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ВВЕДЕНИЕ

Для успешного усвоения знаний  в смежных дисциплинах студент медицинского ВУЗа   должен хорошо усвоить  теоретические основы химии. Этому несомненно способствует решение логических и расчетных задач, касающихся основных разделов общей химии: строение атома, химическая связь, термодинамика, кинетика, физико-химические свойства  растворов.
Решение задач является важнейшим средством формирования химического мышления, одним из путей осуществления связи теории с практикой, практического применения полученных знаний. Велика и развивающая функция решения задач: формирование рациональных приемов мышления и устранение формализма знаний, развитие самостоятельности.

Данные методические рекомендации соответствуют программе по химии лечебного, педиатрического, стоматологического факультетов и факультета медицинской профилактики. В каждом разделе представлено краткое теоретическое  введение, облегчающее понимание основных положений изучаемой темы, приведены вопросы и задания для самостоятельного решения. 

РАЗДЕЛ I.  Строение атома и химическая связь
Актуальность
Все разнообразие объектов живой и неживой природы состоит из атомов тех или иных химических элементов. Наблюдаемые свойства различных веществ окружающего мира (способность к окислению, восстановлению, комплексообразованию, диссоциации, гидролизу, растворимости и т.д.) в итоге определяются строением электронных оболочек атомов, образующих данное соединение. Однако, свойства веществ определяются не только строением их атомов, качественным и количественным составом, но и внутренней структурой молекул, типом химических связей между атомами, их образующих. От типа данных связей и их свойств зависит  скорость и направление протекания реакций.

Знание материала данной темы необходимо для изучения строения и свойств различных неорганических и органических биологически активных соединений.
Цель:  сформировать современные представления о строении атома, природе химической связи и её влиянии на строение и свойства химических соединений.  
1.1  Строение атома

Атом – это электронейтральная частица, состоящая из положительно заряженного  ядра  и  отрицательно  заряженных  электронов.  

Атом – это наименьшая  частица  химического  элемента,  сохраняющая  все  его химические свойства. 

Химический  элемент – совокупность  атомов  с  одинаковым  зарядом  ядра.  Атомы  данного  элемента  характеризуются одинаковыми свойствами.

Квантовая теория строения атома

Электрон в атоме может находиться только во вполне определенных состояниях. При переходе электрона из одного состояния в другое энергия поглощается или выделяется порциями – квантами энергии.

В 1913 г.  Нильс  Бор  предложил  квантовую  теорию  строения  атома водорода,  которая была основана на следующих постулатах: 

1)  в  изолированном  атоме  электрон  движется  по  круговым стационарным  орбитам,  на  которых  он  не  излучает  и  не  поглощает энергии.  Каждой  такой  орбите  соответствует  определенное  значение энергии (E1, E2,  E3,…n), где n– целое число, отвечающее возможному стационарному состоянию; 

2) переход электрона из одного стационарного состояния (E2) в другое (E1) сопровождается испусканием кванта монохроматического (λ = const) излучения с частотой    
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Корпускулярно-волновой  дуализм

Электрон в одних случаях проявляет свойства частицы вещества, а в других – волновые свойства.
Луи де Бройль (1924)  получил простую зависимость, в которой между собой  связаны  как  корпускулярные (E,  m,  V),  так  и  волновые (λ,  ν) свойства:  
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, где
h – постоянная Планка;       c – скорость света  в  вакууме; 
 m – масса частицы, г;       V – скорость частицы, м/с. 

Принцип  неопределённости
Чем с большей точностью определяют положение электрона в пространстве, тем с меньшей точностью можно определить его скорость. И наоборот, чем с большей точностью определяют скорость электрона (абсолютную величину и направление), тем с меньшей точностью можно определить его положение в пространстве.
Характерная  для  электронов двойственность  поведения  отражена  в  соотношении  неопределённостей, предложенном Гейзенбергом  (1927): 
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, где

 Δp = mΔVx – ошибка  в  определении (неопределённость) импульса микрообъекта по координате x; 

Δx – ошибка в определении положения микрообъекта по этой координате. 

Таким  образом,  невозможно  одновременно  определить  положение  и импульс любого микрообъекта с одинаково высокой точностью. 

Следствие: движение электрона в атоме – движение без траектории.

Квантовые числа описывают всю совокупность движений электрона в атоме; определяют размер (n), форму (l) и ориентацию (ml) атомной  орбитали (АО)  в  пространстве (рис. 1).  Они  связаны  с физическими свойствами электрона. 

n – главное квантовое число – характеризует  энергетический (квантовый)  уровень  электрона; может  принимать  любые  целые положительные значения от 1 до ∞. 

l – орбитальное квантовое число – характеризует  энергетический  подуровень  электрона; связано  со  значением  главного квантового числа n; оно изменяется в интервале  0….(n– 1).

 ml – магнитное квантовое число – магнитный момент, определяет расположение атомной орбитали в пространстве; может принимать значения (-l….0.... +l),  а всего это число может принимать (2l + 1) значений, включая нулевое.

ms – спиновое число – характеризует вращение электрона вокруг своей оси; принимает два значения: +1/2 и –1/2. 
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Рис. 1. Формы s-, p-, d- и f- электронных облаков (орбиталей)

Электронный уровень – совокупность орбиталей с одинаковыми значениями главного квантового числа  (2s- и 2р-подуровни образуют второй электронный уровень; 3s-, 3p- и 3d-подуровни образуют третий электронный уровень). 
Электронный подуровень – совокупность орбиталей одного уровня с одинаковыми значениями орбитального квантового числа.
Электронное облако – область пространства,  в каждой из точек которой может находиться данный электрон.
Атомная  орбиталь (АО)  –  геометрический  образ  одноэлектронной волновой  функции,  зависящей  от  квантовых  чисел  n,  l  и  ml, представляющий  собой  область  наиболее  вероятного  пребывания электрона в атоме. 
Для  условного  изображения  АО  принят  символ  квадрата, называемый  квантовой  или  электронной  ячейкой.  Так  как  каждой  АО отвечает только одно значение ml, то число АО, или квантовых ячеек, для данной величины орбитального квантового числа l будет следующим: 
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Квантовая ячейка – символическое изображение орбитали на энергетической диаграмме.

Принципы заполнения атомных орбиталей
Запись распределения электронов в атомах по электронным уровням и подуровням называется электронной конфигурацией элемента, которая может быть записана как в основном, так и возбужденном состоянии атома. 
Электронная формула обозначается группой символов nlx, где  n – главное квантовое число,  l – орбитальное квантовое число (вместо него указывают соответствующее буквенное обозначение – s, p, d, f), x – число электронов данного подуровня (АО). 

Для определения конкретной электронной конфигурации элемента в основном состоянии существуют следующие правила:

Принцип Паули: в атоме не может быть двух электронов, характеризующихся  одинаковым  набором  квантовых  чисел.  Из  этого следует,  что  каждая  АО  может  быть  занята  не  более  чем  двумя электронами,  причем  их  спиновые  квантовые  числа  должны  быть различными, что графически обозначают  [image: image7.png]h




.

Правило Клечковского: АО заполняются электронами в порядке последовательного увеличения суммы (n + l), а при одинаковых значениях этой суммы – в порядке последовательного возрастания главного квантового числа n.  

Порядок расположения АО по возрастанию их энергий следующий: 

1s<2s<2p<3s<3p<4s≤3d<4p<5s≤4d<5p<6s<4f<5d<6p... 

Правило  Хунда: минимальной  энергии  атома  соответствует  такое  распределение электронов по АО данного подуровня, при котором абсолютное значение суммарного спина атома максимально. 

Электронные  аналоги  – элементы,  у  которых  валентные электроны расположены на орбиталях,  описываемых общей для данных элементов  формулой.  В  периодической  системе  элементов  электронные аналоги входят в состав одной подгруппы. 

Вопросы для самоконтроля
1. Что такое электронное облако, электронная орбиталь?

2. Каков характер движения электрона в атоме?

4. Что характеризует главное квантовое число, какие значения оно принимает?

5. Что характеризует орбитальное квантовое число, какие значения оно принимает?

6. Что характеризует магнитное квантовое число, какие значения оно принимает?

7. Что характеризует спиновое квантовое число, и какие значения оно принимает?

8. Какие элементы называются s-элементами? Сколько s-элементов в каждом периоде?

9. Какие элементы называются p-элементами? Сколько p-элементов в каждом периоде?

10. Какие элементы называются d-элементами? Сколько d-элементов в каждом большом периоде?

11. Какие элементы называются f-элементами? В каких периодах находятся и где располагаются в периодическое системе f-элементы?

12. Какие электроны называются валентными электронами?

13. Что такое возбужденное состояние атома?

14. Что является причиной переменной валентности многих элементов?

15. Чем объясняется существование элементов с постоянной валентностью?

Задания для самоконтроля

1. Дополните утверждения:

1. Мельчайшая частица химического элемента, сохраняющая его химические свойства, состоящая из  протонов, нейтронов, электронов, называется ______________.

2. Околоядерное пространство, в котором с наибольшей вероятностью может находиться электрон, называется _____________.

3.  Квантовое число, характеризующее собственное вращение электрона вокруг своей оси, называется ______________.

4. Величина, характеризующая окислительно-восстановительные свойства нейтрального атома, называется ______________. 

5. Первые два элемента в каждом периоде, последний электрон у которых идет на внешний энергетический уровень s-подуровня, называются ___________.

2. Напишите определения:

Электронная орбиталь –

Атомное облако –

3. Сформулируйте правила:

Правило Гунда:

Принцип Паули:

Правило Клечковского: 
4. Составьте сводную таблицу энергетических уровней и подуровней в атоме по следующей форме:

	Квантовые числа
	Энергетический подуровень
	Энергетический уровень

	n
	L
	ml
 
	Обозначение
	Число АО
	Число e–
	Номер
	Число АО
	Число 

e–

	1
	0
	0
	1s
	1
	2
	1
	1
	2

	2
	0
1
	0
+1, 0, -1
	…

2p
	1

3
	…

6
	…

…
	4

…
	…

…

	3
	0

…

…
	…

…

…
	3s
3р

…
	1

…

…
	2

…

…
	…

…

…
	…

…

…
	...

…

…



	
	
	
	
	
	
	
	
	


5. Установите соответствие:

	Квантовое  число
	Характеристика

	1) главное
	а) форма электронного облака

б) энергия электрона

в) энергетическое состояние электрона на подуровне

г) собственное вращение электрона вокруг  своей оси

д) ориентация орбитали в пространстве

е) размеры электронного облака

	2) орбитальное
	

	3) магнитное
	

	4) спиновое


	


6. По набору квантовых чисел последнего электрона определите элементы:

а) n = 6,  l = 1, m = -1,  s = ½;

б) n = 3,  l = 2, m = 0,  s = ½;

в) n = 4,  l = 1, m = 1,  s = -½;

7. Составьте шкалу возрастания энергии подуровней в соответствии с правилом Клечковского по следующей форме:

	(=n+l

	Шкала

подуровней
	Номер

периода
	Число элементов

в периоде

	1=1+0
	1s
	1
	2

	2=2+0
3=2+1
	2s
2p
	2
	8

	3=3+0

…
	3s
…
	…
	…

	…
	…
	…
	…


8. Укажите, какие утверждения являются правильными: 

а) каждый период включает элементы А- и Б-групп; 

б) d-элементы расположены между f-элементами (слева) и р‑элементами (справа); 

в) нейтральные атомы элементов одной и той же А-группы имеют одинаковое число валентных электронов; 

г) атомы p-элементов больших периодов имеют незаполненный (n–1) d-подуровень; 

д) число валентных электронов у атомов А- и Б-подгрупп с одинаковым номером одно и то же; 

е) атомы всех благородных газов содержат заполненные s- и р-подуровни. 

9. Установите соответствие: 

	Электронная формула
	Частица

	1)    1s22s22р6 3s23р6

2)     1s22s22p63s2


	а) Са2+

б) Ar
в) К

г) F
	д) S2- 

e) Сl- 

ж) Cl3+

з) Mn7+
	и) К+
к) Cl
л) С

м) Si


10.  Определите ошибки,  допущенные при распределении электронов в следующих электронных формулах атомов: 

а) 27Co:   1s22s22p63s23p53d84s14p1;
б) 32Ge:   1s22s22p63s23p53d84s14p6;
в) 33As:    1s22s22p63s23p63d94s14p5;
г) 50Sn:    1s22s22p63s23p63d104s24p64d85s15p25d3;
д) 23V:     1s22s22p63s23p53d34s14p2;
е) 52Te:    1s22s22p63s23p63d104s14p54d85s05p65d4.
11. Напишите электронные и электронно-графические формулы атомов Fe и F и ионов Fe2+, Fе3+ и F–.
I. 2  Химическая связь

Химическая связь – это взаимодействие атомов, обусловленное перераспределением электронной плотности в системе, которое сопровождается уменьшением полной энергии системы (молекулы, комплекса, кристалла и т.д.).
Классификация химических связей

 1.  Ковалентная  связь –  химическая  связь, обусловленная перекрытием электронных облаков связывающихся атомов и осуществляемая общей для этих атомов парой электронов. 

2. Ионная связь – результат электростатического взаимодействия противоположно заряженных ионов, обладающих обособленными друг от друга электронными оболочками. 

3. Водородная  связь  возникает  в  тех  случаях,  когда  атом  водорода, связанный с атомами сильно электроотрицательного элемента, способен к образованию еще одной химической связи. Наличие водородных связей приводит  к  заметной  полимеризации  воды,  фтороводорода,  многих органических соединений. 

Метод валентных связей
Основные принципы образования химической связи по МВС: 

1. Химическая связь образуется за счет валентных (неспаренных) электронов.

2. Электроны с антипараллельными спинами, принадлежащие двум различным атомам, становятся общими.

3. Химическая связь образуется только в том случае, если при сближении двух и более атомов полная энергия системы понижается.

4. Основные силы, действующие в молекуле, имеют электрическое, кулоновское происхождение.

5. Связь тем прочнее, чем в большей степени перекрываются взаимодействующие электронные облака.
6. Химическая связь располагается в том направлении, при котором достигается максимальное перекрывание электронных облаков взаимодействующих атомов.
Виды ковалентной связи

σ-Связь – связь, образованная однократным перекрыванием орбиталей по прямой, связывающей центры атомов, с максимумом перекрывания на этой прямой. 
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π-Связь – ковалентная связь между атомами, образованная при боковом перекрывании их электронных облаков.
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Механизмы образования ковалентной связи
Обменный  механизм:  ковалентная  связь  образуется  двумя электронами, обладающими противоположно направленными спинами и принадлежащими разным атомам. 
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Донорно-акцепторный  механизм: один из атомов (донор) представляет для связи пару электронов, а другой (акцептор) – вакантную орбиталь. 

[image: image13.png]H H H
| & e |
Hil\“ +H—Cl »H—1

|
H u

|
Pl 2 a et

H




[image: image14.png]



Дативный  механизм – атомы, образующие связь, одновременно выполняют функции и донора,  и  акцептора.

Свойства ковалентной связи
Энергия связи – мера прочности химической связи, количество энергии, выделяющееся при образовании химической связи. 

Любая химическая связь образуется с выделением энергии, для ее разрыва требуется затратить энергию, равную энергии связи.
         Длина химической связи – это расстояние между центрами ядер атомов в молекуле, когда силы притяжения между атомами уравновешены силами отталкивания и энергия системы минимальна.
Кратность (порядок) связи – это число общих электронных пар, участвующих в образовании связи. 

Насыщаемость − способность атома образовывать столько ковалентных связей, сколько у него имеется энергетически доступных атомных орбиталей.

Направленность связи показывает, в каком направлении смещается электронная плотность связи. Обычно это происходит от менее электроотрицательного атома к более электроотрицательному. Это параметр, определяющий пространственную структуру молекул, их геометрию, форму.

Полярность химических связей — характеристика, показывающая изменение распределения электронной плотности в пространстве вокруг ядер в сравнении с распределением электронной плотности в образующих данную связь нейтральных атомах. В качестве количественной меры полярности связи используются так называемые эффективные заряды на атомах:         Н+δ–Cl−δ. Полярность связи может быть выражена через ее дипольный момент μсв: 
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· Неполярная ковалентная связь возникает в том случае, если частица образуется атомами с одинаковыми электроотрицательностями  (молекулы состоят из атомов одного вида). В этом случае электронная плотность расположена симметрично между атомами: O2, Cl2, N2.

· Полярная ковалентная связь возникает в том случае, если частица образована атомами с различными электроотрицательностями (молекулы состоят из различных атомов). В этом случае электронная плотность смещена в сторону одного из атомов: НСl, Н2О, NO.
Полярность молекулы определяется разностью электроотрицательностей атомов, образующих двухцентровую связь, геометрией молекулы, а также наличием неподеленных электронных пар, так как часть электронной плотности в молекуле может быть локализована не в направлении связей. Полярность молекулы выражается через ее дипольный момент, который равен векторной сумме всех дипольных моментов связей молекулы.
Поляризуемость связи – выражается в смещении электронов связи под влиянием внешнего электрического поля, в том числе и другой реагирующей частицы. Поляризуемость определяется подвижностью электронов. Электроны тем подвижнее, чем дальше они находятся от ядер. По поляризуемости   π-связь значительно превосходит  σ-связь, так как максимум электронной плотности π-связи располагается дальше от связываемых ядер. 

Теория гибридизации

Гибридизация – это усреднение АО  центрального атома по форме и энергии перед химическим взаимодействием, что приводит к образованию гибридных орбиталей, направленных в сторону образующейся связи. Число гибридных АО равно числу участвующих в гибридизации исходных АО. 

sp3-гибридизация:  одна s  +  три р (  четыре sp3.
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Оси sp3-гибридных орбиталей направлены к вершинам правильного тетраэдра, и валентный угол (угол между осями орбиталей) соответствует такому пространственному их расположению и составляет 109(28(.
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sp2 – гибридизация: одна s  +  две р ( три sp2.
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Оси sp2-гибридных орбиталей лежат в одной плоскости и направлены под углом 120( друг к другу.
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sp-гибридизация: одна s  +  одна р ( две sp.
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Оси sp2-гибридных орбиталей находятся под углом 180(, то есть лежат на одной прямой. Это ещё менее вытянутые орбитали, чем sp2-гибридные.
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Если на валентных подуровнях атома часть орбиталей полностью заполнена, эти АО тоже участвуют в гибридизации. Так гибридизуются валентные орбитали атома азота в аммиаке и атома кислорода в воде.
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Каждому виду гибридизации АО соответствует определенная геометрическая форма молекулы: 

	Вид гибридизации
	Число связей 
	Валент ный угол
	Конфигурация орбиталей
	Примеры

	Sp
	2
АВ2
	1800
	линейная       [image: image1.wmf]h
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	H–Be–H, 

	sp2
	3
 АВ3

	120o
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	а) CH4;
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в) Н2О.

 


	sp2d
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	90o
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Вопросы для самоконтроля
1. Что такое химическая связь? Какие типы химической связи Вы знаете?

2. Метод валентных связей. Основные положения метода. 

3. Как образуется ковалентная химическая связь? Какие способы её образования Вы знаете? Приведите соответствующие схемы и примеры.

4. Какие атомы или ионы называют донорами и акцепторами электронных пар? Приведите примеры.

5. Валентность. Максимальная валентность. Валентно-насыщенное и валентно-ненасыщенное состояние атома (на примере элементов II периода). 

6. Какими свойствами обладает ковалентная связь?

7. Направленность химической связи. Влияние направленности связи на пространственную конфигурацию молекул типа АА, АВ, А2В, А3В. Насыщаемость, кратность связи длина и энергия связи. 

8. Полярность и поляризуемость химической связи. Дипольный момент связи (постоянный и индуцированный). Полярная и неполярная ковалентная связь.

9. Какую ковалентную связь называют σ-связью и какую π-связью? Ответ разберите на конкретных примерах.

10. Что такое гибридизация атомных орбиталей?

11. Какие типы гибридизации являются наиболее важными? Сколько гибридных орбиталей образуется в результате: sp-, sp2-, sp3-гибридизации?

12. Что такое степень окисления элемента в соединениях с полярной ковалентной связью? Ионная связь как предельно поляризованная ковалентная связь.  Гомо- и гетеролитический разрыв связи. 

13. Водородная связь. Механизм образования водородной связи. Межмолекулярная и внутримолекулярная водородная связь. 

Задания для самоконтроля
1. Дайте  определения следующим понятиям:

Химическая связь – 

Степень окисления — 

Валентность – 

Водородная связь –

Энергия связи – 

Направленность связи –
Насыщаемость связи – 

Полярность связи – 

Поляризуемость – 
2. Дополните утверждения:

1. Химическая связь, осуществляемая за счет обобществления электронных пар – это_________________ связь.

2. Способность атомов химического элемента оттягивать к себе общие электронные пары, участвующие в образовании химической связи, называется ___________________. 
3. Химическая связь между ионами, осуществляемая за счет электростатического притяжения, называется ____________ связью.
4. Расстояние между центрами атомов в молекуле называется _________________.

3. Выберите из списка вещества, содержащие только ковалентные полярные связи: NH4Cl, Al2O3, CH4, KNO2, Cr, P2O5, NH3, O2.
4. Напишите структурные формулы данных соединений. Выберите пару молекул, в которых число π-связей одинаково.

а) Cl2O7 и P2O5;                                 б) CO2 и C2H2;
в) CH3COOH и CO2;                         г) H2SO4 и  H3PO4.
5. Число σ-связей увеличивается в ряду:
а) этан, силан, хлорид фосфора (III);
б) гексафторид серы, серная кислота, азотная кислота;
в) этилен, хлорид мышьяка (V), угольная кислота;
г) хлорная кислота, серная кислота, оксид хлора (VII).
 6.  Полярность связи уменьшается в ряду:

а) NH3, PH3, AsH3;
в) H2O, SiH4, CH4;
б) HBr, HCl, HF;
г) H2S, H2Se, H2O.
7. Укажите, у каких из ниже приведенных молекул химические связи имеют полярный характер: 

F2, CO, N2, HBr, Вr2.

8. Дипольные моменты молекул BF3 и NF3 равны соответственно 0 и 0,2D. Объясните причины неполярности первой и полярности второй молекул.

9. Используя значения относительных электроотрицательностей атомов, расположите указанные соединения в порядке возрастания  ионности связи. К какому из соединяющихся атомов смещено электронное облако и почему?

	а)
	NH3, PH3, AsH3, SbH3;

	б)
	BeF2, MgF2, CaF2, BaF2;

	в)
	CF4, NF3, OF2, F2;

	г)
	N2O, NO, NO2, N2O4.


10. Энергия связи уменьшается в ряду:
а) хлорид углерода (IV), хлорид сурьмы (III);
б)  хлорид мышьяка (III), хлорид фосфора (III);
в)  хлорид олова (IV), хлорид фосфора (V);
г)  хлорид ванадия (III), хлорид бора (III).

11. Длина связи уменьшается в ряду:
     а) BH3, CH4, NH3
 ;                                                         в) HF, HBr, HI;
     б) SiH4, HCl, H2S;
                         г) H2O, PH3, HCl.
12. Используя электронно-графические формулы определите валентности йода и фосфора в основном и возбужденном состояниях.

13. Определите степень окисления и валентность атома углерода в приведенных соединениях:

CH4;   CH3Cl;   CH2Cl2;   CHCl3;  CCl4.
14. Для соединений H2SO4 и СО2
а) запишите структурные формулы; 

б) определите число (- и (-связей в молекуле;

в) запишите электронные и электронно-графические формулы центрального атома в основном, и, если надо – в возбужденном состоянии;

г) определите тип гибридизации, геометрию молекул;

д) изобразите схемы перекрывания орбиталей.

15.  Какие атомы элементов II периода могут быть донорами и акцепторами электронных пар? Чем это определяется? Возможна ли донорная или акцепторная функция для центрального атома в молекулах: BeF2, BF3, CF4, NH3, H2O, PCl5?

16.  Заполните таблицу:
	№
	Частица
	Геометрическая форма
	Тип гибридизации АО
	Пространственное изображение частицы
	Количество

(- и (- связей 

	1
	BeF2
	Линейная
	
	
	

	2
	BCl3
	
	sp2
	
	

	3
	BCl4-
	
	
	
	

	4
	CF4
	
	
	
	4(

	5
	CO2
	
	
	
	

	6
	H2O
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	7
	H3O+
	
	
	
	

	8
	GeF4
	
	
	
	

	9
	NOF
	
	
	
	


17. С позиций метода валентных связей покажите образование предложенных молекул. Какие орбитали соединяющихся атомов участвуют в образовании связей? Сколько σ- и π-связей содержат молекулы? Какова пространственная структура каждой молекулы? Каков тип гибридизации атомных орбиталей центрального атома (если есть)? Отметьте полярность связей и полярность молекулы в целом.
а) N2;      б) AsH3;        в) COCl2;       г) H2Se.

18. С позиций метода валентных связей объясните механизм образования молекулы SiF4 и иона SiF62-. Может ли существовать ион СF62-.

I. 3   Комплексные соединения

Строение

Положения координационной теории Вернера:
1. Центральное место в комплексных соединениях занимает  комплексообразователь – обычно положительно заряженный ион (чаще всего  металл). 
2. Вокруг комплексообразователя расположены или координированы лиганды (адденды), т.е. ионы противоположного знака или нейтральные  молекулы.
3. Комплексообразователь и лиганды образуют внутреннюю сферу комплексного  соединения.
4. Ионы, не вошедшие во внутреннюю сферу, составляют внешнюю  сферу комплексных соединений.
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Классификация комплексных соединений
В зависимости от заряда внутренней сферы:

        а) анионные комплексы, например [PF6]-, [Zn(CN)4]2-, [Al(OH)4]-;
        б) катионные комплексы, например [Cu(NH3)4]2+, [Ni(H2O)4]2+;
        в) нейтральные комплексы, например [Ni(CO4)] и [Pt(NH3)2Cl2]. Нейтральные комплексы не имеют внешней сферы. 


В зависимости от вида лигандов:

 а) однородные комплексы – все лиганды являются частицами одного вида: K4[Fe(CN)6]. 

б) неоднородные комплексы –  присутствуют лиганды разного типа: [Co(NH3)2Cl2].

По принадлежности к определенному классу соединений:

а)  комплексные кислоты – H2[SiF6], H[AuCl4]; 

б)  комплексные основания – [Ag(NH3)2]OH, [Cu(NH3)4](OH)2; 
в)  комплексные соли – К4[Fe(CN)6], K2[HgI4], [Сu(NH3)4]SO4.

По дентантности:
Дентантность (координационная емкость) лиганда – это число координационных мест, которое может занимать данный лиганд.  
а)  монодентантные (NH3, Cl-). Число монодентантных лигандов в координационной сфере равно координационному числу комплексообразователя.
б) полидентантные.

	Пример лиганда
	Обозна чение
	Дентантность

	Формула
	Название
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Номенклатура комплексных соединений
1) Название комплексного катиона записывается одним словом, начинающимся с названия отрицательного лиганда с прибавлением буквы «о»:

	CH3COO–  ацетато
	NO–  нитрозо

	CN–  циано
	NO2–  нитро

	CO32–  карбонато
	O22–  пероксо

	C2O42–  оксалато
	OH–  гидроксо

	Cl–   хлоро
	SO32–  сульфито

	H –  гидридо
	S2O32– тиосульфато

	S2–   тио 
	HS–  меркапто

	O2–  оксо
	


Затем приводятся нейтральные лиганды и центральный атом с указанием римской цифрой его степени окисления для металлов переменной валентности. 

Для нейтральных лигандов используют следующие названия: 

	H2O   аква
	NH3   аммин

	NO   нитрозил
	CO   карбонил

	SO2   диоксосера
	PF3   трифторофосфор



         Число лигандов обозначают греческими приставками (ди-, три-, тетра- и т. д.) или бис-, трис-, тетракис-, пентакис- и гексакис- для 2, 3, 4, 5 и 6 у комплексов, в названиях которых уже употребляются приставки ди-, три- и т.д. 

Например: [Zn(NH3)2Cl]Cl  – хлорид хлородиамминцинка;

                   [Ni(En)2]Cl2 – хлорид бис(этилендиамин)никеля(II). 


         2) Названия соединений с комплексными анионами строятся так же, как названия простых соединений, состоящих из катиона и аниона. 
          Название комплексного аниона строится из числа и названия лигандов, корня названия элемента-комплексообразователя с добавлением суффикса – ат- и указания степени окисления комплексообразователя. 

Например: [BF4]–  –  тетрафтороборат(III)-ион;

                   [Al(H2O)2(OH)4]– – тетрагидроксодиакваалюминат(III)-ион;

                   K4[Fe(CN)6] – гексацианоферрат (II) калия;

                   Na3[VS4] – тетратиованадат (V) натрия.

Для целого ряда элементов-комплексообразователей вместо русских используются корни их латинских названий:  Ag - аргент- ; Au - аур- ; Cu - купр- ; Fe - ферр- ; Hg - меркур- ; Mn - манган- ; Ni - никкол- ; Pb - плюмб- ; Sb - стиб- ; Sn - станн-. 

3) Названия нейтрального комплекса состоят из одного слова. Вначале указывается число и названия лигандов (для лигандов каждого вида отдельно), затем название центрального атома в именительном падеже (в случае многоядерных комплексов – с указанием числа центральных атомов).

Например:    [Al2Cl6] – гексахлородиалюминий;

                      [Co2(CO)8] – октакарбонилдикобальт;

                      [Fe(C5H5)2] – бис(циклопентадиенил)железо;

                      [Ni(CO)4] – тетракарбонилникель.
Устойчивость комплексных соединений

Первичная диссоциация  

Комплексные соединения диссоциируют в растворах как сильные электролиты на ионы внешней сферы и внутреннюю сферу (комплексный ион). 

Диссоциация  протекает одноступенчато и необратимо.

Например:      K2[Zn(CN)4] → 2К+ + [Zn(CN)4]2-
Вторичная диссоциация 
Комплексные ионы, в свою очередь, диссоциируют как слабые электролиты, многоступенчато и обратимо. 

Пример: [Zn(CN)4]2– ↔ [Zn(CN)3]- + CN–      k1
                [Zn(CN)3]–  ↔ [Zn(CN)2] +  CN–     k2
                [Zn(CN)2]0  ↔  [Zn(CN)]+ + CN–        k3
                [Zn(CN)]+  ↔ Zn2+ +  CN–               k4
[image: image72.png]



                [Zn(CN)4]2–  ↔ Zn2+ + 4CN–          kнест
Константа суммарной реакции диссоциации комплекса  kнест называется  константой нестойкости  и равна произведению констант ступенчатых диссоциаций:

kнест = k1· k2· k3· k4
В соответствии с законом действующих масс константу нестойкости можно   уравнением:                  
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Вопросы для самоконтроля
1. Сформулируйте основные положения координационной теории Вернера. Что такое центральный атом, лиганды, координационное число центрального атома?  Каков характер связей в комплексах с точки зрения метода валентных связей? 

2.  Исходя из электронного строения атомов элементов s-, p- и d-семейств сопоставьте способность к комплексообразованию и их место в химии комплексных соединений.

3. Приведите классификацию комплексных соединений по заряду и природе лигандов. Катионные комплексные соединения (аквакомплексы, аммиакаты). Анионные комплексные соединения (ацидокомплексы, гидроксокомплексы). 

4. Номенклатура комплексных соединений.

5. Ионные равновесия в растворах комплексных соединений. Константы нестойкости и устойчивости комплексных ионов.

6. Внутрикомплексные соединения (хелаты). По какому признаку комплексы относят к хелатным?  Приведите примеры хелатных и нехелатных комплексных соединений.

7. Какие свойства комплексных соединений используют при подборе лекарств для лечения при отравлениях? Что такое антидот?

8. Что такое комплексоны? Почему с их помощью можно ослабить токсическое действие ионов тяжелых металлов на организм человека?  Приведите примеры наиболее используемых в биологии и медицине комплексонов и комплексонатов.

Задания для самоподготовки

1. Дайте определения:
Комплексное соединение –
Лиганды – 

Комплексообразователь – 

Комплексон – 

Комплексонат –  

2. Заполните пропуски в тексте, вписывая недостающие слова:
а) Комплексное соединение обычно состоит из внутренней и внешней____________ . Внутреннюю _________ образует комплексообразователь - атом или ____________ . Во внутренней _________ находятся  отрицательно заряженные ионы или ___________. Число лигандов во внутренней сфере зависит от______________________ числа комплексообразователя. Но оно зависит и от такой характеристики лиганда, как______________ . Она показывает, сколько координационных мест может занимать лиганд, образуя связи с комплексообразователем. Внешнюю сферу образуют ионы, число которых зависит от ____________________внутренней сферы.

[image: image73.png]


б)  На этой схеме показано строение комплексного_________________ . Судя по схеме координационное число  равно______________, а дентатность каждого____________равна______________. Если частицы А - это однозарядные отрицательные ____________, то данное соединение _______________ комплексное соединение, и заряд внутренней сферы равен_______________. 

3. Дайте названия следующим комплексным соединениям:  [Cu(NH3)4]SO4, K4[Fe(CN)6], [Cr(CO)6], Н2[PtCl6], K[ReF7], Ba[Cr(NH3)2(SCN)4]2, [Pt(NH3)2Cl2], [Co(NH3)4(H2O)Cl]Cl2,  K[Cr(C2O4)2(H2O)2]. 
4. Установите соответствие:
	Комплексное соединение
	Координационное число
	Заряд внутренней сферы

	1
	Хлорид диамминсеребра 
	А
	4
	а
	-1

	2
	Нитротетрахлороаммин-кобальтат (III) аммония
	Б
	6
	б
	-2

	3
	Гидроксотрифторо-беррилат галия (III)
	В
	2
	в
	0

	4
	Оксалатохлоротриаква-кобальт (III)
	Г
	3
	г
	+1


5. Заполните таблицу:
	Структурный элемент
	Комплексное соединение

	
	[Pd(H2O)(NH3)2Cl]Cl
	K2[Zn(CN)4]
	[Co(NH3)4SO4]
	[Fe(CO)2(NO)2]

	Внешняя сфера
	
	
	
	

	Внутренняя сфера
	
	
	
	

	Комплексо-

образователь 
	
	
	
	

	Лиганды
	
	
	
	

	КЧ
	
	
	
	

	Дентатность
	
	
	
	

	Название
	
	
	
	

	Тип КС
	
	
	
	


6. Составьте формулы возможных координационных соединений, если известен комплексообразователь Cr3+ (КЧ = 6),  возможные лиганды и ионы внешней сферы:  NH3, H2O, Cl-, K+. 
7. Заполните пропуски в таблице:
	Параметр
	Комплексное соединение

	
	[Ag(NH3)2]-
	[BF4]-
	[Fe(CN)6]3-
	[Cu(H2O)4]2+

	Заряд комплексо-

образователя
	
	
	3+
	

	КЧ
	2
	
	
	

	Тип гибридизации орбиталей центрального атома
	
	
	
	sp2d

	Графическое изображение
расположения связей
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	Конфигурация комплекса
	
	
	
	квадратно-плоскостная


Какая химическая связь называется координационной или донорно-акцепторной? С позиций метода валентных связей разберите строение двух комплексных ионов из данного задания. Укажите донор и акцептор. 

8. Константа нестойкости комплексного иона [Ag(NH3)2]+ равна отношению:
а) 
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9. Напишите уравнения первичной и вторичной диссоциации следующих комплексных соединений: [Ag(NH3)2]OH, Na2[Be(OH)4], [Co(NH3)4SO4]Br, [Pt(H2О)2Cl2]. Запишите выражения констант нестойкости для каждой ступени и выражение общей константы нестойкости.

10. Расположите ионы в порядке возрастания их устойчивости:

	а) [HgCl4]2-, Кн = 8,5·10-15;

б) [HgI4]2-, Кн = 1,5·10-30;
	в) [Hg(CN)4]2-, Кн = 4·10-42;

г) [HgBr4]2-, Кн = 1·10-21.




11.  Первая и вторая ступенчатые константы нестойкости комплексного иона [Ag(S2O3)2]3- соответственно равны:  Кн1=2,0·10-5;     Кн2=1,5· 10-9. Общая константа нестойкости рассматриваемого комплексного иона окажется равной 

	 а)   3,3·1013;
 б)   2,9·10 14;
 в)   3,0·10 -13;
	 г)   3,0·10 -14;
 д)   3,5·10 -14;
 е)   3,0·10 -45;


12. Из раствора соли PtCl4·6NH3 нитрат серебра осаждает весь хлор в виде хлорида серебра, а из раствора соли PtCl4·3NH3 – только ¼ часть входящего в её состав хлора. Напишите координационные формулы этих солей и дайте им названия. Как будут диссоциировать эти вещества в растворе?
13. Концентрация ионов [Cu+] в 0,01 М растворе К[Сu(CN)2], содержащем 0,1 моль/л избыточного KCN, равна 1,0·10-6 моль/л.  Константа устойчивости комплексного иона [Сu(CN)2]– составит:

	а)  1,0·10-7;
б)  1,0·10-6;
в)  1,0·10-5;

	г)  1,0·105;
д) 1,0·106;
е)  1,0·107;



14.  Существует два координационных соединения кобальта с одинаковой эмпирической формулой CoBrSO4·5NH3. Различия между ними проявляются в реакциях их взаимодействия в растворах с BaCl2 и AgNO3. Одна соль дает осадок только с хлоридом бария, а вторая – только с нитратом серебра. Напишите координационные формулы и дайте названия обеих солей, приведите уравнения их электролитической диссоциации.

15.  Продукты химической реакции [Cu(NH3)4]SO4 + KCN(избыток) →

	1) CuSO4
2) Cu(CN)2
3) K2[Cu(CN)4]


	4) (NH4)2SO4
5) NH3
6) NH4CN

	ж) K2SO4
з) KOH

и) KHSO4



РАЗДЕЛ II.  ТЕРМОДИНАМИКА

Актуальность
Живые организмы являются открытыми термодинамическими системами, которые обмениваются с окружающей средой различными веществами и энергией. Все процессы жизнедеятельности в организме тесно связаны с изменением энергетического баланса в системе живой организм - окружающая среда, поэтому термодинамические расчеты широко используются в медицине. Это расчеты энергетических превращений в целом живом организме и отдельных его системах в покое и при совершении работы (например, при мышечном сокращении, проведении нервных импульсов, осмотической работе), определение эффективности биологических процессов и энергии связи биохимических соединений. Исследование живых организмов как открытых термодинамических систем в стационарных условиях вблизи термодинамического равновесия позволяет подойти к изучению таких процессов, как, например, активный и пассивный транспорт веществ через клеточные мембраны, возникновение биоэлектрических потенциалов, механизм сопряжения потоков в биологической системе.

Цель: приобрести системные знания об основных понятиях термодинамики, научиться производить термодинамические расчеты.

II. 4   Первое начало (Первый закон) термодинамики. Термохимия

Термодинамика – наука о взаимопревращениях различных форм энергии и законах этих превращений, происходящих в макросистемах. 

Химическая термодинамика изучает энергетические эффекты химических реакций, возможности их самопроизвольного протекания и направления этих реакций в конкретных условиях.

Термохимическое уравнение – уравнение реакции, в котором указывается тепловой эффект, а также агрегатное состояние исходных веществ и продуктов реакции.

Тепловой эффект химической реакции – это теплота, которая выделяется или поглощается в ходе реакции.

Термодинамическая система – тело или группа тел, взаимодействующих между собой и отделенных от окружающей среды реальной или воображаемой границей.
По характеру обмена веществом и энергией с окружающей средой системы подразделяют на три типа:

Открытая система – система, которая обменивается с окружающей средой и веществом, и энергией.

Закрытая система – система, которая обменивается с окружающей средой энергией, но не обменивается веществом.

Изолированная система – система, которая не обменивается с окружающей средой ни веществом, ни энергией.

В зависимости от агрегатного состояния вещества, из которого они состоят, системы подразделяют на:

Гомогенные (однофазные) системы – все вещества системы находятся в одном агрегатном состоянии:
H2(г) + Cl2(г) = 2HCl(г)
Гетерогенные (многофазные) системы – вещества системы находятся в разных агрегатных состояниях:
Zn(тв) + H2SO4(р-р) = H2(г) + ZnSO4(р-р)
Фаза – часть системы с одинаковыми физическими и химическими свойствами и отделенная от других частей системы поверхностью раздела.

Параметры состояния – свойства системы, изменение которых ведет к изменению состояния системы.

Состояние любой термодинамической системы характеризуется двумя группами параметров:

Интенсивные термодинамические параметры – не зависят от массы или числа частиц в системе (давление, температура,  и др.).

Экстенсивные термодинамические параметры – зависят от массы или числа частиц в системе (общая энергия, энтропия, внутренняя энергия).

Термодинамический процесс – всякое изменение, происходящее в системе и связанное с изменением хотя бы одного из параметров состояния.

Функции состояния – термодинамические  величины, которые характеризуют энергетические изменения системы
(внутренняя энергия (U), энтальпия (Н), энтропия (S), свободная энергия (G)).

Формулировки первого начала термодинамики:

Q = ΔU + A,
где  ΔU – внутренняя энергия системы;

          А – работа, совершенная системой

1. Общий запас энергии в изолированной системе остается постоянным.

2. Разные формы энергии переходят друг в друга в строго эквивалентных количествах.

3. Невозможно построить вечный двигатель первого рода, который бы давал механическую энергию, не затрачивая на это определенное количество молекулярной энергии.

4. Количество теплоты, подводимое к системе, расходуется на изменение внутренней  энергии ΔU и совершаемую работу А.

Для изохорного процесса (V-const):

А= p (V2- V1)= p(V = 0

где P – внешнее давление; 

 ∆V – изменение объема системы при переходе из состояния 1 в состояние 2; для химических взаимодействий:V1 – объем исходных веществ,V2 – объем продуктов реакции;

Таким образом, вся теплота полученная системой идёт на изменение её внутренней энергии:   Q = ΔU.


Для изобарного процесса (р-const)
Q = ΔU + p(V = (U2-U1) + p(V2-V1) = (U2 + pV2) - (U1 + pV1) 
U + pV = Н 

H - энтальпия процесса:

Таким образом, вся теплота полученная системой идёт на изменение  энтальпии:  Q = H2 - H1 = (H  

Энтальпия ((H) – функция состояния, характеризующая изменение внутренней энергии с учетом работы на которую способна система.

Единицы измерения [кДж/моль]. 
Изменение энтальпии образования простых веществ в их стандартном состоянии принимается равным нулю.

(H(N2,газ) = 0; (H(С, графит) = 0
 Внутрення энергия — функция состояния, складывающаяся из энергии  хаотического (теплового) движения микрочастиц системы (молекул, атомов, ионов) и энергии взаимодействия этих частиц (внутри- и межмолекулярной).
Закон Гесса

Тепловой эффект (энтальпия) химической реакции определяется только природой и состоянием исходных веществ и продуктов реакции и не зависит от пути её протекания.

1.C(граф)+O2(г)= CO2(г);         (Н1= -396 кДж

2.C(граф)+1/2O2(г) = CO(г);    (Н2 = -110 кДж

3.CO(г)+1/2O2(г)=CO2(г);      (Н3= -286 кДж
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Согласно закона Гесса:   (Н1 = (Н2 + (Н3.

Следствия из закона Гесса:

1. Тепловой эффект (энтальпия) химической реакции равен разности сумм теплот (энтальпий) образования продуктов реакции и исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов в уравнении реакции.

	ΔHр = ΣΔHобр.конечн – ΣΔHобр.нач


2. Тепловой эффект (энтальпия) химической реакции равен разности сумм теплот (энтальпий) сгорания исходных веществ и продуктов реакции с учетом стехиометрических коэффициентов в уравнении реакции.
	ΔHр = ΣΔHсгор.нач – ΣΔHсгор.конечн


Вопросы для самоконтроля

1. Каковы особенности термодинамики живых систем?

2. Какие контакты с окружающей средой может иметь термодинамическая система?

3. Какая из величин А, Q, U является функцией состояния термодинамической системы?  Почему?

4. Когда теплоту и работу считают положительными? 

5. Почему невозможно измерить абсолютное значение внутренней энергии системы?

6. Каковы единицы измерения внутренней энергии, теплоты, работы, энтальпии, теплоемкости? 

7. Чем отличаются термохимические уравнения от химических? Чем обусловлено это различие?

8. От каких факторов зависит тепловой эффект химической реакции?

9. Дайте определение стандартной энтальпии образования вещества?

10. Что понимают под стандартными условиями? Назовите значения стандартных температуры и давления.

11.  Можно ли считать тождественными понятия «закон сохранения энергии» и «первое начало термодинамики»? 

12. Объясните, почему закон Гесса является следствием первого начала термодинамики?

Задания для самоконтроля
1. Дайте определения:

Химическая термодинамика – 

Термодинамическая система –

Внутренняя энергия – 

Энтальпия – 

Тепловой эффект реакции –

2. Заполните пропуски в тексте:

Если система: 1) не взаимодействует со средой, она называется _______________, 2) обменивается со средой только энергией, называется _______________, 3) обменивается и энергией и веществом называется _________________. Живые организмы являются _______________ системами. 

3. Энтальпия образования какого вещества равна нулю?
                     а) Н2О;         б) Н3РO4;      в) О2;        г) Мg3(РO4)2.
Ответ мотивируйте.
4. Какие контакты с внешней средой может иметь закрытая система? 

а) только диффузионные контакты; 

б) термические и механические контакты; 

в) любые контакты невозможны; 

г) диффузионные и термические контакты. 

5. Температура является мерой:
а) полной внутренней энергии поступательного движения молекул;

б) средней потенциальной энергии поступательного движения молекул;

в) средней кинетической энергии поступательного движения молекул;

г) полной кинетической энергии поступательного движения молекул.

6. Какое состояние термодинамической системы называется равновесным? 

а) состояние изолированной системы; 

б) состояние закрытой системы при постоянном давлении; 

в) состояние открытой системы при постоянном объеме; 

г) состояние, в которое переходит система при постоянных внешних условиях, характеризующееся неизменностью во времени термодинамических параметров и отсутствием в системе потоков вещества и теплоты.

7. Первое начало термодинамики отражает связь между:
а)  работой, теплотой и внутренней энергией;
б) свободной энергией Гиббса, энтальпией и энтропией системы;
в) работой и теплотой системы;
г) работой и внутренней энергией.
8. Для какой реакции изменение энтальпии соответствует 
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 образования Al2(SO4)3(к):

а) 2Al(тв) + 3H2SO4(p-р) = Al2(SO4)3(p-р) + 3H2(г);

б) 2Al(тв) + 3S(тв) +6О2(г) = Al2(SO4)3 (тв);

в) Al2О3(тв) + 3H2SO4(p-р) = Al2(SO4)3(p-р) + 3H2О(ж);

г) Al2О3(тв) + 3SO3(р-р) = Al2(SO4)3(p-р).

Ответ мотивируйте.
9. Приведите два пути окисления серы  до SO3. Составьте энтальпийную диаграмму процесса и докажите справедливость закона Гесса и его следствий.
10. ΔН растворения безводного хлорида стронция (SrCl2) составляет  -48   кДж/моль, а  ΔН растворения его гексагидрата  (SrCl2*6Н2О) – 31 кДж/моль. Вычислите энтальпию гидратации SrCl2.
11. Рассчитайте тепловой эффект химической реакции при стандартных условиях.

СН4(г) + СO2(г) = 2Н2(г)+2СО(г).

12. Определите, с выделение или поглощением теплоты будет протекать следующая химическая реакция при стандартных условиях: 

Fe3O4(к) + CO(г) =3FeO(к) +CO2(г).

13. Вычислите стандартную энтальпию образования ацетилена (С2H2), если энтальпия реакции   С2H2(г) + 2,5O2(г) = 2CO2(г) + H2O(г)         равна: ΔHp = –1253 кДж/моль.

14. Рассчитайте количество теплоты, которое  выделится при восстановлении оксида железа (III) металлическим алюминием, если было получено 200г железа. Напишите термохимическое уравнение.

15. При сгорании 1 кг жира выделяется 32000 кДж теплоты. Допустив, что избыточный вес человека обусловлен отложением жира, вычислите расстояние, которое нужно пробежать человеку, чтобы "сбросить" 1,5 кг веса, если при умеренном беге затрачивается 400 кДж/км. Определите время такой пробежки со скоростью 9 км/час и оцените, насколько реально уменьшение веса тела человека в результате подобных физических упражнений.

16. Тепловой эффект реакции сгорания жидкого бензола с образованием паров воды и диоксида углерода равен ∆H0 = -3136 кДж/моль. Составьте термохимическое уравнение этой реакции и вычислите теплоту образования С6Н6.

17. Вычислите тепловой эффект и напишите термохимическое уравнение реакции горения 1 моль метана, в результате которой образуются пары воды и диоксид углерода. Сколько теплоты выделится при сгорании  3м3 метана в пересчете на нормальные условия?

18. Газообразный  этиловый  спирт  С2Н5ОН можно получить при взаимодействии этилена С2Н4(г) и водяных паров. Напишите термохимическое уравнение этой реакции, предварительно вычислив ее тепловой эффект. 

19. Сравните ΔН0298 реакции восстановления оксида железа (III) различными восстановителями при 298 К:

а) Fe2O3(к)  +  3Н2(г)  =  2Fe(к)  +  3H2О(г);

б) Fe2O3(к)  +  3С(графит)  =  =  2Fe(к)  +  3СО(г);

в) Fe2O3(к)  +  3СО(г)  =  =  2Fe(к)  +  3СО2(г).

II. 5   Второе начало (второй закон) термодинамики. 

Термодинамические потенциалы

Второе начало термодинамики позволяет предсказать возможность и направленность процесса.

Формулировки второго начала термодинамики:
1. Теплота не может самопроизвольно переходить от менее нагретого тела к более нагретому (формулировка Клаузиуса). 
2. Невозможен процесс, единственным результатом которого является превращение всей теплоты в работу (формулировка Кельвина).
3. Невозможно построить машину, все действия которой сводились бы к производству работы за счет охлаждения теплового источника (вечный двигатель второго рода) (формулировка Томпсона – Планка).
Математическое выражение второго начала термодинамики:
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где Q – теплота, полученная системой;
       S – энтропия.

Знак равенства относится к обратимым процессам, а знак больше – к необратимым.

Энтропия – функция состояния системы, характеризующая меру её неупорядоченности.

Энтропию реакции можно рассчитать аналогично тепловому эффекту реакции, используя стандартные энтропии образования исходных веществ и продуктов реакции. В термодинамических таблицах обычно приводят абсолютные энтропии и значения термодинамических функций образования соединений из простых веществ в стандартном состоянии.
ΔS = ΣSобр.конечн – ΣSобр.нач
Обратимый термодинамический процесс –  термодинамический процесс, допускающий возможность возвращения системы в первоначальное состояние без затраты энергии извне и связанных с этим изменений в окружающей среде.

Необратимый термодинамический процесс – термодинамический процесс, при котором возвращение системы в первоначальное состояние возможно лишь при условии затрат внешней энергии, что влечет за собой определенные изменения в окружающей среде.

Критерием направленности самопроизвольных процессов в изобарно-изотермических условиях (Р, Т = const), учитывающим эльтальпийную и энтропийную составляющие движущей силы процесса, является изменение термодинамической функции состояния (∆G), называемой изобарно-изотермическим потенциалом или свободной энергией Гиббса. Единицы измерения – кДж/моль. 

ΔG = ΔH – T ΔS

Слагаемое ΔН называется энтальпийньм фактором, слагаемое ТΔS – энтропийным фактором. В конкретных реакциях возможно любое сочетание знаков для ΔН и ΔS.

· Если ΔH < 0 и ΔS > 0, то всегда ΔG < 0 и реакция возможна при любой температуре.

· Если ΔH > 0 и ΔS < 0, то всегда ΔG > 0, и реакция с поглощением теплоты и уменьшением энтропии невозможна ни при каких условиях.

· В остальных случаях (ΔH < 0, ΔS < 0 и ΔH > 0, ΔS > 0) знак ΔG зависит от соотношения ΔH и TΔS. Реакция возможна, если она сопровождается уменьшением изобарного потенциала; при комнатной температуре, когда значение  T  невелико, значение TΔS также невелико, и обычно изменение энтальпии больше TΔS. Поэтому большинство реакций, протекающих при комнатной температуре, экзотермичны. Чем выше температура, тем больше TΔS, и даже эндотермические реакции становятся осуществляемыми.

На основе энергии Гиббса второе начало термодинамики можно сформулировать следующим образом: в изобарно-изотермических условиях (р, Т - const) в системе самопроизвольно могут осуществляться только такие процессы, в результате которых энергия Гиббса системы уменьшается.

Аналогично тепловому эффекту реакции, изменение стандартной энергии Гиббса можно рассчитать, используя стандартные энергии Гиббса образования реагентов и продуктов.
ΔG = ΣΔGобр.конечн – ΣΔGобр.нач
Вопросы для самоконтроля
1. При каких условиях энтропия является критерием самопроизвольности процесса?
2. Чем объясняется рост энтропии при повышении температуры? 
3. Как изменяется энтропия в процессах диссоциации веществ? 
4. Объясните, почему при приближении значения температуры к абсолютному нулю значение энтропии стремится к нулю?
5. Какие процессы называют равновесными, неравновесными, обратимыми, необратимыми? Приведите примеры термодинамически необратимых процессов.
6. Какая функция состояния системы является показателем принципиальной возможности самопроизвольного протекания процесса?
7. Из чего складывается величина ΔG?
Задания для самоконтроля
1. Какой процесс называют обратимым термодинамическим процессом:

а) процесс, при котором выполняется максимальная работа; 

б) процесс, после которого система и окружающая среда могут возвратиться в начальное состояние без дополнительной затраты энергии;  

в) процесс, протекающий при конечной разности действующих и противодействующих сил; 

г) процесс, при котором пути прямого и обратного процесса не совпадают. 

2. Условием самопроизвольного протекания реакции является:
а) ΔН <0;   б) ΔG <0;   в) ΔН >0;   г) ΔS>0;   д) ΔS<0.

3.  Энтропия системы возрастает при переходе вещества:
а) из кристаллического состояния в жидкое;

б) из газообразного в жидкое;

в) из жидкого в твердое;

г) при конденсации.

               Ответ мотивируйте.

4. По международной системе СИ в джоулях (Дж) измеряется:
а) масса;

б) температура;

в) энтропия;

г) работа, энтальпия, энергия Гиббса.

5. Самопроизвольный характер процесса определяется изменением: 

 а) энтальпии;

 б) температуры;

 в) свободной энергии Гиббса;

 г) энтропии.
Ответ мотивируйте.

6. Химический процесс может самопроизвольно протекать при любых температурах, если он сопровождается:

а) уменьшением энтальпии и энтропии;

б) возрастанием энтальпии и энтропии;
в) уменьшением энтальпии и возрастанием энтропии; 

г) возрастанием энтальпии и уменьшением энтропии;
д) увеличением энергии Гиббса уменьшением энергии Гиббса.

7. Какое соотношение характеризует равновесное состояние системы?
а) (Н(Т(S;    б) (Н(Т(S;    в) (Н=Т(S;    г) (G=(Н.

8.  Какой процесс называют обратимым термодинамическим процессом? 

а) процесс, протекающий при конечной разности действующих и противодействующих сил; 

б) процесс, после которого система и окружающая среда могут возвратиться в начальное состояние без дополнительной затраты энергии;

в) процесс, при котором выполняется минимальная работа; 

г) процесс, при котором пути прямого и обратного процесса не совпадают.

9. Выберете стандартные условия:

          а) Р=1013,25кПа, Т=298,150К;           б) Р=1атм, Т=2930К;

      в) Р=1013,25кПа, Т=220С;                   в)Р=1013,25кПа, Т=2950.

10. Температура и давление 1 моль идеального газа увеличились в 3 раза. Как изменится энтропия газа? 

а) увеличится;      б) не изменится;      в) уменьшится; 

г) знак изменения энтропии зависит от числа атомов в молекуле газа.
11.  Не производя вычислений, укажите, в каких из нижеприведенных процессов энтропия возрастает: 

а) 2H2S(г)  +  О2 (г)  =  2Н2О(ж)  +  2SO2 (г);

б) 2СН3ОН(г)  +  3О2(г)  =  4Н2О(г)  +  2СО2 (г);

в) NH4NO3(тв) =N2O (г) +2H2O(г); 

г) С(тв) + СО2(г) = СО(г);

д) СaO(тв) + O2(г) = CaCO3(тв).

12. Вычислите изменение энтропии для реакций, протекающих по уравнениям: 

а) 2СН4(г) = С2Н2(г) + 3Н2(г);
б) N2(г) + 3H2(г) = 2NH3 (г);
        в) С(графит) + O2(г) = СO2(г).
Объясните, почему в этих реакциях ∆S > 0; <0; ≈0? 
13.  Образование сероводорода из простых веществ протекает по уравнению Н2(г) + Sромб = H2S (г); ∆Hp = -20 кДж/моль. Исходя из энтальпий образования и абсолютных стандартных энтропий вычислите ∆G°298 для этой реакции.
14. Возможна ли при стандартных условиях реакция:
Н2 (г)  +  СО2 (г)  =  СО(г)  +  Н2О(ж)?
15. Уменьшается или увеличивается энтропия при следующих переходах а) воды в пар; б) графита в алмаз. Почему? 
Вычислите изменение энтропии для каждого превращения. Сделайте вывод о количественном изменении энтропии при фазовых и аллотропных переходах.

16. Определите изобарно-изотермический потенциал реакции, протекающей по уравнению 4NH3(г) + 5O2(г) = 4NO(г) + 6Н2O(г). Вычисления сделайте на основании стандартных энтальпий образования и абсолютных стандартных энтропий соответствующих веществ. Возможна ли эта реакция при стандартных условиях?

17.  Эндотермическая реакция протекает по уравнению: 

СН4(г) + СО2(г) = 2СО (г) + 2Н2(г);   ∆Hp = + 247 кДж/моль.

При какой температуре эта реакция будет протекать самопроизвольно?

18. При какой температуре наступит равновесие системы: 

СО(г) + 2Н2(г) = СН3ОН(ж); ∆H = –128 кДж/моль.

19. Прямая или обратная реакция будет протекать при стандартных условиях в системе 2NO(г) + О2(г) = 2NО2(г)? Ответ мотивируйте, вычислив ∆G реакции. 

РАЗДЕЛ III.   Кинетика, катализ, химическое равновесие
Актуальность
Практически все биохимические реакции, протекающие в живых организмах, являющиеся каталитическими, т.е. осуществляются в присутствии биокатализаторов-ферментов. Все ферментативные биохимические реакции подчиняются законам кинетики в приложении к биосистемам.

В основе кинетики различных биологических процессов, направлении биохимических реакций, биоэлектрических явлений, проницаемости биологических мембран, лежит химическая кинетика – учение о скорости химических реакций.

Методы кинетики биологических процессов широко применяются при изучении физико-химических механизмов возникновения патологических состояний организмов, динамики ферментативных процессов (нормы и патологии), в фармакокинетике,  иммунокинетике.

Понимание основных закономерностей химической кинетики, катализа и состояния химического равновесия необходимо для изучения бионеорганической, биологической и токсикологической химии, фармакологии,  действия на живой организм различных лекарственных препаратов.

Цель: получить системные знания о закономерностях протекания химических и биохимических реакций, влияния различных факторов на скорости реакции.

III. 6  Кинетика, катализ, химическое равновесие
Кинетика – раздел физической химии, изучающий скорости и механизмы химических реакций.

Скорость химической реакции – это число элементарных актов реакции в единицу времени в единицу объема (для гомогенных систем) или на единицу поверхности раздела фаз (для гетерогенных систем)

Влияние концентрации реагирующих веществ на скорость химических реакций – закон действующих масс: при постоянной температуре скорость  химической реакции пропорциональна действующим массам – молярным концентрациям реагирующих веществ, взятым в степени соответствующих стехиометрических коэффициентов: а А + bB   =  сС  +  dD 

Vпр.р. = k[A]a ∙ [B]b
Vобр.р. = k[C]c ∙ [D]d
k  – константа скорости химической реакции

Закон действующих масс (примеры)

1. Гомогенные реакции:
2NO(г) +O2(г) = 2NO2(г)
Vпр.р.=k[NO]2∙[O2]
2. Гетерогенные реакции

Zn(тв) +2HCl(ж) = ZnCl2(р-р) + H2(г)
Vпр.р.= k[HCl]2
Молекулярность простых реакций
а) мономолекулярные            I2  =  I + I
б) бимолекулярные
          I2  + H2 = 2HI
в) тримолекулярные 
         O2 +2H2 =2 H2O
Влияние температуры на скорость химических реакций 
 Закон Вант-Гоффа (Вант-Гофф Якоб Хендрик (1852 – 1911) - голландский химик, один из основателей современной физической химии и стереохимии): при повышении t на каждые 10 градусов   скорость химической реакции увеличивается в 2–4 раза
V t2   =V t1 · γ
k t2   =k t1 · γ
Влияние катализаторов на скорость химических реакций
Катализаторы – вещества, изменяющие скорость химических реакций

Катализ – изменение скорости реакции под действием катализаторов.
Особенности биокатализаторов:
1. Высокая эффективность: 
а)   без каталазы:

2H2O2   =  2H2O +O2 (Ea = 75 кДж/моль)

б)  с   каталазой:
2H2O2   = 2H2O +O2 (Ea = 23 кДж/моль)

V химической реакции увеличивается в 3·1011  раз

2.   Ориентационный эффект  (повышает скорость биохимических реакций примерно в 1000 раз);

3. Полифункциональный эффект (одновременное действие на молекулу субстрата нескольких активирующих групп фермента);

4. Специфичность действия (один фермент катализирует только одну биохимическую реакцию или её стадию);

5. Действует в условиях постоянных температур (10о–60 оС);

6. Действие ферментов зависит от  pH среды (pH=4–10).

Прогнозирование смещения химического равновесия
Принцип  Ле-Шателье:  если на систему, находящуюся в равновесии, оказывать внешнее воздействие, то равновесие сместится в сторону той из двух реакций, которая противодействует данному изменению.

А(г) + B(г) =  С(г)   + Q
Для смещения равновесия вправо необходимо:

Повысить t,    повысить  P,    повысить  [A] и [B], понизить [C].
Вопросы для самоконтроля
1. Что понимают под средней скоростью химической реакции?

2. Что понимают под истинной скоростью химической реакции?

3. В каких единицах в системе СИ выражают скорость химических и                              биохимических реакций?

4. Какие факторы оказывают влияние на скорость химических и биохимических реакций?
5.  В чём состоят особенности биохимических реакций?

6.  Каковы особенности биологических катализаторов?

7. Где в медицинской и фармацевтической практике используются законы кинетики?

Задания для самоконтроля
1. В колбе объёмом 10 л содержится 50,8 г газообразного йода, 128 г йодоводорода и 0,5 г водорода. Рассчитайте константу равновесия реакции

I2   + H2  = 2HI,  выраженную через молярные концентрации.

    а) 0,05;                   б) 20;                       в) 200;                     г) 0,005.
2. В колбе объёмом 1л содержится 3,0 г газообразного оксида азота (II), 0,8 г кислорода и 2,3 г оксида азота (1V) Рассчитайте константу равновесия реакции  2NO + O2 = 2NO2,выраженную через молярные концентрации.

а)  10;                   б) 0,1;                    в)  20;                     г) 0,05;
3. В колбе объёмом 10 л установилось химическое равновесие               I2 + H2 = 2HI.  Равновесная концентрация йодоводорода составила 0,2 моль/л. Как изменится  скорость обратной реакции, если в колбу добавить 128 г HI?

а) уменьшится в 2 раза;
б) увеличится в 1,5 раза;
в)  увеличится в 2,25 раз;
г) не изменится.

4 .Оцените справедливость суждений:

А. При нагревании скорость многих реакций уменьшается.

Б. Катализатор – это вещество, которое увеличивает скорость химической реакции, но само в ней не участвует.

а)  верно только А;
б) верно только Б;
в)  верны оба суждения;
г) оба суждения неверны.

5. Давление влияет на скорость реакции между:
а)   гидроксидом цинка и азотной кислотой;
б) цинком и серной кислотой;
в)  аммиаком и кислородом;
г) серой и алюминием.

6. При увеличении температуры от 10 до 50оС скорость реакции увеличилась в 16 раз. Определите её температурный коэффициент.

7. Срок годности лекарственного препарата про 20 градусах составляет  0,5 года, а при 10 градусах – 1,5 года. Определите температурный коэффициент скорости данной реакции.
8. Константа равновесия реакции 
СН3СООН + С2Н5ОН  ↔ СН3СООС2Н5 + Н2О
равна 1. Вычислите равновесные концентрации всех компонентов системы, если начальные концентрации СН3СООН и спирта равны 2 моль/л и 1 моль/л соответственно.
9.  В сосуд объемом 0,5 литров было помещено моль Н2 и 0,5 моль N2. При некоторой температуре к моменту равновесия образовалось 0,02 моль NН3. Вычислите константу равновесия.

10. Определите направление смещения равновесия следующих обратимых реакций при повышении температуры и увеличения концентрации продукта реакции: 

                  а) 2SO2+O2 ↔ 2SO3       + 192,7 кДж
                  б) N2O4 ↔ 2NO2       – 54,47 кДж
11.   В каком направлении сместится равновесие следующих обратимых реакций:

                   а) С+Н2О ↔ СО+Н2    – 129,9 кДж

                   б) N2+3Н2 ↔ 2NH3        + 92,2 кДж

при повышении давления; при повышении температуры? Как при этом будут изменяться концентрации компонентов каждой системы?

12.  Как изменить температуру, давление и концентрации компонентов, чтобы увеличить выход хлора в реакции

                  4НCl +O2↔2H2O+2Cl2    + 113,3 кДж

13. Оцените справедливость утверждений

    А. На химическое равновесие не влияет площадь поверхности реагирующих веществ.

    Б. В состоянии химического равновесия концентрация исходных веществ равна концентрации продуктов реакции.

 а)  верно только А;                          б) верно только Б;       
 в) Верны оба утверждения;            г) оба утверждения неверны.
Раздел  IV.  Растворы

Актуальность
Изучение свойств растворов имеет большое значение.

· Все биохимические реакции протекают в растворах.

· Действие лекарственных форм эффективно только в растворенном состоянии.

· Все биологические жидкости (кровь, лимфа, слюна, желудочный сок, желчь, моча, спино-мозговая жидкость и т.д) являются растворами органических и неорганических соединений в единственном биорастворителе – воде.

Кислотно-основной гомеостаз (постоянство рН биологических жидкостей, тканей и органов), а также постоянство концентрации солей и органических соединений в жидких средах организма поддерживается системой биохимических механизмов. Регуляция кислотно-щелочного гомеостаза осуществляется буферными системами. Благодаря действию буферных систем значение рН различных сред организма удерживается в строго определенном диапазоне. Например, рН сыворотки крови 7,4 ± 0,05, рН желудочного сока 0,8–2, рН слюны 6,35–6,85 и т.д. 

Растворы электролитов играют важную роль в процессах жизнедеятельности организмов. Если отвлечься от физиологических функций каждого отдельного иона и охарактеризовать их совместное действие, то следует отметить, что ионы определяют величину осмотического давления биологических жидкостей, влияют на кислотно-щелочной баланс крови, влияют на растворимость белков и образуя гидраты, удерживают воду. 

Цель: сформировать  системные знания о растворах, их свойствах и значении для жизнедеятельности живых организмов. 

IV. 7   Растворы. Свойства растворов электролитов

Раствор – это двух- или многокомпонентная гомогенная однофазная система, в которой одно вещество равномерно распределено в среде другого или других веществ. 

Растворы могут быть в трех агрегатных состояниях: газовые растворы (смесь газов), жидкие растворы и твердые растворы. Компонент, присутствующий в избытке по сравнению с другими, называют растворителем, остальные компоненты называют растворенными веществами. При растворении в жидкости газов или твердых веществ растворителем всегда является жидкость. Для образования жидкого раствора в качестве растворителя используют воду или органические жидкости (спирты, эфиры, жидкие углеводороды и т.д.). 

Образование жидких растворов сопровождается процессом сольватации – взаимодействия молекул растворителя с частицами (молекулами, ионами) растворенного вещества. Если растворителем является вода, то подобное взаимодействие называется гидратацией. Совокупность молекул растворителя, окружающих ион, представляет собой сольватную (гидратную) оболочку. 

Различные способы выражения концентрации растворов

СМ – молярная концентрация (молярность) – количество моль растворенного вещества в 1 литре (1 дм3) раствора. Единицы измерения молярности – моль/л.
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СN  – молярная концентрация эквивалента (нормальная концентрация) – количество моль эквивалента растворенного вещества в 1 литре (1 дм3) раствора. Единицы измерения нормальности – моль/л.
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 Сm – моляльная концентрация (моляльность) – количество моль растворенного вещества в 1 кг (1000 г) растворителя. Единицы измерения моляльности – моль/1000г или моль/кг. 
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wi – массовая доля (процентная концентрация) – количество грамм растворенного вещества в 100 г раствора. 
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хi – мольная доля– отношение количества моль данного компонента к общему количеству моль всех компонентов раствора.
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Электролиты
Согласно теории Аррениуса электролиты при растворении диссоциируют на положительно (катионы) и отрицательно (анионы) заряженные ионы. Причина электролитической диссоциации заключается во взаимодействии молекул растворяемого вещества и растворителя.

Электролиты – химические соединения, полностью либо частично диссоциирующие на ионы в растворе.

Для характеристики полноты диссоциации электролита Аррениус ввел понятие степени диссоциации (α ) – отношение числа молекул электролита, распавшихся в растворе на ионы, к первоначальному числу его молекул в растворе. Степень диссоциации электролита в растворе зависит от его природы, концентрации, природы растворителя, температуры и присутствия посторонних электролитов.

Все электролиты условно делят на сильные, средней силы и слабые.

Сильные электролиты в растворах диссоциируют практически нацело (α ≥ 30%). К ним относятся вещества, у которых внутримолекулярные связи преимущественно электростатические (соли, сильные кислоты и основания HCl, HNO3, H2SO4, NaOH, KOH, NaCl, K2SO4 и др.).
Слабые электролиты — вещества с преимущественно ковалентными связями (большинство органических веществ – CH3COOH, пиридин, некоторые неорганические кислоты и основания – H2CO3, H3PO4, H2S, NH4OH и др.). Слабые электролиты диссоциируют частично и в растворе устанавливается динамическое равновесие между ионами и недиссоциированными молекулами (α < 3%).

Константа диссоциации слабого электролита

 К равновесию, которое устанавливается в растворе слабого электролита между ионами и молекулами, можно применить законы химического равновесия и записать выражение для константы равновесия.
Например, для диссоциации типичного слабого электролита – раствора

уксусной кислоты:               

                                               CH3COOH ↔ CH3COO- + H+

константа равновесия, выраженная через молярные концентрации реагентов (Ci), имеет вид:
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Константа равновесия процесса диссоциации слабого электролита

называется константой диссоциации (КД). Величина КД  зависит от природы электролита и растворителя, а также от температуры, и характеризует способность данного электролита распадаться на ионы в растворе. Чем больше КД, тем легче и полнее диссоциирует электролит в растворе.

Многоосновные кислоты и основания диссоциируют ступенчато, каждая из ступеней характеризуется своей константой диссоциации.

          Между константой и степенью диссоциации слабого электролита существует взаимосвязь:                  
[image: image46.wmf]a

a

-

×

=

1

2

С

К

Д

.

 Это уравнение – математическое выражение закона разбавления Оствальда, который устанавливает зависимость между степенью диссоциации слабого электролита и его концентрацией.

У достаточно слабых электролитов в не слишком разбавленных растворах степень диссоциации α очень мала, а величина (1 – α) близка к единице.    Поэтому для них:      сα2 ≈ КД  или 
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Рассмотренные закономерности позволяют вычислять константы диссоциации слабых электролитов по степени их диссоциации и наоборот.

Ионное произведение воды. рН раствора

Вода является слабым электролитом и частично диссоциирует на

ионы Н+ и OH- по реакции:

Н2О ↔ Н+ + ОН-
В водных растворах концентрации ионов H+ и OH- связаны между собой через константу диссоциации воды:
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Произведение ионов Н+ и OH- является постоянной величиной для данной температуры и называется ионным произведение воды (Кw):              

Кw= [Н+]∙[ОН-]= КД∙[Н2О] = 1∙10-14
Ионное произведение воды, согласно закону действующих масс, является константой, не зависит от концентрации ионов водорода и гидроксид-ионов и постоянно при данной температуре.

Ионное произведение воды – весьма важная величина, так как позволяет для любого водного раствора найти концентрацию ионов водорода при известной концентрации гидроксид-ионов и наоборот. В чистой воде или нейтральном растворе:

[Н+]=[ОН-]= 1∙10-7 моль/л
В кислой среде         [Н+] > 1∙10-7 моль/л
В щелочной среде    [Н+] < 1∙10-7 моль/л
Для удобства обычно пользуются не концентрациями  [Н+] и [ОН-], а отрицательными их логарифмами, обозначаемыми символами рН и рОН:

pH = − lg[Н+];                     pOH = − lg[ОН-].
 Для водных растворов выполняется соотношение:

pH  + pOH  = 14
Тогда:

В нейтральной среде                  рН = 7

В кислой среде                            рН < 7

В щелочной среде                       рН > 7

Сильные электролиты

Для сильных электролитов в отличие от слабых не используют констант диссоциации.

Для оценки способности ионов к химическим реакциям в растворах сильных электролитов пользуются понятием активность, обозначаемой a.

Активностью иона называют эффективную или условную концентрацию его, соответственно которой он участвует в химических реакциях. Между активностью иона  и его действительной концентрацией  существует зависимость:

а = f∙С,
где  f – коэффициент активности.

Коэффициенты активности ионов зависят не только от концентрации сильного электролита, но, кроме того, от концентрации всех посторонних ионов, присутствующих в растворе. Мерой электростатического взаимодействия между ионами считают так называемую ионную силу раствора I, которую вычисляют по формуле:

I = 1/2(С1Z12 + С2Z22 + С3Z32 + СnZn2), 
где C1 , C2 , C3 и т.д. – концентрации различных ионов;

       Z1, Z2 , Z3 и т. д. заряды этих ионов.

Таким образом, ионная сила раствора равна полусумме произведений концентраций ионов (выраженных в моль/л) на квадраты их зарядов. 

Вопросы для самоконтроля
1. Понятие раствора, растворителя, растворенного вещества.

2. Классификация растворов по агрегатному состоянию. Приведите соответствующие примеры.

3. Что такое разбавленные и концентрированные растворы?

4. Способы выражения состава растворов.

5. Растворы электролитов и неэлектролитов. Дайте определение и приведите примеры.

6. Что называют степенью диссоциации электролитов? Приведите примеры сильных и слабых электролитов.

7. Константа диссоциации. Какая зависимость существует между константой и степенью диссоциации электролита? Выразите ее математически.

8. Что такое активность, коэффициент активности и ионная сила раствора?

9. Ионное произведение воды. Водородный показатель рН.

Задания для самоконтроля
1. Дайте определение следующим понятиям:

 Растворы – 

Электролиты – 

Сильные электролиты –

Слабые электролиты –

Неэлектролиты –

Степень диссоциации –

Водородный показатель рН –

Молярная концентрация – 

Моляльная концентрация –
2. Допишите определения:

1. Константой равновесия процесса диссоциации слабого электролита называется ____________________________.

2. Гомогенные системы, состоящие из двух и более веществ, называются _____________.

3. Произведение ионов Н+ и ОН – является постоянной величиной для данной температуры и называется _______________________________.

4. Взаимодействие молекул растворителя с частицами (молекулами, ионами) растворенного вещества называется _____________________.

3. Константа равновесия уксусной кислоты  выражается отношением:    
а) 
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4. Установите соответствие:
	Вещества
	Название веществ

	А) Сильные электролиты

Б) Слабые электролиты

 В) Неэлектролиты
	1) уксусная кислота

2) соляная кислота

3) глюкоза

4) гидроксид натрия

5) серная кислота

6) угольная кислота

7) гидроксид аммония

8) сахароза

9) азотная кислота

10) хлорид кальция

11) сероводород

12) этиловый спирт

13) гидроксид меди

14) неметаллы

15) газы

16) сульфат алюминия


5. Напишите уравнения  электролитической диссоциации по ступеням следующих соединений: Н3РО4, NН4ОН, Н2СО3, Сu(ОН)2.Запишите выражения констант диссоциации для каждой ступени.

6. Вычислите ионную силу:   а)  0,03 М раствора ВаСl2;

        б)  1 литра раствора, содержащего в 0,1 моль НСl и 0,2 моль СаСl2.
7. Молярная концентрация раствора НСl с массовой долей 2% и плотностью 1,003 г/мл составляет:

а) 0,028 моль/л;              г) 0,0055 моль/л;
  б) 1,38 моль/л;                д) 0,00055 моль/л;
                           в) 0,55 моль/л;                е)  2 моль/л.
8. По мере разбавления раствора, степень диссоциации электролита:

          а) увеличивается;            б) уменьшается;         в) не изменяется
9. Степень диссоциации 0,2 М раствора СН3СООН с Кд = 1,82∙10-5  равна: 

а) 0,000091;                 
б) 0,0136;                         
в) 0,00954;                  
г) 0,0419.
10. Заполните пропуски в таблице  
«Реакция среды и рН. Кислотность и щелочность растворов»

	[Н+]
	100
	10-1
	…
	…
	10-4
	…
	….
	…
	…
	…
	10-10
	..
	…
	…
	….

	[ОН-]
	10-14
	…
	…
	…
	…
	…
	10-8
	…
	…
	…
	…
	…
	…
	…
	…

	среда
	Сильнокислая среда
	….
	
	Слабо-

щелочная среда
	…

	рН
	…
	1
	…
	…
	…
	5
	…
	7
	…
	9
	……
	
	…
	…
	14


11. Выберите правильные ответы:

    а) рН = 5,    [Н+] = 10-5 М;              

б) рОН =3,  [Н+] = 10-3 М;
в) С(НСl) = 0,001 моль/л, α=1,  рН=3;  

г) С (Н2SО4)=0,005 моль/л, рН=2;
д) рН=8,  [ОН-] =10-8 М;
е) С(СН3СООН)=0.01 моль/л, α=0,3   [Н+] = 0,01 М;
ж) С(NН4ОН)=0,05,  α=0,3   [ОН-]=0,015 М.
IV. 8  Буферные растворы
Буферные растворы – это системы, рН которых практически не меняется при добавлении к ним небольших количеств кислот или щелочей или при разведении. 

Буферные системы позволяют живому организму противодействовать влиянию внешних факторов, направленных как на снижение, так и на увеличение рН его жидких сред, сохранять гомеостаз. 

Классификация буферных систем
1. Кислотные – буферные системы, содержащие слабую кислоту и ее соль (ацетатная, бикарбонатная, фосфатная, белковая, гемоглобиновая).

2. Основные – буферные системы, содержащие слабое основание и его соль (аммиачная).

3. Буферные системы, представляющие собой ионы и молекулы амфолитов (белковая).

Механизм буферного действия 
(на примере бикарбонатной буферной системы).

При добавлении сильной кислоты:

NaHCO3  + HCl → NaCl +H2CO3
Na+  +  HCO3 - + H+  +  Cl- → Na+  +  Cl-  +  H2CO3
HCO3-   + H+ → H2CO3

При добавлении сильного основания:

H2CO3 + NaOH  → NaHCO3 + H2O

H2CO3 + Na+  +  OH-  → Na+  +  HCO3- + H2O

H2CO3 + OH-  → HCO3- + H2O
Таким образом, буферное действие раствора обусловлено смещением кислотно-основного равновесия за счет связывания добавляемых в раствор ионов H+ и OH-. В результате реакций ионов H+ и OH-   и компонентов буферной системы образуются слабодиссоциирующие продукты.

Уравнение Гендерсона-Гассельбаха для расчета рН буферных систем.

Для буферных систем кислотного типа:
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Для буферных систем основного типа:
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Буферная емкость характеризует способность буферного раствора противодействовать смещению реакции среды при добавлении кислот и щелочей. Буферная емкость определяется количеством сильной кислоты или сильного основания (в моль или в моль эквивалента), при добавлении которого к одному литру буферного раствора значение рН меняется на единицу.
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Вопросы для самоконтроля
1. Водородный показатель. Интервалы рН для различных биологических жидкостей.

2. Общая, активная и потенциальная кислотность раствора слабого электролита.

3. Понятие буферного раствора. Классификация буферных растворов. Свойства буферных растворов.

4. Уравнение Гендерсона-Гассельбаха для расчета рН буферных систем кислотного и основного типов.

5. Буферная емкость. Формулы для расчета буферной емкости по кислоте и по щелочи. Факторы, влияющие на буферную емкость.

Задания для самоконтроля
1. Распределите перечисленные системы по соответствующим столбцам таблицы. 
а) С6Н5СООН + С6Н5СООК; 
б) HCl + NaCl; 
в)HCOOH + HCOONa; 

г)HNO3 +KNO3; Д)HNO2 + KNO2.

	Обладает буферным действием
	Не обладает буферным действием

	
	


Дайте мотивированный ответ.

2. С помощью стрелок обозначьте соответствие между столбиками. Допишите сокращенные  ионные уравнения, объясняющие механизм буферного действия  систем.

	Тип буферной
системы


	Буферная
система
	Состав
буферной
системы
	Механизм буферного действия

	Кислотная 

Основная 

Амфотерная 


	Ацетатная

Белковая 

Бикарбонатная

Аммиачная

Фосфатная

Формиатная
	H2CO3
NaHCO3
	H2CO3 + OH-  → HCO3- + H2O

HCO3-   + H+ → H2CO3

	
	
	PtCOOH

PtCOONa
	PtCOOH + OH-  →

PtCOO-     + H+ →

	
	
	NH4OH

NH4Cl
	NH4OH + H+ →

NH4++ OH-  →

	
	
	NaH2PO4
Na2HPO4
	H2PO4 - + OH-  →

HPO42-+ H+ →

	
	
	HCOOH

HCOOK
	HCOOH+ OH-  →

HCOO-+ H+ →

	
	
	CH3COOH

CH3COONa
	CH3COOH+ OH-  →

CH3COO- + H+ →


3. Определите концентрацию протонов в растворе, полученном при смешивании 30 мл  раствора CH3COOH с молярной концентрацией эквивалента 0,1 моль/л и 50 мл раствора CH3COONa с молярной концентрацией эквивалента 0,3 моль/л, если рК(CH3COOH) = 4,75.
4. Рассчитайте рН раствора, полученного при смешивании 20 мл  раствора HCl с молярной концентрацией эквивалента 0,05 моль/л и 20 мл раствора NaHCO3 с молярной концентрацией эквивалента  0,1 моль/л, если рК(H2CO3) = 6,35.
5. Вычислите рН раствора, полученного путем смешивания 20 мл раствора азотистой кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,05 моль/л и 30 мл раствора нитрита калия молярной концентрацией эквивалента 1,5 моль/л, если рКа = 3,29.
6. Вычислите рН раствора, содержащего по 0,5 моль эквивалента гидроксида аммония и хлорида аммония, рК (NH4OH) = 4,75. Как изменится рН при добавлении к одному литру этого раствора

· 0,1 моль эквивалента КOH; 

· 0,1 моль эквивалента HCl; 

· при разбавлении водой в 10 раз? 
7. Каково соотношение количества вещества уксусной кислоты и ацетата калия в буферном растворе с рН = 4,75, если рК(CH3COOH) = 4,75. 

8. Сколько миллилитров раствора NH4Cl с  молярной концентрацией эквивалента 0,5 моль/л следует прибавить к 100 мл раствора NH4OH с  молярной концентрацией эквивалента 0,2 моль/л, чтобы получить буферную систему с рН= 9,25, если рК (NH4OH) = 4,75.
9. Определите рН раствора, полученного при смешивании 50 мл  раствора дигидрофосфата калия с молярной концентрацией эквивалента 0,1 моль/л и 15 мл раствора гидрофосфата калия с молярной концентрацией эквивалента 0,2 моль/л, если рК(H2PO4-) = 7,21. Приведите механизм действия данной буферной системы.
10. К 2 мл раствора уксусной кислоты с молярной концентрацией эквивалента 0,4 моль/л добавили 3 мл раствора гидроксида натрия с молярной концентрацией эквивалента 0,2 моль/л. Вычислить концентрацию протонов и рН полученной смеси.

11. Рассчитайте буферную емкость аммиачного буфера, если  при добавлении 0,001 моль эквивалента HCl  к 100 мл этого раствора значение его рН уменьшилось на 0,09.

12. Составьте конспект для ответа по вопросам:

А) Роль буферных растворов в организме человека.

Б) Роль гидрокарбонатного буферного раствора при поддержании постоянства рН крови, нарушаемого процессами дыхания.

IV.  9   Учение о растворах. Диффузия в растворах.
 Коллигативные свойства разбавленных растворов
Коллигативные свойства растворов – это  свойства, которые определяются числом частиц растворенного вещества в единице объема раствора и не зависят от природы вещества. К ним относятся: диффузия, осмотическое давление, давление насыщенного пара растворителя над раствором, температура замерзания раствора, температура кипения раствора.

Диффузия – самопроизвольный процесс переноса вещества в результате беспорядочного теплового движения кинетических единиц. Под кинетическими единицами понимают ионы, молекулы, атомы, ассоциаты, комплексы и т.д. Количественно диффузия выражается законом Фика: Скорость диффузии прямо пропорциональна градиенту концентрации и площади, через которую осуществляется диффузия.
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 – скорость диффузии, или количество вещества, диффундирующего в единицу времени через данную площадь;
S – площадь поверхности;
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  –  градиент концентрации –  это изменение концентрации (С) вещества, приходящееся на единицу длины (Х)  в направлении диффузии. Знак (–) показывает, что диффузия происходит из области большей концентрации в область меньшей.

D – коэффициент диффузии, зависящий от природы растворенного вещества и от температуры. Физическая сущность D – это количество вещества, диффундирующего в единицу времени через единицу площади при градиенте концентрации, равном 1.

Осмос – это явление односторонней диффузии молекул растворителя из раствора с меньшей концентрацией в раствор с большей концентрацией через полупроницаемую мембрану. Давление, которое надо приложить к раствору, чтобы прекратился осмос, называется осмотическим. Вант-Гофф сформулировал обобщенный закон: осмотическое давление разбавленных растворов равно тому давлению, которое это вещество имело бы, если бы оно в виде газа занимало при той же температуре тот же объем, что и раствор.

Осмотическое давление растворов неэлектролитов можно рассчитать по формуле:                                          

П = CRT, где
П – осмотическое давление; 
R–газовая постоянная; 
Т – абсолютная температура.

Насыщенный пар – пар, находящийся в равновесии с жидкостью. Давление, которое производит насыщенный пар на стенки сосуда, называется давлением насыщенного пара. Если в равновесную систему ввести нелетучее вещество, то давление пара растворителя над раствором понизится.

Закон Рауля: относительное понижение давления пара растворителя над раствором пропорционально мольной доле нелетучего растворенного вещества.
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p0 – давление пара над чистым растворителем;

p – давление пара над раствором;

N – мольная доля растворенного вещества.

Этот закон справедлив только для сильно разбавленных растворов неэлектролитов.

Температура кипения – это температура, при которой давление пара над растворителем или раствором равно атмосферному. Растворы нелетучего растворенного вещества кипят при более высокой температуре, чем чистый растворитель.

Первое следствие из закона Рауля: повышение температуры кипения разбавленного раствора неэлектролита пропорцонально моляльной концентрации растворенного вещества.
∆Ткип.  =  Е ∙ ḇ(Х),    где

∆Т(кип.)   – повышение температуры кипения раствора;

ḇ(Х)  – моляльность раствора;

Е – эбуллиоскопическая постоянная, показывает повышение температуры кипения раствора при растворении одного моль вещества в 1 кг растворителя.

Температура замерзания – это температура, при которой давление пара растворителя над раствором равно давлению пара растворителя над твердой фазой. Растворы нелетучего растворенного вещества замерзают при более низкой температуре, чем чистый растворитель.

Второе следствие из закона Рауля: понижение температуры замерзания разбавленного раствора неэлектролита прямо пропорционально моляльной концентрации растворенного вещества.
∆Тзамерз.  =  К ∙ b(Х),   где

∆Тзамерз.    – понижение температуры замерзания раствора;

b(Х)   –  моляльность раствора;

К  –  криоскопическая постоянная, показывает понижение температуры замерзания, вызываемого растворением одного моль вещества в 1 кг растворителя.

Изотонический коэффициент i. Растворы электролитов не подчиняются законам Рауля и Вант-Гоффа вследствие распада на ионы и увеличении числа кинетически активных частиц. Вант-Гофф ввел поправку для электролитов в виде изотонического коэффициента i. 
Коэффициент i показывает, во сколько раз истинная концентрация кинетически активных частиц, и, следовательно, осмотическое давление, понижение давления пара,  понижение температуры замерзания, повышение температуры кипения в растворе электролита больше, чем в растворе неэлектролита.

i  =  1 + α∙(m  -  1), где:

α  –  степень диссоциации электролита;

m  –  число ионов, на которое диссоциирует одна молекула электролита.

Для растворов электролитов:

П =  і∙C∙ R ∙T;      ∆ Ткип. = і ∙ Е ∙ b(Х);    ∆Тзамерз. = і ∙ К ∙ b(Х).

Вопросы для самоконтроля 

1. Что такое диффузия? Какие факторы влияют на скорость диффузии?
2. Приведите примеры, характеризующие роль диффузии в процессах             жизнедеятельности организма.  

3. Какие свойства растворов называются коллигативными и почему?
4. В чем заключается сущность осмоса и осмотического давления?
5. Какие существуют методы измерения осмотического давления?
6. Почему растворы электролитов не подчиняются закону осмотического давления Вант-Гоффа? Охарактеризуйте изотонический коэффициент и его связь со степенью диссоциации электролита.

7.Какие растворы называются изо-, гипо-, гипертоническими? Что происходит с клеткой при помещении её в такие растворы?
8. Какие растворы называются физиологическими? Приведите примеры.

9. Почему при аллергических реакциях, сопровождающихся отеками тканей, в организм вводят высококонцентрированние растворы хлорида кальция (10%) и глюкозы (20%)?
10. В каких системах можно наблюдать явление осмоса?  Приведите примеры природных осмотических явлений.
11. Какова биологическая роль осмоса в живых и растительных организмах? Приведите примеры использования явления осмоса в медицинской практике.

12. Дайте определение, что такое насыщенный пар и давление насыщенного пара.

13. Почему нелетучее растворенное вещество понижает давление насыщенного пара? Cформулируйте закон Рауля.

14. Почему растворы электролитов понижают давление насыщенного пара в большей степени, чем растворы неэлектролитов той же концентрации?

15. Дайте определение, что такое температура кипения и замерзания растворов? Сформулируйте следствия из закона Рауля.

16. Как с помощью принципа Ле-Шателье объяснить эффекты повышения температуры кипения и понижения температуры замерзания растворов по сравнению с чистым растворителем?
17. Объясните физический смысл эбулиоскопической и криоскопической констант.

18. Охарактеризуйте взаимосвязь между коллигативными свойствами растворов. Приведите примеры использования криометрии в медико-биологических исследованиях.

Задания для самоконтроля

1. Дополните утверждения:

а) к коллигативным свойствам растворов относятся . . . . .

б) коллигативные свойства растворов определяются . . . . .

в) осмотическое давление растворов зависит от температуры и . . 
г) значение изотонического коэффициента завит от .  .  .  .

д) физиологический раствор – это раствор, осмотическое давление которого равно . . . . .
2. При одинаковой температуре даны 5 водных растворов с молярной концентрацией 0,05 моль/л. Какие из этих растворов являются изотоничными друг к другу? 
а) CaCl2; б) NaCl; в) С6Н12О6; г) MgSO4; д) AlCl3.
3. Какие  из следующих водных растворов при температуре 37оС являются гипотоническими по отношению к физиологическому раствору: 
         а) 0,15 М раствор СаСl2;           б) 0,15 М раствор С6Н12О6;

         в) 0,1 М раствор МgSO4;           г) 0,3 М раствор КСl;

         д) 0,3 М раствор С12Н22О11.
4. С помощью стрелок обозначьте соответствие между столбцами таблицы
	   Наименование явления
	Компоненты

	1. Распределение воды между сосудами и внесосудистым пространством в значительной степени определяют компоненты:

2. Основной вклад в осмотическое давление внутриклеточной жидкости вносят компоненты:

3. Основной вклад в поддержание осмоляльности плазмы крови вносят компоненты:
	а) катионы калия и сопряженные анионы;

б) мочевина;

в) белки;

г) катионы натрия и сопряженные анионы;

д) глюкоза.


5. Как будет меняться во времени осмотическое давление раствора, в котором происходит ферментативный гидролиз дипептида? Ответ мотивируйте.
6. Как будет меняться во времени осмотическое давление раствора, в котором будет происходить самопроизвольная полимеризация акриловой кислоты? Дайте пояснения.
7. Объясните, почему водный раствор глюкозы кипит при температуре выше 100оС, а водный раствор этанола – при температуре ниже 1000С.

8. С помощью стрелок обозначьте соответствие между столбцами таблицы

	  Свойства растворов
	   Показатели растворов

	Разбавленные водные растворы NaCI и глюкозы с одинаковой концентрацией имеют:

Разбавленные водные растворы глицерина и глюкозы имеют одинаковое осмотическое давление, если у них:    
	а) различный объем;

б) одинаковое давление пара над раствором;

в) одинаковый объем;

г) различное осмотическое давление при температуре 00С;

д) различный цвет;

е) различное повышение температуры кипения раствора по сравнению с чистым растворителем;

ж) одинаковое понижение температуры замерзания раствора по сравнению с чистым растворителем.


9. Будут ли изотоничны водные растворы NaCl и MgCl2 с одинаковой массовой долей растворенного вещества? Ответ мотивируйте.

10.  Одни кусочки растительной ткани находились в гипертоническом растворе сахарозы, а другие кусочки той же ткани – в гипертоническом растворе мочевины. Просмотр препаратов, сделанных с этих кусочков под микроскопом показал, что в клетках, находившихся в растворе сахарозы, наблюдается устойчивый плазмолиз, который сохраняется долгое время, тогда как в клетках, находившихся в растворе мочевины, отмечается непродолжительный плазмолиз, который сменяется самопроизвольным деплазмолизом. Объясните результаты наблюдений.
11. Вычислите осмотическое давление при 25оС водного раствора, содержащего 171 г сахара С12Н22О11 в 5 литрах раствора. 
12. Белок – сывороточный альбумин человека, имеет молярную массу 6900 г/моль. Рассчитайте осмотическое давление раствора, содержащего 2 г белка в 100 г раствора при 25оС; ρр-ра принять равной 1 г/мл. 
13. При какой температуре осмотическое давление раствора, содержащего в  1 л 45 г глюкозы С6Н12О6, достигнет 607,8 кПа?
14. Сколько граммов глюкозы С6Н12О6 должно находиться в 0,5 л раствора глюкозы, чтобы его осмотическое давление (при той же температуре) было равно осмотическому давлению раствора глицерина в 1 л которого  содержится 9,2 г глицерина(С3Н5(ОН)3) ?  
15. Осмотическое давление плазмы крови равно 7,7 атм. Рассчитайте,

сколько граммов хлорида натрия необходимо для приготовления 200 мл раствора, изотоничного плазме крови ( t= 370С). Степень диссоциации NaCl – 95%.
16. Этиловый спирт иногда вводят внутривенно при гангрене и     абсцессе  легкого в виде раствора с массовой долей 20%. Определите, будет ли при 37оС данный раствор спирта изотоничен плазме крови?   Плотность  раствора равна 1 г/мл. 
17. Рассчитайте кажущуюся степень диссоциации LiCl в растворе с молярной концентрацией эквивалента 0,1 моль/л, если раствор изотоничен с  0,19 М  раствором сахара С12Н22О11 при 0оС. 
 18. Осмотическое давление раствора, содержащего в 1 л 72 г маннита, равно 9,00 ∙ 105 Па при 0оС. Найдите формулу маннита, если массовая доля С, Н и О, входящих в его состав, соответственно равны 39,56; 7,69; 52,75 %.
19. К 100 мл 0,5 М водного раствора сахарозы С12Н22О11 добавлено 300 мл воды. Чему равно осмотическое давление полученного раствора при 25оС? 
20. Сколько моль неэлектролита должно содержаться в 1л раствора, чтобы его осмотическое давление при 25оС было равно 2,47 кПа?
21. Определить   степень   диссоциации   бромида   алюминия,  если 1 литр раствора, содержащего 26,7 г растворенного вещества, создает при 0оС           осмотическое давление, равное 635,22 кПа. 
 22. Определить степень диссоциации СаCl2 в 0,2 М  растворе ,  если при той же температуре  этот раствор изотоничен 0,5М раствору глюкозы. 
 23. Дополните следующие утверждения:

а) законам Рауля и Вант-Гоффа не подчиняются растворы . . . . .

б) относительное понижение давления пара растворителя над раствором  равно. . . . .

в) температурой кипения называется температура, при которой . . . 
г) температурой замерзания называется температура, при которой .
д) растворенное вещество  . . . . . . . . . температуру кипения и  . . . . . 
температуру      замерзания      раствора    по    сравнению  с чистым растворителем;

ж) онкотическое давление крови обусловлено . . . . .

з)  изоосмия организма – это . . . . .

и) плазмолиз эритроцитов происходит, когда клетку помещают  . . 
  24. Укажите правильные утверждения:

а) давление насыщенного пара над раствором уменьшается при увеличении мольной доли растворителя;

б) температура кипения жидкостей и их растворов зависит от внешнего давления;

в) при увеличении   числа частиц  растворенного  нелетучего  вещества в единице  массы  растворителя  температура  замерзания растворов              повышается;

г) при одинаковых условиях водные растворы нелетучих электролитов и неэлектролитов, имеющих равные моляльности, имеют разные температуры кипения;
д) при одинаковой температуре водные растворы нелетучих        электролитов и неэлектролитов  с  одинаковой   молярной    концентрацией    имеют  одинаковое осмотическое давление.

 25. Над океаном или морем давление паров воды ниже, чем над озером или  рекой с пресной водой. Почему влажность воздуха на берегу океана или          моря выше по сравнению с влажностью воздуха около озера или реки?

26. С помощью стрелок обозначьте соответствие между столбцами таблицы
	Свойства растворов
	Показатели растворов

	1. Разбавленные водные

растворы КСl и Na3РО4 кипят при одинаковой температуре, если у них:

2. Разбавленные водные

растворы глюкозы и

К2SO4 имеют одинаковое

осмотическое давление,

если у них:


	а) одинаковая концентрация и степень 

диссоциации электролита;

б) концентрации KCl и Na3PO4  равны

соответственно 0,4 и 0,1моль/л ; α = 1;

в) концентрации KCl и Na3PO4 равны

соответственно 0,06 и 0,24 моль/л; α = 1;

г) концентрация глюкозы в 4 раза меньше

концентрации K2SO4;

д) одинаковое понижение температуры

замерзания;

ж) одинаковая массовая доля

растворенного вещества;

з) концентрация глюкозы в 4 раза выше

концентрации K2SO4.


27.  68,4 г сахарозы растворено в 1000 г воды. Рассчитать:

          а) осмотическое давление; (Т= 298 К, ρр-ра = 1,01 г/мл)
          б) температуру замерзания;

          в) температуру кипения раствора. 
28. Температура   кипения   водного   раствора   сахарозы  равна 101,40С.          Вычислите  моляльную  концентрацию и  массовую  долю сахарозы в растворе. При какой температуре замерзает этот раствор?
29. Водно-спиртовый раствор, содержащий 15% спирта (ρ = 0,97 г/мл) замерзает  при  температуре 10,260С.  Найдите   молекулярную  массу            спирта и осмотическое давление раствора при 250С.

30. Температура замерзания кровяной сыворотки равна (- 0,560С). Рассчитайте моляльность солей в крови, условно считая все соли бинарными и полностью распадающимися на ионы по схеме: КtAn→ Кt+ + Аn−.  Наличие   в сыворотке  крови  неэлектролитов  во внимание не принимать. 
31. Эксперименты по исследованию 0,01М водных растворов сахарозы, глюкозы, глицерина показали, что понижение температуры замерзания у них равны 0,0186 0С.  Почему понижение температуры замерзания           водного раствора NaCl оказалось в 2 раза больше, раствора СаCl2  в три раза больше, а раствора AlCl3 в четыре раза больше.

32. В равных   количествах   воды   растворено:  в  одном   случае  0,5 моль  сахарозы, в другом – 0,2 моль CaCl2. Температуры замерзания обоих             растворов одинаковы. Определите  кажущуюся  степень  диссоциации CaCl2.
33. Раствор,   содержащий   1,2 г   аспирина   (С6Н4СН3СООСООН)  в  20 г диоксана, замерзает    при    температуре    10,430С. Определите криоскопическую постоянную диоксана.
34. Температура замерзания раствора, содержащего 0,25 моль азотной кислоты в 2,5 л воды равна -0,350С.   Рассчитайте    изотонический           коэффициент азотной кислоты. 
35. Некоторое количество вещества, растворенное в 100 г бензола, понижает температуру его замерзания на 1,28 0С.  То же количество вещества, растворенное в 100 г воды,  понижает точку ее  замерзания на 1,395 0С. Вещество   находится   в   бензоле  в  виде  молекул, а в воде полностью диссоциировано на ионы. На  сколько  ионов  вещество  диссоциирует в водном растворе?
36. В 100 мл воды растворено 4 г неэлектролита, в состав которого входят С (50,7%), Н (4,23%), О (45,07%). Раствор замерзает при температуре − 0,524 0С. Определите формулу растворенного вещества. 
37. Раствор, содержащий 0,04 г камфоры в 20 г бензола замерзает при температуре на 0,067 0C ниже температуры замерзания чистого бензола.          Определите молярную массу камфоры. 
38. Какова температура замерзания раствора неэлектролита, содержащего 3,01 ∙ 1023  молекул в 1 л воды?
39. Водный раствор мочевины кипит при температуре 100,5 0С. Рассчитайте осмотическое давление раствора при температуре 250С; ρр-ра = 1,1 г/мл.  
40. Раствор, содержащий 1,22 г бензойной кислоты С6Н5СООН в 100 г сероуглерода, кипит при температуре 45,529 0С. Температура кипения сероуглерода равна 46,30С. Вычислите эбулиоскопическую постоянную СS2 .
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Приложение 1

Периодическая таблица химических элементов Д.И. Менделеева
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Приложение 2

Относительная электроотрицательность атомов элементов по Полингу
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Приложение 3

Термодинамические константы некоторых веществ

	Вещество
	∆Н°298, кДж/моль
	∆G°298, кДж/моль
	S°298, Дж/моль∙К

	С (графит)
	0
	0
	6

	СН4 (г)
	-75
	-51
	186

	СН3ОН (г)
	-201
	-66
	240

	С2Н2 ( г)
	227
	209
	201

	С2Н5ОН (г)
	-235
	-174
	278

	С6Н12О6 (тв)
	-1274
	-911
	212

	СО (г)
	-111
	-137
	198

	СО2 (г)
	-394
	- 394
	214

	СS2 ( г)
	115
	64
	238

	СаСО3 (тв)
	-1207
	-1129
	93

	СаО (кр)
	-636
	-604
	40

	СаSО4 (тв)
	-1433
	-1320
	107

	FeO (тв)
	-265
	-244
	61

	Fe2O3 (тв)
	-822
	-740
	88

	Fe3O4 (кр)
	-1117
	-1014
	146

	Н2 (г)
	0
	0
	131

	Н2О (г)
	-242
	-229
	189

	Н2О (ж)
	-286
	-238
	70

	Н2S (г)
	-21
	-34
	206

	Н2SО4 (ж)
	-814
	-690
	157

	K+ (р-р) 
	-251
	-282
	103

	KNO3 (тв)
	-493
	-393
	133

	K2SO4 (тв) 
	-1434
	-1316
	176

	N2 (г)
	0
	0
	200

	NH3 (г)
	-46
	-17
	193

	NO (г)
	90
	87
	211

	NO2 (г)
	34
	52
	240

	N2O4 (г)
	10
	98
	304

	NO3– (р-р)
	-207
	-114
	146

	Na2SO4 (тв)
	-1385
	-1267
	150

	Na2S2O3 (5H2O (тв)
	-2602
	-
	-

	O2 (г)
	0
	0
	205

	S(кр.,ромб.)
	0
	0
	32

	SO2 (г)
	-297
	-300
	248


Приложение 4
Температуры замерзания и кипения, криоскопические и эбуллиоскопические коэффициенты
	Растворитель 
	t°зам., °С
	К
	t°кип.,°С
	Е

	Вода
	0
	1,86
	100,0
	0,52

	Диэтиловый эфир
	-177
	1,79
	35,0
	2,12

	Бензол
	5,45
	5,07
	80,2
	2,57

	Ацетон
	-945,6
	2,4
	56,0
	1,5

	Диоксан
	12,34
	4,72
	100,8
	3,2


R=0,082 атм*л/моль*К
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