Билет № 1.
В 1. Периодический закон и периодическая система химических элементов Д.И. Менделеева. Закономерности изменения свойств элементов малых периодов и главных подгрупп в зависимости от порядкового номера элемента.
Периодический закон был открыт в 1869 г. Д.И. Менделеевым. Менделеев считал, что главной характеристикой элемента является его атомная масса. Поэтому он расположил все элементы в порядке увеличения их атомных масс. При этом выявились закономерности изменения свойств элементов и их соединений. Так в ряду от Li до F ослабляются металлические свойства и растут неметаллические, растет высшая степень окисления, свойства оксидов и гидроксидов меняются от основных к кислотным. В следующем ряду от Na до Cl эти закономерности повторяются. Открытый им закон Д.И. Менделеев сформулировал так:
Свойства элементов, а также свойства и форма их соединений находятся в периодической зависимости от величины атомной массы элементов.

После открытия изотопов (элементов с разной массой, но одинаковым зарядом ядра) оказалось, что не атомная масса, а заряд ядра атома является главной характеристикой химического элемента. Так существуют 3 изотопа водорода – с атомной массой 1, 2 и 3 (протий, дейтерий и тритий) – они являются одним и тем же химическим элементом. В то же время существуют изотопы аргона, калия и кальция с одинаковой массой = 40 – это разные химические элементы. Поэтому современная формулировка периодического закона звучит так:
Свойства элементов и их соединений находятся в периодической зависимости от величины заряда ядра атома.

Графическим выражением периодического закона является периодическая система. В ней 7 периодов (1,2,3 – малые; 4 -7 – большие) и 8 групп. 

Период – это горизонтальный ряд элементов, начинающийся щелочным металлом и заканчивающийся благородным газом.

В периоде слева направо уменьшаются металлические свойства и растут неметаллические, т.к. увеличивается число электронов на внешнем энергетическом уровне. (Например, Li – щелочной металл, его оксид – основный, гидроксид – сильное основание (щелочь), у  Be  оксид и гидроксид – амфотерные, элементы, начиная с  B - неметаллы, оксиды и гидроксиды B,C,N – кислотные, наиболее сильно неметаллические свойства выражены у F, Ne – благородный газ.)
Группа – это вертикальный столбец элементов с одинаковой высшей степенью окисления. В каждой группе две подгруппы – главная и побочная. У элементов главных подгрупп сверху вниз усиливаются металлические свойства и уменьшаются неметаллические, т.к. растет радиус атома.
В 2. Проведение реакций, подтверждающих химические свойства HCl
1. Кислоты взаимодействуют с металлами, стоящими в ряду активности до Н:

2 HCl + Zn = ZnCl2 + H2

2. Кислоты взаимодействуют с оксидами металлов:
2 HCl + CuO = CuCl2 + H2O (реакцию проводить при нагревании)
3. Кислоты взаимодействуют с основаниями:
HCl + NaOH = NaCl + H2O (реакцию проводить в присутствии индикатора)
4. Кислоты взаимодействуют с солями, если образуется осадок или газ:
HCl + AgNO3 = AgCl  + HNO3
2 HCl + CaCO3 = CaCl2 + H2O + CO2 
Билет № 2
В.1. Простые и сложные вещества: различие в их составе. Основные классы неорганических соединений: примеры соединений, различие в их составе.

Вещества делятся на простые и сложные. Простые вещества состоят из атомов одного химического элемента. Они подразделяются на металлы, неметаллы и благородные газы.

Сложные вещества состоят из нескольких химических элементов. К ним относятся оксиды, основания, кислоты и соли.

Вещества

простые                                                      сложные

металлы     неметаллы  благ.   оксиды       основания   амфотерн.   кислоты      соли

газы       ЭхОу         Ме(ОН)х      гидрокс.       Н х к.о.        Ме х(к.о.)у 
Mg, Al, Fe      S, O2, H2      Не, Ne
Оксиды – соединения элемента с кислородом.   Основными называются оксиды, которым соответствует основание. Это оксиды металлов со степенью окисления +1, +2. Например:   CaO – оксид кальция, Na2O  – оксид натрия.  Кислотными называются оксиды, которым соответствуют кислоты. Это оксиды неметаллов и оксиды металлов со степенью окисления >+4. Например, СО2, Mn2O7. Амфотерными являются оксиды, которым соответствуют амфотерные гидроксиды. Например: Al2O3 , ZnO.
Кислоты – сложные вещества, состоящие из водорода и кислотного остатка.  Например: HCl – соляная кислота,  H2SO4 – серная кислота. Кислоты делятся на бескислородные и кислородосодержащие.
Основания – сложные вещества, состоящие из металла и гидроксогруппы ОН-.
Они делятся на растворимые основания (щелочи): например,  NaOH – гидроксид натрия, Ca(OH)2 – гидроксид кальция и нерастворимые, например, Fe(OH)2 – гидроксид железа (II).
Основания и кислородосодержащие кислоты составляют класс гидроксидов.
Амфотерными  называются гидроксиды, проявляющие одновременно свойства кислот и оснований. Их можно записать и в виде кислот, и в виде оснований. Например,  Al(OH)3  или H3AlO3 – гидроксид алюминия. 
Соли делятся на кислые, основные, средние. Средние соли – вещества, состоящие из металла и кислотного остатка.  Например: Al2(SO4)3  - сульфат алюминия, NaNO3  - нитрат натрия. В кислых солях присутствует ион Н+. Их можно рассматривать как продукт неполного замещения ионов водорода в кислоте на ионы металла. Например, NaHSO4 - гидросульфат натрия. Основные соли – продукт неполного замещения гидроксогрупп в основании анионами кислотного остатка. Например, ZnOHCl – гидроксохлорид цинка. 

В.  2.  Задача. К 200 г 5 %-ного раствора соли прибавили еще 20 г соли. Вычислите концентрацию вновь получившегося раствора.

Билет 3

В. 1. Строение атомов химических элементов. Состав атомного ядра. Строение электронных оболочек первых 20 элементов периодической системы.
В начале ХХ века Эрнест Резерфорд предложил планетарную модель атома. К этой идее его привели опыты по бомбардировке тонкой золотой фольги α-частицами. Резерфорд наблюдал, что большинство частиц проходит, не изменяя своей траектории, часть отклоняется на разные углы, небольшое количество отбрасывается назад. Ученый сделал вывод, что весь положительный заряд сосредоточен в небольшом пространстве в центре атома – ядре. Ядро состоит из протонов – положительно заряженных частиц с массой, равной 1 а.е.м., и нейтронов – не заряженных частиц с такой же массой. Вокруг ядра вращаются электроны, отрицательно заряженные частицы с массой примерно в 2000 раз меньшей, чем масса протона. Они распределены по нескольким энергетическим уровням.
Количество протонов и электронов одинаково (т.к. атом электронейтрален) и равно порядковому номеру химического элемента. Количество нейтронов можно найти как массовое число минус номер элемента. Например, у химического элемента натрия 2311Na - 11 протонов, 11 электронов и 12 нейтронов.

Количество энергетических уровней равно № периода, количество электронов на внешнем уровне равно № группы (для элементов главных подгрупп). На каждом энергетическом уровне может находится не больше определенного числа электронов. Его можно вычислить как 2n2. То есть на первом уровне не может быть больше 2 электронов, на втором восьми, на третьем – шестнадцати.
Таким образом, схемы строения атомов будут выглядеть так (примеры любые от Н до Са):

11Na )))       17Cl )))          19K ))))           20Ca ))))
           281                    287                      2881                          2882
В современном представлении электроны не имеют определенных орбит. Их положение характеризует орбиталь – область пространства, где вероятнее всего найти электрон. Орбитали бывают разными по форме. Их называют s-, p-, d- и f-орбиталями. Таким образом, состояние электронов в атоме можно показать электронно-графическими схемами. Например, (примеры любые от Н до Са)
В.2. Задача. Вычислите количество вещества оксида фосфора (V), который образуется при сжигании 350 г красного фосфора, содержащего 10 % примесей.
Билет 4

В 1. Металлы, их положение в ПСХЭ Д.И. Менделеева, строение атомов. Характерные физические и химические свойства.

Деление элементов на металлы и неметаллы основано на их способности принимать и отдавать электроны. Металлы – это элементы, атомы которых могут только отдавать электроны. Особенности строения их атомов – большой радиус и малое количество электронов на внешнем энергетическом уровне. Поэтому в ПСХЭ металлические свойства усиливаются справа налево и сверху вниз. Если провести диагональ бор – астат, то ниже этой диагонали все элементы будут металлами. Выше этой диагонали в главных подгруппах находятся элементы – неметаллы. Все элементы побочных подгрупп являются металлами, т.к. на их внешнем уровне находится не больше 2 электронов.

11Na )2)8)1                  12Mg )2)8)1                 13Al )2)8)3            (нарисовать электронно-
1s22s22p63s1                          1s22s22p63s2             1s22s22p63s3           графические схемы)
В простых веществах – металлах связь металлическая. Она осуществляется посредством электростатического притяжения положительно заряженных ион-атомов металлов и свободных электронов. Общие физические свойства металлов: электропроводность, теплопроводность, металлический блеск, пластичность обусловлены свободными электронами.

Химические свойства. Все металлы распределены по их активности в ряд активности металлов. Чем левее металл в ряду, тем легче он вступает в химические реакции.

1) Взаимодействие с простыми веществами-неметаллами:

А) с кислородом: взаимодействуют металлы до Ag. При этом образуются оксиды: 2 Cu + O2 = 2 CuO  (оксид меди(II))  

При взаимодействии щелочных металлов (кроме лития) образуются пероксиды: 2 Na + O2 = 2 Na2O2 (пероксид натрия)

Б)  Хлор, бром, сера взаимодействуют с большинством металлов:

Mg + Cl2 = MgCl2 (хлорид магния)

В)  Водород, углерод, азот, фосфор, кремний – только с самыми активными (до алюминия):    Ca + H2= CaH2 (гидрид кальция)

2) Взаимодействие со сложными веществами:

А)  с водой: металлы до Al образуют гидроксиды и водород

2 Na + 2 H2O = 2 NaOH + H2
 Правее Al до водорода – оксид и водород: Zn + H2O = ZnO + H2, 

металлы после Н – не взаимодействуют с водой.

Б)  Металлы до Н взаимодействуют с растворами кислот:

Zn + 2 HCl = ZnCl2 + H2
В)  металлы взаимодействуют с растворами солей менее активных металлов:

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu

В. 2. Получение и собирание кислорода. Доказательство наличия этого газа в сосуде.

Кислород в лаборатории можно получить разложением марганцовки (при нагревании), перекиси водорода (катализатор – оксид марганца(IV)) или разложением воды электрическим током.

KMnO4 = K2MnO4 + MnO2 + O2 
2 H2O2 = 2 H2O + O2

           ток

2 H2O == 2 H2 + O2

Собрать кислород можно методом вытеснения воды или методом вытеснения воздуха.

Получим кислород разложением марганцовки. Соберем методом вытеснения воздуха. Докажем его наличие с помощью тлеющей лучинки.

Билет 5

В 1. Неметаллы, их положение в ПСХЭ Д.И. Менделеева, строение атомов. Отличие физических свойств неметаллов от металлов. Взаимодействие неметаллов с простыми веществами.

 Неметаллы – это элементы, которые могут принимать электроны. Особенностью строения их атомов является маленький радиус и достаточно большое количество электронов на внешнем энергетическом уровне. Неметаллические свойства в ПСХЭ усиливаются снизу вверх и слева направо. Поэтому все неметаллы находятся в выше диагонали бор – астат.

17Cl  )2)8)7                                         8O )2)6                                            7N )2)5
1s22s22p63s13p5                                 1s22s22p4                                          1s22s22p3

3                                 d                              2                     p                                               2                          p
2                                                     1                                                                     1
1            p                                                               s                                                                    s
   s
У неметаллов общих физических свойств нет. Они имеют разное агрегатное состояние в обычных условиях (хлор, азот, кислород, водород – газы, бром – жидкость, йод, сера, фосфор – твердые вещества). Большинство из них являются диэлектриками (однако графит, например, проводит ток), теплоизоляторами, хрупки, не обладают металлическим блеском. 

Химические свойства. Неметаллы могут взаимодействовать с простыми веществами – металлами и неметаллами.

При взаимодействии с металлами и неметаллами, стоящими левее в ряду электроотрицательности, они являются окислителями, принимают электроны, поэтому их степень окисления определяется как количество электронов, недостающее до 8:

2 Na0 + S0 = Na+12S-2
Fe + S = FeS

H2 + S = H2S
При взаимодействии неметаллов с другими неметаллами, стоящими правее в ряду электроотрицательности, они являются восстановителями, т.е. отдают электроны. Высшая степень окисления при этом равна номеру группы. Однако атомы могут иметь при этом и другие степени окисления. 

Например, при взаимодействии серы с кислородом сера отдает не 6, а только 4 электрона, т.к. электроотрицательность серы и кислорода отличается не очень сильно:     S0 + O02 = S+4O-22
В 2. Задача. Вычислите объем углекислого газа, который образуется при взаимодействии с соляной кислотой 120 г известняка (СаСО3), содержащего 10 % некарбонатных примесей.

Билет 6.

В 1. Виды химической связи: ковалентная (полярная и неполярная), ионная, их сходство и различие. Типы кристаллических решеток. Примеры веществ с различными типами решеток.

Ковалентная связь образуется посредством общих электронов между атомами неметаллов. Например,

При этом если атомы имеют одинаковую электроотрицательность, то электронная пара находится на одинаковом расстоянии от каждого из атомов, такая связь называется ковалентной неполярной. Например,

Если атомы имеют разную электроотрицательность, то электронная пара оказывается смещенной к более электроотрицательному элементу и атомы приобретают частичные заряды. Такая связь называется ковалентной полярной. Например,

 Существует два механизма образования ковалентной связи: обменный и донорно-акцепторный. В обменном механизме каждый из атомов предоставляет по одному электрону для образования общей электронной пары (все рассмотренные выше примеры)              А  +  В   =  А : В

В донорно-акцепторном механизме один из атомов предоставляет оба электрона, он называется донором. Атом, у которого в образовании связи участвует только свободная орбиталь, называется акцептором:     А:   +   В  =  А : В

                                                                         Донор     акцептор

Ионная связь образуется между атомами металлов и неметаллов за счет электростатического притяжения ионов.

Например, при взаимодействии атомов натрия и хлора атомы натрия передают электроны атомам хлора. Образуются ионы: Na+ и Cl-. 

Сходство ковалентной и ионной связи. 1) Причиной образования связи является стремление атомов иметь устойчивую электронную конфигурацию (8 электронов на внешнем уровне). 2) в образовании связи принимают участие электроны. 3) в случае полярной связи образуются частичные заряды, поэтому ионную связь рассматривают как крайний случай ковалентной полярной связи.

Различие. 1) В ковалентной связи электроны общие, в ионной происходит переход электронов 2) Ионная связь ненаправлена и ненасыщаема, поэтому вещества с ионной связью всегда имеют ионную кристаллическую решетку, ковалентная связь направлена и насыщаема, поэтому вещества с ковалентной связью часто имеют молекулярное строение. 3) ковалентная связь более прочная.

Вещества с ионной связью образую ионную кристаллическую решетку, в узлах которой находятся ионы. Например, сода, соль. Вещества с ковалентной связью могут образовать молекулярную или атомную решетку. В узлах атомной решетки находятся атомы, она очень прочная, поэтому вещества тугоплавки, нерастворимы, не имеют запаха. Например, алмаз, кварц, песок. В узлах молекулярной кристаллической решетки находятся молекулы, которые связаны слабым межмолекулярным взаимодействием. Поэтому эти вещества летучи, могут иметь запах и растворяться. Например, лед, иод, сахар. 

В. 2. Получение и собирание аммиака.

Ca(OH)2 + 2 NH4Cl = CaCl2 + 2 NH3 + 2 H2O. Нагреваем.
Пробирку для собирания аммиака держим вверх дном, т.к. аммиак легче воздуха. Доказываем наличие аммиака с помощью мокрой индикаторной бумажки, поднесенной к отверстию пробирки, или по запаху.
Билет 7
В.1. Взаимосвязь между классами неорганических веществ.

Генетический ряд металла включает в себя: 

металл      основный оксид     основание       соль. Например, для Са генетический ряд: Са             СаО              Са(ОН)2          СаСl2  
2 Ca + O2 = 2 CaO  
CaO + H2O = Ca(OH)2  

Ca(OH)2 + 2 HCl = CaCl2 + 2 H2O
Если оксид и гидроксид металла нерастворимы, его генетический ряд можно построить так: металл      оксид       соль        основание       оксид. Например, для цинка: Zn            ZnO           ZnCl2          Zn(OH)2           ZnO  
2 Zn + O2 = 2 ZnO  
ZnO + 2 HCl = ZnCl2 + 2 H2O  
ZnCl2 + 2 NaOH = Zn(OH)2 + 2 NaCl 

Zn(OH)2 = ZnO + H2O
Генетический ряд неметалла состоит из неметалла, кислотного оксида, кислоты и соли. Например, для углерода: C          CO2             H2CO3           Na2CO3  

C + O2 = CO2 
CO2 + H2O = H2CO3  
H2CO3 + 2 NaOH = Na2CO3 + 2 H2O
Между собой могут взаимодействовать вещества, принадлежащие к противоположным генетическим рядам.

Металл                                                                                      неметалл


Основный                                                                                кислотный

оксид                                                                                        оксид

основание                                                                               кислота

соль                                                                                           соль

Например, металл + неметалл: Fe + S = FeS
Основный оксид + кислотный оксид: CaO + CO2 = CaCO3 
Основание + кислотный оксид: Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O 
Соли взаимодействуют с кислотами, основаниями и другими солями только в том случае, если образуется осадок или газ:

Ba(NO3)2 + H2SO4 = BaSO4   + 2 HNO3 
В. 2. Задача. Вычислите объем воздуха, необходимого для сгорания 20 литров метана.

Билет 8

В 1. Классификация химических реакций.
a) По количеству участников реакции
1. Реакции соединения  (происходят между двумя простыми веществами либо между двумя оксидами)

                                          2 Na + Cl2  = 2 NaCl

CaO + CO2 = CaCO3     

2. Реакции разложения (разлагаются нерастворимые основания, некоторые кислоты и соли)

CaCO3 = CaO + CO2 
Cu(OH)2 = CuO + H2O
3. Реакции замещения   (протекают между простым и сложным веществом)

Mg + 2 HCl = MgCl2 + H2
4. Реакции обмена  (протекают между двумя сложными веществами, если образуется осадок, газ или вода)

Ba(NO3)2 + H2SO4 = BaSO4  + 2 HNO3  
б) по обратимости

1.  обратимые  N2 + 3 H2 = 2 NH3
2. необратимые (в растворах - если образуется осадок, газ или вода)

 HCl + NaOH = NaCl + H2O
в) по участию катализатора

1. каталитические  2 SO2 + O2 = 2 SO3
2. некаталитические C + O2 = CO2
г) по изменению степени окисления

1. окислительно-восстановительные   Zn0 + 2 H+Cl- = Zn2+Cl -2 + H20 
2. без изменения степеней окисления  

Zn2+O2- + 2 H+Cl- = Zn2+Cl -2 + H+2O2- 
д) по тепловому эффекту

1. экзотермические – протекающие с выделением теплоты

C + O2 = CO2 + Q
2. эндотермические – протекающие с поглощением теплоты

2 H2O == 2 H2 + O2  - Q  
В. 2. Проведение реакций, подтверждающих качественный состав выданной соли.

Например, хлорид меди (II)

Качественная реакция на Cu2+  - взаимодействие с ионом ОН-. К исследуемой соли добавляем NaOH, образуется синий осадок. 

CuCl2 + 2 NaOH = Cu(OH)2 + 2 NaCl
Качественная реакция на Cl- - взаимодействие с ионом Ag+ . Добавляем AgNO3 – образуется белый осадок.
CuCl2 + 2 AgNO3 = 2 AgCl   + Cu(NO3)2  
Возможные варианты вопроса: (NH4)2SO4 , Na2CO3, FeCl3, FeSO4
Билет 9
В. 1. Окислительно-восстановительные реакции. Окислитель и восстановитель.

По изменению степеней окисления реакции делятся на протекающие без изменения степеней окисления и окислительно-восстановительные.

В окислительно-восстановительных реакциях участвуют окислитель и восстановитель.

Восстановитель – это химический элемент, отдающий электроны. Его степень окисления увеличивается.

Окислитель – это элемент, принимающий электроны. Его степень окисления уменьшается. 

Процесс отдачи электронов называется окислением. Процесс присоединения электронов называется восстановлением.

Например, в реакции взаимодействия меди с концентрированной серной кислотой степень окисления серы уменьшается от +6 до +4. Сера (+6) является окислителем. Степень окисления меди увеличивается от 0 до +2. Медь является восстановителем.

Cu0 + 2 H2S+6O4 = Cu+2SO4 + S+4O2 + 2 H2O

восстановитель   Cu0 – 2 e- = Cu+2    1   окисление
окислитель            S+6 + 2 e- = S+4      1   восстановление

С помощью окислительно-восстановительных реакций можно расставлять коэффициенты методом электронного баланса в трудных случаях. Например, при взаимодействии меди с разбавленной азотной кислотой:

Cu0 + HN+5O3 = Cu+2(NO3) + N+2O + H2O
восстановитель   Cu0 – 2 e- = Cu+2    3   окисление
окислитель          N+5 + 3 e- = N+2      2   восстановление
3 Cu + 8 HNO3 = 3 Cu(NO3)2 + 2 NO + $ H2O
Окислительно-восстановительные реакции бывают:

1) Межмолекулярными – окислитель и восстановитель находятся в разных веществах. Оба приведенных примера относятся к этому случаю.

2) Внутримолекулярными – окислитель и восстановитель находятся в одном веществе. Например, при разложении нитрата аммония окислителем является N+5, а восстановителем N-3.

N-3H4N+5O3 = 2 H2O + N+12O
восстановитель     N-3 – 4e- = N+1      1             окисление 
окислитель            N+5 + 4e- = N+1    1         восстановление
3) Реакции диспропорционирования – окислителем и восстановителем является один и тот же элемент. Например, при взаимодействии NO2 с водой образуются азотная и азотистая кислоты. И окислителем, и восстановителем здесь является N+4.
2 N+4O2+ H2O = HN+3O2 + HN+5O3
восстановитель  N+4 – 1e- = N+5      1      окисление
окисление           N+4 + 1e- = N+3      1      восстановление

В.2. Задача. Вычислите массу осадка, который образуется при взаимодействии 200 г раствора серной кислоты с массовой долей 19,6 % с достаточным количеством нитрата бария.

Билет 10

В. 1. Реакции ионного обмена. Условия их протекания до конца. Отличие реакций ионного обмена от окислительно-восстановительных.

В водных растворах электролиты распадаются на ионы. Это можно учесть при написании реакций взаимодействия электролитов. Для этого все сильные растворимые электролиты надо записать в виде ионов. Нерастворимые вещества, неэлектролиты и слабые электролиты на ионы не расписываются. Например, взаимодействие хлорида бария с серной кислотой:
BaСl2 + H2SO4 = BaSO4  + 2 HCl    (молекулярное уравнение)
Ba2+ + 2 Cl- + 2 H+ + SO42- = BaSO4 + 2 H+ + 2 Cl- (полное ионное ур-е)
 Ba2+ + SO42- = BaSO4                     (сокращенное ионное уравнение)

Реакции ионного обмена протекают до конца, если образуется осадок, газ или малодиссоциирующее вещество (чаще всего вода).

Например, хлорид бария взаимодействует с соляной кислотой, т.к. образуется осадок - BaSO4.

При взаимодействии карбоната натрия с соляной кислотой реакция протекает, потому что образуется газ:

Na2CO3 + 2 HCl = 2 NaCL + CO2 + H2O

CO32- + 2 H+ = CO2+ H2O
Гидроксид натрия взаимодействует с соляной кислотой, образуя воду.
NaOH + HCl = NaCl + H2O

H+ + OH- = H2O
Реакции ионного обмена отличаются от окислительно-восстановительных:

1) В реакциях ионного обмена изменение степеней окисления никогда не происходит. В окислительно-восстановительных степени окисления элементов изменяются:

Zn0 + 2H+Cl- = Zn+2Cl2- + H20   окислительно-восст. реакция

Zn+2Cl2-  + 2 Na+O-2H+ = Zn+2(O-2H+)2 + 2 Na+Cl-   реакция ионного обмена
2) Окислительно-восстановительные реакции могут быть реакциями замещения, соединения или разложения. Ионные реакции – это реакции обмена.   

C0 + O20 = C+4O2-2
2 H2+O-2 == 2 H20+ O20                        окислительно-восстановительные

Mg0 + 2 H+Cl- = Mg +2Cl2- + H20                   реакции

HCl + AgNO3 = AgCl  + HNO3       реакция ионного обмена.

В.2. Задача. Вычислите массовые доли химических элементов в нитрате алюминия.

Билет 11.

В.1. Кислоты в свете представлений об электролитической диссоциации. Химические свойства кислот: взаимодействие с металлами, основными оксидами, основаниями, солями (на примере хлороводородной кислоты).

Кислоты – это электролиты, при диссоциации которых в качестве катионов образуются только катионы водорода. Например: HCl – соляная кислота,  H2SO4 – серная кислота. Кислоты диссоциируют на катионы водорода и анионы кислотного остатка.                           HCl = H+ + Cl-
У многоосновных кислот диссоциация происходит ступенчато.

H2SO4 = H+ + HSO4-

HSO4- = H+ + SO42-
Классификация кислот. 

1) По составу кислоты делятся на бескислородные (HCl, H2S) и кислородосодержащие (H2SO4, H2SO3).

2) По основности (количеству атомов водорода) – на одноосновные (HNO3), двухосновные (H2CO3), трехосновные (H3PO4).

3) По растворимости – на нерастворимые (H2SiO3) и растворимые.

4) По устойчивости – на устойчивые (H2SO4) и неустойчивые (H2CO3, H2SO3).
5) По степени диссоциации – на сильные (HCl, H2SO4)и слабые (H2CO3, H2SO3).
Химические свойства кислот.
1. Кислоты взаимодействуют с металлами, стоящими в ряду активности до Н:

2 HCl + Zn = ZnCl2 + H2
H2SO4 + Mg = MgSO4 + H2
2. Кислоты взаимодействуют с оксидами металлов:
2 HCl + CuO = CuCl2 + H2O 

H2SO4 + MgO = MgSO4 + H2O
3. Кислоты взаимодействуют с основаниями:
HCl + NaOH = NaCl + H2O 

H2SO4 + 2 KOH = K2SO4 + 2 H2O                H+ + OH- = H2O
4. Кислоты взаимодействуют с солями, если образуется осадок или газ:
HCl + AgNO3 = AgCl  + HNO3                    Ag+ + Cl- = AgCl
2 HCl + CaCO3 = CaCl2 + H2O + CO2          2 Н+ + СО32- = СО2 + Н2О
H2SO4 + BaCl2 = BaSO4 + 2 HCl                   Ва2+ + SO42- = BaSO4
5. Кислоты изменяют окраску индикаторов (большинство индикаторов окрашивается в красный цвет).

В. 2 Выделение поваренной соли из ее смеси с речным песком.

1. растворяем смесь соли и песка в химическом стаканчике, перемешивая смесь стеклянной палочкой.

2. отфильтровываем смесь с помощью воронки и бумажного фильтра, песок остается на фильтре, соль – в растворе.

3. переливаем раствор в фарфоровую чашечку и осторожно выпариваем.

Билет 12

В.1. Амфотерные гидроксиды (на примере гидроксидов цинка и алюминия). Взаимодействие их с кислотами, щелочами, разложение при нагревании.

Амфотерными называются гидроксиды, проявляющие одновременно свойства кислот и оснований.

Амфотерными, например, являются гидроксиды цинка, алюминия, бериллия, железа (III). 

Их формулы могут быть представлены и в виде кислот, и в виде оснований. Например, гидроксид цинка: Zn(OH)2 или H2ZnO2; гидроксид алюминия: Al(OH)3 или H3AlO3.

Получить амфотерные гидроксиды можно взаимодействиями щелочей с солями данных металлов:

ZnCl2 + 2 NaOH = Zn(OH)2 + 2 NaCl
AlCl3 + 3 NaOH = Al(OH)3 + 3 NaCl

Все амфотерные гидроксиды нерастворимы, поэтому они не изменяют окраску индикаторов. Так как они проявляют свойства оснований, то они взаимодействуют с кислотами:

Zn(OH)2 + 2 HCl = ZnCl2 + 2 H2O
Al(OH)3 + 3 HCl = AlCl3 + 3 H2O
Так как они проявляют свойства кислот, то могут взаимодействовать с основаниями:

H2ZnO2 + 2 NaOH = Na2ZnO2 + 2 H2O        (цинкат натрия)
H3AlO3 + 3 NaOH = Na3AlO3 + 3 H2O         (алюминат натрия)

Как и все нерастворимые основания, амфотерные гидроксиды разлагаются при нагревании:

Zn(OH)2 = ZnO + H2O
2 Al(OH)3 = Al2O3 + 3 H2O
В.2. Получение и собирание водорода. Доказательство наличия этого газа в пробирке.

Получаем водород взаимодействием активного металла (цинк, магний) с кислотой. Собираем способом вытеснения воздуха (пробирку при этом надо держать вверх дном, т.к. водород легче воздуха).

Доказать наличие водорода можно при помощи горящей спички. При этом раздается характерный лающий звук, если водород загрязнен воздухом, или тихий хлопок, если водород чистый.

2 HCl + Zn = ZnCl2 + H2

Билет  13

В.1. Щелочи в свете представлений об электролитической диссоциации. Химические свойства щелочей: взаимодействие с кислотами, кислотными оксидами, солями. (На примере гидроксида калия или гидроксида кальция).
Основания – это сложные вещества, состоящие из металла и гидроксогруппы. Их общая формула Ме(ОН)х. 
Растворимые основания называются щелочами. Это, например, NaOH, KOH, Ba(OH)2. В растворах и расплавах щелочи диссоциируют на катионы металлов и гидроксид-анионы. 
NaOH = Na+ + OH-
Диссоциация многокислотных оснований происходит ступенчато.

Ba(OH)2  = BaOH+ + OH-
BaOH+ = Ba2+ + OH-

Химические свойства.

1. Щелочи изменяют окраску индикаторов (фенолфталеин – малиновый, универсальный индикатор – синий). (Это происходит благодаря иону ОН-)
2. Взаимодействуют с кислотами (реакция нейтрализации).
2 KOH + H2SO4 = K2SO4 + 2 H2O
Ca(OH)2 + 2 HCl = CaCl2 + 2 H2O
Сокращенное ионное уравнение: H+ + OH- = H2O
3. Взаимодействуют с кислотными оксидами с образованием соли и воды.
Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O
Са2+ + 2 ОН- + CO2 = CaCO3 + H2O
2 KOH + SO3 = K2SO4  +  H2O
2 OH- + SO3 = SO42- +  H2O
4. Взаимодействуют с растворимыми солями, если образуется осадок или газ.
2 KOH + CuSO4 = Cu(OH)2   + K2SO4
2 OH- + Cu2+ = Cu(OH)2   
Ca(OH)2 + 2 NH4Cl = CaCl2 + 2 NH3   + 2 H2O
ОН- + NH4+ = NH3  + H2O
В.2. Задача. Какую массу железной руды, содержащей 60 % Fe2O3 , надо взять, чтобы получить из нее восстановлением угарным газом СО    150 моль железа?
Билет 14
В. 1. Водород: его положение в периодической системе, строение атома и молекулы. Физические и химические свойства водорода, получение и применение.
Водород – самый простой химический элемент. Его атом состоит из одного протона и одного электрона. Однако, в периодической системе он занимает двойственное положение. Исходя из строения его атома (один энергетический уровень, на котором расположен один электрон),  он расположен в первом периоде, первой группе. А так как до завершения уровня ему не хватает только одного электрона, по своим свойствам он больше похож на элементы главной подгруппы 7 группы – галогены. 
Схема строения атома: 1Н )1
Электронно-графическая схема: 1                   Электронная формула: 1s1
S
Молекула водорода состоит из двух атомов, связанных ковалентной неполярной связью    Н : Н    или    Н-Н

Физические свойства Н2: газ, самый легкий из всех газов, не имеет цвета и запаха, почти нерастворим в воде.

Химические свойства.

1. Горит

2 H2 + O2 = 2 H2O
2. Взаимодействует со многими неметаллами:
H2 + Cl2 = 2 HCl
N2 + 3 H2 = 2 NH3
3. Взаимодействует с активными металлами c образованием гидридов:
Н2 + 2 Na = 2 NaH
4. Является сильным восстановителем, восстанавливает оксиды металлов до металлов:     CuO + H2 = Cu + H2O
Способы получения водорода: 

в лаборатории:

1.  Вытеснением из кислот металлами: Zn + 2 HCl = ZnCl2 + H2
2. Взаимодействием щелочных и щелочноземельных металлов с водой:

Ca + 2 H2O = Ca(OH)2 + H2
В промышленности:

1. Взаимодействием раскаленного угля с водяным паром: С + Н2О = СО + Н2
2. Электролизом воды: 2 H2O == 2 H2 + O2    
Водород применяют в металлургии для получения металлов из руд, для получения аммиака, соляной кислоты и других веществ, для заполнения дирижаблей, для получения маргарина из растительного масла, в качестве экологически чистого топлива. 

В. 2. Задача. Вычислите, какой объем воздуха потребуется для сгорания 20 л метана СН4.

Билет 15

В. 1. Вода: ее состав, строение молекулы, физические свойства. Химические свойства воды: разложение, отношение к натрию, оксиду кальция, оксиду серы (IV). Основные загрязнители природной воды.
Молекула воды состоит из двух атомов водорода и одного атома кислорода. Ее формула Н2О. Связи ковалентные полярные, расположены под углом 104⁰. 

Н        О

 104⁰          
            Н
Физические свойства: при обычных условиях – жидкость температура кипения 100⁰С. Температура замерзания 0⁰С. Не имеет цвета и запаха, является хорошим растворителем.

Химические свойства:

1. Взаимодействует с активными металлами. Металлы, стоящие в ряду активности до алюминия, взаимодействуют с выделением водорода и образованием гидроксида.  Натрий, например, «бегает» по поверхности воды. Его толкает выделяющийся водород.
2 Na + 2 H2O = 2 NaOH + H2
Металлы от алюминия до водорода взаимодействуют с водой при нагревании с образованием оксида металла и водорода.

Zn + H2O = ZnO + H2

2. При взаимодействии основных оксидов с водой образуются основания, если основания растворимы:
CaO + H2O = Ca(OH)2
3. При взаимодействии кислотных оксидов с водой образуются кислоты, если кислоты растворимы:
SO2 + H2O = H2SO3
4. При пропускании электрического тока происходит разложение воды:

2 H2O == 2 H2 + O2    
В мире остро стоит проблема загрязнения природной воды. Основные источники загрязнения: промышленность, сточные воды которой попадают в водоемы  (они могут содержать соли тяжелых металлов, органические вещества); сельское хозяйство, т.к. удобрения и ядохимикаты смываются с полей в результате естественного круговорота воды и оказываются в реках и морях. Очень нежелательные последствия дает нефть, образующая нефтяную пленку на поверхности воды в результате разлива из скважин, аварий и мытья танкеров. 
Вещества, попадающие в воду, способствуют размножению в ней микроорганизмов. Например, в Воронежском водохранилище вода цветет из-за сине-зеленых водорослей. В Черном море в результате деятельности серобактерий глубинные воды отравлены сероводородом. 

В.2. Распознать соль угольной кислоты среди трех предложенных солей.

Качественная реакция на ион СО32- - взаимодействие с растворами кислот. При этом наблюдается выделение газа без цвета и запаха, вызывающего помутнение известковой воды.         CO32- + 2 H+ = CO2+ H2O
Na2CO3 + 2 HCl = 2 NaCl + CO2 + H2O
Билет 16

В. 1. Сера: положение в периодической системе, строение атома. Физические и химические свойства серы. Оксиды серы, их химические свойства.

Сера – химический элемент третьего периода главной подгруппы шестой группы. Проявляет типичные свойства неметалла.  Строение атома: 16 S )2)8)6    
Электронно-графическая схема:                   3
Электронная формула: 1s22s22p63s23p4       2                              d
 1            p
S
 Физические свойства. Для серы характерны две аллотропные модификации: сера кристаллическая и сера пластическая. В природе встречается сера кристаллическая. Это желтое кристаллическое вещество, легкоплавкое и хрупкое.
Химические свойства. Сера может быть и окислителем, и восстановителем. Восстановителем – при взаимодей
ствии с неметаллами с большей ЭО. Например, сера горит:     S + O2 = SO2
Сера – окислитель при взаимодействии с металлами и с менее электроотрицательными неметаллами. Сера взаимодействует почти со всеми металлами (если у металла несколько степеней окисления, образуется меньшая). Из неметаллов сера реагирует, например, с водородом.

Fe + S = FeS                                             S + H2 = H2S
У серы два оксида – SO2 и SO3. Оба оксида являются кислотными. Поэтому они взаимодействуют с водой, щелочами и основными оксидами.
SO2 + Н2О = Н2SO3                             SO3  + Н2О = Н2SO4           
SO2 + 2 NaOH = Na2SO3 + H2O        SO3 + 2 NaOH = Na2SO4 + H2O      

SO2 + Na2O = Na2SO3                        SO3 + Na2O = Na2SO4 
Оксид серы (IV) проявляет восстановительные свойства. Оксид серы (VI) – окислительные. Это проявляется, например, при окислении оксида серы (IV) кислородом на катализаторе. Реакция является обратимой.
2 SO2 + O2             2 SO3
B. 2. Проведение реакций, подтверждающих свойства гидроксида кальция.

Гидроксид кальция Са(ОН)2 – гашеная известь. Его раствор называется известковой водой, взвесь – известковым молоком. Проявляет типичные свойства щелочей.

1. Изменяет окраску индикатора (фенолфталеин – малиновый, универсальный – синий).
2. взаимодействует с кислотами (реакцию проводим в присутствии индикатора):

Cа(OH)2 + 2 HCl = CаCl2 + 2 H2O
3.  взаимодействует с кислотными оксидами. При пропускании, например, СО2 происходит помутнение, а потом раствор вновь делается прозрачным (качественная реакция на углекислый газ):
Cа(OH)2 + СО2 = Cа СО3    +  H2O
Cа СО3 +  H2O + СО2 = Cа (HСО3 )2
4. взаимодействует солями, если образуется осадок или газ:
Ca(OH)2 + 2 NH4Cl = CaCl2 + 2 NH3   + 2 H2O (при нагревании, Ca(OH)2 – твердый, аммиак обнаруживаем мокрой индикаторной бумажкой, поднесенной к отверстию пробирки). Ca(OH)2 + Na2CO3 = CaCO3 + 2 NaOH     (Ca(OH)2  - раствор)
Билет 17

В. 1. Оксиды: их классификация и химические свойства (взаимодействие с водой, кислотами и щелочами).

Оксиды – соединения элемента с кислородом.   

Оксиды

Солеобразующие                       несолеобразующие

                                                                                              NO, CO, N2O
Кислотные          амфотерные               основные             
СО2,  Mn2O7            Al2O3 , ZnO                CaO, Na2O
Основными называются оксиды, которым соответствует основание. Это оксиды металлов со степенью окисления +1, +2. Например:   CaO – оксид кальция (основание - Са(ОН)2) , Na2O  – оксид натрия (основание - NaOH) .  Кислотными называются оксиды, которым соответствуют кислоты. Это оксиды неметаллов и оксиды металлов со степенью окисления >+4. Например, СО2 (кислота - H2CO3), Mn2O7 (кислота - HMnO4). Амфотерными являются оксиды, которым соответствуют амфотерные гидроксиды. Например: Al2O3 , ZnO. Они проявляют свойства и кислотных, и основных одновременно. Несолеобразующие оксиды не могут образовать ни основание, ни кислоту.
Химические свойства.

Основные                                                                       кислотные

1. взаимодействуют с водой, образуя соответственно основания и кислоты (если последние растворимы)

СаО + Н2О = Са(ОН)2                                                   SO3  + Н2О = Н2SO4           
2. взаимодействуют с кислотами

CаO+ 2 HCl = CаCl2 + H2O                                                       -------

3. взаимодействуют с основаниями

-------------                                                           SO3 +  Сa(OH)2 = СаSO4 + H2O
4. основные оксиды взаимодействуют с кислотными
SO3 + СаO = СаSO4
В. 2. Задача. Вычислите массу соли, которая образуется при взаимодействии 0,4 моль алюминия с раствором серной кислоты. Какую массу раствора с концентрацией 10 % можно приготовить из этой соли?

Билет 18

В. 1. Углерод: положение в периодической системе, строение атома. Алмаз. Графит. Оксиды углерода, их принадлежность к подклассам оксидов. Угольная кислота и ее соли.
Углерод – химический элемент второго периода второй группы главной подгруппы. Строение атома: 6С )2)4. Электронно-графическая схема: 
Электронная формула: 1s22s22p4   
Углерод имеет несколько аллотропных модификаций: алмаз, графит, уголь. Кристаллическая решетка алмаза – тетраэдр. Все связи одинаковые, прочные. Поэтому алмаз обладает твердостью, не проводит ток. У графита связи, лежащие между плоскостями, более длинные и менее прочные, они легко разрываются, поэтому графит электропроводен, хрупок. Его используют в качестве стержня карандаша, смазки для подшипников.

У углерода два оксида – СО и СО2. 

                        СО    (угарный газ)                          СО2    (углекислый газ)
  Несолеобразующий                      кислотный  
Взаим. с водой:            CO + H2O     =                                    СО2 + H2O = H2CO3

Взаим. со щелочами:  CO + NaOH     =                                СО2 + Са(ОН)2 = СаСО3 + Н2О
Взаим. С осн. Оксидами: CО + CaO   =                                               СО2 + СаО= СаСО3             
Окисл-восст. св-ва :       восстановитель                             окислитель

                                          Fe2O3 + 3 CO = 2 Fe + 3 CO2           CO2 + 2 Mg = 2 MgO + C   
Угольная кислота – Н2СО3, слабая, неустойчивая, разлагается:   H2CO3 =  СО2 + H2O 
Обладает всеми свойствами кислот: изменяет окраску индикатора, взаимодействует с активными металлами, основными оксидами, основаниями, солями.

Образует два ряда солей – средние и кислые. Например, Na2CO3  -    карбонат натрия, средняя соль, NaHCO3    - гидрокарбонат натрия, кислая соль.

Качественная реакция на соли угольной кислоты – взаимодействие с сильными кислотами,   выделяется газ без цвета и запаха, вызывающий помутнение известковой воды.

Na2CO3 + 2 HCl = 2 NaCl + CO2 + H2O
При нагревании карбонаты разлагаются (кроме карбонатов щелочных металлов):       Cа СО3 =  СаO + СО2   
Карбонаты могут превращаться в гидрокарбонаты при пропускании через их раствор углекислого газа:   Cа СО3 +  H2O + СО2 = Cа (HСО3 )2
 Гидрокарбонаты превращаются в карбонаты при нагревании: 
Cа (HСО3 )2   =  Cа СО3 +  H2O + СО2 
 В. 2. Распознавание раствора соли соляной кислоты среди трех предложенных растворов.

Качественная реакция на ион Cl-  - взаимодействие с ионом серебра:    
Ag+ + Cl- = AgCl
Добавляем растворимую соль серебра (AgNO3), выпадает белый осадок хлорида серебра:

 NaCl + AgNO3 = AgCl   + HNO3
Билет 19

В. 1. Кальций: положение в периодической системе, строение атома, физические свойства. Химические свойства кальция: взаимодействие с кислородом, водой, кислотами.
Кальций – элемент 4 периода главной подгруппы 2 группы периодической системы. Строение его атома: 20Са )2)8)8)2.            Электронно-графическая схема:

Электронная формула: 1s22s22p63s23p64s2          4
                                                                               3                                                                                 f
                                                                               2                                               d
                                                                               1                  p
                                                                                   s
В организме человека содержится примерно 1 кг элемента кальция, который в форме ортофосфата входит в состав костной ткани. Больше всего кальция содержится в молочных продуктах.

Простое вещество:

Физические свойства: 

легкий серебристо-белый металл, хорошо проводит тепло и электрический ток, твердость невысокая, температура плавления 8390С.
Химические свойства:

1. Легко окисляется кислородом воздуха и другими неметаллами (серой, галогенами, водородом):

2 Са + О2 = 2 СаО
2. Активно взаимодействует с водой, образует щелочь. Поэтому кальций относится к щелочноземельным металлам.
Са + 2 Н2О = Са(ОН)2 + Н2
3. Взаимодействует с кислотами:

Са + Н2SO4 = CaSO4 + H2

Ca + 2 HCl = CaCl2 + H2
В. 2. Задача.  Вычислите количество вещества сульфида алюминия, полученного сплавлением 96 г серы и 27 г алюминия.
Билет 20
В. 1. Железо: положение в периодической системе. Химические свойства железа: взаимодействие с серой, соляной кислотой, растворами солей. Оксиды и гидроксиды железа.

Железо – химический элемент 4 периода побочной подгруппы главной группы. Схема строения атома: 26Fe )2)8)14)2.             Электронно-графическая схема: 
Электронная формула: 1s22s22p63s23p6 3d64s2   4
                                                                               3                                                                                     f
                                                                               2                                                 d
                                                                               1                   p
Химические свойства.                                          s                                           
В соединениях железо имеет степени окисления +2 и +3. Если железо взаимодействует со слабыми окислителями (сера, растворы кислот, растворы солей), образуются соединения Fe2+.
Fe + S = FeS

Fe + 2 HCl = FeCl2 + H2
Fe + H2SO4 (раствор) = FeSO4 + H2
Металлы взаимодействуют с солями менее активных металлов. Если опустить железный гвоздь в раствор медного купороса, он покроется налетом меди:         Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu
При взаимодействии железа с сильными окислителями (азотная кислота, концентрированная серная кислота, галогены - Cl2, Br2) железо окисляется до Fe3+.
2 Fe + 3 Cl2 = 2 FeCl3
2 Fe +  6 H2SO4 (концентр.) = Fe2 (SO4)3 + 6 H2O + 3 SO2
Оксиды железа:

FeO – оксид железа (II)                                           Fe2O3   - оксид железа (III)

Черное кристаллическое вещество                 бурый порошок

Основный                                                                амфотерный

М. б. окислителем и восстановителем           окислитель
Известен также смешанный оксид: Fe3O4 
Гидроксиды:

Fe(OH)2 – гидроксид железа (II)                        Fe(OH)3 – гидроксид железа (III)
Зеленый                                                                  бурый

Основание                                                              амфотерный гидроксид

Преимущественно восстановитель                 окислитель

В. 2. Распознавание среди трех предложенных веществ кислоты и щелочи.

Легче всего кислоты и щелочи распознать с помощью индикатора. Опускаем универсальный индикатор в растворы: в кислоте индикатор краснеет, в растворе щелочи – синеет, в нейтральной среде остается желтым.

Билет 21

В. 1. Серная кислота, ее химические свойства в свете представлений об электролитической диссоциации и окислительно-восстановительных реакциях (взаимодействие с металлами, оксидами металлов, основаниями и солями).
Серная кислота - H2SO4 
Раствор серной кислоты проявляет все типичные свойства кислот.

1. Кислоты взаимодействуют с металлами, стоящими в ряду активности до Н:

H2SO4 + Mg = MgSO4 + H2
Окислителем в растворах кислот являются ионы водорода.

H2+1 SO4 + Mg0 = Mg+2 SO4 + H20
Окислитель          2 Н+1 + 2 е- = Н2     1     восстановление

Восстановитель   Mg0 – 2 е- = Mg+2   1     окисление
2. Кислоты взаимодействуют с оксидами металлов:
H2SO4 + MgO = MgSO4 + H2O
3. Кислоты взаимодействуют с основаниями:
H2SO4 + 2 KOH = K2SO4 + 2 H2O                 Н+ + ОН- = Н2О
4. Кислоты взаимодействуют с солями, если образуется осадок или газ:
H 2 SO4+ CaCO3 = Ca SO4 + H2O + CO2       2 Н+ + СО32- = СО2 + Н2О
H2SO4 + BaCl2 = BaSO4 + 2 HCl                   SO42- + Ba2+ = BaSO4
5. Кислоты изменяют окраску индикаторов (большинство индикаторов окрашивается в красный цвет). Это происходит за счет образования ионов водорода.              H2SO4 = 2 H+ + SO42-
Этот процесс происходит ступенчато: H2SO4 = H+ + HSO4-
                                    HSO4- = H+ + SO42-
Концентрированная серная кислота является сильным окислителем, поэтому с металлами она взаимодействует иначе. Водород при этом не выделяется, т.к. окислителем является S+6
Cu0 + 2 H2S+6O4 = Cu+2SO4 + S+4O2 + 2 H2O

восстановитель   Cu0 – 2 e- = Cu+2    1   окисление
окислитель            S+6 + 2 e- = S+4      1   восстановление

В. 2. Получение и собирание углекислого газа. Доказательство наличия этого газа в сосуде.
Получение: CaCO3 + 2 HCl = CaCl2 + H2O + CO2 
Собрать углекислый газ можно только методом вытеснения вождуха. Пробирку при этом надо держать дном вниз, т.к. углекислый газ тяжелее воздуха.
Доказать, что выделяющийся газ углекислый можно с помощью качественной реакции: при пропускании углекислого газа через известковую воду Ca(OH)2, известковая вода мутнеет:  CO2 + Ca(OH)2 = CaCO3 + H2O
При дальнейшем пропускании углекислого газа раствор вновь становится прозрачным, т.к. образуется растворимый гидрокарбонат – кислая соль:

CO2 + H2O + CaCO3 = Ca(HCO3)2
Билет 22

В. 1. Натрий: положение в периодической системе, строение атома, физические свойства. Химические свойства натрия: взаимодействие с неметаллами, водой.

Натрий – элемент 3 периода главной подгруппы 1 группы периодической системы. Строение его атома: 11Nа )2)8)1.            

Электронная формула: 1s22s22p63s1                        Электронно-графическая схема:
                                                                               3                                              
                                                                               2                                               d
                                                                               1                  p
Физические свойства:                                          s
легкий серебристо-белый металл, легкоплавкий, мягкий, легко режется ножом.
Химические свойства.

1. Взаимодействует практически со всеми неметаллами:

2 Na + S = Na2S         (сульфид натрия)

2 Na + Cl2 = 2 NaCl   (хлорид натрия)
2 Na + H2 = 2 NaH    (гидрид натрия)
2. Горит в кислороде, образуя при этом не оксид, а пероксид:
2 Na + O2 = Na2O2
3. Взаимодействует с кислотами:
2 Na + 2 HCl = 2 NaCl + H2
2 Na + H2SO4 = Na2SO4 + H2
4. Взаимодействует с водой очень активно, бегает по поверхности воды, при этом образуется щелочь и выделяется водород. Поэтому натрий является щелочным металлом.
2 Na + 2 H2O = 2 NaOH + H2
В. 2. Опыт. Осуществить превращения: соль         нерастворимое основание             оксид металла
Осуществить эти превращения можно на примере: 
CuSO4              Cu(OH)2              CuO
Получаем нерастворимое основание взаимодействием щелочи с растворимой солью данного металла:      CuSO4 + 2 NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4
Нерастворимые основания разлагаются при нагревании: 

Cu(OH)2 = CuO + H2O
Билет 23
В.1. Круговорот химических элементов в природе (на примере углерода или азота). Роль живых существ в круговороте химических элементов.

Все химические элементы находятся в природе в постоянном круговороте. В результате химических процессов элементы переходят из одних веществ в другие. В круговоротах участвуют и живые существа. Поэтому круговороты элементов называются биохимическими.
Круговорот углерода.

Атмосфера   Фотосинтез      Растения      питание        Животные

(СО2)                          (орг. в-ва)                    (орг. в-ва)
Разложение
Почва                                700 лет
Орг. в-ва

Деятельность человека                          300 тыс. лет назад
Литосфера

Уголь, нефть, газ

В литосфере углерод содержится в виде угля, нефти, газа. В результате хозяйственной деятельности человека он попадает в атмосферу в виде углекислого газа. С + О2 = СО2.  В атмосфере его 0,04 %. В результате процесса фотосинтеза СО2  усваивается растениями, превращаясь в органические вещества:

6 СО2 + 6 Н2О  фотосинтез    С6Н12О6 + 6 О2   Животные питаются растениями, в 
                                            (глюкоза)
результате углерод в виде органических веществ оказывается в них. После отмираний растений и животных углерод попадает в почву, а разлагаясь микроорганизмами, возвращается в атмосферу. Весь углерод атмосферы проходит по этому кругу за 700 лет.
Круговорот азота.

Атмосфера

  (N2)

     гниение                                               бактерии
                              грозы,                               растения  

азотфиксирующие                               питание      бактерии                    моря

  бактерии                         животные

(орг. в-ва)

гниение
Почва                        вымывание
(NO3-,NH4+)
В атмосфере азот содержится в виде простого вещества N2. Во время грозовых разрядов он соединяется с кислородом воздуха, превращаясь в NO:

 N2 + O2 = 2 NO     NO  легко окисляется кислородом до NO2.  2 NO + O2 = 2 NO2     в результате     в почву азот попадает в виде солей. 4 NO2 + 2 H2O + O2  = 4 HNO3  Также азот может попадать в почву за счет деятельности азотфиксирующих бактерий, которые живут на корневых клубеньках  бобовых культур. Растения усваивают азот из почвы.
В. 2. Задача. Вычислите объем кислорода, который был израсходован для сгорания красного фосфора, если при этом образовалось 150 г оксида фосфора (V)

Билет 24
В. 1. Аммиак: состав молекулы, химическая связь. Физические и химические свойства аммиака.

Формула аммиака NH3.  
У атома азота на внешнем уровне 5 электронов.                            2

Три неспаренных электрона участвуют в образовании                1     s               p
ковалентных полярных связей с атомами водорода.            H : N : H                          
У азота остается еще одна неподеленная пара электронов.    Н
Физические свойства. 
Аммиак – бесцветный газ с резким запахом, легче воздуха, хорошо растворим в воде. Этот раствор называется нашатырным спиртом.

Химические свойства.

1. За счет неподеленной пары электронов атом азота способен образовать донорно-акцепторную связь с ионом Н+. Поэтому аммиак взаимодействует с кислотами и водой.

 NH3 + HCl = NH4Cl  (хлорид аммония)
NH3 + H2O = NH4OH    (гидроксид аммония)
2. Т.к. азот в аммиаке находится в низшей степени окисления -3, аммиак являестя хорошим восстановителем. Он горит, образуя свободный азот:

4 NH3 + 3 O2 = 2 N2 + 6 H2O
 В присутствии катализатора окисляется кислородом до NO: 
4 NH3  + 5 O2 = 4 NO + 6 H2O
Способен восстанавливать неактивные металлы из их оксидов.

2  NH3  + 3 CuO = N2 + 3 Cu + 3 H2O 
Получают аммиак в лаборатории из солей аммония:

NH4Cl + Ca(OH)2 = CaCl2 + H2O +  NH3   
 N2 + 3 H2          2 NH3
Реакция идет в жестких условиях (температура, давление, катализатор).
Применяют аммиак для получения азотной кислоты, минеральных удобрений (соли аммония) и других веществ.
В. 2. Распознавание раствора соли серной кислоты среди трех предложенных растворов солей.

Качественная реакция на сульфат-ион – взаимодействие с растворимыми солями бария. При этом образуется белый осадок, нерастворимый в сильных кислотах.

Ва2+ + SO42- = BaSO4

Na2SO4 + BaCl2 = BaSO4   + 2 NaCl
Билет 25

В. 1. Источники химического загрязнения воздуха. Пагубные последствия химического загрязнения воздуха. Меры предупреждения химических загрязнений воздуха.

Источники химического загрязнения воздуха могут быть природные (например, вулканы) и антропогенные. Самое  значительное загрязнение воздуха дает автотранспорт (60 % всех вредных веществ, попадающих в атмосферу, более 200 различных веществ), промышленность (химическая, металлургическая, нефтегазовая и др. – 20 %), энергетика (дым, сажа, SO2, CO, NO2 – 10 %).
Наиболее вредные последствия:

· Пыль, зола – влияние на здоровье людей: заболевания легких, нервной системы, аллергии, головные боли, утомляемость; разрушение различных материалов.

· Оксиды серы – кислотные дожди  (2 SO2 + O2             2 SO3;
 SO3  + Н2О = Н2SO4), приводящие к уничтожению лесов и жизни в водоемах; хроническое поражение растений, снижение урожаев; влияние на здоровье: головные боли, быстрая утомляемость.

· Оксиды азота – разрушение озонового слоя, ожоги у растений; кислотные дожди (2 NO + O2 = 2 NO2, 4 NO2 + 2 H2O + O2  = 4 HNO3); влияние на здоровье: болезни кровеносной системы. 

Меры предупреждения:

1. Очистка выбросов химических предприятий (фильтры, адсорбция, химические методы очистки, например, уловить кислотные оксиды можно с помощью щелочей: SO2 + 2 NaOH = Na2SO3 + H2O)

2. Предварительная обработка топлива с целью удаления примесей. Например, из природного газа удаляют окислением сероводород: 2H2S + O2 = 2S + 2 H2O. Коксованием угля (нагревание без доступа воздуха) удаляют множество веществ, являющихся ценным сырьем для химической промышленности.

3. Рост числа зеленых насаждений. Растения улавливают многие вещества. (Градостроительная норма 12 м2/чел; по Воронежу в среднем – 8, а в Коминтерновском районе только 2).
4. Контроль за исправной работой автомобилей.

В. 2.  Задача. Вычислите объем аммиака, который потребуется для превращения в сульфат аммония 30 моль серной кислоты.  

. .








