерности изменения свойств оксидов и гидроксидов металлов в периодах (на примере III пе​риода) и группах (на примере II А-группы).

2. Сложные эфиры, их получение, строение, свой​ства. Нахождение в природе.

3. Задача. Вычисление химического количества вещества продукта реакции по объему исходного ве​щества.

1. Закономерности в изменении свойств атомов хими​ческих элементов в периодической системе непосредствен​но связаны с изменением свойств веществ, образованных этими атомами. В качестве примера рассмотрим характер изменения кислотно-основных свойств оксидов и гидро- ксидов'металлов П А группьыьШ периода.

ВIII периоде к элементам металлам относятся натрий магний М§ и алюминий А1, имеющие атомные номера соот​ветственно 11,12 и 13. Натрий и магний — элементы 8-семей- ства, находятся в IА (Ыа)- и П А (М§)-группах, образуют окси​ды состава Ыа20 и М§0. Алюминий —- элемент р-семейства, расположен в III А-группе, образует оксид состава А1203.

Кислотно-основные свойства оксидов данных элемен​тов закономерно зависят от степени ионности связи ме​талл — кислород: основные свойства оксида выраже​ны тем сильнее, чем больше степень ионности связи металл—кислород, т.е. чем больше величина отрицатель​ного заряда на атоме кислорода. Степень ионности связи можно качественно оценить по разности электроотрица- тельностей А% атомов кислорода (хо = 3,5) и металла. С увеличением атомного номера элемента в периоде при переходе от Ыа к М§ и А1 радиус атома уменьшается, а величина его электроотрицательности, наоборот, возрас​тает: для атомов N8, М§ и А1 электроотрицательность рав​на соответственно 1,01; 1,23 и 1,47. Следовательно, в слу​чае Ыа20 Ах = 3,5 - 1,01 = 2,49; для М§0 = 3,5 -1,23 = 2,27 и в случае А1203 Д% = 2,03. Таким образом, в ряду оксидов Ыа20, М§0 и А1203 величина Ах последовательно умень​шается, что приводит к уменьшению степени ионности связи металл — кислород и уменьшению величины отри​цательного заряда на атоме кислорода: - 0,81 (Ш20), - 0,42 (М§0) и - 0,31 (А1203). Это приводит к тому, что в ряду оксидов №20, М^О и А1203 их основные свойства пос​ледовательно ослабевают, что наглядно подтверждается характером взаимодействия оксидов с водой.

Натрий-оксид Ыа20 с водой реагирует очень активно, образуя сильное основание, щелочь натрий-гидроксид:

Ыа20 + Н20 = 2ЯаОН.

Магний-оксид М§0 с водой реагирует менее активно и только при нагревании, образуя слабое нерастворимое основание магний-гидроксид:

М§0 + Н20 = М§(ОН)2!.

Алюминий-оксид А1203 с водой вообще не взаимодей​ствует, его основные свойства проявляются только в реак​циях с сильными кислотами:

А1203 + 6НС1 = 2А1С13 + ЗН20, А1203 + 6Н+ = 2АР + ЗН20.

Наряду с основными свойствами алюминий-оксид про​являет и кислотные свойства, что выражается в его спо​собности взаимодействовать со щелочами, т.е. А1203 — амфотерный оксид:
А1203 + 6КОН + ЗН20 = 2К3[А1(ОН)6];

калий-гексагидроксо- алюминат

А1203 + 60Н- + ЗН20 = 2[А1(ОН)5]3-. Таким образом, по мере уменьшения степени ионнос​ти связи металл—кислород в ряду оксидов металлов III периода Ма20, М§0 и А1203 наблюдается постепенное ослабление их основных свойств, так что алюминий-ок- сид уже является оксидом с амфотерными свойствами.

К металлам II А-группы относятся Ве, Са, 5г, Ва и На, расположенные соответственно во II/III, IV, V, VI и VII периодах. Все перечисленные элементы (Э) являются металлами ^семейства, на внешнем энергетическом уров​не атома содержат два валентных электрона и образуют оксиды одного состава — ЭО.
/

С ростом атомного номера элемента при переходе от Ве к Яа радиус атома последовательно возрастает, а его электроотрицательность, наоборот, уменьшается от 1,47 (Ве) до 0,97 (Ва, Ка). Соответственно, в ряду оксидов ВеО, М§0, СаО, ЗгО, ВаО, КаО степень ионности связи ме​талл—кислород возрастает. Это в свою очередь приводит к усилению основных свойств оксидов металлов IIА- группы с ростом атомного номера элемента.
Для бериллий-оксида ВеО А% = 2,03, т.е. такое же, как и в случае А1203, поэтому Веб,— оксид с амфотерными свойствами: не растворим в воде» но реагирует как с силь​ными кислотами, так и со щелочами:

ВеО +. 2НС1 =ВеС1> Н20;

ВеО + 2Н+^= Ве2* + Н.О;

ВеО + 2№ОН + Н20 = Ка2[Ве(ОН)4];

натрий-тетрагидроксо- беррилат ^

ВсО + 20Н-'+ Н20 = [Ве(ОН)4р-\

Как уже отмечал осцмагний-оксид М§0 обладает уже только слабо выраженными основные "Свойствами. Да​лее при переходе от СаО к КаО раргборимость оксидов в воде и их основные свойства^а^кономерно возрастают: соответствующие им гидрОксйд^.1 Са(ОН)2, 8г(ОН)2, Ва(ОН)2 и Ка(ОН), являются сильными, основаниями, ще​лочами.

Кислотно-основные свойства гидроксидов металлов II А-группы и III периода изменяются точно так же, как по​казано выше для соответствующих оксидов: в ряду гидро​ксидов металлов III периода ЫаОН — М§(ОН) — А1(ОН)3 основные свойства последовательно ослабевают, так что алюминий-гидроксид является уже амфотерным; для гид- " роксидов металлов II А-группы Ве(ОЩ~— Са(ОН),— 8г(ОН)2 — Ва(ОН)2-= Ка(ОН)г наблюдается^ постепенное изменение свойств от амфотерных Ве(ОН)2) к основным с усилением последних.

Понять причины такого изменения кислотно-основных свойств гидроксидов можно, выделив в их составе груп​пировку атомов Э — О — Н (Э — металл IIА-1 рупгжт или*- III периода) и рассмотрев характер ее диссоциации по типу кислоты

Э — О — Н Н> +'эо-

или основания

Э — О — Н Э+ + ОН".

Для рассматриваемых гидроксидов металлов характер диссоциации в первую очередь зависит от относительной прочности связей Э — О и О — Н: если связь Э — О мно​го слабее, чем связь О — Н, гидроксид в водном растворе диссоциирует по типу основания; при небольшой разнице в прочности связей Э — ОиО — Н — по типу кислоты и основания (т.е. является амфотерным гидроксидом) и, на​конец, при значительно преобладающей прочности связи Э — О гидроксид диссоциирует как кислота.

Можно считать, что прочность связи О — Ну всех гид​роксидов примерно одинакова и равна = 500 кДж/моль (взя​то из справочников по химии). Прочность связи Э — О для различных гидроксидов сильно колеблется и в первую оче​редь зависит от ее длины: чем связь короче, тем она проч​нее. В ряду гидроксидов ЫаОН, М§(ОН)2 и А1(ОН)3 длина связи ион металла-гидроксид-ион последовательно умень​шается, так как постепенно уменьшается радиус катионов М§2+, А13+ при переходе от Иа+ к М§2+ и А13+. Соответствен​но, прочность связи Э — ОН в таком же порядке возрастает (например, 330 кДж/моль для связи № — ОН и 540 кДж/моль в случае связи А1 — ОН). В случае КаОН прочность связи N8 — ОН много меньше, чем связи О — Н, поэтому натрий- гидроксид проявляет только основные свойства. При пере​ходе к магний-гидроксиду прочность связи М§ — ОН воз​растает, поэтому М§(ОН)2 более слабое основание, чем ЫаОН. В случае А1(ОН)3 прочности связей А1 — ОН и О — Н срав​нимы, поэтому алюминий-гидроксид является амфотерным электролитом, реагирует как с кислотами:

А1(ОН)3 + ЗНС1 = А1С1, + ЗН20;

А1(ОН), + ЗН+ = А13+ + ЗН20, так и со щелочами:

А1(ОН)3 + ЗКаОН(р-р) = ^[А1(ОН)6];

А1(ОН)3 + ЗОН- = [А1(ОН)6]3. В случае гидроксидов металлов II А-группы с ростом^тбм- ного номера металла прочность связи Э — ОН уж^иёувели- чивается, а последовательно уменьшается, тэдь*ак в ряду ка​тионов Ве2*,М§2+, Са2+, Ва2+,Ка2+ и.хрйдиуспостепенно возрастает. Это в свою очередь сопровождается закономер​ным усилением основныхсвои&Згидроксидов элементов II А-группы с увеличением >ш»шогочномера элемента.

2. Сложные эфиры — это фушащональные производ​ные карбоновых кислот, продукты замещения гидроксиль​ной группы карбоновой кислоты на остаток спирта.

Сложные эфиры образуются при взаимодействии карбо- новых кислот со спиртами (реакция этерификации), причем гидроксильная группа отщепляется от молекулы кислоты:

О
О

К —С + Н]0 — К К. — С у/ + Н:0.

о—к4
остаток остаток кислоты спирта

Углеводородные радикалы К. и К.' могут быть как оди​наковыми, так и разными; в случае муравьиной кислоты К — атом водорода.

Названия сложных эфиров образуют от названий соот​ветствующих кислот и спиртов, причем вначале называ​ют алкильную группу спирта; допускается использование тривиальных названий — эфиры уксусной кислоты назы​ваются ацетатами, муравьиной — формиатами, пропи- оновой — пропионатами. Названия сложных эфиров об​разуют также от названий алкильной группы спирта и на​звания кислоты с заменой окончания -овая на -оат:

н-сх
осн3
метиловый эфир муравьиной кислоты, метилформиат, метилметаноат

Н3с-сх
°С2Н5
этиловый эфир уксусной кислоты, этилацетат, этилэтаноат

с2н5 - сч
осн3
^ОН

метиловый эфир пропионовой кислоты, метилпропионат, метилпропаноат

Физические свойства, нахождение в природе. В случае низших карбоновых кислот сложные эфиры — летучие, ма​лорастворимые в воде жидкости. Многие из них обладают приятным запахом фруктов или цветов. В случае (Высших >, карбоновых кислот сложные эфиры — воскообразные веще​ства, не имеют запаха, в воде не растворимы. Жиры также являются сложными эфирами, в образовании которых уча​ствуют глицерин и высшие карбоновые кислоты. В природе сложные эфиры содержатся в цветах, фруктах, ягодах и пло​дах; они определяют их специфический запах.
Химические свойства и получение

Сложные эфиры получают взаимодействием карбоно​вых кислот и спиртов в присутствии сильных неоргани​ческих кислот в качестве катализаторов:

О
,
^О

Нзс — С + Н]0 — сн3 н3с — с + н2о Х[ОН
чо — сн3
метилацетат

Н,С — СН, — с +но — с,н,Д-»

3
2
\
2 5

он

-^н3с — СН, — с +н2о.
хо—с,н5
этилпропионат Для смещения равновесия в сторону образования спир​та берут избыток одного из реагентов, а воду или эфир удаляют из реакционной смеси.

Важнейшая реакция сложных эфиров — разложение их водой, гидролиз; гидролиз по химической сути обратен ре​акции этерификации и бывает кислотным (проводится в присутствии сильных кислот) или щелочным (проводится

в присутствии щелочи). Кислотный гидролиз обращу, со​провождается образованием исходных кислоты и спирта:

н

НС — С +нон<—>н,с —с +с,н,он,

3
V
3
ч.
2 5

о — с2н5
хон

этилацетат
уксусная кислота этанол

щелочной гидролиз необратим, приводит к образованию исходного спирта и соли карбоновой кислоты:

Нзс — С + ЫаОН Нг° > Нзс — С + СН3ОН.

Х0 —СН3
ХОЫа

метилацетат
ацетат натрия метанол

Из полученных солей карбоновую кислоту вытесняют действием сильной неорганической кислоты:

Н С — С + Н,5(Т
> Н,С — С + ИаНЗС».

3
\
2 4
3
\
4

(Жа
хОН

Сложные эфиры, имеющие в своем составе остатки ненасыщенных кислот или спиртов, способны к реакции полимеризации:

н3с — С^

хосн = сн2
винилацетат

СН2 = С — С

| ХОСН3
сн3
метилметакрилат эфир ненасыщенной метакриловой кислоты СН3
СН3
I
I

пСН2 = С
» (— СН2 — С — )п
I
* I


соосн3
соосн3
полиметилметакрилат (используется при получении органического стекла) 3. Задача.
Дано:

К(СЬ) = 20,5 дм3
п(прод)

Вычислить химическое количество продукта взаимо​действия реакции избытка этена с хлором, если в реак​цию вступило 20,5 дм3 (н.у.) хлора.

Решение:

Н:С = СНг + СЬ -> НгС — СНг. этен
I 1

'
С1 С1

1,2-дихлорэтан, СЛЪСЬ

или

СН2 = СН

О — С — сн3
II

О

пСН2 = СН
> (— СН2 — СН — )п

I
~ I

ососн3
ососн3
поливинилацетат (ПВА, используется для изготовления лаков, красок и клеев)

176

Находим химическое количество хлора:

=
= 0,915„оль.

22,4»^-

моль

Из уравнения реакции видно:

п(С,Н4С12) = 1 ( отсюда. ^сдоу = п(С12) = 0,916 моль. п(С12) 1

Ответ: 0,915 моль.

7 3ак. 1749
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Билет 19 ф-

1. Взаимосвязь между основными классами неор​ганических соединений.

2. Дисахариды. Строение и свойства на примере сахарозы. Нахождение в природе, практическое зна​чение.

3. Составить уравнение реакций, отражающих взаимосвязь между классами органических веществ.

1. Все простые вещества можно разделить на метал​лы и неметаллы. Металлы и неметаллы в свою очередь являются родоначальниками двух разных рядов сложных веществ, включающих оксиды, кислоты и основания. В каждом из этих рядов можно из одних веществ получить другие, поэтому эти ряды называются генетическими:
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Пример взаимосвязи в генетическом ряду металлов:

Са -> СаО Са(ОН)2;

2Са + 02 = 2СаО;

СаО + Н20 = Са(ОН)2.

Пример взаимосвязи в генетическом ряду неметаллов:

4Р + 502 = 2Р203;

Р,0, + ЗН,0 = 2Н,РО,.

2 5
1
3 4

Вещества одного генетического ряда по химической сущ​ности одинаковы, поэтому между собой не реагируют (ос​новные оксиды не реагируют с основаниями, и кислотные оксиды не реагируют с кислотами). Однако химические свой​ства соединений различных генетических рядов противопо​ложны, поэтому вещества генетического ряда металлов вза​имодействуют с веществами генетического ряда неметаллов. В случае сложных веществ продуктами таких реакций все​гда являются соли. Таким образом, между веществами раз​личных генетических рядов также существует связь, кото​рая приводит к образованию солей. Например, кальций-фос​фат можно получить при взаимодействии между собой: кислотного и основного оксида:

ЗСаО + Р205 = Са3(Р04)2, основного оксида и кислоты:

ЗСаО + 2Н3Р04 = Са3(Р04)21 + ЗН20, кислотного оксида и основания:

Р205 + ЗСа(ОН)2 = Са3(Р04)24 + ЗН20, основания и кислоты:

ЗСа(ОН)2 + 2Н3Р04 = Са3(Р04)21 + 6Н20, металла и кислоты:

ЗСа + 2Н3Р04 = Са3(Р04)24, + ЗН2Т. В некоторых случаях соли образуются также при взаи​модействии между собой родоначальников генетических рядов — металлов и неметаллов:

Са + С12 = СаС^;
1
Си + 5 = СиЗ

и т.п.

Генетические связи между различными классами не​органических соединений двухсторонние. Это означает, например, что из соли в свою очередь можно получить:

основный и кислотный оксиды:

СаС03 = СаО + С02,

кислоту:

Са3(Р04)2 + Н2304 = ЗСаЗО.4- + 2Н3Р04
или основание:

СиС12 + 2КОН = Си(ОН)21 + 2КС1.

Оксиды можно получить и при разложении некоторых кислот и оснований:

Си(ОН)2 - СиО + Н20;

Н2ЗЮ3 = ЗЮ2 + Н20.

В свою очередь оксиды могут разлагаться на металл и кислород:

2НёО = 2Яё + о2Т.

2. Дисахариды —углеводы, которые при гидролизе могут распадаться на две молекулы одинаковых или различных моносахаридов.

Наиболее известные дисахариды — сахароза, мальто​за и лактоза, имеющие состав С|2Н2201(.

Физические свойства

Сахароза (в быту называется сахар) — бесцветное кри​сталлическое вещество с температурой плавления в ин​тервале 160°—185 °С, хорошо растворимое в воде, слад​кое на вкус.

Строение и химические свойства

Сахароза, как и другие дисахариды, имеет состав С|2Н220]Г Водный раствор сахарозы обладает следующи​ми свойствами:

а)
со свежеполученным Си(ОН)2 образует ярко-синий раствор; это свидетельствует о наличии в составе саха​розы нескольких гидроксильных групп;

б)
нагревание раствора сахарозы с аммиачным раство​ром серебро (1)-оксида или медь (П)-гидроксидом не при​водит к образованию осадка серебра или медь (1)-оксида; это говорит о том, что в молекуле сахарозы отсутствует альдегидная группа.

Анализ продуктов гидролиза сахарозы показывает, что в ее состав входят остатки двух моносахаридов — а-глю- козы и фруктозы (изомер глюкозы): Н2504
с12н22о„ + н2о
> с6н)206 + сд2о,

сахароза
а-глюкоза фруктоза

Нахождение в природе, практическое значение

Сахароза входит в состав сока сахарной свеклы (16-— 20%) и сахарного тростника (14—26%). В небольших ко​личествах она содержится вместе с глюкозой в плодах и листьях многих зеленых растений.

Сахароза используется в качестве продукта питания и в кондитерской промышленности. Карамель — смесь аморфных веществ, образующихся при кристаллизации расплавленной сахарозы. Путем гидролиза из сахарозы получают искусственный мед.

3. Составьте уравнения химических реакций, отражаю​щих взаимосвязь между классами органических соединений:

метан -> ацетилен 4 ацетальдегид^» уксусная кислота^-» —> натрий-ацетат.

1. 6СН4 + 02 1500°С)2СН = СН + 2С0 + ЮН, метан
ацетилен

или

2СН4—% СН = СН + ЗН,.

2. СН = СН + Н,0 нг/н*
> СН —

3 \ ЧН

ацетальдегид 3-
О
О
Ш
,.,,--^ , _ С, аммиачный раствор _
/У ,

3 — X + А§20
СН3 — С ■ 2А§!

н
он

этановая кислота 4. СН, — С + ИаОН -> СН3 — С + Н.О.

он
" Ч0Ка '

натрий-ацетат

Билет 20 ~Ь

1. Аммиак, его строение, получение, физические и химические свойства, применение.

2. Насыщенные одноосновные карбоновые кисло​ты, их состав, строение и химические свойства на примере этановой (уксусной) кислоты. Получение уксусной кислоты.

3. Опыт и задача. Приготовление раствора с заданной массовой долей растворенного вещества.

1. Аммиак ТЧН3 — простейшее соединение азота и во​дорода:

[image: image32.jpg]-7 \107°




Электронная формула Пространственное строение молекулы аммиака
молекулы аммиака

Молекула аммиака полярна, имеет форму пирамиды, на атоме азота содержится неподеленная пара электронов. Валентность атома азота в молекуле >Ш3 равна III, а сте​пень окисления — (-3).

В промышленности аммиак получают непосредствен​ным взаимодействием простых веществ:

И2 + ЗН2 <-> 2Ш3 + с использованием катализатора (губчатое железо с приме​сями А1203 и К20) при давлении 30—100 МПа и темпера​туре 450—500 'С.

В лаборатории аммиак получают нагреванием раство​ров щелочей с солями аммония; чаще всего с этой целью используют хлорид аммония и сравнительно дешевый гид​роксид кальция:

2Ш4С1 + Са(ОН)2 = СаС12 + 2Ш3Т + 2Н20. Физические свойства
Аммиак — бесцветный газ (при обычных условиях) с резким характерным запахом, очень хорошо растворим в воде: при комнатной температуре в одном объеме воды растворяется примерно 700 объемов аммиака. Разбавлен​ный раствор N113 в воде (и> = 3—10%) называется наша​тырным спиртом, а более концентрированный (18— 25%) — аммиачной водой.
Аммиак легко сжижается (температура кипения — 33 °С) под небольшим давлением.

Химические свойства

Аммиак — очень реакционноспособное вещество. За счет неподеленной пары электронов на атоме азота ЫН3 может вступать в реакции соединения с водой или кисло​тами, проявляя свойства основания:

ЫН3 + Н20 <-» Ш3 Н20 <-» Ш4++ ОН"; гидрат аммиака ЫН. + НС1 = ШС1.

3
4

аммоний-хлорид

В этих реакциях образуется катион аммония 1ЧН4+, в котором одна из четырех ковалентных связей сформиро​вана по донорно-акцепторному механизму:

N / \ н н

Степень окисления атома азота в аммиаке низшая, по​этому >Щ3 обладает выраженными восстановительными свойствами:

4Ш3 + 302 = 2Ы2 + 6Н20;

4Ш3 + 502 ==Ь= 4ЫО + 6Н20.

При нагревании выше 1300 °С аммиак разлагается на простые вещества:

2Ш3 ===== Ы2 + ЗН2. .

В органической химии аммиак используется для вве​дения в молекулу аминогруппы - ЫН2:

С2Н5ОН + Ш3
СН, — СООН + 2№Р СН

С1

I", КЭТ..

^ С2н5ш2 + Н20;
СООН + 2Ш4С1.

Ш,

Применение

Аммиак имеет высокую теплоту испарения и исполь​зуется в холодильных установках (получение искусствен​ного льда). Большая часть аммиака расходуется на полу​чение азотной кислоты и азотсодержащих удобрений: Ш4Ы03, СО(Ш,)2, (Ш4)2304. Вдыхание паров аммиака применяется для приведения человека в сознание при об​мороке. В химических лабораториях водный раствор ам​миака используется как слабое основание.

НзЫ : + Н+ о

2. Насыщенные одноосновные карбоновые кисло​ты — это органические вещества, в молекулах кото​рых содержится одна функциональная карбоксильная

группа — С (—СООН), соединенная с атомом во- ОН

дорода или алкильной группой.

Общая формула гомологического ряда одноосновных насыщенных карбоновых кислот СпН2п+1СООН (или

СтН2т°2'гДет = п+1).
Простейшая кислота этого класса, муравьиная, имеет

молекулярную формулу Н — С т.е. в этом случае

карбоксильная группа соединена не с алкильным радика​лом, а с атомом водорода.

Строение карбоксильной группы

Карбоксильная группа сочетает в себе карбонильную <Э
— С^ и гидроксильную (—ОН) группы, откуда и полу​чила свое название.

Вследствие взаимного влияния этих групп свойства карбоновых кислот лишь незначительно напоминают свой​ства альдегидов и спиртов. Схема распределения зарядов и смещений электронных плотностей в карбоксильной

Г&

5+ //

группе такова: К — С
^ В карбонильной группе

электронная плотность смещена к атому кислорода, в ре​зультате чего на атоме углерода карбонила возникает час​тичный положительный заряд. Для компенсации этого за​ряда электроны неподеленной пары атомов кислорода группы ОН смещаются к атому углерода.

Чтобы компенсировать такое смещение электронной плотности, атом кислорода гидроксильной группы силь​нее оттягивает на себя электроны связи О — Н. В резуль​тате связь О — Н повышает свою полярность по сравне​нию с ее полярностью, например, в спиртах, атом водо​рода в гидроксильной группе становится более подвиж​ным. Поэтому кислотные свойства карбоксильного во​дорода в карбоновых кислотах выражены гораздо силь​нее, чем водорода в гидроксильной группе спиртов или фенола.

Номенклатура и изомерия

По систематической номенклатуре названия кислот образуются добавлением к названию соответствующего алкана окончания -овая и слова кислота; широко исполь​зуются тривиальные названия. Изомерия насыщенных карбоновых кислот обусловлена только изомерией углерод​ного скелета (межклассовую изомерию сложным эфиром не рассматриваем): С3Н7СООН
Н,С — СН— СН — с
он

бутановая кислота (масляная) НС — СН — с

I хон сн3
2-метилпропановая кислота (изомасляная)

Физические свойства

Между молекулами карбоновых кислот или между молекулами воды и карбоновых кислот образуются во​

дородные связи. Поэтому среди карбоновых кислот нет газообразных веществ, а первые их представители хо​рошо растворимы в воде; с возрастанием молярной мас​сы растворимость карбоновых кислот в воде уменьша​ется.

Кислоты с С, — С8 при обычных условиях — жидко​сти с острым запахом, начиная с нонановой кислоты это твердые вещества без запаха, не растворимые в воде.

Химические свойства на примере этановой кислоты

1. Растворимые кислоты частично диссоциируют в воде и изменяют окраску индикаторов; все карбоновые кисло​ты — слабые электролиты, самая сильная из них — мура​вьиная:

сн3 —соон сн3соо- + Н+.
2. Карбоновые кислоты являются окислителями за счет атома Н карбоксильной группы, поэтому с выделением водорода и образованием солей реагируют только с теми металлами, которые в электрохимическом ряду напряже​ний расположены до водорода:

2СН3СООН + Са (СН3СОО)2Са + Н2Т.
кальций-ацетат

3. Карбоновые кислоты реагируют с основными и ам​фотерными оксидами, основаниями и солями более сла​бых кислот (например, карбонатами и гидрокарбонатами):

2СН3СООН + М§0 -> (СН3СОО)2М§ + Н20;

магний-ацетат 2СН3СООН + ЫаОН СН3СООКа + Н20;

натрий-ацетат

СН,СООН + ОН" СН3СОО + Н20;.

СН3СООН + КаНС03 СН3СООИа + Н20 + С02Т;

сн3соон + нсо3--> сн3соо- + н2о + со2Т.

4. Со спиртами карбоновые кислоты образуют слож​ные эфиры (реакция этерификации):

О
//О

СН, - С ^ + Н]ОСН3 Л СН3 — С + н2о. Х[ОН
ОСН3
метилацетат

5. Атом водорода в алкильном радикале может заме​щаться на атомы галогенов:

(О Кат
СН-С +С12-^>СН2-Сх + НС1. хон
|
ОН

С1

2-хлорэтановая (хлоруксусная) кислота

Получение уксусной кислоты

1. Ферментативное окисление этанола:

нзс. - сн2 - он + о2 ферме"т > СН3 - СООН + Н20.

2. Окисление уксусного альдегида:

2СН3 — СНО + 02
2СН3 — СООН.

3. Частичное окисление бутана:

гСН^С^СНз + 502 СОЛИМ;ИСО>4СН3СООН + 2Н20.

4. Новейший способ — обработка метанола оксид (II)- углеродом под давлением:

СН3ОН + СО—СН3СООН.
3. Приготовить 200 г раствора натрий-хлорида с массо​вой долей растворенного вещества 5%.

Ь

1. Находим необходимые массы воды и натрий-хлори​да, учтем, что 5% — это 0,05. Используем формулу

гп(№С1) = тр(ШС1) м<ШС1) = 200 0,05 = 10 г. Тогдз ш(Н20) = 200- 10= 190 г (У(Н20) = 190 мл).

2. Взвешивзем на весах 10 г соли, высыпаем в стакан

3. Отмерим в цилиндре 190 мл.

откуда
т

,(N301)'

4. Воду вливаем в стакзн с солью и перемешиваем.

Билет 21 ^

1. Соли, их состав, названия, получение. Химичес​кие свойства солей на основе представлений об элек​тролитической диссоциации. Применение солей.

2. Амины. Свойства аминов. Анилин, получение и применение.

3. Задача. Определение практического выхода продукта реакции.

1. С позиций теории электролитической диссоциации соли — сложные вещества, при диссоциации которых в растворе (или расплаве) образуются катионы метал​ла или аммония №Н,+ и анионы кислотных остатков.
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Средние соли состоят только из катиона металла или ам​мония и аниона кислотного остатка. Их можно рассматривать как продукты полной нейтрализации кислот и оснований:

По составу соли делят на следующие типы:

ЫаС1 — натрий-хлорид; Си(>Ю3)2 — медь(И)-нитрат; СаС03 — кальций-карбонат; Ре304 — железо (П)-еульфат.

Средние соли можно получить при взаимодействии между собой различных классов неорганических соеди​нений:
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Кислые соли содержат кислотные остатки с водоро​дом (НС03~, Н803", НР042- Н2Р04- и др.); в названии име​ют приставку гидро-, дигидро-: ИаНС03 — натрий-гидрокарбонат; КН2Р04 — калий-дигидрофосфат; Са(НЗОэ)2 — кальций-гидросульфит.

Кислые соли можно получить взаимодействием:

а)
избытка двух- или более основной кислоты с основным или амфотерным гидроксидом (неполное заме​щение атомов водорода в кислоте):

Ка0Н+Н25 04(ю1щ) = КаН504 + Н20, 2п(ОН)2 + 2Н3Р04(юнц) = 2пНР04! + 2Н20;
б)
средней соли и кислоты:

Са3(Р04)2 + Н3Р04 = ЗСаНР04;

в)
щелочи и кислотного оксида:

Са(ОН)2 + 2С02 = Са(НС03)2.

Основные соли содержат гидроксогруппы ОН", в на​звании имеют приставку гидроксо-, дигидроксо-:
Си(ОН)С1 — гидроксомедь (П)-хлорид;

[Ре(0Н)2]2304 — дигидроксожелезо (Ш)-сульфат.

Основные соли можно получить взаимодействием:

а)
избытка двух- или более кислотного основания и кис​лоты (неполное замещение гидроксогрупп в основании):

Си(ОН)2 + НС1 = (СиОН)С1 + Н20;

б)
соли и щелочи:

А1С13 + 2КОН = А1(ОН)2С1 + 2КС1.

Химические свойства солей на основе представлений об электролитический диссоциации определяются нали​чием в их растворах катионов металлов и анионов кислот​ного остатка. Почти все соли — сильные электролиты: Си304 = Си2+ + 3042"; КНС03 = К+ + НС03".

Соли могут взаимодействовать со следующими веще​ствами:

1) более активными металлами:

Ре304 + 2п = 2п504 + Ре-1, Ре2+ + 2п = 2п2+ + Ре;

2) кислотами:

К2803 + 2НС1 = 2КС1 + Н20 + 302Т, З032-+ 2Н+ = Н20 + 502Т, (СиОН)С1 + НС1 = СиС12 + Н.О, СиОН+ + Н+ = Си2+ + Н20;

3) щелочами:

СиС12 + 2КОН = Си(ОН)24 + 2КС1,

Си2+ + 20Н = Си(ОН)21, ШНС03 + КаОН = Ш2С03 + Н20, НС03*" + ОН" = С032- + Н20;

4) другими солями (если образуется осадок):

ВаС12 + Ка2304 = Ва3044 + 2ЫаС1, Ва2+ + 80 2_ = Ва80

4
4

5) кислотными оксидами:

к2со3 + Н20 + С02 = 2КНС03, С032- + Н20 + С02 = 2НС03-;

6) в водных растворах соли могут подвергаться гидро​лизу:
1Ча2С03 + Н20 = КаНС03 + ШОН, С032- + Н20 = НС03- + 0Н-;

7) Водные растворы и расплавы солей подвергаются электролизу:
2МаС1 —2Ка+ + С1~; К(-): N3* + е = N3°
2

А(+): 2С1" - 2е = С12° 21

2№+ + 2С1" = 2№° + С12°,

2ша электролиз > 2 N3 + С1 |

расплава
2

Применение солей. Соли играют важную роль в про​цессе обмена веществ, поэтому без них жизнь человека /

невозможна. Необходимые человеку макро- и микроэле​менты (Иа, К, 8, Р, Ре, I, С1 и др.) поступают в его орга​низм главным образом в составе солей. Соли азотной и фосфорной кислот используются как удобрения, соли сер​ной кислоты — как строительный материэл (Са804 х х 0,5Н,0 — алебастр), в медицине (М§804 ■ 7Н,0), для борьбы с вредителями сельского хозяйства (Си804 5Н20). Соли угольной кислоты применяются для производства стек​ла и цемента (Ыа2С03, СзС03), в пищевой промышленности (ЫаНСО,). В лабораторной практике соли находят примене​ние как окислители (КМп04,1С,Сг207, КС103), вещества для получения газов (КС103, КК03, Си(Ш3)2, КМп04).

2. Амины — это производные аммиака, в молеку​лах которого один, два или все три атома водорода за​мещены на углеводородные группы.

Строение аминов
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В общем случае углеводородные группы могут быть как одинаковыми (К = К' = К"), так и разными

В зависимости от того, сколько атомов водорода в мо​лекуле аммиака замещено на углеводородные группы, раз​личают амины первичные, вторичные и третичные:

Общая формула насыщенных аминов (К — остатки ал​канов, алкильные группы) СпН2п+3М. Формулу первичных аминов можно представить как К.—ЫН2 (СпН2п+|1ЧН2 — в случае насыщенных первичных аминов). Аминогруппа — 1ЧН, является функциональной группой первичных аминов.

Представителем ароматических аминов является ани​лин С6Н5 — ИН2, или фениламин.

Особенностью строения аминов, которая определяет их свойства, является наличие на атоме азота аминогруппы неподеленной пары электронов К. - >Ш2. По этой причи​не амины, подобно аммиаку, могут выступать в роли ос​нований (быть донорами электронной пары или акцеп​торами протонов), реагируя с водой или кислотами по типу реакции присоединения:

Н

•I-

К. — N — Н + Н+ —»[К. — N — Н]+
I
I

Н
н

катион замещенного аммония

Номенклатура аминов

Первичные амины по систематической номенклатуре называют, добавляя к названию соответствующего алкана окончание -амин, если нужно — указывают номер атом углерода, с которым связана аминогруппа (в скобках даны тривиальные названия):

СН3>Ш2 метанамин (метиламин)

С2Н5МН2 этанамин (этиламин)

СН3— СН2 — СН2 — ЫН2 пропанамин-1 (пропиламин) СН3 — СН — СН3
I

ш2
пропанамин-2 (изопропиламин) 196

В основу названий вторичных и третичных аминов (по систематической номенклатуре) положена самая длинная углеродная цепь, другая цепь рассматривается как замес​титель с приставкой 1Ч- (в скобках даны тривиальные на​звания): -

СН3 — №1 — СН3 1Ч-мегилметанамин (диметиламин); СН. — — С2Н5 М-мегилэтанамин (метилэтиламин); (СН^Ы
1\7,М-диметилметанамин (триметиламин);

(СН3)2КС2Н5 Ы,Ы-диметилэтанамин(диметилэтиламин). Для аминов характерна изомерия углеродного скелета и изомерия положения функциональной группы. Так, со​ставу С3НдЫ отвечает 4 насыщенных амина: СН3 —СН2 —СН2 —Ш2; СН3 — СН — СН3;

I

СН3 — ЫН — С2Н5; СН3 — N — СН3.

I

сн3
Физические свойства насыщенных аминов

При обычных условиях простейшие амины — метиламин, диметиламин и триметиламин — газы с аммиачным запа​хом, хорошо растворимы в воде из-за образования водород-

Н

I

ных связей с молекулами воды (СНз — N Н . . . О^ ).

Н

Высшие амины в воде не растворимы. В жидком состоя​нии между молекулами первичных и вторичных аминов также образуются водородные связи, поэтому температу-

Химические свойства аминов

Амины — органические основания, их водные раство​ры имеют щелочную реакцию из-за частичной диссоциа​ции образующихся гидроксидов:

С2Н5 — Ш2 + Н20 о [С2Н^Н3]ОН; этиламин
этиламмоний-гидроксид

[С2Н5ТЧН3]ОН [С2Н5КН3]+ + он-.

катион этиламмония

Основные свойства амины также проявляют в реакци​ях с кислотами, образуя соли:
С2Н5МН2 + НС! [С2Н5Ш3]С1;

метияаммоний-хлорид

л. до

снз — кн2 + Н,804 -» [СН3Ш3}Н804;

метиламмоний-гидросульфат + 2-
2СН3 — НН2 + Н28 04 [СН3 — Ш3]2804.

метиламмоний-сульфат

Под действием щелочей соли аминов превращаются в исходные амины:

[С2Н5Ш3]С1 + №ОН >С2НГ-КН2 + ЫаС1 + Н20;

[СН, — Ш3]2304 + 2ИаОН -> 2СН3 — Ш3 + N82804 + 2Нр.

Следует иметь в виду, что основные свойства насыщенных аминов выражены сильнее, чем у аммиака. Это обусловлено тем, что алкильные радикалы действуют как доноры электро​нов и повышают электронную плотность на атоме азота.

ры их кипения выше, чем у углеводородов с примерно та​кой же молярной массой.

Амины горят на воздухе (аммиак— только в чистом кислороде) с образованием азота, углекислого газа и воды:

Анилин

Анилин — представитель ароматических аминов, в ко​торых группа - N^1 непосредственно связана с бен​зольным кольцом.

Анилин — бесцветная маслянистая жидкость при обыч​ных условиях, незначительно (массовая доля насыщенно​го раствора 3,4%) растворим в воде, хорошо растворим в этаноле и бензоле. Анилин — ядовит!

Химическое поведение анилина определяют взаимно влияющие друг на друга аминогруппа и связанное с ней бензольное кольцо:

[image: image36.jpg]



Влияние бензольного кольца на свойства аминогруп​пы состоит в том, что неподеленная пара электронов ато​ма азота как бы «втягивается» в ароматическую тс-систе- му. Это приводит к уменьшению электронной плотности на атоме азота и ослаблению основных свойств анилина по сравнению с аммиаком.

Как основание анилин образует соли с кислотами:

фениламмоний-хлорид

Действием щелочей из этих солей выделяют анилин

+
_№ 3] С1 + КОН (Г^р11 2 + КС1 + Н20.

4СН^Н2 + 902 -»4С02Т + ЮН20 + 2^Т.

Под влиянием аминогруппы изменяются и свойства бензольного кольца, а именно -— активируются положения 2,4,6. Поэтому анилин, во-первых, легче, чем бензол, всту​пает в реакции замещения в ароматическом ядре и, во-вто​рых, заместители направляются в положения 2, 4, 6. Так, анилин легко бромируется даже бромной водой, причем замещению подвергаются сразу три атома водорода в поло​жениях 2, 4, 6 (одна из качественных реакций на анилин, так как триброманилин образуется в виде белого осадка):

ш2
ш2
0^ВГХГВГ + энв, I
Вг

2,4,6-триброманилин Получение аминов
В промышленности простейшие амины (метиламин, диметиламин и триэтиламин) получают из спиртов:

Ш3 + СН3ОН
) СН3 — ЫН2 + Н20.

Общим способом получения аминов в промышленнос​ти является каталитическое восстановление нитросоеди- нений водородом:

СН3Ж)2 + ЗН,
р^р-^ СН31ЧН2+ 2Н20,

0-мо, +
0г™=+2Н;0.
В лаборатории с этой целью восстановление проводят атомарным водородом, образующимся в реакции железа (цинка) с кислотами:

с6н5ыо2 + 6[Н] —Ре*НС1 > с6н5ын2 + 2Н20.

Применение аминов

Низшие амины используются для синтеза лекарств, пластмасс и пестицидов. Ароматические амины (анилин) применяются для синтеза красителей, лекарственных и взрывчатых веществ.

3. Задача.

Дано:

т(2п) = 13 г пъраг^Нг) = 0,3 г

При взаимодействии цинка массой 13 г с избытком со​ляной кислоты получили водород массой 0,3 г. Определи​те практический выход продукта реакции.

Решение: 2п + 2НС1 = 2пСЬ + РЬТ.

Аг(2п) = 65. М(2п) = 65 г/моль. Мг(Н2) = 2. М(Ш) = 2 г/моль.
1. Находим химическое количество цинка:

п(2п) = т/М = 13/65 = 0,2 моль.

2. Рассчитываем химическое количество и теоретичес​кую массу водорода. Из уравнения реакции следует:

п(Н2) = п(2п) = 0,2 моль; штсор(Н2) = пМ = 0,2 2 = 0,4г.

3. Находим практический выход водорода:

ц = = ^ = о,75 (75%)
ттсор 0,4

Ответ: 75%.

1. Закон постоянства состава открыт в 1801 г. (Ж. Пруст), его современная формулировка такова: всякое химически чистое вещество молекулярного строения независимо от способа получения имеет постоянный качественный и количественный состав.

Закон постоянства состава является следствием того, что молекулы имеют определенный состав, определяемый

валентностями соединившихся атомов.

Для веществ немолекулярного строения в процессе их

получения в кристаллических решетках возникают дефек​

ношений между атомами элементов, входящих в состав

I
1 >ич I
2 НС — ОН + Си(ОН)з -> НС — О ^ О —СН + 2Ш0
I
I Н
1

НзС — ОН
НзС —ОН НО —СНз

Глицерин используется для получения полимеров, анти​фризов, взрывчатых веществ (динамит и бездымный порох, основу которых составляетнитроглицерин), в парфюмерии и пищевой промышленности. Нитроглицерин в малых дозах расширяет сосуды сердца и используется в медицине.

1. Оксиды — это сложные вещества, состоящие из двух элементов, одним из которых является кислород в степе​ни окисления -2. Оксиды известны почти для всех элемен​тов, за исключением фтора (0+2Р^| — фторид кислорода, а не оксид фтора) и некоторых благородных газов.

Классификация оксидов

Оксиды можно классифицировать по типу химичес​кой связи (ионные: Иа20, СаО, Ре203, ковалентные: 8Ю2, СО, Мп207), по отношению к воде (реагируют с водой: С02, 803, Р205, не реагируют с водой: А1203, РеО, 8Ю2), по агрегатному состоянию: твердые (№20, СаО), жидкие (803), газообразные (СО, С02, 302).

По способности к образованию солей при взаимодей​ствии с другими классами неорганических соединений

1.
С2Н6 > СН2 = СН2 + Н2; этан
этен

СН2 = СН2 + Н2 —> СН3 — сн3.

3.
СН, = СН2 *°'№ > СН = СН + Н2;

СН = СН + Н, м > СН2 = СН2.

4.
СН2 = СН2 + НС1 -> СН3 — СН2С1;

хлорэтан

Наличие нескольких веществ, образованных одинако�выми атомами (СО и С02, 80, и 803 и т.п.), — не нару�


ты, т.е. отклонения от строгих стехиометрических соот�


шение закона, так как разные составы имеют и разные вещества.


вещества. Эти отклонения могут быть достаточно боль-


� В свете теории электролитической диссоциации ос�нования — электролиты, при диссоциации которых в качестве анионов отщепляются только гидроксид- ионы ОН".


Если исходить из строения, то основаниями можно на�звать сложные вещества, содержащие атомы металла, свя�занные с гидроксильной группой, способной обменивать�ся на кислотный остаток.


Основанием является гидрат аммиака >Ш3 • Н20, одна�ко молекул ЫН4ОН не существует.


Названия оснований образуются от названий соответ�ствующих металлов в именительном падеже и слова «гид роксид». Если металл образует несколько оснований, то степень окисления металла указывается римскими циф�рами в скобках после названия металла: КОН— кзлиЙ- гидроксид, Си(ОН), —- медь (Н)-гидроксид.


�	С2Н6 > СН = СН + ЗН2;


этин


СН = СН + 2Н2	СН3 — СН3.
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