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ПРЕДИСЛОВИЕ
В настоящее время особенно остро понимается огромная важность

образования, ибо многие прежние формы обучения перестают работать.
Поэтому необходимо применять такие методы работы, которые позволили бы не
только поддержать у студентов интерес к познанию нового, но и также
продолжать развивать стремление к самостоятельной работе с учебной и
научно-популярной литературой, заложенное ещё в школе. Основными
направлениями решения этой проблемы, на мой взгляд, являются:

1. Насыщение курса высокой информативностью в сочетании
фундаментальности знания с его практической ценностью.

2. Широкое использование принципа гуманизации знаний.
3. Разработка системы оценки работы и знаний студентов, которая

стимулировала бы здоровую конкуренцию среди ребят за право
неформального лидерства.
Первое и второе направления предусматривают не только знакомство с

новейшими достижениями науки, но и поиск нетрадиционных форм
преподнесения материала занятия. Но что такое занятие? Прежде всего, встреча
-  встреча двух людей, каждый из которых является одновременно и
преподавателем и студентом. Не секрет, что интерес к предмету во многом
зависит от отношения студента к преподавателю. Воспитать личность
принуждением и угрозами невозможно! Но необходимо добиться того, чтобы
студент почувствовал потребность в знании и процесс обучения приносил ему
только удовлетворение. Для этого нужно, чтобы процесс обучения был
желанным, чтобы на каждое занятие студент шёл (бежал!), надеясь узнать ещё
пока неведомое, и знал, что его ждёт педагог – культурный и образованный
человек, постоянно работающий над собой, находящийся в творческом поиске.

Основной девиз моей педагогической деятельности:  «Студент-не
кувшин, который надо наполнить, а лампада, которую надо зажечь!»

У каждого педагога  свои «секреты», свой стиль общения со студентами.
Но очень важно, чтобы,  идя на занятие, преподаватель не забыл ….себя.  Я
убедилась, что внесение в ход занятия игровых моментов делает обучение
желанным. Часто кажущийся трудным материал легко воспринимается
студентами через игру. Отсюда удовлетворение от учебы и желание узнавать
новое ещё и ещё. Результаты не заставляют себя ждать: успешно выполняется
программа изучения предмета, курс которого я  читаю - химии. И самое главное,
закладывается желание постоянно учиться. Для студентов регулярно устраиваю
викторины по пройденному материалу, химические диктанты, игры «Слабое
звено»,  «Самый умный», «Счастливый химический случай», КВН, а также
использую на занятиях кроссворды, ребусы, целями которых являются развитие
познавательных способностей студентов, умения работать с химической
литературой, выявление среди них творческих личностей. Читая некоторые
моменты лекций в стихах, студенты с вниманием слушают, несколько  минут
уделяю внимание ответам на вопросы, которые преподношу в виде химических
вопросов - загадок по пройденной теме. Значение стихотворных загадок при
изучении химии переоценить невозможно. Каждое используемое на занятии
стихотворение–загадка несёт в себе определённую учебную цель и имеет
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химический смысл. Их применение придаёт занятию химии особую
привлекательность и является одним из способов развития интереса к химии как
к науке, а также способствует развитию логического мышления студентов. Даже
отстающий студент не откажется решить задачу, если она спрятана в  вопросе -
загадке!

Особенности нестандартных занятий заключаются в стремлении
разнообразить жизнь студента: вызвать интерес к познавательному общению, к
занятию; удовлетворить потребность студента в развитии интеллектуальной,
мотивационной, эмоциональной и других сфер. Проведение таких занятий
свидетельствует и о попытках  выйти за пределы шаблона в построении
методической структуры занятия. И в этом заключается  положительная
сторона. При этом  понимаю, что из таких занятий невозможно построить весь
процесс обучения: по самой своей сути они хороши как разрядка, как
«праздник» для студентов.  Но им   всё равно нахожу место в работе, так как они
обогащают мой опыт в разнообразном построении методической структуры
занятия.

И ещё один, на мой взгляд, очень важный момент. Это понимание того,
что студент – не сосуд, который наполняют пережёванной и более или менее
упакованной информацией! Знания воспринимаются намного легче, если они
подаются не как готовая  совокупность фактов, а в связи с людьми, давшими их
миру. Ведь нередко за одной единственной реакцией скрывается удивительная
судьба.

Третьим направлением решения проблемы повышения интереса к учёбе и
самостоятельной работе и как следствие достижения успеха преподавателя и
студента является адекватная оценка уровня знаний. Принятый рейтинговый
подход к определению уровня знаний стимулирует здоровую конкуренцию
среди студентов и является ещё одним способом заинтересовать изучаемым
предметом студента, играя на его самолюбии.

Своего выпускника хотелось бы видеть состоявшейся личностью, с
высоким уровнем культурного и интеллектуального развития, духовно богатого,
способного принимать обдуманные самостоятельные решения и нести
ответственность за свою деятельность.

Автор
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В В Е Д Е Н И Е
XXI век — век современных технологий. «В центре внимания должны

находиться также вопросы широкого внедрения в учебный процесс новых
информационных и педагогических технологий, поощрения нелегкого труда
учителей и наставников, воспитывающих детей гармонично развитыми
личностями. Словом, систему образования и воспитания необходимо поднять на
качественно новый уровень»1.

Образовательная технология по дисциплине «Общая и неорганическая
химия» разработана на основе правил технологизации лекционных,
практических и лабораторных занятий. Каждая из представленных технологий
обучения на учебных занятиях содержит:

● модель технологии обучения – информационный материал об условиях
проведения учебного занятия, педагогических целях, задачах и ожидаемых
учебных результатах, план учебного занятия, способы и средства обучения,
мониторинга и оценки;

● технологическую карту учебного занятия – поэтапное описание
совместной деятельности тренера и участников по достижению целей данного
учебного занятия.

Структурно пособие состоит из введения, концептуальных основ
образовательной технологии и технологий обучения на лекционных,
практических и лабораторных занятиях по каждой теме. Вся учебная
информация максимально обобщена и упорядочена: она изложена в сжатой
форме и представлена в наиболее приемлемом для восприятия и  запоминания
участниками виде – в схемах и таблицах.

В «Концептуальных основах» изложены актуальность и структура
учебного предмета «Общая и неорганическая химия», содержание обучения по
данному учебному предмету, концептуальные положения, определившие выбор
способов и средств обучения, коммуникации, информации и управления
образовательным процессом. Далее представлены спроектированные
технологии обучения:

1) на лекционных занятиях восьми видов: вводная, тематическая,
проблемная, лекция-визуализация, с приглашением эксперта, лекция-
конференция, лекция-дискуссия, лекция с разбором конкретной ситуации.

2) на практических и лабораторных занятиях, основанных на методах
«Обучение сообща», «Кластер», «Мозговой штурм», обучающей игры по
формированию навыков применения полученных знаний в процессе решения
проблемных задач, по расширению и углублению знаний и умений, а также по
развитию навыков самоорганизации.

Реализуется педагогическая идея: преподаватель должен быть не
единственным источником знаний, а организатором процесса самостоятельной
работы студентов, консультантом-арбитром, менеджером учебного процесса.
Именно эта идея легла в основу разработки образовательной технологии по
курсу «Общая и неорганическая химия».
_______________________________________________________________
1

 Каримов И.А. «Конституция Узбекистана – прочный фундамент нашего продвижения на пути демократического

развития и формирования гражданского общества».- «Правда Востока» 10.12.09.
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КОНЦЕПТУАЛЬНЫЕ  ОСНОВЫ
ОБРАЗОВАТЕЛЬНОЙ ТЕХНОЛОГИИ

ПО  УЧЕБНОМУ  ПРЕДМЕТУ
«ОБЩАЯ  И  НЕОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ
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1. Актуальность  учебного  предмета  «Общая  и
неорганическая  химия» и структура обучения

Теория как таковая представляет систему знаний, дающую целостное
представление о каком-то объекте или явлении.

Общая и неорганическая химия является фундаментом конкретных
химических теорий или естественных наук, важной особенностью которых
является их тесная связь с практикой. Связь химической теории с практикой
осуществляется, прежде всего, через конкретные химические дисциплины, так
как в их основании лежит общая химия. Кроме того, она даёт знания, которые
могут пригодиться в жизни любому человеку.

Для успешного завершения перехода к рыночной экономике,
дальнейшего прогресса, подъёма науки, культуры, построения
демократического государства важное значение имеет возрождение и развитие
самосознания народа, его духа, умения достигать согласия между различными
политическими силами, социальными слоями, стремление к самодисциплине,
порядку, уважению к законам и другие факторы.

Химическая наука также призвана формировать новый тип химического
мышления, и на этой основе — современное мировоззрение человека. Химия –
это инструмент, способ осмысления химической действительности.

Политические, экономические и социальные преобразования,
происходящие в нашей Республике Узбекистан, кардинально обусловливают
новые подходы к различным сферам жизни общества, в том числе и к области
образования. Формулируя основные принципы продвижения страны к
демократическому, правовому обществу с открытой рыночной экономикой,
Президент Республики Узбекистан И.Каримов определил в качестве одного из
приоритетных направлений политики государства – развитие системы
образования.

Главной целью и движущей силой осуществляемых в Республике
преобразований является человек, его всестороннее развитие и повышение его
благосостояния. Важнейшим условием развития страны признано
совершенствование системы подготовки кадров на основе экономики, науки,
культуры, техники и технологий.

Национальная программа по  подготовке кадров направлена на коренную
модернизацию структуры и содержания непрерывного образования. XXI век –
век современных технологий, он требует огромного запаса знаний.
Современный этап развития общества выдвигает особые требования к
перестройке содержания образования. В настоящее время проходит третий этап
реализации Национальной программы по подготовке кадров (2005– и
последующие годы), который предусматривает совершенствование и
дальнейшее развитие системы подготовки кадров на основе анализа и
обобщения накопленного опыта, в соответствии с перспективами социально –
экономического развития страны. Реализация Национальной программы
подготовки кадров предусматривает коренное реформирование структуры и
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содержания системы непрерывного образования, особое место в которой
занимает высшее образование.

Целью высшего образования является обеспечение подготовки
квалифицированных, конкурентоспособных кадров, отвечающих современным
требованиям, способных обеспечить научно – техническое, экономическое,
социальное и культурное развитие Республики и обладающих высокими
духовными и нравственными качествами.

Среди дисциплин, составляющих базовую подготовку специалистов
текстильной, лёгкой и полиграфической  промышленности, важное место
занимает  химия – одна из естественных наук,  изучающих материальный мир во
всём  многообразии его существования. Изучение химии как одной из
важнейших фундаментальных, естественных наук необходимо для
формирования научного мировоззрения.

● Химия – это наука  о веществах, их строении, свойствах  и
взаимопревращениях.

Важнейшая задача химии – изучение химических и физических свойств
веществ, получение их с заранее заданными свойствами, создание безотходных
технологий.

Общая и неорганическая химия – рассматривает основные химические
понятия, изучает свойства и превращения неорганических (минеральных)
веществ, а также важнейшие  закономерности, связанные с химическими
превращениями.

Велика роль химии в практической деятельности человека, в развитии
техники. Глубокое знание химии необходимо специалистам: наряду с физикой и
математикой она составляет основу профессиональной подготовки
специалистов высокой квалификации. Только разумное использование химии
будет способствовать увеличению богатства страны. Прогресс химии учит
также вводить отходы процесса производства и потребления обратно в
кругооборот воспроизводства.

С успехами химии и смежных с ней наук связано появление новых
источников энергии, создание синтетических материалов, расширение сырьевой
базы. Знание химии необходимо не только для понимания основ создания новых
материалов и технологических процессов, но и для сохранения здоровья людей.
В настоящее время невозможно представить себе жизнь без химии и
химической промышленности. Развитие текстильной, лёгкой и
полиграфической промышленности также тесно связано с химией. Химические
методы, например, катализ (ускорение процессов), химическая обработка
металлов, защита металлов от коррозии, химические реакции широко
используются во многих производственных процессах текстильной и лёгкой
промышленности. Их использование  позволяет резко повысить
производительность труда и качество продукции, получить новые материалы.

Изучение химии необходимо также для плодотворной творческой
деятельности инженера любой специальности.
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Цели и задачи изучения предмета
Курс "Общая и неорганическая химия" является основным теоретическим

фундаментом  подготовки бакалавров, специализирующихся в областях
хлопкоочистительной, текстильной, лёгкой и полиграфической
промышленности.

Основной целью курса «Общая и неорганическая химия» является
вооружить студентов фундаментальными знаниями в области химии,
формировать  у них химическое мировоззрение.

Изучение  общей и неорганической химии направлено на достижение
следующих целей:

● освоение системы знаний о фундаментальных законах, теориях,
фактах химии, необходимых для понимания научной картины
мира;

● овладение умениями характеризовать вещества, материалы и
химические реакции, проводить химический эксперимент,
производить расчеты на основе химических формул веществ и
уравнений химических реакций; осуществлять поиск химической
информации, ориентировать и принимать решения в проблемных
ситуациях;

● развитие познавательных интересов, интеллектуальных и
творческих способностей в процессе изучения химической науки и
её вклада в технический прогресс цивилизации, самостоятельного
приобретения знаний в соответствии с возникающими жизненными
потребностями;

● воспитание убеждённости в том, что химия – мощный инструмент
воздействия на окружающую среду и чувства ответственности за
применение полученных знаний и умений;

● применение полученных знаний и умений для безопасного
использования веществ и материалов в быту и на производстве,
решения практических задач в повседневной жизни,
предупреждения явлений, наносящих вред здоровью человека и
окружающей среде, проведения исследовательских работ.

При преподавании предмета предполагается решение следующих задач:
● вооружить студентов и изучающих  химические науки

теоретическими знаниями и методами химического мышления;
● приобретение  знаний основных закономерностей химии;
● умение применить их для описания способа получения и свойств

неорганических соединений;
● помочь им в овладении методическими подходами, необходимыми

для  глубокого и логического осмысления сущности химических
явлений,  процессов и законов;

● умению прогнозировать свойства  веществ, исходя из  их состава,
способа получения, строения и структуры;

● научить применять знания теоретических основ химии (строения
атома, периодической системы химических элементов Д.И.
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Менделеева, химической связи, основных закономерностях
протекания химических  реакций и т.д.) для понимания свойств
различных классов неорганических и органических веществ;

● на основании Периодического закона и Периодической системы
химических элементов Д.И. Менделеева дать студентам знания о
свойствах неорганических веществ;

● научить первоначальным навыкам проведения химического
эксперимента и объяснению наблюдаемых явлений;

● показать взаимосвязь химии с другими естественно - научными
дисциплинами (физикой, биологией, математикой, информатикой и
др.);

● выработать потребность самостоятельно приобретать химические
знания;

● обучить практическим навыкам решения  химических задач
● умению прогнозировать свойства  веществ, исходя из  их состава,

способа получения, строения и структуры;
Основными объектами изучения в курсе являются:

● атом, молекула, вещество;
● растворы, химическая связь;
● периодическая система Д.И.Менделеева;
● классы неорганических соединений (оксиды, кислоты, основания,

соли);
●неметаллы и неметаллы, их соединения.

Связь предмета по учебному плану с другими предметами
Курс «Общая и неорганическая химия» связан со всеми химическими

дисциплинами, включенными в учебный план по подготовке бакалавров, и
составляет их теоретическую и методологическую основу. Вместе с тем общая и
неорганическая химия в своём развитии опирается на конкретные химические
науки  (аналитическая химия, органическая химия, физическая химия и т.д.).
Общая и неорганическая химия по методам исследования находится в тесной
связи и с другими естественными  науками (физикой математикой, биологией,
географией).

Применение передовых педагогических и информационных
технологий

Преподавание курса общей и неорганической химии в рамках типовой
программы предусматривает использование в учебном процессе новых
педагогических технологий, технических средств, раздаточных материалов и
наглядных пособий. На это указано в разработанной и последовательно
реализуемой Национальной программе по подготовке кадров, где
предусмотрены повышение качества обучения и внедрение современных
технологий в образовательный процесс.

Целью успешной работы в этом направлении является  повышение
эффективности обучения химии при использовании интерактивных методов, что
предполагает развитие познавательных и творческих интересов у студентов,
расширение их кругозора, формирование определённых  навыков и умений,
воспитание самостоятельности и коллективизма.
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При чтении лекции предусматриваются такие интерактивные формы
обучения как компьютерная технология, технология проблемного,
исследовательского и игрового обучения, технология критического мышления,
использование тестов.

При проведении лабораторных занятий рекомендуется использование
таких методов обучения как «обучение сообща», «Инсерт», «Кластер»,
«Синквейн», «Мозговой штурм», дидактические и вербальные игры,
компьютерные слайды и др.

Распределение часов по темам лекций и лабораторным занятиям

Аудиторные  занятия
(час.), в том числе

№ Название тем

лекции лабораторные
занятия

Самостоя
тельная
работа,

час.
1. Предмет и задачи химии.

Основные понятия  химии.
Классификация
неорганических
соединений.

2 4 8

2. Основные законы химии 2 2 8

3. Строение атома.
Периодический закон  и
Периодическая система
химических элементов Д.И.
Менделеева

2 4 8

4. Строение молекул и
химическая связь 2 2 8

5. Скорость химической
реакции. Химическое
равновесие

2 4 8

6. Растворы и их свойства.
Электролитическая
диссоциация

2 6 8

7. Реакции  ионного обмена.
Гидролиз солей 2 4 8

8. Электрохимические
процессы. Окислительно-
восстановительные реакции.
Гальванический элемент.
Электролиз

2 4 8

9. Металлы и неметаллы, их
свойства 2 6 8

Всего за семестр: 18 36 72

Итого: 126
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2. Содержание  учебного  предмета
 «Общая  и  неорганическая  химия»

Тема 1. Предмет и основные понятия химии. Классификация
неорганических  соединений, их химические свойства

Понятие  «химия» и её главные вопросы. Атомно-молекулярное учение.
Основные понятия химии: атом, молекула, ион, аллотропия, простые и
сложные вещества, валентность, химическая формула, химические
реакции. Важнейшие классы неорганических соединений: оксиды,
кислоты,  основания, соли, их получение и химические свойства.
Генетическая связь между класса неорганических соединений.
Тема 2. Основные законы химии
Стехиометрические законы: закон сохранения массы веществ, закон

постоянства состава, закон эквивалентов, закон кратных отношений.
Определение атомных масс твёрдых веществ. Правило Дюлонга-Пти.
Определение молекулярной массы газов и паров. Закон Клайперона–
Менделеева, закон Авогадро, газовые законы
Тема 3. Строение атома и Периодическая система Д.И. Менделеева
Основные пути развития теории о строении атома. Планетарная теория
Резерфорда, квантовая теория, постулаты Бора, квантовые числа,
атомные орбитали. Распределение электронов по энергетическим
уровням и подуровням. Максимальное число электронов на
энергетическом уровне и подуровне. Принцип Паули. Правило Хунда.
Правила  Клечковского.  Периодический закон и Периодическая система
элементов Д.И.Менделеева. Электроотрицательность.
Тема 4. Строение молекул и химическая связь

Теория химического строения А.М.Бутлерова. Понятие о химической
связи. Виды химической связи: ионная, ковалентная – полярная и
неполярная, водородная, металлическая, донорно– акцепторная.
Тема 5. Скорость химической реакции. Химическое равновесие.
Химическая кинетика и равновесие. Скорость химической реакции в
гомогенной и гетерогенной системе. Факторы, влияющие на скорость
химической реакции (температура, концентрация   реагентов, давление,
природа веществ). Закон действия масс. Константа скорости реакции.
Уравнение Аррениуса. Энергия активации. Влияние температуры на
скорость химической  реакции. Правило Вант – Гоффа. Гомогенный и
гетерогенный катализ. Виды реакции. Обратимые и необратимые
реакции. Химическое равновесие. Принцип Ле–Шателье и применение
его в химической промышленности. Влияние температуры, давления и
концентрации на химическое равновесие.



16

Тема 6.  Растворы и их свойства
Дисперсные системы, общая характеристика и классификация.
Сольватация и гидратация. Ненасыщенные, насыщенные и
пересыщенные растворы. Разбавленные и концентрированные растворы.
Способы выражения концентрации растворов. Осмос, осмотическое
давление. Закон Вант-Гоффа. Температура кипения и замерзания
растворов. Закон Рауля. Растворы электролитов. Электролитическая
диссоциация. Сильные и слабые электролиты Степень диссоциации и
константа диссоциации. Кислоты, основания и соли с точки зрения
электролитической диссоциации.
Тема 7. Реакции  ионного обмена. Гидролиз солей
Реакции ионного обмена. Гидролиз солей. Диссоциация воды. Ионное
произведение воды. Водородный показатель. Гидролиз солей по катиону,
по аниону, по катиону-аниону. Степень гидролиза.
Тема 8. Электрохимические процессы
Окислительно-восстановительные реакции, их классификация и виды.
Степень окисления. Типичные восстановители и окислители.
Составление уравнений окислительно–восстановительных реакций.
Методы нахождения коэффициентов в уравнениях реакций (метод
электронного баланса, метод полуреакций). Электродный потенциал
металлов. Нормальный водородный электрод.  Гальванический элемент.
Ряд напряжений металлов. Уравнение Нернста. Электролиз. Электролиз
расплавов и водных растворов Закон электролиза и применение его в
промышленности.
Тема 9. Металлы и неметаллы, их свойства
Общая характеристика элементов металлов и неметаллов, их положение
в Периодической системе химических элементов Д.И.Менделеева.
Получение, физические и химические свойства. Применение Коррозия
металлов, сплавы металлов.

Формы контроля
По курсу «Общая и неорганическая  химия» для бакалавров

нехимических специальностей предусмотрены следующие виды контроля
знаний студентов:

Текущий контроль -  проводится с целью определения качества усвоения
лекционного материала. Наиболее эффективное является его проведение в
письменно - устной форме - по контрольным вопросам,  тестам и т.п. Контроль
проводится в виде сдачи всех без исключения студентами.

Промежуточный контроль – в течение семестра студенты сдают два
назората (Н-1, Н-2)  письменно, в виде контрольной работы. Каждая
контрольная работа состоит из пяти вопросов. С контрольными вопросами
студенты знакомятся заранее.

Итоговый контроль -  для контроля усвоения данной дисциплины
учебным планом предусмотрен итоговый контроль - Якуний назорат (ЯН).
Студентам предлагается письменно, каждый вариант состоит из 6 вопросов.
Баллы по ЯН  проставляются в зачётную книжку.
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3. Концептуальные положения разработки технологии
обучения на лекциях и лабораторных  (практических)

занятиях по учебной дисциплине
«Общая и неорганическая химия»

Социально-экономические преобразования в Республике Узбекистан,
связанные с углублением экономических  реформ,  построением  новых
организационных  структур  и  развитием  предпринимательства, определяют
реформирование и модернизацию системы химического образования,
важнейшего механизма формирования специалиста для сферы химии.

В настоящее время Узбекистан принял и успешно осуществляет два
закона, формирующих основу  реформирования  системы  образования: «Об
образовании» и «О Национальной  программе  по подготовке кадров».
Современный этап реализации Национальной программы по подготовке кадров,
предусматривает  ее полномасштабную  реализацию и  корректировку  с  учетом
накопленного  опыта.

Важнейшей  стратегической  задачей   является  высокое  качество
содержания  образовательных  программ, внедрение передовых педагогических
технологий.   Передовые  педагогические  технологии  предусматривают
применение  интерактивных  методов преподавания:  уроков-диспутов,  деловых
игр, химических  дебатов,  развивающих  творческую активность студентов,
побуждающих их  глубже разобраться в условиях химической  задачи,
проанализировать  проблемную  ситуацию,  найти  оптимальный  вариант
решения проблемы, отработать модель поведения, в предлагаемых конкретных
обстоятельствах. Обучение  с применением интерактивных методов и приемов
вовлекает  студентов  в  активную познавательную деятельность, становится
эффективным способом повышения качества химического образования.
Преподаватели химии  должны постоянно стремиться    овладевать  искусством
педагогического мастерства, убеждения масс, вести работу показательно,
доходчиво, оперативно реагируя на события в мире и в нашей Республике,
развивать творческий подход к преподаванию.

Творческий  подход  преподавателя –  непременное  условие  для
развития  творческого  подхода  к изучению химии со стороны студента.
Лекции, не требующие активной работы студентов, создают видимость
простоты и чрезвычайной доступности материала, притупляют их интерес к
науке. Создание проблемных ситуаций заставляет студентов активно мыслить,
мобилизует их развивать необходимые умения и навыки.

Обеспечить  высокий  уровень химического  образования  молодежи,
будущего  нашей  страны, сделать  это качественно, доступно и  эффективно в
соответствии  с мировыми  стандартами  является главной задачей методики
преподавания химических дисциплин и общей и неорганической химии, в
частности.

Решение этих  задач ведёт к технологизации процесса обучения,
выработке и внедрению образовательных технологий.
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Образовательная технология – это «системный метод создания,
применения и определения всего процесса преподавания и усвоения знаний с
учётом технических и человеческих ресурсов и их взаимодействия, ставящий
своей задачей оптимизацию форм образования» (ЮНЕСКО).

Отечественная образовательная  технология в  химическом образовании
базируется, прежде всего, на принципах гуманизма. Главной отличительной
чертой этого направления в философии, педагогике и психологии является
особое внимание к индивидуальности студента – будущего специалиста  в
сфере  химии,  его личности, чёткая  ориентация на  самостоятельную  активную
познавательную деятельность с учётом его особенностей. Исходя из этого,
выделим главные концептуальные подходы к проектированию технологий
обучения по учебному курсу «Общая и неорганическая химия»:

● Личностно-ориентированное  обучение.  По  своей  сути
предусматривает  полноценное  развитие всех участников образовательного
процесса.  А это означает не только индивидуализацию и
дифференциацию процесса обучения – ориентацию на уровень
интеллектуального развития личности обучающегося  при  соблюдении
требований  Государственных  стандартов,  но  и  учёт  психолого-
профессиональных и личностных особенностей и способностей самого
обучающегося.

● Системный  подход.  Технология  обучения  должна  обладать  всеми
признаками  системы: логикой процесса, взаимосвязью всех его частей,
целостностью.

● Деятельностный подход. Обусловливает ориентацию обучения на
формирование процессуальных качеств личности, активизацию и
интенсификацию деятельности обучающегося, развёртывание в учебном
процессе всех его способностей и возможностей, пытливости и инициативы.

● Диалогический подход. Определяет необходимость создания
психологического единства и взаимодействия  субъектов-участников
образовательного  процесса,  благодаря  которому  усиливается творческий
процесс самоактуализации и самопрезентации личности.

● Организация обучения  в  сотрудничестве. Предполагает
необходимость делать акцент на реализацию демократизма, равенства,
партнёрства в субъектных отношениях обучающего и обучающегося,
совместную выработку цели, содержания деятельности и оценку достигнутых
результатов.

● Проблемное обучение. Это один из способов активного взаимодействия
с обучающимися на основе проблемного представления содержания обучения, в
ходе которого обеспечивается творческо-познавательная деятельность по
выявлению объективных противоречий научного  знания и способов их
разрешения, формирование и развитие диалектического мышления, творческое
применение  их в практической деятельности.

● Применение  новейших  средств  и  способов  предоставления
информации –  внедрение  в процесс обучения новых компьютерных и
информационных технологий.  Основываясь на данных концептуальных
положениях, исходя из цели, структуры, содержания и  объёма учебной
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информации по дисциплине «Общая и неорганическая химия», был
осуществлён выбор способов и средств обучения, коммуникации, информации и
в установленное учебным планом время, достичь цели обучения, определённой
государственным образовательным стандартом.

● Методы и техника обучения: лекция (вводная, визуализации,
тематическая, с приглашением эксперта, лекция - конференция, лекция с
разбором конкретной ситуации, заключительная), дискуссия, проблемный
метод, обучающая игра,  «Мозговой штурм», «Инсерт», «Обучение сообща»,
«Учимся вместе»,

● Формы организации обучения: фронтальная, коллективная и
групповая, основанные на диалоге и  общении, сотрудничестве и взаимном
обучении;

● Средства обучения: наряду  с  традиционными  средствами обучения
(учебник,  текст лекций,  опорный  конспект),  графические  органайзеры,
компьютерные  и  информационные технологии;

● Способы коммуникации: непосредственное взаимодействие со
студентами на основе оперативной связи;

● Способы и средства (информации) обратной связи: наблюдение,
«блиц-опрос», диагностика обучения на основе анализа результатов текущего,
промежуточного и заключительного контроля;

● Мониторинг  и  оценка: планомерное  отслеживание  результатов
обучения  как  в процессе  учебного  занятия (оценка  выполнения  учебных
заданий и  тестов,  рейтинговая  оценка  учебной деятельности обучающегося на
каждом учебном занятии), так и на протяжении всего курса (оценка текущих,
промежуточных и заключительных результатов на основе рейтинговой оценки
каждого обучающегося).
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ТЕХНОЛОГИИ  ОБУЧЕНИЯ  НА ЛЕКЦИЯХ  И
ЛАБОРАТОРНЫХ  ЗАНЯТИЯХ
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Тема 1. ПРЕДМЕТ И ЗАДАЧИ ХИМИИ. ОСНОВНЫЕ
ПОНЯТИЯ ХИМИИ. КЛАССИФИКАЦИЯ

НЕОРГАНИЧЕСКИХ  СОЕДИНЕНИЙ

1.1. Технология обучения на  лекции

Количество студентов: 25÷60 чел. Учебное время – 2 часа
Форма учебного занятия Вводно-тематическая лекция-

визуализация

План  лекции:

1. Цель, задачи и структура
учебного предмета.

2. Основные понятия общей и
неорганической химии: атом,
молекула, вещество,
валентность,  аллотропия,
относительная  молекулярная
масса, количество  вещества.

3. Классификация неорганических
соединений (оксиды, кислоты,
основания, соли, их получение и
химические свойства)

4. Генетическая связь между
классами неорганических
соединений.

5. Связь химии с другими
дисциплинами

Цель учебного занятия: дать целостное представление о содержании курса
«Общая и неорганическая химия», истории развития химии, задачах, её
связях с другими дисциплинами,  основным понятиям  и сформировать
знания студентов по  классификации неорганических соединений.

Задачи преподавателя:
● ознакомить с назначением и
задачами предмета, его ролью,
местом в системе учебных
дисциплин;
● дать обзор структуры учебного
предмета и рекомендуемой
литературы
● раскрыть методические и
организационные особенности в
рамках предмета, сроки и формы
оценки
● объяснить сущность и
содержание основных понятий

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:
● уметь сформулировать назначение и
задачи предмета;
● знать строение кислот, оксидов,
солей, оснований, их химические
названия
● дать определение  основных понятий
общей и неорганической химии: атом,
молекула, аллотропия, валентность,
химическая формула,  химическое
уравнение и другие
● уметь  составлять уравнения
химических реакций, характеризующих
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атом, молекула, вещество,
валентность,  аллотропия,
относительная   молекулярная
масса
● научить писать уравнения
химических реакций

химические свойства классов
неорганических соединений
● описать предмет общей и
неорганической химии;
● с помощью структурно-логической
схемы назвать темы курса «Общей и
неорганической химии» и изложить
последовательность их изучения;
● перечислить конкретные задания по
каждому виду контроля;
● раскрыть методические и
организационные особенности  работы
в рамках предмета, сроки и формы
оценки;
● объяснить связь общей и
неорганической химии с другими
химическими науками.

Методы и техники обучения Лекция-визуализация, прямой мозговой
штурм, фокусирующие вопросы
техники: Синквэйн, блиц-опрос,
графический органайзер: кластер.

Средства обучения Текст лекций, доска, мел, лазерный
проектор, информационное
обеспечение,  визуальные материалы

Формы обучения Индивидуальная, фронтальная,
коллективная,  работа в группах.

Условия обучения Аудитория, приспособленная для
работы с ТСО

Мониторинг и оценка Устный контроль: вопрос - ответ, тесты
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Технологическая карта лекции
Содержание деятельностиЭтапы,

время преподавателя студентов

1- этап.
Введение в

учебное
занятие
(10 мин.)

1.1. Сообщает название учебного курса,
тему, цель и планируемые результаты
учебного занятия, и план его
проведения.
1.2. Выводит на экран структурно-
логическую схему «Структура курса»
(приложение 1), знакомит с перечнем
тем, кратко характеризует их.
1.3.  Знакомит с рейтингом предмета,
показателями и критериями текущего,
промежуточного и итогового контроля
(приложение 2)
1.4. Представляет список основной,
дополнительной литературы и
Интернет-ресурсы и комментирует его
(приложение 3)
1.5. Предлагает методом мозгового
штурма назвать понятия, уже известные
по данной теме. Записывает все
поступающие предложения на доске.
Сообщает, что данная работа будет
завершена к концу занятия.

 Слушают, задают
вопросы

Изучают
содержание
слайда,
записывают в
тетрадь

2-этап.
Основной
(60 мин.)

2.1. Раздаёт текст лекций по теме и
предлагает ознакомиться с планом,
перечнем ключевых понятий.
2.2. Последовательно излагает материал
лекции по вопросам плана посредством
демонстрации и комментирования
слайдов/в режиме Рower Рoint.
Комментирует содержание
демонстрируемых схем, раскрывает
сущность основных понятий: атом,
молекула, аллотропия, валентность,
химическая формула,  химическое
уравнение. Предлагает дописывать
дополнительную информацию в
опорные конспекты (приложение 4).
2.3. Использует систему фокусирующих
вопросов (приложение 5); делает
выводы по каждому пункту плана темы;
акцентирует внимание на особо важных
моментах; напоминает о необходимости
вносить информацию в конспекты.

2.1. Читают

2.2. Слушают,
переносят
таблицы и схемы
в свои конспекты.

2.3.Слушают
лекцию, отвечают
на вопросы
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2.4. Акцентирует внимание на ключевых
моментах  темы, предлагает  их
записать. Зачитывает/выводит на экран
правила  составления кластера
(приложение 6)
2.5. Даёт задание: обдумайте и составьте
по терминам «основания», «кислоты»,
оксиды», «соли». Объясняет правила
составления синквэйна (приложение 7)
2.6. С целью закрепления и обобщения
результатов обучения и проверки уровня
усвоения темы проводит устное
тестирование - выводит тесты на экран,
а также можно игру «Найти лишнее»
(приложение 8).. Проводит
коллективное обсуждение.

2.4. Обсуждают
каждое ключевое
понятие и
термины.
Информацию
структурируют и
переносят в
конспект
2.5. Отвечают на
тесты

3- этап.
Заключи-
тельный
 (10 мин.)

3.1. Подводит итоги по теме в целом,
обобщает достигнутые учебные
результаты, поощряет активных
участников. Сообщает о том, где в
дальнейшем могут быть использованы
полученные знания по данной теме.
3.2. Даёт задание для самостоятельной
работы по теме: сделать конспект
«Массовая доля элемента»,
«Классификация химических реакций»,
решить химический кроссворд
(приложение 8).
3.3. Рефлексия

3.1. Задают
вопросы
Проводят
самооценку или
взаимооценку

3.2. Записывают
задание для
самостоятельной
работы.

3.3. Заполняют
рефлексивные
листы
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Приложение 1 (1.1.)
Структурно - логическая схема предмета

«Общая и неорганическая химия»

Тема 1. Основные понятия   химии.
              Классификация неорганических  соединений.

Тема 2. Основные законы химии

Тема 3. Строение атома и Периодическая система
                Д.И. Менделеева

Тема 4. Строение молекул.  Химическая связь

Тема 5. Скорость химической реакции. Химическое
               равновесие

Тема 6. Растворы   и   их  свойства

Тема 7. Реакции  ионного обмена. Гидролиз солей

Тема 8. Электрохимические процессы

Тема 9. Металлы и  неметаллы, их  свойства
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Приложение 2 (1.1.)

Итоговый
контроль

● Активное
   участие на
  лекционных и
   лабораторных
   занятиях.
● Принятие
    лабораторных
    работ
● Самостоятель-
    ная  работа
● Презентация

● Компьютерное
    тестирование
● Письменная
     работа

● Компьютерное
    тестирование
● Письменная
     работа.

Текущий
контроль

Промежуточный
контроль

Формы  контроля

Рейтинговый
контроль  и

критерии оценок

Студенты должны: владеть методикой получения знаний, знать
и уметь  применять на практике полученные теоретические

положения
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Общая и неорганическая химия

100

70,0 30,0

Н-1 + Н-2 ЯН

Н-1 Н-2

35,0 35,0

ОБ-1 ЖБ-1 ЖБ-2ОБ-2

15,0 20,0 15,0 20,0

«20,0»

«3» - 11,0   13,0
«4» - 14,0  16,0
«5» - 17,0   20,0

« 30,0»

«3» - 16,0  20,0
«4» - 21,0  25,0

  «5» - 26,0  30,0

« 15,0»

«3» -  8,3   10,6
«4» - 10,7  12,8
«5» - 12,9  15,0

«35,0»

    «3» - 19,0  24,0
«4» - 25,0  29,0
«5» - 30,0  35,0

«70,0»

«3» - 39,0  49,0
«4» - 50,0  59,0
«5» - 60,0  70,0
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РЕЙТИНГОВАЯ   СИСТЕМА  ПО КУРСУ
 «ОБЩАЯ  И НЕОРГАНИЧЕСКАЯ  ХИМИЯ»

Всего – 100%, из них 30% -  Итоговый контроль (ЯН), max – 30,0; min – 16,0
70 % -  ПК -1 (Н-1)  + ПК – 2 (Н-2)

                                    «отлично» -  86,0 ÷ 100%
                                    «хорошо» -  71,0 ÷ 85,0%
                                    «удовлетворительно» - 55,0÷ 70,0%

не допуск - меньше 55,0%
                                    Н - 1 max - 35,0; min – 19,0
                                    Н - 2 max – 35,0; min – 19,0

Оралик бахолаш - 1 (ОБ-1) - Теоретический материал
1. Классификация неорганических соединений ………………….. 3,0
2. Основные законы химии……………………………………. …... 3,0
3. Строение атома. Постулаты Бора. Квантовая теория,

планетарная теория строения  атома. Периодическая система
элементов и Периодический закон Д.И.Менделеева.
Классическая и современная формулировка закона……………

3,0

4. Химическая связь и её виды. Строение молекул ……………… 2,0
5. Скорость химической реакции …………………………………. 2,0
6. Химическое равновесие………………………………………….. 2,0

Жорий бахолаш (ЖБ-1) – Практические и лабораторные занятия
1. Классификация неорганических соединений и их свойства….. 3,0
2. Основные законы химии……………………………………........ 3,0
3. Строение атома…………………………………………………… 3,0
4. Строение молекул и химическая связь…………………………. 3,0
5. Скорость химической реакции и факторы, влияющие на неё. 4,0
6. Химическое равновесие и факторы, влияющие на него……….. 4,0

Срок сдачи -
Оралик бахолаш - 2 (OБ-2) – Теоретический материал

1. Растворы и их свойства. Способы выражения концентрации
растворов. Электролитическая диссоциация. Закон
Аррениуса................................................................................... ......

3,0

2. Гидролиз солей................................................................................ 3,0
3. Окислительно–восстановительные реакции ............................... 3,0
4. Гальванический элемент. Электролиз. Закон электролиза......... 2,0
5. Металлы I-VII  групп, физико–химические свойства.................. 2,0
6. Неметаллы III-VII группы, физико–химические свойства.......... 2,0

Жорий бахолаш -2  (ЖБ-2) – Лабораторные работы
1. Свойства растворов………………………………………………. 4,0
2. Гидролиз солей…………………………………………………… 4,0
3. Окислительно – восстановительные реакции………………….. 4,0
4. Химические свойства металлов…………………………………. 4,0
5. Химические свойства неметаллов………………………………. 4,0

Срок сдачи –
Протокол №____ от «____»_________

Зав. кафедрой ____________________
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Приложение 3 (1.1.)

Список рекомендуемой литературы

Основная
● И.И. Гарибян. Общая и неорганическая химия. Учебное

пособие. Т., 2009.309 с.
● Н.Л. Глинка. Общая химия. - Л.: Химия (любое издание)
● А.И. Артёменко. Справочное руководство по химии. М.,

Высшая школа, 1990.
Дополнительная

● Ахметов Н.С.Общая и неорганическая химия. - М.: Высшая
школа,1998. 639с.

● Угай Я.А. Общая и неорганическая химия. - М.: Высшая
школа,       1997. 526 с.

● Степин Б.Д., Цветков А.А. Неорганическая химия. М.: Высш.
шк.,   1994. 608 с.
Интернет - ресурсы:

● irinagaribyan. narod. Ru
● http: // www. msu.ru
● http: // www. chem. net. ru

Приложение 4 (1.1.)

       1 вопрос – Задачи предмета

Обучающие
Расширение
кругозора,

приобретение
знаний

студентами,
формирование
определённых

навыков и
умений

Развивающие
Развитие

внимания,
памяти, речи,
мышления и
воображения

Воспитательные
Воспитание
активной,

творческой
личности,

самостоятельност
и, формирование

нравственных
позиций,

воспитание
коллективизма

Задачи

Курс «Общая и неорганическая химия», ТИТЛП, 1 курс
бакалавриат
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2 вопрос – Основные понятия  химии

ОсновныеОсновные понятияпонятия химиихимии
● Вещество – это то, из чего состоят физические тела
● Молекула – мельчайшая, физически неделимая частица вещества,

обладающая определённой массой и всеми химическими свойствами этого
вещества.

● Атом – наименьшая частица химического элемента, являющаяся носителем
его свойств. Атомы входят в состав простых и сложных веществ

● Ионы - электрически заряженные одно- или многоатомные частицы,
образующиеся в результате отрыва (присоединения) электронов от
атома или молекулы с образованием энергетически устойчивых
электронных оболочек.

● Химический элемент - это определённый вид атомов с одинаковым
положительным зарядом ядра.

● Относительная атомная масса химического элемента - это величина,
показывающая, во сколько раз атомная масса элемента больше 1/12
атомной массы элемента углерода.

● Простые вещества - вещества, молекулы которых состоят из атомов
одного и того же химического элемента

● Сложные вещества, или химические соединения - вещества, молекулы
которых состоят из атомов двух и более химических элементов.

● Аллотропия - способность того или иного элемента существовать в виде
различных простых веществ, отличающихся по строению и свойствам

● Валентность элемента - это способность атомов данного элемента
присоединять определённое число атомов других элементов с
образованием химических связей.

3  вопрос- Классификация неорганических соединений
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Тема: «Основ ные понятия химии. Классиф икация неорганических соединений»

Классификация оксидов

Тема: «Основные понятия химии. Классификация неорганических соединений»

Классификация гидроксидов
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HNO2, HNO3, H2SO3, H2SO4,
H2CO3, H2SiO3, H3PO4,

HMnO4, HClO, HClO2, HClO3,
HClO4

HCl, HBr, HF, HI, H2S

4 вопрос

Тема: «Основные понятия химии. Классификация неорганических соединений»

Генетическая связь между классами
неорганических соединений
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5 вопрос – Связь общей и неорганической химии с другими предметами

Аналитическая
химия

Математика

Физ-
коллоидная

химия
Физика

Биология

География

Органическая
химия

Общая и
неорганическая

химия

Приложение 5 (1.1.)

Фокусирующие вопросы и вопросы для
обсуждения:

● Что означают понятия «атом», «молекула», «аллотропия»,
«валентность», «молекулярная масса»?

● В чём, на Ваш взгляд, заключается различие между атомом
и   молекулой?

● Что такое молярная масса вещества? Единицы измерения?
● Чем отличается простое вещество от химического

элемента?
● Что выражает химическая формула, химическое уравнение?
● Что такое оксиды, их виды и  примеры?
● Какие соединения называются гидрооксидами?  Приведите

примеры растворимых  и нерастворимых в воде
гидроксидов.

● Какие виды солей Вы знаете, приведите примеры.
● Как определяется основность кислот? Приведите примеры

одно-, двух- и трёхосновных кислот.
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Приложение 6 (1.1.)

Составление кластера  по  теме

основ-
ные

амфо-
тер-
ные

1. В центре доски  пишем  ключевое слово – Классификация
    неорганических соединений
2. Студенты думают  о «спутниках»  этого  ключевого  слова и

приписывают их  вокруг в кружках меньшего размера,
соединяя их линиями с «главным» - 4 класса неорганических
соединений: оксиды, кислоты, основания и соли. У этих
«спутников» могут быть «малые спутники». Например, оксиды
–  несолеобразующие  и образующие и т.д.

3. Записываются слова или предложения, которые, по мнению
участников, связаны с темой лекции.

классы
неоргани-

ческих
соединений

кислоты

оксиды

солеоб-
разую-

щие

соли

раство-
римые в

воде

бескисло-
родные

кислые

нор-
маль-
ные

кислот-
ные

осно-
вания

основ-
ные

смешан
ные

нераст
-вори-
мые

комп-
лекс-
ные

двой-
ные

кислоро
досодер
жащие

несоле-
образу
ющие
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Приложение 7 (1.1.)

Приложение 8 (1.1.)

Тесты для самопроверки знаний:
1. Только основные оксиды находятся в ряду:

A)  BeO,   CaO,   Na2O
B)  Al2O3, CuO, Fe2O3, PbO
C)  Na2O, BaO, Li2O, FeO
D) SO2, CO2, P2O5, Cl2O7

2. Оксиды, реагирующие с водой с образованием кислот, находятся в ряду:
A)   CO2, MnO, Na2O
B) FeO, N2O5, CrO3

C)   K2O, P2O5, NO2

D)   SO2, P2O5, Mn2O7

3. Какие вещества будут взаимодействовать с раствором NaOH?
1.HNO3 2. CaO 3. CO2 4. Cu(OH)2 5. LiOH 6. KOH
A) 1,3,4       B)  1,2,4         C)   2,4,5,         D)  2,3,6

4. Какие из веществ реагируют с соляной кислотой?
1. N2O5,    2. Zn(OH)2,    3. CaO,    4. AgNO3,   5. H3PO4,    6. H2SO4,    7. K2CO3.
A) 1, 3       B) 2, 4, 5, 6      C) 2, 3, 4, 7       D) 1, 4, 5, 6

Техника «Синквэйн»
Цель – дать характеристику классам неорганических
соединений

Схема синквэйна:
1  строка – понятие (одним словом, обычно
существительным)
2 строка - 2 два  прилагательных, характеризующих это
                   понятие
3 строка - 3 глагола о функциях этого понятия
4 строка - фраза из четырех слов о сути данного понятия
5 строка -  Синоним данного понятия из одного слова,

обобщающий или  расширяющий смысл
    Пример:
1. Основания.
2. Водорастворимые, едкие.
3. Распознаются, диссоциируют, реагируют
4. Фенолфталеин  в щелочах становится  малиновый.
5. Щелочи.
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5. Какие из следующих групп кислот образуют только средние
соли?
1. HCI  2. H2SO4 3. HNO3 4.  H3PO4 5. H2CO3 6. CH3COOH
A)  1,2,5       B) 1,3,6           C)  2,4,5       D) 2,3,6

6. Реакцией нейтрализации является:
A) NaOH + H2SO4 →
B) Ba(NO3)2 +  H2SO4 →
C)   FeCl3 + AgNO3 →
D) NaOH + SO3 →

7. Какие ангидриды соответствуют следующим кислотам?
1.  H2SO4 2. HClO 3.  H3BO3

А)   SO3, Cl2O, B2O3

В)   SO3,  Cl2O, BO3

С)   SO2 , ClO2, B2O
D)   SO,  Cl2O, B2O3

Игра "Кто лишний" – эту игру также использую в целях проверки
знаний и закрепления умений и навыков по теме. В данной игре студенты
выполняют задание, а преподаватель осуществляет контроль за его
выполнением. Играющему (студенту) предлагается исключить из определённого
набора формул одну «случайную» или «лишнюю» формулу, т.е. ту формулу,
которая не подходит по основным свойствам к другим формулам. Студент
должен её устранить и далее доказать правильность сделанного выбора.
Выигрывает тот, кто первым справится с этим заданием. Игра организуется  в
виде соревнования и при этом провозглашается правило: "Кто быстрее".
Например:
1. Al (OH)3, Cu(OH)2, Zn(OH)2, Fe(OH)3, NaOH.
2. CO2, Na2O, BaO, CuO, CaO.
3. SO2, CaO, MgO, Al2O3, NaCl
4. HCl, H2SO4, HNO3, HBr, HI.

Для выполнения такого задания студенты должны вспомнить и применить
знания свойств основных классов неорганических веществ.
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Приложение 9 (1.1.)

Задание для самостоятельной работы:

Химический кроссворд

Ключевое слово - фамилия известного русского композитора-химика

1.   Соли угольной кислоты (карбонаты)
2.   Соли фосфорной кислоты (фосфаты)
3. Соли бромоводородной кислоты (бромиды)
4.   Соли соляной кислоты (хлориды)
5.   Соли сероводородной кислоты (сульфиды)
6.   Соли сернистой кислоты (сульфиты)
7.   Соли азотной кислоты  (нитраты)
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Лекция   1
Тема: "ОСНОВНЫЕ  ПОНЯТИЯ   ХИМИИ.

КЛАССИФИКАЦИЯ НЕОРГАНИЧЕСКИХ
СОЕДИНЕНИЙ"

План:

1. Предмет и задачи химии
2. Атомно - молекулярное учение в химии. Основные понятия

химии
3. Оксиды, их свойства
4. Кислоты, их  химические свойства
5. Основания, их  химические свойства
6. Соли, их химические свойства.
7. Взаимосвязь между классами неорганических соединений

Опорные  слова: атом, молекула, ион аллотропия, валентность,
вещество,  кислота, оксиды, основания, соли

Цель учебного занятия: сформировать целостное представление о
содержании курса «Общая и неорганическая химия», истории развития химии,
задачах,  связях с другими дисциплинами, основным понятиям и дать знания
студентам по  классификации неорганических соединений

Химия относится к естественным наукам, которые изучают окружающий
нас материальный мир.

Химия - наука о веществах, их свойствах, превращениях веществ и
явлениях, сопровождающих эти превращения.

Вещество - это то, из чего состоят физические тела. Признаки, по
которым вещества отличаются друг от друга или сходны между собой,
называются его свойствами.

Общая химия - изучает состав и строение химических соединений,
рассматривает общие закономерности, относящиеся ко всем химическим
превращениям. Неорганическая химия - изучает все элементы, свойства и
превращения неорганических (минеральных) веществ.

Атомно - молекулярное учение - это первое учение о строении вещества.
Его развил и впервые применил в химии великий русский учёный
М.В.Ломоносов (1741г.). Окончательно атомно - молекулярное учение
утвердилось как научная теория в середине ХIХ в.

Основные положения:
● Все вещества состоят из атомов, молекул или ионов.
Молекула - мельчайшая,  физически  неделимая частица  вещества,

обладающая определённой  массой и всеми  химическими  свойствами  этого
вещества. Молекула  способна к самостоятельному существованию.

Молекулы веществ построены из атомов одного и нескольких химических
элементов.
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Атом – это наименьшая частица химического элемента, являющаяся
носителем его свойств. Атомы имеют определённую массу и размер, а также
сложное строение, они состоят из положительно заряженного ядра и
вращающихся вокруг него отрицательно заряженных электронов.

Ион - электрически заряженная частица, которая образуется при отдаче
или приобретении электронов атомами или молекулой.

● Молекулы, атомы и ионы, входящие в состав вещества, находятся в
непрерывном движении.

● В зависимости от состава вещества разделяются  на две основные
группы – вещества  простые и сложные.

Простые вещества – это вещества, молекулы которых состоят из атомов
одного и того элемента. В свою очередь, они подразделяются на металлы
(натрий Na, калий K, железо Fe, магний Mg, серебро Ag) и неметаллы (хлор
Cl, кислород O, сера S, азот N).

Молекулы многих простых веществ состоят из одного атома. К ним
относят металлы (Fe, Cu) и инертные газы.  Молекулы других простых веществ
состоят из двух, а иногда и большего числа атомов. Так, например,
двухатомными являются молекулы кислорода О2, водoрода H2, азота N2.

Сложные вещества, или химические соединения – это вещества,
молекулы которых состоят из  атомов двух и более видов элементов.
Например, молекула воды H2O, образована атомами элемента водорода  и
кислорода, поваренной соли NaCl – атомами  натрия и хлора,  марганцовки
KMnO4 - атомами калия, марганца и кислорода.

 Некоторые химические элементы способны к существованию в виде
нескольких простых веществ, различных по строению и свойствам. Это явление
называется аллотропией, а образовавшиеся вещества - аллотропными
видоизменениями (или модификациями). Например, элемент кислород образует три
аллотропных видоизменения - атомарный кислород, молекулярный кислород О2 и озон
О3, отличающиеся числом атомов в их молекулах. Элемент же углерод имеет
модификации: алмаз, графит, аморфный углерод и полимерный углерод - карбин,
отличающиеся кристаллической структурой. Несколько модификаций образует
фосфор (белый, красный, чёрный), сера образует такие простые вещества, как
ромбическая и пластическая сера, кристаллическая и атомная сера.

Химический элемент - это определённый вид атомов с одинаковым
положительным зарядом ядра. Известно 110 элементов. Самый
распространённый кислород - 47,2%, затем кремний - 27,6%, алюминий - 8,8%,
железо - 5,1%, кальций, натрий, калий, магний и водород - 0,15%. Эти 9
элементов составляют более 98% массы Земной коры. В космосе наиболее
распространены самые лёгкие элементы - водород и гелий.

Относительная молекулярная масса вещества (Мr) – безразмерная
величина, показывающая, во сколько раз масса молекулы вещества  больше
1/12  массы атома   углерода 12C.. Она численно равна сумме относительных
атомных масс всех атомов, входящих в состав молекулы Mг = Aг(э)..

Примеры.
Mг(B2O3) = 2∙Ar(B) + 3∙ Ar(O) = 2∙ 11 + 3∙ 16 = 70

  Мr(КОН) = 39  + 16 + 1 = 56
Мr(NH3) = 14 + 3 = 17
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Для практического решения вопросов о количественном участии веществ
в химических реакциях используют молярную массу вещества.

Молярная масса вещества (М) - это отношение его массы к количеству
вещества.


mМ 

Молярная масса может быть выражена через число молекул (или атомов)
в одном веществе NА и массы отдельной молекулы (или атома) ma:

M = ma · NA
Молярная масса - это масса 1 моля вещества, величина постоянная для

каждого данного вещества и имеет размерность - кг/моль или г/моль.
         Числовое значение молярной массы вещества совпадает с числовым
значением относительной молекулярной массы.

Моль – это количество вещества (υ), содержащее число частиц (атомов,
молекул, ионов), равное числу атомов в  0,012 кг углерода, состоящего только из
изотопа 12С.

Зная массу одного атома углерода (19,93 ∙ 10-27 кг), можно вычислить число
атомов в 0,012 кг углерода.

23
26 1002,6

10993,1
012,0


 

Полученное число  6,02•1023 называется числом Авогадро или
постоянной Авогадро и обозначается NA. Имеет размерность моль-1.
NA = 6,02 ∙ 1023 моль-1 - означает, что 1 моль вещества содержит  6,02 ∙ 1023

структурных частиц. По известному количеству вещества можно вычислить:
N0 = NA ∙ υ; где N0 - число структурных частиц, υ – количество вещества, моль

Понятие "моль" применимо к любым веществам. Например, 1 моль
молекулы азотной кислоты равен 6,02•1023 молекул  азотной   кислоты. 1 моль
атомов водорода равен 6,02• 1023 атомов водорода. 1 моль ионов NO3

- равен
6,02•1023 молекул ионов NO3

-. Определённому  количеству вещества
соответствует определённая масса.
Задача. Сколько молекул содержится в 6,4 г серы?
Решение. Молярная масса серы равна 32 г/моль. Определяем количество

вещества в 6,4 г серы: υ(s) = m(s) / M(s) = 6,4г : 32 г/моль = 0,2 моль/л.
Число структурных единиц (молекул), используя постоянную Авогадро, будет
равно:

N(s) = υ(s) • NA = 0,2 • 6,02∙1023 = 1,2•1023

Химическая формула – это выражение состава вещества с помощью
химических знаков и индексов.

 Различают эмпирические формулы, они показывают качественный
(из каких элементов состоит вещество) и количественный состав вещества
(сколько атомов каждого элемента входит в состав одной  молекулы вещества),
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и структурные формулы, которые показывают состав и строение структурных
единиц вещества.

Например, молекула оротофосфорной кислоты  состоит из трёх атомов
водорода (Н), одного атома фосфора (Р) и четырёх атомов кислорода (O) и
выражается формулой  H3РO4 (эмпирическая формула). Цифра, стоящая справа
внизу около химического знака, называется индексом. Индекс показывает число
атомов элемента в молекуле вещества. Структурная формула ортофосфорной
кислоты

Формулами обозначаются и молекулы простых веществ – Н2, О2.
Химические уравнения – это изображение химической реакции

посредством химических формул и химических знаков. Каждое уравнение
состоит из двух частей, соединённых знаком равенства. В левой части пишут
формулы веществ, вступающих в реакцию, в правой - формулы веществ,
образующихся в результате реакции. В общем виде  химическая реакция
изображается  уравнением:

aA+ bB = cC + dD,
   где  А и В - вещества, вступающие в реакцию,

C и D - вещества, образующиеся в результате протекания реакция,
a,b,c,d – стехиометрические  коэффициенты.
Число атомов в составе веществ, вступающих в реакцию, должно быть

равно числу атомов в составе образовавшихся веществ, так как в результате
реакции число атомов остаётся неизменным. Например,

Fe2(SO4)3 + 6NaOH →2Fe(OH)3 + 3Na2SO4.
Валентность элементов - это способность атомов данного элемента

присоединять или замещать определённое число атомов других химических
элементов.

За единицу валентности принята валентность атома водорода: он во всех
соединениях одновалентен. Валентность кислорода равна двум.

Валентность бывает постоянной и переменной. Постоянную
валентность в своих соединениях имеют: металлы I группы главной подгруппы
(Li, Na, K, Rb, Cs, Fr) – они всегда одновалентны, II группы главной подгруппы
(Mg, Ca, Ba, Sr) – двухвалентны, алюминий Al – трехвалентен, цинк Zn  и
кадмий Cd – двухвалентны. Атомы других элементов проявляют переменную
валентность. Например, атом железа в соединении FeO двухвалентен, а в
соединении Fe2O3 – трёхвалентен, сера с водородом и металлами двухвалентна
(H2S, Na2S), а в соединениях с кислородом (SO2 и SO3) является четырёх – и
шестивалентной соответственно. Для каждого элемента существует
максимальная валентность, которая равна номеру группы, в которой находится
элемент.

Валентность обычно пишется римскими цифрами либо над знаком
элемента, либо указывается в скобках рядом с химическим знаком элемента или
его названием: Fe (II), Fe (III).
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● В соединении, состоящем из двух элементов, произведение
валентности одного элемента  на число его атомов  должно быть равно
произведению валентности другого элемента на число его атомов.

В свою очередь, все сложные неорганические соединения по своим
функциональным признакам подразделяются на 4 основные класса: оксиды,
кислоты, основания, соли.

1. Оксиды - сложные вещества, состоящие из двух      элементов, один
из которых -  кислород в степени окисления  (-2). Общая формула оксидов:
ЭmOn, где: m – число атомов элемента, n – число атомов кислорода. В оксидах
атомы кислорода связаны не друг с другом, а с другим элементом. Оксиды
образуют все химические элементы, кроме гелия Не, неона Ne, аргона Ar.  По
своим химическим свойствам оксиды делятся на две группы:
 а) солеобразующие оксиды  и  б) несолеобразующие оксиды.

● Несолеобразующие оксиды – это оксиды, которые не образуют солей
при взаимодействии с кислотами и основаниями. Их немного. Запомните
четыре несолеобразующих оксида: оксид азота (I) N2O, оксид азота (II)NO,
оксид углерода (II) CO, оксид кремния (II)  SiO. Иногда их называют
безразличными или индеферентными.

● Солеобразующие оксиды – это оксиды, которые образуют соли при
взаимодействии с кислотами и основаниями. Их подразделяют на: основные,
амфотерные и кислотные.

● Основные оксиды – образованы типичными металлами и
металлическими элементами в низкой степени окисления (+1) и (+2).

Их гидраты  являются основаниями. Это твёрдые вещества.
Например, K2O, CaO, FeO, MnO.

Оксиды щелочных (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr) и  щелочноземельных металлов
(Ca , Sr, Ba, Ra), взаимодействуя с водой, образуют щёлочи. Это растворимые в
воде основания. Например:

K2O + 2H2O = 2KOH
BaO + H2O = Ba(OH)2

           Остальные оксиды с водой практически не взаимодействуют.  Основные
оксиды взаимодействуют с кислотами с образованием соли и воды:

MgO + 2HNO3 = Mg(NO3)2 + 2H2O
          Na2O + H2SO4 = Na2SO4 + H2O

Взаимодействие основных оксидов  с кислотными также приводит к
образованию cоли:

CaO + CO2 = CaCO3
          Na2O + SO2 = Na2SO3

● Амфотерные оксиды – образуют металлы со степенями окисления
(+3) и (+4) Al2O3, MnO2, PbO2, а также в виде исключения со степенью
окисления (+2)  ZnO, PbO, SnO, BeO, CdO,  которые в зависимости от условий
проявляют  основные или кислотные свойства, т.е. обладают  двойственным
характером (от греч. амфотеро – и тот, и другой).

Например:    Zn (OH )2 ← ZnO → H2ZnO2
AI (OH )3 ← AI2 O3 → HAIO2
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Амфотерные оксиды, реагируя и с кислотами, и со щелочами, образуют
соль и воду.

Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O
ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O

         AI2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O
         AI2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na [AI(OH)4]

При сплавлении AI2O3 со щелочами,  карбонатами щелочных металлов
образуются  метаалюминаты (безводные алюминаты):

        сплавление
           AI2O3 + 2NaOH                          2NaAIO2 + H2O
                                                       метаалюминат натрия

AI2O3 + Na2СO3 = 2NaAIO2 + СO2
Амфотерный оксид + кислотный оксид = соль
ZnO + CO2 = ZnCO3
Амфотерный оксид + основный оксид = соль (при сплавлении)
ZnO + Na2O = Na2ZnO2
Al2O3 + K2O = 2KAlO2
Cr2O3 + CaO = Ca(CrO2)2
Амфотерные оксиды непосредственно с водой не соединяются.
● Кислотные оксиды – образуют неметаллы, а также металлы со

степенью окисления больше, чем (+4).
 Например, CO2, Mn2O7, SO3, CI2O7, P2O5 – кислотные оксиды, им

соответствуют кислоты H2CO3, HMnO4, H2SO4, HCIO4, H3PO4 и т.д.
Валентность элемента в кислотном оксиде и кислоте совпадает.

Большинство кислотных оксидов взаимодействуют с водой с
образованием кислот. Например:

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4
СO2  + H2O = H2СO3
SO3 + H2O = H2SO4
А вот оксид кремния SiO2 с водой не реагирует, и это очень удобно для

нас. Дело в том, что оксид кремния - главная составляющая часть  обычного
речного  песка. Представляете, что было бы, если бы это вещество смогло
соединяться с водой?  Тогда нам пришлось бы плавать не в воде, а в густой
кремниевой кислоте, похожей на прозрачный  гель. К счастью, эта реакция
невозможна, а сама кремниевая кислота получается совершенно другим путем -
из ее солей и сильных кислот:

K2SiO3 +2HCl = H2SiO3 +  2KCl
Оксид  неметалла, который при взаимодействии с водой образует

кислоту, называется ангидридом этой кислоты. Он же может образоваться,
если от молекул кислоты будет отщепляться вода. Например, CrO3 – хромовый
ангидрид, SO2 – сернистый ангидрид.

Кислотные оксиды взаимодействуют со щелочами, образуя соль и воду:
CO2 + Ca (OH)2 = CaCO3↓ +H2O
P2O5 + 6NaOH = 2Na3PO4 + 3H2O
Кислотные оксиды образуют соль в реакциях с основными оксидами:
Na2O + SO3 = Na2SO4
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K2O + SO2= K2SO3
Металлы с переменной валентностью могут образовывать оксиды  всех

трёх типов. Например, оксид хрома (II) CrO – основной оксид, оксид хрома (III)
Cr2O3 – амфотерный оксид, оксид хрома (VI) CrO3 – кислотный оксид.

Особую группу составляют пероксиды – это бинарные соединения,
содержащие кислород в степени окисления (-1): Na2O2, BaO2. Их
рассматривают как соли пероксида водорода H2O2, проявляющего слабые
кислотные свойства. У пероксидов атомы кислорода связаны "кислородным
мостиком". Их образуют металлы I  и II группы главной подгруппы. Кислород в
этих соединениях одновалентен.
             Получение оксидов.

1. Непосредственное соединение металла или неметалла с кислородом
(при различных условиях), например:
C + O2 = CO2
4K + O2 = 2K2O

2. Горение сложных веществ, например:
CH4 +2O2 = CO2 + 2H2O

3. Разложение при нагревании сложных  кислородных соединений:
карбонатов, нитратов, гидроксидов или кислот, например:
CaCO3 = CaO + CO2
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2
4HNO3 = 4NO2 + 2H2O + O2
                 t
2Fe(OH)3 = Fe2O3 + 3H2O

● Кислоты - сложные вещества, состоящие из атомов    водорода,
способных замещаться на атомы металлов, и кислотных остатков
         Кислотные остатки могут быть либо простыми (состоящими из одного
атома, как в соляной кислоте), либо сложными (как в азотной и серной
кислотах). Они обладают определённой валентностью, которая определяется
числом атомов водорода, замещаемых в молекуле кислоты на металл.

   Кислоты  являются гидратами кислотных оксидов. Они делятся:
   1. По составу:  на бескислородные и кислородсодержащие.
   2. По основности (это число атомов водорода в их составе, которое может

замещаться на атомы металлы): одноосновные, двухосновные и
многоосновные.

   3. По степени диссоциации (сила кислот): сильные (HCl, HNO3, H2SO4),
средние (H3PO4), слабые (H2CO3, H2S, H2SO3, H2SiO3). Самая   сильная из кислот
– хлорная – HСlO4. Формулы и названия кислот  приведены в табл. 1. Сила
кислот в группах с увеличением порядкового номера элемента уменьшается, а в
периодах их кислотные свойства усиливаются слева направо.
            Получение  кислот:

1. Кислородсодержащие кислоты можно получить взаимодействием
кислотных оксидов с водой:
SO3 + H2O = H2SO4
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P2O5 + 3H2O = 2H3PO4
2. Бескислородные кислоты можно получить растворением в воде

продуктов взаимодействия неметаллов с водородом:
H2 + Cl2 = 2HCl
H2 + S = H2S

3. Реакциями обмена соли с другой кислотой
Ba(NO3)2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2HNO3
в том числе, вытеснение слабых, летучих или малорастворимых
кислот из солей более сильными кислотами:
Na2SiO3 + 2HCl = H2SiO3 + 2NaCl
2NaCl (тв.) + H2SO4 (конц.) =  Na2SO4 + 2HCl

Таблица 1
Формулы,  название  кислот  и их солей

Формула
кислоты

Химическое
название

 (тривиальное
название)
кислоты

Основность
кислоты

Название
кислотного

остатка

Бескислородные:
 HCl хлороводород

(соляная)
одноосновная хлорид

 HBr бромоводород одноосновная бромид
 HI йодоводород одноосновная йодид
 HF фтородород

(плавиковая)
одноосновная фторид

HCN циановодород
(синильная)

одноосновная цианид

 HCNS родановодород одноосновная роданид
 H2S сероводород двухосновная сульфид

Кислородосодержащие:
HNO3 азотная одноосновная нитрат
HNO2 азотистая одноосновная нитрит
HMnO4 марганцовая одноосновная перманганат
H2SO3 сернистая двухосновная сульфит
H2SO4 серная двухосновная сульфат
H2CO3 угольная двухосновная карбонат
H2SiO3 кремниевая двухосновная силикат
H3PO4 ортофосфорная трёхосновная ортофосфат
HPO3 метафосфорная одноосновная метафосфат
H4P2O7 пирофосфорная двухосновная пирофосфаты
H2CrO4 хромовая двухосновная хромат
H2Cr2O7 дихромовая двухосновная дихромат
HСlO4 хлорная одноосновная перхлорат
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HСlO3 хлорноватая одноосновная хлорат
HСlO2 хлористая одноосновная хлорит
HСlO хлорноватистая одноосновная гипохлорит
СН3СООН уксусная одноосновная ацетат
H3AsO4 мышьяковая трёхосновная арсенат
H3AsO3 мышьяковистая трёхосновная арсенит
Н3ВО3 борная трёхосновная борат

Химические свойства  кислот:
Химические свойства кислот определяются присутствием в их растворах

ионов водорода:
1. Кислоты окрашивают лакмус в красный цвет.
2. Кислоты реагируют с металлами. Взаимодействие кислот с

металлами зависит от концентрации кислоты и активности металла.
Ряд активности металлов или его называют еще электрохимическим

рядом напряжений металлов (ряд Бекетова):

Водород как бы разделяет две группы металлов. Те металлы,
химические знаки которых находятся левее знака водорода в этом ряду, могут
взаимодействовать с кислотами (кроме азотной и концентрированной серной
кислот), вытесняя из них водород. Металлы, расположенные правее  знака
водорода, из кислот его не вытесняют.

а) Разбавленные кислоты (кроме HNO3) реагируют с металлами,
которые стоят в ряду стандартных электродных потенциалов до
водорода, при этом образуется соль и выделяется водород. Например:
Fe + H2SO4 (разб.) = FeSO4 + H2↑

б) H2SO4 (конц.) при нагревании реагирует со всеми металлами (кроме Pt и
Au), при этом водород не выделяется, с тяжёлыми металлами
(плотность ρ>5 г/см3) образуется газ SO2 (сернистый), с более
активными (лёгкими, ρ ≤ 5 г/см3) металлами – H2S (сероводород).
Cu (неакт.) + 2H2SO4 (конц .) = CuSO4 + SO2↑  + 2H2O
8Na (акт.) + 5H2SO4 (конц .) = 4Na2SO4 + H2S↑+ 4H2O

в) HNO3 (конц.) – c щелочными и щелочноземельными металлами
образует газ N2O – оксид азота (I), с другими тяжёлыми металлами NO2
-оксид азота  (IV), холодная HNO3 не реагирует с Fe, AI, Cr , Pt , Au:
4Ca + 10HNO3 (конц.) = 4Сa(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O

    Cu + 4HNO3 (конц.) = Cu(NO3)2 + 2NO2↑+ 2H2O
г) HNO3 (разб.) с активными металлами, а также с Zn, Fe, Sn

взаимодействует с выделением газа аммиака NH3 или с образованием
соли аммония; с тяжёлыми металлами образует газ NO -оксид азота (II):
4Ca + 10HNO3 (разб.) = 4Сa(NO3)2 + NH4NO3 +3H2O
3Cu + 8HNO3 (разб.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O

K  Na  Ba  Ca  Mg  Al  Zn  Fe  Sn  Pb  (H)  Cu  Hg  Ag  Au Pt
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д) H2CO3, H2 SO3, СН3СООН – кислоты слабые, взаимодействуют только с
активными металлами:
2CH3COOH + Mg = Mg (CH3COO )2 + H2↑

3. Кислоты реагируют с основными и  амфотерными оксидами, образуя
соль и воду:
6HCI + AI2O3 = 2AICI3 + 3H2O
H2SO4 + Na2O = Na2SO4 + H2O

4. Кислоты взаимодействуют с основаниями, образуя соль и  воду
(реакция нейтрализации):
H2SO4 + NaOH = Na2SO4 + H2O

5. При взаимодействии кислот с солями необходимо учитывать, в каком
агрегатном состоянии находится соль. Реакция с растворами солей
протекает в том случае, если выпадает осадок или выделяется газ:
H2SO4 + Ba (NO3)2 ( р - р ) = BaSO4↓+ 2HNO3
Для реакции с твёрдыми солями  берут соль менее сильной кислоты:
2HCI + K2CO3 (тв.) = 2KCI + H2O + CO2↑

ОСНОВАНИЯ

● Основания (или гидроксиды) – сложные вещества,     состоящие из
атома  металла и одной  или нескольких   гидроксогрупп

Гидроксид аммония NH4OH также относится к этой группе  веществ.
● Количество гидроксогрупп в составе  оснований соответствует

валентности атомов металлов, так как гидроксогруппа – одновалентна.
● Общая формула оснований выражается в виде Ме(OH)n, где: Ме – атом

или  группа атомов с положительным зарядом, n – их валентность, ОН-

гидроксид  ион.
      Если металл обладает переменной валентностью, то после названия
гидроксида в скобках указывается его валентность. Например, Fe(OH)2 –
гидроксид  железа (II), Fe(OH)3 – гидроксид  железа  (III). Основания делят на
группы по различным признакам.

По растворимости в воде основания делятся на: растворимые и
нерастворимые.

● Растворимые в воде основания называются щелочами.
 Их образуют металлы I группы главной подгруппы (LiOH, NaOH, KOH,

RnOH, CsOH, FrOH)  и металлы II группы главной подгруппы, начиная с
кальция Ca(OH)2, Ba(OH)2, Sr(OH)2, Ra(OH)2
          Получение оснований:

1. Взаимодействием  щелочных и щелочноземельных металлов  с водой:
2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2↑

2. Взаимодействием  оксидов щелочных и щелочноземельных   металлов
с водой:
BaO + H2O = Ba(OH)2

ЗАПОМНИТЕ! С кислотами могут реагировать оксиды всех  металлов.
Это не зависит от положения металла в  ряду активности.
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Na2O + H2О = NaOH
3.  Электролиз водных растворов солей
    2NaCl + 2H2O → 2NaOH + H2↑ + Cl2↑

4. Малорастворимые в воде гидроксиды получают только косвенным
путём, а именно, действием щелочей на водные растворы
соответствующих солей:
FeSO4 + 2NaOH = Fe(OH)2↓ + Na2SO4
AICI3 + 3NaOH = AI(OH)3↓ + 3NaCI

Химические свойства  оснований:
1. Растворимые в воде основания изменяют окраску многих

индикаторов. Например, лакмус под влиянием щёлочи становится
синий, метилоранж – жёлтый, фенолфталеин приобретает   малиновую
окраску.

2. Щёлочи реагируют c растворами солей:
Pb(NO3)2 + 2NaOH = 2NaNO3 + Pb(OH)2

3. Щёлочи могут взаимодействовать с некоторыми простыми
веществами:
Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2↑
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Nа [Al(OH)4] + 3H2↑

тетрагидроксоалюминат
натрия

4. Растворимые и нерастворимые в воде основания реагируют с
кислотами и кислотными оксидами, образуя соль  и воду:
2NaOH + SO3 = Na2SO4 + H2O
Fe(OH)2 + SO2 = FeSO3 + H2O

5. Нерастворимые гидроксиды подвергаются термическому
разложению:

t
Cu(OH)2 = CuO + H2O
                  t
2Fe (OH)3 = Fe2O3 + 3H2O

6. Некоторые основания в водных растворах реагируют и как кислоты,
и  как основания, т.е. проявляют амфотерные свойства. В водных
растворах таких веществ существуют вместе два противоположных
носителя: кислых свойств – ионы водорода и  основных свойств –
гидроксид - ионы.
Zn(OH)2 + 2HCI = ZnCI2 + 2H2O
H2 ZnO2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2H2O

7. Взаимодействие с кислотами - реакция нейтрализации. Слово
"нейтрализация" обычно означает "обезвреживание" одного вещества
другим.
KOH + HCl = KCl + H2O

Важно одно:  обязательно  получается соль и   вода.
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Соли – сложные вещества, состоящие из ионов металла (или аммония
NH4

+)  и кислотного остатка. В зависимости от способа образования и строения
соли делят на следующие подклассы: средние (нормальные), кислые, основные,
смешанные, двойные и комплексные.

● Средние, или нормальные, соли - это продукты полного замещения
атомов  водорода в молекуле кислоты на ионы металла.

Наиболее распространены международные названия солей. Они состоят
из двух слов: название аниона в именительном падеже и катиона в
родительном. Число анионов и катионов, как правило, не указывается. Если
металл  обладает  переменной  валентностью и образует несколько типов солей,
то название такой соли образуется аналогично, лишь валентность металла
указывают в скобках римской цифрой. Например, КNO3 — нитрат калия, FeSO4
— сульфат железа (II), Fe2(SO4)3 — сульфат железа (III), NaС1 — хлорид
натрия, Na3PO4 - фосфат натрия, AI2(SO4)3 - сульфат алюминия.

● Кислые соли – это продукты неполного замещения атома водорода
в молекуле кислоты  на ионы металла.

Одноосновные кислоты кислых солей не образуют.
Двухосновные кислоты образуют одну кислую соль. Названия кислых солей
образуются добавлением к аниону приставки «гидро», а если необходимо, то с
соответствующими числительными: например: от H2SO4 - NаНSO4 —
гидросульфат натрия; от H2S - Mg(HS)2 – гидросульфид магния. Трёхосновные
кислоты дают две кислые соли: от Н3PO4 - CaHPO4 – гидрофосфат кальция,
Сa(H2PO4)2 – дигидрофосфат кальция, КН2PO4 — дигидрофосфат калия

● Основные соли - это продукты неполного замещения  гидроксогрупп в
основании на ионы кислотные остатки.

Такие соли образуются при неполной нейтрализации оснований
кислотой. Названия основных солей образуют, добавляя к наименованию
аниона соответствующей средней соли приставки «гидроксо», например: у
AI(OH)3 последовательно замещается одна, две группы и получаются основные
соли: AI(OH)2CI –дигидроксохлорид алюминия, AIOHCI2 – гидроксохлорид
алюминия.

● Смешанные соли – состоят из  одного и того же катиона и анионами
различных кислот.

Например: ВаСlNO3 – хлорид-нитрат бария , CaCl(OСl)- хлорид-
гипохлорит кальция.

● Двойные соли – это такие соли, в которых с ионом кислотного
остатка связаны ионы разных металлов.

Например: KAl(SO4)2 - сульфат алюминия, калия, NH4Fe(SO4)2 - сульфат
аммония, железа (II).

● Комплексные соли – это такие соли, в которых хотя бы одна связь
образована по донорно–акцепторному механизму.

Они содержат  центральный атом – комплексообразователь.
Центральными атомами обычно служат ионы металлов больших периодов (Co,
Ni, Pt, Hg, Ag, Cu), координирующие вокруг себя определённое число
противоположно заряженных ионов или полярных молекул, называемые
лигандами. Типичными лигандами являются OH-, CN-, NH3, CO, H2O; они
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связаны с центральным атомом донорно-акцепторной связью. Условно к ним
можно отнести все соли аммония, гексацианоферрат (III) калия K3[Fe(CN)6],
тривиальное название - красная кровяная соль, а также гексацианоферрат (II)
калия  K4[Fe(CN)6] - жёлтая кровяная соль  и др.

Получение средних солей:
1. Взаимодействие металла с неметаллом:

2Na + CI2 = 2NaCI
2. Взаимодействие кислот с металлами. Разбавленные кислоты, кроме

азотной,   взаимодействуют с металлами, стоящими в ряду стандартных
электродных потенциалов до  водорода:
Fe + 2HCI = FeCI2 + H2О

3. Взаимодействие металла с солями. Более активный металл  вытесняет
менее  активный из раствора его соли:
Fe + CuSO4 = Cu + FeSO4

4. Взаимодействие основного и кислотного оксидов:
CaO + CO2 = CaCО3

5. Взаимодействие кислоты и гидроксида (реакция нейтрализации):
H2SO4 + Zn (OH)2 = ZnSO4 + 2H2O

6. Взаимодействие солей между собой. До начала реакции обе соли
должны быть растворимы в воде, а после - одна из солей  должна  быть
в осадке, т.е. не растворима:
AgNO3 + NaCI = AgCI↓+ NaNO3

7. Взаимодействие основного оксида с кислотой:
CuO + 2HCI = CuCI2 + Н2O

8. Взаимодействие щёлочи с кислотным оксидом:
2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O

9. Взаимодействие солей со щелочами:
CuSO4 + 2KOH = K2SO4 + Cu(OH)2↓

10. Взаимодействие солей с кислотами:
 BaCl2 + H2SO4 = BaSO4↓+ 2HCl
Получение кислых солей:

1. Взаимодействие основания с избытком кислоты:
NaOH + H2SO3 = NaHSO3 + H2O

2. Взаимодействия средней соли с избытком кислоты:
Ca3(PO4)2 + 4H3PO4 = 3Ca(H2PO4)2

3. Для перевода  кислой соли в среднюю соль, необходимо добавить
щёлочи: NaHSO3 + NaOH = Na2SO3 + H2O
Получение основных солей:

1. Взаимодействие избытка основания с кислотой:
Ca (OH)2 + HCl = CaOHCl + H2O

2. Взаимодействие недостатка щёлочи со средней солью:
2 CoSO4 + 2NaOH = (CoOH) 2SO4 + Na2SO4
Получение комплексных солей:

1. Реакции солей с лигандами:
AgCl + 2NH3 → [Ag(NH3)2]Cl
FeCl3 + 6KCN → K3[Fe(CN)6] + 3KCl
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Химические свойства  солей:
           Соли, являясь химическими активными веществами, подвергаются
различным превращениям:

1. Реагируют с металлами, образуя новую соль и металл. Металлы,
стоящие в ряду активности левее предыдущего вытесняют
последующие  из растворов их солей
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu↓

2. Реагируют с кислотами, образуя новую кислоту и соль – среднюю или
кислую:
PbCI2 + H2S = PbS↓+ 2HCI
Ca3(PO4)2 + 2H2SO4 = Ca(H2PO4)2 + 2CaSO4

3. Реагируют со щелочами,  образуя новую соль и новое основание,  или
основную соль:
Zn(NO3)2 + 2NaOH = Zn(OH)2↓++ 2NaNO3
Zn(NO3)2 +  NaOH = ZnOHNO3 + NaNO3

4. Многие соли взаимодействуют между собой:
CaCI2 + K2CO3 = CaCO3↓++ 2КCI

5. Некоторые соли при нагревании разлагаются:
CaCO3 = CaO + CO2↑

6. Некоторые соли способны реагировать с водой и образовывать
кристаллогидраты, т.е. такие соли, которые содержат в
кристаллической решётке определённое число молекул воды, которая
называется кристаллизационной:
CuSO4 + 5H2O = CuSO4 • 5H2O (медный купорос)
CаSO4 + 2H2O = CаSO4 • 2H2O (гипс)
Na2SO4 + 10H2O = Na2SO4 • 10H2O (глауберова соль)

7. Взаимодействие металла с кислотой:
Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑
Fe + H2SO4 = FeSO4 + H2↑

8. Взаимодействие металла с неметаллом:
2Na + Cl2 = 2NaCl

9. Взаимодействие кислоты с основанием:
2HCl + Ba(OH)2 = BaCl2 + 2H2O

10. Взаимодействие кислотных оксидов со щёлочами:
CO2 + Ca(OH)2 = CaCO3↓ + H2O
P2O5 + 6KOH = 2K3PO4 + 3H2O

11. Взаимодействие основных и кислотных оксидов между собой:
Na2O + SO3 = Na2SO4
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ГЕНЕТИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ МЕЖДУ КЛАССАМИ
НЕОРГАНИЧЕСКИХ  СОЕДИНЕНИЙ.

Между  простыми веществами и классами неорганических соединений
существует генетическая связь, т.е. возможность  их взаимного перехода.

1. Металл + неметалл = соль
Hg + S = HgS
2Al + 3СI2=  2AlСI3

2. Основной оксид + кислотный оксид =  соль
Li2O + CO2 = Li2CO3
CaO + SiO2 =  CaSiO3

3. Основание + кислота = соль + вода
Cu(OH)2 + 2HCl = CuCl2 + 2H2O

4. Металл + кислород =  основной оксид
2Ca + O2 = 2CaO
4Li + O2 =  2Li2O

5. Неметалл + кислород  = кислотный оксид
S + O2 = SO2
4As + 5O2 =  2As2O5

6. Основной оксид + вода  =  основание
BaO + H2O = Ba(OH)2
Li2O + H2O = 2LiOH

7. Кислотный оксид + вода =  кислота
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4
SO3 + H2O = H2SO4

Контрольные вопросы:

● Перечислить основные положения атомно-молекулярного
учения

● Дайте определение понятиям: атом, молекула, моль,
валентность.

● Что такое  молярная масса вещества, в каких единицах
измеряется?

● Чем отличается простое вещество от химического элемента?
● Что выражает химическая формула, химическое уравнение?
● Какие вещества называются оксидами, кислотами,

основаниями, солями, приведите  примеры?
● Указать различные способы получения солей и составить

соответствующие  уравнения   реакций.
● Напишите  уравнения реакций, при  помощи которых можно

осуществить   следующие   превращения:
Al →  Al2 (SO4)3 →  Al(OH)3 →  Al2O3

+NaOH→  X
 Mg→ MgCl2 → Mg(OH)2 → MgO → Mg3(PO4)2

Ca → Ca(OH)2 → CaCO3→ CaO → CaSO4
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Тема  2. ОСНОВНЫЕ  ЗАКОНЫ  ХИМИИ

2.1. Технология обучения на  лекции

Количество студентов: 25 – 60 чел. Учебное время - 2 часа

Форма учебного занятия
Информационная лекция - визуализация  с
решением практических задач и
графического органайзера: таблица З/Х/У

План лекции:

1. Основные законы химии.  Закон
сохранения массы веществ, закон
 постоянства состава, закон
эквивалентов, закон кратных
отношений

2. Определение атомных масс твёрдых
веществ. Правило Дюлонга - Пти.

3. Определение молекулярной массы
газов и паров. Закон Клайперона –
Менделеева,     закон Авогадро

4. Газовые законы

Цель учебного занятия: дать представления об основных  законах химии
и сформировать навыки решения задач

Задачи преподавателя:
● перечислить основные
законы  химии;
● назвать фамилии учёных,
открывших законы химии
● дать характеристику,
раскрыть сущность
основных законов химии

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:

● знать определение понятиям: эквивалент,
эквивалент  простого и сложного вещества
● уметь назвать и дать формулировку
основных законов химии: сохранения массы
вещества, постоянства состава, кратных
отношений;
● кратко охарактеризовать число Авогадро,
универсальную газовую постоянную;
● уметь писать формулу уравнения
Клайперона-Менделеева
● иметь навыки по решению задач на закон
эквивалентов, закон Авогадро, закон
Клайперона-Менделеева, газовые законы

Методы и техники
обучения

Лекция-визуализация, метод «обучение
сообща», техники: презентация,
тестирование, практические задания, «блиц-
опрос», графический органайзер: таблица
З/Х/У
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Средства обучения Доска, мел, лазерный проектор, опорный
конспект, визуальные материалы,
информационное обеспечение.

Формы обучения Фронтальная, коллективная работа,  работа
в группах

Условия обучения Аудитория, приспособленная для работы в
группах, имеющая условия для
использования ТСО/информационных
технологий

Мониторинг и оценка
Устный контроль: блиц-опрос, презентация
результатов групповой работы,
тестирование

Технологическая карта лекции
Содержание деятельностиЭтапы

работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение в

учебное
занятие
(5 мин.)

1.1.  Сообщает тему, цель,
планируемые результаты учебного
занятия и план его проведения
(выводит на экран), напоминает
основные вопросы

1.1. Слушают,
записывают.

2 этап
Актуали-

зация
знаний

(15 мин)

2.1. Выводит на экран правила
работы техники З/Х/У, саму таблицу
и комментарий к работе с ней
(приложение 1). Дает задание:
каждому начертить таблицу в
рабочих тетрадях и заполнить
колонку 2  в  соответствии  с
планом  лекции.
2.2. Предлагает  студентам
обдумать  индивидуально, обсудить
и ответить на вопросы:
(1) Что они уже знают об основных
законах химии? (т.е. могут
самостоятельно рассказать)
(2) Что осталось не усвоенным, не
понятным?
(2) Какая требуется дополнительная
информация? В связи с чем,
заполнить 3 и 4 колонку таблицы

2.1. Чертят таблицу,
заполняют 2
колонку.
Разбиваются на
пары, обсуждают,
отвечают на
вопросы, заполняют
3 и 4 колонки
таблицы З/Х/У
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3 этап.
Информа-
ционный
(55 мин.)

3.1. Раздаёт опорный конспект
(приложение 2). Последовательно
излагает материал  лекции по
вопросам плана, использует
посредством визуальных
материалов в виде слайдов, их
демонстрации и комментирования
(приложение 3).
3.2. В  процессе  объяснения
организует  обсуждение  основных
теоретических  понятий  и
закономерностей  по вопросам
темы,  использует фокусирующие
вопросы (приложение 4), даёт
образцы решения задач
3.3. С целью закрепления
полученных знаний предлагает
решить  тесты. Последовательно
выводит на  экран содержание
тестов (приложение 4), организует
дискуссию, коллективное
обсуждение решений.
3.4. Даёт задание: подумать
обсудить и  заполнить 5 колонку
таблицы З/Х/У.

3.1.Слущают,
Записывают
основные моменты

3.2. Слушают,
участвуют в
обсуждении

3.3.  Решают
тесты, выступают,
обосновывают
свои решения.

3.4. Обсуждают
 и  заполняют 5
колонку таблицы
З/Х/У,  зачитывают
результаты

4 этап
Заключи-
тельный
(5 мин.)

4.1. Подводит итоги лекции,
обобщает результаты учебной
деятельности, отмечает значимость
полученных знаний, поощряет
активных  участников.
4.2. Даёт задание для
самостоятельной работы: сделать
конспект «Газовые законы. Закон
Бойля – Мариотта, закон Гей-
Люссака, закон Шарля,
объединённый закон для идеальных
газов», решить письменно в тетради
задачи, ответить на контрольные
вопросы (приложение 6).
4.3. Рефлексия (приложение 7)

4.1.Слушают,

4.2. Записывают

4.3. Проводят
самооценку
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Приложение 1 (2.1.)
Правила работы с применением техники  З/Х/У

1. Прочитайтей текст, используя технику Инсерт.
2. Полученную информацию индивидуально систематизируйте –

«разнесите» в колонки таблицы соответственно сделанным в тексте пометкам.

Таблица З/Х/У ( Знаю/Хочу узнать/Узнал(а))

№ Вопрос темы Знаю Хочу узнать Узнал
1 2 3 4 5
1.
2.
3.

Приложение 2 (2.1.)
Опорный конспект – Лекция  2

Тема:  «ОСНОВНЫЕ  ЗАКОНЫ  ХИМИИ»

План:

1. Стехиометрические законы.
2. Определение атомных масс твёрдых веществ
3. Определение молекулярной массы газов и паров

Опорные  слова: атомная масса, стехиометрия, эквивалент,
                             эквивалентный объём, молярный объём, относительная

               плотность
Цель учебного занятия: сформировать знания об основных законах химии

1 вопрос. Стехиометрические законы.
Стехиометрия – раздел химии, в котором изучаются массовые и

объёмные соотношения между реагирующими веществами, вывод химических
формул и составление химических реакций

Закон сохранения массы веществ.  (М.В. Ломоносов, 1748 г, А.Л.
Лавуазье, 1789 г.)

● Масса  веществ, вступивших в химическую  реакцию, равна
   массе веществ, получившихся  в результате реакции.

продуктоввеществисходн mm  .
С точки зрения атомно–молекулярного учения закон сохранения массы

веществ объясняется тем, что при химических реакциях атомы сохраняются: не
исчезают и не возникают, а происходит их перегруппировка, т.е. химическое
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превращение. Это процесс  разрыва одних связей между атомами и образование
других, в результате  чего из молекул исходных веществ получаются молекулы
продуктов реакции. А поскольку атомная масса каждого элемента остаётся без
изменения, то и общая масса веществ не изменяется. Проверим выполнение
закона сохранения массы для данной реакции:
                  2Al           +   6HCl         =       2AlСl3        +         3H2
               2 моль              6 моль                2 моль                 3 моль
             2•27=54 (г)   6•36,5 = 219 (г)    2•135,5=267 (г)     3•2=6 (г)
                                       54 г + 219г  = 267 г + 6 г
                                                  273 г = 273 г

Закон сохранения массы является одним из основных стехиометрических
законов химии.

Закон  постоянства  состава  вещества (фр.учёный Ж.Л.Пруст, 1808).
● Каждое чистое вещество независимо от места нахождения и  способа

его  получения  всегда имеет  постоянный  качественный  и  количественный
состав.

Так, оксид меди (II) можно получить:
а) накаливанием меди в воздухе     2Cu + O2 = 2CuO
б) нагреванием гидроксида меди Cu(OH)2 = CuO + H2O
в) разложением малахита CuCO3 • Cu(OH)2 = 2СuO + CO2 + H2O
Закон  кратных  отношений (англ. учёный  Дж. Дальтон,1803 г.)
● Если два химических элемента образуют друг с другом
   несколько соединений, то масса одного элемента,
   приходящаяся на одну и ту же массу другого элемента,   как
   небольшие  целые числа.
Элементы, входящие в состав химических соединений, находятся между

собой в определённых и постоянных отношениях их масс. Эти отношения
соответствуют их эквивалентам.

● Эквивалент – значит равноценный
● Эквивалентом элемента называется такое его количество, которое

может при  химических   реакциях присоединять  или  замещать одну часть
массы  атома водорода или  восемь частей массы  атома кислорода

Масса одного эквивалента элемента называется эквивалентной
массой.

Эквивалент водорода равен 1, эквивалент кислорода  равен 8.
Химический эквивалент не является постоянной величиной, а зависит от

валентности элемента в том или ином соединении.
Многие элементы, связываясь между собой в различных соотношениях,

образуют ряд соединений. Значит, в зависимости от количества элемента в
соединении его эквивалент и эквивалентная масса могут принимать различные
значения. Например, в соединениях SO2, SO3 и H2S сера соответственно
четырёх-, шести- и двухвалентна и её эквивалентная масса  будет равна
соответственно 64/4 = 16 г/моль, 80/6=13,3 г/моль,  34/2=17 г/моль. Отсюда
вытекает, что вещества реагируют между собой согласно их эквивалентам.
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Закон эквивалентов. (И.В.Рихтер, 1792 г., У. Волластон, 1807 г.).
● Массы веществ, вступающих  в химическую реакцию,   прямо

пропорциональны  их    эквивалентным массам.
Математически закон эквивалентов может быть выражен следующей

формулой:

        где: m1 - масса первого элемента,
                    Э1 - эквивалент первого элемента,

          m2 - масса второго элемента,
          Э2 - эквивалент второго элемента.
Иными словами, с одним эквивалентом одного вещества взаимодействует

один эквивалент другого.
      Если одно из веществ находится в газообразном состоянии, то для расчёта
эквивалента в выражение закона эквивалентов вместо единицы массы можно
подставить единицы объёма. Поэтому

      где Vэ – эквивалентный объём газа, л
● Эквивалентный объём – это объём, занимаемый одним

эквивалентом вещества  в  газообразном состоянии (эквивалентный объём
водорода - 11,2 л/моль, кислорода –  5,6  л/моль).

Следует различать   эквиваленты простого и сложного  веществ.
● Эквивалент   элемента равен отношению  атомной  массы элемента  к

его валентности

Например, ЭMg = 24/2 = 12     ЭAl = 27/3 = 9
Если элемент обладает переменной валентностью, то меняется и его

эквивалент. Например, железо может иметь валентность II и III, при этом в
первом случае его эквивалент будет равен 28, а во втором – 18,67.

● Эквивалент кислоты равен отношению  молярной массы кислоты  к
её основности, т.е. к числу атомов водорода в  кислоте.

эме

ме

V
V

Э
m



)( Hn
М

Э r
кислот 
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Например, ЭHCl = (1 + 36,5)/1 =  36,5
                   ЭН2SO4 = (2 + 32 + 64)/2 = 98/2 = 49
● Эквивалент основания равен отношению молярной массы основания

к его  кислотности, т.е. к  числу  гидроксогрупп  в молекуле основания.

Например, ЭNaOH = (23 + 16 + 1)/1 =  40
  ЭСа(ОН)2 = (40 + 34)/2 = 37

● Эквивалент  соли равен отношению молярной массы соли  к
произведению  числа атомов металла  в молекуле соли  на валентность  этого
металла.

По этой же формуле определяется эквивалент оксида металла.
Например, ЭAI2(SO4)3 = 342/6 = 57
                    ЭКСl = (39 + 35,5)/1 = 74,5

ЭСаО = (40 + 16)/2 = 28

      Задача. Окислением 1,4 г кадмия Cd получили 1,6 г его оксида
CdО.  Вычислить эквивалент кадмия -?

       Д а н о: Решение.
m(Cd) = 1,4 г     По закону эквивалентов

М(CdО) = 1,6 г
о

Cd

o

Cd

Э
Э

m
m

 ,    mo = 1,6 – 1,4 = 0,2

       Э (Cd) = ? , отсюда 56
2,0
84,1



CdЭ

Ответ: Э(Cd) = 56

2 вопрос. Определение атомных масс твёрдых веществ
Приблизительные величины атомных масс можно определить, исходя

из правила Дюлонга – Пти:
● Произведение удельной теплоёмкости (С)  твёрдого      простого

вещества и атомной массы (А) образующего его химического элемента есть
величина постоянная и при средних  температурах  приблизительно равна 6,3
(А• С = 6,3)

)(OHn
МЭ r

основания

меме

r
соли nB

МЭ



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      Задача Удельная теплоёмкость металла равна 0,9408.
                             Определить   приблизительную атомную массу металла.

        Д а н о: Решение.
       С(металла) = 0,9408   По правилу Дюлонга – Пти

А (металла) = ?

Ответ:  Очевидно, этот металл – литий, точная
атомная масса 6,94.

3 вопрос. Определение молекулярной массы газов и паров
По  относительной плотности
● Отношение масс двух газов, занимающих равные объёмы при

одинаковых условиях, называют относительной  плотностью  одного газа
по другому и обозначают буквой D.

Для расчёта проще использовать молярные массы газов:

2

1

M
MD  ,

где D – относительная  плотность;
                М1 – молярная масса данного газа;
                М2 – молярная масса газа, по которому измеряется плотность.

Относительная плотность газов показывает, во сколько раз 1 моль одного
газа тяжелее (или легче) 1 моля другого газа.

Обычно плотность определяют по отношению к самому лёгкому газу –
водороду или воздуху. Обозначают Dвозд. и DН2. Молярная масса водорода
равна 2 г/моль, средняя молярная масса воздуха 29 г/моль. Тогда: М=2DН2;
М = 29Dвозд.

      Задача. Плотность некоторого газообразного вещества по
               водороду равна  17. Чему  равна его плотность по

                              воздуху? Молярная  масса воздуха  равна 29.

Д а н о:

D(H2)  = 17
M (воздуха)= 29

Dвозд. = ?

Решение:

2
.

)(
.

2
2

Mг
HM

MгDН 

М(вещества) = 2D(H2) = 2•17 = 34
Dвозд. = Mв-ва / Mвозд.. = 34 / 29 = 1,17

Ответ: Dвозд. = 1,17
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Плотность любого вещества ρ – это отношение массы этого вещества m  к
его объёму V:

V
m



Если взять 1 моль любого газа, то его масса равна молярной массе M, а
объём равен молярному объёму Vm. Поэтому плотность газа равна:

Vm
газаМгаза )()( 

Если имеем дело с двумя газами, то отношение плотностей газов
называется относительной плотностью одного газа по отношению к другому

По уравнению   Клайперона -  Менделеева

TRVP  
M
m

 , отсюда, TR
M
mVP 

               где - количество вещества, моль
                         m - масса газа, г
                        М - молярная масса газа, г/моль

               Т -  абсолютная температура, К
                        R - универсальная газовая постоянная.

Выразив объём в м3, а давление в Па, получим для R значение 8,31Дж/(моль∙К)

  Задача. Вычислить молярную массу бензола, зная, что 600 мл его
паров при температуре 870С  и давлении 624 мм рт. ст.

                   весят   1,3 г.
Д а н о:
V = 600 мл
t = 870C (87+273=360К)
P = 624  мм рт.ст.
m =1,3 г

 М(бензола) =?

Решение.
Из уравнения состояния газа определяем М:

Для проверки можно вычислить молярную
массу бензола по его  формуле  С6Н6 .
М =12• 6 + 6 = 78 г/моль.
Ответ: М(бензола) равна 78 г/моль

По закону  Авогадро (А.Авогадро,1811г., С.Канниццаро,1858 г.)
● В равных объёмах  различных   газов  при одинаковых   условиях

(температуре  и давлении) содержится одинаковое   число  молекул.
Следствия:

1. Один моль любого газа при нормальных условиях содержит
6,02 • 1023  частиц (атомов, молекул, ионов)
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2. Один моль любого газа при одинаковых условиях занимает один  и  тот
же объём. Этот объём, называемый молярным, при нормальных условиях он
равен  22,4 л.

Нормальные условия: давление Р0 = 101325 Па, или 101,3 кПа, или
1 атм., или 760 мм рт. ст., температура по Цельсию (t) равна О0С  или по шкале
Кельвина - это абсолютная температура (Т), равная  273К.

● Молярный объём газа ( mV ) – это отношение объёма вещества (V) к
количеству (υ) этого вещества:

Vm – молярный объём газа, равный  22,4 л/моль или 22,4 м3/кмоль
3. Массы двух различных газов, занимающих одинаковые объёмы при

одинаковых условиях, относятся между собой, как их молярные массы.
Молекулы простых веществ в газообразном состоянии двухатомны

(О2,Н2,Сl2,N2).
Состояние газа характеризуется его температурой, давлением и объёмом.

Объём, занимаемый газом при нормальных условиях, принято обозначать через
V0 , а давление – через Р0, температуру – через Т0.

4 вопрос.  Газовые законы
● Закон Бойля - Мариотта.

При постоянной температуре давление, производимое  данной
массой газа, обратно пропорционально объёму  газа:

1

2

2

1

V
V

P
P

 .constVP 

● Закон Гей - Люссака.
При постоянном давлении объём газа изменяется прямо

пропорционально абсолютной температуре (Т):

2

2

2

1

T
V

T
V

 .const
T
V


● Закон Шарля.
             При постоянном объёме давление газа изменяется прямо
пропорционально абсолютной температуре:

2

1

2

1

T
T

P
P

 .const
T
P


● Объединённый  закон Бойля-Мариотта и Гей-Люссака – выражает
зависимость между объёмом газа, давлением и температурой:

0

00

T
VP

T
VP 


 .const
T

VP




Здесь P, V, Т - давление, объём газа и температура при данных  условиях


VVm 

mV
V


M
mVVV mm  
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Приложение 3 (2.1.)

Тема: «Основные законы химии»

• Закон сохранения массы веществ
Масса веществ, вступающих в реакцию (реагентов), равна массе веществ, образующихся в
результате реакции (продуктов)

• Закон постоянства состава.
Всякое чистое вещество независимо от способа его получения всегда имеет постоянный
количественный и качественный состав

• Закон эквивалентов.
Массы вступающих в реакцию веществ прямо пропорциональны их химическим
эквивалентам.

• Закон Авогадро
В равных объёмах любых газов, взятых при одной и той же температуре и одинаковом
давлении, содержится одинаковое число молекул.

Тема: «Основные законы химии»

Эквивалент простого и сложных веществ
• Эквивалент простого элемента

• Эквивалент кислот

• Эквивалент оснований

• Эквивалент соли

где А – атомная масса элемента, В – валентность элемента, Mr – молярная масса
вещества, n(OH) – число гидроксогрупп, n(H) – число атомов водорода, nMe –
количество металла-

)(Hn
М

Э r
кислот

)(OHn
М

Э r
оснований

меме

r

nB
МЭ



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Решение:

mo = 1,6 – 1,4 = 0,2

Ответ: Э(Cd) = 56

Д а н о:
m(Cd) = 1,4 г
М(CdО) = 1,6 г

Э (Cd) = ?

Окислением 1,4 г кадмия Cd получили 1,6 г
его оксида CdО. Вычислить эквивалент
кадмия -?

Задача.

о

Cd

o

Cd

Э
Э

m
m



56
2,0
84,1



CdЭ

Решение:

По правилу Дюлонга – Пти

Ответ: Очевидно, этот металл –
литий, точная атомная масса
6,94

Д а н о:
С(металла) = 0,9408

А (металла) = ?

Удельная теплоёмкость металла равна 0,9408.
Определить приблизительную атомную массу
металла.

Задача.
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Решение:
Из уравнения состояния газа
определяем М:

Для проверки можно вычислить
молярную массу бензола по его
формуле С6Н6 .
М =12• 6 + 6 = 78 г/моль.
Ответ: М(бензола) равна 78 г/моль

Д а н о:
V = 600 мл
t = 870C (87+273=360К)
P = 624 мм рт.ст.
m =1,3 г

М(бензола) =?

Вычислить молярную массу бензола, зная, что
600 мл его паров при температуре 870С и
давлении 624 мм рт. ст. весят 1,3 г

Задача.

Решение:

М(вещества) = 2D(H2) = 2•17 = 34

Dвозд. = Mв-ва / Mвозд.. = 34 / 29 = 1,17

Ответ: Dвозд. = 1,17

Д а н о:

D(H2)  = 17

M(воздуха) = 29

Dвозд. = ?

Плотность некоторого газообразного вещества
по водороду равна 17. Чему равна его плотность
по воздуху? Молярная масса воздуха равна 29.

Задача.

2
.

)(
.

2
2

Mг
HM

MгDН 



66

Приложение 4 (2.1.)

Приложение 5 (2.1.)

Тесты для самопроверки знаний:
1. Найдите среднюю молекулярную массу смеси 2СО + СО2 + 4Н2 + 3N2

А) 15,2 В) 19,2 С)  15,5 D) 23,4

2. Какой объём при нормальных условиях занимают 4,4 г углекислого
газа?

A) 28 л B) 11,2 л C) 2,24 л D) 22,4 л

3. Чему равен эквивалент гидроксида магния?
A) 29 B) 2,9 C) 58 D) 5,8

4. Газ объёмом 0,448 л (н.у.) весит 0,88 г. Определить газ.
A) кислород B) азот C) оксид углерода (IV)         D) водород

5. Чему равен эквивалент сульфата алюминия?
A) 342 B) 114 C) 57 D) 171

6. При 170С некоторое количество газа занимает объём 580 мл. Какой
объём займёт это же количество газа при 1000С, если давление
его останется неизменным?

А)800 мл B) 746 мл C) 224 мл D)  112 мл

Фокусирующие вопросы  и вопросы для
обсуждения:

● Почему важно знание основных  законов химии?
● Сформулируйте закон сохранения массы веществ.
● Какой формулой определяется эквивалент простого и

сложного вещества?
● Сформулируйте закон постоянства состава
● Способы определения молекулярной массы газов и паров
● Математическое выражение закона эквивалентов
● Сформулируйте закон Авогадро и его следствия.
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 Масса веществ, вступивших в

реакцию веществ равна массе

веществ, полученных в результате

реакции

 Масса веществ, вступивших в

реакцию веществ равна массе

веществ, полученных в результате

реакции

Назовите фамилию учёного -
химика, открывшего закон:

Назовите фамилию учёного -
химика, открывшего закон:

• Отличается ли состав воды
современных источников от
состава воды времён
египетских фараонов? Кем
открытый закон
обосновывает ваш ответ?

• Отличается ли состав воды
современных источников от
состава воды времён
египетских фараонов? Кем
открытый закон
обосновывает ваш ответ?

Дайте ответ:Дайте ответ:
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 Массы веществ, вступивших в

реакцию прямо пропорциональны их

эквивалентам.

 Массы веществ, вступивших в

реакцию прямо пропорциональны их

эквивалентам.

Назовите закон:Назовите закон:

Приложение 6  (2.1.)

Задачи на самостоятельную  работу:

● Сколько весит одна молекула оксида серы (IV) и какой она
занимает  объём при   нормальных условиях?

● Определите атомную массу  трёхвалентного элемента, если
он образует  оксид, содержащий  31,58 % кислорода.
Ответ: 52

● При 170С некоторое количество газа занимает объём 580 мл.
Какой  объём займёт это  же количество газа при 1000С, если
давление его   останется неизменным? Ответ: 746 мл

● Мышьяк образует два оксида, из которых один содержит
65,2% (масс.) As, а другой –75,7% (масс.) As.  Определите
эквивалент  и    валентность  мышьяка в обоих случаях.
Ответ: 15 г/моль, 25 г/моль, валентность–V и III
cоответственно.

● Сколько молекул  содержится в 1 литре  любого газа при
н.у.? Ответ: 2,69 · 1022
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Контрольные вопросы:
● Дайте определение закона постоянства состава и

объясните на примере.
● Кем и когда был сформулирован закон сохранения массы

вещества? Ответ подтвердите на примере
● Дать определение понятия "эквивалент". Что такое

эквивалент элемента?
● Эквивалент простого и сложного вещества. Объясните на

примерах.
● Как по относительной плотности определить

молекулярную массу газа?
● Привести формулу математического выражения закона

эквивалентов.
● Как формулируется закон Авогадро, его следствия?
● Что такое молярный объём?

Приложение  7 (2.1)

Рефлексия

Определите своё эмоциональное состояние
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Тема 3. СТРОЕНИЕ АТОМА. ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН И
ПЕРИОДИЧЕСКАЯ  ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ

Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА

3.1. Технология обучения на лекции

Учебное время - 2 часа. Количество студентов: 20 ÷60 чел.

Форма учебного занятия Тематическая лекция с использованием
информационных технологий

План лекции:

1. Основные этапы развития теории о
строении атома.

2. Квантовые числа, энергетические
    уровни и подуровни.
3. Распределение электронов в атомах по
    энергетическим уровням, подуровням
4. Принцип Паули, правила Клечковского,
    правило Хунда
5. Периодический закон: классическая и
    современная теория
6. Периодическая система химических
    элементов Д.И.Менделеева

Цель учебного занятия: сформировать целостное представление о
строении атома,  периодической системы Д.И.Менделеева, научить писать
электронно-графические формулы атомов

Задачи преподавателя:
● дать понятия об основных
этапах развития
представлений о строении
атома;
● рассказать о правилах
Клечковского, Хунда,
принципе Паули;
● раскрыть сущность
распределения электронов
на энергетических уровнях,
подуровнях на примере
атома марганца

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:

● знать определение понятий:
радиоактивность, излучение, планетарная
модель, катодные лучи, электронный слой,
квантовые числа
● уметь охарактеризовать главное,
орбитальное, магнитное, спиновое квантовые
числа;
● уметь формулировать принцип Паули,
правила  Клечковского, правило Хунда
● иметь навыки по решению задач

Методы и техники
обучения

Обучение сообща, техники: «блиц-опрос»,
дискуссия, презентация.

Средства обучения Система докладов, учебные тетради,
наглядные материалы (слайд-презентации
докладчиков), лазерный проектор,
информационное обеспечение.
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Формы обучения Индивидуальная, фронтальная,  коллективная
работа

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для
использования ТСО/ информационных
технологий

Мониторинг и оценка Устный контроль: учебные вопросы, тесты

Технологическая  карта лекции
Содержание деятельностиЭтапы

работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение
(10 мин.)

1.1.  Сообщает  тему, цель занятия,
задиктовывает/  выводит на  экран
основные  вопросы,   ключевые слова
и термины (приложение 1), знакомит с
планируемыми результатами
лекционного  занятия.

1.1. Слушают,
записывают.

2 этап.
Актуали-

зация
знаний

(10 мин.)

2.1. Предлагает:
(1) подумать самостоятельно, обсудить
и  ответить на вопрос: о чем пойдет
речь на данном учебном занятии;
(2)  указать   последовательность
рассмотрения  ключевых  понятий  и
терминов (отметив  их  порядковый
номер в списке).  Проводит блиц-опрос
(приложение 2)

2.1.  Обсуждают,
отвечают на вопросы
Отмечают
последовательность
рассмотрения
ключевых понятий

3 этап.
Информа-
ционный
(50 мин.)

3.1. Излагает материал лекции в
соответствии с планом,  используя
графический органайзер:
«Концептуальная  таблица».
Контрольный вариант преподавателя
(приложение 3), а также   визуальные
материалы (приложение 4).
3.2. Предлагает  систематизировать
информацию:
1)Основные направления в развитии
учения о строении атома
2)Открытия, доказывающие сложность
строения атома
3) Планетарная теория Резерфорда.
3.3. Организует обсуждение в процессе
группировки понятий, выделяет
взаимосвязь

3.1.  Записывают,
обсуждают,
уточняют,
задают вопросы

3.2. Систематизи-
руют знания, делают
записи в тетрадь

3.3.  Высказывают
идеи о принадлеж-
ности выдвинутых
понятий к
обобщающим
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категориям  и
называют
существующие
между ними
взаимосвязи.

4 этап
Заключи-
тельный
(10 мин.)

4.1.С целью закрепления результатов
обучения и проверки уровня усвоения
темы проводит устное тестирование -
выводит тесты на экран
(приложение 5).  Затем проводит
коллективное обсуждение.
4.2.  Подводит  итоги,  обобщает
результаты учебной  деятельности,
поощряет  активных участников.
4.3.  Даёт задание для самостоятельной
работы: написать электронную
конфигурацию атомов марганца, йода,
ванадия, распределить электроны по
электронным уровням и подуровням,
ответить письменно на контрольные
вопросы лекции. Сделать конспект по
периодической системе химических
элементов Д.И.Менделеева

4.1. Выполняют
задание, зачитывают
варианты ответов

4.2. Слушают

4.3.Слушают,
уточняют,
записывают
домашнее задание в
тетрадь

Приложение 1 (3.1.)

Ключевые слова:
Атом, протон, нейтрон, электрон,

радиоактивность, квантовые числа (главное,
побочное, магнитное, спиновое), период,
группа, энергетический слой, энергетический
подуровень, электронная конфигурация,
атомная орбиталь, изотопы, нуклоны, массовое
число, заряд ядра
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Приложение 2 (3.1.)
Вопросы - загадки для «блиц - опроса»

● Он бежит по проводам, он бывает тут и там.
Свет зажёг, нагрел утюг …. – наш лучший друг
Если в атом он попал, то считай, почти пропал:
Он с утра и до утра носится вокруг ядра

● Очень положительный, с массою внушительный.
А таких, как он, отряд, создаёт в ядре заряд.
Лучший друг его – нейтрон.
Догадались? Он - …. !

● Зарядом похвастать я  не могу,
А потому сижу в ядре и ни гу – гу.
А то  ещё подумают: шпион.
А я нейтральный и зовусь….!

● Птичий мех, но не пух, и без букв последних двух,
Плюс раствор для смазки ссадин, что сажают дети за день,
Вместе – ряд горизонтальный получается моментально

● Три буквы плода треугольного,
Две буквы от стола, от школьного,
«П» между этими фрагментами….
Все вместе – столбик с элементами!

Вопросы для «блиц - опроса»

Вопросы для «блиц - опроса»

● Как называются атомы с одинаковым зарядом ядра
и разной атомной массой?

● Как изменяется радиус атома в периоде с
увеличением порядкового номера элемента?

● Что означает порядковый номер элемента в
строении атома?

● В строении атома номер периода обозначает ...
● Как изменяется радиус атома в группах с

возрастанием порядкового номера элемента?
● В группах с возрастанием порядкового номера

элемента металлические свойства ...
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Приложение 3 (3.1.)

КОНЦЕПТУАЛЬНАЯ
ТАБЛИЦА

 Обеспечивает
сравнение электронной
конфигурации
последнего
энергетического  уровня
элементов одной группы

 Развивает системное
мышление, умения
структурировать,
систематизировать
информацию.

Знакомлю студентов с правилами
составления концептуальной таблицы.
Сначала определяем то, что подлежит
сравнению, выделяем характеристики,
по которым будет проводиться
сравнение. К ним относятся: период,
группа, подгруппа, максимальная и
минимальная степени окисления,
формула оксида

Вначале объясняю, затем студенты
индивидуально   строят и заполняют
концептуальную таблицу

 по вертикали различные
характеристики, по которым
проводится сравнение.

 по горизонтали – располагается
то, что подлежит сравнению, в
данном случае электронные
конфигурации атомов одного
периода

Результаты  работы устно защищают
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Приложение 4 (3.1.)

Вращение вертушки с лопастями под действием   катодных лучей в
трубке Крукса.
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Опыт Резерфорда

          одна s – орбиталь три p – орбитали

пять d – орбиталей

Формы  и  ориентация в пространстве s, p и  d – орбиталей
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Тема: «Строение атома. Периодический закон и Периодическая система химических элементов
Д.И.Менделеева»

«Области вероятности» существования
электронов: s-, p-, и d - орбиталей

Тема: «Строение атома. Периодический закон и Периодическая система химических элементов
Д.И.Менделеева»

Электронно – графическая формула
атома марганца

s
25Mn      1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d5 4s2

p
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Относительные  электроотрицательности  элементов

Г  р у  п  п  ы         э  л  е  м  е  н  т  о  вПери-
оды I II III IV V VI VII VIII

1 H
2,10

He
—

2 Li
1,01

Be
1,47

    B
2,01

C
2,50

N
3,07

O
3,50

F
4,0

Ne
—

3 Na
0,97

Mg
1,23

   Al
1,6

Si
1,9

P
2,20

S
2,60

Cl
3,0

Ar
—

4 K
0,91

Ca
1,04

Sc
1,20

Ti
1,32

V
1,45

Cr
1,56

Mn
1,60

Fe
1,64

Co
1,70

Ni
1,75

Cu
  1,75

Zn
 1,66

  Ga
1,82

Ge
2,02

As
2,10

Se
2,48

Br
2,8

Kr
—

5 Rb
0,89

Sr
0,99

Y
1,11

Zr
1,22

Nb
1,23

Mo
1,30

Tc
1,36

Ru
1,42

Rh
1,45

Pd
1,35

Ag
1,42

Cd
1,46

In
1,49

Sn
1,72

Sb
1,82

Te
2,01

I
2,5

Xe
—

6 Cs
0,86

Ba
0,97 *La) Hf

1,23
Ta
1,33

W
1,40

Re
1,46

Os
1,52

Ir
1,55

Pt
1,44

Au
1,42

Hg
1,44

Tl
1,44

Pb
1,55

Bi
1,67

Po
1,76

At
1,90

Rn
—

7 Fr
0,86

Ra
0,97 **Ac)

 Примечания:
1. *La) -  Лантаноиды имеют значения относительных электроотрицательностей в

                       области 1,08 – 1,14;
       2. **Ac) -  Актиноиды имеют значения относительных  электроотрицательностей в

  области 1,11 – 1,20;
       3. Элементы VIII группы периодической системы (благородные газы) имеют

нулевую электроотрицательность;
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Строение энергетических уровней атома

Число орбиталей Максимальное
число электронов

Энерге-
тический
уровень

(n)

Число
под-

уровней

Тип
орби-
тали в под-

уровне
в

уровне,
равное

n2

на под-
уровне

на
уровне,
равное

2n2

K (n=1) 1 1s 1 1 2 2

L (n=2) 2 2s
2p

1
3 4 2

6 8

M (n=3) 3
3s
3p
3d

1
3
5

9
2
6

10
18

N (n=4) 4

4s
4p
4d
4f

1
3
5
7

16

2
6

10
14

32

Приложение 5 (3.1.)

 Какое максимальное число

электронов может быть на 4

энергетическом уровне?

 Какое максимальное число

электронов может быть на 4

энергетическом уровне?

Тесты для закрепления знаний:Тесты для закрепления знаний:



80

● Какая из перечисленных последовательностей
заполнения электронами на уровне и подуровне является
верной?
A)  3p  4d  3d  4p  5s
B)  3p  3d  4p  4d  5s
C)  3p  4s  4p  5s  4d
D)  3p  4s  3d  4p  5s

● Электронную конфигурацию внешнего электронного слоя
3s23p6 имеют атомы и ионы:
A)  Ar0, Cl-, S2-

B)  Kr0, K+, Ca2+

C)  Ne0, Cl-, Ca2+

D)  Ar0, Cl-, Ba2+

● Какая из перечисленных последовательностей
заполнения электронами на уровне и подуровне является
верной?
A)  3p  4d  3d  4p  5s
B)  3p  3d  4p  4d  5s
C)  3p  4s  4p  5s  4d
D)  3p  4s  3d  4p  5s

● Электронную конфигурацию внешнего электронного слоя
3s23p6 имеют атомы и ионы:
A)  Ar0, Cl-, S2-

B)  Kr0, K+, Ca2+

C)  Ne0, Cl-, Ca2+

D)  Ar0, Cl-, Ba2+

● Какие из приведённых электронных
конфигураций не соответствуют реальным
частицам?
1) 7p3 2) 3p6 3) 3s2 4) 2d1

5) 5d2 6) 3f12 7)2p4 8) 3p7

A)  2,3,4,5
B) 2,3,5,7
C) 1,4,6,8
D) 1,6,7,8
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● Сколько s- электронов имеет d-подуровень IV
периода VI группы?
A)  5 B) 8 C) 9 D) 7

● Общее число электронов у иона Mn2+ ?
A)  53 B) 25 C) 27 D) 55

● Какое распределение электронов по
энергетическим уровням соответствует
элементу 3 периода II группы
A) 1s22s22p63s2

B) 1s22s22p23s2

C) 1s22s22p43s2

D) 1s22s23s2

● Какая величина одинакова для всех электронов
одного уровня?
A) главное квантовое число
B) спиновое квантовое число
C) орбитальное квантовое число
D) магнитное квантовое число

● Чему равно орбитальное квантовое число для
второго подуровня?
A)  0
B) 3
C) 1
D) 4
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ЛЕКЦИЯ  3

Тема: «СТРОЕНИЕ   АТОМА  И  ПЕРИОДИЧЕСКАЯ
СИСТЕМА  ХИМИЧЕСКИХ ЭЛЕМЕНТОВ

Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА»

План:

1. Основные этапы развития представлений о строении атома.
2. Квантовые числа. Энергетические уровни, подуровни
3. Распределение электронов в атомах по энергетическим

уровням, подуровням, орбиталям: принцип Паули, правило
Хунда, принцип   наименьшей энергии, правила
Клечковского

4. Периодический закон: классическая теория, современная
теория

5. Периодическая система химических элементов.
6. Электроотрицательность

Опорные слова: атом,  протон, нейтрон, электрон, период, группа,
радиоактивность, квантовые числа (главное,
побочное, магнитное,  спиновое), , энергетический
слой, энергетический       подуровень, электронная
конфигурация, атомная орбиталь, изотопы,
нуклоны,   массовое число, заряд ядра

Цель учебного
занятия:

сформировать целостное представление о
строении атома,  периодической системы
Д.И.Менделеева, научить писать электронно-
графические формулы атомов

В середине ХIX в. атом понимали как самую мельчайшую частицу
веществ, как твёрдый шарик, неделимый ни при каких условиях. В конце XIX в.
были сделаны открытия, показавшие сложность строения атомов и возможность
превращения при известных условиях одних атомов в другие. Были
обнаружены:

а) Катодные лучи (англ. учёный Крукс, 1879 г., англ. физик Дж.
Томсон, 1897г.). Вильям  Крукс исследовал явление отклонения электронных
лучей в магнитном или электрическом полях и также вращения вертушки,
помещённой внутри катодной трубки, под действием электрического тока
высокого напряжения.

Этот опыт позволял предположить, что катодные лучи больше похожи не
на обычный свет, а на поток микроскопических частиц, имеющих массу.

В 1897 г. английский физик Дж. Томсон сконструировал похожую
трубку, с помощью которой можно было измерять отклонение катодных лучей
в электрическом поле (рис. 1).
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Внутри трубки при низком давлении находился газ. При создании между
электродами электрического поля высокого напряжения (более 1500 В) через
отверстие анода на люминесцентный экран попадал луч, вызывающий светящее
пятно.

Рис. 1  Катодная трубка Томсона:

1- отрицательно заряженный электрод (катод), 2 - положительно
заряженный электрод, 3 - отверстие, 4 и 5 - пластины электродов для
отклонения катодных лучей, 6 - часть трубки, покрытая изнутри слоем
вещества, светящимся под действием катодных лучей, 7 - светящееся пятно.

Дж. Томсон разместил в трубке ещё два электрода, способных создавать
на пути катодных лучей дополнительно электрическое поле. При этом
произошло отклонение луча в сторону положительно заряженного электрода.
Учёный пришёл к выводу, что катодные лучи представляют собой поток
отрицательно заряженных частиц, названных впоследствии электронами.
Наполняя трубку различными газами, Дж. Томсон неизменно наблюдал поток
электронов, что позволило ему сделать вывод  о том, что эти частицы
содержатся в атомах всех элементов.

Напряжение, подаваемое на пластины 4 и 5, между которыми проходили
катодные лучи, можно было уменьшать или увеличивать. Чем выше было
напряжение на пластинах 4 и 5, тем сильнее отклонялся от прямолинейной
траектории поток катодных лучей.

б) Естественная радиоактивность элементов (А. Беккерель, П. и М.
Кюри, 1896г. и существование α – частиц (ядер гелия).

в) Наличие у атома положительно заряженной частицы, названной
ядром (английский учёный физик Эрнест Резерфорд,1911 г.)

На основании экспериментальных работ Э. Резерфорд высказал гипотезу
о планетарном строении атома (ядерная модель). Согласно этой гипотезе
атом представляет собой систему из очень малого по размерам ядра (его
диаметр порядка 10-13÷10-12 см), по круговым орбитам которого движется такое

● Радиоактивность – это самопроизвольный распад атомов
   элементов, сопровождающийся испусканием излучения.
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число электронов, что они своим отрицательным зарядом нейтрализуют
положительный заряд ядра, так что атом в целом электронейтрален (диаметр
всего атома порядка 10-8 см). Предложенная Резерфордом ядерная теория
строения атома получила широкое раcпространение, но в дальнейшем
исследователи натолкнулись на ряд принципиальных трудностей. Так, согласно
классической электродинамике, электрон должен излучать электромагнитную
энергию в виде световых волн, при этом, теряя часть своей энергии, должен
переместиться ближе к ядру и двигаться не по окружности, а по спиралевидной
кривой и, в конце концов, исчерпав всю свою энергию, он должен "упасть" на
ядро и атом прекратит своё существование. На самом деле этого не происходит.

На смену теории Резерфорда пришла теория Н.Бора. Датский учёный -
физик Нильс Бор (1913 г.) предложил теорию, объединяющую ядерную модель
атома с квантовой теорией света (в 1900 г. Макс Планк - нем. физик
предположил, что лучистая энергия испускается и поглощается телами не
непрерывно, а дискретно, т.е. отдельными порциями - квантами. Основные
положения своей теории Н. Бор сформулировал в виде постулатов:

1. Электрон может вращаться вокруг ядра атома не по любым орбитам, а
только по вполне определённым, дозволенным. Эти орбиты получили название
стационарных.

2.  При движении электрона по этим дозволенным орбитам атом не
излучает электромагнитной энергии.

3.  Излучение и поглощение энергии происходит при скачкообразном
переходе электрона с одной стационарной орбиты на другую.

г) искусственное превращение одного элемента в другой, например
азота в кислород (Э. Резерфорд, 1919 г.). Из ядра атома одного элемента (азота
- в опыте Резерфорда) при соударении с α-частицей образовывалось ядро атома
другого элемента (кислорода) и новая частица, несущая единичный
положительный заряд и названная протоном (p+, ядро 1H)

д) Развитие волновой механики. В 1924 г. – французский  физик Луи де
Бройль предложил теорию корпускулярно – волнового дуализма электрона.

е) Наличие в ядре атома электронейтральных частиц – нейтронов (англ.
физик Дж. Чедвиг, 1932 г.). Он проводил опыты по бомбардировке бериллия α
– частицами. При этом был получен поток частиц большой проникающей
способности, не отклонявшийся в электрическом поле. Следовательно, эти
частицы не имели электрического заряда и поэтому были названы нейтронами.

ж) На основании  изучения ядерных реакций советские физики Д.Д.
Иваненко, Е.Н. Гапон и одновременно немецкий физик В. Гейзенберг
предложили протонно-нейтронную теорию строения атомного ядра (1932).

Согласно этой теории, ядра всех атомов, кроме ядра атома водорода,
состоят из  Z протонов  и (A - Z) нейтронов, где Z - порядковый номер элемента,
A - массовое число. Массовое число (А) указывает суммарное число протонов и
нейтронов в ядре атома, т.е. A=Z+N,  где N - число нейтронов. Оба вида
частиц, объединяемых под общим названием нуклоны, обладают почти
одинаковой массой, равной 1.

На основе модели Резерфорда, квантовой теории излучения   датский
физик Н. Бор в 1913г. предложил модель атома, похожую на модель
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Резерфорда, но с тем отличием, что электроны располагались вокруг ядра на
строго определенных, постоянных орбитах. Эта модель напоминает устройство
солнечной системы, где электроны вращаются вокруг ядра так же, как планеты
вокруг Солнца.

Основные  положения своей теории  Бор  сформулировал в виде
постулатов:

1. Электроны вращаются вокруг ядра атома не по произвольным, а по
строго определённым, дозволенным орбитам. Эти орбиты получили название
стационарные.
          Схема  атомов по Бору  будет иметь следующий вид:

1 H 2 He 3 Li

  2.  При движении по стационарной орбите электрон  не излучает и не
поглощает  энергию.

  3. Излучение и поглощение энергии происходит при скачкообразном
переходе электрона с одной стационарной орбиты на другую. При этом
испускается или поглощается квант электромагнитного излучения, энергия
которого равна разности энергии атома в конечном и исходном состояниях

Когда электрон движется по первой орбите, прочность его связи с ядром
максимальная, а запас энергии минимальный. Такое состояние атома называется
нормальным.

Если подвести энергию к атому, то электрон переместится на одну из
более удалённых орбит, при этом прочность связи его с ядром уменьшится, а
запас энергии атома увеличится. Такое состояние атома называется
возбуждённым.

● Атом - это наименьшая частица химического элемента – носитель всех
его свойств. Атом состоит из положительно заряженного ядра и
вращающихся вокруг него отрицательно заряженных  электронов.

В состав атомного ядра всех элементов (исключение водород) входят
элементарные частицы двух типов: протоны и нейтроны. Их называют общим
термином нуклоны. Общее число нуклонов в ядре атома  называют массовым
числом и обозначают символом А.

Таким образом, атомы  химических элементов состоят из трёх типов
частиц, которые принято называть элементарными: протонов, нейтронов и
электронов.

Некоторые характеристики элементарных частиц, входящих в состав
атома, даны в табл. 2
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Таблица 2
Некоторые характеристики элементарных частиц,

входящих в состав атома

Пространство вокруг атомного ядра, в котором наиболее вероятно
нахождение электрона, называют атомной орбиталью (АО) или
электронным облаком. Орбитали часто изображают квадратиком , который
называется квантовой ячейкой.  Занимая ту или иную атомную орбиталь,
электрон образует электронное облако (электронную орбиталь). Формы
электронных облаков аналогичны атомным орбиталям.

Любое устойчивое состояние электрона в атоме характеризуется
четырьмя квантовыми числами:

● Главное квантовое число (n) – характеризует общую  энергию
электрона в атоме, определяет энергетический уровень электрона (период),
удалённость его от ядра и размеры  электронных  облаков
       Для реально существующих атомов оно принимает значения целых чисел
от 1 до бесконечности  (1, 2, 3 и т.д.). На данный момент до 7, соответственно
номеру периода в периодической системе элементов Д.И. Менделеева.

● Энергетический уровень – это совокупность орбиталей,  имеющих
одинаковое значение главного квантового числа.

Энергетические уровни обозначают либо цифрами, либо большими
буквами латинского алфавита (1 – K, 2 – L, 3 – M, 4 – N, 5 – O, 6 – P, 7 – Q). С
увеличением порядкового номера энергия орбиталей увеличивается.

Число заполняемых электронами энергетических уровней численно равно
номеру  периода, в котором находится элемент. Например, значение главного
квантового числа, равного 1 (n=1), отвечает уровню с самой низкой энергией

Элементарная частицаХарактеристика

Электрон Протон Нейтрон

Год открытия 1897 1919 1932

Первооткрыватель Джозеф Джон
Томсон

Эрнест
Резерфорд

Джеймс
Чедвик

Обозначение е– p+ no

Масса покоя в ед. СИ
(кг)
в а.е.м.

9,108. 10– 31

  5,486•10-4

1,67·10– 27

1,007277

1,675·10– 27

1,008665

Электрический
заряд:
в  Кл

в зарядах электрона

1,6. 10–19

-1

1,6. 10–19

+1

0

0
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(т.е. наибольшей устойчивости электрона в атоме). На этом уровне электроны
связаны с ядром наиболее прочно и находятся на наименьшем расстоянии от
ядра.

● Электронный слой – это совокупность электронов, находящихся  на
одном энергетическом уровне.

У элементов главных подгрупп число электронов на последнем квантовом
слое равно номеру группы. У элементов побочных подгрупп число электронов
на последнем слое равно 2 (исключением медь, серебро, золото, молибден,
хром, рутений, платина 1 электрон, у палладия 0).

Энергетические уровни состоят из определённого числа подуровней:
первый уровень – из одного подуровня, второй – из двух, третий – из трёх и т.д.
Максимальное количество электронов на подуровне определятся по формуле:
N п/у =2(2l +1), где l - орбитальное число.

● Побочное (или орбитальное, или азимутальное) квантовое число (l)
- характеризует энергетические подуровни и обозначает форму электронных
орбиталей

● Энергетический подуровень - совокупность орбиталей,  находящихся
на одном энергетическом уровне и имеющих одинаковую форму.

Значит, орбитали одного подуровня имеют одинаковые значения
главного квантового числа (n) и  орбитального  квантового числа и (l).
Орбитальное квантовое число принимает целочисленные значения от 0 до (n -
1), всего (n -1) значений.

Независимо от номера энергетического уровня каждому  значению
орбитального квантового числа соответствуют орбитали особой
геометрической формы, которые обозначаются латинскими строчными
буквами: s, p, d , f.

Энергетический подуровень s p d f

Орбитальное квантовое число, l 0 1 2 3

Максимальное число электронов 2 6 10 14

На одном энергетическом уровне могут находиться орбитали
(электронные облака), которые имеют различные геометрические формы.

Первый энергетический уровень имеет один подуровень, второй - два
подуровня, третий - три подуровня и так далее.

Так, для n =1 (первый слой), l = 0 (s), для n =2, l = 0, 1 (s,p), для n =3, l = 0,
1, 2 (s,p,d ), при n =4, l = 0, 1, 2, 3 (s,p,d, f). Число подуровней в каждом
энергетическом уровне равно его главному квантовому числу. Больше четырёх
подуровней не заполняется.
       Свойства элементов тесно связаны со строением их атома. Например, все
атомы элементов I группы главной подгруппы H, Li, Na, Rb, Cs, Fr имеют на
внешнем энергетическом уровне по одному s - электрону, атомы элементов IV
группы главной подгруппы C, Si, Ge, Se, Pb - два s - электрона и два р -
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электрона (т.е. внешний энергетический уровень атомов IV группы главной
подгруппы имеет одинаковую электронную конфигурацию s2p2) и т.д.
Конфигурация внешнего энергетического уровня атомов элементов V группы
главной подгруппы –s2p3, VI – s2p4, VII – s2p5, VIII – s2p6

Элементы III - VIII группы главной подгруппы называются p -элементами
и принадлежат к p - семейству. Элементы побочных подгрупп принадлежат к d -
электронному семейству.

Все элементы периодической системы пронумерованы по порядку.
● Магнитное квантовое число (ml) – характеризует направление

орбиталей (электронных облаков) в пространстве.
Указывает на число  возможных ориентаций электронных орбиталей в

пространстве на данном подуровне. Может принимать целочисленные
значения и изменяться от – l до + l, включая 0. Всего возможных значений
магнитного квантового числа или число атомных орбиталей при заданном l
равно (2l+1).

Совокупность значений n, l и ml определяет атомную орбиталь.
Количество  атомных орбиталей в пределах данного орбитального квантового
числа   различно.

При значении орбитального квантового числа, равного нулю (l = 0)
магнитное квантовое число имеет только одно значение, равное нулю
m = 0.  Это s – орбитали. При значении орбитального квантового числа, равном
единице  (l = 1), магнитное квантовое число имеет три значения (2l+1=3): m= -
1,0,+1. Три значения магнитного числа характеризуют три состояния р–
электронов, что соответствует ориентации р – облаков в пространстве в трёх
взаимно перпендикулярных областях по осям х,у,z.

Для d-орбиталей (l=2) – возможно пять значений магнитного квантового
числа  (2l + 1 = 5): m = -2, -1, 0, +1, +2.

Для f–орбиталей  (l=3) - семь значений (2l+1=7): m=-3,-2,-1,0, +1,+2,+3.
Таким образом, на s- подуровне - одна, на p- подуровне - три, на

d- подуровне - пять, на f - подуровне - 7 орбиталей.
Электроны схематично изображают  в виде стрелок: ↑ или ↓
Отсюда:

Подуровень s -  1s орбиталь и 2 электрона (s2) -
Подуровень p-   3р орбитали и 6 электронов (p6) -
Подуровень d -  5d орбиталей и 10 электронов (d10)-
Подуровень f -   7f орбиталей и 14 электронов (f14) -

Электрон, двигаясь в поле ядра, обладает собственным моментом
импульса, характеризующим его веретенообразное вращение вокруг
собственной оси. Это свойство электрона называется спином. Спин может быть
положительным и отрицательным. Положительное и отрицательное значения
спина связаны с его направлением.

● Спиновое квантовое число (ms) - характеризует величину и
   ориентацию спина – движение электрона вокруг собственной оси
        Спиновое число может принимать два значения  +1/2 и –1/2. Поскольку
спин – величина векторная, его условно обозначают стрелкой, направленной
вверх ↑ или вниз ↓.
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Последовательность заполнения орбиталей электронами в атомах
элементов по энергетическим уровням и   подуровням определяется
следующими  основными правилами или  принципами:

● Принцип минимума энергии.
  Он заключается в том, что электроны занимают наиболее энергетически

выгодную орбиталь. В пределах одного электронного слоя наименьшим
значением энергии электрон обладает, находясь на s – орбитали, далее следуют
p- d- и f- типа.

● Принцип (запрет) Паули (1925 г.)
            В атоме не может быть двух  и более электронов, обладающих
одинаковым набором всех четырёх   квантовых   чисел

Это означает, на одной орбитали не может располагаться более двух
электронов, при этом данные электроны должны различаться значением
спинового квантового числа, т.е. направлением спина. Действительно, если n =
1, то l  и ml  могут иметь нулевые значения. Поэтому электроны с
n = 1 могут отличаться только значением спинового квантового числа.
Следовательно, на первом энергетическом уровне, в s – состоянии (одна
орбиталь), может быть только два  электрона. На втором энергетическом
уровне электроны занимают два подуровня: s  и p. На одной s-орбитали  и
трёх р–орбиталях второго уровня может находиться восемь электронов,  в р-
состоянии – шесть, в d – состоянии – десять и т.д.

Из принципа Паули вытекает следствие:
Максимально возможное число электронов на каждом

энергетическом уровне равно удвоенному значению квадрата  главного
квантового числа:

где n – номер периода или главное квантовое число.
Если на атомной орбитали находится один электрон, то он называется

неспаренным. Два таких электрона на одной орбитали с противоположными
спинами, называются спаренными.

● Правила Клечковского.
Электроны заполняют орбитали в порядке увеличения суммы

главного и орбитального квантовых чисел (n + l) (первое правило). При
равенстве этой суммы в первую очередь заполняется  орбиталь с меньшим
значением главного  квантового числа (второе правило).

В соответствии с принципом наименьшей энергии заполнение орбиталей
происходит  в следующем порядке:

1s 2s 2p 3s 3p 4s 5s 4d 5p 6s 5d 4f 6p
7s 6р 5 f 6d 7р

Nу =2n2
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Так, значению n + l  = 5 соответствуют энергетические подуровни 3d (n =1,
l = 2), 4d (n =4, l = 1) и  5s (n =5, l = 0), т.е. тот порядок, в котором они
располагаются на энергетической шкале.

Исключение из правила Клечковского наблюдаются для элементов d и f
– подуровней - медь Cu, молибден Mo,  хром Cr, серебро Ag.

● Правило Хунда
         При заполнении орбиталей одного подуровня суммарный  спин
находящихся на них электронов должен быть максимален

      Это означает, что при заполнении электронами одинаковых орбиталей
электроны располагаются, в первую очередь, по одному на каждой орбитали, и
лишь потом начинается заселение этих орбиталей вторыми электронами, но уже
с противоположным спином. Суммарный спин спаренных электронов равен
нулю.

Рассмотрим действие правила Хунда на примере элемента азота
(7N - 1s2 2s2 2p3). На 2-м электронном уровне есть три одинаковых 2p-орбитали:
2px, 2py, 2pz. Электроны заселят их так, что на каждой из этих p - орбиталей
окажется по одному электрону (рис.). Объясняют это тем, что в соседних
ячейках электроны меньше отталкиваются друг от друга, как одноименно
заряженные частицы.

Рис. 2 Правильная (а) и неправильная (б) орбитальная диаграмма азота

Запись, отражающая распределение электронов в атоме химического
элемента по энергетическим уровням и подуровням, называется электронной
конфигурацией этого атома. Изображается следующим образом: каждому
энергетическому уровню соответствует определённое главное квантовое число,
обозначаемое арабской цифрой. За каждой цифрой следует буква,
соответствующая энергетическому подуровню и обозначающая орбитальное
квантовое число. Число электронов на орбиталях данного подуровня
указывается в верхнем индексе справа от буквы, например, 3d5 - означает, что
5 электронов находится  на  3d-подуровне.

Число энергетических уровней атома данного элемента равно номеру
периода. Число валентных электронов атома равно номеру группы, в которой
находится элемент.

● Порядковый номер элемента указывает на заряд ядра его атома, а,
следовательно, и на общее  количество электронов  в  атоме.
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● Валентность элемента определяется  количеством неспаренных
электронов на внешнем энергетическом уровне (для s и p – элементов) и на
внешнем и незавершённом предвнешнем  подуровне (для d - элементов).

Различают невозбуждённое и возбуждённое состояния атома. Высшая
валентность элемента равна числу неспаренных электронов в возбуждённом
состоянии атома.  Орбиталь с минимальной энергией – это 1s – орбиталь.

Запись, отражающая распределение электронов в атоме химического
элемента по энергетическим уровням и подуровням, называется электронной
конфигурацией этого атома.

Первый период. У элементов 1-го периода Периодической системы –
водорода и гелия – заполняеся единственная 1s – орбиталь, которая
максимально вмещает два электрона. У атома водорода  орбиталь занята его
единственным электроном. Z=1, поэтому   электронная формула или
электронная  конфигурация атома водорода имеет вид  1s1; атом Не, Z = 2,  оба
электрона атома гелия размещаются на 1s – орбитали, следовательно,
электронная конфигурация атома гелия 2Не: 1s2. Электронная оболочка гелия
завершена и очень устойчива, это благородный газ. Поскольку у водорода и
гелия заполняется орбиталь s – типа, эти элементы относят к s – семейству (или
к семейству s – элементов).

Второй период. У элементов второго периода заполнен первый
электронный слой и заполняется второй (2s и 2p орбитали), причём сначала
орбиталь s –подуровня, а затем три орбитали р – подуровня. Начинается второй
период литием. Третий электрон в атоме лития занимает 2s – орбиталь.
Электронная формула атома лития 3Li: 1s22s1. Электрон 2s1 намного слабее
связан с ядром атома, чем 1s – электроны, поэтому атом лития может легко
терять его, образуя положительно  заряженный ион Li+.

4Ве – 1s22s2
5B - 1s22s22p1

6C - 1s22s22p2

7N - 1s22s22p3
8O - 1s22s22p4

9F -  1s22s22p5

10Ne - 1s22s22p6

Начинается следующий, третий период - n=3 натрием Na:[Ne] 3s1,
заканчивается аргоном Ar:[Ne] 3s23p6.

При написании электронных формул следует учитывать «проскок»
электрона, который начинается с элементов 4 периода. По правилу
Клечковского должны заполнять не 3d, а 4s уровень, т.е. начинать новый
период. Калий K: [Ar]4s1, кальций Ca:[Ar]4s2. Теперь начинается заполнение 3d
орбиталей, их пять, следовательно, таких d-элементов окажется десять. Скандий
Sc: 3d14s2, …. Zn: 3d104s2.
       Также следует  учесть и два обстоятельства:

1- электронные конфигурации атомов хрома, меди, молибдена, серебра,
золота. У атома хрома Cr, например,  вместо 3d44s2   будет  3d54s1,   у атома
меди Cu: вместо 3d94s2 -  3d104s1. Это связано с особой устойчивостью
полузаполненных и полностью заполненных электронных оболочек.

2. - Хотя заполняется сначала 4s, а потом 3d орбиталь, при ионизации
первыми уходят именно s-электроны. Co: 3d74s2  Co2+: 3d74s0.

По наличию на внешнем слое лишь одного электрона (за счёт «провала»
одного из 4s – электронов в 3d – подслой) медь, а также серебро (4d105s1)  и
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золото (5d106s1) относятся к I группе. Кобальт (3d74s2) и никель (3d84s2), родий
(4d85s1) и палладий (4d10), иридий (5d76s2) и платина (5d96s1)  оказываются вне
групп периодической системы.

Закончив заполнять 3d-орбиталь, переходим к 4p (n+l=5) и подходим к
криптону Kr: 3d104s24p6. Дальше ситуация повторяется с d-электронами и f-
электронами - 4d (n + l = 6), 4f  (n + l = 7), в то время как 5s  (n + l = 5). Сначала
заполняется 5s (Rb, Sr), затем 4d (Y - Cd), и, наконец 5p (n+l=7, как и у 4d).
Закончили на Xe: 4d105s25p6. Теперь заполняется 6s орбиталь, у нее n + l = 6,
меньше, чем у 5d и 4f. После лантана La: 5d16s2 начинается заполнение 4f
орбиталей и получаем 14 лантаноидов.

Рассмотрим электронные формулы двух других благородных элементов с
зарядом ядра 10 и 36 - неона и криптона. В их атомах содержится
соответственно 10 и 36 электронов. Используя рис. 2-8 и правила заполнения
электронных уровней получим:

Итак, электронные формулы этих благородных газов показывают, что
неон имеет заполненный 2-й внешний уровень (n = 2), а криптон - заполненный
4-й внешний уровень (n = 4). На каждом таком полностью заполненном уровне
находится по 8 электронов.

Для большей наглядности строение электронной оболочки можно
изображать графически с помощью, так называемых, квантовых ячеек.
Каждую орбиталь изображают в виде квадратика (квантовой ячейки), а
электрон обозначают стрелкой, направление которой показывает направление
спина. Свободная клетка - свободная орбиталь, которую может занимать
электрон при возбуждении.

Пример. Составить электронную и электронно-графическую формулы
атома марганца Mn. Порядковый  номер  25. К какому
электронному  семейству относится  этот   элемент?

         Периодический закон и Периодическая система элементов Д.И.Менделеева
– это вершина развития химической науки.

В основу своей работы по классификации химических элементов Д.И.
Менделеев положил два их основных и постоянных признака: величину атомной
массы и свойства образованных химическими элементами веществ.

● Классическая формулировка:
Свойства элементов, а потому и образуемых ими простых и сложных

веществ стоят в периодической зависимости от их атомного веса   (1 марта
1869 г.).
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● Современная трактовка:
Свойства химических элементов (т.е. свойства и форма образуемых ими

соединений) находятся в периодической зависимости от заряда ядра атомов
химических элементов

На основе Периодического закона Д.И. Менделеев создал
Периодическую систему химических элементов, которая является его
графическим изображением. Каждый элемент занимает определённое место
(клетку) в периодической системе и имеет свой порядковый (атомный) номер.

Например:
Символ элемента  Порядковый номер

Относительная атомная масса   Название элемента

Периодическая система элементов отражает электронное строение.
Существуют различные формы Периодической системы. Будем использовать и
изучать короткую форму. Главный принцип построения Периодической
системы - выделение в ней периодов (горизонтальных рядов) и групп
(вертикальных столбцов) элементов.  В настоящее время она содержит 110
элементов и состоит из  7 периодов и 8 групп.

● Периоды - горизонтальные ряды элементов таблицы с  одинаковым
максимальным значением главного квантового  числа валентных электронов.

Номер периода обозначает число энергетических уровней в атоме
элемента. Все периоды (кроме первого) начинаются щелочным металлом (s-
элементом), а заканчиваются благородным газом (ns2 np6),  за исключением VII
периода, он пока не завершён. Периоды подразделяются на малые (первые три)
и большие (остальные). В первом периоде находятся 2 элемента (водород  и
гелий), во втором и третьем — по 8, в  четвертом и пятом — по 18, в шестом —
32, в седьмом -  21 элемент. Все элементы периодической системы
пронумерованы в том порядке, в каком они следуют друг за другом. Номера
элементов называются порядковыми или атомными номерами.

В системе 10 рядов. Каждый малый период состоит из одного ряда,
каждый большой период — из двух рядов: четного (верхнего) и нечетного
(нижнего). В четных рядах больших периодов (четвертом, шестом, восьмом и
десятом) находятся одни металлы, и свойства элементов в ряду слева направо
изменяются слабо. В нечетных рядах больших периодов (пятого, седьмого и
девятого) свойства элементов в ряду слева направо изменяются, как у
типических элементов

В шестом периоде вслед за лантаном располагаются 14 элементов с
порядковыми номерами 58-71, называемых лантаноидами. Лантаноиды

20

Са
40,08

кальций
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помещены отдельно внизу таблицы, а в клетке звездочкой указано на
последовательность их расположения в системе: La-Lu. Химические свойства
лантаноидов очень сходны. Все они являются реакционноспособными
металлами, реагируют с водой с образованием гидроксида и водорода.

В седьмом периоде по типу лантаноидов вынесены в отдельный ряд 14
элементов с порядковыми номерами 90-103, идущие за актинием -  семейство
актиноидов Ас-Lr.  Если для лантаноидов характерна валентность III, то у
актиноидов она различна. Они в своих соединениях проявляют больше
различных степеней окисления. Например, степень окисления актиния (+3), а
урана (+3), (+4), (+5) и (+6).

● Группы – вертикальные столбцы элементов (обозначены      римскими
цифрами) с одинаковым числом валентных  электронов,    равным номеру
группы.

Номер группы показывает высшую валентность элемента (кроме O, F,
элементов подгруппы меди и восьмой группы). Номер группы также связан со
степенью окисления элементов, проявляемой ими в соединениях. Высшая
положительная степень окисления элемента равна номеру группы, в которой он
находится. Исключением являются фтор — его степень окисления равна (-1);
медь, серебро, золото проявляют степень окисления (+1), (+2) и (+3); из
элементов VIII группы степень окисления (+8) известна только для осмия,
рутения и ксенона.

Каждая группа делится на две подгруппы — главную  и побочную, что в
периодической системе подчеркивается смещением одних вправо, а других
влево.

Главные подгруппы состоят из элементов малых и больших периодов,
валентные электроны которых расположены на внешних ns- и np- подуровнях. В
главных подгруппах расположены как металлы, так и неметаллы.

Побочные подгруппы состоят из элементов только больших периодов.
Их валентные электроны находятся на внешнем ns- подуровне и внутреннем (n -
1) d- подуровне (или (n - 2) f- подуровне).

VIII группа отличается от остальных. Кроме главной подгруппы гелия,
которую составляют благородные газы, она содержит побочную подгруппу - 9
элементов: семейство железа (Fe, Co , Ni) и семейство платины (Ru , Rh, Pd,  Os
, Ir , Pt ).
          Химические свойства элементов главных и побочных подгрупп
значительно различаются. Например, в VII группе главной подгруппе находятся
неметаллы F, С1, Вг, I, Аt, побочной — металлы Мn, Тc, Rе. Таким образом,
подгруппы объединяют наиболее сходные между собой элементы. Первый,
второй и третий периоды периодической системы содержат элементы только
главных подгрупп.

Все элементы, кроме гелия, неона и аргона, образуют кислородные
соединения; существует всего восемь форм кислородных соединений. В
периодической системе их часто изображают общими формулами Э2O, ЭO,
Э2O3, ЭO2, Э2O5, ЭO3, Э2O7, ЭO4 , где Э – элемент данной группы.
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Элементы главных подгрупп, начиная с IV по VII группы - образуют
газообразные водородные соединения. Форм таких соединений четыре. Их
также изображают общими формулами - ЭH, ЭH2, ЭH3, ЭH4.

Например: HCI, HBr, NH3, CH4.
Гидраты высшего оксида ЭОН Э(ОН)2 Э(ОН)3 Н2ЭО3 Н3ЭО4 Н2ЭО4 Н4ЭО4

. Например: NaOH, Ca(OH)2, Н2CО3 Н3PО4 Н2SО4
Металлы I-III групп главных подгрупп с водородом образуют нелетучие

водородные соединения.
Для некоторых главных подгрупп применяют групповые названия: I -

щелочные металлы, II - щелочноземельные металлы, V – пниктогены,  VI -
халькогены, VII - галогены, VIII - благородные газы. Свойства элементов в
подгруппах закономерно изменяются: сверху вниз усиливаются металлические
свойства и ослабевают неметаллические. Металлические свойства наиболее
сильно выражены у франция, затем у цезия; неметаллические — у фтора, затем
— у кислорода.

В главных подгруппах (сверху вниз) химические свойства элементов
могут меняться в широком диапазоне: от неметаллических к металлическим.
Например, в главной подгруппе V группы азот - неметалл, а висмут - металл. В
Периодической системе типичные металлы расположены в I группе (Li - Fr),
II ( Mg - Ra) и III (In, Tl).

Неметаллы расположены в группах VII (F - At), VI (O - Te), V - (N-As),
IV (C, Si) и III (B).

Некоторые элементы главных подгрупп (Be , Al , Ge , Sb , Po и др.), а
также многие элементы побочных подгрупп проявляют как металлические, так
и неметаллические свойства (явление амфотерности).

НЕКОТОРЫЕ   ЗАКОНОМЕРНОСТИ   В ПЕРИОДИЧЕСКОЙ
СИСТЕМЕ  Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА.

а) Закономерности, связанные с металлическими и
неметаллическими свойствами элементов.

- При перемещении справа налево вдоль периода металлические
свойства элементов усиливаются. В обратном направлении - возрастают
неметаллические свойства. Это объясняется тем, что правее находятся элементы,
электронные оболочки которых ближе к октету. Элементы в правой части
периода менее склонны отдавать свои электроны для образования
металлической связи и вообще в химических реакциях. Например, углерод -
более выраженный неметалл, чем его сосед по периоду бор, а азот обладает еще
более яркими неметаллическими свойствами, чем углерод.

Слева направо в периоде также увеличивается и заряд ядра.
Следовательно, увеличивается притяжение к ядру валентных электронов и
затрудняется их отдача. За понятным исключением водорода и гелия (их
оболочки близки к завершению или завершены!), все s-элементы являются
металлами; p-элементы могут быть как металлами, так и неметаллами, в
зависимости от того - в левой или правой части таблицы они находятся.

У d- и f-элементов, как мы знаем, есть "резервные" электроны из
"предпоследних" оболочек, которые усложняют простую картину, характерную
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для s- и p-элементов. В целом d- и f-элементы гораздо охотнее проявляют
металлические свойства.

 При перемещении сверху вниз вдоль групп усиливаются металлические
свойства элементов.

б) Закономерности, связанные с размерами атомов.
● Радиус атома и иона -  Чем больше   атомный радиус, тем слабее

удерживаются внешние  электроны.
Радиусы атомов металлов при перемещении слева направо вдоль

периода (с ростом порядкового номера элемента) уменьшаются, так как при
одинаковом числе электронных слоёв возрастает заряд ядра, а, следовательно, и
притяжение им электронов. Наибольшее уменьшение радиусов наблюдается у
элементов малых периодов, у которых происходит заполнение электронами
внешнего энергетического уровня. Так, радиус атома лития 0,155 нм, углерода –
0,077 нм, кислорода – 0,066 нм.

В пределах каждой подгруппы элементов, как правило, радиусы атомов
увеличиваются  сверху вниз, так как возрастает число энергетических уровней,
заполнено больше электронных оболочек.

Радиусы ионов отличаются от радиусов атомов, так как они или
лишились нескольких электронов, или присоединили последние. Поэтому
радиусы положительно  заряженных ионов меньше, а радиусы
отрицательно заряженных ионов больше радиусов соответствующих
атомов. Например, в пределах одной группы радиусы ионов одинакового заряда
возрастают с увеличением номера элемента (заряда ядра).

в) Закономерности,  связанные с окислительно -восстановительными
свойствами.

Окислительно–восстановительные свойства элементов определяются
способностью их нейтральных атомов терять или приобретать электроны.
Количественно эту способность выражают энергией ионизации (потенциалом
ионизации) и сродством к электрону.

● Энергией ионизации называют количество энергии, которое
необходимо затратить для отрыва наиболее слабого электрона от
невозбуждённого атома, иона или молекулы.

Энергия ионизации  выражается в кДж/моль или  электронвольтах  эВ
(применительно к одному атому). 1эВ =1,6 · 10-19 Дж.  Её часто называют
потенциалом ионизации.

Энергия ионизации является мерой восстановительной способности
атома. Чем ниже значение энергии ионизации, тем выше восстановительная
способность атомов элементов. Атомы, теряя электроны, превращаются  в
положительно заряженные ионы (катионы).

В пределах одного периода с увеличением атомного (порядкового)
номера элемента энергия  ионизации увеличивается слева направо.

В подгруппах s- и p- элементов с увеличением порядкового номера
элемента она уменьшается сверху вниз, в подгруппах d– элементов при
увеличении заряда ядра энергия ионизации увеличивается. Уменьшение
энергии ионизации и подгруппах s- и р- элементов связано с увеличением
радиусов атомов при аналогии их электронных структур. Увеличение энергии
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ионизации в подгруппах d- элементов обусловлено тем, что при значительном
росте заряде ядра радиус атома почти не изменяется.

● Сродством к электрону – называют количество  энергии, которое
выделяется при  присоединении 1 моль электронов к 1 моль    нейтрального
атома данного элемента с превращением его в     отрицательный ион

В периоде слева направо сродство к электрону увеличивается.
В главных подгруппах с увеличением заряда ядра элементов сверху

вниз сродство к электрону уменьшается.
Наибольшим сродством к электрону обладают р – элементы VII группы

(галогены), т.к. при присоединении одного электрона к нейтральному атому,
они приобретают законченную электронную конфигурацию благородного газа.
Щелочные металлы характеризуются низким сродством к электрону.

Для оценки способности атомов к присоединению и отдаче электронов
введено понятие электроотрицательность (американский учёный Лайнус
Полинг, 1932 г.).

● Электроотрицательность элемента (ЭО) - это величина,
количественно   характеризующая способность атома присоединять к себе
электроны, которые участвуют в образовании  химических связей с другими
атомами в молекуле.
        Электроотрицательность является безразмерной величиной. Мерой
электроотрицательностей служит полусумма потенциала ионизации и сродства
к электрону. Чем больше величина электроотрицательности элемента, тем
сильнее выражены его окислительные (неметаллические) свойства. Элемент же,
имеющий наименьшее значение электроотрицательности, наиболее активно
проявляет восстановительные свойства.

В настоящее время получила распространение относительных
электроотрицательностей элементов (ОЭО). шкала Полинга, значения  которых
представлены в табл.

Электроотрицательность подчиняется Периодическому закону: в периоде
(слева направо)  с увеличением заряда ядра величины ОЭО элементов
возрастают, в главных подгруппах  (сверху  вниз) с увеличением заряда адра
атомов значения величины ОЭО - уменьшаются.  Это связано с возрастанием
числа электронных оболочек, на последней из которых электроны
притягиваются к ядру все слабее и слабее.

Наибольшей электроотрицательностью обладает фтор F(4,0), поэтому он
является наиболее электроотрицательным элементом, это самый активный
неметалл, сильный окислитель. На втором месте находится кислород и т.д.
Наименьшей электроотрицательностью обладают цезий Cs, франций Fr
(ЭО=0,7). Значения электроотрицательности  металлов приблизительно равны
1,7 и меньше. Самые активные металлы - наиболее сильные восстановители, а
их гидроксиды - сильные основания.

Понятие электроотрицательности можно использовать при определении
типа химической связи.
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г) Закономерности, связанные с валентностью элементов.
● Элементы одной и той же подгруппы имеют аналогичную

конфигурацию внешних электронных оболочек и, следовательно, одинаковую
валентность в соединениях с другими элементами.

● s -элементы имеют валентности, совпадающие с номером их группы.
● p -элементы имеют наибольшую возможную для них валентность,

равную номеру группы. Кроме того, они могут иметь минимальную
валентность, равную разности между номером группы (число электронов на
внешней оболочке), в которой находится элемент и общим количество групп 8
(октет).

● d-элементы обнаруживают много разных валентностей, которые нельзя
точно предсказать по номеру группы.

● Не только элементы, но и многие их соединения - оксиды, гидриды,
соединения с галогенами - обнаруживают периодичность. Для каждой группы
элементов можно записать формулы соединений, которые периодически
"повторяются", т.е. могут быть записаны в виде обобщённой формулы.

Таким образом, можно показать изменения некоторых характеристик
элементов:

1) в малых периодах слева направо:

- заряд ядер атомов увеличивыается;
- число электронных слоёв атома не изменяется;
- число электронов на внешнем слое атомов увеличивается от 1 до 8;
- радиус атомов уменьшается;
- прочность связи электронов внешнего слоя с ядром увеличивается;
- энергия ионизации увеличивается;
- электроотрицательносчть элементов увеличивается;
- сродство к электрону увеличивается;
- металличность элементов уменьшается;
- неметалличность элементов увеличивается.

2) в главных подгруппах сверху вниз:

- число электронных слоёв атомов увеличивается;
- число электронов на внешнем слое атомов одинаково;
- радиус атомов увеличивается;
- прочность  связи электронов внешнего слоя с ядром уменьшаются;
- энергия ионизации уменьшается;
- сродство к электрону уменьшается;
- электроотрицательность уменьшается;
- металличность увеличивается;
- заряд ядра атома увеличивается;
- неметалличность уменьшается.
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Периодический закон – один из основных законов природы и важнейший
закон химии. Он обобщил большое число природных закономерностей. Закон
позволяет учёным создавать новые химические элементы и новые соединения
элементов, получать вещества с нужными свойствами, предсказывать свойства
не открытых  ещё элементов, например, 117, 118, 119, 120.

Периодический закон сыграл решающую роль в выяснении сложной
структуры атома. С помощью  Периодической системы удаётся определить
физико - химические  константы химических соединений на основе
сопоставления известных величин.

Закон помогает разработке новых материалов, подбору катализаторов для
различных химических процессов текстильной, лёгкой и полиграфической
промышленности.

Контрольные вопросы:

● Из каких частиц состоит ядро атома?
● Какими квантовыми числами характеризуется состояние

электрона в атоме?
● Сколько подуровней на 2, 3, 4 квантовых слоях?
● Какова формула определения максимального количества

электронов  на уровне, на  подуровне?
● Какое максимальное число электронов на подуровнях s, p , d , f ?
● О чём говорит принцип Паули?
● Дать формулировку правилам Клечковского
● Расписать электронную конфигурацию атомов с порядковыми

номерами 23,  24, 41, 43. Определить возможную валентность
этих элементов

● Как изменяются свойства атомов элементов с увеличением
порядкового номера?

● Какой из элементов II группы – магний или стронций обладают
более выраженными  металлическими свойствами?
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Тема 4. СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ И ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

4.1. Технология обучения на информационной лекции

Количество студентов: 40÷50 чел. Учебное время – 2 часа

Форма учебного занятия

Информационная лекция с
использованием метода «обучение
сообща» и графического органайзера:
таблица З/Х/У

План лекции:

1. Основные положения теории А.М.
Бутлерова

2. Общее представление о
химической связи

3. Виды химической связи:  ионная,
ковалентная (полярная и
неполярная), металлическая,
донорно- акцепторное
взаимодействие молекул,
водородная связь

Цель учебного занятия: сформировать знания студентов по теории
А.М.Бутлерова и различным видам  химической связи

Педагогические задачи:
● дать понятия о теории
химического строения
А.М.Бутлерова;
● показать на примерах как
строится структурная
формула соединений;
● раскрыть сущность
химической связи, её виды.

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:
● знать определение понятий: энергия
ионизации, сродство к электрону,
электроотрицательность
● знать основные положения теории
А.М.Бутлерова;
● уметь давать характеристику всем
видам химической  связи.
● уметь определять тип химической связи
в молекулах
● иметь навыки составлять структурные
формулы молекул
● уметь определять число  - и - связей
в молекулах.

Методы и техники
обучения

Лекция, метод «обучение сообща»,
техники: «Инсерт»,  блиц-опрос,
презентация, графический органайзер:
таблица З/Х/У
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Средства обучения Текст лекций, лазерный проектор,
визуальные материалы

Формы обучения Фронтальная,  индивидуальная, работа в
группах

Условия обучения Аудитория, приспособленная для работы
в группах и имеющая условия для работы
с информационными технологиями

Мониторинг и оценка Устный контроль: «блиц-опрос», учебные
вопросы, тесты

Технологическая карта лекции
Содержание деятельностиЭтапы

работы,
время Преподавателя Студентов

1 этап.
Введение
(10 мин.)

1.1. Сообщает тему и план лекционного
занятия (выводит на экран), цель и
учебные результаты.
1.2. Объясняет форму проведения
занятия и критерии оценки
(приложение 1) .
1.3. Комментирует ключевые понятия
по теме лекционного занятия
(приложение 2)

Слушают,
записывают

2 этап.
Актуали-

зация
знаний

(15 мин.)

2.1. Выводит на экран таблицу З/Х/У и
комментарий для работы с ней
(приложение 3). Даёт задание
начертить таблицу в рабочих тетрадях
и заполнит колонку 2 в соответствии с
планом лекции
2.2. Предлагает студентам, пользуясь
сделанными ими отметками на полях
текста во время его прочтения,
ответить на вопросы:
(1) Что они уже знают или могут
самостоятельно рассказать?
(2) Что осталось неусвоенным,
непонятным?
(3) Какая требуется дополнительная
информация?
В соответствии с чем, заполнить 3 и 4
колонку  таблицы, проставляя номера
ключевых понятий
2.3. Проводит блиц-опрос (приложение
4). При этом выслушивает несколько
ответов  и сообщает, что работа будет

2.1.
Перерисовывают
таблицу З/Х/У,
вносят во 2
колонку  таблицы
вопросы  плана
лекции.

2.2. Заполняют 3 и
4 колонку
таблицы.

2.3. Зачитывают
результаты.
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продолжена в минигруппах.
3 этап

Информа-
ционный
(45 мин.)

3.1. Разбивает студентов на 4 мини-
группы по произвольному признаку и
дает задание:
(1)  проанализировать индивидуальную
информацию в колонках 4 таблицы
З/Х/У по фрагменту темы, в
соответствии с номером группы.
(2) обобщить неусвоенное в 1-2
вопроса;
(3) совместно подготовить ответы,
используя любые имеющиеся
источники (учебное пособие, текст
лекции);
(4) оформить ответы в тетради в виде
таблицы З/Х/У по каждому вопросу
темы.
3.2. Последовательно излагает
материал лекции по вопросам плана
посредством демонстрации и
комментирования слайдов (приложение
5)
3.3. Организует   обсуждение.
3.4. После изложения ответа каждой
группы:
(1) задает вопрос на определение
уровня усвояемости  всей аудитории:
«Что мы узнали?», (2) проводит блиц-
опрос.
3.5. Обобщает результаты учебной
деятельности, предлагает заполнить 5
колонку индивидуальной таблицы
З/Х/У.
3.6. С целью закрепления материала
лекции проводит устное тестирование,
выводит тесты на экран (приложение 6)

3.1. Работают в
группах:

-  каждый  член
группы
зачитывает,
ключевые
понятия  из 4
колонки  своей
индивидуальной

таблицы;
-  лидер  группы

организует
процесс
формулирования
и  записи вопросов
4 колонки;

-  коллективно
обсуждают  и

находят  и
записывают  ответ
в колонке 5
обобщающей
таблицы З/Х/У;

-  оформляют
ответ
3.2. Слушают,
отдельные
моменты
записывают
3.3. Обсуждают
заполненную
таблицу  З/Х/У и
комментируют ее;
отвечают на
вопросы;
обосновывают
свое  мнение.
3.4. Отвечают на
вопросы.
3.5. Заполняют
(до 2 мин.) 5
колонку
индивидуальной
таблицы З/Х/У.
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4 этап
Заключи-
тельный
(10 мин.)

4.1.  Подводит  итоги,  обобщает
результаты,  оценивает  выступления
лидеров,  поощряет активных
участников.
4.2. Дает задание для самостоятельной
работы: письменно ответить на
контрольные вопросы лекции и
сделать конспект «Водородная,
металлическая связь»
4.3. Рефлексия

4.1.Слушают

4.2. Записывают в
тетрадь

4.3. Заполняют
листы

Приложение 1  (4.1.)
Критерии оценки

По данному лекционному занятию студент получает от 2,2 до 4,0 баллов.
Оценка результатов по рейтингу:
3,5– 4,0 балла – «отлично»
2,9 – 3,4 – «хорошо»
2,2 – 2, 8 балла – «удовлетворительно»
0 – 2,1 балла – «плохо».
1,8 балла – оценка за ответы на вопросы.
2,2 балла – оценка за работу в экспертных группах.

Показатели и критерии оценки
результатов работы экспертных групп

Оценка презентации
группПоказатели и критерии

взаимооценки
Макс.
балл 1 2 3

Полнота информации 1,5
Иллюстрирование
(графическое представление)
информации

1,2

Активность группы
(дополнения, вопросы, ответы) 1,3

Максимальная сумма баллов 4,0
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Приложение 2 (4.1.)

Основные понятияОсновные понятия
Металлы - это химические элементы, атомы которых легко

отдают свои внешние электроны, превращаясь в
положительные ионы.

Неметаллы - это химические элементы, атомы которых
принимают электроны на внешний уровень, превращаясь в
отрицательные ионы

Ионы - заряженные частицы, в которые превращается атом
после отдачи или принятия электронов.

Электроотрицательность - это способность атома
химического элемента притягивать к себе электроны другого
атома.

Химическая связь - это способ взаимодействия атомов,
приводящий к образованию молекул.

Приложение 3 (4.1.)

Таблица З/Х/У (Знаю/Хочу узнать/Узнал(а)

№ Вопрос темы Знаю Хочу узнать Узнал(а)
1 2 3 4 5
1.

2.

3.
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Приложение 4 (4.1.)

Приложение 5 (4.1.)

Вопросы  и  задания для «блиц – опроса»:

● В чём причина образования химической связи?
● Каковы основные положения теории строения

А.М.Бутлерова?
● Какие виды связи Вы знаете?
● Как называется химическая связь, возникающая в результате

образования общих электронных пар?
● Как называется химическая связь между металлом и

неметаллом?
● Что такое ионная связь? Приведите примеры соединений?
● Способность атомов химического элемента оттягивать к себе

общие электронные пары, участвующие в образовании
химической связи называется ...
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Ионная связьИонная связь

Ионная- это связь, которая образуется между
ионами металла и неметалла за счет принятия и
отдачи электронов (элементы значительно
отличаются по электроотрицательности).

Металл + неметалл = металл+n неметалл -n

электроны

Ковалентная полярная связьКовалентная полярная связь

Ковалентная полярная связь- это связь, которая
образуется между двумя разными неметаллами за счет
образования общих электронных пар.

(по электроотрицательности отличаются незначительно)
неметалл + неметалл = неметалл **неметалл

электроны общая электронная пара
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Ковалентная неполярная связьКовалентная неполярная связь

Ковалентная неполярная связь- это связь, которая
образуется за счет общих электронных пар между
атомами двух одинаковых неметаллов.

(не отличаются по электроотрицательности)

неметалл + неметалл = неметалл **неметалл

электроны общая электронная пара

Металлическая связьМеталлическая связь

Металлическая связь- это связь, которая
образуется в кристалле металла за счет
обобществления электронов.

металл – n e- металл+n

Al – 3e- Al3+
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Приложение 6 (4.1.)

Тесты для самоконтроля и закрепления
знаний:

1. Молекула какого из данных соединений построена по
ионному типу?

А) CI2 В) NH3 С) NaBr D) H2О
2. В молекуле какого соединения имеет место s-p- связь?:

А) CI2 В) Br2 С) H2S D) CaH2

3. В молекуле какого химического соединения имеется
ковалентная р-р связь:

А) CI2 В) NH3 С) KCI D) Н2

4. Сколько химических связей образуется в молекуле
KCIO3?

А)   3 В)  6 С) 9 D) 14

5. Сколько  - связей имеется в графической формуле
Na2SO4?

А)   2 В)  4 С)  6 D)  5
6. В какой из приведённых молекул связь ковалентная

полярная?
А) H2 В) O2 С) NaCl D) HCl

7. Между атомами каких элементов возникает ионная
связь?

А) между атомами металлов
В) между атомами металлов и неметаллов
С) между атомами неметаллов
D) между водородом и другим наиболее

электроотрицательным элементом
8. Сколько валентных электронов в атоме хрома?

A)  5 B) 6 C)  4 D)  3
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Приложение 7 (4.1.)

Контрольные вопросы для самостоятельной работы:

● Что такое ионы? Какая химическая связь называется
ионной?

● В чем причина образования любой химической связи?
● Между атомами каких элементов возникает ионная

связь? Приведите примеры соединений и схемы
образования связи.

● Что такое ковалентная связь, на какие виды она
подразделяется? Приведите примеры соединений

● Чем отличаются полярная и неполярная ковалентные
связи?

● Какая связь называется водородной? Приведите
примеры соединений.

● Донорно-акцепторный механизм образования
ковалентной связи (на примере иона аммония).

● В каком соединении больше выражена полярность
связи: СН4, NH3, H2O,   HF?

● Определить вид связи в молекулах: NCl3, SO3, ClF3,
Br2, N2, H2O, CaF2, HF, NaF.
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Лекция  4
Тема:  «СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ И ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ»

План:

1. Теория химического строения А.М.Бутлерова
2. Общее представление  о химической связи
3. Типы химической связи:  ионная, ковалентная,

металлическая, межмолекулярное взаимодействие,
электростатическое взаимодействие молекул
(ориентационное, индукционное, дисперсионное),
донорно- акцепторное  взаимодействие молекул,
водородная связь

Опорные слова: ионы, электроотрицательность, ионная связь,
ковалентная связь, водородная связь.

Цель учебного занятия: сформировать знания студентов по теории
А.М.Бутлерова и различным  видам  химической связи

Крупным шагом в развитии представлений о строении молекул явилась
теория химического строения, выдвинутая в 1861 г. выдающимся химиком
А.М.Бутлеровым.

Основные положения:
1. Атомы в молекулах соединены друг с другом в определённой

последовательности.  Изменение этой последовательности приводит к
образованию нового вещества с новыми свойствами.

2. Соединение атомов происходит в соответствии с их валентностью.
3. Свойства веществ зависят не только от того, какие атомы и в каком

количестве они входят в состав молекулы, но и от их химического строения, т.е.
от порядка соединения атомов в молекулах и характера их взаимного влияния.

Из теории Бутлерова вытекает возможность изображать строение молекул
в виде структурных формул, в которых указана последовательность соединения
атомов друг с другом, а каждая чёрточка, соединяющая атомы, обозначает
валентности.  Например,

НCl                                  CO2 A2O3
Н - Cl                         O = C = O                     O = Al – O – Al = O

соляная кислота        оксид углерода (IV) оксид алюминия
H2SO4 H3PO4

серная кислота          ортофосфорная    кислота



111

Учение о химической связи – центральная проблема современной химии.
Без знания природы  взаимодействия атомов в веществе нельзя понять причины
многообразия химических соединений, представить механизм их образования,
их состав, строение и реакционную способность.

● Химическая связь – взаимодействие атомов, приводящее к
образованию молекул, ионов, радикалов, кристаллов.

Чем прочнее химическая связь, тем больше энергии нужно затратить для
её разрыва. Согласно современным представлениям, химическая связь имеет
электрическое происхождение. Она образуется за счет электронов внешних
электронных оболочек, т.е.  валентных электронов, но осуществляется она по-
разному. У s-   и p-элементов  валентными являются электроны внешнего слоя,
а у d–элементов – электроны s-состояния внешнего и d- состояния
предвнешнего уровней.

В зависимости от характера распределения валентных электронов в
веществе основными типами химических связей, отличающихся друг от друга
электронным строением и механизмом взаимодействия связываемых атомов,
являются ковалентная  и ионная связи.  Тип связи в значительной степени
определяется разностью электроотрицательностей элементов, участвующих в ее
образовании:

∆ЭО = ЭО(A) – ЭО (B),
где ЭО(A)  и ЭО(B) - электроотрицательности атомов А и В.
Какие бы два атома не были связаны между собой, для вычисления

электроотрицательности нужно из большей электроотрицательности вычесть
меньшую.

Основные типы химических связей:
● Ионная связь - образуется при взаимодействии атомов    элементов,

электроотрицательность которых резко  отличается.
При этом происходит переход электронов от атома с меньшей

электроотрицательностью к атомам с большей электроотрицательностью.
Ионная связь образуется между атомами, имеющими  разность ∆ЭО > 1,7;

В качестве примера рассмотрим схему образования молекулы фторида
натрия. Атомы натрия и фтора, из которых образовалось это соединение, резко
отличаются по электроотрицательности: для атома натрия она равна 0,9, для
атома фтора она равна 4,0, её разность равна:
          ΔЭО = 4,0 (F) - 0,9 (Na) = 3,1

Как видно из электронных формул:
+11Na   1s22s22p63s1

+9F         1s22s22p5

атомы этих элементов с незавершёнными внешними энергетическими
уровнями.
                                        + -

Na0   + F0  NaF         )  ) )    +    )  )
 атом      атом     молекула       2  8  1       2  7

Последний электрон в атоме натрия связан не очень сильно. С другой
стороны, атом фтора имеет на последнем слое семь электронов и до завершения
внешнего слоя ему легче присоединить один электрон. Действительно, если
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атом натрия и атом фтора близко подходят друг к другу, то последний электрон
натрия может перейти к атому фтора, в результате чего образуется молекула
фторида натрия, состоящая из положительного иона натрия и отрицательного
иона фтора, испытывающих притяжение друг к другу.

Таким образом, атом Na (1 электрон на внешнем уровне) и атом F
(7 внешних электронов) превращаются в ионы Na+ и F- с завершенными
внешними электронными оболочками (по 8 электронов), между которыми
возникает электростатическое притяжение, т.е. ионная связь.

Атомы, которые полностью отдают свои валентные электроны,
превращаются в положительно заряженные ионы - катионы, а которые
приобретают – в отрицательно заряженные ионы - анионы. Отсюда вытекает,
что ионная связь осуществляется в результате  электростатического
взаимодействия противоположно заряженных ионов.

Ионные соединения образуют атомы элементов главных подгрупп I и II
групп с элементами главных подгрупп VI, VII групп, т.е. она характерна между
атомами металлов и неметаллов, при этом электроны перемещаются из
внешнего слоя металлов во внешний слой неметаллов. Например, CsF, NaBr,
K2O, Li3N, BaCI2 .

Иoннaя связь характеризуется ненаправленностью и ненасыщаемостью.
Ненаправленность ионной связи объясняется тем, что силовые поля ионов
равномерно распределяются по всем направлениям в пространстве, поэтому
каждый ион может притягивать к себе ионы противоположного знака по
любому направлению. Поэтому ионно-связанные соединения не имеют
молекулярного строения и представляют собой твердые вещества, образующие
ионные кристаллические решетки, с высокими температурами плавления и
кипения, они высокополярны, часто солеобразны, в водных растворах
электропроводны. Соединений с чисто ионными связями практически не
существует.

• Химическая связь, образованная  за счёт общей электронной  пары двух
атомов, называется ковалентной  связью.

В слове "ковалентная" приставка "ко-" означает "совместное участие". А
"валента" в переводе на русский язык означает – «сила», «способность». В
данном случае имеется в виду способность атомов связываться с другими
атомами. Ковалентная связь - возникает между атомами с относительно малыми
различиями в электроотрицательностях (ΔЭО< 1,7), например, С и Н, С и О, С и
N, C и Cl, N и O и т.п., которые образуют химическую связь за счет общей
электронной пары.

Электроны образуют пары при условии, если они имеют
противоположные спины. Спаривание электронов с противоположными
спинами связано с тем, что в пространство, занимаемое «облаком» одного
электрона, проникает «облако» другого электрона. В результате перекрывания в
пространстве между ядрами соединяющихся атомов возникает область
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повышенной электронной плотности, а это приводит к сближению ядер и
установлению связи между атомами.

Ковалентная связь характеризуется насыщаемостью, направленностью
и поляризуемостью.

Различают две разновидности  ковалентной связи:
а) в случае неполярной  ковалентной связи электронное облако,

образованное общей электронной парой электронов, распределяется в
пространстве симметрично относительно ядер обоих атомов. ЭО обоих атомов
практически одинакова (0,4 >ΔЭО = 0).

Пример: двухатомные молекулы – Н2 (H - H), СI2 (Cl - Cl), O2, N2.

                                 Н2 Cl2

     В данном случае ковалентная связь между атомами образуется при
перекрывании атомных орбиталей, например 1s-орбиталей при образовании
связи H−H, 2p-орбиталей при образовании связи Cl− Cl.
         б) в случае полярной ковалентной связи – электронное облако связи
смещено в сторону более электроотрицательного атома.

Соединения с ковалентными полярными связями обычно являются газами
или жидкостями, а если это твердые вещества, то плавятся они сравнительно
легко (хотя есть и исключения!). Их растворы не всегда проводят электрический
ток, потому что при растворении такие молекулы могут и не распадаются на
ионы. Типичные окружающие нас соединения с полярными ковалентными
связями: углекислый газ CO2, вода H2O, песок SiO2. Полярные ковалентные
связи будут присутствовать также, например, в молекулах таких соединений,
как, аммиак, хлороводород, диоксид серы и других молекулах, состоящих из
атомов не одного, а разных элементов.

Например, образование молекулы хлороводорода HCI можно представить
схемой:

H Cl

Здесь ковалентная связь  образуется при перекрывании атомных
орбиталей:  1s-орбитали атома H и 3p-орбитали атома Cl. Общая электронная
пара смещена в сторону  атома  хлора.
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Задача. Определить тип химической связи в следующих соединениях:
KCl, BeCl2, О2

Решение: K – CI ∆ЭО = 3,0 - 0,9 = 2,1 > 1,7 - связь ионная
Be – CI ∆ЭО = 3,0 - 1,5 = 1,5 < 1,7, но > 0,5 –
                                      связь ковалентная полярная
О – О ∆ЭО = 3,5 - 3,5 = 0 - связь ковалентная неполярная

         Химическая связь тем полярнее и прочнее, чем больше различие в
значениях по абсолютной величине относительных электроотрицательностей
атомов, между которыми она образована. Так, в ряду Н - СI, H -Br , H- I -
полярность связи уменьшается. Это связано с уменьшением разности ЭО
атомов при переходе от НСI к HBr и HI

∆ЭО (НСI)  = 3,0 – 2,1 = 0,9
∆ЭО (HBr)  = 2,8 – 2,1 = 0,7
∆ЭО (HI) = 2,5 – 2,1 = 0,4
А в ряду C - H, N - H, O - H, F - H – полярность связи увеличивается.
В металлах связь  металлическая.
С точки зрения строения атома, большинство металлов характеризуются

небольшим числом электронов на внешнем энергетическом уровне, т.е. число
вакантных орбиталей в  них значительно больше числа вакантных электронов.
Все металлы в твёрдом состоянии имеют металлическую кристаллическую
решётку. При её образовании атомы начинают перекрываться. Валентный
электрон может при этом относительно свободно перемещаться с орбитали
своего атома на свободную, и близкую по энергии, орбиталь соседних атомов.
Потеряв электрон, исходный атом превращается в катион.

Возможен и обратный процесс превращения катиона металла в атом.
Таким образом, в узлах кристаллической решётки металлов, наряду с
центральными атомами, присутствуют катионы. Электроны же, потеряв связь с
атомами, могут относительно свободно перемещаться по всему объёму металла,
связывая ионы и нейтральные атомы металлов в единое целое.

Связь в металлах и сплавах, обусловленная взаимодействием
относительно свободных электронов с катионами в узлах кристаллической
решётки, называют металлической (рис. 2).

Рис. 3 Металлическая связь.

Поэтому в кристаллической решетке металлов существует большая
свобода перемещения электронов: одни из атомов будут терять свои электроны,
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а образующиеся ионы могут принимать эти электроны из “электронного газа”.
Как следствие этого, металл представляет собой ряд положительных ионов,
расположенных  в определенных положениях кристаллической решетки, и
большое количество электронов, сравнительно свободно перемещающихся в
поле положительных центров.

Металлическая связь характерна для металлов, как в твёрдом (AI), так и в
жидком состоянии (Hg). Особый тип связи в металлах и сплавах определяет все
их общие физические свойства: электропроводность, теплопроводность,
пластичность, металлический блеск. Все металлы являются электрическими
проводниками первого рода, т.е. обладают электронной проводимостью. Их
электропроводность с увеличением температуры уменьшается, так как в
результате тепловых колебаний атомов в узлах кристаллической решетки
сопротивление направленному движению электронов возрастает.

Металлы обладают пластичностью, т.е. способны без разрушения
изменять свою форму под действием силы. Многие из них имеют высокие
температуры плавления и кипения.

● Водородная связь возникает между атомом водорода и сильно
электроотрицательными элементами (например, фтором, кислородом или
азотом) другой молекулы  (Н2О, НF).

Важно, чтобы у этих электроотрицательных атомов были неподеленные
электронные пары. Водородные связи характерны для таких веществ, как вода
H2O, аммиак NH3, фтороводород HF.

В качестве примера рассмотрим образование водородной связи между
двумя молекулами воды. Связи О—Н в Н2О имеют заметный полярный
характер с избытком отрицательного заряда δ- - на атоме кислорода. Атом
водорода, наоборот, приобретает небольшой положительный заряд δ+ и может
взаимодействовать с неподелёнными парами электронов атома кислорода
соседней молекулы воды. Схематически водородную связь обозначают
точками.

Атом водорода, связанный с сильно электроотрицательным элементом
(азотом, кислородом, фтором и др.), испытывает недостаток электронов и
поэтому способен взаимодействовать с неподелённой парой электронов другого
электроотрицательного атома этой же или другой молекулы. Или, например,
молекула HF:

Это примеры образования межмолекулярных водородных связей.
Водородная связь может быть и внутримолекулярной. Водородные связи тем
сильнее, чем выше электроотрицательность атома – партнёра и чем меньше его
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размеры. Поэтому водородная связь наиболее характерна для соединений
фтора, кислорода и в меньшей степени для соединений азота, серы, хлора.
Водородные связи малоустойчивы и разрываются довольно легко, их наличием
объясняются более высокие температура кипения и температура плавления
веществ (в HF, H2O и NH3 есть водородная связь, а в HCI и H2S её нет).

Водородная связь характерна для многих органических соединений
(фенолов, карбоновых кислот, белков, нуклеиновых кислот и др.).

При изучении свойств различных веществ учитывается не только
взаимодействие атомов, ведущее к образованию молекул, но и
межмолекулярное взаимодействие. Об этом свидетельствует тот факт, что
взаимодействие молекул приводит к образованию новых, более сложных
молекул. Кроме того, все газообразные вещества при соответствующих
условиях могут переходить в жидкое и твёрдое агрегатное состояние. Каждое
вещество в какой – то мере растворимо в другом веществе.

● Межмолекулярное взаимодействие - взаимодействие  молекул между
собой, не приводящее к разрыву или  образованию  новых   химических связей.

Между молекулами может осуществляться электростатическое  и
донорно – акцепторное  взаимодействие.

Электростатическое взаимодействие молекул. Различают
ориентационное, индукционное и дисперсионное взаимодействие.

Наиболее универсально, проявляется в любых случаях, дисперсионное
взаимодействие.

● Дисперсионное взаимодействие – обусловлено взаимодействием
между  двумя  неполярными    молекулами.

● Ориентационное взаимодействие – проявляется взаимодействие
между  полярными  молекулами.

В результате беспорядочного теплового движения молекул при их
сближении друг с другом одноимённо заряженные концы диполей взаимно
отталкиваются, а противоположно заряженные притягиваются. Чем более
полярны молекулы, тем сильнее притягиваются и тем самым больше
ориентационное взаимодействие. Нагревание усиливает тепловое движение
молекул, которое сильно уменьшает  возможность ориентации, поэтому чем
выше температура, тем слабее ориентационное взаимодействие.

● Индукционное взаимодействие – осуществляется взаимодействием
между  полярной  и неполярной   молекулами.

Оно практически не зависит от температуры и тем больше, чем больше
поляризуемость молекулы и чем меньше межмолекулярное расстояние.

Изучение межмолекулярного взаимодействия имеет большое значение
для исследования свойств и структуры газов, жидкостей и твёрдых веществ. Все
три типа межмолекулярного взаимодействия носят название Ван-дер-
ваальсовых сил по имени  голландского  учёного - физика.

Донорно – акцепторное взаимодействие молекул. Если одна из молекул
имеет неподелённые пары электронов (донор), а другая – свободные орбитали
(акцептор), то между ними возможно донорно – акцепторное взаимодействие.

Рассмотрим образование химической связи по донорно – акцепторному
механизму при взаимодействии  молекулы аммиака с ионом водорода
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молекулы  хлороводорода. Так, аммиак, соединяясь с хлороводородом,
образует хлорид аммония:  NH3 + HCI = NH4CI

Атом азота имеет  на внешнем энергетическом уровне  пять электронов
2s22p3 ,  два спаренных и  три  неспаренных электрона:

 2s2 2p3

                                     7N    
В молекуле аммиака  три неспаренных 2р - электроны атома азота пошли

на образование ковалентных связей с  тремя электронами атома водорода:

                                              Н


H  N:


H
Из электронной структуры молекулы аммиака видно, что у атома азота

остаётся одна пара электронов (2s2), не участвующая в образовании химической
связи. Это так называемая неподелённая пара электронов. За счёт этой пары
появляется возможность образования новой химической связи между атомом
азота в молекуле аммиака и иона водорода, у которого 1s- орбиталь свободна.
При достаточном сближении молекулы аммиака и иона водорода
двухэлектронное облако азота попадает в сферу притяжения иона водорода и
становится общим и для атома азота, и для атома водорода. Возникает
четвёртая ковалентная связь N - H.

Обозначив неподелённую пару электронов двумя точками, а связи
чёрточками, можно представить образование иона аммония NH4

+ следующей
схемой:

В образовавшемся  ионе NH4
+  все четыре связи N – H равноценны и не

различимы, независимо от первоначального происхождения. Это обусловлено
тем, что в момент образования связи в атоме азота происходит 2s орбиталей и
трёх 2р – орбиталей, т.е. sp3-гибридизация. В результате возникают четыре
одинаковые гибридные орбитали, которые направлены к вершинам тетраэдра.
Таким образом, ион аммония, как и молекулы типа АВ4 имеет тетраэдрическую
форму. Обратите внимание, что валентность азота в ионе аммония равна IV, т.к.
он образует четыре коваленные связи. Атом азота молекулы аммиака является
донором, а ион водорода – акцептором.

Этот тип связи имеет место в комплексных соединениях.
Для азота валентность IV является максимальной, потому что внешний

слой атома азота (второй энергетический уровень) состоит из четырёх
орбиталей. Такую валентность азот имеет и в таких соединениях, как N2O5,
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HNO3, NaNO3 и т.п. Например, в молекуле азотной кислоты три ковалентные
связи N-O образуются неспаренными электронами атома азота, а одна связь N-
O образуется неподелённой парой электронов атома азота:

O
H – O – N

O

Контрольные вопросы:

● Что такое ионы? Какая химическая связь называется
ионной?

● Между атомами каких элементов возникает ионная
связь? Приведите примеры соединений.

● Что такое ковалентная связь, на какие виды она
подразделяется?  Приведите примеры соединений.

● Какая связь называется водородной? Приведите
примеры соединений

● В каком соединении больше выражена полярность
связи: СН4, NH3, H2O,   HF?

● Дайте определение донорно – акцепторной
химической связи. Примеры соединений
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Тема 5. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ.
ХИМИЧЕСКОЕ  РАВНОВЕСИЕ

5.1. Технология обучения на тематической лекции

Количество студентов: 40÷50 чел Учебное время - 2 часа

Форма учебного занятия
Тематическая лекция - визуализация,
основанная на методе «обучение в
сотрудничестве»

План лекции:
1. Химическая кинетика, тепловой

эффект реакции, закон Гесса,
эндотермические реакции,
экзотермические  реакции.

2. Скорость химической реакции в
гомогенных и гетерогенных
системах

3. Понятие о катализе. Гомогенный и
гетерогенный катализ.
Катализаторы  и   ингибиторы.

4. Химическое равновесие.
Обратимые и  необратимые
реакции, константа  химического
равновесия, принцип  Ле-Шателье

Цель учебного занятия:
● Сформировать целостное представление о сущности скорости
химических реакций, единицах измерения и факторах, влияющих на
скорость реакций.
● Сформировать знания о химическом равновесии

Задачи преподавателя:
● дать понятия о скорости
химической реакции и
химическом равновесии;
● показать на примерах
зависимость скорость
реакции от концентрации
веществ, температуры,
катализатора;
● раскрыть сущность
гомогенных и

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:

● знать определение скорости
реагирующих веществ, формулировку и
математическое выражение средней
скорости реакции, закона действующих
масс и правила Вант-Гоффа
● уметь объяснять действия различных
факторов, оказывающих влияние на
скорость химических реакций и смещения
химического равновесия.
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гетерогенных реакций
● формирование умения
использовать полученные
знания для решения
практических задач

● знать правило Ле-Шателье и уметь
применять его к химическим реакциям
● иметь навыки по решению задач

Методы и техники
обучения

Лекция-визуализация, метод «обучение в
сотрудничестве», техника «блиц-опрос»,

Средства обучения Презентация, текст лекции

Формы обучения Фронтальная, индивидуальная работа,
работа в группах

Условия обучения Аудитория с техническим оснащением,
приспособленная для организации
групповой работы

Мониторинг и оценка Устный контроль: учебные вопросы,
тесты

Технологическая карта лекции
Содержание деятельностиЭтапы

работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение
(10 мин.)

1.1. Сообщает тему и план лекционного
занятия, цель и планируемые учебные
результаты.
1.2. Объясняет форму проведения
занятия

Слушают,
смотрят текст

лекций

2 этап.
Основной
(60 мин.)

2.1. Для актуализации знаний студентов
проводит блиц-опрос (приложение 1). По
ходу дополняет, уточняет.
2.2. Объясняет правила обучения в
сотрудничестве (техника «кооп-кооп»)
(приложение 2) .
2.3. Даёт объяснение основным понятиям
темы: «скорость», «гомогенная система»,
«гетерогенная система», катализатор
(приложение 3).
2.4. Последовательно излагает материал
лекций по вопросам плана посредством
демонстрирования визуальных
материалов (приложение 4)
2.5.Обобщение и закрепление
пройденного материала проводится в
ходе решения расчётных задач по этой
теме (приложение 5)

2.1. Отвечают на
вопросы.

2.2. Слушают

2.3. Слушают и
записывают
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3 этап
Заключи-
тельный
(10 мин.)

3.1. Делает заключение по теме в целом.
С целью закрепления результатов
обучения и проверки уровня усвоения
темы проводит устное тестирование -
выводит тесты на экран (приложение 6)
Проводит коллективное обсуждение.
3.2. Даёт задания для самостоятельной
работы: решить задачи по теме из
учебного пособия Гарибян И.И.,
составить кроссворд по теме, сделать
конспект «Скорость химической реакции
в гетерогенных системах»
3.3. Рефлексия

3.1. Отвечают на
тесты

3.2. Записывают
задание  в
тетрадь

3.3. Отмечают в
рефлексивных
листах

Приложение  1 (5.1.)

Вопросы  для «блиц - опроса»:

● Что называется явлением?
● В чем разница между химическими и физическими

явлениями?

● Какие еще виды явлений Вам знакомы?

● Что же такое химическое явление?

● По каким признакам можно судить о прохождении
именно химической реакции?

● Какие условия необходимы для протекания
химической реакции?
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Приложение  2 (5.1.)
Организация работы в мини-группах: техника «кооп-кооп»

Приложение  4 (5.1.)

Концентрация
реагирую щ их

вещ еств

Катализатор

П лощадь
поверхности

соприкосновения
Реагир ую щих

веществ

Тем пература

Природа
реагирую щ их

вещ еств

Ф акторы ,
влияю щие на

скорость
хим ических

реакций

Правила
 Учиться вместе, а не просто выполнять задание вместе;
 Сотрудничество, а не соревнование.

Принципы
 Одно задание на группу;
 Одно поощрение: группа получает баллы на всех, которые
складываются из баллов совместной работы и академических
результатов, т.е. успех группы зависит от вклада каждого участника;
 Личная ответственность каждого за собственные успехи и
успехи других членов группы;
 Совместная деятельность: строится на стимуляции таких
способов взаимодействия, как групповая дискуссия, сотрудничество,
взаимопомощь;
 Равные возможности в достижении успеха: каждый
обучающийся должен быть заинтересован в совершенствовании своих
собственных достижений, способностей, поскольку оценивается
наравне с другими.
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Уравнение Аррениуса

Изменение скорости прямой и
скорости обратной реакции
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Если на систему, находящуюся в состоянии
химического равновесия, оказать какое - либо
воздействие, то равновесие смещается в таком
направлении, что оказанное воздействие будет
ослаблено

● Увеличение давления смещает равновесие в сторону реакции,
ведущей к уменьшению объема, т.е. в направлении
уменьшения общего числа молей газообразных веществ

● Повышение температуры смещает равновесие в направлении
реакции, сопровождающей поглощением теплоты, т.е.сторону
эндотермической реакции.

● Увеличение концентрации исходных веществ и удаление
продуктов из сферы реакции смещают равновесие в сторону
прямой реакции.

● Катализаторы не влияют на положение равновесия.

Принцип Ле-Шателье
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Приложение 5 (5.1.)

Задача 1

В некоторый момент времени концентрация хлора в сосуде, в
котором протекает реакция H2+Cl2=2HCl , была равна 0.06
моль/л. Через 5 сек. Концентрация хлора составила 0.02 моль/л.
Чему равна средняя скорость данной реакции в указанный
промежуток времени?

Дано

С1(Cl2)=0,06 моль/л
С2(Сl2)=0,02 моль/л
∆ t = 5 сек

V=?

Решение

H2 + Cl2 = 2HCl
V= -(C2 – C1)/ ∆ t = (0,02-0,06)/5 =

= 0.008 (моль/л•с)

Ответ: V = 0.008 (моль/л• с)

Задача 2

При повышении температуры на 300С, скорость некоторой
реакции увеличивается в 64 раза. Чему равен температурный
коэффициент скорости этой реакции?

Дано

Vt2/Vt1=64
t2 = 30 0С

γ =?

Решение:

= γ3

64 = γ3 γ = 4

Ответ: температурный коэффициент скорости
реакции равен 4
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• Во сколько раз увеличится скорость
реакции 2CO + O2 = 2CO2 при
увеличении давления системы в
3 раза?

• Во сколько раз увеличится скорость
реакции 2CO + O2 = 2CO2 при
увеличении давления системы в
3 раза?

Решите задачу:Решите задачу:

Приложение 6 (5.1.)

Тесты для самопроверки и закрепления знаний:

1. Для уменьшения скорости реакции необходимо:
а) увеличить концентрацию реагирующих веществ
б) ввести в систему катализатор
в) повысить температуру
г) понизить температуру

2. С наибольшей скоростью протекает реакция:

а) нейтрализации
б) горение серы в воздухе
в) растворение магния в кислоте
г) восстановление оксида меди водородом

3. Укажите гомогенную реакцию.

а) CaO+H2O=Ca(OH)2

б) S+O2=SO2

в) 2CO+O2=2CO2

г) MgCO3MgO+CO2
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4. Укажите гетерогенную реакцию.

а) 2CO+O2=2CO2

б) H2+Cl2=2HCl

в) 2SO2+O2=2SO2 (кат V2O5)

г) N2O+H2=N2+H2O

5. Отметьте, какая реакция является одновременно
гомогенной и каталитической.

а) 2SO2+O2=2SO3 (кат NO2)

б) CaO+CO2=CaCO3

в) H2+Cl2=2HCl

г) N2+3H2=2NH3 (кат Fe)

6. Во сколько раз увеличится скорость реакции,
уравнение которой 2SO2 + O2 = 2SO3, при
увеличении концентрации оксида серы (IV) в 4
раза?
A) 4 B) 8 C) 16 D)   32

7. Какие параметрынужно изменить, чтобысдвинуть
равновесие N2 + 3H2 →2NH3 + Q в правую
сторону?
А) увеличить концентрации азота, водорода и

повысить давление и температуру
В) уменьшить концентрации азота и понизить

давление и температуру
С) увеличить концентрацию азота, водорода и

давление, понизить температуру
D) уменьшить только давление, повысить только

температуру
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Лекция 5

Тема: "СКОРОСТЬ   ХИМИЧЕСКИХ  РЕАКЦИЙ.
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ"

План:

1. Химическая кинетика, тепловой эффект реакции, закон
Гесса, Эндотермические реакции,  экзотермические
реакции.

2. Скорость химической реакции в гомогенных системах
3. Скорость химической реакции в гетерогенных системах
4. Понятие о катализе. Гомогенный и  гетерогенный

катализ. Катализаторы     и  ингибиторы.
5. Химическое равновесие. Обратимые и  необратимые

реакции, константа   химического равновесия, принцип
Ле – Шателье

Опорные слова: система, тепловой эффект, экзотермические
реакции, экдотермические реакции, скорость
химической реакции в гомогенной системе, в
гетерогенной  системе, катализатор

Цель учебного занятия: Сформировать целостное представление о
скорости химических реакций и факторах, влияющих на неё,
сформировать знания  о химическом равновесии

Уравнения химических реакций основаны на законе сохранения массы
реагирующих веществ: поскольку при химических реакциях атомы
сохраняются, масса атомов, вступивших в реакцию, в точности равна массе
атомов, содержащихся в продуктах реакции. Это количественная сторона
химических реакций. Её используют для расчётов по уравнениям химических
реакций.

В основе химических и физических явлений лежит также закон
сохранения и превращения энергии. Поэтому в уравнение химической реакции
могут входить значения теплового эффекта или теплоты реакции
(Q).

В процессе прохождения реакции происходит разрыв связей в исходных
веществах и образование новых связей в конечных продуктах реакции. При
этом общее число атомов каждого элемента до и после реакции остаётся
постоянным. Поскольку образование связи идет с выделением, а ее разрыв - с
поглощением энергии, то химические реакции сопровождаются
энергетическими эффектами. Обычно энергия выделяется и поглощается в
форме теплоты, т.е. химическая форма энергии преобразуется в тепловую. Так,
горение, соединение металлов с серой или с хлором, нейтрализация кислот со
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щелочами. Таким образом, химические реакции сопровождаются тепловыми
эффектами.

● Тепловой эффект процесса – количество теплоты, которое
выделяется  или поглощается  химической системой при протекании в ней
химической   реакции.

 Раздел химии, изучающий тепловые эффекты химических процессов,
называют термохимией. В термохимии тепловой эффект обозначается
символом Q и выражается в джоулях (Дж) и килоджоулях (кДж). Соотношение
между количеством энергии и количество вещества выражается
термохимическими уравнениями. В них, кроме формул и коэффициентов,
записывается  количество выделяемой или поглощаемой  теплоты. Величина
теплового эффекта обычно указывается в правой части уравнения и со знаком
плюс в случае экзотермической реакции и со знаком минус в случае
эндотермической реакции. В термохимических уравнениях можно указывать  и
изменение энтальпии. Величина ∆Н записывается после уравнения реакции и
имеет знак, противоположный знаку Q.

● Химические реакции, при которых наблюдается выделение энергии,
называют экзотермическими, т.е. они  проявляют положительный
тепловой эффект (Q > 0).

Например, HCl + NaOH → NaCl + H2O + Q
● Химические реакции, сопровождающиеся поглощением энергии,

называют эндотермическими, проявляют отрицательный тепловой эффект
(Q < 0).  Например, N2 + O2  2NO – Q

Величина теплового эффекта зависит от природы исходных веществ и
продуктов реакции, их агрегатного состояния и температуры. Для удобства
сравнения различных реакций по величине их тепловых эффектов последние
обычно указывают для случая, когда температура исходных веществ и
продуктов реакции равна 250С.

Основной принцип, на котором основываются все термохимические
расчёты, установлен в 1840 г. выдающимся русским учёным - химиком акад.
Г.И. Гессом. Этот принцип, известный под названием закона Гесса и
являющийся частным случаем закона сохранения энергии, можно
сформулировать так:

● Тепловой эффект химической  реакции или физико - химического
процесса не зависит от пути перехода из начального состояния системы в
конечное состояние, а определяется только природой и состоянием
исходных и конечных веществ.

● Химическая кинетика - раздел химии,  изучающий скорость
химических реакций, механизмы их протекания и факторы, влияющие на
скорость.

● Система в химии – это рассматриваемое вещество или  совокупность
веществ.

● Фаза – часть системы, отличающаяся по своим физическим или
химическим свойствам от других частей системы и отделённая от них
поверхностью раздела, при переходе через которую свойства системы резко
меняются.
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 Системы, которые состоят из одной фазы, называются гомогенными,
или однородными. Примером гомогенных систем являются газовые смеси,
растворы. Системы, которые состоят из двух или нескольких фаз называются
гетерогенными (неоднородными). Гетерогенными системами являются смеси
твёрдых веществ, газ + твёрдое веществ, жидкость + твёрдое вещество.

● Химическая реакция - процесс превращения  одних веществ  в
другие, отличающиеся от исходных  веществ  составом   и свойствами.

В гомогенных системах, протекающих при постоянном объёме,
исследуется скорость реакции между реагентами, не имеющими границы
раздела (газовые реакции, реакции в растворах).

● Скорость   химической реакции в гомогенных системах – это
изменение  количества вещества, вступающего в реакцию или образующегося
в  результате  реакции за единицу времени в единице объёма системы.

где Vгомог. - скорость реакции в гомогенной системе
                  υ -  число молей какого-либо из получающихся  при  реакции
                        веществ
                 V - объём системы
                  τ - время, сек.

Отношение  изменения количества вещества  к объёму системы это
концентрация. Поэтому можно сказать, что скорость реакции в гомогенных
системах  измеряется изменением концентрации одного из  веществ,
участвующих в процессе, за единицу времени.

,
где знак «+» относится к изменению концентрации вещества,

образующегося в результате реакции (ΔС>0), а знак «-» - к изменению
концентрации вещества, вступающего в реакцию (ΔС<0). Изменение
концентрации исходных веществ и продуктов реакции во времени приведено
на рис.
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        Рис. 4  Зависимость изменения концентраций исходного
    вещества и продукта реакции  от времени.

В начальный момент времени (τ=0) концентрация реагентов наибольшая,
а концентрация продуктов равна нулю. В процессе реакции концентрация
реагентов уменьшается, а концентрация продуктов растёт.

Реакции могут протекать с различными скоростями. Одни из них
проходят мгновенно, заканчиваются за малые доли секунды, другие – крайне
медленно, известны реакции, требующие для своего протекания несколько лет.

Обычно для реакций, протекающих в газах или растворах, концентрации
реагентов выражают в моль/л, а скорость реакции —
в моль/(л· мин) или моль/(л· с).

Если, например, исходная концентрация одного из реагирующих веществ
составляла 2 моль/л, а через 3 сек. от начала реакции она стала 0,8 моль/л, то
средняя скорость будет равна (2–0,8)/3=0,4 моль/(л ∙ с)

Многие химические процессы, имеющие большое значение в технике,
относятся к числу гетерогенных реакций: горение топлива, химическая
коррозия металлов и сплавов и т.п.

В гетерогенных (неоднородных) – взаимодействие протекает на
границе раздела между реагирующими веществами, находящимся в разных
фазах. Например: А – твёрдое вещество, В – газ или А – твёрдое вещество, В –
вещество в растворе.

● Скорость химической реакции  в гетерогенных системах -
это изменение количества  веществ, вступивших в реакцию или
образовавшихся в результате реакции в единицу времени на единице
поверхности раздела фаз.

 Это  можно записать в математической форме:

где Vгетер. - скорость реакции в гетерогенной системе
                  τ - время, сек.
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                 S - площадь поверхности фазы, на которой протекает
Всякое увеличение поверхности приводит и к увеличению скорости

реакции. Также, растворение металлов в кислотах протекает намного быстрее,
если брать металлы в виде порошков.

Скорость химической реакции зависит от многих факторов.
1. Природа  реагентов.
Здесь большую роль играет характер химических связей и строение

молекул реагентов. Реакции протекают в направлении разрушения менее
прочных связей и образования веществ с более прочными связями. Например,
выделение водорода цинком из раствора хлороводорода происходит
значительно быстрее, чем из раствора уксусной кислоты, так как полярность
связи Н-СI больше, чем для связи О–Н в молекуле CH3COOH, иначе говоря, из-
за того, что HCI – сильный электролит, а CH3COOH – слабый электролит в
водном растворе.

2. Концентрация  реагирующих веществ.
Для того, чтобы частицы молекулы, ионы реагирующих веществ

вступили в химическое взаимодействие, необходимо их столкновение друг с
другом (соударение). Следовательно, чем больше столкновений, тем быстрее
протекает реакция. А число столкновений молекул тем больше, чем выше
концентрация реагирующих веществ.

В 1865 г. проф. Н.Н. Бекетов  впервые высказал гипотезу о
количественной взаимосвязи между реагентами и временем течения реакции.
Эта гипотеза нашла подтверждение в основном законе химической кинетики,
сформулированном в 1867 г. норвежскими учёными  К. Гульдбергом и П. Вааге
и названном законом действующих масс:

● При постоянной температуре скорость химической реакции прямо
пропорциональна произведению концентраций  реагирующих веществ,
взятых в степенях с показателями, равными стехиометрическим
коэффициентам в уравнении реакции.

Для реакции  в общем виде: aA+bB=cC+dD математическое выражение
закона действующих масс имеет вид:

V1 = k1∙ [A]a ∙ [B]b

где V1 - скорость прямой   реакции,
[A]  и [B] - молярные концентрации реагирующих веществ

A и B, моль/л
a и b – стехиометрические коэффициенты  в уравнении,

  k1 – коэффициент пропорциональности, называемый  константой
скорости  прямой  реакции.

 Так, для реакции окисления оксида серы (IV):
2SO2 + O2  2SO3

          V1 = k1• [SO2]2 ∙ [O2]
Основной закон химической кинетики не учитывает реагирующие

вещества, находящиеся в твёрдом состоянии, ибо их концентрации постоянны,
в ходе реакции не изменяются, и они реагируют на поверхности.
        Так, при восстановлении оксида железа (II) водородом

FeO + H2 = Fe + H2O
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        V1 = k1 • [Н2]
Чтобы понять физический смысл константы скорости реакции, надо

принять в написанном уравнении, что [А]=1 моль/л и [В]=1 моль/л (либо
приравнять единице их произведение), и тогда V = k. Отсюда ясно, что
константа скорости k численно равна скорости реакции, когда концентрации
реагирующих веществ (или их произведение в уравнениях скорости) равны
единице.

 Константа скорости химической реакции зависит от природы
реагирующих веществ, от температуры, от присутствия катализатора, но не
зависит от концентрации веществ, участвующих в реакции.

3. Температура  реакции. Большое значение на скорость химических
реакций оказывает температура.  Например, экспериментальные данные
показали, что при комнатной температуре реакция образования воды из
водорода и кислорода не идёт – её скорость равна нулю; при 4000С она
протекает  очень медленно, при 5000С гораздо быстрее, а при 6000С
осуществляется мгновенно, со взрывом.

С повышением температуры скорость реакции возрастает, т.к.
увеличивается скорость движения молекул и возрастает число активных
молекул. Следовательно, возрастает число столкновений активных молекул в
единицу времени.

Зависимость скорости химической реакции от температуры выражает
правило Вант – Гоффа (конец XIX в., голландский химик):

● Для газовых реакций при увеличении температуры на    каждые
100С скорость химической реакции увеличивается в 2-4  раза.

Математически эта зависимость выражается соотношением:

где V1 и V2 – скорости  реакции  соответственно при начальной (t1) и
                       конечной  (t2) температурах,
               γ - температурный коэффициент скорости реакции, для  различных
реакций  он  различен. Его физический смысл заключается в том, что он
показывает, во сколько раз увеличивается скорость данной реакции при
повышении температуры  реагирующих веществ на 100С.

Задача. Во сколько раз увеличится скорость химической реакции
при повышении температуры с 00С до 500С, принимая
температурный коэффициент  скорости  равным трём?

Решение: Температура увеличивается на 500С, а γ = 3. Подставляя эти
значения в формулу, получим V=V0•35, следовательно,
скорость увеличится в 243 раза.

Ещё одно соотношение связывает скорость реакции со временем её
протекания. Очевидно, что чем быстрее идёт реакция, тем скорее она
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завершится. В соответствии с определением скорость реакции обратно
пропорциональна времени реакции, следовательно,

     где )( 1t   и )( 2t - время реакции при температурах t1 и t2

     Задача Реакция при температуре 500С протекает за 2 мин 15 с. За
сколько времени закончится эта реакция при температуре

                     700С, если в данном температурном интервале
                     температурный коэффициент скорости реакции равен 3?

Д а н о:
t1 = 500C
τ(t1) = 2 мин. 15 c.
t2 = 700C

τ(t2) = ?

Решение.
При увеличении температуры от 500С до
700С скорость реакции возрастает в
соответствии с правилом Вант – Гоффа  в
9 раз. Из формулы:
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учитывая, что 2 мин 15 с. – это  135 с.,
получаем:

.15
9

1135
)(

)()(
)(

2

11
2 c

tV
ttV

t 










Ответ: τ(t2) = 15 с.

4. Поверхность   соприкосновения  реагирующих веществ. Чем
больше поверхность соприкосновения реагирующих веществ, тем быстрее
протекает реакция. Поверхность твёрдых веществ может быть увеличена путём
их измельчения, а для растворимых веществ - путём их растворения. Вот
почему твёрдые вещества значительно быстрее реагируют в измельчённом
виде, т.к. в гетерогенных системах реакция происходит на поверхности раздела
фаз. Например, растёртый в порошок мел быстрее растворяется в соляной
кислоте, чем равный по массе кусочек мела.

В промышленности для увеличения скорости гетерогенных реакций
используют технологический приём, называемый «методом кипящего слоя».
Поток газообразных или жидких реагентов под давлением подают в нижнюю
часть реактора, заполненного слоем твёрдого измельчённого реагента или
катализатора на твёрдом носителе. Поток газа или жидкости равномерно
омывает твёрдые частицы, заставляя их переворачиваться, перемешиваться, как
бы «кипеть». Так, в производстве серной кислоты проводят обжиг пирита, в
органическом синтезе осуществляют каталитический крекинг нефтепродуктов.
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5. Катализатор. Использование катализаторов – один из важнейших и
самых эффективных способов повышения скорости химических реакций.

● Катализатор - вещество, которое в незначительных количествах
существенно увеличивает  скорость химической   реакции, не изменяя после её
окончания своего химического состава и количества.

Катализаторы могут быть твёрдыми, жидкими и газообразными
веществами. Применять катализаторы выгоднее, чем повышать температуру.

● Изменение скорости химической реакции в присутствии
катализаторов называют катализом.

Реакции, протекающие при  участии катализаторов, называются
каталитическими. Катализ называется положительным, если скорость
реакции увеличивается, и отрицательным, если скорость уменьшается.

Различают гомогенный и гетерогенный катализ.
При гомогенном катализе катализатор и реагирующие вещества

находятся в одинаковом агрегатном состоянии (образуют одну фазу).  В этом
случае между катализатором и реагирующими веществами отсутствует
поверхность раздела. Например: реакция окисления оксида серы (VI)

2SO2 + O2  2SO3
NO

При гетерогенном катализе – в разных агрегатных состояниях (фазах).
Обычно, катализатор в твердом состоянии, а реагенты - в жидком или
газообразном.  Например, окисление аммиака (газообразная фаза) в
присутствии платины (твёрдая фаза).

                   4NH3 + 5O2  4NО + 6Н2O
Pt

Все реакции при гетерогенном катализе протекают на поверхности
катализатора.

Существуют вещества, которые замедляют химические реакции. Их
называют отрицательными катализаторами или ингибиторами. Например,
резко замедлить протекание нежелательных химических процессов в ряде
случаев, таких как, например, при коррозии металлов, можно, добавляя их в
реакционную среду.

Необходимым условием начала химического взаимодействия между
молекулами должно быть их соударение. Но не все они эффективны.
С.Аррениус высказал гипотезу, что эффективные столкновения происходят
только между активными молекулами.  На это надо затратить определённую
энергию.

● Энергия активации – это избыточная энергия, которую надо
сообщить частицам (атомам, молекулам) реагирующих веществ,     чтобы
превратить их в активные. Обозначают Еа  и выражают в кДж/моль. Зависит
от природы реагирующих веществ и характеризует скорость химического
взаимодействия. Энергия активации реакции равна разности энергий
переходного и исходного состояний: Еа = Е перех.сост. - Е исх.сост.
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Чем меньше энергия активации реакции, тем выше ее скорость. Эта
зависимость выражается уравнением Аррениуса, которое связывает константу
скорости  реакции k с энергией активации Еак

Т.к. A = P · z, тогда уравнение можно записать в виде:

где z - число столкновений молекул в секунду в единице объёма,
        Р – стехиометрический множитель, обычно Р < 1

Из уравнения Аррениуса следует, что константа скорости тем больше,
чем меньше энергия активации.

Все химические реакции делятся на две типа: необратимые и обратимые
реакции.

● Необратимыми называются химические реакции, которые
протекают только в одном направлении и  завершаются полным
превращением исходных реагирующих  веществ в конечные продукты, т.е.
продукты реакции не взаимодействуют друг с другом с образованием
исходных веществ.

При  этом возможны случаи:
1. Один из образующихся продуктов уходит из сферы реакции –

выпадает в виде осадка, выделяется в виде газа.  Например:
BaCI2 + Na2SO4 = BaSO4 ↓+ 2NaCI
К2CO3 + 2H2SO4 = К2SO4 + CO2 ↑+ H2O

2. Образуется малодиссоциированные соединения, например, вода
(реакция нейтрализации).
H2SO4 + NaOH = Na2SO4 + H2O

3. Реакция сопровождается большим выделением энергии.
2Ca + O2 = 2CaO + Q
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В уравнениях необратимых реакций между левой и правой частями
ставится знак равенства или стрелка

● Обратимыми называются  химические реакции, способные в
одинаковых условиях,  протекать одновременно в двух взаимно
противоположных направлениях: ни одно из реагирующих  веществ не
расходуется полностью.

Например, 3H2 + N2 2NH3

                             CO + H2O  CO2 + H2
Реакцию между исходными веществами называют прямой (→), а

реакцию между образующимися веществами, обратной (←).

Большинство химических реакций протекает обратимо. По мере
протекания химической реакции концентрации исходных веществ
уменьшаются, в соответствии с законом действия масс это приводит к
уменьшению скорости химической реакции. Если реакция обратима, то с
течением времени скорости обратной реакции будет возрастать, т.к.
увеличиваются концентрации продуктов реакции. Обратимые  реакции не
доходят до конца и заканчиваются установлением химического равновесия
(рис. 3)

Рис. 5 Процесс протекания обратимых реакций.

         где V1 и V2 – cкорости прямой  и обратной реакций соответственно.
        Точка пересечения этих скоростей говорит об их равенстве в
определённый момент времени.

● Состояние реагирующей системы, при котором когда скорость
прямой реакции (V1) равна скорости обратной реакции (V2), называется
состоянием химического равновесия

Необходимо отметить, что состояние равновесия может быть достигнуто
только в замкнутой системе. При
химическом равновесии  дальнейшего изменения концентраций участвующих в
реакции веществ не происходит. При этом прямая и обратная реакции при
равновесии не прекращаются. Такое состояние  называется подвижным или

прямая реакция
А + В        С+ D
          обратимая реакция
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динамическим равновесием. Концентрации всех веществ, как исходных, так и
образующихся, которые устанавливаются при химическом равновесии,
называются равновесными. Они обычно обозначаются формулами
реагирующих веществ, заключёнными в квадратные скобки.

Например, [А] – означает, что это  равновесная концентрация  вещества
А.

Состояние химического равновесия количественно характеризуется
константой равновесия.

Динамический характер химического равновесия

Для обратимой химической реакции: aA + bB = cC + dD выражения для
скоростей прямой V1  и обратной реакции V2  имеют вид:
V1 = k1∙ [A]a ∙ [B]b  , V2 = k2∙ [С]c ∙ [D]d

где [A], [B], [С], [D] – равновесные концентрации веществ A, B, С, D;
k1 и k2 – коэффициенты  пропорциональности, называемые

                                константами скоростей
Из условия равновесия V1 = V2 следует:

k1∙ [A]a ∙ [B]b  = k2∙ [С]c ∙ [D]d

Отсюда получаем выражение для константы химического равновесия Кх.р:

Константа химического равновесия Кх.р. определяется природой
реагирующих веществ, не зависит от их концентрации, но зависит от
температуры. Чем выше величина Кх.р, тем больше в равновесной смеси
продуктов прямой реакции.

Численное значение константы равновесия характеризует выход
продуктов реакции. Чем больше константа равновесия Kр, тем больше выход
продуктов реакции. При Кх.р<1 в равновесной системе преобладают исходные
вещества. Катализатор не влияет на значение константы химического
равновесия, поскольку он одинаково снижает энергии активации прямой и
обратной реакций и поэтому одинаково изменяет скорость прямой и скорость
обратной реакции.

В случае гетерогенных реакций в выражение константы равновесия
входят концентрации только тех веществ, которые находятся в газовой или
жидкой фазе.

Например, для реакции, уравнение которой СО2(г)+С(тв.)=2СО(г) константа
химического равновесия равна:
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● Переход системы из одного равновесного состояния в   другое,
отличающееся от первого концентрациями    участвующих в реакции веществ
и скоростями реакций, называется смещением или сдвигом химического
равновесия.

 Направление смещения химического равновесия определяется
принципом подвижного равновесия или правилом, сформулированным в 1884
г. французским физико-химиком Ле Шателье и вошедшим в химическую науку
под названием принципа Ле Шателье:

● Если на систему, находящуюся в состоянии химического
равновесия, оказывать  внешнее воздействие, то равновесие сместится в
сторону преимущественного протекания того процесса, который ослабляет
произведённое воздействие.

Внешним воздействием, способным привести к смещению равновесия,
может быть изменение концентрации веществ, давления или температуры в
реакционной смеси.

1. Влияние давления.
Давление влияет на равновесие реакций, в которых принимают участие

газообразные вещества. Если внешнее давление повышается (равносильно
сжатию газа, т.е. происходит увеличение его концентрации), то равновесие
смешается в сторону той реакции, при протекании которой число молекул газа
уменьшается. И наоборот, равновесие смещается в сторону образования
большего числа молекул при понижении внешнего давления. Если реакция
протекает без изменения числа молекул газообразных веществ, то давление не
влияет на равновесие в данной системе.
        2. Влияние температуры.

   Прямая и обратная реакции имеют противоположные тепловые  эффекты:
если прямая реакция экзотермическая, то обратная реакция – эндотермическая
и, наоборот.  При нагревании системы (т.е. повышение её температуры),
равновесие смещается в сторону эндотермической реакции; при охлаждении
(понижении температуры) равновесие смещается в сторону экзотермической
реакции.

V1
A + Б ↔ В + Q, то увеличение t0C приводит к V2 > V1

V2

V1
A + Б ↔ В - Q, то увеличение t0C приводит к V1 > V2

V2

  3. Влияние концентрации  веществ.
  Если в равновесную систему вводится какое-либо из участвующих в

реакции веществ, то равновесие смещается в сторону той реакции, при
протекании которой данное вещество расходуется. Если из равновесной
системы выводится какое-либо вещество, то равновесие смещается в сторону
той реакции, при протекании которой данное вещество образуется.
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          4. Влияние катализатора.
     Катализаторы не  влияют на положение равновесия.

            Контрольные вопросы:
● Что такое скорость химической реакции? Единицы её

измерения
● От каких факторов зависит скорость химической

реакции?
● Каков физический смысл константы скорости

химической реакции?
● Какие вещества называются катализаторами и

ингибиторами и для чего они служат?
● Напишите математическую запись правила Вант -Гоффа

и дать определение.
● Что такое гомогенный и гетерогенный катализ?
● Какое состояние системы называется химическим

равновесием?
● Какие реакции называются обратимыми?
● Сформулируйте принцип Ле – Шателье.
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Тема 6. РАСТВОРЫ  И  ИХ  СВОЙСТВА.
РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ.

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ

6.1. Технология обучения на  лекции

Учебное время - 2 часа. Количество студентов: 40÷50 чел.
Форма учебного занятия Информационная лекция - визуализация

План лекции:

1. Растворимость веществ в воде.
Коэффициент растворимости.
Закон Генри

2. Ненасыщенные, насыщенные и
пересыщенные растворы.
Концентрированные и
разбавленные растворы

3. Способы выражения
концентрации      растворов

4. Растворы электролитов. Теория
электролитической диссоциации

5. Сильные и слабые электролиты
6. Диссоциации кислот, оснований

солей в водных растворах
7. Константа и степень диссоциации
8. Закон Оствальда

Цель учебного занятия: сформировать целостное представление о
растворах,  растворах электролитов, теории электролитической
диссоциации

Задачи преподавателя:
● организовать условия
взаимного обучения;
● ознакомить с понятиями
темы;
● дать характеристику
различным концентрациям;
● объяснить решение задач
на различные виды
концентрации растворов,
● сформировать навыки
самостоятельной работы

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:

● знать определение понятиям: раствор,
насыщенный, ненасыщенный и
пересыщенный раствор,
концентрированный и разбавленный
раствор, концентрация растворов,
электролитическая диссоциация;
● знать основные положения теории
электролитической диссоциации;
● уметь расписывать диссоциацию
электролитов;
● уметь перечислить способы выражения
концентрации растворы;
● приобрести навыки решения задач
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Методы и техники
обучения

Лекция- визуализация, обучение сообща,
техники «Думай-работай в паре и - делись,
блиц-опрос

Средства обучения Визуальные материалы, лазерный
проектор, информационное обеспечение,
учебные материалы

Формы обучения Индивидуальная, фронтальная и
коллективная работа, работа в группах

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для
использования ТСО, информационных
технологий

Мониторинг и оценка Устный контроль: блиц - опрос, учебные
вопросы, тесты

Технологическая карта лекции

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение
(5 мин.)

1.1. Сообщает тему, цель, планируемые
результаты учебного занятия и план его
проведения.
1.2. Напоминает о задании
самостоятельно прочитать текст лекции
по данной теме методом  «Инсерт».
1.3. Предлагает назвать ключевые слова
темы и дать им определения
(приложение 1)

1.1. Слушают,
записывают

1.2. Слушают

1.3.Называют и
дают определение
ключевым словам

2 этап
Актуализа
ция знаний

(10 мин)

2.1. Предлагает разбиться на пары,
подумать самостоятельно, обсудить в
паре и ответить на вопросы:
1. Как вы считаете, какие бывают
растворы?
2. Какие категории необходимо
рассмотреть в данной теме?
Проводит блиц-опрос (приложение 2).

2.1. Объединяются
в пары,
обсуждают,
отвечают на
вопросы

3 этап.
Информа-
ционный
(55 мин.)

3.1. Читает лекцию в соответствии с
планом, использует визуальные
материалы (приложение 3)
3.2.  Даёт задание:
(1) ознакомиться с видами растворов в
учебном материале (приложение 4) .
(3) прочитать учебный материал по
методу «Инсерт», обсудить в парах и
заполнить таблицу «Виды растворов»,
«Сильные и слабые электролиты»

3.1. Записывают,
обсуждают,
уточняют, задают
вопросы
3.2. Выполняют
задание в парах
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3.3. Организует обсуждение вопроса
теории электролитической
диссоциации и рассмотрение кислот,
оснований и солей с точки зрения ТЭД.
Обобщает высказывания, выводит на
экран контрольный вариант
преподавателя (приложение 5)

3.3. Зачитывают
результаты работ
из таблиц

4 этап
Заключи-
тельный
(10 мин.)

41.Подводит итоги, делает обощающие
выводы, поощряет активных
участников
4.2. С целью закрепления результатов
обучения и проверки уровня усвоения
темы проводит устное тестирование -
выводит тесты на экран
(приложение 6).Проводит коллективное
обсуждение.
4.3. Дает задания для самостоятельной
работы: решить химический ребус
(приложение  7), сделать конспект в
тетради «Дисперсные системы»,
«Растворимость газов в воде. Закон
Генри», «Осмос. Осмотическое
давление», «Температура кипения и
замерзания растворов. Закон Рауля»

4.1. Слушают,
записывают

4.2. Отвечают на
тесты

4.3. Записывают
домашнее задание

Приложение 1 (6.1.)

Ключевые слова:
Растворимость веществ в воде,
коэффициент растворимости, раствор
насышенный, ненасыщенный,
пересыщенный, концентрированный,
разбавленный, концентрация растворов,
электролитическая диссоциация, степень
электролитической диссоциации
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Приложение 2 (6.1.)

Приложение 3 (6.1.)

1 вопрос - Растворимость веществ в воде

Вопросы для «блиц - опроса»:

● Как Вы понимаете, что  такое растворы?
● Как делятся растворы по агрегатному

состоянию? Приведите примеры

● Приведите примеры сильных кислот и
оснований

● Что такое ионы? Какие бывают ионы, дайте им
определение.

● Какая величина характеризует любой раствор?

● Какие способы выражения концентрации
растворов Вам известно со школы?
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хорошо
растворимые

сахар, медный
купорос,
гидроксид
натрия
(твёрдые),
спирт, ацетон
(жидкие),
аммиак,
хлороводород
(газообразные
вещества).

сульфат свинца
(твёрдые),
бензол (жидкие),
метан, азот,
кислород
(газообразные
вещества).

стекло, золото,
серебро
(твёрдые),
керосин,
растительное
масло (жидкие),
благородные
газы
(газообразные
вещества).

мало растворимые практически
нерастворимые

Растворимость веществ в воде

2 вопрос – Ненасыщенный, насыщенный и пересыщенный  растворы

Ненасыщенный

Раствор, который
при данной
температуре
продолжает
растворять
вещество. Он
содержит меньше
растворённого
вещества, чем
насыщенный

Раствор,
который при
данной
температуре
находится в
динамическом
равновесии с
избытком
растворённого
вещества.

Раствор,
содержащий
больше
вещества, чем в
насыщенном.

Пересыщенные
растворы очень
неустойчивы.

Насыщенный Пересыщенный

Растворы
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Электролитическая диссоциация – это процесс
распада молекул электролита на ионы в растворе или

в расплаве
Основные положения:

1. Молекулы электролиты при растворении в воде или
расплавлении распадаются (диссоциируют) на ионы.

2. Под действием электрического тока ионы приобретают
направленное движение: положительные движутся к катоду
(-), отрицательные к аноду (+). Поэтому первые называются
катионами (ионы водорода Н+, металлов, NH4

+), вторые –
анионами (к ним принадлежат ионы кислотных остатков и
гидроксид ионы ОН-).
Если атом отдаёт или принимает электрон, то он становится
ионом.

3. Электролитическая диссоциация – процесс обратимый: ионы
противоположного знака, встречаясь в растворе, притягиваются
друг к другу и вновь образуют молекулы, т.е. параллельно с
распадом молекул на ионы протекает процесс соединения
ионов (ассоциация).

Вещества

Электролиты
Вещества, растворы (расплавы) которых

проводят электрический ток

Неэлектролиты
Вещества, растворы (расплавы) которых

не проводят электрический ток

Классификация веществ
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Характеристика
электролитов

Электролиты

Вещества с ковалентной
сильнополярной связью

Вещества с ионной связью

Неэлектролиты

Вещества с неполярной
ковалентной связью

Вещества со слабополярной
ковалентной связью

Примеры: кислород, азот, водород

Пример: метан

Характеристика неэлектролитов
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Приложение 4 (6.1.)

Учебные материалы

● Растворы – это однородные (гомогенные)  системы, состоящие
из двух или более компонентов (составных частей)  и  продуктов их
взаимодействия.

Так, например, раствор серной кислоты состоит из растворителя -
вода, растворённого вещества - кислоты  и продуктов их взаимодействия -
гидратированных ионов: Н+, НSО4

-, SО4
2-.

По агрегатному состоянию растворы бывают: жидкие, твёрдые и
газообразные. Примерами  жидких растворов могут быть водные
растворы соли, сахара, спирта; твёрдых растворов - сплавы металлов;
газообразных растворов – воздух или другие смеси газов.

В зависимости от природы растворителя различают водные и
неводные растворы. Всякий раствор состоит из растворённых веществ и
растворителя, т.е. среды, в которой эти вещества равномерно
распределены в виде молекул, атомов или ионов. Обычно растворителем
считается тот компонент, который в чистом виде существует в таком же
агрегатном состоянии, что и полученный раствор. Если оба компонента
до растворения были одинаковыми (газ с газом, жидкость с жидкостью),
то растворителем считается компонент, находящийся в большем
количестве. В случаях водных растворов растворителем является вода. На
практике часто применяю водные растворы.

Приложение 5 (6.1.)

Кислоты, основания и соли с точки
зрения теории электролитической

диссоциации
Кислоты – это электролиты, диссоциирующие в
растворах с образованием катионов водорода Н+ и
анионов кислотных остатков
HCl → H+ + Cl-

Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато:

I ступень H2SO4 → H+ + HSO4
-

+

II ступень HSO4
- → H+ + SO4

2-
__________________________________________

H2SO4 → 2H++SO4
2- ( суммарное уравнение диссоциации)
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Основания - электролиты, диссоциирующие с
образованием катионов металлов и анионов
гидроксид - ионов OH-

KOHK+ + OH-
NH4OHNH4

+ + OH-

Основания, содержащие в молекуле две и более
групп ОН-, диссоциируют ступенчато:

I ступень Ba(OH)2 BaOH+ + OH-

+
II ступень BaOH+ Ba2+ + OH-

________________________
Ba(OH)2 → Ba2+ + 2OH-

Амфотерные основания (или амфолиты) могут
давать ионы водорода Н+ и ОН-. Например,
2H+ + ZnO2

2- Zn(OH)2 Zn2+ + 2OH-

Средние или нормальные соли, растворимые воде, – это
электролиты, при диссоциации которых образуются катионы
металлов и анионы кислотных остатков.
KNO3 K+ + NO3

-

Na2SO4  2Na+ + SO4
2-

AI2(SO4)3  2AI3+ + 3SO4
2-

Кислые соли – электролиты, содержащие в анионе водород,
способный отщепляться в виде иона Н+.
Их рассматривают как продукт, получающийся из многоосновных
кислот, в которых не все атомы водорода замещены на металл.
Диссоциация кислых солей проходят по ступеням, например:
I ступень Ca(H2PO4)2 H+ + H2PO4

-

II cтупень H2PO4- H+ + HPO4
2-

III ступень HPO4
2- H+ + PO4

3-

Основные соли – электролиты, содержащие в катионе одной или
несколько гидроксогрупп ОН-, способных переходить в состояние ионов
ОН- (отщепляться).
FeOHCI2  FeOH2+ + 2CI-
FeOH2+  Fe 3+ + OH -
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Приложение 6 (6.1.)

Тесты для проверки и закрепления
знаний:

1. Найти степень диссоциации одноосновной кислоты в 0,001 М растворе.
Константа диссоциации равна 4•10-5?
А) 0,2 В) 0,1 С) 0,02 D) 2

2. Как называется процесс распада электролита на ионы при растворении
его в воде или разбавлении?
A) гидролиз
B) гидратация
С) электролитическая диссоциация
D) дегидратация

3. Укажите электролит, образующий наибольшее число ионов при
диссоциации
A) соль жёлтой кровяной крови
B) кристаллическая сода
C) глауберова соль
D) бертолетова соль

4. Продуктом диссоциации ортофосфорной кислоты по II ступени будут
ионы:
А) H+, H2PO4

-

B)  H+, HPO4
2-

C)  H+, PO4
3-

D) H2O, P2O5
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Приложение 7 (6.1.)
Химический ребус.

Что  было  главным  научным  достижением  шведского
химика   Сванте    Аррениуса?

Для этого надо отгадать этот химический ребус. На рисунках изображены
химические символы и формулы, предметы из химической лаборатории и
другие вещи. Под каждым рисунком стоит одна или несколько цифр. Чтобы
прочесть зашифрованное слово, надо заменить эти цифры буквами из названия
изображенного над цифрами предмета или символа. А буквы берутся из
каждого слова в порядке стоящих под ним цифр.

Te Cl Наука о веществах и
их превращениях

1, 2 3, 4 4, 5

e Li S He

1,2,3,4,

5,6,7
1,2,3,4 1 2 1 1, 2 5

Dy Os Zn Ar Zr

1, 2, 3 2, 1 1, 2 1 1, 2, 7

Ответ:  Теория электролитической диссоциации
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Лекция   6

Тема: “РАСТВОРЫ И ИХ СВОЙСТВА. РАСТВОРЫ
ЭЛЕКТРОЛИТОВ. ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ

ДИССОЦИАЦИЯ”

План:

1. Растворимость веществ. Коэффициент растворимости. Закон
Генри

2. Ненасыщенные, насыщенные и пересыщенные растворы
3. Теория сольватации и гидратации
4. Способы выражения концентрации      растворов
5. Осмос, осмотическое давление, закон  Рауля
6. Растворы электролитов. Основные положения теории

электролитической диссоциации
7. Сильные и слабые электролиты
8. Диссоциации кислот, оснований солей в водных растворах
9 Константа и степень диссоциации

10. Закон  Оствальда

Опорные  слова: растворимость веществ, коэффициент
растворимости, растворы насыщенные,
ненасыщенные, пересыщенные, концентрированные,
разбавленные

Цель учебного занятия: сформировать целостное представление о
растворах,  растворах электролитов, теории электролитической
диссоциации

● Дисперсными системами называются  гетерогенные системы, в
которых в одном веществе  равномерно распределено  (диспергировано) в
виде очень мелких  частиц  другое   вещество.
       Они широко распространены в природе и технике. В дисперсных системах
различают дисперсную фазу — мелкораздробленное вещество и дисперсионную
среду — однородное вещество, в котором распределена дисперсная фаза.
Например, в мутной воде, содержащей глину, дисперсной фазой являются
твердые частички глины, а дисперсионной средой — вода; в тумане дисперсная
фаза — частички жидкости, дисперсионная среда — воздух; в дыме дисперсная
фаза —- твердые частички угля, дисперсионная среда — воздух; в молоке —
дисперсная фаза — частички жира, дисперсионная среда — жидкость и т. д.
       К дисперсным системам относятся обычные (истинные) растворы,
коллоидные растворы, а также суспензии и эмульсии. Они отличаются друг от
друга, прежде всего, размерами частиц, т.е. степенью дисперсности
(раздробленности).
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● Истинные растворы – это системы с размером частиц менее  1 нм
(10-9 м). Они состоят из молекул или ионов растворённого вещества. Их следует
рассматривать как однофазную систему. Пример – раствор сахара или
поваренной соли в воде.  Системы с размерами частиц больше 100 нм — это
грубодисперсные системы — суспензии и эмульсии.

● Суспензии - это дисперсные системы, в которых    дисперсной фазой
является твердое вещество, а дисперсионной средой - жидкость,  причем
твёрдое вещество практически  нерастворимо в жидкости. Например – смесь
глины с водой. Чем меньше частички, тем дольше будет сохраняться суспензия.

● Эмульсии - это дисперсные системы, в которых и    дисперсная фаза и
дисперсионная среда являются  жидкостями, взаимно  не смешивающихся.
Пример – смесь растительного масла или бензина с водой, молоко, в котором
мелкие шарики жира плавают в жидкости.

● Коллоидные растворы - это высокодисперсные двухфазные  системы,
состоящие из дисперсионной среды и дисперсной     фазы, причем линейные
размеры частиц последней лежат в     пределах от 1 до 100 нм.

Коллоидные растворы иначе называют золями. Значение золей
исключительно велико: с ними связано получение искусственных волокон,
дубление кож, крашение, изготовление клеев, лаков, плёнок.

В отличие от суспензий и эмульсий, коллоидные растворы не
отстаиваются в течение длительного времени, так как их частицы сравнительно
малы и находятся в постоянном движении в результате действия молекул
растворителя. В качестве растворителей используют воду и другие жидкости.
Процесс соединения частиц в более крупные агрегаты называется коагуляцией.
При коагуляции некоторые коллоидные растворы образуют студнеобразную
массу, которую называют гелем (студень). Например, 3%-ный раствор
желатина в тёплой воде превращается в гель. Многие гели известны из
повседневной жизни – желе, мармелад, мясной студень.

● Аэрозоль – дисперсная система, где в газовой среде
диспергированны твёрдые или жидкие частицы.

Многие химические реакции протекают в растворах. В природе и технике
также имеют огромное значение растворы, так и усвоение пищи связано с
переводом питательных веществ в раствор. Растворами также являются
важнейшие физиологические жидкости - кровь, лимфа. Многие химические
реакции протекают в растворах.

● Растворы – это однородные (гомогенные)  системы, состоящие из
двух или более компонентов (составных частей)  и  продуктов их
взаимодействия.

Так, например, раствор серной кислоты состоит из растворителя - вода,
растворённого вещества - кислоты  и продуктов их взаимодействия -
гидратированных ионов: Н+, НSО4

-, SО4
2-.

По агрегатному состоянию растворы бывают: жидкие, твёрдые и
газообразные. Примерами  жидких растворов могут быть водные растворы
соли, сахара, спирта; твёрдых растворов - сплавы металлов; газообразных
растворов – воздух или другие смеси газов.
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В зависимости от природы растворителя различают водные и неводные
растворы. Всякий раствор состоит из растворённых веществ и растворителя, т.е.
среды, в которой эти вещества равномерно распределены в виде молекул,
атомов или ионов. Обычно растворителем считается тот компонент, который в
чистом виде существует в таком же агрегатном состоянии, что и полученный
раствор. Если оба компонента до растворения были одинаковыми (газ с газом,
жидкость с жидкостью), то растворителем считается компонент, находящийся в
большем количестве. В случаях водных растворов растворителем является
вода. На практике часто применяю водные растворы.

Растворение веществ. Растворение – сложный физико – химический
процесс. Разрушение структуры растворяемого вещества и распределение его
частиц между молекулами растворителя – это физикий процесс. Одновременно
происходит взаимодействие молекул  растворителя с частицами растворённого
вещества, т.е. химический процесс. В результате этого взаимодействия
образуются сольваты.  Если растворителем является вода, то образующиеся
соединения - гидраты.

● Кристаллические вещества, содержащие в своём составе воду,
называются кристаллогидратами. Вода, входящая в их состав, называется
кристаллизационной (CuSO4 • 5H2O, Na2SO4 • 10H2O).

Впервые идею о химическом характере процесса растворения высказал
Д.И.Менделеев в разработанной им химической (гидратной) теории растворов
(1887 г.). Тепловой эффект растворения равен сумме тепловых эффектов
физического и химического процессов.  Физический процесс протекает с
поглощением теплоты, химический – с выделением.

Растворимость веществ. В воде могут растворяться твёрдые, жидкие и
газообразные вещества. По растворимости в воде все вещества условно можно
разделить  на три группы:

1) хорошо растворимые (более 10 г вещества в 100 г воды),
2) мало растворимые (менее 1 г вещества),
3) практически нерастворимые.
Абсолютно нерастворимых веществ нет.
К первым относятся: сахар, медный купорос, гидроксид натрия

(твёрдые), спирт, ацетон (жидкие), аммиак, хлороводород (газообразные
вещества).

Ко вторым: гипс, сульфат свинца (твёрдые), бензол (жидкие), метан,
азот, кислород (газообразные вещества).

К третьим: стекло, золото, серебро (твёрдые), керосин, растительное
масло (жидкие), благородные газы (газообразные вещества).

По соотношению преобладания числа частиц различают растворы
насыщенные, ненасыщенные и пересыщенные.

● Насыщенным называется раствор, который при данной
температуре находится в динамическом равновесии с избытком
растворённого   вещества.

В насыщенном растворе при данной температуре содержится
максимально возможное количество растворённого вещества.
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● Ненасыщенным  называется  раствор, который при данной
температуре продолжает растворять вещество. Он содержит меньше
растворённого вещества, чем  насыщенный раствор.

При нагревании смеси соли с водой до 1000С произойдёт растворение
39,8 г NaCl в 100 г воды. Если теперь удалить из раствора нерастворившуюся
соль, а раствор осторожно охладить до 200С, избыточное количество соли не
всегда выпадет в осадок. В этом случае мы имеем дело с пересыщенным
раствором.

● Пересыщенным называется раствор, содержащий больше
вещества, чем в насыщенном.

Пересыщенные растворы очень неустойчивы. Помешивание,
встряхивание, добавление крупинок соли может вызвать кристаллизацию
избытка соли и переход в насыщенное устойчивое состояние.

Выделение вещества из раствора при понижении температуры
называется кристаллизацией.

Мы говорим: "сахар растворяется в воде хорошо" или "мел плохо
растворяется в воде". Но можно и количественно оценить способность того или
иного вещества к растворению или, другими словами, растворимость
вещества.

Растворимостью называется способность вещества растворяться в
том или ином растворителе. Мерой растворимости вещества при данных
условиях является его содержание в насыщенном растворе.

Если в 100 г воды растворяется более 10 г вещества, то такое вещество
называют хорошо растворимым. Если растворяется менее 1 г вещества –
вещество малорастворимо. Наконец, вещество считают практически
нерастворимым, если в раствор переходит менее 0,01 г вещества. Абсолютно
нерастворимых веществ не бывает. Даже когда мы наливаем воду в стеклянный
сосуд, очень небольшая часть молекул стекла неизбежно переходит в раствор.

Растворимость, выраженная при помощи массы вещества, которое
может раствориться в 100 г воды при данной температуре, называют
также коэффициентом  растворимости.

В целом растворимость разных веществ определяется многими
причинами: она зависит от природы растворяемого вещества и растворителя,
температуры и давления.

Растворимость  твёрдых веществ не зависит от давления, т.к. при
растворении твёрдых веществ в воде, объём системы обычно изменяется
незначительно. С повышением температуры она увеличивается. Зависимость
растворимости твёрдых веществ от температуры показывают кривые
растворимости. По кривым растворимости можно определить: 1) коэффициент
растворимости веществ при различных температурах; 2) массу растворённого
вещества, которое выпадает в осадок при охлаждении растворов от t1

oC до t2
oC.

Процесс выделения вещества  путём испарения или охлаждения его
насыщенного раствора называется перекристаллизацией. Перекристаллизация
используется для очистки веществ.

Жидкости также могут растворяться в жидкостях (спирта и вода). С
повышением температуры взаимная растворимость жидкостей увеличивается
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до тех пор, пока не будет достигнута температура, при которой обе жидкости
смешиваются в любых пропорциях. Она называется критической
температурой растворения. Растворимость жидкостей в жидкостях различна.
Некоторые смешиваются друг с другом в любых соотношениях, другие
практически нерастворимы друг в друге. При повышении температуры
растворимость жидкостей в одном случаях увеличивается, а в других -
уменьшается.

Растворение газов в воде представляет собой эндотермический процесс.
Поэтому в соответствии с принципом Ле - Шателье   растворимость газов
уменьшается при нагревании и понижении давления. Для газов, растворимость
которых невелика, и, которые не вступают в химическое взаимодействие с
растворителем, существует следующая зависимость:

● Закон Генри - масса газа, растворяющегося при постоянной
температуре в данном объёме жидкости, прямо  пропорциональна
давлению, под которым находится газ.

Если над жидкостью находится смесь газов, то каждый газ растворяется
пропорционально своему парциальному давлению.

● Парциальным давлением газа называется то давление, которое
производило бы имеющееся количество данного газа, если бы оно одно
занимало при той же температуре весь объём, занимаемый газовой смесью.

Из закона Генри следует, что объём  растворяющегося газа при
постоянной температуре не зависит от его парциального давления.

● Закон Дальтона - давление смеси газов, химически не
взаимодействующих друг с другом равно сумме парциальных  давлений
газов, составляющих смесь.

С = к · Р,
где: С - массовая концентрация газа в насыщенном растворе,

                    Р - парциальное давление,
                     к - коэффициент пропорциональности.

Растворимость газов часто выражают через коэффициент абсорбции -
число  объёмов газа, приведённых в 00С и нормальному атмосферному
давлению, растворяющихся в одном объёме жидкости при парциальном
давлении газа, равном 105 Н/м2, с образованием насыщенного раствора.

● Осмос – односторонняя диффузия веществ из растворов через
полупроницаемую перегородку, разделяющую раствор   чистый растворитель
или два раствора различной   концентрации.

В результате осмоса раствор разбавляется, образуется гидростатическое
давление. Когда оно достигнет определённой величины, осмос сам прекратится,
наступит равновесие: гидростатическое давление станет равным осмотическому
давлению раствора. Величину осмотического давления можно определить
по закону Вант-Гоффа
(1886 г.):

● В разбавленных растворах неэлектролитов осмотическое давление
прямо пропорционально молярной концентрации и абсолютной
температуре: Pосм.   = Cm ∙ R ∙ T ,
  где: Росм.- осмотическое давление, кПа
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Cm - молярная концентрация раствора неэлектролита, моль/л

R - универсальная газовая постоянная, Кмоль
Дж


31,8

T - абсолютная температура, К

Осмотическое давление зависит от температуры раствора и его
концентрации и не зависит от природы растворителя  и растворённого
вещества.

Задача. Чему равно осмотическое давление 0,5М раствора  глюкозы
(С6Н12О6) при 250С?

Решение: По формуле:
Pосм.  = Cm ∙ R ∙ T= 0,5 • (25 + 273) • 8,31 = 1,24  (МПа)

Каждый растворитель имеет температуру кипения. Когда давление
насыщенных паров жидкости равно давлению атмосферы, происходит процесс
кипения. Температура кипения растворов отличается от температуры кипения
растворителя. Во многих случаях температура кипения раствора выше
температуры чистого растворителя, а температура замерзания чистого раствора
ниже температуры замерзания чистого растворителя.

Чем концентрированнее раствор, тем присутствие растворённого
вещества повышает температуру кипения и понижает температуру замерзания
растворителя. Из раствора кристаллизуется или выкипает только растворитель,
вследствие чего концентрация раствора в ходе замерзания или кипения
возрастает. Температура начала кристаллизации и начала кипения данного
раствора называется температурой замерзания (tзам.) и температурой
кипения (tкип.) соответственно. Изменение температуры кипения (замерзания)
равно разности температуры кипения (замерзания) раствора и температуры
кипения (замерзания) растворителя. Зависимость между понижением
температуры кристаллизации и повышением температуры кипения
разбавленных растворов от концентрации неэлектролита определяется законом
Рауля (фр. учёный):

● Изменение температуры кипения или замерзания  раствора по
сравнению с растворителем прямо пропорционально моляльной
концентрации растворённого  вещества.

Математически это выглядит таким образом:
Δtкип. = Е ∙ Сm - повышение температуры кипения
Δtзам.. = К ∙ Сm - повышение температуры замерзания

где:   Е и  К – коэффициенты пропорциональности, зависящие от
                       природы  растворителя;
       Сm -   моляльная концентрация растворённого вещества.

Коэффициенты пропорциональности Еи и К называют соответственно
эбуллиоскопической и  криоскопической константами.  Их значения константы
зависят только от природы растворителя, но не зависят от природы
растворённого вещества,  для разных растворителей различны. Например, для
воды  Е = 0,52; К = 1,86
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Вода является растворителем для многих веществ. По способности
проводить электрический ток в водных растворах вещества делятся на
электролиты и неэлектролиты.

● Электролиты – это вещества, водные растворы или  расплавы
которых проводят электрический ток.
       К электролитам относятся  растворы кислот, щелочей и большинства
солей. В молекулах электролитов атомы связаны ионной или достаточной
полярной ковалентной связью.

● Неэлектролиты – это вещества, водные растворы или  расплавы
которых не проводят электрический ток.
            К неэлектролитам относятся: газы, твердые вещества (неметаллы),
органические соединения (глюкоза, бензин, спирт) и некоторые неорганические
кислоты, такие как угольная H2CO3, сероводород H2S.

Для объяснения поведения электролитов в растворах и в расплавленном
состоянии  шведским учёным С. Аррениусом в 1887 г.  была предложена
теория электролитической диссоциации.

● Электролитическая диссоциация – это процесс распада молекул
электролита на  ионы в растворе или в  расплаве.

            Основные положения теории электролитической диссоциации:
1. Молекулы электролиты при растворении в воде или расплавлении

распадаются  (диссоциируют) на  ионы. Ионы - это атомы или группа
атомов, имеющие  положительный или отрицательный заряд. «Ион» в
переводе с греч. означает «странствующий». Ионы в растворе
беспорядочно передвигаются в различных направлениях. Ионы могут
состоять из одного атома – это простые ионы (Na+, Mg2+, S2-, Cl-) и из
нескольких атомов – это сложные ионы  (NO3

-, SO4
2-, NH4

+)

11Na +11) ) )              1s22s22p63s1 – атом Na0

2  8  1

                                                   1s2 2s2 2p6 3s0 – ион Na+

17Сl +17 ) ) )    3s23p5 – атом Cl0

2  8  7
                                                   3s23p5 – ион Cl-

2. Под действием электрического тока ионы приобретают направленное
движение: положительные  движутся к катоду (-), отрицательные к аноду (+).

Поэтому первые называются катионами (ионы водорода Н+, металлов,
NH4

+), вторые – анионами (к ним принадлежат ионы кислотных остатков и
гидроксид ионы ОН-).
          Если атом отдаёт или принимает электрон, то он становится ионом.

3. Электролитическая диссоциация – процесс обратимый: ионы
противоположного знака, встречаясь в растворе, притягиваются друг к другу и
вновь образуют молекулы, т.е. параллельно с распадом молекул на ионы
протекает процесс соединения  ионов (ассоциация).
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В общем виде уравнение процесса электролитической диссоциации
можно представить  в следующем виде:

Для количественной оценки способности электролита распадаться на
ионы С. Аррениус ввёл понятие «степень электролитической  диссоциации»

● Степень  электролитической диссоциации (α) - отношение числа
моль электролита, распавшегося на ионы (n) в данном растворе,  к общему
числу моль электролита  в растворе (N).

Степень диссоциации выражают  в  долях единицы или процентах.
Физический смысл этой величины заключается в том, что она показывает долю
электролита, распавшегося на ионы.

Для веществ молекулярного строения степень диссоциации можно
выразить через число молекул электролита:

где, n – число молекул электролита, распавшихся  на ионы,
N- общее число молекул электролита в растворе

Так, если =0, то это означает, что диссоциации отсутствует, =1 или
100% - полный распад. Например, =80% - означает, что из 100 молекул  80
диссоциируют на ионы.

Степень диссоциации зависит от концентрации раствора слабого
электролита. При разбавлении водой степень диссоциации всегда
увеличивается, т.к. увеличивается число молекул растворителя (H2O) на одну
молекулу растворенного вещества. По принципу Ле-Шателье равновесие
электролитической диссоциации в этом случае должно сместиться в
направлении образования продуктов, т.е. гидратированных ионов. Степень
электролитической диссоциации зависит от температуры раствора. Обычно
при увеличении температуры степень диссоциации растет, т.к. активируются
связи в молекулах, они становятся более подвижными и легче ионизируются.

В зависимости от величины степени диссоциации электролиты делятся
на: сильные  (>30%), слабые  ( <2%) и  средние (2%30%).

Сильные  электролиты – это соединения, которые в водных растворах
практически полностью диссоциируют на ионы. У таких электролитов степень
диссоциации стремится к единице. Сильными электролитами являются почти
все соли, некоторые неорганические кислоты (Н2SO4, HNO3, HCl, HBr, HI,
HMnO4, HClO4), щёлочи (LiOH, NaOH, KOH, RbOH, CsOH,
Ba(OH)2,Sr(OH)2,Ca(OH)2).

Слабые электролиты, напротив, в незначительной степени распадаются
на ионы, их степень диссоциации значительно меньше единицы. Растворы

N
n



KmAn   mKn+ + nAm-

молекула   катион анион
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слабых электролитов наряду с ионами содержат недиссоциированные
молекулы. К слабым электролитам относятся:
- почти все органические кислоты (CH3COOH, C2H5COOH и др.);
-  некоторые неорганические кислоты (H2CO3, H2S, HNO2, HCN, H3BO3,

HClO, HClO2 и др.);
- почти все малорастворимые в воде соли, основания и гидроксид
   аммония (Ca3(PO4)2; Cu(OH)2; Al(OH)3; NH4OH);
-  вода.

Они плохо (или почти не проводят) электрический ток.
Степень электролитической диссоциации зависит от ряда факторов. В

первую очередь способность вещества к диссоциации определяет природа
электролита. Немаловажное значение имеет и природа растворителя, причём,
чем он полярнее, тем выше степень диссоциации растворённого вещества.
Поскольку степень диссоциации слабого электролита гораздо меньше 100%,
непродиссоциировавшие молекулы в растворе находятся в равновесии с
гидратированными ионами. Следовательно – электролитическая диссоциация –
процесс обратимый.

Степень диссоциации электролита зависит от температуры. Поскольку
электролитическая диссоциация – процесс эндотермический, в соответствии  с
принципом Ле Шателье увеличение температуры способствует смещению
равновесия вправо, т.е. степень диссоциации при нагревании немного
увеличивается.

Степень диссоциации зависит от концентрации электролита в растворе.
Разбавление раствора всегда усиливает диссоциацию вещества.

Способность электролитов  к диссоциации оценивают и с помощью
физической величины - константы диссоциации (Кдис).

● Константа диссоциации – отношение произведения равновесных
концентраций ионов в степенях,  соответствующим стехиометрическим
коэффициентам к концентрации  недиссоциированных молекул.

Она является константой равновесия процесса электролитической
диссоциации.

Например, для уравнения диссоциации гидроксида аммония
NH4OH NH4

+ + OH-, константа диссоциации имеет вид:

][
][][

4

4
. OHNH

OHNHKдис

 


Чем меньше величина степени диссоциации электролита, тем труднее он
распадается на ионы, следовательно, тем он слабее. Константа диссоциации не
зависит от концентрации вещества, а определяется его природой и температурой
раствора.  Константы диссоциации слабых электролитов при температуре 250С
приводятся в справочниках.

Некоторые электролиты, в частности, многоосновные кислоты,
диссоциируют ступенчато. Каждая ступень диссоциации слабых
многоосновных кислот и слабых многокислотых оснований  характеризуется
определённой константой диссоциации. К каждой из ступеней применим закон
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действующих масс, т.е. справедливы выражения для ступенчатых констант
диссоциации. Константа диссоциации по первой ступени выше, чем
второй и т.д., К1 > К2 > K3.

Зависимость между константой и степенью диссоциации выражается
законом  разбавления Оствальда:

Для слабых электролитов степень диссоциации значительно меньше
единицы, (<<1) то может принять (1- ) 1 и тогда данное уравнение
запишется в виде:

mдис СK  2
.  ,

где Cm – молярная концентрация электролита, моль/литр

Сm
Кдис

При разбавлении раствора, т.е. при уменьшении концентрации
электролита, процесс диссоциации ускоряется, Кдис. и  возрастают.

Задача. Вычислите степень диссоциации уксусной кислоты и
концентрацию ионов H+ в 0,1M растворе, если KD(CH3COOH) =
1,85 • 10-5

Решение: Воспользуемся законом разбавления Оствальда:

0136,0
1,0
1085,1 5







Сm
К   или 1,36%

[H+] =  • c = 0,0136 • 0,1 моль/л

На основании теории электролитической диссоциации можно дать
следующие определения основаниям, кислотам, солям:

Кислоты - электролиты, диссоциирующие  в растворах с образованием
катионов  водорода Н+ и анионов  кислотных остатков.

HCl H+ + Cl-

Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато:
I ступень  H2SO4  H+ + HSO4

-

       II ступень  HSO4
-  H+  + SO4

2-

___________________
H2SO4 2H++SO4

2- - суммарное уравнение диссоциации.







1

2 CмK
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Основность кислот определяется числом атомов водорода в кислоте. Сила
кислородных кислот увеличивается в группах снизу вверх, а бескислородных –
наоборот.

Основания - электролиты, диссоциирующие с образованием катионов
металлов и анионов  гидроксид - ионов OH-

KOH   K+ + OH-

                          NH4OH  NH4
+ + OH-

     Основания, содержащие в молекуле две и более групп ОН-, диссоциируют
ступенчато:

I ступень        Ba(OH)2   BaOH+ + OH-

    II ступень        BaOH+   Ba2+ + OH-

________________________
Ba(OH)2 Ba2+ + 2OH- - полная диссоциация

         Кислотность оснований определяется числом гидроксогрупп. Амфотерные
основания (или амфолиты) могут давать ионы водорода  Н+ и ОН-. К ним
относятся вода, Zn(OH)2, Al(OH)3

2H+ + ZnO2
2-  Zn(OH)2  Zn2+ + 2OH-

         Соли. Различают следующие виды солей: средние, кислые, основные,
двойные, смешанные, комплексные.

Средние или нормальные соли, растворимые воде, – это электролиты,
при диссоциации которых образуются катионы металлов и анионы кислотных
остатков.

KNO3 K+ + NO3
-

                        Na2SO4  2Na+ + SO4
2-

                        AI2(SO4)3  2AI3+ + 3SO4
2-

Кислые соли –  электролиты, содержащие в анионе водород, способный
отщепляться в виде иона Н+. Их рассматривают как продукт, получающийся из
многоосновных кислот, в которых не все атомы водорода замещены на металл.
Диссоциация кислых солей проходят по ступеням, например:

       I ступень     Ca(H2PO4)2  H+ + H2PO4
-

         II cтупень     H2PO4
-  H+ + HPO4

2-

        III ступень     HPO4
2-  H+ + PO4

3-

Однако степень электролитической диссоциации уже во второй ступени
очень мала, поэтому раствор кислой соли содержит лишь незначительное число
ионов водорода.

Основные соли – электролиты, содержащие в катионе одной или
несколько гидроксогрупп ОН-, способных переходить в состояние ионов ОН-

(отщепляться).
FeOHCI2 FeOH2+ + 2CI-

FeOH2+  Fe3+ + OH
Двойные соли – это электролиты, которые при диссоциации

поставляют в водный раствор два катиона и кислотный остаток.
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 Диссоциацию таких солей можно выразить уравнениями:
Fe(NH4)2(SO4)2  Fe3+ + 2NH4

+ + 2SO4
2-

 KAI(SO4)2 K+ + AI3+ + 2SO4
2-

Комплексные соли. В состав комплексных солей входят сложные
(комплексные) ионы (в формулах они заключаются в квадратные скобки),
которые и отщепляются при диссоциации:

K4[Fe(CN)6]  4K+ +[Fe(CN)6]4-

[Ag(NH3)2]Cl [Ag(NH3)2]+ + Cl-

В свою очередь сложные (комплексные) ионы в очень малой степени
подвергаются дальнейшей диссоциации с отщеплением лигандов:

[Fe(CN)6]4- Fe2+ + 6CN-

           [Ag(NH3)2]+  Ag+ + 2NH3
Таким образом, комплексные соли при диссоциации сначала отщепляют

комплексные ионы, которые затем подвергаются вторичной диссоциации как
слабые электролиты. Константу диссоциации комплексных соединений
называют константой нестойкости.

Контрольные вопросы:

● Что называется растворами,  и какие виды бывают?
● Что называется концентрацией раствора, какие способы

выражения   концентрации растворов знаете?
● Какие вещества относятся к электролитам? Примеры сильных

и слабых электролитов
● Что называется электролитической диссоциацией? Что такое

степень электролитической диссоциации? Её количественное
выражение. От чего она зависит?

● Дайте определение основаниям, кислотам и солям с точки
зрения  электролитической диссоциации

● Напишите уравнение электролитической диссоциации
растворимых веществ: сульфата цинка, гидросульфата
кальция, гидроксонитрата Fe(III), азотной кислоты,
гидроксида стронция.
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Тема 7. «РЕАКЦИИ ИОННОГО ОБМЕНА.
ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ»

7.1. Технология обучения на  лекции

Учебное время - 2 часа Количество студентов: 20÷60 чел.
Форма учебного занятия Проблемная  лекция

План лекции

1.  Диссоциация воды. Ионное
     произведение воды. Водородный
     показатель
2. Электролиты и неэлектролиты
3. Реакции ионного обмена
4. Типы гидролиза солей
    (катионный, анионный, катион-
    анионный)
5. Определение среды растворов с
    помощью индикаторов
6. Степень гидролиза

Цель учебного занятия: сформировать целостное представление о
реакциях ионного обмена, химических свойствах солей, их особом
свойстве, гидролизе, обеспечить творческую учебную деятельность при
воспроизведении знаний, развить исследовательский стиль мышления

Задачи преподавателя:
● закрепить знания по
классификации  и названий
химических веществ, типам
химических реакций;
● сформировать знания о
реакциях ионного обмена,
гидролиза солей;
● расширить знания о свойствах
солей;
● выработать умение составлять
полные и сокращенные ионные
уравнения реакций ионного
обмена и гидролиза солей;
● развивать мышление,
творческие способности, умение
делать логические выводы из
наблюдений по опыту
● воспитание активной личности

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:

● дать определение понятиям:
обратимые и необратимые реакции,
гидролиз
● знать сущность реакций ионного
обмена, гидролиза солей;
● знать соли, которые подвергаются
гидролизу;
● перечислить случаи протекания
реаций до конца, гидролиза солей;
● уметь объяснить, как определяется
среда раствора.
● уметь определять степень гидролиза,
рассчитывать по формуле водородный
показатель
● знать формулу определения степени
диссоциации, степени гидролиза
● иметь навыки написания уравнений
реакций ионного обмена в трёх видах,
гидролиза солей по ступеням, решения
задач
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Методы и техники обучения
Лекция, проблемный метод, мозговой
штурм, дискуссия, беседа,  техники:
«блиц-опрос», презентация

Средства обучения
Текст лекции, лазерный проектор,
информационное обеспечение,
визуальные материалы

Формы обучения Фронтальная, коллективная работа,
работа в парах

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для
работы с ТСО

Мониторинг и оценка
Устный контроль: вопросно-ответный
способ, выполнение учебного задания
по решению проблемы

Технологическая карта лекции

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение в

учебное
занятие
(5 мин.)

1.1. Проводит организационные
мероприятия.
1.2.Сообщает тему, цель, план

лекции, знакомит с планируемыми
учебными результатами занятия.
Объявляет, что занятие будет
проходить в форме проблемной
лекции.

Слушают, записывают.

2 этап
Основной
(65 мин.)

2.1. Напоминает задание для
самостоятельной работы:
прочитать текст лекции по данной
теме по методу Инсерт.
Выписывает на доске возникшие
вопросы.
2.2. Актуализирует знания
студентов (фронтальный опрос)  в
форме беседы по вопросам
(приложение 1), в процессе
которой выявляет достаточность
усвоенных студентами знаний,
необходимых для активного
участия в поисковой деятельности
по решению учебной проблемы.

2.1. Отвечают, что
было непонятно в
процессе прочтения
лекции

2.2. Отвечают на
вопросы

2.3. Опираясь на
актуализированные знания,
«вводит» студентов в проблему,
которая будет решаться на

2.3. Записывают
проблемный вопрос
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занятии, и формулирует её.
Организует попытки её решения в
парах, чтобы с самого начала
обеспечить осознание и принятие
поставленной проблемы
студентами. Анализирует и
совместно со студентами
обсуждает предполагаемые
решения, выявляет  возникшие у
них затруднения.
2.4. Переходит к организации
поиска способов решения
проблемы: формулирует первую
подпроблему, а затем через
постановку проблемных вопросов
и обсуждение ответов на них
подводит обучающихся к
отысканию способа её решения,
т.е. к первому промежуточному
выводу. Аналогично организует
поиск способов решения
последующих подпроблем,
завершающийся решением
проблемы в целом, формулирует
заключительный вывод по
проблеме (приложение 2)

В процессе занятия использует
вспомогательные вопросы,
выводы, визуальные материалы
(приложение 3).
2.5. Делит студентов на мини
группы/пары. Даёт задание:
сформулировать и записать
итоговый ответ на проблемный
вопрос. Объявляет о начале
работы в парах
2.6. Для  выработки формулировки
заключительного вывода по
проблеме гидролиза солей
предлагает ответить на вопросы:
«Какова должна быть среда
раствора соли, образованной
взаимодействием сильной кислоты
и слабого основания? Чем
определяется среда раствора, и
какой она будет?».

2.4. Разбиваются на
пары. Совместно
обсуждают и
выдвигают
предложения.
Высказывают мнение
по поводу решения
проблемы. Осознают,
что решение проблемы
«сходу» невозможно.
.

2.5. Высказывают
мнения по поводу
решения подпроблем,
дискутируют,
анализируют, делают
выводы по поводу
оптимального способа
решения проблемы в
целом.
2.6. Совместно в парах
формулируют
заключительный
вывод, записывают и
зачитывают
формулировки,
выработанные в паре
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3 этап.
Заклю-
читель-

ный
(10 мин.)

3.1. Для закрепления результатов
обучения проводит устное
тестирование (выводит тесты на
экран) (приложение 4).
3.2. Подводит итоги лекции,
обобщает результаты учебной
деятельности, поощряет  активных
участников.
3.3. Даёт задание для
самостоятельной работы:
1) заполнить таблицу «Вопросы-
ответы» (приложение 5),
2) решить химический кроссворд
(приложение 6),
3) сделать конспект «Применение
гидролиза в промышленности»
3.4. Рефлексия

3.1.Решают тесты,
отвечают,
обосновывают
решения.
3.2. Слушают

3.3. Записывают

3.4. Отмечают на
рефлексивных листах

Приложение 1 (7.1.)

Вопросы для актуализации знаний:
● Какие вещества называются электролитами и

неэлектролитами?
● Дайте определение  кислотам, основаниям и  солям с точки

зрения теории электролитической диссоциации?
● Какие реакции называются обратимыми, и какие

необратимыми?
● Приведите примеры солей, образованные сильным

основанием и сильной кислотой, сильным основанием и
слабой кислотой, слабым основанием и слабой кислотой.

● Приведите примеры сильных и слабых кислот и оснований.
● Что такое степень электролитической диссоциации?
● Почему процесс диссоциации воды является обратимым?
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Приложение 2 (7.1.)
Формулирование проблемы/ подпроблемы, выводов, принятие

решений
Формулировка проблемы:
Формулировка первой подпроблемы: Выявление условий протекания
реакций до конца

Проблемные
вопросы для решения
подпроблемы:
1. Что Вы понимаете
под реакциями
ионного обмена?

2. Как Вы думаете,
каковы условия
протекания реакций
ионного обмена до
конца?

3. Какими видами
уравнений
записывают реакции
ионного обмена?

Решение:
По теории электролитической диссоциации
химические реакции, протекающие в водных
растворах электролитов, сводятся к
взаимодействию противоположных ионов
растворённых веществ.  Уравнения этих реакций
называются ионными уравнениями.
● Реакции  ионного  обмена – это  реакции
между ионами,    образовавшимися  в результате
диссоциации электролитов.
Выпадает осадок. Выделяется газ или образуется
малодиссоциирующее вещество

Реакции ионного обмена в растворе принято
изображать тремя уравнениями: молекулярным,
ионно-молекулярным и сокращённым ионным

Вывод: Условия, при которых протекают реакции ионного обмена,
определяют написание их уравнений. Основными условиями являются:
газ, осадок и малодиссоциирующее вещество, например, вода
Формулировка второй подпроблемы: В чём сущность  реакций ионного
обмена, каковы правила написания их уравнений реакций?
Проблемные воросы
для решения
подпроблемы:

1. В чём сущность протекания реакций с
образованием осадка?

2. В чём сущность протекания реакций с
выделением газа?

Вывод:  Газ, вода и осадок на ионы не расписываются
Проблемные воросы
для решения
подпроблемы:

1. Как Вы думаете, все ли соли подвергаются
гидролизу?

2. Может ли соль, полученная в результате реакции
соляной кислоты с гидроксидом натрия,
подвергаться гидролизу?
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3. Каким образом можно определить среду
раствора?

4. О чём свидетельствует изменение окраски
индикатора лакмуса на синий цвет?

5. О чём свидетельствует изменение окраски
лакмуса на красный цвет?

Формулировка третьей подпроблемы:

Создание проблемной ситуации

Предлагаю студентам убедиться в том, что при взаимодействии кислоты и
основания получается соль.

* Получите соль хлорид натрия, используя гидроксид натрия и соляную
кислоту, в присутствии фенолфталеина.

* По результатам эксперимента составляют уравнение в ионном виде,
преподаватель отмечает изменение среды раствора, она стала нейтральной
- реакция нейтрализации - это реакция между кислотами и основаниями.

* Предлагаю проверить нейтральность среды растворов следующих солей:
карбоната натрия, сульфата алюминия, карбоната алюминия, по ходу
выполнения опытов создаётся проблемная ситуация, поскольку в
растворах двух солей индикаторы изменили окраску.

Постановка учебной проблемы

"Почему в растворах карбоната натрия и сульфата алюминия индикатор
изменяет окраску, а в растворах хлорида натрия и карбоната алюминия -
нет?"
Проблемные воросы
для решения
подпроблемы:

1. Как Вы думаете,
все ли соли
подвергаются
гидролизу?

2. Может ли соль,
полученная в
результате реакции
соляной кислоты с
гидроксидом
натрия,

Решение:

* Можем ли мы предположить, что избыток ионов
водорода и гидроксид-ионов в растворах этих солей
является результатом взаимодействия ионов соли с
диполями воды?

* Подтверждая правильность выдвинутой гипотезы,
преподаватель, объясняет сущность происходящих
явлений, формируя представление о гидролизе как о
реакции обмена между ионами соли и диполями
воды.
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подвергаться
гидролизу?

3. Каким образом
можно определить
среду раствора?

4. О чём
свидетельствует
изменение окраски
индикатора лакмуса
на синий цвет?

5. О чём
свидетельствует
изменение окраски
лакмуса на красный
цвет?

Доказательство и применение найденного
решения

* Докажите с помощью составления уравнений,
почему ацетат свинца не изменяет окраску
индикатора.

* Предлагаются задания, побуждающие студентов
сделать предположение о том, какую среду будут
иметь растворы следующих солей : сульфат железа
(||), сульфат калия, сульфид натрия, с последующей
экспериментальной проверкой.

* Далее преподаватель формирует умения у
студентов составлять уравнения гидролиза данных
формул солей с помощью алгоритма:

Алгоритм составления реакций гидролиза солей

Действие Пример

1.Записать формулу соли, если
она растворима, составить
уравнение диссоциации

Na2S  2Na+  + S2-

раствор

2. Проанализируйте состав соли соль образована сильным основанием
и слабой кислотой

3. Определить какой из ионов
соли будет взаимодействовать с
водой. Составить сокращённое
ионное уравнение.

S2- + HOH HS - + OH-

4. Записать полное ионное
уравнение. Определить среду
раствора.

2Na++S2-+HOH Na++HS-+Na+ +OH-

Среда раствора щелочная, рН>7

5.Составить молекулярное
уравнение реакции

Na2S + HOH NaHS + NaOH

Вывод: В ходе составления уравнения гидролиза преподаватель должен
подвести студентов к выводу: в реакцию с водой всегда вступает ион
слабого электролита; реакция среды определяется ионом сильного
электролита
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Приложение 4 (7.1.)

Условия
протекания

реакций
до конца

газ осадок
Малодиссоци-

ируемое
вещество

Примеры сильных и слабых электролитов

Сильные Слабые
кислоты основания кислоты основания

Н2SO4 - серная
HNO3- азотная HCl -
хлороводород
HBr -бромоводород
HI-йодоводород
HMnO4-марганцевая
HClO4 – хлорная

LiOH
NaOH
KOH
RbOH
CsOH
Ba(OH)2
Sr(OH)2
Ca(OH)2

H2CO3
H2S
HNO2
HCN
H3BO3
HClO
HClO2
H3PO4

Zn(OH)2
Mg(OH)2
Al(OH)3
Pb(OH)2
Fe(OH)2
Fe(OH)3
Cu(OH)2

Изменение окраски индикатора в зависимости от среды раствора

Название
индикатора

Кислая
 среда

Щелочная
среда

Нейтральная
среда

лакмус [H+] > [OH-]
рН < 7

красный

[OH-] > [H+]
рН > 7
синий

[H+] = [OH-]
рН = 7

фиолетовый
фенолфталеин бесцветный малиновый бесцветный
метилоранж розовый жёлтый оранжевый
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Приложение

1. Почему среда в растворе хлорида алюминия кислая, а в растворе
карбоната натрия - щелочная?

2. Какие ионы отвечают за щелочную среду, какие за кислую среду?
3. В каком случае получена кислая соль, а в каком основная?
4. От чего это зависит?
5. Почему продукты реакций гидролиза различны?

Таблица. Растворимость  солей, кислот и оснований в воде

Катион
анион H+ NH4

+ K+ Na+ Ag+ Ba2+ Ca2+ Mg2+ Zn2+ Cu2+ Hg2+ Pb2+ Fe2+ Fe3+ Al3+

OH- P P P – P M M H H – H H H H
NO3- P P P P P P P P P P P P P P P
Cl- P P P P H P P P P P P M P P P
S2- P P P P H P – – H H H H H H –
SO3

2- P P P P M M M P M – – H M – –
SO4

2- P P P P M H M P P P – M P P P
CO3

2- P P P P H H H H H – H H H – –
SIO3

2- H – P P H H H H H – – H H – –
PO4

3- P P P P H H H H H H H H H H H
CH3COO- P P P P P P P P P P P P P P P

P - растворимое ( >1 г в 100 г воды);
M - малорастворимое (0,001 г - 1г в 100 г воды);
H - нерастворимое (< 0,001 г в 100 г воды);
– - разлагается водой или не существует.

1. Какие реакции называются реакциями ионного обмена?
2. В каких случаях реакции проходят до конца?
3. В чём сущность гидролиза солей?
4. Какие типы солей подвергаются гидролизу? Приведите

примеры
5. Какое из веществ: Zn(OH)2, H2SO4, Ba(OH)2 – будет

реагировать с гидроксидом калия? Выразите эти реакции
молекулярными и ионно– молекулярными уравнениями.
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Приложение 4  (7.1.)

Тесты для проверки и закрепления
знаний:

1. Между растворами каких веществ возможна реакция ионного
обмена?
А) Na2SO4 и HNO3 В) Al2(SO4)3 и BaCl2
С) NaNO3 и K2SO4 D) H2SO4 и NaNO3

2. Реакция ионного обмена идёт до конца между?
A) гидроксидом меди и соляной кислотой
B) раствором сульфату железа и гидроксидом цинка
С) гидроксидом алюминия и хлорида натрия
D) растворами сульфата натрия и карбоната калия

3. Между какими веществами реакция ионного обмена идет с
выделением газа:
A) гидроксид меди (II) и серная кислота
B) гидроксид калия и серная кислота
C) силикат калия и соляная кислота
D) карбонат кальция и соляная кислота

4. Взаимодействие, каких веществ соответствует сокращенному
ионному уравнению реакции Ba2+ + SO4

2– = BaSO4↓:

A) Ba(OH)2 и SO3 B) BaCl2 и H2SO4
C) Ba и H2SO4 D) BaO и H2SO4

5. Суммы всех коэффициентов в полном и сокращенном ионных
уравнениях реакции между CuCl2 и AgNO3 соответственно
равны:
A) 10 и 3 B) 10 и 6
C) 12 и 3 D) 12 и 6

6. Выберите ряд солей, подвергающихся гидролизу
А) KCl, Ca(NO3)2, Na2S, MgSO4
B)  CaCl2, Ba(NO3)2, K3PO4, CuS
C) NH4Cl, Na2SiO3, K2SO4, MgCl2
D)  NH4Cl,   Na3PO4, K2SiO3,  FeCl3
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7. Растворы каких солей имеют щелочную среду?
1)  NaCN 2)  NaNO 3 3)  Na2CO 3

4)  Na2SO 4 5)  NaNO 2
A) 1, 2, 5         B)  1, 3, 5         C)  2, 3            D)  3, 4

8. Растворы каких солей имеют кислую среду?
1)  Na3PO 4 2)  Mg(NO 3)2 3)  ZnSO 4
4)  K2SO 4 5)  AlCI3
A)  1, 2, 4 B)    2, 3, 5 C)  2, 3 D)   3, 4

9. Полному гидролизу подвергается соль:
A) NaNO 3 B) Na2CO 3 C) K2SO 4 D) Cr2S3

10. Гидролиз каких солей идёт по аниону?
1. сода 2. ортофосфат кадмия 3. хлорид бария
4. нитрат кальция 5. силикат натрия 6. сульфат магния
A) 1,2, 4 B) 1, 2, 3 C)  1,2,5 D) 4,5,6

Приложение 5 (7.1.)
Вопросы для закрепления знаний:

№ Вопрос Ответ
1. Случаи протекания до конца  реакции

обмена в растворах электролитов с
примерами реакций.

2. Приведите пример реакции ионного
обмена, идущей с выделением осадка.
Напишите в миллекулярном и ионном
виде это уравнение реакции

3. Водородный показатель, формула для
определения.

4. Приведите примеры  солей, которые
подвергаются гидролизу, и солей,
которые гидролизу не  подвергаются.

5. Почему соли, образованные сильными
кислотами и  сильными основаниями,
гидролизу не подвергается?

6. Напишите ионные уравнения гидролиза
солей:  сульфата  меди (II)  и
ортофосфата калия. Определите среду
раствора.

7. Перечислите факторы, влияющие на
гидролиз солей.

8. Степень и константа гидролиза. От чего
они зависят?

9. Степень диссоциации, формула для
определения.
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Приложение 6 (7.1.)

Задание для самостоятельной работы:
Химический кроссворд

Ключевое слово - название вещества, изменяющего свою окраску в
                                зависимости от реакции среды (кислотная или
                                 щелочная). Ответ: индикатор

1. Вещества, в растворах которых синий лакмус меняет окраску
на красную (кислоты.)

2. Соли угольной кислоты (карбонаты.)
3. Самый легкий газ (водород.)
4. Фамилия ученого, открывшего водород. (Кавендиш.)
5. Сложные вещества, состоящие из двух элементов, одним из

которых является кислород (оксиды.)
6. Английский ученый, по предложению которого атомные массы

химических элементов выражали в водородных единицах
(Дальтон.)

7. Кислота, входящая в состав «царской водки» (азотная.)
8. Вещество, которое образуется при горении водорода в

кислороде (вода.)
9. Название соединения химического элемента с водородом,

которым богаты источники курорта Мацеста (сероводород.)
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Лекция   7

Тема: “РЕАКЦИИ  ИОННОГО  ОБМЕНА. ГИДРОЛИЗ  СОЛЕЙ”

План:

1. Реакции в растворах электролитов
2. Ионное произведение воды. Водородный показатель
3. Гидролиз солей, степень гидролиза, константа гидролиза

Опорные  слова: ионы, реакции ионного обмена, гидролиз солей, степень
гидролиза

Цель учебного занятия: сформировать целостное представление о
реакциях ионного обмена, химических свойствах солей, их особом свойстве,
гидролизе, обеспечить творческую учебную деятельность при воспроизведении
знаний

По теории электролитической диссоциации химические реакции,
протекающие в водных растворах электролитов, сводятся к взаимодействию
противоположных ионов растворённых веществ.  Уравнения этих реакций
называются ионными уравнениями.

● Реакции  ионного  обмена – это  реакции между ионами,
образовавшимися  в результате диссоциации электролитов.

В соответствии с правилом Бертолле, реакции обмена протекают в том
случае, если в результате электростатического взаимодействия разноимённо
заряженных ионов образуются молекулы нового вещества:
труднорастворимого, газообразного или малодиссоциированного, в том числе
воды. Если ни одно из таких веществ  в реакции не образуется, то не
происходит и самой реакции, т.е. такие реакции можно считать необратимыми,
идущими “до конца”.

Реакции ионного обмена в растворе принято изображать тремя
уравнениями: молекулярным,  ионно-молекулярным и сокращённым ионным,
которые позволяют понять сущность протекающих процессов.

Правила составления  ионных уравнений реакций:
1. Нерастворимые в воде соединения (простые вещества, оксиды,

некоторые кислоты, основания, соли) не диссоциируют.
2. Если малорастворимое вещество образуется в результате реакции, то

при записи ионного уравнения его считают нерастворимым.
3. Сумма  электрических зарядов ионов в левой и в правой части

уравнения должна быть одинаковой.
В ионных уравнениях осадок, газ и малодиссоциирующие соединения

записываются в молекулярном виде. Образование осадка отмечают значком (↓),
образование  газа знаком (↑). Данные по растворимости  веществ в воде
приведены в табл. «Растворимость кислот, оснований и солей»
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Например:
● Реакции с образованием осадков

AlCI3 + 3NaOH = Al(OH)3 +3NaCl
Al3+ + 3CI- + 3Na+ + 3OH- = Al(OH)3  + 3Na+ + 3CI-

Al3+ + 3OH- = Al(OH)3 
● Реакции с образованием газов

Na2S + 2HCI= 2NaCI + H2S
   2Na+ + S2- + 2H+ + 2CI-= 2Na+  + 2CI- + H2S

S2- + 2H+ = H2S
● Реакции  с  образованием слабых электролитов

           К слабым электролитам относятся, например, вода, слабые кислоты,
труднорастворимые основания, соли и др.

2CrOHSO4 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 2H2O
2CrOH2+ + SO4

2- + 2H+ + SO4
2- = 2Cr3+ + SO4

2- + 2H2O
2CrOH2+ + 2H+  = 2Cr3+ + 2H2O
Вода относится к слабым электролитам. Уравнение электролитической

диссоциации воды выглядит так:
           Н2О  Н3О+ + ОН-

           Н3О+ называется катионом гидроксония. С целью упрощения в
химических уравнениях чаще всего пишут символ катиона водорода,
подразумевая под ним катион гидроксония:
           Н2О  Н+ + ОН-

 Для данного обратимого процесса можно написать выражением
константы диссоциации:

][
][][

2
. OH

OHHKдис

 
 ,     где Кдис. – константа диссоциации воды

Равновесную концентрацию ионов обычно обозначают с помощью
квадратных скобок и выражают в молях ионов в 1 л раствора.  По опытным
данным установлено, что в 1 литре чистой воды при комнатной температуре
250С диссоциации подвергаются лишь 10-7 моль/л  ионов Н+  и 10-7 моль/л
ионов ОН-

● Произведение концентрации ионов водорода и гидроксид-ионов в
воде называется ионным произведением воды (обозначается КН2О).

Установлено, что при 250С ионное произведение воды -  величина
постоянная и равно 10-14:
          КН2О = [Н+] • [OН-]  = 10-7•10-7  = 10-14

Прибавление к воде ионов Н+ или ОН- сдвигает ионное равновесие воды.
Концентрация обоих ионов меняется и становится неравной друг другу. Однако
произведение концентраций ионов не меняется и остаётся равным ионному
произведению воды, т.е. 10-14. Это даёт возможность по концентрации одного
из ионов воды вычислить концентрацию другого. Из постоянства произведения
следует, что при увеличении концентрации одного из ионов воды
соответственно уменьшается концентрация другого иона.
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           В чистой воде  концентрация катионов водорода и гидроксид – анионов
равны между собой и, следовательно, составляют по 10-7 моль/л, т.е. [Н+] = [ОН-

] = 10-7 моль/л. Такую среду называют нейтральной. Если в неё добавить
кислоту, то  [Н+] станет больше 10-7, а  [ОН-] - меньше 10-7 моль/л. И, наоборот,
если к воде добавить щёлочь, то  [Н+] становится меньше 10-7, а [ОН-] - больше
10-7 моль/л.

Например, раствор с концентрацией ионов водорода 3,5 · 10-2 моль/л
будет кислотным, а с концентрацией 8,7· 10-11 – щелочным.

 В 1909 г. Датский химик С. Сёренсен предложил использовать для
количествннной характеристики кислотности растворов величину- так
называемый водородный показатель рН (буква “р” - начальная буква датского
слова  potenz - математическая степень, буква Н - символ водорода).

● Водородным показателем рН называют отрицательный
десятичный логарифм концентрации  ионов водорода в  растворе:
                              рН = - lg [Н+]

       [Н+]  = 10-рН,
                       или  рОН = - lg [ОН-]
       где [Н+], [ОН-] – соответственно концентрации  ионов водорода и
гидроксид – ионов соответственно, моль/л.

рН + pOH = 14
      При вычислении рН сильных оснований, концентрация ионов ОН- в
растворах сильных оснований равна концентрации основания:
[OH-] = [осн.] ;  [H+] = 10-14/[OH-] = 10-14/ [осн.]
        Концентрация ионов водорода в растворе очень мала, поэтому в расчёте
коэффициент активности не принимается во внимание.
Тогда рН = - lg10-14 - lg[осн.] = 14 + lg[осн.]

    Задача. Вычислить рН 0,001М раствора NaOH.

 Д а н о:
NaOH

 Сm = 0,001М

 рН = ?

Решение.
рН = 14 – рОН
рОН = - lg0,001 = 3
рН = 14 – 3 = 11
Ответ: рН=11

Чем меньше значении рН, тем больше кислотность раствора. И наоборот,
с увеличением рН кислотность раствора уменьшается, щелочность
увеличивается.

Существуют различные методы определения рН растворов. Примерную
оценку кислотности водных растворов электролитов можно провести с
помощью особых веществ, называемых индикаторами.

● Индикаторы – или «указатели» - обратимо изменяют  свой цвет в
зависимости от среды, т.е.   рН растворов.
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            Наиболее распространёнными индикаторами являются лакмус,
фенолфталеин, метилоранж. Данные по определению их поведения в
различных средах показаны в табл.

                         Таблица
Изменение окраски индикаторов  в зависимости от среды  раствора

Окраска индикатора в среде
Название

индикатора кислая нейтральная щелочная

лакмус
[H+] > [OH-]

рН < 7

красный

[H+] = [OH-]

рН = 7
фиолетовый

[OH-] > [H+]

рН > 7

синий
фенолфталеин бесцветный бесцветный малиновый

метилоранж розовый оранжевый жёлтый

         Растворение многих веществ часто сопровождается химическим
взаимодействием их с растворителем. Реакции взаимодействия между
составными частями молекул растворителя и растворённого вещества
называется сольволизом, если растворитель вода - гидролизом. Гидролизу
могут подвергаться самые разнообразные вещества: неорганические (соли,
карбиды, гидриды, фосфиды, нитриды металлов, а также некоторые бинарные
соединения неметаллов) и органические (галогеналканы, функциональные
производные карбоновых кислот, олиго- и полисахариды, белки, нуклеиновые
кислоты).

Реакции гидролиза могут быть как обратимыми, так и необратимыми. В
общей неорганической химии чаще всего приходиться встречаться с
гидролизом солей, который мы и рассмотрим.

● Гидролиз солей - процесс обменного химического взаимодействия
катионов металлов (аммония) или аниона кислотного остатка с молекулами
воды. В результате этого взаимодействия образуются малодиссоциирующие
соединения, и происходит  изменение рН среды раствора

В результате гидролиза смещается равновесие электролитической
диссоциации воды вследствие связывания одного из ионов в слабый электролит
и поэтому растворы большинства солей имеют кислую (происходит связывание
ионов ОН- и накопление ионов Н+) или щелочную (при связывании ионов Н+ в
растворе накапливаются  ионы
ОН-) реакции. Большинство реакций гидролиза – обратимы.

Любую соль можно представить как продукт взаимодействия основания
с кислотой. Рассмотрим поведение солей различных типов в водных растворах.
В зависимости от силы исходной кислоты и исходного основания соли можно
разделить на четыре типа
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 1. Соль образована сильным основанием и сильной кислотой.
Такие соли гидролизу не подвергаются. Растворы их нейтральны, рН=7, так

как концентрация Н+ и ОН- ионов не изменяется при растворении, ионы
водорода и гидроксид - ионы не связываются с другими ионами в слабый
электролит. Например: NaCl, Na2SO4, KNO3, LiBr и т. д.

 Уравнения реакции -  в молекулярном виде:
NaCl + HOH NaOH + HCl

 в полном ионном виде:
Na+ + Cl- + HOH  Na+ + OH- + H+ + Cl-

в сокращённом ионном виде: HOH H+ + OH-

 Гидролизу подвергаются только те соли, в состав которых входят ионы
слабой кислоты или слабого основания.
         2. Соль образована сильным основанием и слабой кислотой
            Например: CH3COONa,  KCN,  K2CO3, Na2S, KNO2. Гидролиз
протекает по аниону  слабой кислоты.

Рассмотрим гидролиз ацетата натрия CH3COONa. Ионы   связывают
водородные ионы воды, образуя  слабодиссоциирующие молекулы. Ионы
натрия не связывают гидроксид-ионы воды, так как NaOH - сильное
основание:
          CH3COONa + HOH  CH3COOH + NaOH

в ионно- молекулярном виде:
CH3COO- + HOH  CH3COOH + OH-

Накопление ионов гидроксила обуславливает щелочную реакцию среды,
рН7

Соли, образованные многоосновной слабой кислотой и сильным
основанием, также гидролизуется по аниону, но ступенчато, в основном по
первой ступени с образованием кислой соли и основания. Однако, в обычных
условиях гидролиз практически ограничивается первой ступенью, так как,
накапливаясь, ионы ОН- сообщают раствору сильнощелочную реакцию, что
приводит к реакции нейтрализации, сдвигу равновесия влево.

 Гидролиз соли сульфида натрия Na2S:
1 ступень:
Na2S + HOH  NaHS + NaOH
2Na+ + S2- + HOH  Na+ + HS-  + Na+ + OH-

S2- + HOH   HS - + OH-

2 ступень:
NaHS + HOH  NaOH + H2S
Na+ + HS- + HOH  Na+  +  OH- + H2S
HS- + HOH  OH- + H2S

     3. Соль образована слабым основанием и сильной кислотой.
       Например:  NH4Cl,  ZnSO4,  Al(NO3)3, CuCl2. Гидролиз  таких солей
протекает по катиону слабого основания. Рассмотрим на примере гидролиз
соли - хлорид аммония - NH4Cl (NH4OH -слабое основание, HCl - сильная
кислота).
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Уравнения реакции  в молекулярном виде:
        NH4Cl + HOH  NH4OH + HCl
в ионно-молекулярном виде:

NH4
++ Cl- +HOH  NH4OH+H+ +Cl-

в сокращённом ионном виде:
        NH4

+ + HOH  NH4OH + H+

Ионы ОН- связываются в слабый электролит, а ионы Н+ накапливаются,
среда раствора кислая, рН  7.

Соль слабого основания многозарядного металла и сильной кислоты
гидролизуется ступенчато, в основном по первой ступени с образованием
основной соли и кислоты.

Рассмотрим на примере гидролиз соли нитрата  цинка - Zn(NO3)2:
1 ступень:
Zn(NO3)2  +HOH →  ZnOHNO3 + HNO3
Zn2+ + 2NO3

-  +HOH →  ZnOH+ + NO3
- + H+ +  NO3

-

Zn2+ +HOH →  ZnOH+ + H+

2 ступень:
ZnOHNO3 +HOH  Zn(OH)2 + HNO3

ZnOH+ + NO3
- + HOH   Zn(OH)2 + H+ +  NO3

-

ZnOH+ + HOH  Zn(OH)2 + H+

При обычных условиях гидролиз практически заканчивается на первой
ступени. Образование молекулы Zn(OH)2 не происходит, так как ионы ZnOH+

являются более слабым электролитом, чем молекулы Zn(OH)2. В результате
накопления ионов Н+ создаётся сильнокислая среда и гидроксид цинка
растворяется, как амфотерное основание.
В рассмотренных случаях гидролиз является процессом обратимым.

4. Соль образована слабым основанием и слабой кислотой.
Гидролиз таких солей протекает и по катиону, и по аниону, их ионы

одновременно связывают ион Н+ и ОН-. Гидролиз идёт глубоко. Реакция среды
чаще всего близка к нейтральной. Такие соли, как Al2S3, Fe2(CO3)3,как правило,
в водных растворах не существуют - они гидролизуются необратимо (полный
гидролиз).

Рассмотрим на примере гидролиз соли - ацетат аммония - CH3COONH4.
CH3COONH4. + HOH = CH3COOH + NH4OH
Образуется слабая кислота и слабое основание.
При взаимодействии растворов двух солей может происходить взаимное

усиление гидролиза. Так, например, в растворах Fe2(SO4)3 и K2CO3, взятых
порознь, практически устанавливаются следующие равновесия:

Fe3+ + HOH  FeOH2+ + H+

 CO3
2- + HOH  HCO3

- + OH-

Если смешать растворы этих солей, то ионы Н+  и ОН- в виде воды уходят
из сферы реакции, что приводит к активизации последующих ступеней
гидролиза и в конечном счёте - к образованию основания и кислоты:

Fe2(SO4)3 + 3K2CO3 + 3H2O = 2Fe(OH)3  + 3CO2 + 3K2S O4



182

Для анализа состава солей при написании уравнений гидролиза нужно
помнить, что:

● К сильным основаниям относятся гидроксиды щелочных и
щелочноземельных металлов (LiOH, NaOH, KOH, CsOH, FrOH, RbOH,
Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2). Основания всех остальных металлов и NH4OH
относятся к слабым.

● К сильным кислотам относятся: HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4, HClO4,
HMnO4. Слабые кислоты: H2SO3, HNO2, H3PO4, H2S, CH3COOH, H2CO3, HF,
HClO.

Количественно гидролиз характеризуется степенью гидролиза - β это
отношение числа подвергшихся гидролизу молекул к общему числу молекул
соли в растворе, и константой гидролиза.

.

.

общ

гидр

N
N



Для солей, образованных сильным основанием и сильной кислотой,
степень гидролиза практически равна нулю. Для солей, образованных слабым
основанием и слабой кислотой, степень гидролиза может приближаться к 100%.
Чем слабее кислота, тем  в большей степени подвергаются гидролизу её соли.

На величину степени гидролиза влияет температура и концентрация
раствора соли. Гидролиз протекает с поглощением теплоты - процесс
эндотермический. Поэтому, согласно принципу Ле Шателье, с ростом
температуры, степень гидролиза растёт и гидролиз усиливается, т.к.
увеличивается диссоциация воды. Поэтому надо хранить растворы
концентрированными и при низкой температуре. Разбавление усиливает
гидролиз. Это объясняется тем, что молекулы соли полнее диссоциируют и
больше образуется частиц слабого электролита.  Гидролиз солей имеет
практическое значение в ряде технологических процессов в текстильной и
лёгкой промышленности. Так, при крашении и печатании тканей для
закрепления краски используется гидролиз сульфата алюминия, при дублении в
кожевенном производстве используется гидролиз солей хрома и циркония.

Контрольные вопросы:
● В каких случаях реакции обмена в растворах электролитов

протекают   практически до конца? Примеры   реакций
● Что называется водородным показателем?
● Что называется гидролизом солей? Примеры  солей,

которые       подвергаются гидролизу, и солей, которые
гидролизу не  подвергаются.

● Почему соли, образованные сильными кислотами и
сильными основаниями, гидролизу не подвергается?

● Составить ионные уравнения гидролиза солей:  сульфата
меди (II)  и   ортофосфата калия

● От каких факторов зависит гидролиз солей?
● Что такое степень и константа гидролиза? От чего   они

зависят?
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Тема 8. «ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ.
ОКИСЛИТЕЛЬНО – ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ
РЕАКЦИИ. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ.

ЭЛЕКТРОЛИЗ»

8.1. Технология  обучения на  лекции

Количество студентов: 40 ÷60 чел Учебное время - 2 часа
Форма учебного занятия Тематическая лекция- визуализация

План лекции:
1. Степень окисления.

Основные положения
теории окисления –
восстановления

2. Окислители и
восстановители.

3. Составление уравнений
окислительно-
восстановительных
реакций

4. Влияние среды раствора
5. Классификация о-в реакций
6. Гальванический элемент,

ряд напряжений металлов,
уравнение Нернста

7. Электролиз
Цель учебного занятия: дать понятие опроцесса окисления и
восстановления, рассмотреть сущность уравнений окислительно-
восстановительных реакций (ОВР); их виды, выработать умения по
составлению методом электронного баланса, привести в систему
накопленные знания о типах химических реакций, сформировать у
студентов понятие процесса электролиза

Задачи преподавателя:
● создать мотивацию к
сознательному усвоению знаний по
теме;
● охарактеризовать ОВР;
● выработать умения по
составлению простых уравнений
методом электронного баланса;
● раскрыть сущность понятий
«степень окисления», «окислитель»,
«восстановитель»;

Результаты учебной деятельности:
Студент к концу занятия должен:
● знать: определение понятий
«степень окисления», «окислитель»,
«восстановитель», сущность
окислительно-восстановительных
реакций; значение окислительно-
восстановительных реакций в
природе и жизни человека,
электролиз
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● выработать навыки
систематизации учебных знаний,
сравнения, обобщения,
● развить навыки коммуникации,
работы в группах

● уметь: объяснять процессы,
протекающие в ОВР, находить
окислитель и восстановитель,
процессы окисления, восстановления;
записывать уравнения электронного
баланса, расставлять коэффициенты с
помощью уравнений электронного
баланса
● иметь навыки: определения
степени окисления атомов, входящих
в состав молекулы, уравнивания ОВР

Методы и техники обучения Лекция – визуализация, методы -
словесный (рассказ, объяснение, с
элементами дискуссии), наглядный
(презентация), практический
(составление уравнений), техники:
блиц-опрос, «думай – работай в паре -
делись»

Средства обучения Учебное пособие, лазерный проектор,
компьютер, экран, доска, мел,
информационное обеспечение,
визуальные материалы, карточки для
самостоятельной работы

Формы обучения Индивидуальная, фронтальная,
групповая работа, работа в парах

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для
использования  ТСО

Мониторинг и оценка Устный опрос: вопрос – ответ, тесты
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Технологическая карта лекции
Содержание деятельностиЭтапы

работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение в

учебное
занятие
(5 мин.)

1.1.  Сообщает  тему,  цель занятия,
задиктовывает/выводит на  экран
основные  вопросы,   ключевые
понятия  и термины, но не в порядке
логической последовательности их
изучения! (приложение 1), знакомит с
планируемыми результатами
лекционного занятия

1.1. Слушают,
записывают.

2 этап.
Актуали-

зация знаний
(10 мин.)

2.1. Предлагает:
(1) подумать и ответить, к какому
типу можно отнести химические
реакции, которые  будем проводить;
(2)  указать   последовательность
рассмотрения  ключевых  понятий  и
терминов (отметив  их  порядковый
номер в списке).
Проводит блиц-опрос

2.1.  Отвечают.
Отмечают
порядковые
номера  вопросов
темы.

Отвечают

3 этап.
Информа-
ционный
(50 мин.)

3.1.  Последовательно излагает
материал лекции по плану, используя
визуальные   материалы (приложение
2). Объявляет, что для закрепления
знаний по теме будет использован
метод активного обучения «прямой
мозговой штурм».
Зачитывает/выводит на экран правила
мозгового  штурма  (приложение 3)
3.2. Даёт задание разбиться на пары и
в течение 5  минут  провести
мозговой  штурм  с  целью
установления  перечня  основной
информации/терминов и  понятий,
изученных  в  процессе  лекции.
Информацию, полученную в
результате мозгового штурма,
записывает на доске.
3.3.  Предлагает  систематизировать
информацию  по  обобщающим
критериям  и  даёт  задание назвать
основные понятия ОВР. Например:
1.Степень окисления, её отличие от
валентности
2. Классификация окислительно-

3.1.  Записывают,
обсуждают,
уточняют,
задают вопросы.

3.2.  Выполняют
задание  в  парах:
фиксируют
термины  в
тетради,  называют
понятия.

3.3.  Называют
критерии
группировки
терминов.
Высказывают идеи
о принадлежности
выдвинутых
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восстановительных реакций.
3. Методы уравнивания ОВР
Организует обсуждение в процессе
группировки понятий, выделяет
взаимосвязи.

понятий к
обобщающим
категориям  и
называют
существующие
между ними
взаимосвязи.

4 этап
Заключи-
тельный
(15 мин.)

4.1. Предлагает вернуться к началу
занятия и пронумеровать основные
термины темы в порядке их изучения.
4.2. Для закрепления результатов
обучения и самоконтроля проводит
устное тестирование (выводит тесты
на экран) (приложение 4).
4.3. Подводит  итоги,  обобщает
результаты учебной  деятельности,
поощряет активных участников.
4.4. Даёт задание для
самостоятельной работы:
подготовиться к следующей лекции –
конференции, составить вопросы
докладчикам.
Предоставляет перечень тем
презентаций, назначает докладчиков,
рецензентов, оппонентов, напоминает
порядок проведения конференции.

4.1. Выполняют
задание

4.2.Отвечают на
тесты

4.3. Слушают,
задают вопросы

4.4. Выбирают темы
презентаций,
обсуждают  порядок
работы на лекции

Приложение 1 (8.1)

Ключевые термины темы:
(укажите последовательность рассмотрения ключевых
понятий и терминой, отметив их порядковый номер в

списке)
(  )  окислитель
(  )  электролиз
(  )  степень окисления
(  )  межмолекулярная ОВР
(  )  валентность элемента
(  )  катод
(  )  внутримолекулярная ОВР
(  )  метод электронного баланса
(  )  восстановитель
(  )  реакция диспропорционирования
(  )  метод полуреакций
(  ) анод
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Приложение 2 (8.1.)

Основные положения для правильного
определения величины и знака степени окисления

любого атома в молекуле.

1. Степень окисления атома элемента в молекуле простого
вещества равна нулю.

2. Постоянную степень окисления в соединениях проявляют
щелочные металлы (+1), щелочноземельные металлы (+2),
Zn, Cd (+2), Al (+3), F(-1).

3. Степень окисления атома водорода в соединениях с
неметаллами равна (+1),
в соединениях с металлами (гидриды металлов - NaH, CaH2)
(-1).

4. Степень окисления атома кислорода в соединениях равна (-2),
исключение – пероксид водорода H2O2, пероксиды металлов
(Na2O2) и OF2 , в которых она равна (-1) и (+2) соответственно.

5. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в
молекуле равна нулю, в случае сложного иона она равна
заряду иона.

Окисление - процесс отдачи
электронов

0                              +2

• Cu – 2 e = Cu
При окислении

степень окисления
элемента повышается,
а элемент является

восстановителем
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Восстановление – процесс
присоединения электронов

+2                                      0

Hg + 2e = Hg

При восстановлении
степень окисления
элемента
понижается,
а элемент является
окислителем.

ВажнейшиеВажнейшие окислителиокислители ии восстановителивосстановители::

Окислители:
Простые вещества – неметаллы с
наибольшими значениями ЭО
Галогены
Перманганат калия(KMnO4)
Оксид марганца (IV) (MnO2)
Дихромат калия (K2Cr2O7)
Азотная кислота (HNO3)
Серная кислота (H2SO4) конц.
Оксид меди(II) (CuO)
Оксид свинца(IV) (PbO2)
Оксид серебра (Ag2O)
Пероксид водорода (H2O2)
Хлорид железа(III) (FeCl3)
Бертолетова соль (KClO3)
Анод при электролизе

Восстановители:
Все простые вещества- металлы,
водород, уголь
Окись углерода (II) (CO)
Сероводород (H2S)
Оксид серы (IV) (SO2)
Сернистая кислота H2SO3 и её соли
Галогеноводородные кислоты и их соли
Катионы металлов в низших степенях
окисления: SnCl2, FeCl2, MnSO4,
Cr2(SO4)3
Азотистая кислота HNO2

Аммиак NH3

Оксид азота(II) (NO)
Фосфин РН3

Нитриды и фосфиды, галогениды
сульфиды, гидриды металлов
Катод при электролизе



189

Стандартные электродные потенциалы Е0  некоторых металлов.

Электрод Е0,В Электрод Е0,В
Li+/Li0 - 3,04 Co2+/Co0 - 0,27
Rb+/Rb0 - 2,99 Ni2+/Ni0 - 0,25

 K+/K0 - 2,92  Sn2+/Sn0 - 0,13
 Ba2+/Ba0 - 2,90 Pb2+/Pb0 - 0,12
 Sr2+ /Sr0 - 2,89  Fe3+/Fe0 -  0,03
 Ca2+/Ca0 - 2,87  2H+/H2

0 0,00
 Na+/Na0 - 2,71 Sb3+/Sb0 + 0,20
 Al3+/Al0 - 2,37 Bi3+/Bi0 + 0,21
 Mg2+/Mg0 - 1,70  Cu2+/Cu0 + 0,34
 Ti2+/Ti0 - 1,60  Cu+/Cu0 + 0,52
 Mn2+/Mn0 - 1,18  Ag+/Ag0 + 0,80
 Zn2+/Zn - 0,76  Pd2+/Pd0 + 0,83
 Cr3+/Cr0 - 0,74  Hg2+/Hg0 + 0,85
 Fe2+/Fe0 - 0,44  Pt2+/Pt0 + 1,19
 Cd2+/Cd0 - 0,40  Au3+/Au + 1,50

Сводная таблица по электролизу

Продукты   реакции№ Электролиз   растворов
катод анод

1. Щёлочи, кислородосодержащие кислоты,
их соли и соли активных  металлов (калия,
натрия, кальция), а также магния,
алюминия (NaOH, H2SO4,K2SO3)

водород кислород

2. Бескислородные кислоты (кроме HF и
фторидов), соли   их и активных металлов
(HBr, NaCl)

водород галогены,
сера

3. Соли кислородосодержащих кислот
малоактивных металлов (меди, серебра,
ртути, платины, золота) CuSO4 металл кислород

4. Соли бескислородных кислот
малоактивных металлов

металл галогены
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Схема гальванического элемента
Даниэля - Якоби

Приложение 3 (8.1.)

Правила мозгового штурма

● Никакой взаимной оценки и критики! Воздержись от
оценки  предлагаемых идей, если даже они фантастичны и
невероятны – все дозволено. Не критикуй – все
высказываемые идеи равносильно ценные.

● Не прерывай выступающего! Воздержись от замечаний!
● Целью является количество! Чем больше будет высказано

идей, тем лучше: больше вероятности для появления новой
и ценной идеи

● Не огорчайся и не возмущайся, если идеи повторяются.
Разреши воображению «бушевать»! Не отбрасывай
возникающие у тебя идеи, даже если они, на твой взгляд,
не соответствуют принятым схемам

● Не думай, что эта проблема может быть решена только
известными способами.
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Приложение 4 (8.1.)

Тесты для самоконтроля и закрепления
знаний:

1. При восстановлении атом:
А) отдаёт электроны
В) принимает электроны
С) число электронов не изменяется
D) принимает нейтроны

2. Какие из следующих схем соответствуют процессу восстановления?
1) Fe0 → Fe2+ 2) CI+5 → CI-
3) S+6 → S+4 4) S-2 → S0

А)   2,3 В) 3,4 С)  1,4 D)  1,3
3. Какую степень окисления проявляет хлор в своей кислоте, которая

является слабым электролитом?
А)  (-1) В) 0 С)   (+1) D)  (+3)

4. Какое вещество может быть и окислителем, и восстановителем?
А) хромовая кислота
В) перманганат калия
С) азотистая кислота
D) аммиак

5. В каком соединении степень окисления серы самая низкая?
А) серная кислота
В) сероводород
С) сульфит натрия
D) оксид серы (IV)

6. В какой группе и в каком периоде Периодической системы
Д.И.Меделеева расположен элемент со степенью окисления -
1,0,+1,+3,+5,+7?
А) группа VII, период 2 В) группа VI, период 3
С) группа VII, период 3 D) группа V, период 2

7. При окислительно-восстановительных реакциях происходит…
А) выделение теплоты
В) изменение степеней окисления атомов
С) обмен ионами
D) обратимый процесс

8. Какое соединение участвует во внутримолекулярной
окислительно-восстановительной реакции?

А) сульфат калия В) нитрит натрия
С) бихромат аммония D) фосфат аммония



192

Лекция     8

Тема: “ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ
  РЕАЦИИ. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ. ЭЛЕКТРОЛИЗ”

План:

1. Степень окисления.
2. Основные положения теории окисления -

восстановления.
3. Окислители и восстановители.
4. Составление уравнений окислительно-

восстановительных   реакций
5. Влияние среды раствора на характер протекания реакций
6. Классификация окислительно-восстановительных

реакций
7. Электродные потенциалы металлов, нормальный

водородный   потенциал
8. Гальванический элемент и электродвижущая сила
9. Ряд напряжений металлов.

10. Уравнение Нернста
11. Сущность электролиза. Электролиз расплавов и водных

растворов электролитов. Катодные     и   анодные
процессы.
Законы электролиза

12. Применение электролиза в промышленности

Опорные слова: Степень окисления, окислитель,
восстановитель, межмолекулярная реакция,
внутримолекулярная реакция, реакция
диспропорционирования, анод, катод,
электролиз.

Цель учебного занятия: сформировать целостное представление по
окислительно–восстановительным реакциям, умение использовать
знания  в составлении уравнений окислительно-восстановительных
реакций методом электронного баланса

Все химические реакции можно разделить на два типа.  К первому из них
относятся реакции, протекающие без изменения степени окисления атомов,
входящих в состав реагирующих веществ. К ним относятся реакции
присоединения, разложения, обмена. Например:

CaCO3 = CaO + СО2
HCl + NaOH = NaCl + H2O
Ко второму - идущие с изменением степени окисления атомов элементов.

Например:
Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2
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2H2  + O2 =  2H2O
● Реакции, идущие с  изменением степеней окисления атомов элементов,

входящих в состав молекул реагирующих  веществ, называются
окислительно –   восстановительными.

С современной точки зрения, изменение степени окисления связано с
оттягиванием или перемещением электронов. Поэтому можно дать и такое
определение:  окислительно - восстановительные реакции - это такие
реакции, при которых происходит перемещение электронов от одних атомов,
молекул или ионов к другим.

● Степень окисления - это условный заряд атома элемента в молекуле,
вычисленный из предположения, что молекула состоит только  из ионов  и   в
целом электронейтральна.

   Следует различать понятия  “степень окисления” и  “валентность”.
● Валентность   элемента - определяется числом неспаренных

электронов на внешнем энергетическом уровне атома (для s- и p- элементов)
или на внешнем и предвнешнем  незавершённым  d- подуровне (для d-
элементов).
          Это число электронов атома, участвующих в образовании валентных
связей. Степень окисления в отличие от валентности может иметь
положительное, отрицательное и нулевое значение, которое обычно выражают
арабскими цифрами со знаком (+) или (–) и ставят над символом элемента.
        Для правильного составления уравнений окислительно-восстановительных
реакций необходимо правильно определять величину и знак степени окисления
любого атома в молекуле. Для этого следует руководствоваться следующими
положениями:

1. Степень окисления атома любого  элемента в свободном
состоянии равна нулю (Na0; H2

0).
2. Постоянную степень окисления в соединениях проявляют

щелочные металлы (+1), щелочноземельные металлы (+2),  цинк
Zn (+2), кадмий Cd (+2), алюминий  Al (+3),  а также фтор F(-1).

3. Степень окисления атома водорода в его соединениях с другими
элементами равна (+1), кроме гидридов щелочных и
щелочноземельных металлов, где она (-1)   NaH, CaH2

4. Степень окисления атома кислорода в  его соединениях равна
(-2), кроме  пероксидных  соединений, содержащих группу
–O–O–и OF2, степень  окисления соответственно равна (-1), (+2).

5. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в
молекуле равна нулю, а в сложном ионе равна  заряду иона.

           В качестве примера рассмотрим вычисление степени окисления  азота в
азотной кислоте HNO3. Степень окисления водорода в соединениях равна (+1),
а степень окисления кислорода (-2). Соответственно степень окисления азота
равна:  +1 + х + (-2) • 3 = 0,
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откуда,  х = +5. Допустим, требуется найти степень окисления марганца  в ионе
MnO4

-. Сумма всех степеней окисления атомов в ионе должна быть равна
заряду иона. Тогда, х + (-2) • 4 = -1, отсюда х= +7

Аналогичным  способом можно определить степень окисления элементов
в любых соединениях. Например:

+1 -1    +1 -2       +1 -2 -3  +1    +1  +6 -2     +1 +6 -2
HCl , N2O , H2O, NH3, K2Cr2O7, H2SO4

         Основные положения теории окисления – восстановления.
Теория окисления-   восстановления, принятая ныне, была впервые

предложена  С. А. Даиным и  Л.В. Писаржевским в 1914 г.
1. Окисление - процесс отдачи электронов атомом, молекулой или

ионом, при этом степень окисления элемента повышается.
H2

0 - 2ē → 2H+

Al0 - 3ē → Al+3

2. Восстановление - процесс присоединения электронов атомом,
молекулой или ионом, при восстановлении степень окисления элементов
понижается за счёт того, что заряд электрона отрицательный.

Cl2
0 + 2ē  2Cl-1

S0 +  2ē → S-2

3. Вещество, в состав которого входит окисляющийся элемент,
называется восстановителем, вещество, в состав которого входит
восстанавливающий элемент, - окислителем.

4. Окисление всегда сопровождается восстановлением, и, наоборот.
Поэтому окислительно-восстановительные реакции представляют собой
единство двух противоположных процессов - окисления и восстановления.

Окислители: - Мерой окислительной способности атома или иона
является сродство к электрону, т.е. способность принимать электроны.
Окислителями могут быть:

1. Все атомы неметаллов.
В периодах периодической системы элементов с повышением

порядкового номера элемента, окислительные свойства простых веществ
возрастают  и становятся максимальными у галогенов.

В пределах главной подгруппы, сверху вниз, с повышением порядкового
номера элемента, т.е. вследствие увеличения радиусов их атомов,
окислительные свойства атомов неметаллов также уменьшаются.

 Вещества, содержащие в своём составе атомы с высокой степенью
окисления,  могут быть только окислителями.
                                 +7          +6               +6         +5
           Например, KMnO4, H2SO4 (конц.), K2Cr2O7, HNO3.

3. Ионы металлов с высокой степенью окисления, например,Hg2+ , Fe3+,
Au3+, Ag+, а также электрический  ток на аноде.
Фтор  имеет самую высокую электроотрицательность и поэтому является
самым сильным окислителем, за ним идёт кислород.

Восстановители: - Мерой восстановительной способности атомов или
ионов является  способность отдавать электроны. Восстановителями могут
быть:
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1. Атомы всех элементов, кроме He, Ne, Ar. Наиболее легко теряют
электроны атомы тех металлов, которые на последнем слое имеют 1,2,3
электрона (щелочные, щелочноземельные металлы, а также Zn, Al).

2. Положительно заряженные ионы металлов, находящиеся в низкой
степени окисления, например, Fe2+, Cr3+, Mn2+, Sn2+, Cu+

3. Атомы неметаллов в отрицательной степени окисления, например, Cl-,
Br-, I-, S2-

Необходимо  знать, что:

1. Металлы во всех сложных соединениях имеют только
положительные степени окисления.

2. Неметаллы могут иметь и положительные  и отрицательные     степени
окисления. В соединениях  с металлами и водородом      степени
окисления неметаллов всегда отрицательные.

3. Высшая (максимальная) степень окисления элемента, как правило,
равна номеру группы, в которой находится элемент в периодической
системе.

4. Низшая (минимальная) степень окисления металлов равна нулю.
5. Минимальная степень окисления неметаллов обычно равна (п-8),

где п- - номер группы, в которой находится элемент
6. Значения степеней окисления между высшей и низшей степенями

окисления называются промежуточными.

Соединения, содержащие атомы элементов с максимальной степенью
окисления, могут быть только окислителями за счет этих атомов, т.к. они уже
отдали все свои валентные электроны и способны только принимать электроны.
Соединения, содержащие атомы элементов с минимальной степенью окисления
могут служить только восстановителями, поскольку они способны лишь
отдавать электроны, потому, что внешний энергетический уровень у таких
атомов завершен восемью электронами.

Соединения, содержащие атомы элементов с промежуточной степенью
окисления, могут быть и окислителями и восстановителями, в зависимости от
соединения, с которым взаимодействуют и от условий реакции.

Правильно составленное уравнение реакции является выражением закона
сохранения массы веществ. Поэтому число одних и тех же атомов в исходных
веществах и продуктах реакции должно быть одинаковым.

Для составления уравнений окислительно–восстановительных
реакция используют два метода: метод электронного баланса и
электронно–ионный метод (метод полуреакций). В основе обоих методов
лежит положение о том, что в окислительно–восстановительном процессе
общее число электронов, отданных восстановителем,  равняется числу
электронов, принятых окислителем.

● Метод электронного баланса - основан на сравнении  степеней
окисления атомов в исходных  и  конечных   веществах.
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       Рассмотрим применение этого метода на примере. При составлении
уравнений окислительно-восстановительных реакций методом электронного
баланса следует соблюдать следующую последовательность:

1. Запишем  схему реакции
KMnO4 + HCl → KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O

2. Определим степень окисления элементов до и после реакции  и
выясним, какие элементы её  изменили:
+1 +7 -2   +1 -1     +1 -1    +2 -1        0      +1 -2
KMnO4 + HCl → KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O
Как видно, степень окисления меняется только у марганца и
хлора, у первого она понижается, у  второго – повышается

3. Составим электронные уравнения. Определим число электронов,
отдаваемых восстановителем HCl и принимаемых окислителем
KMnO4

4. Подбираем коэффициенты при восстановителе и окислителе, т.к.
общее число электронов, отданных восстановителем, должно
равняться числу электронов, принятых окислителем, и
записываем справа в схеме перехода электронов. Для этого
находим наименьшее общее кратное. Полученные числа и
являются коэффициентами в уравнении реакции перед
окислителем и восстановителем.

_______________________________________________
2Mn+7 + 10Cl-1 → 2Mn+2 + 5Cl2

0

 +7 -1                       +2    0
2KMnO4 + 16HCl → 2KCl + 2MnCl2 + 5Cl2 + 8H2O

Mn+7 + 5ē → Mn+2 2
2Cl-1 - 2ē → Cl2

0 5

5. Затем начинаем  уравнивать по порядку: сначала металлы,
потом  неметаллы, водород.

6. Проверка правильности, т.е. баланс. Проверяют по кислороду,
количество атомов которого в левой и правой части уравнения
реакции  должно быть одинаково. Окончательно получаем:
2KMnO4 + 16HCl → 2KCl + 2MnCl2 + 5Cl2 + 8H2O

● Метод полуреакций - или, ионно-электронный метод, основан  на
составлении ионных уравнений для процессов окисления – восстановления с
последующим суммированием их в общее  уравнение.

Окислительно - восстановительные реакции могут протекать в различных
средах: в кислой (избыток ионов H+), в нейтральной (H2O) и щелочной
(избыток гидроксид - ионов OH-). В зависимости от среды может изменяться
характер протекания реакции между одними и теми же веществами.
Рассмотрим реакции с участием перманганата калия в качестве окислителя.
При взаимодействии перманганата калия с восстановителем образуются
различные продукты восстановления в зависимости от pH среды.
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Схематически эти изменения можно представить на примере иона MnO4
-

следующим образом:

Различают три типа окислительно-восстановительных реакций:
● Межмолекулярные окислительно - восстановительные реакции. В

этих реакциях элемент - окислитель  и элемент -  восстановитель входят в
состав молекул  разных веществ:

0      +1 +6–2            +2+6-2    +4-2    +1 -2
Сu  + 2H2SO4 (конц.) = СuSO4 +  SO2 + 2H2O

Cu0 - 2ē = Cu+2     1 - восстановитель
                         S+6 + 2ē = S+4       1 - окислитель

● Внутримолекулярные окислительно - восстановительные
реакции. В этих реакциях элемент - окислитель и элемент -восстановитель
входят в состав одного вещества и  являются атомами  разных элементов.
Внутримолекулярные реакции протекают, как правило, при термическом
разложении веществ, содержащих окислитель и восстановитель.
                                                 +1+5-2      +1 -1       0

2KClO3 = 2KCl + 3O2

                        Cl+5 + 6ē = Cl-1     6    2 -  окислитель
12

                        2O-2 - 4ē  =  O2
о 4  3 - восстановитель

Сюда же следует отнести и разложение веществ, в которых атомы одного
и того же элемента имеют разные степени окисления:

NH4NO2 = N2 + 2H2O
● Реакции диспропорционирования - это реакции, при протекании

которых окислителем и восстановителем являются атомы одного и того   же
элемента, находящий в промежуточной степени окисления:

0     +1 -2   +1+1-2   +1-1
                    Сl2 + H2O = HClO + HCl
                    Cl0 + ē  = Cl-1 -  окислитель
                    Cl0 - ē  = Cl+1 - восстановитель
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Процессы взаимного превращения химических и электрических форм
энергии называются электрохимическими процессами. Электрохимические
процессы можно разделить на две основные группы:

1. Процессы превращения химической энергии в электрическую
   (в гальванических элементах)

2. Процессы превращения электрической энергии в химическую
  (электролиз).

При любой окислительно-восстановительной реакции происходит
переход электронов от восстановителя к окислителю.

Устройства, в которых происходит такое превращение, называются
химическими источниками электрической энергии. Они делятся на
гальванические элементы (ГЭ) и аккумуляторы.

При действии гальванических элементов на электродах возникают
электрические потенциалы. Величина этих потенциалов характеризует
активность восстановителей и окислителей. Поэтому для её характеристики
вместо отдельных потенциалов используется разность потенциалов в
гальваническом элементе, образованном электродом, содержащим изучаемый
восстановитель или окислитель, и стандартным электродом, потенциал
которого условно принимается равным нулю. В качестве такого принимается
электрод, образованный платиной, насыщенной водородом при давлении 1
атм. и погружённой в раствор кислоты, содержащей ионы водорода в
активной концентрации 1 моль/л. Этот электрод называется нормальным
водородным электродом. Водород хорошо растворяется в платине, при этом
молекулы водорода распадаются на атомы. Платина не принимает участие в
электродных реакциях, она только выполняет роль губки, пропитанной
атомарным водородом.

Измеренная разность потенциалов в образованном гальваническом
элементе называется электродным, или окислительно –
восстановительным, потенциалом изучаемого восстановителя или
окислителя.

Величина электродных потенциалов металлов зависит от свойств самих
металлов и от активной концентрации их ионов в растворе.

Для определения потенциала того или иного металла, нужно составить
ГЭ, одним электродом которого будет нормальный электрод, а другим –
испытуемый металл, погружённый в раствор своей соли с концентрацией
1моль/л. Определяемые потенциалы называются стандартными (или
нормальными) электродными потенциалами данного металла (табл.).

Если на металлическом электроде идёт процесс окисления, его
электродный потенциал имеет отрицательное значение, а процесс
восстановления – значение электродного потенциала положительно.

● Ряд металлов, расположенных по нарастанию алгебраической
величины их стандартных электродных потенциалов, называется рядом
напряжений металлов:

Li, Rb, K, Ba, Sr, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd,Co, Ni, Sn, Pb,
(H),  Sb, Bi, Cu, Hg, Ag, Pd, Pt, Au
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      В этот ряд включён и водород, потенциал которого принимается равный
нулю. Ряд напряжений металлов характеризует химические свойства
металлов:
     1. Чем левее расположен металл в ряду напряжений, тем сильнее его
восстановительная способность и тем слабее окислительная способность его
иона в растворе (т.е. тем легче он отдаёт электроны (окисляется) и тем
труднее  ионы присоединяют обратно электроны).
      2. Каждый металл способен вытеснить из раствора солей те металлы,
которые стоят в ряду напряжений правее его, т.е. восстанавливает ионы
последующих металлов в электронейтральные атомы, отдавая электроны и
сам превращаясь в ионы.
      3. Только металлы, стоящие в ряду напряжений левее водорода, способны
вытеснять его из растворов кислот.

Окисленная
форма

+nē

-nē

Восстановленная
форма

Каждые два металла, будучи погружёнными в растворы их солей,
которые сообщаются между собой посредством сифона, заполненного
электролитом, образуют гальванический элемент. Пластинки металлов,
погруженные в растворы, называются электродами элемента.

● Электрод, на котором протекает окисление, называется анодом (-)
● Электрод, на котором протекает восстановление,  называется

катодом (+).
Действие любого гальванического элемента (ГЭ) основано на

протекании в нём окислительно-восстановительной реакции. ГЭ состоит из
двух пластин (электродов), изготовленных из различных металлов и
погружённых в раствор электролита.  Примером может служить
гальванический элемент Даниэля – Якоби, схема которого  приведена на рис.
Схема  состоит из медной пластины, погружённой в раствор CuSO4 и цинковой
пластины, погружённой в раствор ZnSO4. Для предотвращения прямого
взаимодействия окислителя и восстановителя электроды отделены друг от
друга пористой перегородкой. На поверхности цинковой пластины возникает
двойной электрический слой и устанавливается равновесие. В результате
протекания этого процесса возникает электродный потенциал цинка. На
поверхности медной пластины также возникает двойной электрический слой и
устанавливается равновесие поэтому возникает электродный потенциал меди.
        Потенциал цинкового электрода имеет более отрицательное значение, чем
потенциал медного электрода, поэтому при замыкании внешней цепи, т.е. при
соединении цинка с медью металлическим проводником, электроны будут
переходить от цинка к меди. В результате перехода электронов от цинка к меди
равновесие на цинковом электроде сместится вправо. В то же время равновесие
на медном электроде сместится влево и произойдёт разряд ионов меди.
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        Таким образом, при замыкании внешней цепи возникают
самопроизвольные процессы растворения на цинковом электроде и выделение
меди на медном электроде. Данные процессы будут продолжаться до тех пор,
пока не выравнятся потенциалы электродов или не растворится цинк.

При схематическом изображении ГЭ граница раздела между металлом и
раствором обозначается вертикальной  чертой, а граница между растворами
электролитов – двойной вертикальной чертой.  Схема медно - цинкового
гальванического элемента записывается в виде:
(–) анод   Zn0  Zn2+||Cu2+Cu0  катод (+)

При работе ГЭ, т.е. при замкнутой внешней цепи, цинк окисляется на
аноде и в форме ионов переходит в раствор, а на катоде восстанавливается
медь:

Zn0 - 2ē  Zn2+

Cu2+ + 2ē  Cu0

Протекает окислительно-восстановительная реакция.
Таким образом, в растворе наблюдается направленное движение ионов.

Максимальная разность потенциалов электродов, которая может быть
получена при работе гальванического элемента, называется электродвижущей
силой элемента. Она равна разности равновесных потенциалов  катода и анода
элемента.

aE  
 где  - потенциал  электрода -катода,

a - потенциал  электрода - анода,
Е - разность двух электродных потенциалов

Для рассматриваемой реакции можно записать: ZnCuE  
       Гальванический элемент может быть составлен не только из различных, но
и из одинаковых электродов, погружённых в растворы одного и того же
электролита, различающиеся только концентрацией.

Положение металла в ряду напряжений характеризует
восстановительную активность его положительного иона. Чем меньше
алгебраическая величина стандартного электродного потенциала, тем более
активным восстановителем является атом этого металла и тем слабее
проявляются окислительные свойства этих ионов в водных растворах.

Зависимость электродного потенциала от концентрации веществ,
участвующих в электродных процессах, и от температуры выражается
уравнением Нернста:

где: 0 - стандартный электродный потенциал металла, В
R - универсальная газовая постоянная, 8,31 Дж/ (моль•К),
T - абсолютная температура, К
F - постоянная Фарадея, 96500 Кл/моль,

]lg[3,20 


 zMe
Fz
RT
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z -  число электронов, участвующих в электродном  процессе.
Заменяя  2,3• R•T/(z•F) = 2,3• 8,31•273/(96500•z) = 0,059/z, получим:

]lg[059,00  zMe
z



Задача. Составить схему работы ГЭ, составленного из пластин
железа и свинца, опущенных в растворы их солей с
концентрацией 0,001 моль/л. Рассчитать э.д.с. элемента.
Написать уравнения электродных процессов и определить, в
каком направлении будут  перемещаться электроны во
внешней цепи при работе  этого элемента?

 Д а н о:
Fe, Pb

 С = 0,001 моль/л

 э.д.с. = ?

Решение.
По таблице 7 находим стандартные электродные
потенциалы железа (II) (-0,44В), свинца (-0,13В) и по
формуле Нернста вычисляем электродные
потенциалы металлов:

)(529,0)3(0295,044,0001,0lg
2
059,044,0 BFe 

)(02190885,013,0001,0lg
2
059,013,0 BPb 

Э.Д.С. элемента:
E = φPb - φFe = - 0,219 – (-0,512) = 0,31 (B)
Поскольку Pb  Fe , то на свинцовом электроде
будет происходить восстановление, т.е. он будет
служить катодом, а на железном электроде  будет
протекать процесс окисления,  т.е. этот электрод
будет анодом. Pb2+ + 2 e  Pb0 Fe0 - 2 e  Fe2+

Схема ГЭ:
(-) Fe0  Fe2+ (0,001)  Pb2+ (0,001)  Pb0 (+)
Электроны будут перемещаться во внешней цепи от
левого электрода к правому, т.е. от минуса к плюсу.
Ответ: э.д.с.  равна 0,31 В

● Окислительно-восстановительные  реакции, протекающие на
электродах при прохождении постоянного электрического тока через
растворы  или расплавы  электролитов, называют электролизом

Первое отличие электролиза от обычных окислительно-
восстановительных  реакций очевидно: и окислителем, и восстановителем при
электролизе является электрический ток. Второе отличие очень важно:
процессы окисления и восстановления разделены в пространстве, они
совершаются не при контакте частиц друг с другом, а при соприкосновении с
электродами электрической цепи.
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На катоде происходит процесс восстановления, на аноде – окисления (как
и в ГЭ), но при электролизе катод заряжен отрицательно, а анод –
положительно. Процессы, протекающие при электролизе, обратны процессам,
идущим при работе ГЭ.

Принято различать электролиз расплавов и растворов электролитов.
Рассмотрим на примерах.
Пример 1. Электролиз расплава KI. При расплавлении соединений с ионным
типом связи (соли, щелочи) происходит электролитическая диссоциация. В
расплаве иодида калия присутствуют катионы калия и иодид – анионы: KI =
K++I-.  Если погрузить в расплав два инертных электрода (инертных – т.е. не
разрушающихся при электролизе и не взаимодействующих с образующимися
продуктами) и замкнуть электрическую цепь, то под действием электрического
поля катионы калия устремляются к катоду (отрицательный полюс источника
тока), иодид – ионы – к аноду.

При соприкосновении с катодом катионы калия принимают от него
электроны и превращаются в атомы металла:
        катод (-) K+ + 1ē  K0      2 - восстановление  (о-тель)
       На аноде происходит окисление ионов йода:
        анод (+)         2I- - 2ē  I2

0      1 - окисление        (в-тель)

Для того, чтобы составить уравнение электролиза, суммируем левые и
правые части происходящих на электродах полуреакций:

K+ + 1ē  K0      2   2
          2I- - 2ē  I2

0       1    1
Объединяя катионы и анионы, превращаем ионное уравнение

электролиза в молекулярное:
 электролиз

2KI                     2K + I2

В результате электролиза расплава иодида калия на катоде образуется
металлический калий, на аноде – йод:

Пример 2. Электролиз расплава гидроксида натрия NaOH

                      расплав     электролиз
   4NaOH                         4Na+ + 4OH-       4Na + O2+ 2H2O

катод (-) Na+ + 1ē  Na0                    4 - восстановление
              анод   (+)        4OH- - 4ē  O2 + 2H2O       1 - окисление

На катоде выделяется металлический натрий, на аноде – кислород и вода
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ЭЛЕКТРОЛИЗ ВОДНЫХ  РАСТВОРОВ  ЭЛЕКТРОЛИТОВ.
             КАТОДНЫЕ  И  АНОДНЫЕ  ПРОЦЕССЫ.
       В растворах электролитов, помимо катионов и анионов, присутствуют
молекулы воды, которые в ряде случае участвуют в процессе электролизе.
Рассмотрим процессы,  протекающие на катоде и аноде при электролизе солей
различных типов (в зависимости от состава образующего соль аниона).

 Катодные процессы.
Процесс на катоде не зависит от материала, из которого он изготовлен.

Порядок, в котором происходит разрядка ионов на катоде из растворов их
солей, определяется  рядом стандартных электродных потенциалов.  Чем левее
находится металл в этом ряду, тем труднее его ионы восстанавливаются на
катоде. Возможны три случая:

1) Катионы металлов, стоящие в ряду стандартных электродных
потенциалов до марганца включительно (Li+, K+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+, Mn2+),
при электролизе водных растворов не восстанавливаются. На катоде идёт
восстановление воды с выделением газообразного водорода, катионы металла
при этом остаются в растворе.

Рассмотрим на примере электролиз раствора KI.
В этом случае в растворе, кроме ионов калия и йода, присутствуют

молекулы воды, которые могут участвовать в электродных реакциях. На катоде
вместо иона калия восстанавливаются молекулы воды.

KI K+ + I- H2O H+ + OH-

Катод Анод
             K+ , H+                                     I- , OH-

             2H2O + 2ē H2 + 2OH-     2I- - 2ē  I2
0

             K+ + OH-  KOH
Таким образом, на катоде выделяется водород, на аноде образуется йод, а

вблизи катода – раствор КОН. Общее уравнение:

2KI + 2H2O  2KOH + H2 + I2

или в ионном виде:
2I- + 2H2O  2OH- + H2 + I2

     2) Катионы металлов, стоящие в ряду стандартных электродных
потенциалов от цинка до свинца (Zn2+, Cr3+,Fe2+, Ni2+,Sn2+, Pb2+), при
электролизе раствора восстанавливаются одновременно с молекулами воды.

Рассмотрим на примере электролиз раствора FeSO4

FeSO4  Fe2+ + SO4
2-             H2O  H+ + OH-

Катод Анод
           Fe2+   , H+                            SO4

2- , OH-

           Fe2+ +2ē  Fe0                        2H2O - 4ē  O2 + 4H+

2H2O + 2ē  H2 + 2OH-

       3) Катионы металлов, стоящие в ряду стандартных электродных
потенциалов после водорода (Cu2+,Hg2+,Ag+,Pt2+,Au3+) практически полностью
восстанавливаются на катоде.
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Рассмотрим на примере электролиз раствора CuCI2

CuCI2  Cu2+ + 2CI-           H2O  H+ + OH-

Катод Анод

             Cu2+ , H+                    2CI-, OH-

 Cu2+ + 2ē  Cu0                 2CI- - 2ē  CI2

  2CuCI2 + 2Н2О  = Cu + CI2 +2HCl + Cu(OH)2

Если водный раствор содержит катионы различных металлов, то при
электролизе выделение их на катоде протекает в порядке уменьшения
алгебраической величины стандартного электродного потенциала.

Анодные процессы.
       Характер реакций, протекающих на аноде, зависит как от присутствия
молекул воды, так и от вещества, из которого сделан анод. Аноды бывают
растворимые и нерастворимые.

При использовании нерастворимого анода - инертного (уголь, графит,
платина)- на нём происходит разрядка анионов.

Анионы бескислородных кислот и их солей (F-, CI-, Br-, I-, S2-, CN-)
удерживают свои электроны слабее иона ОН- из воды. Поэтому при
электролизе водных растворов бескислородных кислот окисляются их анионы.
Рассмотрим на примере электролиз раствора BaCI2

                BaCI2  Ba2+ + 2CI-         H2O  H+ + OH-

Катод Анод

Ba2+, H+                                         2CI-, OH-

2H2O  + 2ē  H2 + 2OH-           2CI- -2ē  CI2

Анионы кислородных кислот (NO3
-, SO4

2-, CO3
2-, PO4

3-) удерживают
свои электроны более прочно, чем тоны ОН-. Поэтому при электролизе водных
растворов солей кислородосодержащих кислот окисляется молекула воды, а
ионы соли остаются без изменения. Рассмотрим на примере электролиз
раствора Hg(NO3)2

Hg(NO3)2 Hg2+ + 2NO3
- H2O H+ + OH-

Катод Анод

             Hg2+, H+                                           2NO3
-, OH-

             Hg2+ + 2ē  Hg0                             2H2O - 4ē  O2 + 4H+

                                    H+ + NO3
-  HNO3

Таким образом, при электролизе раствора Hg(NO3)2 на катоде образуется
ртуть, а на аноде выделяется кислород и вблизи анода накапливается азотная
кислота

2Hg(NO3)2 + 2H2O = 2Hg + O2 + 4HNO3
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или в ионном виде:

       2Hg2+ + 2H2O = 2Hg + O2 + 4H+

Способность к окислению уменьшается в ряду:

          I-  Br-   S2-    Cl-     OH-    SO4
2-      F-

В случае растворимого анода (Cu, Ag, Zn, Cd, Hg, Ni и др.) при
электролизе водного раствора окисляется анод. Например, если при
электролизе водного раствора    анод будет медным, тогда ионы хлора не
окисляются (растворяется анод):
           CuCI2  Cu2+ + 2CI-             H2O  H+ + OH-

Катод Анод

           Cu2+, H+            2CI-, OH-

           Cu2+ + 2ē Cu0                      Cu0 - 2ē  Cu2+

Здесь происходит переход меди с анода на катод. Количество хлорида
меди в растворе остаётся неизменным.
Количественная сторона электролиза основывается на двух законах Фарадея:

1 закон. Количество вещества, окислённого на аноде или
восстановленного на катоде,прямо пропорционально количеству прошедшего
через раствор или расплав количества электричества.

m = Q ∙ Э
Q -  количество прошедшего через раствор электричества, Q = I∙ t
2 закон. Равные количества веществ на электродах  при пропускании

одного и того количества электричества пропорционально их химическим
эквивалентам.

● Объединённый закон – масса электролита, подвергшаяся
превращению при электролизе, а также массы  образующихся на электродах
веществ, прямо пропорциональны количеству электричества, прошедшего
через раствор или расплав электролита и эквивалентны  масса
соответствующих веществ.

       где:      Э - эквивалентная масса вещества
I - сила тока, А
t - время электролиза, с
F - постоянная Фарадея, 96500 Кл/моль

Постоянная Фарадея показывает, что для выделения 1 г-экв.  любого
вещества  требуется 96500 Кл электричества.

При вычислении объёмов выделившихся газов:

F
tIVV э 

 , где Vэ - эквивалентный объём газа

F
tIЭm 


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Задача Ток силой 2,5А, проходя через раствор
электролита, за 30 мин., выделяет из раствора
2,77 г металла. Найти  эквивалентную массу
металла.

 Д а н о:
I = 2,5А
t = 30 мин. = 1800 с.
m (металла) = 2,77 г
F = 96500 Кл/моль

 Э = ?

Решение.
Решим уравнение закона Фарадея относительно
эквивалентной массы металла и подставим в него
данные                   задачи с учётом, что  30 минут
равно 1800 секунд.

мольг
сА

мольКлг
tI
FmЭ /4,59

18005,2
/9650077,2












Ответ: 59,4 г/моль

Электролиз находит широкое применение во многих отраслях
промышленности. В химической промышленности электролиз используют для
получения многих веществ: водорода, кислорода, хлора, хлорной кислоты,
перманганата калия и других неорганических и органических соединений.

Контрольные вопросы:

● Дать определение степени окисления. Чем отличается степень
окисления от валентности элемента?

● Какие реакции называются окислительно – восстановительными и
каковы методы их уравнивания?

● Кто такой восстановитель, а кто – окислитель?
● Привести примеры соединений серы, азота с различной степенью

окисления и указать, какие из них могут быть только окислителями, а
какие только восстановителями?

● Что называется гальваническим элементом и его схематического
изображение

● Какой электрод является анодом и какой катодом при работе ГЭ?
● Что называется стандартным электродным потенциалом металла?
● Как изменяются свойства металлов в ряду напряжений?
● Что называется электролизом?
● В каких случаях при электролизе водных растворов солей: а) на катоде

выделяется водород, б) на аноде выделяется кислород, в) состав
электролита не изменяется?

● Какова максимальная и минимальная степень окисления у элементов
пятой группы?  Привести примеры соединений.
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Тема 9. МЕТАЛЛЫ  И  НЕМЕТАЛЛЫ, ИХ  СВОЙСТВА

9.1. Технология обучения на  лекции - конференции

Учебное время - 2 часа. Количество студентов: 40 ÷ 60 чел.

Форма учебного
занятия

Лекция – конференция с использованием
современных технических средств и элементов
групповой работы

План  занятия -
конференции:

1. Вступительное слово преподавателя
2. Металлы I группы главной подгруппы,

их  получение и свойства
3. Металлы II группы главной подгруппы,

их  получение и свойства
4. Металлы III группы главной

подгруппй, их  получение и свойства
5. Металлы I группы побочной

подгруппы, их  получение и свойства
6. Металлы VIII группы побочной

подгруппы, их  получение и свойства
7. Неметаллы IV группы, их  получение и

свойства
8. Неметаллы V группы, их  получение и

свойства
9. Неметаллы VI группы, их  получение и

свойства
10. Неметаллы VII группы, их  получение и

свойства
Цель учебного занятия: сформировать знания  о металлах и неметаллах,
их применении в промышленности

Задачи  преподавателя:
● дать понятие о положении металлов и
неметаллов в периодической системе
химических элементов
Д.И.Менделеева;
● рассказать о методах получения
металлов;
● раскрыть основные химические
свойства металлов и неметаллов;
● мотивировать желание глубоко
продумать вопросы по данной теме;
● научить понимать различия между

Результаты учебной
деятельности:

Студент  должен:
● дать определение понятиям:
коррозия, сплавы металлов,
способам получения металлов
● знать методы получения
металлов;

● уметь давать характеристику
металлов главных и побочных
подгрупп, неметаллов,  исходя из
положения в Периодической
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металлами и неметаллами;
● охарактеризовать физические и
химические свойства  металлов и
неметаллов;
● продолжить формирование умений
мыслительной деятельности;
● продолжить формирование научного
мировоззрения; навыков
аргументированного изложения своей
позиции

системе и строения атома:
● уметь доказывать химические
свойства металлов и неметаллов;
● объяснить отличия металлов от
неметаллов;
● называть сплавы металлов
● уметь пользоваться приёмами
сравнения, обобщения, делать
выводы, пользоваться
дополнительной литературой

Методы и техники
обучения

Наглядный и словесный, лекция-конференция,
дискуссия, техника презентаций

Средства обучения

Лазерный проектор, информационное
обеспечение, наглядные материалы (слайд-
презентация со стороны докладчиков), учебные
тетради

Формы обучения Индивидуальная, коллективная работа

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для использования
ТСО/ информационных технологий

Мониторинг и оценка Устный контроль: учебные вопросы, тесты

Технологическая карта лекции

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение
в учебное
занятие
(5 мин.)

1.1. Объявляет тему, цели и планируемые
результаты учебной деятельности,
представляет ведущего.
1.2. Объявляет о проведении лекции-
конференции в форме дискуссии.
Напоминает темы докладов (приложение
1), порядок проведения дискуссии,
вывешивает памятку участников
дискуссии и выводит на экран таблицу
«Показатели и критерии оценки
участников дискуссии» (приложение  2).
1.3.Формирует экспертную группу для
оценки деятельности участников
конференции

1.1. Слушают

1.2. Знакомятся с
памяткой и
таблицей
«Критерии оценки
докладчиков,
рецензентов и
оппонентов»

1.3. Задают
уточняющие
вопросы
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2 этап.
Инфор-
маци-
онный

(40 мин.)

2.1. Организует выступления студентов с
подготовленными презентациями
докладов (приложение 3) и сообщениями:
● внимательно следит за логикой
развертывания содержания материала;
● при возникновении потребности
обсудить излагающийся материал,
останавливает докладчика на некоторое
время и переводит лекцию в русло
коллективного обсуждения.
2.2. Организует коллективное обсуждение
содержания докладов:
● задаёт вопросы (приложение 4);
● уточняет основные положения доклада;
● уточняет основные положения доклада;
● проявляет заинтересованность в
высказываниях.
2.3. Обсуждение каждого доклада в целом
завершает кратким обобщением.

2.1. Ответст-
венный по
подгруппе, на
которую
разделилась
группа,
зачитывает
доклад. Ведущий
даёт слово
рецензентам, а
затем оппонентам.
Рецензент под-
чёркивает положи-
тельные стороны
доклада, отмечает
слабые моменты.
Оппоненты
высказывают своё
мнение, задают
вопросы, участ-
вуют в дискуссии.
2.2. Студенты
коллективно
обсуждают содер-
жание доклада,
дискутируют.
Эксперты оцени-
вают и выстав-
ляют баллы док-
ладчикам  и оппо-
нентам.

3 этап.
Заклю-
читель-

ный
(15 мин.)

3.1. Организует подведение итогов лекции,
обобщает результаты учебной
деятельности, поощряет активных
участников
3.2. Даёт задание для самостоятельной
работы: сделать конспект «Коррозия
металлов и методы защиты от неё»,
«Сплавы металлов», решить кроссворд по
теме (приложение 5), ответить на тесты
для самоконтроля знаний (приложение 6),
3.3. Рефлексия (приложение 7)

3.1. Слушают,
уточняют

3.2.Записывают
задание в тетрадях

3.3. Рефлексируют
свои знания
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Приложение 1 (9.1.)

Темы  презентаций - докладов на лекции
1. Металлы главной подгруппы I группы, их получение и свойства
2. Металлы главной подгруппы II группы, их получение и свойства
3. Металлы главной подгруппй III группы, их получение и свойства
4. Металлы побочной подгруппы I группы, их получение и свойства
5. Металлы побочной подгруппы VIII группы, их  получение и

свойства
6. Неметаллы IV группы, их  получение и свойства
7 Неметаллы V группы, их  получение и свойства
8 Неметаллы VI группы, их  получение и свойства
9. Неметаллы VII группы, их  получение и свойства

Приложение 2 (9.1.)
Показатели и  критерии оценки участников дискуссии

Докладчики (Ф.И.О.)Показатели и критерии
оценки (в баллах) 1 2 3 4 5 6 7 8 9

1. Содержание доклада (2,5):
- соответствие теме (1,5);
- последовательность, логика

и ясность изложения (0,5);
- четкая формулировка выводов
(0,5)
2. Использованные средства
представления информации
(наглядность) (0,9)
3. Соблюдение регламента
(0,6)
Итого: (максимально – 4,0)

Рецензенты (Ф.И.О.)
1 2 3 4 5 6 7 8 9

1. Дополнения к докладу (0,5)
2. Выявление сильных мест
доклада (0,6)
3. Выявление слабых мест
доклада (0,6)
4. Соблюдение регламента (0,3)
Итого:

Оппонент/участник дискуссии (Ф.И.О.)
1 2 3 n

1. Вопросы:
- количество (0,5 за каждый)
- по существу (0,3)

2. Дополнения
- количество (0,5 за каждый)
Итого (максимально – 3,0)
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Приложение 3 (9.1.)

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА МЕТАЛЛОВ И НЕМЕТАЛЛОВ

АТОМЫ

классифицируют на

Металлы Неметаллы

имеют имеют

Строение атома:
- большой радиус (> R)
- от 1 до 3 е на внешнем
энергетическом уровне

Строение атома:
-< R
- от 4 до 7 е на внешнем
энергетическом уровне

проявляют

образуют

проявляют

образуют
Восстановительные

свойства (-е )
Окислительные
свойства ( +е )

образуют образуют

Простые вещества

Химические
соединения:
• основные
оксиды

• амфотерные
оксиды
• основания
• соли

Химические
соединения:
• кислотные
оксиды

• водородные
соединения

• кислоты
• соли

Простые вещества

обладают обладают

Физ. свойствами:
• электро- и
теплопроводность
• Ме блеск
• пластичность
• твердые
• серебристо-

белый цвет

Хим. свойствами,
реагируют с:
• Не
• кислотами
• водой
• солями

Физ. свойствами:
• не электро- и
теплопроводность
• хрупкие
• газы, жидкости,

твердые
• разные цвета

Хим. свойствами,
реагируют с:
• Ме
• Не
• кислотами

• металлической связью
• металлической

кристаллической
решеткой

• ковалентной связью
• атомной и молекулярной
кристаллической решеткой

определяется определяется
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Тема 1. Металлы I группы главной подгруппы, их получение и
свойства

)))))

))))

)))

)))

))

ЧИСЛО
ЭЛЕКТРОН

НЫХ
СЛОЕВ

0, +11p=+ 55
n= 78

Cs

0, +11p=+37
n= 48

Rb

0, +11p=+19
n= 20

K

0, +11p=+11
n= 12

Na

0, +11p=+3
n= 4

Li

ХАРАКТЕР-
НЫЕ

СТЕПЕНИ
ОКИСЛЕНИЯ

ЧИСЛО
ВАЛЕНТ-

НЫХ
ЭЛЕКТРО-

НОВ

СОСТАВ
ЯДРА

АТОМА

НАЗВАНИЕ И
СИМВОЛ

ЭЛЕМЕНТА

«Общая характеристика металлов
главной подгруппы I группы

Периодической системы Д. И. Менделеева».

Соединения щелочных металлов

Оксиды щелочных металлов

Тип и класс веществ

Физические свойства

Химические свойства

общая формула: М2О

основной оксид

твердые кристаллические
вещества

1) М2О + Н2О=  ; 2) М2О + кисл.окс=
3) М2О + к-та =;  4)М2О + амфот.окс=
5) М2О + амфот. гидроксид=
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Тема 2. Металлы II группы главной подгруппы, их получение и
свойства

Тема 3. Металлы III группы главной подгруппы, их получение и
свойства

««ЧтоЧто объединяетобъединяет изображенияизображения??»»
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Тема 4. Металлы I группы побочной подгруппы, их получение и
       свойства

Медь — химический элемент с
атомным номером 29 в
периодической системе,
обозначается символом Cu (лат.
Cuprum от названия острова
Кипр где добывали медь),
красновато-золотистого цвета (
розовый при отсутствии
оксидной пленки). Простое
вещество медь — это
пластичный переходный металл,
с давних пор широко
применяемый человеком.
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Серебро́ — химический
элемент с атомным
номером 47 в
периодической системе,
обозначается символом Ag
(лат. Argentum), ковкий,
пластичный металл белого
цвета. Один из дефицитных
элементов.

Зо́лото — 79-й элемент периодической
системы элементов, благородный металл
жёлтого цвета. Встречается в природе
исключительно в самородном состоянии.
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Тема 5. Металлы VI группы побочной подгруппы, их  получение и
свойства

Получение

• Хром получают восстановлением:
Fe(CrO2)2 + 4C = Fe + 2Cr + 4CO↑
K2Cr2O7 + 2C = Cr2O3 + K2CO3 + CO↑
Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3

в промышленности, метод
алюминотермия

ОБЩАЯ ХАРАКТЕРИСТИКА
МЕТАЛЛОВ ПОБОЧНОЙ
ПОДГРУППЫ VI ГРУППЫ

В ряду Cr – Mo – W химическая активность падает.
С увеличением степени окисления элементов у их оксидов и
гидроксидов закономерно происходит ослабление основных
свойств и усиление кислотных.
Высшим оксидам RO3 соответствуют кислоты H2RO4. В том
же направлении происходит усиление окислительных
свойств соединений.
Хром - серебристо-белый с голубоватым оттенком металл,
встречается в природе в виде хромита железа Fe(CrO2)2 и
хромата свинца PbCrO4.
Электронная конфигурация атома хрома
Cr 1s22s22p63s23p63d54s1

•

Физические свойства
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Получение

• Хром получают восстановлением:
• Fe(CrO2)2 + 4C = Fe + 2Cr + 4CO-,

K2Cr2O7 + 2C = Cr2O3 + K2CO3 + CO-,
Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3

в промышленности, метод
алюминотермия

Металлический хром и его соединения
находят широкое применение в технике.
Твёрдость и пластичность хрома используют
в химической промышленности. Бихромат
калия используется как окислитель.
Бихроматы калия и натрия применяют для
дубления кож, в качестве протравы при
крашении тканей, как окислители в
производстве красителей, как ингибитор
коррозии металлов и сплавов.

Применение
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Тема 6. Неметаллы IV группы, их  получение и свойства

С С*

Атом углерода Атом углерода

в нормальном состоянии в возбужденном состоянии

В возбужденном состоянии S электроны
внешнего уровня распариваются и один из
них переходит на свободную Р – орбиталь.

Тема 7. Неметаллы V группы, их  получение и свойства

СТРОЕНИЕ И СВОЙСТВА АТОМА
АЗОТА

 2 период, 5 группа,
главная подгруппа

 Содержит на внешнем
энергетическом уровне 5

электронов
+7  )  )

2 5

 Окислитель
 N0 + 3e- N-3

 * Составьте формулы
соединений N с Li, Са, Al.

 Восстановитель
N0 –1,2,3,4,5e-

N+1,N+2,N+3,N+4,N+5

* Составьте формулы оксидов

3

1 2

4
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Тема 8. Неметаллы VI группы, их  получение и свойства

Размещение электронов по уровням и
подуровням атома кислорода

II+2, -2

ВалентностьСтепень
окисления

Размещение электронов
по орбиталям

(последний слой)

8О 1s22s22p4

Размещение электронов по уровням и
подуровням атома серы

VI+6

IV+4

II+2, -2

ВалентностьСтепень
окисления

Размещение электронов по
орбиталям

(последний слой)

16S 1s22s22p63s2p4
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Тема 9. Неметаллы VII группы, их  получение и свойства

Строение атомов галогенов
2s 2p

F

           3s          3p                         3d

Cl

4s          4p                         4d

Br

5s          5p                          5d

I

Слайд №3

Химические свойства

F2 → Cl2 → Br2 → I2
Окислительная способность уменьшается

«Ряд активности галогенов»:
F2 > Cl2 > Br2 > I2

Взаимодействие с металлами => соли

Вытесняют друг друга из растворов их солей

Взаимодействие с водородом => галогеноводороды

Слайд №7
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Приложение 4 (9.1)
Вопросы для обсуждения и формирования выводов:

Тема 1. Металлы I группы главной подгруппы, их получение и
свойства

1. Как в целом можно характеризовать физические свойства
металлов I группы главной подгруппы?

2. Какова общая электронная конфигурация строения атомов
этих металлов?

3. Какой из гидроксидов щелочных металлов является
наиболее слабым, а какой – наиболее сильным
электролитом? Почему?

4. Приведите тривиальные названия соединений металлов
этой группы,  применяемых  в быту и в  промышленности?

Тема 2. Металлы II группы главной подгруппы, их получение и
              свойства

1. На основе Периодической системы и теории строения
атомов поясните, какие свойства магния и кальция
являются общими, и по каким свойствам они отличаются?
Почему?

2. Каковы основные способы устранения жёсткости воды?
Напишите уравнения соответствующих реакций.

3. Охарактеризуйте отношение элементов главной
подгруппы II группы к кислотам, щелочам и воде.

4. Приведите важнейшие соединения кальция,  получаемые в
промышленности, дайте им тривиальные  названия.

Тема 3. Металлы III группы главной подгруппй, их получение и
              свойства

1. Могут ли быть окислителями: а) атомы алюминия, б) ионы
алюминия? Ответ подтвердите уравнениями реакций.

2. Какие химические свойства характерны для алюминия?
3. Какова общая характеристика элементов  главной

подгруппы III группы?
4. Какие природные соединения алюминия Вы знаете?

Тема 4. Металлы I группы побочной подгруппы, их получение и
              свойства

1. Объясните с точки зрения строения атома электронную
конфигурацию атомов  меди, серебра.

2. Как взаимодействует медь с кислотами?
3. Что является качественным обнаружением иона серебра?
4. Приведите тривиальные названия соединений металлов

этой группы,  применяемых  в быту и в  промышленности?
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Тема 5. Металлы VIII группы побочной подгруппы, их  получение и
              свойства

1. Какими общими и специфическими свойствами обладают
гидроксиды железа?

2. Напишите электронное-графические формулы атомов
железа, кобальта, никеля, а также ионов железа.

3. Какие степени окисления проявляют элементы семейства
железа? Каки оксиды и гидроксиды соответствуют этим
степеням окисления?

4. Назовите важнейшие природные соединения железа.

Тема 6. Неметаллы IV группы, их  получение и свойства
1. Какую  конфигурацию внешнего электронного слоя имеют

атомы углерода в основном и возуждённом состоянии?
2. Как можно получить углекислый газ в лаборатории?
3. Какой тип связи в молекулах СО и СО2?
4. Каковы  аллотропные модификации углерода?

Тема 7. Неметаллы V группы, их  получение и свойства
1. Каковы закономерности изменения свойств элементов в

подгруппе азота сверху вниз?
2. Каковы важнейшие аллотропные модификации фосфора?
3. Назовите важнейшие соединения азота и фосфора.
4. Какую минимальную и максимальную степень окисления

имеет азот в своих соединениях? Приведите примеры
соединений.

Тема 8. Неметаллы VI группы, их  получение и свойства
1. Какие степени окисления может иметь кислород в своих

соединениях?
2. Какие аллотропные модификации образуют кислород и

сера?
3. Почему кислород и сера, находясь в одной подгруппе,

имеют разные валентности? Объясните согласно стронию
атома.

4. Сколько неспаренных электронов имеют атомы
халькогенов  в невозбуждённом состоянии?

Тема 9. Неметаллы VII группы, их  получение и свойства
1. Какой из галогенов является самым активным, и какой -

наименее активным окислителем?
2. Как изменяются радиусы атомов, сродств к электрону,

электроотрицтельность галогенов в подгреппе?
3. Приведите формулы  кислородосдержащих кислот хлора и

назовите их.
4. Какие валентности и степени окисления характерны для

атомов  галогенов в различных соединениях?
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Заключительный вопрос.
Каковы отличия металлов и неметаллов по строению атома?

Приложение 5 (9.1.)

Кроссворд «Щелочные и  щелочноземельные металлы»

1. Металл, который входит в состав бертолетовой соли
2. Каменная соль.
3. При сжигании дров получаем золу, в состав которой входит

карбонат калия, или …
4. Французские химики, открывшие радиоактивный металл радий.
5. Нерастворимая соль бария, применяемая как наполнитель при

изготовлении бумаги, резины, клеенки, как утяжелитель буровых
растворов.

6. Металл, окрашивает пламя в карминно-красный цвет
7. Соединение щелочноземельного металла, применяемое для

изготовления статуй, слепков, жестких повязок в медицине
8. Соединение щелочного металла, применяемое для получения

мыла (техническое название).
9. Немецкий химик, который в 1828 г. получил бериллий.

10. Щелочной металл, который может расплавиться в руке
11. Французский химик, открывший франций
12. Сплав нитратов калия и серебра (медицинское название).
13. Соединение щелочных металлов с водородом
14. Химический элемент II группы периодической системы, за

открытие которого М.Склодовская-Кюри в 1911 г. получила
Нобелевскую премию.

15. Английский химик, живший в 1778–1829 гг., получивший в
чистом виде большинство щелочных и щелочноземельных
металлов
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Приложение 6 (9.1.)

Тесты для самоконтроля и
закрепления знаний:

1. Из разбавленной серной кислоты вытеснит водород:
А) Ag         B)  Cu       C)  Zn         D)  Au

2. При электролизе какой коли на катоде будет выделяться водород?
A)  AlCl3 B) CuCl2 C) Hg(NO3)2 D) AgNO3

3. При контакте с каким металлом, коррозия железа усиливается?
A) с магнием B) с цинком C) с медью D) с кальцием

4. Кальций входит в состав:
A) питьевой воды B) поташа C) поваренной соли D) мрамора

5. Какой самый тяжёлый и самый лёгкий металл?
1) Сa     2) Li    3) Hg    4) Os      5)  Pb     6)Al
A) 4 и 1 B) 5 и 1 C) 4 и 2 D) 5 и 6

6. Элементом, строением внешнего энергетического уровня которого
является 3s23p4 , является:

A) кислород B) сера C) углерод D) фосфор

Приложение 7 (9.1.)

 Сегодня на занятии я научилась
(ся) …

 Сегодня на занятии я закрепил (а)
свои знания…

 Что ещё я хотел (а) бы узнать…

Рефлексия
И как всегда, уходя с занятия, продолжите фразу:

“Уходя с занятия, я хочу сказать…”
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Лекция  9

Тема: «МЕТАЛЛЫ   И   НЕМЕТАЛЛЫ,  ИХ СВОЙСТВА»

План.

1. Положение металлов и неметаллов в Периодической
системе элементов.

2. Способы получения металлов и неметаллов
3. Физические и химические свойства металлов и

неметаллов
4. Коррозия металлов
5. Сплавы металлов

Почти 80% элементов в Периодической системе Д.И Менделеева
составляют металлы. Это s- элементы I и II   группы, все d и f - элементы, а
также - элементы главных подгрупп - III группы (все, кроме В), IV- Ge,Sn,Pb,
V- Sb, VI- Po

Получение.
Металлы встречаются в природе как в свободном состоянии (самородки –

золото и платина), так и в виде химических соединений. Наименее активные
металлы, такие как, серебро, медь, ртуть и олово в природе находятся как в
свободном, так и в виде соединений с другими химическими элементами.
Активные (стоящие в ряду напряжения металлов до олова) – находятся только в
соединениях с другими химическими элементами и входят в состав минералов и
горных пород.

Физические свойства
Чистые металлы в твёрдом состоянии – это кристаллы, которых частицы

вещества расположены в определённом геометрическом порядке, образуя
кристаллическую решётку, в узлах которой находятся положительно
заряженные ионы и нейтральные атомы, а между ними перемещаются
электроны.

Все металлы, за исключением ртути, при обычных условиях, твёрдые
вещества. Для металлов характерен металлический блеск.

В технике металлы принято делить на группы:
по цвету – чёрные (железо, хром, марганец и их сплавы), цветные – все

остальные.
по плотности – лёгкие, у которых плотность меньше 5 г/см3, например,

литий, калий, кальций, алюминий и др. и тяжёлые, у которых плотность больше
5 г/см3, это, например, олово, свинец, ртуть, железо и др. Самым лёгким
является литий (пл. 0,53), самым тяжёлым – осмий (пл. 22,5),

по температуре плавления – легкоплавкие – tпл.=3500С и ниже (свинец
3270С, олово 2320С, натрий 980С, калий 630С, цезий 280С и др.), тугоплавкие
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tпл. выше 3500С (железо 15390С, хром 18750С). Самый тугоплавкий металл –
вольфрам (33800С) – применяется для изготовления нитей электроламп, самый
легкоплавкий – ртуть (жидкая), цезий и галлий плавятся в руках,

по твёрдости – хром - самый твёрдый, режет стекло, мягкие – калий,
рубидий, цезий, натрий – легко режутся ножом.

Важными физическими свойствами металлов являются также
электрическая проводимость и теплопроводностьНаибольшую
электрическую проводимость имеют серебро, затем медь, золото, хром,
алюминий, магний, железо.

Из механических свойств для металлов характерно: пластичность,
ковкость, тягучесть.

Пластичность – это свойство металлов деформироваться без трещин,
под действием определённой нагрузки при обычной и повышенной температуре.

Ковкость – это свойство металлов деформироваться без трещин под
влиянием сжатия при температуре ниже температуры плавления металла.

Тягучесть – это способность металлов вытягиваться в нить, т.е.
изменяют свою форму при ударе, прокатываются в проволоку.

Эти свойства уменьшаются в ряду – золото, серебро, медь, олово, свинец,
цинк, железо. Из золота можно изготовить пластинки толщиной 0,003 мм,
которые используют для позолоты различных предметов, и вытягивать в
проволоку, невидимую невооружённым глазом. Марганец и висмут – хрупкие
металлы.

Химические свойства.
Эти свойства металлов обусловлены характерным строением их внешних

электронных оболочек.
Общим химическим свойством металлов является их способность только

отдавать электроны, превращаясь в свободные положительно заряженные ионы:
 nMeneMe0

Эта способность выражена у металлов по-разному. Мерой прочности
связи электронов в атомах является энергия ионизации. Наименьшей энергией
ионизации обладают щелочные металлы, поэтому они являются энергичными
восстановителями.

Свободные металлы проявляют исключительно восстановительные
свойства. Этими свойствами металлов обусловлена их способность, вступать в
реакции с различными окислителями: неметаллами, кислотами, солями менее
активных металлов.

Названия всех соединений металлов с неметаллами оканчиваются на – ид
(оксид,, хлорид, нитрид, сульфид и т.д.).
            1. Взаимодействие металлов с неметаллами.

а) большинство металлов хорошо реагируют с кислородом, давая оксиды:
2Mg + O2 = 2MgO

б) легко соединяются с галогенами, образуя галогениды (с хлором – хлориды, со
фтором –фториды, с бромом – бромиды, с йодом –иодиды):

2Fe + 3CI2 = 2FeCI3
в) с азотом металлы образуют нитриды:

3Ba + N2 = Ba3N2



227

г) при определённых условиях металлы взаимодействуют с серой, образуя
сульфиды:

2AI + 3S = AI2S3
д) соединения металлов с углеродом называются карбидами:

Ca + 2C = CaC2
е) соединения металлов с фосфором можно получить синтезом (при 6000С

– 12000С) и называются они фосфидами:
 3Li + P = Li3P
3Zn + 2P = Zn3P2

ж) с водородом взаимодействуют непосредственно только щелочные и
щелочноземельные металлы, образуя гидриды:

2Li + H2 =LiH
Ca + H2 = CaH2

з) с кремнием  металлы образуют - силициды:
2Mg + Si = Mg2Si

и) с бором металлы образуют - бориды – применяются в ядерной технике,
радиоэлектронике.

Все металлы, стоящие до водорода, вытесняют его из разбавленных
растворов кислот, (исключение представляет азотная кислота любой
концентрации) свинец не растворяется в серной кислоте, т.к. образуется осадок
сульфат свинца.

Ряд стандартных электродных потенциалов справедлив для окислительно-
восстановительных процессов, происходящих только в водной среде.

2.  Важные химические свойства металлов проявляются в их отношении к
воде, растворам кислот, щелочам, солям.

а) Активные металлы (щелочные и щелочноземельные) вытесняют
водород из воды с образованием гидроксидов (щёлочи), магний только из
горячей воды.

Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2
Металлы, стоящие в ряду напряжений,  между магнием и кадмием обычно

не вытесняют водород из воды. На поверхности этих металлов образуются
оксидные плёнки, обладающие защитным действием.

Некоторые тяжёлые металлы взаимодействуют с водой при нагревании с
образованием оксида:

t
3Fe + 4H2O = Fe3O4 + 4H2

б) Металлы, гидроксиды которых амфотерны, взаимодействуют с
растворами кислот и щелочей:

  сплавление

               2Al + 2NaOH + 2H2O  2NaAlO2 + H2
               2Al + 2NaOH + 6H2O  2Na[AI(OH)4] + 3H2

Be + 2KOH + 2H2O  K2[Be(OH)4] + H2
в) Более активные металлы вытесняют менее активные ихз растворов их

солей: Fe + CuSO4  FeSO4 + Cu
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Элементы с неметаллическими свойствами занимают правый верхний
угол Периодической системы, они находятся в основном в IV, V, VI, VII
группах главных подгрупп.

Характерным свойством неметаллов является большое (по сравнению с
металлами) число электронов на внешней электронной оболочке их атомов, а,
следовательно, большая способность к присоединению электронов
(окислительная способность), передаваемая высокими значениями их
электроотрицательности. При этом они переходят в отрицательно заряженные
ионы (анионы).

Физические свойства.
В свободном виде встречаются газообразные (водород, фтор, хлор,

кислород, азот и благородные газы) и твёрдые неметаллические простые
вещества (бор, углерод, кремний, фосфор, сера, йод и др.), при комнатной
температуре известен один жидкий неметалл - бром.

Химические свойства неметаллов.
1.  Взаимодействуют с металлами, образуя соединения с ионной связью

2Na + CI2 = 2NaCI
2Ca + O2 = 2CaO

2.  В определённых условиях неметаллы реагируют между собой, образуя
соединения с ковалентной связью – как полярные, так и неполярные. Примером
первых служат вода H2O, хлороводород HCI, аммиак NH3, примером вторых –
оксид углерода (IV) CO2, метан CH4, бензол C6H6 .

3. C водородом неметаллы образуют летучие соединения, например,
фтороводород HF, сероводород H2S, аммиак NH3, метан CH4. При растворении в
воде водородные соединения галогенов, серы, селена и теллура образуют
кислоты той же формулы, что и сами водородные соединения.

4. При растворении в воде аммиака образуется аммиачная вода NH4OH,
называемая гидроксидом аммония.

NH3 + H2O = NH4OH
5. С кислородом неметаллы образуют кислотные оксиды – SO3, P2O5,CO2,
которым соответствуют кислоты H2SO4 , H3PO4 , H2CO3.

Контрольные вопросы:
● Какие физические свойства характерны для металлов и

неметаллов?
● Указать самый лёгкий и самый тяжёлый, самый мягкий и

самый твёрдый металлы
● Какие химические свойства характерны для металлов и как

они связаны со строением их атомов?
● Какие металлы вытесняют водород из разбавленных соляной

и серной кислот?
● Каковы способы получения металлов из руд?
● Что называется сплавами металлов, приведите примеры
● Что называется коррозией металлов? Виды коррозии

металлов
● Назвать важнейшие методы защиты металлов от коррозии
● Напишите общие  химические свойства для неметаллов
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ВОПРОСЫ
к  Итоговому  контролю (ЯБ)

1. Кислородосодержащие кислоты, их получение и химические
свойства.

2. Щёлочи, их получение и  химические свойства
3. Нормальные соли, получение и химические свойства
4. Кислые соли, получение и химические свойства
5. Основные оксиды, получение и химические свойства.
6. Кислотные оксиды, получение и химические свойства
7. Амфотерные оксиды, получение и химические свойства
8. Планетарная теория строения атома Резерфорда и ее недостатки
9. Постулаты Бора
10. Закон Авогадро, его следствия, объясните на примере
11. Основные  стехиометрические законы химии
12. Ковалентная связь, виды, определение и примеры соединений
13. Ионная связь, определение, примеры соединений
14. Металлическая связь
15. Донорно – акцепторная связь. Примеры соединений
16. Виды химической связи, определение  и  примеры соединений
17. Растворы, растворимость твёрдых веществ в воде
18. Скорость химической реакции в гетерогенных системах
19. Растворение твердых веществ, гидраты и сольваты
20. Kонцентрация растворов и способы  её выражения
21. Влияние температуры на скорость химической реакции. Правило

Вант- Гоффа.
22. Влияние концентрации на скорость химической реакции
23. Принцип работы гальванических элементов. Определение э.д.с.
24. Концентрация растворов и способы  её выражения
25. Катализаторы, их влияние на скорость химических реакций.

Гомогенный и  гетерогенный катализ
26. Влияние концентрации реагирующих веществ  на  скорость

химической.  Закон действующих масс
27. Теория Планка и постулаты Бора
28. Сущность электролиза. Составить схему электролиза раствора и

расплава   NaCl.
29. Законы электролиза. Написать электролиз раствора Cu(NO3)2
30. В каких реакциях образуется химическое равновесие и факторы,

влияющие на  него. Принцип Ле-Шателье.
31. Химическое равновесие. Влияние концентрации реагирующих

веществ на   смещение химического равновесия
32. Скорость химической реакции в гомогенных системах,  единицы

измерения и факторы,  влияющие  на неё
33. Принцип Паули. Написать электронную конфигурацию атома 23V.
34. I и II правила  Клечковского. Написать электронную конфигурацию

атома Mn  и расположить электроны по квантовым ячейкам.
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35. Концентрация растворов. Ненасыщенный,  насыщенный и
перенасыщенный  растворы.

36. Процесс радиоактивного распада, и какие лучи при этом
получаются?

37. Влияние температуры на химическое равновесие. Объяснить на
примере

38. Температура кристаллизации и температура кипения  раствора.
Закон   Рауля.

39. Классическая и современная  формулировка  Периодического закона
Д.И. Менделеева. Как изменяются металлические и
неметаллические  свойства  элементов  в Периодической  системе.

40. Определение молекулярной массы газа и пара: по относительной
плотности, закону Авогадро и уравнению Клайперона - Менделеева.

41. Обратимые и необратимые реакции. Привести примеры реакций. В
каких случаях реакции идут до конца

42. Водородная связь, определение и примеры соединений
43. Процентная концентрация растворов. Переход с одной

концентрации в  другую. Правило «креста».
44. Электролитическая  диссоциация. Диссоциация кислот, оснований

солей
45. Нормальная концентрация
46. В каких нижеприведённых оксидах наибольшая массовая доля

азота: N2O, NO, NO2, N2O3, N2O5.
47. Осмос. Осмотическое давление
48. Принцип Ле-Шателье. В какую сторону сместится химическое

равновесие реакции 2NO+O2 2NO2+Q при увеличении
температуры и давления?

49. Уравнение Аррениуса. Энергия активации
50. Определение молекулярной массы газов и паров
51. Коррозия металлов и способы защиты от неё
52. Тепловой эффект. Закон Гесса. Эндотермические и экзотермические

реакции
53. Периодическая система химических элементов Д.И.Менделеева
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ЛАБОРАТОРНЫЕ
(ПРАКТИЧЕСКИЕ)

РАБОТЫ
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Тема 1
ПРЕДМЕТ И  ЗАДАЧИ ХИМИИ. ОСНОВНЫЕ

ПОНЯТИЯ ХИМИИ.  КЛАССИФИКАЦИЯ
НЕОРГАНИЧЕСКИХ  СОЕДИНЕНИЙ

1.2. Технология обучения  на лабораторном занятии

Учебное время – 2 часа Количество студентов: 8 ÷ 24 чел.
Форма учебного  занятия Практическое занятие по  углублению

и расширению  знаний темы
План практического занятия: 1. Техника безопасности и меры

предосторожности
2. Предмет и основная задача

химии.
3. Основные понятия химии
4. Классификация неорганических

соединений

Цель учебного занятия: закрепить, расширить и углубить знания по
теме, развить навыки коммуникации

Задачи преподавателя:
:● создать  мотивацию  к
сознательному усвоению  знаний
по теме;
●   закрепить  и  углубить  знания
по теме;
● выработать  навыки
систематизации  учебных  знаний,
сравнения, обобщения, анализа;
● развить  навыки  коммуникации,
работы в группах/парах.

Результаты учебной деятельности:
Студент  должен:
● знать инструктаж по техники
безопасности
● знать  определение  понятиям:
атом, молекула, валентность
аллотропия, химическая формула,
химическое уравнение;
● назвать  и дать краткую
характеристику всех классов
неорганических соединений;
● уметь составлять химические
уравнения  реакций
● иметь навыки выполнения
расчётов по определению массовой
доли элемента в веществе

Методы и техники обучения Беседа, совместное обучение,
дискуссия,  техники: вопрос-ответ,
«блиц-опрос»

Средства обучения Учебные пособия (текст лекций),
учебные материалы.

Формы обучения Индивидуальная, коллективная
работа, работа в группах

Условия обучения Аудитория, предназначенная для
занятий в группах
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Мониторинг и оценка Устный контроль: контрольные
вопросы, выполнение учебных
заданий в группах; письменный
контроль

Технологическая  карта лабораторного занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время

преподавателя студентов

1- этап.
Введение
(10 мин.)

1.1. Сообщает тему, цель и планируемые
учебные результаты.
1.2. Даёт инструктаж по технике
безопасности, говорит о правилах работы в
химической лаборатории, знакомит с
химической посудой, приборами и
оборудованием  (приложение  1), проводит
опрос (приложение 2), для закрепления.
Затем объявляет, что обучение будет
проводиться с применением технологии
совместной работы в группах. Объясняет,
что каждый получит индивидуальные
баллы в соответствии с оценкой
результатов работы всей группы, а
выступающий от группы может быть
назначен преподавателем после
выполнения учебных заданий.
Напоминает/знакомит с правилами работы
в группе.
1.3. Проводит актуализацию знаний
посредством блиц-опроса по ключевым
понятиям  темы. Предлагает дать
определением понятиям: «валентность»,
«атом», «молекула» и др.  (приложение 3)
Задаёт вопрос: «Как  менялся со временем
предмет химии?». Выслушивает 1-2 ответа
и объявляет, что дальнейшее обсуждение
темы будет проводиться после выполнения
задания в  группах, в процессе
презентации результатов групповой
работы.

1.1. Слушают,
записывают
1.2. Слушают,

задают
вопросы

1.3. Отвечают
на вопросы

2-этап
Основной
(60 мин.)

2.1.  Разделяет студентов на 3 группы.
Объясняет порядок и регламент работы,
показатели и критерии оценки
(приложение 4). Раздает  учебное задание
(приложение 5). Уточняет,  какие  учебные

2.1. Знакомятся
с учебными
заданиями,
показателями и
критериями
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результаты  должны  быть  получены.
Разъясняет, какими дополнительными
материалами  можно  пользоваться  при
выполнении  задания (учебное пособие,
текст лекций).   Объявляет о начале
работы в подгруппах.
2.2. Выступает в качестве наблюдателя, но
при этом контролирует ход работы в
группах, делает конкретные замечания по
организации индивидуальной работы,
задаёт открытые вопросы: «Почему
именно так? подумайте, а как лучше? С
целью направить ход решения в
правильное русло.
2.3. Организует коллективное обсуждение
темы и  взаимооценку  результатов работы
в группах.
2.4. Предлагает участникам других групп
активно участвовать в обсуждении:
задавать вопросы по теме. Комментирует,
обобщает знания, особо обращает
внимание на выводы, обобщения,
сделанные в процессе ответов на  вопросы
- загадки  для самопроверки  (приложение
1)
2.5. Проводит тестирование в группах по
теме (приложение 6)

оценки.
Планируют
работу в
группе.
Распределяют
вопросы
задания внутри
группы.
Обсуждают
индивидуаль-
ные
результаты.
Готовятся к
выступлению
2.2.Выступают
2.3. Колек-
тивно
осуждают,
дополняют,
оценивают.
2.4.Отвечают
на вопросы

2.5. Отвечают
на тесты

3- этап.
Заключи-
тельный
 (10 мин.)

3.1. Делает заключение по теме,
концентрирует внимание участников на
главном.
3.2. Оценивает деятельность групп
отдельных участников, подводит итоги
взаимооценки (рефлексия)
3.3. Даёт задание для самостоятельной
работы: письменно ответить на вопросы и
упражнения по теме, решить кроссворд
(приложение 7)
3.4. Рефлексия

3.1. Слушают,
уточняют

3.2. Слушают

3.3.
Записывают
задание

3.4. Оценивают
свою работу
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Приложение 1 (1.2.)

Правила проведения лабораторных работ и меры
предосторожности

● Перед занятиями студенту необходимо заранее познакомиться с
ходом проведения опытов, отчётливо уяснить цели и задачи работы.
Приступать к выполнению опытов можно только после того, как
студент сдаст предварительный отчёт (название, краткое описание
хода опыта, реакции)

● На занятиях постоянно носите лабораторный халат
● Запрещено проводить опыты в грязной посуде, а также пользоваться

для проведения опытов веществами из склянок без этикеток
● Излишек реактива не высыпать и не выливать обратно в склянку, из

которой он был взят.
● Если нет указаний  о дозировке реактивов для данного опыта, то

брать их надо в возможно меньшем количестве.
● Студентам категорически запрещается без разрешения

преподавателя проводить какие-либо опыты, не относящиеся к
данной работе

● Все работы с ядовитыми и сильно пахнущими веществами, с
концентрированными растворами кислот, щелочей проводить
только в вытяжном шкафу

● Не нюхать выделяющиеся газы, близко наклоняясь к склянке. При
необходимости определения запаха газа или жидкости осторожно
вдыхать воздух, слегка направляя струю воздуха от отверстия
склянки к себе.

● Разбавляя концентрированные кислоты, особенно серную,
осторожно тонкой струйкой вливают кислоту в воду при
перемешивании, а не наоборот.

● Никогда нельзя дуть на горящую спиртовку. Тушат её, накрыв
колпачком.

● При наливании реактивов никогда не наклоняться над сосудом во
избежание попадания брызг на лицо или одежду

● С легковоспламеняющимися жидкостями нельзя работать вблизи
нагревательных приборов. Запрещается нагревать летучие
легковоспламеняющиеся жидкости, вещества (эфиры, спирты,
ацетон)  на отрытом пламени. Для этого необходимо использовать
водяную баню.

● Отверстие пробирки при нагревании необходимо направлять  от
себя и окружающих, во избежание  выброса веществ из пробирки

● Запрещается пробовать на вкус реактивы.
● Если на лицо или руки попадут брызги жидкости, надо тот час же

смыть их водой. Щёлочь смывают водой до тех пор, пока участок
кожи, на который она попала, не перестанет быть скользким.

● При ожоге горячей жидкостью или горячим предметом  обожжённое
место промойте холодной проточной водой в течение 5-10 мин.
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Химическая посуда, приборы и оборудование
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Приложение 2(1.2.)

Вопросы для коллоквиума по технике  безопасности:

● Общие правила работы в химической лаборатории
● Что следует предпринять, если в лаборатории

возник очаг возгорания?
● Какими нагревательными приборами разрешается

пользоваться при нагревании
легковоспламеняющихся жидкостей?

● Правила работы со спиртовками
● Правила работы с легковоспламеняющимися

жидкостями
● Почему нельзя пользоваться плохо вымытой

посудой?
● Kак оказать первую помощь при ожогах огнем

первой степени?
● Для чего используются вытяжные шкафы?
● Kак оказать первую помощь при отравлении

щелочью?
● Kак оказать первую помощь при ожоге кислотой?
● Kак приготовить разбавленный раствор Н2SO4?
● Kак определить газ по запаху?
● Kак оказать первую помощь при попадании кислоты

в глаза?
● Kакие действия следует предпринять при попадании

в глаза щёлочи (кислоты)?
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Викторина по теме:

 "Техника безопасности  химического эксперимента"

Цель мероприятия: обобщить и систематизировать знания студентов о
правилах техники безопасности на занятиях химии при выполнении химического
эксперимента; продолжить работу по развитию стойкого интереса к
изучаемой науке.

Чтобы опыт был красивым,
Нам поможет великан:
Из стекла, для реактивов,
Сам Химический Стакан

Он – Шпатель, наблюдает строго,
Чтоб веществ не брали много.
Довольно горстку зачерпнуть,
Потом водицей сполоснуть

У неё вверху есть дырка,
Чтобы сыпать и вливать,
Она – стеклянная Пробирка,
Это студент должен знать

Химикам известно многим:
Целым будет реактив
В их пробирке. Ведь, как ноги,
У пробирок есть Штатив

Она – Фарфоровая чашка,
Из неё, увы, не пьют,
Для еды не варят кашу,
В ней  опыты ведут

За расчерченным стеклом
Пишут цифрами объем.
В неё  только жидкость льют
И Мензуркою зовут

Студент знает об одном:
Что есть Колба с круглым дном,
Также есть и непреклонная –
Колба, только плоскодонная

Фитилек её  зажигай
И что хочешь нагревай.
Спирт в неё сгорает ловко,
А зовут её - Спиртовка

Из стакана струйкой звонкой:
Жидкость будем наливать.
Если лить через Воронку,
Можно будет фильтровать

Две чашки-близняшки,
Точны, как часы,
Все время в упряжке,
Зовут их Весы

Студент  капает раствор
Аккуратно, очень метко.
А помощница ему –
Она – стеклянная Пипетка
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Приложение 1(1.2.)

Ключевые  понятия /вопросы – загадки для  «блиц- опроса»:

● Этих веществ очень много на свете,
Их опасаются  взрослые и  дети.
Если не так смешаешь с водой,
Может всё обернуться бедой.
Их наливаем после воды,
Чтобы не было беды.
А они состоят  из двух частей:
Во-первых, водород, о’кей!
Во-вторых, они говорят,  остаток наш.
Ну, вот и весь их  экипаж!
Окрасят  лакмус в красный цвет,
Без них  и удобрений нет.
Отсюда вывод, что когда они   здоровы,
Угостить друзей  готовы
Тем, что им дала природа-
Катионами  водорода!

● Они -  жители не простые,
Их очень много на Земле!
Особым даром обладая,
Они  растворяются  в воде.
А на кожу попадут, они  тут же сильно обожгут.
Окрасят  лакмус в синий цвет,
Без  них  нейтрализации нет.

● Хоть они разные на цвет,
Но важней  их  в мире нет!
И нитраты, и сульфаты,
Карбонаты и фосфаты!
Все  важны и все нужны!
Догадались, кто же они?

● Для химии  он вовсе не потерян
Он  никому не друг. Он амфотерен
И вас предупреждаю он  заранее
Что с кислотой борется,  как основание
Он  растворяется  также в щелочах
Он  богатырь: силён, широк в плечах…
Он не боится  играть такую роль:
Кто б ни напал – он превращается  в соль.
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Приложение 2(1.2.)
Порядок и регламент работы:

1. Работа в группах –  40 мин.
2. Представление результатов – 10 мин.
3. Коллективное обсуждение и взаимооценка – 10 мин.

Показатели  и  критерии оценки  (в баллах)

Группы Полнота и
доступность
освещения

вопроса

Представление
информации

Активность
членов
группы

Всего
баллов

1.
2.
3.

Приложение 3(1.2.)
Учебные задания для работы в группах

для 1 группы:
Задание 1. Дайте названия следующих веществ,  к какому классу

соединений они       относятся,  какие из  данных оксидов
будут  реагировать:  а) со щёлочью,
б) с кислотой?  Напишите уравнения реакций.
Н2 S, H2SO3, Си(ОН)2, (МgОН)2SO4, Fe(HCO3)2, Na2CO3, CaO,
P2O5, SO3, K2O, Cr2O3,  NO , H2SO4, H3PO4 , AIOHCI2, Fe2O3.

Задание 2. В каких случаях будет проходить химическое
взаимодействие?
оксид углерода (IV) + гидроксид кальция - ?
оксид азота (V)  + серная кислота - ?
оксид алюминия + серная кислота - ?
гидроксид цинка + гидроксид натрия -?
оксид фосфора + оксид лития - ?

Задание 3. Напишите формулы следующих соединений:
дигидроксосульфат алюминия, гидрофоcфат кальция, хлорид
бария, гидроксонитрат железа (III), гидрокарбонат магния.

Задание 4. Осуществите превращения:
 Al → сульфат алюминия → гидроксид алюминия → оксид
алюминия +NaOH →  X
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для 2  группы:
Задание 1. Дайте названия следующих веществ,  к какому классу

соединений они       относятся,  какие из  данных оксидов  будут
реагировать:  а) со щёлочью,     б) с кислотой?  Напишите
уравнения реакций.
Al(HSO4)3, (CaOH)2CO3, H3PO4, H2SiO3, H3PO4, Fe(OH)2, CuCl2,
CO2, MgO, SiO2, Na2O, Al2O3, N2O, AI(OH)2NO3, HCI

Задание 2. В каких случаях будет проходить химическое взаимодействие?
оксид кальция + гидроксид натрия ?
оксид серы (VI ) + гидроксид калия ?
гидроксид железа (III)  + гидроксид лития ?
оксид углерода (IV)  + оксид натрия ?
соляная кислота + углекислый газ -?

Задание 3. Напишите формулы следующих соединений:
гидроксохлорид алюминия, дигидрофосфат магния, сульфид
натрия, гидросульфит меди (II), гидрокарбонат кальция.

Задание  4. Осуществите превращения:
 бериллий→ оксид бериллия → хлорид бериллия → гидроксид

+NaOH
 бериллия X

для 3 группы:
Задание 1. Дайте названия следующих веществ,  к какому классу

соединений они       относятся,  какие из  данных оксидов  будут
реагировать:  а) со щёлочью,   б) с кислотой?  Напишите
уравнения реакций.
H2SO3, Ca(OH)2, (FeOH)2S, NaH2PO4, ZnO, BaO, CrO3, P2O5,
CO2, Li2O, NO, HI, KMnO4, Cu(HSO4)2, Н2СО3

Задание 2. В каких случаях будет проходить химическое взаимодействие?
серный ангидрид + гидроксид натрия ?
оксид цинка + азотная кислота ?
оксид углерода (IV) + гидроксид лития ?
гидроксид алюминия + гидроксид калия ?
оксид кальция + серная кислота?

Задание 3. Напишите формулы следующих соединений:
гидрокарбонат магния, дигидроксосульфит железа (III),
гидроксонитрат алюминия, силикат натрия, хлорид меди (II),
гидрофосфат натрия

Задание  4. Осуществите превращения:
цинк → сульфат цинка → гидкроксид цинка → оксид цинка
+NaOH   X
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Приложение 4(1.2.)
Тесты

для 1 группы:

1. Только основные оксиды находятся в ряду:
A)  BeO,   CaO,   Na2O
B)  Al2O3, CuO, Fe2O3, PbO
C)  Na2O,  BaO, Li2O, FeO
D)  SO2, CO2, P2O5, Cl2O7

2.  Реакцией нейтрализации является:
A) NaOH + H2SO4 →
B) Ba(NO3)2 +  H2SO4 →
C)   FeCl3 + AgNO3 →
D)   NaOH + SO3 →

3. Какие ангидриды соответствуют следующим кислотам?
1.  H2SO4        2.  HClO         3.  H3BO3
А)   SO3, Cl2O, B2O3
В)   SO3,  Cl2O, BO3
С)   SO2 , ClO2, B2O
D)   SO,  Cl2O, B2O3

4. Какие из веществ реагируют с соляной кислотой?
1. N2O5,       2. Zn(OH)2,    3. CaO,    4. AgNO3,
5. H3PO4,    6. H2SO4,         7. K2CO3.
A) 1, 3       B) 2, 4, 5, 6      C) 2, 3, 4, 7       D) 1, 4, 5, 6

5. Укажите ряд элементов, имеющих аллотропные формы
A) кислород, водород, хлор
B) кислород, фосфор, сера
C) хлор, азот, фосфор
D) фтор, калий, фосфор

для 2 группы:

1. Какие  гидроксиды обладают  амфотерными  свойствами?
1) NH4OH      2)   KOH          3)  Be(OH)2     4) Ca(OH)2
5) Zn(OH)2     6) Fe(OH)2       7) Cr(OH)3     8) Sn(OH)2
A)  1,3,5,7 B)  2,4,6,8 C)  2,3,5,7 D)  3,5,7,8

2.  Оксиды, реагирующие с водой с образованием кислот, находятся в
ряду:
A)   CO2, MnO, Na2O
B) FeO, N2O5, CrO3
C)   K2O, P2O5, NO2
D)   SO2, P2O5, Mn2O7
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3. Реакцией  замещения является:
A) NaOH + H2SO4 →
B)   Fe +  H2SO4 →
C)  AlCl3 + AgNO3 →
D)   NaOH + SO3 →

4. Какие вещества будут  взаимодействовать с раствором NaOH?
1.HNO3   2. CaO       3. CO2      4. Cu(OH)2     5.   LiOH   6. KOH
A) 1,3,4       B)  1,2,4         C)   2,4,5,         D)  2,3,6

5. Сложные вещества находятся в ряду:
А) Ромбическая сера – поваренная соль – сернистый газ
В)  Фосфор – озон – сернокислая медь
С)  Хлороводород – кислород -  медная проволока
D)  Гидроксид калия – мел – углекислый газ

для 3 группы:

1. Только  кислотные  оксиды находятся в ряду:
A)  BeO,   CaO,   Na2O
B)  Al2O3, CuO, Fe2O3, PbO
C)  Na2O,  BaO, Li2O, FeO
D)  SO2, CO2, P2O5, Cl2O7

2. Какие из следующих групп  кислот образуют только средние соли?
1. HCI  2. H2SO4  3. HNO3   4.  H3PO4    5. H2CO3  6. CH3COOH
A)  1,2,5       B) 1,3,6           C)  2,4,5       D) 2,3,6

3. Реакцией  ионного обмена  является:
A) Fe + H2SO4 →
B) AgNO3 →
C)  Н2  + О2 →
D) FeCl3 + AgNO3 →

4. Оксиды какого ряда взаимодействуют только со щелочами?
А) CuO, FeO, Al2O3, Na2O;
B) SO2, SO3, CO2, P2O5,
C) N2O, CO, NO, SiO;
D) ZnO, SnO, BeO, Al2O3.

5. Простые вещества находятся в ряду:
А)  ромбическая сера – поваренная соль – сернистый газ
В)  фосфор – озон – графит
С)  хлороводород – кислород -  медная проволока
D) гидроксид калия – мел – углекислый газ
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Приложение 5(1.2.)

            Задание  для  самостоятельной работы:

1. Составить  уравнения реакций, с помощью которых можно
осуществить указанные  превращения:
Al   Al2 (SO4)3   Al(OH)3   Al2O3

+NaOH  X
Mg MgCl2  Mg(OH)2   MgO  Mg3(PO4)2
Zn  ZnSO4  Zn(OH)2 ZnO +NaOH  X
Ва  BaO  BaCl2 Ba(NO3)2 BaSO4
Ca  Ca(OH)2  CaCO3  CaO  CaSO4  CaCl2

2. Какие из указанных  веществ будут реагировать с гидроксидом
натрия: Ca(OH)2, HNO3, CuSO4, Al2O3, BaO, P2O5, CO2. Напишите
возможные   уравнения реакций.

3. Напишите формулы ангидридов следующих кислот: H2SO4, H3BO3,
H3PO4, HClO4, HOCl, HClO3, HClO2, H2CO3, HMnO4, HNO2

4. С какими из перечисленных веществ будет реагировать соляная
кислота:  N2O5, Zn(OH)2, CaO, AgNO3, H2SO4, Al2O3, Zn.
Напишите    уравнения реакций.

5. Назовите следующие оксиды и выделите из них кислотные,
основные, амфотерные, безразличные: N2O, SO2, Cr2O3, PbO, P2O5,
Na2O, CaO, CuO, NO, SO3, MgO, SiO2, BeO, CO, ZnO.

6. Назовите соли: Zn(NO3)2, Al(OH)2Cl, Ba(HCO3)2, NaHS, K2SO4
7. Напишите формулы следующих соединений:

дигидроксосульфат алюминия, гидрофоcфат кальция, хлорид бария,
гидроксонитрат железа (III), гидрокарбонат магния, гидроксохлорид
алюминия, дигидрофосфат магния, сульфид натрия, гидросульфит
меди (II), гидрокарбонат кальция, нитрат магния, карбонат калия

8. Назовите следующие соединения и определите,  к какому классу
соединений они  относятся?
Н2 S, H2SO3, Си(ОН)2, (МgОН)2SO4, Fe(HCO3)2, Na2CO3, CaO, P2O5,
SO3, K2O, Cr2O3,  NO, H2SO4, H3PO4, K3[Fe(CN)6], AIOHCI2,
Al(HSO4)3, (CaOH)2CO3,  H2SiO3, [Fe(OH)2]2SO4, CuCl2, CO2, MgO,
SiO2, Na2O,  Al2O3, N2O, AI(OH)2NO3, HCI, NO2
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КРОССВОРД «ЛАБОРАТОРНОЕ ОБОРУДОВАНИЕ»

по горизонтали:

4. Устройство для обжима пробок
5. Прибор из стекла для хранения и сушки веществ
7. Толстостенный сосуд, в котором нагревают вещества
9. Приспособление для переливания жидкости

11. Материал, из которого изготовлена лабораторная посуда
15. Замыкательное устройство делительной воронки
16. Насадка на конец холодильника
18.. Приспособление для изготовления отверстий в пробках
21. Деталь спиртовки
22. Стеклянная посуда для проведения эксперимента
28. Мерный цилиндр
29. Приспособление для    закрывания емкостей с реактивами
30. Прибор для очистки осадка
31. Прибор для нагревания легковоспламеняющихся веществ.
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по вертикали:

1. Нагревательный прибор
2. Емкость фарфоровая для выпаривания
3. Прибор для получения озона
5. Нагревательный прибор
6. Химическая посуда цилиндрической формы
8. Химическая посуда округлой формы

10. Прибор для титрования
12. Приспособление для перекрывания хода газа в резиновой

трубке.
13. Прибор для перегонки воды
14. Приспособление для резания веществ
17. Емкость для перегонки воды
19. Газовый нагревательный прибор
20. Приспособление для отбирания и перекладывания твердых

веществ
23. Фарфоровая формочка для сжигания веществ при анализе
24. Приспособление для отмеривания объемов жидкостей
25. Деталь для соединения частей прибора
26. Деталь штатива
27. Приспособление для измельчения твердых веществ.



248

Тема 2. ОСНОВНЫЕ  ЗАКОНЫ  ХИМИИ

2.2. Технология обучения на  лабораторном занятии

Количество студентов: 10-20  чел. Учебное время – 4 часа
Форма учебного занятия Практическое занятие по

углублению и расширению знаний
Вопросы для обсуждения

1. Основные законы химии
2. Определение  атомной массы

твёрдых тел
3. Определение молекулярной

массы газов и паров

Цель учебного занятия: закрепить и углубить знания студентов по
основным законам химии, научить  решать задачи
Задачи преподавателя:
Образовательные:
● мотивировать желание глубоко
подумать вопросы по данной теме;
●    обобщить и закрепить сведения
о законах химии;
● обрести умение применять
полученные знания на практике,
выделять главное в учебном
материале, сравнивать и обобщать
Развивающие:
● стимулировать мыслительную
деятельность, развивать логическое
рассуждение и творческие
способности студентов;
● развить  навыки  коммуникации,
работы в группах/парах;
Воспитательные:
● расширить кругозор студентов и
повысить их познавате;льный
интерес к изучению  предмета;
● воспитать чувство коллективизма

Результаты учебной
деятельности:
Студент должен:
● уметь давать  формулировку
основным законам химии: закон
постоянства состава, закон
сохранения массы веществ, закон
Авогадро, закон эквивалентов;
● иметь навыки  решения задач
● знать учёных, открывших
законы ● уметь находить
эквиваленты простых и сложных
веществ

Методы и техники обучения Метод «обучение  сообща»,
игровая технология,  техники:
кооп-кооп, блиц-опрос

Средства обучения ● учебное пособие, тетради
● иллюстративные материалы
(баннеры) по теме;
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● портрет учёных, открывших
законы; плакат «Наука только
тогда благотворна, когда мы её
принимаем не только разумом, но
и сердцем» - Д.И.Менделеева

Формы обучения Фронтальная, индивидуальная,
работа в группах

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для
работы в группах

Мониторинг и оценка Устный контроль: блиц-опрос,
тесты

Технологическая карта лабораторного  занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время

преподавателя студентов

1- этап.
Введение
(10 мин.)

1.1. Сообщает  тему, цель, планируемые
результаты учебного занятия и вопросы
для обсужденя
1.2.  Объясняет форму проведения занятия
и критерии оценки (приложение 1)

1.1. Слушают,
смотрят текст
лекций

2-этап
Основной
(60 мин.)

2.1.  Для актуализации знаний студентов
проводит блиц-опрос (приложение 2). По
ходу дополняет, уточняет
2.2. Объясняет правила обучения в
сотрудничестве (техника «кооп-кооп»)
(приложение 3)
2.3.Разбивает студентов на 3 мини-группы
по произвольному принципу. Объявляет,
что каждой группе предстоит стать
«Экспертами» по одному из вопросов
новой темы
2.4. Раздаёт экспертные вопросы
(приложение 4) и организует работу в
группах:
-  внимательно  следит  за  логикой

развертывания содержания материала;
-  при  возникновении  потребности
обсудить  излагающийся  материал,
останавливает  докладчика  на  некоторое
время и переводит занятие в русло
коллективного обсуждения.
2.5. Организует  коллективное
обсуждение содержания выступлений:
- задает вопросы;

2.1.  Отвечают на
вопросы

2.2. Слушают

2.3. Делятся на 3
группы. Работают
в группе сообща

2.4. Получают
задание, читают и
ищут в тексте
лекций ответ на
поставленный
вопрос.

2.5. Коллективно
обсуждают,
систематизируют
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-  уточняет  основные  положения  док-
лада;
-  проявляет  заинтересованность  в
высказываниях.
Обсуждение  каждого  выступления
завершает кратким обобщением.

информацию.
Обмениваются
мнениями.
Составляют
графические
органайзеры для
представления
информации,
отобранной во
время
обсуждения.

3- этап
Заключи-
тельный
 (10 мин.)

3.1. Делает заключение по теме в целом.
3.2. Организует  подведение  итогов

занятия:
- предоставляет слово экспертам;
- резюмирует итого обсуждения;
-  подводит  итоги    занятия: выделяет
основные моменты;
-дает общую оценку результативности
занятия.
3.2. Даёт задание для самостоятельной
работы:  прочитать  текст  лекции и
ответить (письменно) на вопросы и
задания для самопроверки, решить задачи.

3.1. Группы
сообщают итоги
взаимооценки

3.2. Слушают,
записывают
задание.

Приложение 1(2.2.)
Критерии оценки

По данному лекционному занятию студент получает от 2,2 до 4,0
баллов. Оценка результатов по рейтингу:
3,5– 4,0 балла – «отлично»
2,9 – 3,4 – «хорошо»
2,2 – 2, 8 балла – «удовлетворительно»
0 – 2,1 балла – «плохо».
1,8 балла – оценка за ответы на вопросы.
2,2 балла – оценка за работу в экспертных группах.
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Показатели и критерии оценки
результатов работы экспертных групп

Оценка работы группПоказатели и критерии оценки Макс.
балл 1 2 3

Полнота информации 1,5
Иллюстрирование (графическое
представление) информации 0,4

Активность группы (дополнения,
вопросы, ответы) 0,3

Максимальная сумма баллов 2,2

Приложение 2(2.2.)

Приложение 3 (2.2.)
Основные правила для обучающихся в сотрудничестве

 Учиться вместе, а не просто выполнять задание вместе;
 Сотрудничество, а не соревнование.

Вопросы для «блиц - опроса»

● Что означает понятие «эквивалент»?
● Чему равно число Авогадро?
● Какие газовые законы Вы знаете?
● Отличается ли вода времён египетских фараонов

от современных источников. Ответ обоснуйте.
Какой закон это подтверждает?

● Какой учёный открыл  закон сохранения массы
веществ?

● Чему равен молярный объём газов при
нормальных условиях?

● Какой из элементов -  свинец или олово лучше
проводит тепло?  Ответ подтвердите правилом.
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Приложение 4(2.2.)

Приложение 5(2.2.)
Вопросы и задания для самопроверки

1. Какие законы химии вы знаете?
2. Перечислите способы определения молекулярной массы газов и

паров.
3. Приведите примеры простых и сложных веществ и определите  их

 эквивалент
4. Что означают понятия «эквивалентная масса», «эквивалентный

объём»?
5. Выведите значение универсальной газовой постоянной в различных

системах  единиц

Экспертный лист №1
         Закон сохранения массы веществ
     1. Дайте формулировку закона сохранения массы  веществ
     2. Назовите фамилию учёного, открывшего этот закон
     3. Объясните закон  на примере  реакции нейтрализации

Экспертный лист №2
Закон постоянства состава

 1. Дайте формулировку закона постоянства состава
 2. Назовите фамилию учёного, открывшего этот закон
 3. Объясните закон на примере получения оксида  кальция

Экспертный лист №3
Закон Авогадро

1. Дайте формулировку закона закон Авогадро
2. Перечислите следствия закона
3. Решите задачу. Какой объём занимает одна молекула
    углекислого газа при нормальных условиях
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Тема 3. СТРОЕНИЕ АТОМА. ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН И
ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ХИМИЧЕСКИХ

ЭЛЕМЕНТОВ Д.И.МЕНДЕЛЕЕВА

3.2. Технология обучения на лабораторном  занятии по расширению и
углублению знаний

Количество студентов: 8÷20  чел. Учебное время – 4 часа
Форма учебного занятия Практическое занятие по

углублению и расширению знаний с
приглашением эксперта и
применением игровых и
информационных  технологий

Вопросы для обсуждения:
1. Квантовые числа
2. Чем отличаются протоны  и

электроны?
3. Сходство и различие протонов

и нейтронов?
4. Какой заряд имеет атом меди?
5. Постулаты Бора?
6. Из чего складывается масса

атома?

Цель учебного занятия: расширить, систематизировать, углубить и
закрепить сведения о строении атома, периодическом законе и
периодической системе химических элементов Д.И. Менделеева.
Задачи преподавателя:
Образовательные:
● мотивировать желание глубоко
подумать вопросы по данной теме;
●    углубить и расширить   знания
по теме, познакомить студентов с
гипотезой Томсона и
фундаментальным опытом
Резерфорда;
● проверить глубину и прочность
знаний, полученных при изучении
темы, обрести умение применять
полученные знания на практике,
выделять главное в учебном
материале, сравнивать и обобщать
Развивающие:
● отработать навыки определения

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:
● знать определение  ключевых
понятий темы:   электронный слой,
энергетический уровень, подуровень,
квантовые числа: главное, побочное,
магнитное, спиновое;
● уметь сформулировать принцип
Паули, правила Клечковского,
правило  Гунда;
● иметь навыки составления
электронной конфигурации строения
атомов элементов.
● знать строение электронных
оболочек атомов химических
элементов, различать понятия
«электронное облако» и «орбиталь»
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состава атома, состава ядра атомов
периодической системе химических
элементов
● научить понимать различия
в строении атома элементов разных
подгрупп одной группы;
● расширить кругозор студентов и
повысить их познавательный
интерес к изучению  предмета
● развивать интеллектуальные и
творческие способности студентов
● развить  навыки  коммуникации,
работы в группах/парах.
Воспитательные:
● развивать познавательный
интерес к предмету
● воспитать чувство коллективизма

● уметь давать характеристику
химических элементов по
положению в периодической системе
и строению атома. Уметь записывать
электронные формулы атомов и
графические схемы.

Методы и техники обучения Обучение   сообща,   техники: «блиц-
опрос»,  презентация, тестирование

Средства обучения Учебное пособие, учебные
материалы:  периодическая система
химических  элементов
Д.И.Менделеева, портрет Д. И.
Менделеева, карточки с заданиями,
играми; опросный лист; плакат
«Наука только тогда благотворна,
когда мы её принимаем не только
разумом, но и сердцем» -
Д.И.Менделеева, табло с названиями
конкурсов, игр.

Формы обучения Индивидуальная, фронтальная и
коллективная работа

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для
работы в группах и оснащённая
техническими средствами

Мониторинг и оценка Устный контроль: учебные вопросы,
выполнение учебных заданий в
группах, тесты
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Технологическая карта лабораторного  занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время

преподавателя студентов

1- этап.
Введение в

учебное
занятие
(10 мин.)

1.1. Сообщает  тему  практического
занятия – игры - конкурса, цели,
задачи и  планируемые  результаты
учебной  деятельности,  особенности
проведения.

1.1.  Группа делится
на две команды,
которые будут
соревноваться
1.2. Знакомятся с
условиями
конкурса.
1.3.  Задают
уточняющие
вопросы.

2-этап
Работа в
группах
(60 мин.)

2.1. Делает вступление, затем
разъясняет  порядок  проведения игры
(приложение. 1)
2.2. Организует   обсуждение   туров
игры
2.3. Объявляет каждый тур и раздаёт
задания командам.
2.4. Предоставляет  слово участникам
игры, экспертам

2.1.  Студенты
коллективно
обсуждают  ход
игры
2.2.  Эксперты
оценивают  и
выставляют  баллы
командам

3- этап
Заключи-
тельный
 (10 мин.)

3.1.  Организует  подведение  итогов
занятия:
- предоставляет слово экспертам;
- обсуждают каждый тур, оценивая
его с занесением баллов в экспертный
лист (приложение 2)
-дает общую оценку результативности
игры
3.2. Даёт задание для самостоятельной
работы: решить чайнворд, задачи
(приложение 3) и прочитать  текст
лекции  следующей  темы  с
применением  техники  «инсерт»

3.1. Эксперты:
1)  комментируют
подготовленность
студентов,  их
активность в ходе
игры;
2)  суммируют
выставленные
баллы студентам,
объявляют их
3.2.  Слушают,
записывают
задание.
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Приложение 1 (3.2.)
Ход проведения игры – конкурса - соревнования:

Выбираем 2 команды, которые будут соревноваться в конкурсах, их
капитаны. Можно провести между группами, можно внутри группы. Конкурсы
оценивает жюри. Баллы заносят в опросный лист. В роли ведущего –
преподаватель.

Преподаватель:
Здравствуйте, дорогие участники – студенты (1 курс), гости и наше

уважаемое жюри (из преподавателей кафедры и студенты – старшекурсники).
Мы живёт в такую эпоху, когда начинают превращаться в

действительность самые фантастические мечты: летают искусственные
спутники Земли, устремляются в космическое пространство корабли. Все
достижения стали возможными благодаря огромному труду учёных, среди
которых назовём имя одного из величайших корифеев науки – Дмитрия
Ивановича Менделеева. Сегодня у нас необычное занятие – в форме игры «В
страну ДИ.Менделеева».

  Химия – наука, умеющая творить чудеса.
        Чтобы спорилось нужное  дело,
        Чтобы в жизни не знать  неудач,
        Мы со студентами всегда  отправляемся смело
        В мир химических и интересных  задач.
        Не беда, что идти далеко,
        Вы не бойтесь, что путь будет трудным
        Ведь достижения крупные   людям
        Никогда не давались легко.
Итак, мы начинаем:

1 тур – Проверочный
Для того, чтобы проверить готовность студентов предлагаю вначале

химическую головоломку на знание элементов в таблице Д.И.Менделеева,
учитывая  быстроту участников

Химическая головоломка
В девяти кружках изображены символы химических элементов.

Расположите их названия   в клетках так, чтобы в вертикальном столбце можно
было прочесть фамилию создателя  Периодического закона и
периодической системы элементов
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Закон великий он открыл,
Учёный химик Менделеева,
На много лет опередил
Других известных корифеев.
Его закон, как свет, большой
Путь науке осветил
И мир живой и неживой
Нам тайны атома раскрыл.

Итак, первая ступенька преодолена, поднимаемся выше, друзья!
Следующий тур №2.

2 тур – Химическая разминка
Вызываются студенты, которые приготовили сообщение, связанное с

жизнедеятельностью Д.И.Менделеева.
Студент 1. Д.И.Менделеев – великий русский учёный – энциклопедист,

химик, физик, технолог, геолог и даже метеоролог. Дмитрий Иванович
Менделеев (1834-1907) - великий русский ученый-энциклопедист, химик,
физик, технолог, геолог и даже метеоролог. Менделеев обладал удивительно
ясным химическим мышлением, он всегда ясно представлял конечные цели
своей творческой работы: предвидение и пользу. Он писал: "Ближайший
предмет химии составляет изучение однородных веществ, из сложения которых
составлены все тела мира, превращений их друг в друга и явлений,
сопровождающих такие превращения".
         Менделеев создал современную гидратную теорию растворов, уравнение
состояния идеального газа, разработал технологию получения бездымного
пороха, открыл Периодический закон и предложил Периодическую систему
химических элементов, написал лучший для своего времени учебник  химии.

Студент 2.  Д.И.Менделеев родился 8 февраля  1834 года в Тобольске и
был последним, семнадцатым по счету ребенком в семье директора Тобольской
гимназии Ивана Павловича Менделеева и его жены Марии Дмитриевны. Учеба
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Дмитрия Менделеева в Петербурге в педагогическом институте вначале
давалась нелегко. На первом курсе он умудрился по всем предметам, кроме
математики, получить неудовлетворительные оценки. Но на старших курсах
дело пошло по-другому - среднегодовой балл Менделеева был равен четырем с
половиной (из пяти возможных). Он окончил институт в 1855 году с золотой
медалью, получив диплом старшего учителя.

В 1855-1856 гг. - учитель гимназии при Ришельевском лицее в Одессе. В
1857-1890 гг. Менделеев преподавал в Петербургском университете (с 1865 г. -
профессор), одновременно в 1863-1872 гг. - профессор Петербургского
технологического института.

В 1859-1861 гг. находился в научной командировке в Гейдельберге. В
1890 г. покинул университет из-за конфликта с министром просвещения,
который во время студенческих волнений отказался принять от Менделеева
петицию студентов.

В 1867 году Д.И.Менделеев заведовал кафедрой общей и неорганической
химии физико–математического факультета Петербургского университета.

В августе 1887 г. Менделеев в одиночку совершил полёт на воздушном
шаре около г. Клин для наблюдения солнечной короны во время солнечного
затмения, проделав в одиночку путь около 100 км с максимальной высотой
полёта примерно 4 км.

 С 1892 г. Дмитрий Иванович Менделеев - ученый-хранитель Депо
образцовых гирь и весов, которое в 1893 г. по его инициативе было
преобразовано в Главную палату мер и весов (с 1893 г. - управляющий).
Открыл (1860 г.) "температуру абсолютного кипения жидкостей", или
критическую.

 Менделеев является автором первого русского учебника "Органическая
химия" (1861 г.).

Студент 3. Работая над трудом "Основы химии", открыл (февраль 1869 г.)
один из фундаментальных законов природы - Периодический закон
химических элементов. Развил (1869-1871 гг.) идеи периодичности, ввел
понятие о месте элемента в Периодической системе как совокупности его
свойств в сопоставлении со свойствами других элементов.

 На этой основе исправил значения атомных масс многих элементов
(бериллия, индия, урана и др.).

 Предсказал (1870 г.) существование, вычислил атомные массы и описал
свойства трех еще не открытых элементов - "экаалюминия" (открыт в 1875 г. и
назван галлием), "экабора" (открыт в 1879 г. и назван скандием) и "экасилиция"
(открыт в 1885 г. и назван германием).

 Затем предсказал существование еще восьми элементов, в том числе
"двителлура" - полония (открыт в 1898 г.), "экаиода" - астата (открыт в 1942-
1943 гг.), "двимарганца" - технеция (открыт в 1937 г.), "экацезия" - Франция
(открыт в 1939 г.). Член многих академий наук и научных обществ. Один из
основателей Русского физико-химического общества (1868 г.). В его честь
назван элемент № 101 - менделевий.  АН СССР учредила (1962 г.) премию и
Золотую медаль им. Д. И. Менделеева за лучшие работы по химии и химической
технологии.
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Преподаватель: - Из аудитории вызывает  желающих задать вопросы,
связанные с жизнью и деятельностью Менделеева.

Нам сегодня предстоит обобщить знания о периодическом законе,
который не может быть записан в виде какой – либо математической формулы
или уравнения, а имеет графическое изображение в виде периодической
системы химических элементов. Но вначале дайте классическую и современную
формулировки этого закона.

3 тур – «Знаешь ли ты периодическую систему?»
Вызываются желающие  из команд - групп по одному человеку, им

выдаётся «слепая» таблица периодической системы (с пустыми клетками). Надо
посмотреть в течение нескольких секунд на таблицу Менделеева, постараться
запомнить порядок расположения в ней элементов, а потом попытаться
воспроизвести у себя на листе эти элементы. Задание: вписать как можно
больше знаков химических элементов в пустые клетки таблицы (За каждый
правильно вписанный элемент – 1 балл, время 3 минуты).

Больше кто из вас заполнит,
Больше баллов наберёт!
Время мы терять не будем
Так! Внимание, вперёд!

Г  р у  п  п  ы         э  л  е  м  е  н  т  о  вПериоды I II III IV V VI VII VIII

1

2

3

4

5

6

7
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4 тур – «Химические элементы»
Преподаватель.  При изучении любого предмета не менее важной

является предметная связь с другими дисциплинами. Так, при изучении химии
очень часто прослеживается связь химии с физикой,  математикой, биологией,
географией, астрономией.

Ответы на вопросы и их количество учитывается при подведении итогов:
кто и сколько даст правильных ответов (вопросы даны в презентации Power
Point). Каждая команда работает в отдельности, потом после определённого
времени выдаётся результат, который оценивается в баллах

 Сколько химических элементов известно к настоящему  времени?
 Названия каких элементов происходят от имён древних мифов и

сказаний?
 Названия каких элементов  связаны  с  географией их открытия?
 Названия каких элементов связаны  с астрономией?
 Названия каких химических элементов названы в честь учёных?
 Названия  каких химических элементов  отражают особенности их

открытия?
 Названия  каких химических элементов связаны с окраской простых

веществ или соединений?
Преподаватель. Особую привлекательность и развитие интереса

студентов в современное занятие химии вносят  загадки и стихи. Это помогает
им глубже понять изучаемый материал, а также создаёт атмосферу игры и
соревнования на занятиях. Использование загадок несомненно развивает
логическое мышление студентов.

5 тур – Викторина - Кто первый?
«Шуточная химия в  загадках про химические элементы»

● Какой элемент таблицы Менделеева Д.И. не имеет постоянного
места  «прописки»?
Он из космоса пришёл,
В воздухе себе приют нашёл (водород)

● Какой  неметалл  является лесом? (бор)
● Богатырём его не зря назвали.

Друг железа, помощник стали.
Какой это элемент? (титан)

● Из названий двух животных его имя  состоит.
На таре, где его хранят, знак  токсичности  стоит.
Что  это за элемент? (мышьяк)

● Какой благородный металл состоит из болотных водорослей?
(платина)

● Частью какого элемента на досуге играют и взрослые, и дети?
● От названия какого металла нужно отнять одну треть, чтобы

получить известную кость  животного и   человека? (серебро)
● В состав какого металла входит хвойное дерево? (никель)
● Какой элемент вращается вокруг солнца? (уран)
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● Металл, свидетельствующий, что у Вас жар? (ртуть)
● Он безжизненным зовётся, но жизнь без него не создаётся (азот)
● Этот  металл называют крылатым, из него делают самолёты

им    кастрюли (алюминий)
● По прозванью инвалид, но крепок в  деле  и на вид (хром)
● Недостаток какого элемента в организме человека приводит    к

кариесу зубов? (фтор)
● Какой металл VIII группы может петь низким женским

голосом? (кобальт)
● Элемент жизни и мысли? Если он белый, то воздуха боится,

а покраснеет, тогда  сохранится   (фосфор)
● Один из самых могущественных волшебников химии?

(катализатор)

6 тур -  «Химический кроссворд»
Какая команда больше и правильно ответит за определённый промежуток

времени?

По горизонтали:
1 – элемент №2
2 – атом с одинаковым зарядом, но  разной  массы
6 – элемент №4

   8 – вертикальная колонка элементов  Периодической
 системы, в которой  похоже электронное строение
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10 – элемент с девятью протонами в  ядре
11 – центральная часть атома, где находится основная
        составная  часть  его   массы
По вертикали:
1 – благородный…..
3 – изотоп водорода с двумя нейтронами
4 – горизонтальный ряд элементов
5 – отрицательно заряженная частица
7 – атом, но заряженный
9 – положительно заряженная частица в  ядре

Пришло время подвести итоги. Пока жюри совещается, играем с
болельщиками (приглашённые студенты других групп) в игру «Отгадаю
элемент». Описание: прошу  желающих  студентов  задумать  любой
химический  элемент по периодической системе и провести с номером элемента
следующие вычисления без сообщения промежуточных результатов:

- номер элемента удвоить;
-  к произведению прибавить 5;
-  сумму умножить на 5.

Последний  результат  сообщается и объявляется тут же  задуманный
элемент

Заключение. Жюри объявляет команду – победителя.

Преподаватель.
Вот и пришла пора проститься
И я хочу Вам пожелать
Всегда с охотою учиться
И никогда не унывать!
Чтобы с химией дружили,
Чтоб хозяйственными были
Расстаюсь я с Вами сейчас
В добрый путь, дорогие студенты,
В добрый час!

Приложение 2(3.2.)

Экспертный лист проведённых  туров:

БаллыКоманда
1 тур 2 тур 3 тур 4 тур 5 тур 6 тур

Итого

1
2
3
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Приложение 3(3.2.)

Чайнворд для самостоятельной работы
 «Химические элементы»

(заполняется по кругу, по часовой стрелке).

1. Химический элемент, чьё название в переводе с немецкого
языка    означает  «волчья пена»?

2. Химический элемент, находящийся в VII группе побочной
подгруппе. Проявляет валентности – II, IV, VI, VII. Входит в
состав  марганцовки

3. Химический элемент с порядковым номером 30
4. Название меди по-латински
5. Химический элемент, название которого состоит из двух

животных
6. Химический элемент, латинское название которого «силициум»
7. Химический элемент, спиртовой раствор которого используется

для обработки ссадин
8. Выдающийся английский физик и химик. Ввёл в химию

символы элементов и формулы соединений
9. Какой газ утверждает, что он – это не он?

10. Щелочной металл
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Вопросы и задачи для самостоятельной работы:
1. Сколько протонов и нейтронов в следующих атомных ядрах

О18
8

, Mg25
12 , K41

19 , Zn67
30 , Br81

35 ?
2. Сколько значений магнитного квантового числа возможно для

электронов  энергетического подуровня, орбитальное  квантовое
число которого равно двум, трём?

3. Написать электронные формулы атомов элементов с зарядом
ядра:  13, 23, 39, 43, 50. Составить схемы заполнения  электронами
валентных орбиталей этих атомов.

4. Сколько неспаренных электронов имеют  невозбуждённые атомы
мышьяка,  хрома, хлора, марганца?

5. Почему кислород, находясь  с серой в одной группе, в своих
соединениях  двухвалентный, а сера может быть двух- четырёх -
и  шестивалентной?

6. Внешние уровни атомов имеют вид: 3s1, 2s22p3, 3d34s2, 3s23p6. В
каких периодах, подгруппах находятся эти элементы и к каким
электронным семействам они принадлежат?

7. Напишите электронные конфигурации следующих ионов:
Fe2+,  Fe3+, Cl-, Cu2+, Na+

8. У какого элемента четвертого периода – хрома или селена –
сильнее выражены металлические свойства? Какой из этих
элементов образует газообразное соединение с водородом? Ответ
мотивируйте строением атомов хрома и селена.

9. Напишите электронную формулу элемента, атом которого
содержит на 4d – подуровне 2 электрона. В каком периоде,  группе
и подгруппе он находится? К какому электронному семейству
относится?

10. Напишите электронные формулы атомов элементов с
порядковыми номерами 24 и 33. Чему равен максимальный спин
d-электронов у атома первого и p-электронов у атома второго
элементов?
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Тема 4. СТРОЕНИЕ МОЛЕКУЛ И ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ

4.2. Технология обучения на практическом занятии

Учебное время - 2 часа Количество студентов:10÷15 чел.

Форма учебного занятия
Обобщающее занятие по углублению,
систематизации и расширению знаний
об основных типах химической связи

План занятия:

1. Введение.
2. Игра «крестики-нолики»,

«третий лишний»
2.1. Выполнение заданий в группе
2.2. Выступление с результатами

работы.
2.3. Коллективное обсуждение и

оценка работы  группы
3. Заключение.

Цель учебного занятия: обобщить, систематизировать и закрепить
знания студентов, полученных по теме "Строение молекул и виды
химической связи"

Задачи преподавателя:
● создать мотивацию к
сознательному усвоению знаний
по теме;
● закрепить и углубить знания
по составлению структурных
формул различных веществ,
● выработать навыки
самостоятельной работы с
тестом лекции;
● актуализировать  знания о
различных типах химической
связи;
● повторить схемы образования
веществ с разным типом связи;
● продолжить формирование
умения записывать их на
примерах;
● сравнить разные типы связи;

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:

● знать понятие химической связи,
электроотрицательности;
● уметь характеризовать типы
химической связи;
● иметь навыки по составлению
структурных формул веществ;
● уметь представлять обоснованное
решение по определению типа
химической связи в соединении
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● продолжить формирование
умений работать в группе.

Методы и техники
обучения

Игра, обучение сообща, мозговой штурм,
техники: «кооп-кооп», «блиц-опрос»,
графический органайзер - концептуальная
таблица

Средства обучения

Учебное пособие, текст лекции, тетради,
таблица «Относительная
электроотрицательность элементов», «Типы
химической  связи»

Формы обучения Индивидуальная, фронтальная и
коллективная работа, работа в группах.

Условия обучения Аудитория, имеющая условия для работы в
группах.

Мониторинг и оценка Устный контроль: вопросы-ответы

Технологическая карта практического  занятия
Содержание деятельностиЭтапы

работы,
время Преподавателя Студентов
1 этап.

Введение
(10 мин.)

1.1. Сообщает, тему, цель занятия и
порядок  введения игры.
1.2. Для актуализации знаний
проводит блиц-опрос по теме
(приложение 1)

1.1. Слушают,
 записывают.

1.2. Отвечают на
вопросы

2 этап.
Основной:
(60 мин.)

2.1. Формирует 3 мини-группы
(команды), преподаватель в качестве
эксперта для контроля и оценки
результатов.
2.2. Разъясняет процедуру игры
(приложение 2) и какими
дополнительными материалами
можно пользоваться при выполнении
задания (учебник, текст лекций).
2.3. Раздает карточки с заданиями
(приложение 3). Объявляет о начале
работы в группах, консультирует при
необходимости, направляет ход
решения в группах, организует
выступления студентов;
2.4. Комментирует итоги игры, особо
обращает внимание на выводы,
обобщения, сделанные в процессе
выполнения задания

2.1. Делятся на
мини-группы
2.2. Знакомятся с
ходом игры.

2.3. Получают
задание и
выполняют его,
коллективно
обсуждают решение
2.4. Делают выводы
по каждому виду
химической  связи
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3 этап.
Заключи-
тельный
(10 мин.)

3.1. Подводит итоги работы студентов
групп, оценивает выступления
студентов, поощряет активных,
выставляет баллы.
3.2. Даёт задание для
самостоятельной работы: письменно
ответить на  вопросы и решить
упражнения (приложение 4),
прочитать текст лекции следующей
темы по методу «Инсерт» и
подготовиться к лекции-дискуссии.

3.2. Слушают

3.2. Записывают
домашнее задание в
тетрадь

Приложение 1(4.2.)

Вопросы для «блиц - опроса»

● К чему приводит взаимодействие атомов между
собой?

● Какие теории образования химической связи вам
известны, кто и в каком году их выдвинул? (1916 г.
Льюис (США), Коссель (Германия))

● Охарактеризуйте  причина образования химической
связи?

● Какую природу имеет химическая связь?
● Какие виды химической  связи известны?
● Дать определение ковалентной, ионной, водородной

связям, привести примеры соединения.
● В природе вещества встречаются в трех агрегатных

состояниях. В каких?
● Что называется кристаллической решеткой? Какие

типы кристаллических решеток вы знаете?
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Приложение 2(4.2.)

Игра «Крестики-нолики»

Каждая команда получает от преподавателя по одной карточке. По
сигналу игроки находят и вычеркивают неверные названия. Побеждает та
команда, которая первой правильно найдёт и исправит ошибки.

Приложение 3 (4.2.)
1 группе - «Вещества с ионной связью»

S CH4
KBr

HCl KCl H2O

CaCl2 SO2 MgF2

2 группе - «Вещества с ковалентной  неполярной связью»

NH3 NaCl I2

CH4 F2 NaI

Cl2 Br2 KF

3 группе - «Вещества с  ковалентной полярной связью»

CH4 H2S HCl

NH3 N2 NaCl

Br2 HF H2O

Задание:
Необходимо выбрать и показать для каждого случая
выигрышный путь, исходя из вида химической связи.
Запишите схему образования химической связи для одного
из данных веществ и дайте определение этой химической
связи.
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Приложение 4 (4.2.)

Задание на самостоятельную работу:

● Приведите примеры веществ, в состав которых входит натрий
Na, кислород O. Какой тип связи в этих веществах? Запишите
схемы их образования.

● В какой последовательности по убывающей полярности связей
надо расположить молекулы:
CF4, CCl4, SiF4, BF3?

● Из проведенных формул:
Na, MgCl2, CaO, C6H12O6, Ar, HBr, Te, CH4, K2SO4, SiC
Выпишите отдельно вещества с:
а) ионной
б) атомной
в) молекулярной
г) металлической решеткой

● Пользуясь таблицей  относительных  электроотрицательностей,
вычислите разность электроотрицательностей для  связей: K-
Cl, H-O, C-O, Fe-Cl, Na-Cl, P – Н,  и  дайте  характеристику этих
связей. В какую сторону смещается электронная  плотность при
образовании этих связей?

● Составьте графическое изображение молекулы
гидроксокарбоната  меди (II)  и указать число связей О–Н.

● Определите тип химической связи в молекулах NaCl, HBr, О2.
Приведите  схему перекрывания электронных облаков.

● Перекрыванием каких электронных орбиталей образуются
химические связи в молекулах:
Cl2, PH3, HBr, H2?

● Напишите структурные формулы тиосульфата  натрия,
гидроксосульфата железа (III), бихромата алюминия,
гидрокарбоната магния. По сколько σ- и π – связей имеется в их
молекулах?

● Укажите внутреннюю и внешнюю сферы,
комплексообразователь   (центральный атом) и лиганды в
следующих  комплексных     соединениях и определить степень
окисления комплексообразователя: K3[Co(C2O4)3];
[Zn(NH3)4](NO3)2; Sr2[Cu(OH)6],[Cr(CO)6].

● Какой характер имеют связи в молекулах NCl3, CS2, OF2, CO2,
CCl4, Cl2O? Укажите для каждой из них направление смещения
общей электронной пары.

● Твёрдое вещество, с каким типом химической связи в молекуле
обладает хорошей электропроводностью?

● Напишите структурные формулы фосфата, гидрофосфата и
дигидрофосфата кальция и определите общее количество σ- и π –
связей в этих молекулах
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Тема 5. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКОЙ РЕАКЦИИ.
ХИМИЧЕСКОЕ  РАВНОВЕСИЕ

5.2. Технология обучения на лабораторном занятии по
расширению и углублению знаний

Учебное время - 4 часа Количество студентов: до 15 чел.
Форма учебного занятия Химический эксперимент

План лабораторного занятия:
1. Основные понятия: скорость

химической реакции, гомогенная
система, гетерогенная система,
химическое равновесие, константа
скорости реакции, константа
химического равновесия

2. Лабораторные опыты:
Опыт 1. Зависимость скорости
химической реакции от
концентрации тиосульфата натрия
Опыт 2. Влияние концентрации
реагирующих веществ на смещение
химического равновесия

Цель учебного занятия: закрепить и углубить знания по теме методом
химического эксперимента

Задачи преподавателя:
● создать мотивацию к

сознательному усвоению
знаний по теме

● закрепить и углубить знания
по теме;

● раскрыть сущность
протекающей реакции
взаимодействия тиосульфата
натрия с серной кислотой

● выработать навык
систематизации учебных
знаний, сравнения,
обобщения, анализа;

● развить и формировать
практические умения и
навыки в выполнении
лабораторных опытов

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:
● знать название лабораторной работы, её
цель и методику проведения;
● основной закон кинетики- закон действия
масс; влияние температуры на скорость
реакции, правило Вант-Гоффа,
вычислять скорость данной реакции,
используя закон действия масс; определять
тип реакций – гомогенная или гетерогенная
● уметь предсказывать направление
смещения равновесия химической реакции
по правилу Ле Шателье при изменении
условий равновесия;
● уметь объяснять факторы,  влияющие на
скорость химической реакции с точки
зрения внутреннего строения вещества, его
энергии активации.
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● иметь практические навыки по
выполнению опытов и решению задач
● уметь  давать выводы по результатам
работы

Методы и техники обучения Обучение в сотрудничестве, дискуссия,
техники: «кооп-кооп»

Средства обучения Методика проведения химического
эксперимента

Формы обучения Индивидуальная, фронтальная, работа в
группах

Условия обучения Химическая лаборатория

Мониторинг и оценка Устный контроль: выполнение химического
эксперимента, ответы на вопросы

Технологическая карта лабораторного занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение в

учебное
занятие
(10 мин.)

1.1. Сообщает тему и цель химического
эксперимента, и план его проведения.
1.2. Объявляет, что на занятии будут
сформированы 3-4 подгруппы для
проведения эксперимента.
1.3. Объявляет, что каждый получит
индивидуальные баллы в соответствии с
оценкой результатов работы всей группы
1.4. Знакомит с правилами работы в
группе
1.5. Сообщает, что результаты должны
быть представлены в виде графика в
тетради и заполненной таблицы

Слушают

Знакомятся с
правилами
работы в группе

2 этап.
Основной
(60 мин)

2.1. Для актуализации знаний проводит
фронтальный опрос:
1. Зачем нужны знания о скорости
химических реакций?
2. Какими примерами можно подтвердить
то, что химические реакции протекают с
различными скоростями?
3. Как определяют скорость
механического движения? Какова единица
измерения этой скорости?
4. Дайте определение скорости
химической реакции и единицы её
измерения.

2.1.Отвечают на
вопросы
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5. Какие факторы влияют на скорость
реакции
2.2. Разделяет обучаемых на 3-4
подгруппы. Раздаёт учебное задание.
Уточняет, какие результаты должны
получены. В подгруппах предлагает
выбрать лидера
2.3. Объявляет о начале  работы в
подгруппах.
2.4. Организует взаимооценку результатов
работы в подгруппах. Комментирует,
обобщает знания, особо обращает
внимание на выводы, сделанные в
процессе эксперимента.
Предлагает форму записи (приложение 1)

2.2. Делятся на
подгруппы.
Выбирают
лидера группы.

2.3. Проводят
химический
эксперимент,
Результаты
представляют в
виде графика,
записывают в
тетрадь
Лидеры групп
докладывают
результаты
работы.

3  этап.
Заключи-
тельный
(10 мин)

3.1. Подводит итоги работы. Оценивает
наиболее активных студентов. Проводит
коллективное обсуждение.
3.2. Даёт  творческое задание для
самостоятельной работы:

1. Определите скорости и время реакции
по теоретической прямой, проведённой
под углом, не равным 450, исходящей от
центра координат, если концентрации
известны.

2. Вывести константу химического
равновесия для данной реакции

3. Решить задачи для самостоятельной
работы и ответить на контрольные
вопросы для закрепления знаний
(приложение 2)

3.1. Обсуждают
итоги занятия

3.2. Слушают,
уточняют и
записывают
задание



273

Приложение 1 (5.2.)
Форма записи опыта 1

Объем, мл Время
протекания
реакции до
появления

мути, с

Скорость
химической

реакции
в условных
единицах

 V = 100 / 

Номер
пробирки

раствора
Na2S2O3

раствора
H2SO4 Н2О практ. теорет. практ. теорет.

1.
2.
3.

Форма записи опыта 2

Номер
пробирки

Что добавлено Изменение
интенсивности

окраски

Направление
смешения

равновесия
1.
2.
3.
4.

Приложение  2(5.2.)

Вопросы для закрепления знаний:

● Что такое скорость химической реакции? Единицы
её измерения.

● От каких факторов зависит скорость химической
реакции?

● Каков физический смысл константы скорости
химической реакции?

● Сформулируйте закон действия масс, правило
Вант-Гоффа

● Какие вещества называются катализаторами и
ингибиторами и для чего они    служат?

● Что такое гомогенный и гетерогенный катализ?

● Какое состояние системы называется химическим
равновесием?

● Какие реакции называются обратимыми и
необратимыми?

● Сформулировать принцип Ле - Шателье.
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ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  1

Тема: «Скорость химической реакции»

Цель работы: Закрепить и углубить знания о скорости  химических
реакций и выявлению факторов, влияющих на неё.

Реактивы и
оборудование:

Разбавленная серная кислота H2SO4, раствор тиосульфата
натрия Na2S2O3, штатив с пробирками, мерный цилиндр,
секундомер.

Опыт. Зависимость скорости химической реакции от
концентрации  реагирующих веществ.

При взаимодействии тиосульфата натрия с серной кислотой образуется
свободная сера,  выделяющаяся в виде мути. Уравнение реакции:

Na2S2O3 + H2SO4  Na2SO4 + SO2  + S  + H2O
В три пробирки налить: в первую 5 мл раствора тиосульфата натрия

(Na2S2O3) и 10 мл воды, во вторую 10 мл раствора тиосульфата натрия и 5 мл
воды,  в третью 15 мл  раствора тиосульфата натрия. Таким образом, во всех
трёх пробирках объём одинаков.

В каждую пробирку прилить по 5 мл  раствора серной кислоты (H2SO4) и
быстро перемешать.

Отметить, сколько времени пройдёт от момента смешения до появления
мути в каждой пробирке в отдельности. Данные опыта занести в таблицу.

Результаты наблюдений представить в виде графика (по оси абсцисс
отложить концентрацию раствора тиосульфата натрия, по оси ординат -
скорость химической реакции).

Сделать вывод о зависимости скорости химической реакции от
концентрации тиосульфата натрия.

Домашнее задание: самостоятельно индивидуально, у себя в тетради для
лабораторных работ построить теоретическую прямую зависимости скорости от
концентрации реагирующих веществ под углом, не равным 450, и определить
скорость и время при заданных концентрациях.

Контрольные вопросы:

● Дайте формулировку закона действия масс и объясните,
согласуются ли с ним  выводы по работе?

● Что такое скорость химической реакции? Единицы её измерения.
● От каких факторов зависит скорость химической реакции?
● Какие вещества называются катализаторами и для чего они

служат?
● В процессе реакции за 2 минут концентрация вещества

уменьшилась   с 1,5 до 0,3  моль/л. Вычислите скорость  реакции
[моль/(л·с)]
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ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  2

Тема: «Химическое равновесие»

Цель работы: Закрепить и углубить знания о химическом равновесии,
объяснить принцип Ле–Шателье, выявить, от каких
факторов зависит химическое равновесие, в данном
случае,  уяснить влияние изменения концентрации
тиосульфата   натрия на химическое  равновесие.

Реактивы и
оборудование:

Хлорид железа (III) FeCl3, роданид калия KCNS, их
концентрированные и разбавленные растворы, хлорид
калия KCI (сухой), большие пробирки, мерный цилиндр

Опыт 2. Влияние изменения концентрации реагирующих
веществ на  химическое равновесие.

В большой пробирке смешать по 10 мл разбавленных растворов хлорида
железа (FeCl3) и роданида калия (KCNS). Произойдёт реакция с образованием
ярко-красного продукта роданида железа. Полученный раствор разлить поровну
в четыре пробирки. В первую пробирку добавить 2 - 3 капли
концентрированного раствора роданида калия, во вторую - 2 - 3 капли
концентрированного раствора  хлорида железа, в третью - всыпать несколько
кристалликов хлорида калия  и встряхнуть.

Сравните окраску растворов в этих трёх пробирках с окраской исходного
раствора, оставленного в четвёртой пробирке в качестве контроля. По
изменению интенсивности окраски определить направление смещения
химического равновесия.

Напишите уравнение реакции, сделайте вывод по опыту и выведите
константу химического равновесия данной реакции.

      Контрольные вопросы:

● Что такое химическое равновесие?
● Какие реакции называются обратимыми?
● Сформулировать принцип Ле-Шателье
● Как влияет увеличение концентрации FeCI3, KCNS, KCI на

химическое  равновесие?
● В каком направлении сместится химическое равновесие:

2СО(г) + О2(г) 2СО2(г); ∆rН = — 566 кДж;
N2(г) + О2(г) 2NО(г); ∆rН = 180 кДж
а) при понижении температуры;  б) при повышении давления?
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Тема 6. РАСТВОРЫ  И  ИХ  СВОЙСТВА. РАСТВОРЫ
ЭЛЕКТРОЛИТОВ. ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ

ДИССОЦИАЦИЯ

6.2. 1.Технология обучения на  практическом занятии

Учебное время - 2 часа Количество студентов: 10÷15
чел.

Форма учебного занятия Деловая игра

План занятия:

1. Введение в учебное занятие
2. Проведение деловой игры на тему:

«Приготовление растворов определённой
концентрации»

2.1. Актуализация знаний по теме
2.2. Подготовка  к выполнению игры
2.3. Процесс игры: выполнение заданий в группе.
2.4. Анализ результатов, коллективное обсуждение и
       оценка работы группы
3. Заключение, обобщение знаний по данной теме

Цель учебного занятия: обеспечить глубокое усвоение знаний по теме
«Растворы», формирование навыков приготовления растворов различной
концентрации из сухой соли или более концентрированного раствора,
развить аналитико-познавательные и творческие способности студентов.

Задачи преподавателя:
● углубить знания по теме, закрепить
теоретические знания;
● рассказать о правилах,
сформировать представление о
практической работе в химической
лаборатории;
● выработать навык самостоятельной
работы с учебным текстом;
● развить навык логического,
аналитического мышления, умение
прогнозировать ситуацию;

● сформировать коммуникативные
навыки, навыки дискуссии,
публичных выступлений

● развить познавательные и
творческие способности

Результаты учебной
деятельности:

Студент должен:
● знать классификацию видов
растворов по разным признакам,
формулы пересчёта концентраций;
● уметь  рассчитывать состав для
приготовления раствора заданной
концентрации;
● давать определения основным
понятиям темы: растворы,
концентрация, концентрированный
и разравленный раствор;
● характеризовать способы
выражения концентрации
растворов;
● составлять краткий план-
конспект учебного текста, схему
действий по работе.
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Методы и техники обучения Практический метод, инструктаж, деловая
игра

Средства обучения
Текст лекции, учебные материалы, учебные
тетради, маркеры, компьютерные
технологии

Формы обучения Индивидуальная, коллективная работа,
работа в группах.

Условия обучения Химическая лаборатория

Мониторинг и оценка

Устный контроль: вопросно-ответная
техника, наблюдение, презентация,
письменный контроль: решение
проблемного задания, расчёт концентрации

Технологическая карта практического  занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов
1 этап

Введение в
учебное
занятие
(5 мин.)

1.1. Приветствует студентов, отмечает
отсутствующих. Называет тему, цель и
планируемые результаты учебного
занятия.
Объявляет, что занятие будет проходить
в форме игры

1.1. Слушают

2 этап.
Ввод в игру

(15 мин.)

2.1. Предлагает начать самостоятельную
подготовку: изучить цели и процедуру
игры. Знакомит с регламентом работы,
критериями и системой оценки хода
игры и её результатов (приложение 1).
Разъясняет, какими дополнительными
материалами можно пользоваться при
выполнении задания (учебное пособие,
текст лекций).
2.2. Знакомит с особенностями
проведения занятия:
1 - объявляет главную цель работы в
процессе игры;
2 - обосновывает постановку проблемы и
выбор ситуации;
3 - обрисовывает игровую ситуацию и
общую процедуру игры;
4 - знакомит с правилами участников
игры (приложение 2),
2.3. Для актуализации знаний раздаёт
учебный материал (приложение 3) и даёт

2.1.Уточняют цели
и процедуру игры,
систему оценки

2.2. Знакомятся с
особенностями
проведения игры
Изучают
рекомендуемую
литературу

2.3. Получают
учебный материал,
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задание:
(1) прочитайте текст, подчеркивая
ключевые фразы;
(2) составьте обобщающий вывод.

2.4. Формирует  игровые подгруппы
(команды), группу экспертов для
контроля и оценки результатов,  раздаёт
экспертные листы с заданиями к игре
(приложение 4)

читают текст

2.4. Формируют
команды,
получают,
знакомятся с
заданием

3 этап.
Процесс

игры
(50 мин.)

3.1. Объявляет о начале работы в
группах.
3.2. Консультирует при необходимости,
направляет ход решения в группах.
3.3. Направляет ход обсуждения игры.
Отмечает ошибки и успешные
достижения, особо обращает внимание
на выводы, обобщения, сделанные в
процессе выполнения заданий.

3.1. Начинают
выполнять
задания,
коллективно
обсуждают
решения.
3.2.
Консультируются
3.3. Решают
поставленную
задачу, обобщают

4 этап
Заключи-
тельный
(10 мин.)

4.1. Делаетзаключительный вывод по
теме, комментируя результаты работы,
устанавливает связь игры с содержнием
учебного предмета, выставляет баллы.
Анализирует и оценивает деятельность
студентов и тсепень поставленной цели.
4.2. Даёт задание для самостоятельной
работы: прочитать текст лекции
следующей темы по методу «Инсерт»,
решить тесты и кроссворд  (приложение
4)

4.1.Слушают

4.2. Записывают
домашнее задание

Приложение 1(5.2.)

Порядок и регламент работы на практическом занятии:
1. Индивидуальное чтение и составление краткого плана-конспекта и трёх
    ключевых выводов – 15 мин.
2. Деловая игра «Приготовление растворов определённой концентрации»

-  50 мин
     2.1. Выполнение заданий в группе и оформление листов презентации –

       20  мин.
2.2. Выступление с презентацией результатов работы – до 8 мин.
2.3. Коллективное обсуждение и оценка работы группы – до 2 мин.



279

Показатели и критерии оценки (в баллах)
1 задание –

расчёт нужной
концентрации

2 задание –
оценивают
друг друга

3 задание –
пересчёт на
другие виды

концент-
раций

нагляд-
ность

раск-
ры-
тие

темы

обосно-
вание

краткая
формули-

ровка

Соб-
люде-

ние
регла-
мента

Ответ
на кон-
троль-

ный
вопрос

Допол
нение
дру-
гим

и
т
о
г
оГ

р
у
п
п
а

(0,3) (0,3) (1,5) (0,5) (0,2) (0,1) (0,1) (3,0)
1

2

3

Приложение 2(5.2.)

Содержание игры

Цели  игры:

1. Усвоить понятия: раствор, концентрация, разбавление раствора
2. Научиться пользоваться правилами разбавления раствора
3. Изучить принципы проведения приготовления раствора
4. Обеспечить глубокое усвоение знание по теме «Растворы»
5. Сформировать навыки самоорганизации работы с учебной

информацией, развить познавательные и творческие
способности студентов.

Задачи  игры:

Дидактические – в игровой форме ознакомить студентов с растворами, их
видами и  способами выражения концентрации растворов.

Воспитательные: обучить студентов приёмам активного речевого
общения в ходе коллективного обсуждения и принятия решений, активизация
их творческого мышления, привития студентам навыков самообразования и
самовоспитания.

Игровые: организовать студентов на самостоятельную поисковую
деятельность и продуктивную работу с различными источниками учебной
информации.
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Правила  игры:
Игра проходит в форме соревнования между подгруппами. Необходимо

набрать максимально количество баллов, которые начисляются за правильные
выполненные задания и тактическое поведение во время игры. Затем
подведение итогов.

Занятие содержит три этапа, на каждом из которых выполняется
определённое задание.  Учебная группа разбивается на несколько игровых
подгрупп (команд) по 2-4 студента в каждой. Один из них выбирается на роль
капитана, остальные выступают в роли участников. Преподаватель выступает в
роли ведущего.

1 этап. Каждая подгруппа получает  раздаточные индивидуальные
задания по приготовлению раствора заданной процентной
концентрации различных веществ из навески твёрдого вещества, либо
из исходного раствора методом разбавления.

Студенты должны рассчитать необходимое количество твёрдого
вещества (или раствора) и воды, взвесить на технических весах и
приготовить раствор, затем измерить ареометром его плотность.

2 этап. Студенты разных подгрупп обмениваются приготовленными
своими растворами  между командами, тем самым,  контролируя друг
друга о правильности приготовленного раствора определённой
концентрации. Для этого они замеряют плотность соответствующих
растворов и по справочным таблицам рассчитывают  концентрацию
раствора,  сопоставляя с результатами других команд.

3 этап. Студенты по полученным результатам производят
пересчёт процентной концентрации на другие виды концентрации:
нормальную и молярную.
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Приложение 3(5.2.)
Учебные материалы:

1) Ключевые понятия:

● Раствор – это однородная (гомогенная система), состоящая из
двух компонентов, один из которых растворитель, а другое –
растворённое вещество.

●. Концентрация  раствора -  это содержание растворенного
вещества в определённой  массе или объёме раствора или
растворителя

● Концентрированный раствор содержит количество
растворённого вещества достаточно высокое

● Разбавленный раствор содержит очень малое количество
растворённого вещества.

      .
2) Способы численного выражения концентрации растворов
Важной характеристикой любого раствора является его состав, который

выражается концентрацией.
Для приближённого выражения концентрации растворов применяют

термины концентрированный и разбавленный растворы.
Для точного выражения состава растворов существуют различные

виды концентрации: процентная (по массе) концентрация, мольная доля,
молярная, моляльная, нормальная концентрации и титр. Иногда концентрацию
раствора выражают через его плотность.

● Массовая доля растворённого вещества – это отношение массы
растворённого вещества к массе раствора.

где: вав  - массовая доля растворённого вещества, выраженная в
                        долях от единицы,

mв-ва – масса растворённого вещества, г
mр-ра – общая масса раствора, г

 Массовую долю можно выражать также в процентах (%).

%100





рар

вав
вав m

m

Массовую долю растворённого вещества в процентах называют
процентной концентрацией раствора. Так,   5% раствор - означает, что 5 г
вещества растворено в 95 г воды.

 Если известна плотность раствора, то масса раствора определяется  по

формуле Vm рар   , где V – объём раствора.

рар

вав
вав m

m



 
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● Мольная доля – это отношение количества растворённого
вещества (или  растворителя) к сумме количества всех веществ,
находящихся   в  растворе.

где, N1,N2 – мольная доля растворённого вещества  и  растворителя
                      соответственно,
       ν1, ν2 - соответственно количество растворённого вещества и
                     растворителя

● Молярная концентрация (Сm) (или «молярность») – это количество
растворённого вещества, содержащего в 1 л (1000 мл)  раствора.

где: m -  масса растворённого вещества, г
M -  молярная масса растворённого вещества, г/моль
V -   объём раствора, л

Молярная концентрация измеряется в моль/л и обозначается «М».  2М
NaOH – двухмолярный раствор гидроксида натрия, означает, что 1 л  такого
раствора содержит 2 моль вещества или 80 г (МNaOH = 40 г/моль)

● Моляльная концентрация (или «моляльность») выражается
количеством растворённого вещества, приходящегося на 1 кг
растворителя.

ляр

вав
m m

C





где: υ -  количество вещества, моль
mр-ля -  масса растворителя, кг

mC  = 2 моль/кг – означает, что 2 моля вещества растворено в 1 кг
растворителя.

● Эквивалентная или нормальная концентрация (или
«нормальность»), выражается  числом грамм-эквивалентов растворённого
вещества,  содержащееся в 1 л раствора (обозначение Сn  или N).

где: m -  масса растворённого вещества, г
                   Э -  эквивавалент растворённого вещества, г/моль

V -   объём раствора, л
Величина нормальности обозначается буквой «н». Например,

однонормальный раствор (1н) – означает, что  в 1 л  раствора растворён

VM
mCm 



ЭV
mCn 



21

1
1 




N
21

2
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

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1 г-экв.  вещества.
Если нормальные концентрации растворов различны, то объёмы

растворов веществ, вступающих в реакцию, обратно пропорциональны
значениям их нормальных  концентраций, т.е.

● Титр – масса растворённого вещества в граммах, содержащаяся в 1
мл раствора (Т).

Т(HCl) = 0,02 г/мл – означает, что в 1 мл раствора содержится 0,02 г HCl.
Молярность, нормальность и титр растворов зависят от температуры, так

как при нагревании увеличиваются их объёмы, а в отличие от молярности,
моляльная концентрация не изменяется при изменении температуры.

На практике часто осуществляют переход от одного выражения
концентрации к другому. Так как процентная и моляльная концентрации
относятся к определённой массе раствора, а молярная и нормальная к его
объёму, то для перехода от одного способы выражения концентрации к другому
нужно знать плотность раствора

Переход с одной концентрации в другую:

Легко решать задачи на приготовление раствора заданной процентной
концентрации из более концентрированного раствора и воды, или из  двух
растворов с известным процентным содержанием, пользуясь правилом
смешения (правило креста): количества смешиваемых растворов обратно
пропорциональны разностям концентраций смешиваемых растворов и
концентрации смеси.

Допустим необходимо приготовить 30%- ный раствор из 50%-ного и 20%-
ного растворов. Концентрации исходных растворов записываем в первом
столбце (50 и 20), во втором столбце записываем заданную концентрацию (30).
Разность между исходными концентрациями и заданной записываем в третьем
столбце в направлении пересекающихся диагоналей (стрелки на схеме).
Полученные цифры (10 и 20) указывают, в каком соотношении по массе должны
быть смешаны растворы:

                                               50    10
                30

  20                     20
Следовательно, на 10 частей 50%-ного раствора надо взять 20 частей

20%-ного раствора, т.е. смешать их в соотношении 1:2.
          Так как при смешивании растворов изменяется объём, применять правило
можно лишь к сильно разбавленным молярным и нормальным растворам.

1

2

2

1

N
N

V
V


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Задание для самостоятельной  работы:
● Сколько  молей  серной кислоты потребуется для приготовления

500      мл  0,5 М   раствора?
● Какова молярная концентрация 20% - ного раствора NaOH

(ρ=1,2 г/мл)?
● Найдите массу NaNO3 (в  г), необходимую для приготовления 300 мл

0,2М раствора
● В каком объёме 0,1 н раствора содержится 8 г CuSO4?
● .Для нейтрализации 30 мл 0,1 н раствора щёлочи потребовалось 12 мл

 раствора  кислоты. Определите нормальность кислоты.
●   30 г соли растворили в 220 г воды. Определите процентную

концентрацию раствора.
● . К 150 г 8%-ного раствора добавили воды 50 г. Определите

концентрацию полученного раствора.
● . Вычислите массу соли (г), образовавшейся при  взаимодействии 500

  мл 0,2М раствора КОН с 200 г 10%-ного раствора азотной кислоты
● Чему равно осмотического давление (кПа) 0,02М раствора при  00С?
●   Какой объем 50%-ного раствора KOH требуется для приготовления

  3 л 6%-ного раствора (пл. 1,048 г/см3)?
● Какую массу КСl нужно растворить в 400 г воды, чтобы

приготовить   20%  раствор?

Химический кроссворд
Расположите названия химических элементов: Si, Mg, Li, Sb, Hg, P, Mn,

Ba, так, чтобы в выделенном вертикальном столбце  можно было прочесть
фамилию ученого – создателя теории электролитической диссоциации



285

6.2.2. Технология обучения на  лабораторном  занятии

Учебное время - 4 часа Количество студентов: 10÷15 чел.

Форма учебного занятия Лабораторное занятие по закреплению
и расширению знаний

План занятия:

1. Актуализация порных знаний
2. Теплота растворения соли
3. Электропроводность растворов
4. Сравнение химической активности
     сильных и  слабых электролитов
5. Ионные реакции в растворах
     электролитов
6. Окраска индикаторов
7. Различие ионов Fe (II) и Fе (III)
8. Амфотерность гидроксида цинка

Цель учебного занятия: закрепить и углубить  знания по теме «Растворы
элктролитов», приобретение практических навыков.

Задачи преподавателя:
● углубить знания по теме, закрепить
теоретические знания;
● сформировать представление о
практической работе химической
лаборатории;
● выработать навык самостоятельной
работы с учебным текстом;
● развить навык логического,
аналитического мышления, умение
прогнозировать ситуацию;

● формировать коммуникативные
навыки, навыки дискуссии,
публичных выступлений

● развить познавательные и
творческие способности

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:

● давать определения понятиям:
электропроводность раствора, теплота
растворения соли, индикаторы,
амфотерность;
● охарактеризовать теплоту
растворения соли;
● уметь определять среду раствора с
помощью индикаторов;
● знать отличие в качественных
реакциях на ионы железа;
иметь навыки написания уравнений
реакций ионного обмена, гидролиза
солей в молекулярном и в ионном
виде.
● уметь составлять краткие выводы
по работе;
● представить обоснованное
доказательство по амфотерности
веществ.

Методы и техники
обучения

Наглядный, словесный, химический  эксперимент,
концептуальная таблица

Средства обучения Опорный конспкт, оборудование и реактивы, рабочие
тетради
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Формы обучения Индивидуальная, коллективная работа, работа в
группах.

Условия обучения Химическая лаборатория, имеющая условия для
работы в группах

Мониторинг и
оценка

Устный контроль: вопросно-ответная техника,
наблюдение, письменный контроль

Технологическая карта лабораторного  занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов
1 этап

Введение в
учебное
занятие
(5 мин.)

1.1. Приветствует студентов, отмечает
отсутствующих. Сообщает тему занятия,
его цели и планируемые учебные
результаты
1.2. Объявляет, что на лабораторном
занятии группами будет проведено
лабораторное исследование растворов
электролитов

Слушают

2 этап.
Основной
(65 мин.)

2.1. Актуализирует знания студентов по
вопросам  темы (приложение 1).
В процессе актуализации знаний
выявляет достаточность усвоенных
студентами знаний, необходимых для
активного участия.
2.2. Предлагает начать самостоятельную
подготовку: изучить цели и методику
проведения опытов.
2.3. Формирует  подгруппы, раздаёт
учебный материал  и  задание
(приложение 2):
(1) прочитайте технику выполнения
опытов;
(2) составьте обобщающий вывод
2.4. Объявляет о начале работы в
подгруппах. Комментирует, направляет
ход действий в группах.
2.5. Предлагает оформить сводную
таблицу, применяя графический
органайзер
Организует взаимооценку работы групп,
выводит итоговые баллы

2.1. Отвечают

2.2.Уточняют ход
проведения
эксперимента
2.2. Формируются
в  подгруппы,
получают,
знакомятся с
заданием
2.4. Начинают
работать

2.5. Оформляют
таблицы
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3 этап
Заключи-
тельный
(10 мин.)

3.1. Формулирует окончательный итог
занятия, устанавливает связь
лабораторной работы с содержнием
учебного предмета, выставляет баллы.
3.2. Даёт задание для самостоятельной
работы: оформить опыты, написать
уравнения реакций в молекулярном и
ионном видах, сделать выводы по работе,
ответить письменно в тетради на
конрольные  вопросы (приложение 3)

3.1.Слушают

3.2. Записывают
домашнее задание

Приложение 1(6.2.2.)

Вопросы для актуализации знаний:
● Какие реакции называются экзотермическими, и какие -

эндотермическими?

● Дать определение понятиям: индикатор,
электропроводность раствора, амфотерность

● Будет ли раствор сахара проводить электрический ток и
почему?

● А какие на Ваш взгляд вещества будут проводить
электрический ток?

● Какие индикаторы Вы знаете?

● Какое свойство веществ называется амфотерностью?
Приведите примеры соединений, обладающие
амфортерностью
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Приложение 2 (6.2.2)
ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  3

Тема: «Растворы,  их свойства, электролитическая диссоциация,
электропроводность растворов»

Цель работы: Изучить свойства растворов, выявить сильные и слабые
электролиты, объяснить процесс распада электролитов на
ионы, изучить методику качественной реакции на хлорид
– ион, доказать экспериментально  амфотерность
гидроксид цинка

Реактивы и
оборудование:

гидроксид калия KOH, нитрат аммония NH4NO3–
порошки, разбавленные  растворы cерной H2SO4, соляной
HCl, уксусной  кислот CH3COOH, гидроксида натрия
NaOH, поваренной соли NaCl, хлорида железа (II) и  (III)
валентного, нитрата серебра AgNO3, хлорида кальция
CaCl2, сульфата цинка ZnSO4, пробирки, мерный
цилиндр, термометр, прибор для определения
электропроводности растворов, индикаторы –
лакмусовую бумагу, фенолфталеин, метилоранж

Опыт  1. Теплота растворения соли.
          В две пробирки налить по 5 мл воды и измерить её температуру. В одну
пробирку всыпать 2 - 3 г едкого калия (KOH),  в другую -  2 - 3 г нитрата
аммония (NH4NO3) или нитрата калия (KNO3). Перемешивая содержимое в
пробирках, измерить температуру после добавления.  В какой пробирке
происходит выделение, а в какой - поглощение тепла? Объясните происходящие
явления.

 Опыт  2. Электропроводность растворов.
        Для исследования берутся дистиллированная вода, водопроводная вода,
растворы соляной (HCl), серной (H2SO4) кислот, гидроксида натрия (NaOH),
гидроксида аммония (NH4OH),  глюкозы (C6H12O6), поваренной соли (NaCl).

Электроды, соединённые с источником тока, в цепь которой
последовательно включена электрическая лампочка, опускают в растворы
данных веществ поочерёдно. Заменяя один испытуемый раствор другим,
каждый раз тщательно промывать электроды - сначала водопроводной, затем
дистиллированной водой.
        Сделайте вывод об электропроводности взятых растворов.

        Форма записи

Вещество Яркость горения
лампы

Сила электролита Диссоциация
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Опыт  3. Сравнение химической активности сильных и слабых
 электролитов.

а) В одну пробирку налить 2 - 3 капли 2н раствора соляной кислоты (HCl),
в другую - столько же 2н раствора уксусной кислоты (CH3COOH). В каждую из
пробирок опустить одинаковое количество цинка. Какая кислота энергичнее
действует на цинк?  Написать уравнения реакций.

б) Налить в две пробирки 4-5 мл  2н раствора хлорида кальция (СaCl2). В
одну из них добавить 2н раствор гидроксида натрия (NaOH), в другую -  такой
объём 2н раствора гидроксида аммония (NH4OH).

Объясните причину различного действия на хлорид кальция взятых
оснований. Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном видах.

Опыт  4 . Ионные реакции в растворах электролитов.
Проделать качественную реакцию на хлорид - ион, взяв для исследования

разбавленный раствор соляной кислоты (HCl) и растворы хлоридов различных
металлов (NaCl, CaCl2, CuCl2, FeCl3). В каждую из пробирок добавить несколько
капель раствора нитрата серебра (AgNO3), при этом образуется белый
творожистый осадок - хлорид серебра (AgCl).

Напишите уравнения проделанных реакций в молекулярном и ионном
видах.

Опыт  5. Окраска индикаторов.
        Отметить цвет данных индикаторов в нейтральной, кислой и щелочной
средах.

  Форма записи

Опыт  6. Различие между ионами  Fe 3+ и  Fe 2+.
В одну пробирку налить свежеприготовленный раствор сульфата

железа(II) (FeSO4), в другую - раствор хлорида железа (III) (FeCl3). Обратить
внимание на цвета растворов. В каждую пробирку добавить раствор гидроксида
натрия (NaOH). Наблюдать выпадение осадков и отметить их цвет.

Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном видах.
           Опыт  7. Амфотерность гидроксида цинка.
           Налить в пробирку раствор сульфата цинка (ZnSO4) и добавить несколько
капель раствора гидроксида натрия (NaOH). Отметить цвет и характер осадка.
Содержимое пробирки взболтать и разделить на две части. К одной  прилить
раствор соляной или серной кислоты, к другой - раствор гидроксида натрия  (в
избытке). Что наблюдается?  Дать объяснение.

Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном видах.

Ц в е т        и н д и к а т о р а№ Среда
раствора лакмус

(указать рН)
фенолфталеин метилоранж

1
2
3
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Приложение 3 (6.2.2.)

Задание для самостоятельной работы:
● Какие вещества называются электролитами?

Привести примеры сильных и слабых
электролитов.

● Напишите уравнения  диссоциации
ортофосфорной кислоты, гидрокарбоната
кальция, хлорида алюминия, сульфата натрия.

● Какой индикатор определяет кислую, щелочную
среду раствора?

● Что является качественным обнаружением
хлорид-иона? Объясните  на примере реакции.

● Докажите амфотерный характер гидроксида
цинка
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Тема 7. РЕАКЦИИ  ИОННОГО ОБМЕНА.
ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ

7.2. Технология обучения на лабораторном занятии
Количество студентов:10-15чел Учебное время - 4 часа.

Форма учебного занятия
Занятие – химический эксперимент по
закреплению и расширению знаний с
решением проблемного задания

План лабораторного
занятия:

1.   Актуализация опорных знаний
2.  Создание проблемной ситуации
3.  Проведение опытов:
● Опыт 1. Реакции ионного обмена;
● Опыт 2. Исследование растворов солей
(сульфат алюминия, карбонат натрия,
нитрат натрия), теоретически
предположив среду раствора, а затем  с
помощью индикаторов доказать
● Опыт 3. Проведение реакции полного
гидролиза
● Опыт 4. Растворение цинка в продукте
гидролиза сульфата цинка
4. Выводы, решение учебных проблем

Цель учебного занятия:  закрепить и углубить знания по теме о реакциях
ионного обмена, химических свойствах солей, их особом свойстве, гидролизе,
развить навык решения проблемных задач, экспериментально определить, в
каких случаях реакции обмена протекают   до конца.

Задачи преподавателя:
● Закрепить проёденный материал по
темам “Электролитическая
диссоциация” и “Реакции ионного
обмена”.
● Продолжить формировать умения и
навыки писать уравнения полные и
сокращённые ионные уравнения
реакций, определять соли,
подвергающиеся гидролизу;
● Развивать умения определять среду
растворов;
● Научить самостоятельно оценивать
наблюдаемые явления, развивать
познавательный интерес;
● Дать  значение и практическое
применение гидролиза в различных
областях деятельности человека

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:
● знать сильные и слабые
электролиты
● уметь объяснять сущность реакций
ионного обмена, гидролиза солей,
объяснять изменение кислотности
среды и образование кислых или
основных солей в этом процессе;
● иметь навыки написания полных и
сокращённых уравнений реакций
ионного обмена, гидролиза солей;
● уметь экспериментально
подтверждать гидролиз соли слабого
основания и сильной кислоты и соли
сильного основания и слабой кислоты
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Методы и техники
обучения

Проблемный метод, беседа, объяснение, химический
эксперимент

Средства обучения

Учебное пособие, таблица «Растворимость солей,
кислот и оснований в воде», оборудование и
реактивы для эксперимента, текст лекций, рабочие
тетради

Формы обучения Коллективная работа, работа в группах.

Условия обучения Химическая лаборатория, имеющая условия для
работы в группах

Мониторинг и оценка Устный контроль: беседа, вопросно-ответный
способ, письменный контроль: тестирование

Технологическая карта лабораторного занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение
(10 мин)

1.1. Приветствует студентов, отмечает
отсутствующих. Сообщает тему занятия,
его цели и планируемые учебные
результаты, обосновывает их значимость
и актуальность.
1.2. Объявляет, что на лабораторном
занятии группами будет проведено
лабораторное исследование реакций
ионного обмена и  гидролиза солей.

Слушают, смотрят
текст лекций

2 этап
Основной
(60 мин)

2.1. Актуализирует знания студентов по
вопросам  темы (приложение 1).
В процессе актуализации знаний
выявляет достаточность усвоенных
студентами знаний, необходимых для
активного участия в деятельности по
решению учебной проблемы.
2.2. Формирует мини-группы. Раздаёт
проблемное задание (приложение 2).,
необходимый учебный материал,
показатели и критерии оценки
(приложение 3). Разъясняет
методические указания по решению
проблемы, ожидаемые результаты.
Напоминает правила работы в группах.
2.3. Объявляет о начале работы в
группах. Комментирует, направляет ход
действий в группах.

2.1.Отвечают

2.2. Формируются
в группы,
получают
проблемное
задание и
выполняют его
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2.5. Предлагает оформить сводную
таблицу, применяя графический
органайзер (приложение 4).
 Студентам необходимо выбрать среди
приведённых солей каждой группе в
отдельности, образованных сильным
основанием и сильной кислотой,
сильным основанием и слабой кислотой,
слабым основанием и сильной кислотой.
Для этого предлагает воспользоваться
таблицей растворимости и знаниями по
лекции, консультирует.
Организует взаимооценку работы групп,
выводит итоговые баллы

По разработанной
методике должны
написать
уравнение
гидролиза взятых
солей, указать рН
среды раствора
Лидеры групп
докладывают
результаты
проведённой
работы
Обсуждают
варианты решения
проблемы,
проводят
взаимооценку
учебной
деятельности

3 этап
Заключи-
тельный
(10 мин)

3.1. Подводит итоги работы групп,
обобщает результаты учебной
деятельности.  Отмечает положительные
моменты успеха групповой деятельности,
выставляет баллы.
3.2. Даёт задание для самостоятельной
работы: прочитать текст следующей
лекции с использование метода «Инсерт»
и ответить наконтрольные  вопросы
(Приложение 5).
3.3. Рефлексия

3.1. Обобщают
результаты

3.2.Записывают,
уточняют
домашнее задание

3.3. Отмечают на
листах
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Приложение 1(6.2.)

Приложение 2(6.2.)
Проблемное задание

1. Постановка проблемы: создание проблемной ситуации с
затруднением.

Задание 1. В пробирку налить  2 мл раствора сульфата натрия (Na2SO4) и
прибавить 2 мл раствора хлорида бария (BaCl2) к раствору BaCl2 приливаем
раствор H2SO4. Что наблюдаем? Наблюдать выпадение белого осадка сульфата
бария (BaSO4). Написать уравнение реакции в молекулярном и ионном видах

Написать уравнение реакции в молекулярном и ионном видах.
Задание 2. К 2 мл раствора карбоната натрия (Na2CO3) прилить такой же

объём разбавленной соляной кислоты (HCl). Что наблюдается? (Наблюдается
выделение углекислого газа, образовавшегося в результате разложения слабого
электролита угольной кислоты). Напишите уравнение реакции в молекулярном
и ионном видах
Шаг 1. На доске запись уравнения реакции ионного обмена.
Na2SO4 + BaCl2 = 2NaCl + BaSO4
Все вещества записаны в молекулярном виде. Преподаватель напоминает, что
реакция протекает в растворе, где вещества находятся в виде ионов. Он
предлагает студентам, используя опорные знания о диссоциации веществ,
написать представленное уравнение в ионном виде.

Вопросы для актуализации знаний:
● Какие реакции называются обратимыми, и какие –

необратимыми?

● Назовите признаки реакций, идущих до конца.

● Приведите примеры сильных и слабых электролитов

● Какой процесс называют электролитической диссоциацией?

● Кто является создателем теории электролитической
диссоциации?

● Дайте определение кислот, оснований и солей с точки зрения
теории электролитической диссоциации (ТЭД)

● Как вы считаете, почему кислоты дают кислую среду в
растворе, а основания (щёлочи), щелочную среду?

● Какие на Ваш взгляд соли будут подвергаться гидролизу?

● Какой, на Ваш взгляд, индикатор предпочтительно
использовать при определении среды раствора солей?

● Как Вы считаете, каким образом можно организовать
логическую связь между  отдельными типами гидролиза
солей?
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На доске появляется запись.
2Na+ + SO4

2- + Ba2+ +  2Cl- = 2Na+ + 2Cl- + Ba2+ + SO4
2-

Далее следует диалог.
Преподаватель:
- Посмотрите на обе части уравнения. Что мы видим?
Студенты:
- Одинаковые  ионы.
Преподаватель:
- Если обе части уравнения содержат одинаковые ионы, что можно сказать о
такой реакции?
Студенты:
- Она обратима.
Преподаватель: Что значит обратима?
Студенты приводят определение обратимости.
Шаг 2. Преподаватель предлагает посмотреть протекание записанной реакции
на практике. Студенты самостоятельно в группах проводят данную реакцию.
Наблюдают выпадение осадка.

2. Побуждение к осознанию противоречия: побуждающий диалог от
проблемной ситуации.

Преподаватель:
- Что наблюдаете при проведении реакции?
Студенты:
- Выпадение осадка.
Преподаватель: Какое вещество выпадет в осадок?
Студенты, пользуясь таблицей растворимости, определяют, что это вещество
сульфат бария.
Преподаватель:
- Значит, сульфат бария – вещество нерастворимое и поэтому выпадает в осадок.
А когда в результате реакции выпадает осадок, что можно сказать о такой
реакции?
Студенты:  Она необратима.
Преподаватель:  А мы сначала как думали?
Студенты:  Мы считали, что реакция обратима.
Преподаватель: А как на самом деле?
Студенты:                  Реакция необратима.
Преподаватель предлагает сделать верную запись реакции. Студенты
самостоятельно записывают уравнение.
2Na+ + SO4

2- + Ba2+ +  2Cl- = 2Na+ + 2Cl- + BaSO4↓
Преподаватель  поясняет, что написанное уравнение называется полным
ионным уравнением. Затем он предлагает студентам подчеркнуть одинаковые
ионы в обеих частях уравнения и переписать отдельно то, что осталось не
подчеркнутым. Возникает запись:
SO4

2- + Ba2+ = BaSO4↓
Преподаватель поясняет, что данная запись носит название сокращенное ионное
уравнение.
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3. Формулирование проблемы в виде темы занятия
Преподаватель:  В каком же виде мы сделали запись обменной реакции?
Студенты: В ионном виде.
Преподаватель:  Так какая сегодня тема на занятии рассматривается?
Студенты: Реакции ионного обмена.
Преподаватель записывает тему на доске, студенты в тетради.
Поиск решения
1. Выдвижение гипотез через побуждающий от темы к гипотезам диалог.
Преподаватель:
- Что же необходимо знать, прежде чем, делать запись реакции ионного обмена?
Студенты:
- Необходимо определить, обратима или необратима рассматриваемая реакция.
Преподаватель:
- Вспомните о признаках химической реакции. Как вы думаете, в каких же
случаях реакция ионного обмена может быть необратима?
Студенты выдвигают гипотезы. Преподаватель все гипотезы записывает на
доске. Гипотезы: выпадение осадка, выделение газа, образование воды,
изменение цвета, выделение тепла.
2. Проверка гипотез. Гипотеза с выпадением осадка проверена. Преподаватель
предлагает проверить остальные гипотезы самостоятельно в группах. Каждой
группе подтверждает или опровергает свою гипотезу на практике по
предложенной инструкции.
      Воспроизведение знаний
1. Выражение решения. После проведения эксперимента, студенты, пользуясь
данными эксперимента и таблицей растворимости, записывают свое уравнение в
молекулярном и ионном видах в тетрадях. После этого делают вывод о
протекании своей реакции до конца.
2. Реализация продукта. Отчет по проверке гипотез идет у доски.
Руководитель группы делает необходимые записи на доске под записью
выдвинутой гипотезы, после чего, прочитывает уравнение и делает вывод.
Итоги занятия.
Преподаватель предлагает обобщить записи у себя в тетради и на доске и
ответить на поставленный в начале  занятия вопрос:
- В каком же случае реакции ионного обмена протекают до конца?
Студенты делают вывод о протекании реакции ионного обмена до конца и
записывают его в тетрадь.
Подводятся итоги  занятия. Преподаватель выставляет баллы и дает домашнее
задание.
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Приложение  4(6.2.)

Изменение окраски индикаторов в растворах солей.

Формула соли
Цвет

лакмусовой
бумажки

Среда
раствора

рН
 среды

раствора

Al2(SO4)3

Na2CO3

NaNO3

Приложение 5(6.2.)

ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  4

Задание для самостоятельной работы:
● Напишите уравнения  электролитической диссоциации

следующих соединений:  гидроксонитрат алюминия,
хлорид меди (II),  гидросульфид кальция, дигидрофосфат
меди (II), сульфат кадмия, гидроксосульфит магния,
гидроксид стронция, гидрофосфат натрия, гидроксид бария,
нитрат магния

● Составьте молекулярные, ионно-молекулярные и
сокращённые  уравнения реакций взаимодействия в
растворах между:   а) хлоридом железа (III)  и  нитратом
серебра;  б) сульфатом  железа (II) и гидроксидом натрия;
в) ортофосфатом калия и гидроксидом кальция; г) серной
кислотой и хлоридом бария.

● Напишите уравнения  всех ступеней гидролиза  в
молекулярном и ионном видах следующих солей: хлорид
хрома (III), сульфид натрия, нитрат висмута (III), сульфит
лития, сульфат меди (II).  Определите среду раствора

● Определите рН раствора гидроксида бария с концентрацией
0,01  моль/л. Степень диссоциации 100%.

●
●
●
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ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 4

Тема: «Реакции ионного обмена, гидролиз солей»

Цель работы: Изучить реакции ионного обмена, научить писать
реакции                ионного обмена в молекулярном и
ионном видах, понять сущность   гидролиза  солей.

Реактивы и
оборудование:

сульфат натрия Na2SO4, хлорид бария BaCl2,
карбонат натрия Na2CO3, разбавленная соляная кислота
HCl, сульфат алюминия Al2(SO4)3, сульфат цинка ZnSO4,
лакмусовая бумага, пробирки, штатив для пробирок,
спиртовка

Опыт  1.  Реакции  ионного обмена.
а)  В пробирку налить  2 мл раствора сульфата натрия (Na2SO4) и

прибавить 2 мл раствора хлорида бария (BaCl2). Наблюдать выпадение белого
осадка сульфата бария (BaSO4). Написать уравнение реакции в молекулярном и
ионном видах.

б)  К 2 мл раствора карбоната натрия (Na2CO3) прилить такой же объём
разбавленной соляной кислоты (HCl). Наблюдается выделение углекислого газа,
образовавшегося в результате разложения слабого электролита угольной
кислоты.

Напишите уравнение реакции в молекулярном и ионном видах.
Опыт  2.  Гидролиз  солей.

         В три пробирки налить по 2-3 мл:   в первую - раствора карбоната натрия
(Na2CO3), во вторую - раствора сульфата  алюминия (Al2(SO4)3), в третью -
раствора нитрата натрия (NaNO3) или калия (KNO3). В каждую пробирку
опустить лакмусовую бумагу, определить рН растворов.
          Напишите молекулярные и ионные уравнения гидролиза
соответствующих солей.

Опыт  3.  Полный гидролиз.
К 1 - 2 мл раствора сульфата алюминия (Al2(SO4)3) прилить такой же

объём раствора карбоната натрия (Na2CO3). Наблюдать выделение углекислого
газа и образование осадка гидроксида алюминия.

Напишите  молекулярное и ионное уравнение совместного гидролиза
взятых солей.

Опыт 4.  Растворение цинка в продукте гидролиза сульфата
                         цинка.

Налить в пробирку 3-4 мл раствора сульфата цинка (ZnSO4). Испытать
реакцию среды лакмусовой бумагой. В раствор опустить кусочки цинка и
нагреть. Выделение пузырьков какого газа наблюдается?
          Напишите молекулярные и ионные уравнения:
          а) гидролиза сульфата цинка,
          б) взаимодействия цинка с продуктом гидролиза.
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Контрольные вопросы:

● Какие реакции называются реакциями ионного обмена?
● В каких случаях реакции протекают до конца?
● Какие соли гидролизу не подвергаются? Приведите примеры
● Как протекает гидролиз соли, образованной: а) сильной кислотой и

слабым  основанием, б) слабой кислотой и сильным основанием?
Приведите примеры таких солей

● От каких факторов зависит гидролиз солей?
● Что такое полный гидролиз? Приведите примеры солей, которые

подвергаются полному гидролизу

Тема 8. ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ.
ОКИСЛИТЕЛЬНО – ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ
РЕАКЦИИ. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ.

ЭЛЕКТРОЛИЗ

8.2. 1.Технология обучения на лабораторном занятии

Учебное время - 2 часа Количество студентов: до 12 чел.
Форма учебного занятия Комбинированное занятие

План лабораторного
занятия

1. Введение  в содержание темы
2. Проведение химического

эксперимента:
Опыт 1. Окислительные свойства
перманганата калия
Опыт 2. Восстановительные
свойства  азотистой кислоты
Опыт 3. Окислительные свойства
азотистой кислоты
Опыт 4. Окислительные свойства
шестивалентного хрома

3. Выводы по работе
Цель учебного занятия:  закрепить представления об окислительно-
восстановительных  реакциях  их  классификации, закрепить понятия
“степень окисления”, процессы “окисления”, “восстановления”; приобрести
навыки в составлении уравнений окислительно-восстановительных реакций
методом электронного баланса.

Задачи преподавателя:
● создать мотивацию к
сознательному усвоению

Результаты учебной деятельности:
Студент к концу занятия должен:
знать: определения понятий «степень
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знаний по теме,
● закрепить и углубить знания
по теме,
● формирование умения
использовать их в составлении
уравнений электронного
баланса
● способствовать
стимулированию
познавательной активности
студентов;
● развивать внимание, память,
эрудицию, умений быстро и
четко излагать свои мысли,
логически рассуждать
● выработать навык
самостоятельной работы с
текстом лекций

окисления», «окислитель»,
«восстановитель», сущность
окислительно-восстановительных реакций;
значение окислительно-
восстановительных реакций в природе и
жизни человека

уметь: объяснять процессы, протекающие
в ОВР, находить окислитель и
восстановитель, процессы окисления,
восстановления;

иметь навыки написания  уравнений
электронного баланса, расставлять
коэффициенты с помощью уравнений
электронного баланса
назвать и охарактеризовать 2 метода
уравнивания окислительно-
восстановительных реакций, а также  виды
ОВР

Методы и техники обучения
словесный (объяснение с элементами
дискуссии), наглядный, практический
(составление уравнений).

Средства обучения
Текст лекций,  карточки для
самостоятельной работы, таблица
Д.И.Менделеева, реактивы

Формы обучения Фронтальная работа, индивидуальная
работа

Условия обучения Химическая лаборатория

Мониторинг и оценка Устный и письменный контроль

Технологическая карта лабораторного занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение
(10 мин)

1.1. Сообщает тему,  цель занятия,
объясняет порядок работы.
1.2. Для актуализации знаний проводит
блиц-опрос по ключевым терминам
темы (приложение 1)

1.1.Слушают

1.2. Дают
формулировки
ключевым понятиям
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2 этап
Основной
(60 мин)

2.1. Повторение основных моментов
темы. Фронтальный опрос:

1) Какой процесс называют
окислением? восстановлением?

2) Какие частицы называются
окислителями? восстановителями?

3) Объясните смысл правила
электронного баланса.
2.2.Проверка домашнего задания
индивидуально вызывается студент к
доске. Задание: Расставить
коэффициенты методом электронного
баланса. Студенты, верно выполнившие
задания досрочно, получают баллы.
Записать уравнение реакции
взаимодействия оксида кальция с
водой,  растворения оксида фосфора (V)
в воде,  уравнение реакции
взаимодействия железа с медным
купоросом, уравнение реакции
термического разложения малахита
Расставить коэффициенты методом
электронного баланса.
2.3. Рефлексия.
Что изучили на занятии? Что нового
узнали?
2.4. Выставление баллов с
объяснениями

2.1. Отвечают на
вопросы

2.2. Записывают
уравнение данных
реакций,
расставляют
коэффициенты
методом
электронного
баланса.
Индивидуальная
работа у доски

2.3. Оценивают себя

3 этап
Заключи-
тельный
(10 мин)

3.1. Подводит итоги работы

3.2. Делает заключительный вывод по
теме.

3.2. Анализирует деятельность
студентов и оценивает степень
достижения поставленной цели

3.3. Даёт задание для самостоятельной
работы (приложение 2) и решить №608
– 612 из «Задачи и упражнения по
общей и неорганической химии»
Глинка  Н.Л.

3.1. Слушают

3.3. Записывают в
тетрадях
задание для
самостоятельной
работы
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Приложение 1 (8.2.)

Вопросы для «блиц-опроса»

● Что такое степень окисления и чем она отличается от
валентности?

● Как определить степень окисления элемента в соединении на
примере K2 Cr2 O7.? Объясните алгоритм действий.

● Как определить mах положительную СО и min отрицательную?
● Какие типы ОВР Вы знаете?
● Как меняется степень окисления восстановителя и окислителя в

процессе   окислительно - восстановительной реакции?
● Какие методы уравнивания окислительно-восстановительных

реакций Вы знаете и в чём  их сущность?
● Какую степень окисления имеют водород и кислород в своих

соединениях?
● Какие элементы таблицы Д.И.Менделеева имеют постоянную

степень окисления?
● Какое вещество может быть только окислителем, и какое -

только восстановителем?  Объясните на примере соединений
серы.

Приложение  2 (8.2.)
Задания  к самостоятельной  работе по вариантам

Вариант 1

1.  Расставьте степени окисления
атомов элементов в соединениях,
формулы которых: SO2, SO3, MgS,
H2SO4

2. По схеме окислительно-
восстановительной реакции:

K + O2 = K2O

Определите окислитель и
восстановитель, составьте
электронный баланс, укажите
процессы окисления и
восстановления.

3. Схема Alº - 3ē → Al3+  отражает
процесс

Вариант 2

1. Расставьте степени окисления
атомов элементов в соединениях,
формулы которых:

PCl3, P2O5, K3P, Ca3P2

2. По схеме окислительно-
восстановительной реакции:

Na+ S = N2S

Определите окислитель и
восстановитель, составьте
электронный баланс, укажите
процессы окисления и
восстановления.

3. Схема Alº - 3ē → Al3+  отражает
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А) окисления

Б) восстановления

В) окиления-восстановления.

процесс

А) окисления

Б) восстановления

В) окиления-восстановления.
Вариант 3

1.  Выберите формулы соединений, в
которых сера проявляет степень
окисления (-2):  SO2, SF6, CaS, SiS2,
SO3

2. Из приведенных схем выберите
схему окислительно-
восстановительной реакции и
рассмотрите её с позиций окисления –
восстановления (составьте
электронный баланс, укажите
процессы окисления и
восстановления, определите
окислитель и восстановитель):

a) CaO + CO2 → CaCO3

б)Zn + CuSO4 → ZnSO4 + Cu

в) FeCl3 + AgNO3 → Fe(NO3)3 + AgCl↓

3. Расставьте коэффициенты методом
электронного баланса. Укажите
окислитель и восстановитель

Al + Cl2 → AlCl3

Вариант 4

1.Выберите формулы соединений, в
которых азот проявляет степень
окисления -3:  N2O3, Mg3N2, NO2,
NH3, KNO3

2. Из приведенных схем выберите
схему окислительно-
восстановительной реакции и
рассмотрите её с позиций окисления
– восстановления (составьте
электронный баланс, укажите
процессы окисления и
восстановления, определите
окислитель и восстановитель):

a) NaCl + AgNO3 →AgCl↓ + NaNO3

б) Al + S → Al2S3

в) Cu(OH)2 → CuO + H2O

3. Расставьте коэффициенты
методом электронного баланса.
Укажите окислитель и
восстановитель

Al + CuCl2 →AlCl3 + Cu
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ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА 5

Тема: «Окислительно- восстановительные реакции»

Цель работы: Дать понятие окислительно–восстановительным
реакциям, их классификации, изучить  метод
электронного баланса

Реактивы и
оборудование:

разбавленные растворы перманганата калия
KMnO4, сульфита натрия Na2SO3, бихромата калия
K2Cr2O7, серной  кислоты H2SO4, нитрита натрия NaNO2,
иодида калия KI, пробирки

Опыт  1. Окислительные свойства перманганата калия.
 В пробирку с 1-2 мл раствора перманганата калия (KMnO4),

подкисленного несколькими каплями раствора серной кислоты, прилить 4-5 мл
раствора сульфита натрия (Na2SO3). Наблюдать исчезновение фиолетовой
окраски, характерной для иона Mn2+.

  Реакция протекает по схеме:
KMnO4 + H2SO4 + Na2SO3  MnSO4 + K2SO4 + Na2SO4 + H2O
Напишите электронные уравнения и уравнять методом электронного

баланса.

 Опыт   2. Восстановительные свойства азотистой кислоты.
        В пробирку  налить  2-3 мл раствора перманганата калия  и добавить
несколько капель разбавленного раствора серной кислоты. К полученному
раствору прилить по каплям  раствор какой - либо соли азотистой кислоты.
Наблюдать исчезновение фиолетовой окраски, обусловленной переходом
семивалентного марганца в двухвалентный.

Реакция протекает по схеме:
KMnO4 + H2SO4 + NaNO2  MnSO4 + K2SO4 + NaNO3 + H2O

        Напишите  электронные уравнения и уравняйте реакцию  методом
электронного баланса.

 Опыт   3. Окислительные свойства азотистой кислоты.
        Налить в пробирку 2 - 3 мл раствора нитрита натрия (NaNO2) или нитрита
калия (KNO2), столько же раствора иодида калия (KJ) и 4 - 5 капель 0, 1 н
раствора серной кислоты. Осторожно взболтать и наблюдать происходящие
явления.

Реакция протекает по схеме:
KNO2 + KI +H2SO4  I2 + NO + K2 SO4 + H2O
Напишите электронные уравнения и уравняйте реакцию методом

электронного баланса.
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 Опыт  4. Окислительные свойства соединений шестивалентного
                            хрома.
       Налить в пробирку 2-3 мл раствора бихромата калия (K2Cr2O7), подкислить
его серной кислотой (3-5 капель) и добавить 2-3 мл раствора сульфита натрия
(Na2SO3). Наблюдать появление зелёной окраски, характерной для иона Cr3+.
Реакция протекает по схеме: K2Cr2O7 + H2SO4 + Na2 SO3  Cr2(SO4)3 + K2SO4 +
Na2SO4 + H2O

Напишите электронные уравнения и уравняйте реакцию методом
электронного баланса.

  Контрольные вопросы:

● Что такое степень окисления, чем она отличается от
валентности?

● Какие реакции называются окислительно-
восстановительными? Какова их классификация.

● Как меняется степень окисления восстановителя и окислителя
в  процессе   окислительно-восстановительной реакции?
Объясните на примере серы.

● Какие методы уравнивания окислительно-восстановительных
реакций Вы знаете  и в чём их сущность?

● Какую степень окисления имеют водород и кислород в своих
соединениях?

● Приведите приверы соединений азота и определите, какие из
них могут быть только окислителями, какие – только
восстановителями, а какие- и теми, и другими?
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8.2.2.Технология обучения на практическом занятии

Учебное время - 2 часа Количество студентов: до 12 чел.

Форма учебного занятия
Практическое занятие по углублению и
расширению знаний через решение
задач

План  практического
Занятия

1. Гальванический элемент, схема
его работы

2. Уравнение Нернста
3. Электродвижущая сила
4. Электролиз раствора и

электролиз расплава
5. Самостяотельная работа по

решению задач на закон
электролиза

Цель учебного занятия: проверка и углубление знаний студентов по теме
через решение задач,  углубление знаний окислительно-восстановительных
процессов, формирование понимания практического значения электролиза в
природе и жизни человека

Задачи преподавателя:
Образовательные:
● систематизировать, закрепить
и углубить знания по теме;
● выработать навык
самостоятельной работы с
текстом лекций, учебником
Развивающие:
● стимулировать
мыслительную деятельность,
развивать логическое
мышление;
● развить  навыки
коммуникации, работы в
группах/парах;
Воспитательные:
● воспитать чувство
коллективизма

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:
● уметь давать  формулировку
гальваническим элементам, уравнению
Нернста;
● знать учёного, открывшего закон
электролиза
● уметь различать составление уравнений
электролиза растворов от электролиза
расплава
● уметь определять процессы,
происходящие на электродах

● иметь навыки  решения задач на закон
электролиза и на составление суммарного
уравнения реакции электролиза

● уметь пользоваться опорными знаниями,
составлять конспект занятия

Методы и техники обучения
Самостоятельное решение задач,
коллективное обсуждение, блиц-опрос,
тестирование
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Средства обучения

Учебный материал, тесты,  карточки для
самостоятельной работы, таблица
стандартных электродных потенциалов
металлов, ряд напряжений металлов,
плакат «Электролиз растворов и
расплавов»

Формы обучения Индивидуальная работа, фронтальная
работа и коллективная работа

Условия обучения Типовая аудитория

Мониторинг и оценка Устный и письменный контроль

Технологическая карта практического занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение
(10 мин)

1.1. Сообщает тему,  цель занятия,
объясняет порядок работы.
1.2. Для актуализации знаний проводит
блиц-опрос по ключевым терминам
темы (приложение 1)

1.1.Слушают,
записывают

1.2. Отвечают на
вопросы

2 этап
Индивиду-

альное
тестирова-

ние
(10 мин.)

2.1. Проводит индивидуальное
тестирование (приложение 2)

2.1. Отвечают на
вопросы теста
письменно

3 этап
Основной
(60 мин.)

3.1. Объявляет, что далее будет
проводиться самостоятельная работа по
углублению знаний по теме при
помощи решения задач
3.2. Даёт задание: применяя
теоретические знания, самостоятельно
решить задачи (приложение 3)
3.3. Организует коллективное
обсуждение полученных результатов.
Производит общие баллы

3.1.Слушают

3.2. Записывают и
выполняют задание

3.3. Коллективно
обсуждают

4 этап
Заключи-
тельный
(10 мин)

4.1. Подводит итоги работы, отмечает
допущенные ошибки
4.2. Анализирует деятельность
студентов и оценивает степень
достижения поставленной цели
4.3. Даёт задание для самостоятельной
работы (решить №699-709 из «Задачи и

4.1. Задают вопросы

4.2. Оценивают
степень достижения
цели
4.3. Записывают
задание
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упражнения по общей и
неорганической химии»  Глинка  Н.Л.)

Приложение 1 (8.2.2.)

Приложение 2 (8.2.2.)

Тесты для самопроверки знаний:
1. При электролизе какой соли на катоде будет выделяться

водород?
A)  AlCl3 B) CuCl2 C) Hg(NO3)2 D) AgNO3

2. Сколько литров (н.у.) газа выделится на катоде, если через
раствор едкого натрия в течение 45 мин. пропускать ток силой
5А?
A) 3,16 B) 1,57 C) 2,24 D) 4,48

3. Что является окислителем, что восстановителем в
гальваническом элементе, составленном медью и серебром,
погружёнными в растворы их солей?
A) медь B) серебро C) водород D) кислород

4. За 10 мин. Из раствора платиновой соли ток силой 5 А выделил
1,517 г платины. Определите эквивалентную массу платины
(г/моль):
A) 48,8 B) 24,4 C) 4,48 D) 97,6

5. Найдите объём газа, выделившегося на аноде при полном
электролизе 200 г 10%-ного раствора хлорида калия (л)
A) 2,0 B) 3,0 C) 4,0 D) 9,0

Вопросы для блиц-опроса:

● Какие процессы протекают при работе
гальванического элемента?

● Чему равен стандартный потенциал водорода?
Что такое электролиз?

● Что такое электродный потенциал?
● Какую функцию выполняет анод при электролизе?
● Какую функцию выполняет катод при электролизе?
● От чего зависит масса вещества, выделяющегося за

определенный промежуток времени?
● Чему равно и в каких единицах измеряется число

Фарадея?
● Что такое эквивалент вещества?
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Приложение 3 (8.2.2.)

Задание для самостоятельной работы:
● Какой объем газа (при н.у.) выделился на аноде при

электролизе раствора  хлорида меди(II), если на катоде
выделилось 3,2 г меди?

● Составьте схему и вычислите ЭДС гальванического
элемента, образованного серебряным электродом,
погруженным в раствор AgNO3 с концентрацией Ag+,
равной 0,01 моль/л, и стандартным водородным
электродом. Напишите уравнения электродных процессов

● Чему равна сила тока, если  при электролизе раствора
MgCl2 в течение 30 мин. На катоде выделилось 8,4 л
водорода (н.у.). Вычислить массу вещества,
выделяющегося на аноде

● В каком случае происходит реакция при внесении
цинковой,  железной и свинцовой пластинок в пробирки с
раствором сульфата олова (II)? Напишите уравнения
реакций.

● Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном
из которых никель был бы катодом, а в другом – анодом.
Напишите электронные уравнения реакций, протекающих
на катоде и на аноде

● Электролиз раствора нитрата некоторого металла
проводили при силе тока 6А в течение 45 мин, в результате
чего на катоде выделилось 5,49г металла. Вычислить
эквивалентную массу металла.

●



Тема 9. МЕТАЛЛЫ  И  НЕМЕТАЛЛЫ, ИХ  СВОЙСТВА

            9.2. Технология обучения на лабораторном занятии

Учебное время - 4 часа Количество студентов: до 15 чел.
Форма учебного занятия Химический эксперимент

План лабораторного занятия:
1. Основные понятия: расположение

металлов в таблице
Д.И.Менделеева, физические
свойства металлов  ковкость,
пластичность, твёрдость,
электрохимический ряд напряжений
металлов

2. Лабораторные опыты:
Опыт 1. Действие воды на
щелочные металлы
Опыт 2. Дейстьвие кислот на
металлы
Опыт 3. Получение гидроксидов
щелочноземельных металлов
Опыт 4. Действие щёлочи на
алюминий
Опыт 5. Получение сульфидов
металлов
Опыт 6. Получение аммиака меди
(II)

3. Выводы по работе
Цель учебного занятия: закрепить и углубить знания по теме методом
химического эксперимента

Задачи преподавателя:
● закрепить и углубить знания

по теме;
● раскрыть сущность

протекающей реакции
взаимодействия тиосульфата
натрия с серной кислотой

● развить и формировать
практические умения и
навыки в выполнении
лабораторных опытов

Результаты учебной деятельности:
Студент должен:
● знать название лабораторной работы, её
цель и методику проведения;
● знать классификацию металлов и
нахождение их в природе; физические и
химические свойства металлов;
● уметь проверять экспериментально
химическую активность металлов при
взаимодействии их с кислотами
● иметь практические навыки по
выполнению опытов
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● уметь  давать выводы по результатам
работы

Методы и техники обучения Обучение сообща, дискуссия, техники:
«кооп-кооп»

Средства обучения Методика проведения химического
эксперимента

Формы обучения Индивидуальная, фронтальная, работа в
группах

Условия обучения Химическая лаборатория

Мониторинг и оценка Устный контроль: выполнение химического
эксперимента, ответы на вопросы

Технологическая карта лабораторного занятия

Содержание деятельностиЭтапы
работы,
время преподавателя студентов

1 этап.
Введение в

учебное
занятие
(10 мин.)

1.1. Сообщает тему и цель химического
эксперимента, и план его проведения.
1.2. Объявляет, что на занятии будут
сформированы 3-4 подгруппы для
проведения эксперимента.
1.3. Объявляет, что каждый получит
индивидуальные баллы в соответствии с
оценкой результатов работы всей группы
1.4. Знакомит с правилами работы в
группе
1.5. Сообщает, что результаты должны
быть представлены в виде уравнений
химических реакций в молекулярном и
ионном виде

Слушают

Знакомятся с
правилами
работы в группе

2 этап.
Основной
(60 мин)

2.1. Для актуализации знаний проводит
фронтальный опрос:
1. Где в таблице Д.И.Менделева
расположены металлы и неметаллы?
2. Металлы какой группы имеют общее
название «щелочные металлы»?
3. Какие металлы обладают амфотерными
своствами?
4. Назовите самый мягкий, самый твёрдый,
самый лёгкий, самый тугоплавкий металл.
5. Как будут меняться металлические
свойства в пределах группы с увеличением
атомной массы?
2.2. Разделяет обучаемых на 3-4

2.1.Отвечают на
вопросы

2.2. Делятся на
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подгруппы. Раздаёт учебное задание.
Уточняет, какие результаты должны
получены. В подгруппах предлагает
выбрать лидера
2.3. Объявляет о начале  работы в
подгруппах.
2.4. Организует взаимооценку результатов
работы в подгруппах. Комментирует,
обобщает знания, особо обращает
внимание на выводы, сделанные в
процессе эксперимента.

подгруппы.
Выбирают
лидера группы.

2.3. Проводят
химический
эксперимент,
Результаты
представляют в
виде графика,
записывают в
тетрадь
Лидеры групп
докладывают
результаты
работы.

3  этап.
Заключи-
тельный
(10 мин)

3.1. Подводит итоги работы. Оценивает
наиболее активных студентов. Проводит
коллективное обсуждение.
3.2. Даёт  творческое задание для
самостоятельной работы:
1. Оформить лабораторную тетрадь,
написать все необходимые уравнения
2. Ответить пиьменно на контрольные
вопросы в конце лабораторной работы
3. Подготовиться к игре «Эрудит» по теме
«Металлы и неметаллы», решить
кроссворд (приложение 1)

3.1. Обсуждают
итоги занятия

3.2. Слушают,
уточняют и
записывают
задание

ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  6

Тема: «Металлы и их  химические свойства»

Цель работы: Изучить химические свойства металлов и уметь
объяснить действие на них кислот и щелочей, исходя из
положения металлов в ряду  активности

Реактивы и
оборудование:

разбавленные растворы соляной HCl, сульфата
цинка ZnSO4, сульфата меди (II) CuSO4, сульфата кадмия
CdSO4, сульфида натрия Na2S, нитрата свинца Pb(NO3)2,
алюминий, пробирки

Опыт   1. Действие воды на щелочные металлы.
         Взять кусочек натрия, обратить  внимание на быстрое потускнение свежего
надреза. С помощью фильтровальной бумаги удалить с поверхности натрия
керосин, под слоем которого он хранился. Поместить натрий в чашку с водой,
тотчас прикрыть чашку стеклом, т.к. при реакции с водой возможно
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разбрызгивание. По окончании реакции исследовать полученный раствор
индикатором. Написать уравнение реакции взаимодействия натрия с водой.
         Опыт   2.   Действие кислот на металлы.
         Для исследования берём следующие металлы:  железо, цинк, медь,
алюминий  и  три  вида растворов кислот - соляной, серной и азотной
(разбавленные и концентрированные). Опуская каждый металл в растворы этих
кислот, наблюдать происходящие явления.

Напишите уравнения  соответствующих реакций.
 Опыт   3.  Получение гидроксидов щелочноземельных

                              металлов.
К растворам сульфата  магния, хлорида кальция, хлорида бария, взятых в

отдельных пробирках и в равном количестве, прилить равное количество
разбавленного раствора гидроксида натрия. Обратить внимание на количество
выпавшего осадка в каждой пробирке.

Напишите уравнения реакция в молекулярном и ионном виде.
 Опыт   4.   Получение и свойства сульфидов металлов.

        Налить в четыре пробирки по 2-3 мл раствора:   в одну - сульфата цинка
(ZnSO4), в другую - сульфата меди (II) (CuSO4), в третью - нитрата свинца (II)
(Pb(NO3)2), в четвёртую - сульфата кадмия (CdSO4). Прилить во все пробирки по
2-3 мл раствора сульфида натрия (Na2S). Отметить цвет полученных осадков.

Составить  уравнения реакций в молекулярном и ионном видах. К
полученным осадкам прилить  раствор  соляной кислоты и проверить их
растворимость. Напишите уравнения реакций.

 Опыт 5.  Действие щёлочи на алюминий.
Поместить в пробирку алюминий и прилить 2-3 мл концентрированного

раствора щёлочи, слегка нагреть. Когда начнётся энергичное выделение газа,
поднести к отверстию пробирки зажжённую лучинку. Что наблюдается?

Напишите  уравнение реакции.
         Опыт  6.  Получение аммиаката меди.

 К раствору сульфата меди прилить раствор  гидроксида аммония до
растворения выпадающего сначала осадка основной соли.  Образуется раствор
сине - фиолетового цвета.  Напишите  уравнение реакции.

 Контрольные вопросы:
● Как расположены металлы в Периодической системе

Д.И.Менделеева?
● Объясните действие разбавленных соляной HCl, серной H2SO4 и

азотной HNO3 кислот  на металлы, стоящие в ряду активности до
водорода

● Какой из  гидроксидов щелочноземельных металлов является
более сильным основанием?

● Напишите уравнение  получения аммиаката меди.
● Какой газ выделяется при действии воды на щелочные металлы?

Как доказать?
● Напишите уравнение реакции взаимодействия свинца с

разбавленной и концентрированной азотной кислотой.
● Напишите свойства азотной кислоты
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Приложение 1 (9.2.1.)

Задание для самостоятельной работы:
Химический кроссорд. «Металлы»

Каждое слово из пяти букв надо вписать, по часовой стрелке вокруг
номера, под которым оно обозначено, начиная с клетки, отмеченной стрелкой.

1. Щелочной металл, который служит катализатором при получении
некоторых видов синтетического каучука.

2. Самый легкий металл, имеющий большое значение для ядерной
энергетики.

3. Радиоактивный металл, относящийся к актиноидам
4. Серебристо-белый блестящий пластичный металл, медленно

тускнеющий на воздухе вследствие образования оксидной
пленки,    известный человеку с древности

5. Самый тяжелый из вcex металлов, для которого характерно
образование комплексных соединений'

6. Химический элемент, открытый спектральным методом анализа
и   применяемый в производстве фотоэлементов

7. Тугоплавкий серебристо-белый металл, обладающий высокой
Коррозионной стойкостью, существование которого                было
предсказано Д. И. Менделеевым

8. Металл, используемый в качестве катализатора и для получения
стойких к потускнению покрытий с высокой отражательной
способностью
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9. Радиоактивный металл, встречающийся во всех урановых рудах, а
              также во многих природных водах.

10. Металл, относящийся к лантаноидам и применяемый для
               производства сплавов, стекла, которое хорошо поглощает
                инфракрасное излучение.

ОТВЕТЫ: 1. Калий. 2. Литий. 3. Торий.  4. Олово. 5. Осмий.
6. Цезий. 7. Рений. 8. Родий. 9. Радий. 10. Эрбий.

ЛАБОРАТОРНАЯ  РАБОТА  7

Тема: «Неметаллы  и их химические свойства»

Цель работы: Освоить лабораторные способы получения углекислого
газа и  аммиака  изучить качественные реакции на ион
SO4, на йод.

Реактивы и
оборудование:

мрамор или мел, порошок хлорида аммония
NH4Cl, гидроксида калия KOH, растворы сульфата
Na2SO4, хлорида бария BaCl2, сульфата меди (II) CuSO4
фильтровальная бумага, йод, крахмал, пробирки,
лакмусовая бумага

Опыт  1.  Получение углекислого газа.
        В  пробирку с газоотводной трубкой положить кусочки мрамора или мела и
налить раствор соляной кислоты. Наблюдать выделение газа. Выделившийся газ
пропустить в пробирку с водой, в которой помещена лакмусовая бумага и
проверить, изменится ли её цвет? Дать объяснения. Написать уравнение реакции
получения углекислого газа и растворения его в воде.
         Опыт 2.  Получение и свойства аммиака.
       Смесь, состоящую из одной части хлорида аммония (NH4Cl) и двух частей
гидроксида калия (KOH), тщательно перемешивают в фарфоровой чашке.
Осторожно  определить запах выделяющегося вещества. Поддержать над
чашкой смоченную водой лакмусовую бумагу. Что происходит?  Напишите
уравнение реакции.
         Опыт  3.   Реакция на ион SO4

2-.
       Налить в пробирки по 2-3 мл раствора: в первую - серной кислоты (H2SO4),
во вторую - сульфата натрия (Na2SO4), в третью - сульфата меди (II) (CuSO4). В
каждую пробирку добавить 2-3мл раствора хлорида бария (BaCl2). Что
наблюдается?

Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном видах.
          Опыт  4.   Реакция на йод.

Чувствительным реактивом на йод является крахмал. Налить в пробирку
1-2 мл йодной воды  и добавить 2-3 капли свежеприготовленного крахмального
клейстера. Что наблюдается?
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          Опыт  5.  Обугливание целлюлозы концентрированной  серной
                            кислотой.

Налить в пробирку 2 - 3 мл концентрированного раствора серной кислоты
и опустить в неё спичку и кусочек фильтровальной бумаги. Через несколько
минут обратить внимание на их обугливание. Даете объяснение.

             Контрольные вопросы:
● Какие общие свойства характерны для неметаллов?
● Какой реактив служит для качественного обнаружения иона SO4?
● Какой реактив служит для качественного обнаружения йод?
● Какова максимальная и минимальная степень окисления у

элементов V группы? Привести примеры соединений
● Как получают аммиак и углекислый газ в лабораторных условиях?

Задание для самостоятельной работы:
Химический кроссворд

“Элементы VА группы Периодической таблицы»

1. Соли азотной кислоты
2. Природное соединение фосфора, большие   запасы которого

залегают на Кольском   полуострове.
3. Шведский химик, выделивший азот из “сгоревшего     воздуха” в

1770 году.
4. Важнейший продукт химической   промышленности, основа для

производства   азотных удобрений.
5. Отрасль промышленности, выпускающая  минеральные удобрения.
6. Элемент VА группы, название которого состоит из      названий двух

животных.
7. Советский академик, геохимик, назвавший     фосфор “элементом

жизни и мысли”.
8. Металлический элемент VА группы.
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ЗАКЛЮЧЕНИЕ

Современное общество - это общество постиндустриальное, инфор-
мационное и господствующей ценностью общества становится знание,
информация.
В постиндустриальном обществе совершенно недостаточно быть образованным
человеком. Это общество требует интеллекта высокой эффективности,
способного к развитию, усваивающего передовые познавательные парадигмы и
системы знания.

Все это служит предпосылками создания и распространения
иинновационных образовательных технологий и обуславливает постепенный
переход от директивного, авторитарного преподавания к более демократичным
формам, с целью подготовки высококвалифицированных специалистов,
способных думать по-новому и принимать нестандартные решения.

В современной практике преподавания наиболее распространенными
становятся активные методы обучения: тренинги, программированное,
компьютерное обучение, учебные групповые дискуссии, деловые и ролевые
игры. Это обуславливается двумя основными тенденциями в сфере образования:

1) общая направленность развития образования на формирование умений
и навыков мыслительной деятельности, развитие способностей к обучению,
умению перерабатывать огромные массивы информации;

2) направленность на развитие способностей оптимального поведения в
различных ситуациях, способности специалиста системно и эффективно
действовать в условиях кризиса.

Ведущая тенденция современных инновационных изменений - это
личностно-развивающая ориентация образовательных процессов, переход от
авторитарно-коммуникативного к гуманитарно-комуникативному
взаимодействию субъектов образовательной деятельности.

Приоритетным становится процесс освоения изучаемого материала
студентами, а информативность как критерий учебного занятия отодвигается на
второй план. Соответственно изменяются требования к работе педагога.
Разработка и внедрение в практику обучения образовательных технологий
становится современным требованием повышения эффективности учебного
процесса.

Невозможно дать преподавателю универсальный единый рецепт
преподавания, указывая ему конкретные способы, формы и средства обучения.
Можно, рассказав ему об образовательной технологии, различных технологиях
обучения, их сущности, элементах и критериях выбора побудить его искать
такое их сочетание, которое срабатывает наверняка, выработать подход к
обучению как к некой технологической операции, и, в конечном итоге, помочь
преподавателю приобрести специфическую способность к созданию
оптимальной методической системы преподавания.

В условиях перехода к рыночной экономике сама жизнь требует новых
подходов в образовании. Повышается роль экономических знаний, требуется
человек активный, обладающий экономическим мышлением, творческим
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подходом, способный находить выход из критических ситуаций и добиваться
успеха, реализации своих возможностей, внутреннего потенциала.

Б.С.Каримов, президент фирмы «Беш Ёғоч», выступая на конференции
при Ташкентском государственном экономическом университете, отметил:
«Образование должно быть источником новых идей, творческого мышления и
нововведений. Образование должно рассматриваться как фундамент, на котором
строиться карьера выпускников учебных заведений и от качества которого
будет зависеть дальнейшая судьба выпускника, фирмы, экономики и
государства. Наши высшие учебные заведения в большинстве своем сегодня
выпускают специалистов, подготовленных только к исполнительской роли, и
чаще всего фирма получает хорошего исполнителя, но не новатора с высшим
образованием. Поэтому предприятия должны четко сформулировать свои
требования к выпускникам учебных заведений, которые состоят в следующем:

● Обширная базовая подготовка по вопросам химии.
● Глубокие знания в конкретной области специализации.
● Хорошая языковая подготовка – кроме родного, им следует

знать не менее двух иностранных языков.
● Умение пользоваться компьютером и другой офисной

техникой.
● Широкий кругозор, юридическая грамотность, глобальное

мышление.
● Выпускник должен уметь не только ориентироваться, но и

эффективно работать на  мировых рынках.
● Коммуникабельность и высокие моральные качества –

честность, порядочность и пунктуальность».

Такие высокие требования к выпускникам учебных заведений ставят
перед преподавателями задачи выработки у студентов соответствующих
навыков и умений в процессе передачи необходимых знаний. Применение на
практике педагогических технологий сотрудничества, коммуникативно-
развивающей технологии в процессе обучения позволяют студентам осознать
себя уникальной целостной личностью, выработать стремление к максимальной
реализации своих возможностей, научиться воспринимать новый опыт, быть
способными на осознанный и ответственный выбор в разнообразных жизненных
ситуациях. Овладение методикой прогрессивных педагогических технологий,
применение их в преподавании дает возможность сформировать специалистов
завтрашнего дня, всесторонне развитых личностей с экономическим
мышлением, способных повести страну к новым рубежам, превратить веру
народа в великое будущее нашей страны в убеждение

Формируя профессиональные умения и навыки студентов, необходимо
ориентироваться на использование таких методов и форм обучения, которые
обеспечат профессиональную компетентность современного выпускника ВУЗа,
его успех, позволят ему легко адаптироваться в соответствующей
профессиональной среде.
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Становление и развитие современной модели образования невозможно
без диалога и совместного творческого поиска специалистов в разных областях
человеческого знания. Следует отметить, что в информационном обществе
система образования предполагает:

● Открытость образования будущему
● Интеграцию всех способов освоения человеком мира
● Свободное пользование различными информационными

системами
● Индивидуализацию процесса обучения
● Развитие культуры коммуникации

Сегодняшняя система образования во многом определяет то, каким будет
наше общество завтра.

«Мы должны будем вступить в соревнование интеллектуальной мысли, в
творческую конкуренцию с другими странами на международной арене. Наше
будущее зависит от того, в какой мере мы сможем выстоять в этом
соревновании и конкуренции. Сегодня мы должны добиться того, чтобы другие
народы и нации по достоинству оценили наши интеллектуальные возможности
и потенциал. Я думаю, что для этого у нас хватит потенциала, знаний и разума.
Реализация Национальной модели образования и подготовки кадров позволит
нам занять достойное место на международной арене» (И.А.Каримов,
Идеология – это объединяющий флаг нации, общества, государства, 1999)
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ГЛОССАРИЙ
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Аллотропия – способность некоторых химических элементов образовывать
несколько простых веществ, различных по строению и свойствам.
Анион – отрицательно заряженный ион.
Атом – наименьшая частица элемента, обладающая его химическими
свойствами.
Амфотерность – способность некоторых веществ в зависимости от условий
проявлять кислотные или основные свойства.
Атомно-молекулярное учение – одна из основных теорий естественных наук,
подтверждающих материальное единство мира.
1. Все вещества состоят из молекул – мельчайших частиц, сохраняющих все  их
химические свойства.
2. Молекулы состоят из атомов. Атомы каждого вида (элемента) одинаковы
между собой, но отличаются от атомов любого другого вида.
3. Частицы – молекулы и атомы – находятся в непрерывном движении.
Тепловое состояние тел есть результат движения их частиц.
4. При взаимодействии атомов образуются молекулы: гомоядерные – при
соединении атомов одного вида (например, H2, O2), образующиеся при этом
вещества называются простыми; гетероядерные – при взаимодействии атомов
разного вида (например, H2O, H2SO4), образующиеся при этом вещества
называются сложными.
5. При физических явлениях молекулы сохраняются, при химических –
разрушаются (или образуются новые), атомы же и при физических, и при
химических реакциях остаются неизменными.
Валентность – свойство атомов данного элемента присоединять или замещать в
соединениях определенное число атомов другого элемента с образованием
химической связи.
Вещество - это то, из чего состоят физические тела.
Водородная связь возникает между молекулами, в состав которых входит атом
водорода, связанный с атомами наиболее электроотрицательных элементов:
фтора, кислорода, азота, реже хлора или серы.
Водородный показатель pH – величина, характеризующая концентрацию
ионов водорода и кислотность среды. Это отрицательный десятичный логарифм
концентрации ионов водорода pH = - lg[H+].
Гибридизация – процесс взаимодействия электронных орбиталей, приводящий
к их выравниванию по форме и энергии.
Гидроксиды – сложные вещества, образующие при диссоциации одну или
несколько гидроксильных групп и ион металла (или ион аммония).
Гидролиз солей - процесс обменного взаимодействия ионов  растворённой соли
с водой, приводящий к образованию малодиссоциируемых продуктов и
сопровождающийся  изменением рН среды раствора
Закон Авогадро - В равных объемах различных газов при одинаковых
условиях (температуре и давлении) содержится одинаковое число молекул.
При нормальных условиях (Т=273К (0°С) и давлении 101325 Па (1 атм.)) один
моль занимает объем равный 22,4 л. Этот объем называется молярным объемом
газа.
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Закон действующих масс - Скорость химической реакции прямо
пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ в
степенях, равных  их стехиометрическим коэффициентам.
Закон кратных отношений - Если два элемента образуют друг с другом
несколько химических соединений, то на одну и ту же массу одного из них
приходятся такие массы другого, которые относятся между собой как простые
целые числа.
Закон периодический Д.И. Менделеева - Свойства химических элементов, так
же как и их соединений, находятся в периодической зависимости от зарядов
ядер их атомов.
Закон постоянства состава - Всякое химически чистое соединение независимо
от местонахождения и способа его получения имеет вполне определенный
качественный и количественный состав.
Закон разбавления Оствальда – с разбавлением раствора степень диссоциации
слабого электролита увеличивается:

.
Закон сохранения массы - Масса веществ, вступивших в химическую реакцию,
равна массе веществ, образующихся в результате реакции.
Закон эквивалентов - Химические элементы соединяются друг с другом в
строго определенных количествах, соответствующих их эквивалентам. Массы
веществ, вступивших в реакцию, прямо пропорциональны их эквивалентам.
Изотопы – атомы с одинаковым атомным номером, но с различными
относительными атомными массами. Поскольку все атомы одного и того же
элемента имеют одинаковое число протонов, изотопы различаются только
числом нейтронов в ядрах их атомов.
Ингибитор - вещество, замедляющее скорость химической реакции, которое
после её протекания остается химически неизменным.
Индикаторы – вещества, меняющие свою окраску в зависимости от среды
раствора
Ионная связь образуется в результате электростатического притяжения ионов
противоположного знака.
Ионы - электрически заряженные частицы, которые образуются при отдаче или
приобретении электронов атомами или молекулой.
Катализ – процесс, протекающий в присутствии катализатора
Катализатор – вещество, участвующие в химической реакции и ускоряющие
её, но сам при этом не расходуется и после её протекания остается химически
неизменным.
Катион – положительно заряженный ион.
Кислотные свойства – свойства вещества, характерные для кислот.
Кислоты – сложные вещества, состоящие из атомов водорода, способных
замещаться на металл, и кислотного остатка.
Кислые соли – продукты неполного замещения атомов водорода в кислоте на
металл.
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Ковалентная химическая связь – связь, которая возникает между атомами за
счет образования общих электронных пар.
Кристаллогидраты – вещества, содержащие в своем составе молекулы воды.
Металлическая связь – связь в металлах или сплавах, обусловленная
взаимодействием относительно свободных электронов с катионами в узлах
кристаллической решетки.
Молекула – наименьшая частица вещества, способная к самостоятельному
существованию, обладающая его химическими свойствами и состоящая из
одинаковых или разных атомов.
Мольная доля – это отношение растворённого вещества (или  растворителя) к
сумме количеств  веществ, находящихся   в  растворе.
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Метод электронного баланса – сравнивают степени окисления атомов в
исходных и конечных веществах, руководствуясь правилом: число электронов,
отданных восстановителем, должно равняться числу электронов,
присоединенных окислителем.
Моль – это количество вещества, содержащее столько структурных единиц
(молекул, атомов, ионов, электронов или других), сколько атомов содержится в

0,012 кг изотопа углерода . 1 моль любого вещества содержит 6,02.1023

молекул (постоянная Авогадро).
Моляльная концентрация, или моляльность, выражается      числом  молей
растворённого вещества, приходящихся на 1  кг  растворителя.
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где: υ -  количество вещества, моль
mр-ля - масса растворителя, кг

Молярная концентрация (СМ), или молярность – это количество
растворённого вещества (в молях), содержащееся в 1 л (1000 мл)  раствора.

VM
mC M 



где: m -  масса растворённого вещества, г
M -  молярная масса растворённого вещества, г/моль
V -   объём раствора, л

Молярная масса вещества (М) – есть величина, равная отношению массы
вещества (m ) к его количеству (υ).
Насыщенный раствор – раствор, находящийся в равновесии с растворенным
веществом и содержащий максимально возможное для данных условий
количество этого вещества.
Нейтрон – субатомная  частица с массой, почти равной массе протона. Нейтрон
не имеет электрического заряда.
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Неэлектролиты – вещества, которые при растворении в воде или при
расплавлении на ионы не распадаются и не проводят электрический ток.
Окислитель – химический элемент, принимающий электроны в процессе
восстановления.
Оксиды – сложные соединения элемента с кислородом, в которых кислород
имеет степень окисления (-2)
Оксиды амфотерные – оксиды, которые в зависимости от условий проявляют
основные или кислотные свойства, т.е. обладают двойственной природой.
Оксиды кислотные – оксиды, которым соответствуют кислоты; образованы
неметаллами и металлами, проявляющими высокие степени окисления.
Оксиды несолеобразующие, или безразличные, не проявляют ни кислотных,
ни основных, ни амфотерных свойств и не образуют соли.
Оксиды основные – оксиды, которым соответствуют основания; образованы
только металлами.
Основания, или гидроксиды – сложные вещества, содержащие атом металла и
одну или несколько гидроксильных групп –ОН.
Относительная атомная масса – масса атома, выраженная в углеродных
единицах массы; показывает, во сколько раз масса данного атома больше 1/12
массы атома углерода изотопа 12С.
Относительная молекулярная масса – масса молекулы вещества, выраженная
в углеродных единицах массы; показывает, во сколько раз масса данной
молекулы больше 1/12 массы атома углерода изотопа 12С.
Окисление – процесс отдачи электронов атомом, молекулой или ионом. При
окислении степень окисления повышается.
Относительная молекулярная масса вещества Мr– величина, показывающая,
во сколько раз масса молекулы вещества больше 1/2 части массы атома изотопа
углерода (12).
Относительная плотность газа – это отношение массы определенного объема
одного газа к массе такого же объема другого газа (взятого при тех же
условиях):

.
Периодический закон Д.И. Менделеева – свойства простых веществ, а также
формы и свойства их соединений находятся в периодической зависимости от
заряда ядра элементов.
Простые вещества состоят из атомов одного химического элемента.
Правило Вант-Гоффа - При повышении температуры скорость большинства
химических реакций существенно увеличивается, причем для реакций в
гомогенных системах при нагревании на каждые 10° скорость реакции
возрастает в 2 – 4 раза.
Правила  Клечковского - Порядок заполнения энергетических состояний
определяется стремлением атома к минимальному значению суммы главного и
орбитального квантовых чисел, причем в пределах фиксированного значения
(n+l) в первую очередь заполняются состояния, отвечающие минимальным
значениям n.
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Правило Хунда - Электроны располагаются на одинаковых орбиталях таким
образом, чтобы суммарный спин был максимальным.
Принцип Ле - Шателье (о направлении сдвига химического равновесия).
Если на систему, находящуюся в равновесии, оказать внешнее воздействие, то в
системе произойдет смещение равновесия, которое ослабит эффект внешнего
воздействия.
Принцип Паули - В атоме не может быть электронов с одинаковым значением
всех четырех квантовых чисел. Это означает, что на одной орбитали,
характеризующейся определенными значениями главного, орбитального и
магнитного квантовых чисел, могут находиться лишь два электрона с ms = +1/2
и -1/2.
Процентная концентрация (по массе) – это масса растворённого вещества,
содержащаяся в 100 г раствора, выраженная  в процентах.   Масса раствора
принимается за 100%.
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


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m
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,

Радиус атома – условное расстояние от ядра до границы электронной
плотности.
Раствор – однородная (гомогенная) система, состоящая из двух или более
компонентов (составных частей) и продуктов их взаимодействия.
Реакция замещения – реакция межу простыми и сложными веществами, в
результате которой атомы простого вещества замещают атомы одного из
элементов сложного вещества, при этом образуются новые простые и сложные
вещества.
АВ + С = АС + В:
Ni + CuSO4 = NiSO4 + Cu
Реакция необратимая – реакция, протекающая в данных условиях до конца, то
есть до полного превращения исходных веществ в продукты реакции.
Реакция обмена – реакция между сложными веществами, в результате которой
они обмениваются своими составными частями, при этом образуются два новых
сложных вещества.
АВ + СD = AD + BC:
3H2SO4 + 2Al(OH)3  = Al2(SO4)3 + 6H2O
Реакция обратимая – реакция, протекающая в данных условиях одновременно
в двух взаимно противоположных направлениях.
Реакция окислительно-восстановительная – реакция, при которой
происходит переход электронов от одних атомов, молекул или ионов к другим.
Реакции разложения – это реакции, в результате которых из молекул одного
вещества образуются молекулы нескольких новых веществ:
С = А + В +…
Ca(ОН)2 = CaO + Н2O
Реакция соединения – реакция, в результате которой из двух или нескольких
простых или сложных веществ образуется одно новое сложное вещество.
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А + В +… = С…
SO3 + H2O = H2SO4
Реакция экзотермическая – реакция, протекающая с выделением тепла.
Реакция эндотермическая – реакция, протекающая с поглощением тепла.
Раствор – гомогенная система, состоящая из двух или более компонентов,
содержание которых можно изменять в некоторых пределах без нарушения
однородности, а также из продуктов взаимодействия веществ.
Раствор истинный – состоит из молекул или ионов, окруженных молекулами
или ионами растворителя, при этом размер растворенных частиц не превышает
10-7 см.
Раствор коллоидный – состоит из макромолекул или агрегатов молекул,
окруженных атомами, молекулами или ионами растворителя. Размер
растворенных частиц в коллоидных растворах лежит в пределах от 10-5 до 10-7

см.
Раствор концентрированный – содержит много растворенного вещества.
Раствор насыщенный – раствор, в котором при данной температуре данное
вещество больше не растворяется.
Раствор разбавленный – содержит очень мало частиц растворенного вещества.
Сложные вещества, или химические соединения, состоят из атомов
различных химических элементов, связанных друг с другом химической связью.
Соли – сложные вещества, представляющие собой продукты полного или
частичного замещения водорода в кислоте на металл или гидроксильной группы
в основании на кислотный остаток
Соли двойные – соли, состоящие из двух ионов разных металлов и кислотного
остатка.
Соли кислые – продукты неполного замещения атомов водорода в молекулах
многоосновных кислот атомами металла.
Соли комплексные – соли, в состав которых входят комплексные ионы
(катионы или анионы) ион металла или кислотного остатка.
Соли основные – продукты неполного замещения гидроксогрупп в
многоосновных основаниях кислотными остатками.
Соли средние – продукты полного замещения атомов водорода в молекуле
кислоты атомами металла или полного замещения гидроксогрупп в молекуле
основания кислотными остатками.
Степень окисления – формальный заряд атома, вычисленный исходя из
предположения, что все связи между атомами в молекуле ионные.
Стехиометрия – раздел химии, в котором рассматриваются массовые или
объемные соотношения между реагирующими веществами.
Связь водородная – возникает между молекулами, в состав которых входит
водород и сильно электроотрицательный элемент (межмолекулярная
водородная связь). Поскольку в такой молекуле общая электронная пара сильно
смещена от водорода к атому электроотрицательного элемента, а
положительный заряд водорода сконцентрирован в малом объеме, то протон
взаимодействует с неподеленной электронной парой другого атома или иона,
обобществляя ее.
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Связь ионная – возникает между атомами, которые сильно отличаются по
электроотрицательности. Процесс образования этой связи состоит в передаче
электрона от одного атома к другому.
Связь ковалентная – образуется в результате перекрывания электронных
облаков атомов, сопровождающегося выделением энергии. Соединения с
ковалентной связью называются гомеополярными или атомными. Различают
полярную ковалентную и неполярную ковалентные связи.
Связь металлическая – проявляется при взаимодействии атомов элементов,
имеющих избыток свободных валентных орбиталей по отношению к числу
валентных электронов. При сближении таких атомов электроны приобретают
способность свободно перемещаться между ядрами в пространстве благодаря
наличию свободных электронных орбиталей.
Связь неполярная ковалентная – образуется за счет перекрывания
электронных облаков одинаковых атомов, при этом электронное облако связи
распределяется в пространстве симметрично относительно ядер обоих атомов.
Связь полярная ковалентная – образуется за счет перекрывания электронных
облаков атомов с разной электроотрицательностью, при этом электронное
облако связи смещено к атому с большей относительной
электроотрицательностью.
Связь химическая – это взаимное сцепление атомов в молекуле и
кристаллической решетке в результате действия между атомами электрических
сил притяжения.
Скорость химической реакции – изменение концентраций реагентов или
продуктов реакции в единицу времени.
Средние соли (нормальные) – продукты полного замещения атомов водорода в
молекуле кислоты на металл.
Степень электролитической диссоциации – это отношение числа  молекул,
распавшихся на ионы (n) в данном растворе,  к общему  число растворенных
молекул, введённых в раствор (N).
Теория электролитической диссоциации
1. Электролиты при растворении в воде распадаются (диссоциируют) на ионы –
положительные и отрицательные.
2. Под действием электрического тока ионы приобретают направленное
движение: положительно заряженные частицы движутся к катоду, отрицательно
заряженные – к аноду. Поэтому положительно заряженные частицы называются
катионами, а отрицательно заряженные – анионами.
3. Направленное движение происходит в результате притяжения их
противоположно заряженными электродами (катод заряжен отрицательно, а
анод – положительно).
4. Ионизация – обратимый процесс: параллельно с распадом молекул на ионы
(диссоциация) протекает процесс соединения ионов в молекулы (ассоциация).
Уравнение Менделеева–Клапейрона
PV = nRT  или  PV = RTm/M,
где
R = 8,314 Дж/(моль*К) – универсальная газовая постоянная,
М – молярная масса газа, г/моль,



328

n – количество вещества газа, моль,
m – масса, г.
Химический элемент – это определенный вид атомов, характеризующийся
определенной совокупностью свойств (зарядом ядра, массой и др.).
Химическая кинетика – раздел химии, задача которого – объяснение
качественных и количественных изменений химических процессов,
происходящих во времени.
Химия – это наука  о веществах, их строении, свойствах  и  превращениях и
явлениях, которыми сопровождаются эти превращения.
Химическое уравнение – это  изображение химической   реакции  посредством
химических формул и знаков.
Химические явления – явления превращения веществ в другие.
Число Авогадро – число структурных единиц (атомов, молекул, ионов,
радикалов и др.), содержащихся в 1 моле любого вещества:  NА = 6,02·1023.
Число квантовое главное (n) – определяет энергию электрона (его
энергетический уровень) и степень его удаления от ядра; оно принимает любые
положительные целочисленные значения, начиная с единицы и до величины,
соответствующей номеру периода, в котором находится элемент.
Число квантовое магнитное (ml) – определяет положение атомной орбитали в
пространстве относительно внешнего магнитного или электрического поля и
число орбиталей на соответствующем подуровне. Магнитное квантовое число
связано с орбитальным квантовым числом и принимает любое целочисленное
значение, изменяясь от +l до -l, включая 0.
Число квантовое побочное (орбитальное или азимутальное) (l) – определяет
форму (симметрию) атомной орбитали и характеризует величину орбитального
импульса движущегося электрона. Оно может принимать значения от 0 до (n-1).
Каждому значению l соответствует орбиталь особой формы.
Число квантовое спиновое (ms) – характеризует вращение электрона вокруг
собственной оси. Оно может принимать лишь два возможных значения: +1/2 и -
1/2. Они соответствуют двум возможным и противоположным друг другу
направлениям собственного магнитного момента электрона.
Эквивалент вещества - это такое его количество, которое соединяется с 1
частью массы атома водорода или 8 частями массы атома кислорода или
замещает эти массы в соединениях.
Эквивалентная или нормальная концентрация или нормальность –число
грамм-эквивалентов растворённого вещества,  содержащееся в 1 л раствора
(обозначение Сn  или N).
Электролиты – вещества, распадающиеся на ионы в растворах или расплавах, а
потому проводящие электрический ток.
Электрон – элементарная частица с отрицательным электрическим зарядом.
Электроотрицательность – способность элемента оттягивать на себя
электронную пару.
Электролитическая диссоциация – это распад электролитов на  ионы под
действием  полярных молекул растворителя.



329

Электрохимический ряд напряжений металлов – образуется из металлов,
расположенных в порядке возрастания их стандартных электродных
потенциалов:
Li, Rb, K, Ba, Sr, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Sb, Bi, Cu,
Hg, Ag, Pd, Pt, Au.
Элемент – разновидность атомов, имеющих одинаковый заряд (одинаковое
число протонов).
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Недостаточно иметь хороший ум, главное – правильно его
использовать”.

Рене Декарт
“Важнейшая задача цивилизации – научить человека мыслить”.

Эдисон

МЕТОДИЧЕСКИЕ
РАЗРАБОТКИ
ЗАНЯТИЙ  ПО ХИМИИ  С

ПРИМЕНЕНИЕМ  СОВРЕМЕННЫХ
ПЕДАГОГИЧЕСКИХ  ТЕХНОЛОГИЙ

(нетрадиционная форма обучения)

Девиз: «Студент – не кувшин, который надо наполнить,
а лампада, которую надо зажечь»

Без химии жизни, поверьте, нет.
Без химии стал бы тусклым весь свет,
С химией ездим, живем и летаем,
В разных точках Земли обитаем,
Чистим, стираем, пятна выводим,
Едим, спим, и с прическами ходим,
Химией лечимся, клеим и шьем,
С химией мы бок о бок живем!
Так что Вы без нее пропадете,
Если значение её не поймете!
И поэтому, чтобы спорилось нужное  дело,
Чтобы в жизни не знать  неудач,
Мы со студентами всегда  отправляемся смело
В мир загадок и  интересных химических задач.
Не беда, что идти далеко,
Говорю, не бойтесь, что путь будет трудным
Ведь достижения крупные   людям
Никогда не давались легко.
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ХИМИЧЕСКИЙ КРОССВОРД

Тема: «Учёные – химики»

Вписав в клетки по горизонтали фамилии известных химиков, в
выделенном по вертикали ряду получите фамилию величайшего
русского химика, создателя периодической системы.

1. Крупнейший русский ученый, открывший закон
сохранения массы веществ.

2. Шведский химик, который впервые ввёл единые
химические  обозначения   элементов

3. Русский химик, впервые осуществивший превращение
нитробензола в  анилин

4. Французский химик, открывший элемент галлий
5. Немецкий химик, получивший мочевину из

неорганических веществ
6. Выдающийся русский химик, создавший теорию строения

органических  соединений
7. Выдающийся немецкий химик, открывший соль,

названную его   именем
8. Английский химик, открывший водород
9. Английский химик, открывший калий, натрий, магний,

барий
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                   Викторина.
«О каком  веществе  идёт речь?»

1. Я растворяю вещества
Почти всегда и наверняка!
Все моря и океаны,
Реки все и водопады!
Их питаю я, друзья,
Назовите же меня!

2. Знают люди во всем мире КМnO4
Флакон с ним - обычно имеется в каждой квартире,
С рожденья ребенок любой с ним знаком,
Едва лишь покинет он с мамой роддом,
Его искупают в ванночке с ним,
Ведь он для дезинфекции незаменим.
А приключится вдруг беда
Может с тобой иногда.
Ты промоешь рану им,
Будешь цел и невредим

3. NaCl - его все знают,
В магазине покупают,
Он, конечно, очень нужен.
Без него не сваришь ужин –
Не засолишь огурца,
Не заправишь холодца
Но не только лишь в еде -
Он живёт в морской воде.
Если льёт слеза из глаза,
Вкус припомнишь его  ты сразу.
Кто догадлив, говорит:
Это…

4. Что за чудо посмотри -
Этот СаСО3.
По доске он проезжает,
За собой след оставляет.
Сообщает: я спешу!
Я живу, пока пишу,
Исчертил всю доску белым.
Исчезает. Был  он…

5. В огне он  воду испаряет,
В воде он  камнем застывает,
Врачу и скульптору  он брат.
Но чей, скажите, он  сульфат?

6. В печи однажды прокалят
Аммония нитрат
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Теперь он  газ, прощай нитрат
Признаться, он не очень  рад….
Но ни людей, ни печь он в этом не винит,
Наоборот, развеселит  и даже опьянит!

7. Он  всюду есть – но понемножку
Чернит  серебряную ложку.
Когда испортит он яйцо,
Он тоже сразу налицо
Он  отбивает  аппетит
И очень сильно ядовит

8. Если нет у вас для теста
Разрыхлителя, вы вместо - NaHCO3
Положите в пироги

9. Он на бумаге оставляет,
Конечно, очень жирный след.
И рисовать вам помогает
Уже  он  много - много лет!
Не прочен он,  не как гранит!
А называется  ...

10. Гордится  своим  он  блеском
И тем, что очень твёрд.
Разрежет он  железку
На тысячи кусков.
Он – камень драгоценный,
Чужих боится   глаз!
Надеюсь, догадались:
Зовут его ...

11. Н2SO4 – это …. кислота!
В одном только названии чувствуется острота.
Если получим от нее ожог,
Переступим мы медицинский порог.

12. Горю я синим пламенем,
Угаром угрожаю.
Когда совсем сгораю я,
Из печки улетаю

13. Красив, наряден карбонат, ему строитель очень рад
14. В чудесах  химических я уже остёр,

Без огня и спичек разведу костёр.
Наложу лучинок – дров, и костёр уже готов.
Возьму в руку ватку,  спиртом намочу.
На костёр им капну:
Гори, раз я хочу
Я открою свой секрет,
Никакой тут тайны нет.
Под костром припрятал здесь
Зажигательную смесь.
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Занятие -  игра  "Самый умный"

Мероприятие проводится по принципу телевизионной игры "Самый
умный" и включает вопросы по общей химии, химии металлов и неметаллов.
Мероприятие позволяет в игровой форме показать связь этих предметов,
выявить общий кругозор студентов, способствует развитию интереса к
предметам, созданию ситуации успеха у студентов.

Цели: развитие у студентов активности, внимания, наблюдательности,
            умение ориентироваться самостоятельности и познавательного
            интереса к  предмету с помощью вопросов, заложенных в игре
 Задачи:

Образовательные: Обобщить и систематизировать знания
обучающихся по   химии, выявить общий
кругозор  студентов.

Развивающие: Cпособствовать развитию познавательного
интереса к  предмету

Воспитательные: Cпособствовать эстетическому воспитанию
обучающихся, создавать ситуацию успеха у  них,
привить  любовь  к химии, воспитать чувство
коллективизма

Оборудование:  периодическая таблица; плакат  «Наука только тогда
благотворна, когда мы её   принимаем не   только разумом, но и сердцем»
(Д.И.Менделеев),  химические стенгазеты, таблицы для II и III тура,
экспертные листы для жюри.

В игре могут участвовать студенты одной группы. Приглашаются
студенты других групп, преподаватели кафедры, которые выступают в роли
болельщиков. В начале игры: представление участников и жюри.

Интеллектуальная игра по химии рассчитана на аудиторию студентов  1
курса. Для её проведения требуется 6 участников.  Остальные студенты (с
других групп)  выступают в роли болельщиков. В начале игры: представление
участников и жюри (могут быть студенты – химики 2-3 курсов). Игра включает
3 раунда: 1 раунд - отборочный, 2 раунд – полуфинал, 3 раунд – финал.

Игра представляет собой следующее: в начале мероприятия среди общей
аудитории проводиться отборочный тур. Для этого зачитываются по очереди
шесть вопросов и студент, первым давший правильный ответ, становится
участником игры.
          1 раунд (отборочный).

Студентам задаются вопросы, на которые необходимо правильно
ответить. За каждый правильный ответ – 1 балл. Шесть  студентов, набравших
наибольшее количество баллов, проходят во 2 тур.
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Экспертный лист отборочного тура:

Количество правильных ответов на
вопросы

№
п/п

Ф.И.О.
игрока

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

Итого
правильных

ответов
1.
2.
3.
4.
5.
6.

Вопросы:

1. Кислота, которая легко разлагается на углекислый газ и воду
2. Самый лёгкий газ
3. Сложные вещества, состоящие из двух элементов, один из

которых кислород
4. Мельчайшая частица вещества
5. Cоли азотной кислоты?
6. В 1887 г. этот ученый один на аэростате поднялся выше

облаков наблюдать затмение, а приземлился далеко в другой
губернии. Суеверные люди посчитали, что на Землю спустился
Всевышний. Кто этот ученый?

2 раунд (полуфинал).
В этом раунде студенты должны за 1 минуту ответить на максимально

большое количество вопросов из различных категорий знаний:  «Общая химия»,
«Химия металлов», «Химия неметаллов»,  «Строение атома».

Студенты сами выбирают категории знаний и отвечают на вопросы
согласно предварительной жеребьевке. За каждый правильный ответ – 1 балл.
Жюри фиксирует количество правильных ответов, и результаты заносят в
экспертный лист. Если некоторые участники наберут одинаковое число баллов,
то для них задаются дополнительные вопросы

           Вопросы к категориям знаний:
Общая химия

1. Предмет, который используют для фильтрования
2. Стеклянная посуда для проведения химических опытов
3. Внешнее условие, от которого зависит растворение газов в воде
4. Метод очистки воды
5. Процесс, сопровождающийся отдачей электронов
6. Растворимые в воде основания
7. Заряженные частицы атомов
8. Процесс разложения соли водой с образованием
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малодиссоциирующих веществ и изменением рН раствора
среды

9. Свойство атомов одного и того же химического элемента
образовывать  несколько простых веществ

10. Химическая связь между ионами
11. Химически неделимая частица
12. Число Авогадро

Химия неметаллов

1. Процесс с участием кислорода, сопровождающийся
выделением тепла и света

2. Соли угольной кислоты
3. Химический элемент с порядковым номером 17
4. Вещество, дезинфицирующее воду, но не оставляющее запаха

и привкуса
5. Недостаток какого галогена в организме приводит к кариесу

зубов?
6. Соединение какого галогена оказывает успокаивающее

действие  на нервную систему?
7. Какая кислота содержится в желудочном соке человека?
8. Какую кислоту называют купоросным маслом?
9. Что такое царская водка?

10. Какой элемент академик А.Е. Ферсман назвал «элемент жизни
и мысли»?

11. Он безжизненным зовётся, но жизнь без него не удаётся?
12. У  него  дурная слава:

Он  известная отрава
Даже имя говорит,
Что он  страшно ядовит

Химия металлов

1. Металлы, которые как пластилин легко режутся ножом
2. Какой металл называют крылатым?
3. Какой металл используют для спайки проводов в

радиоаппаратуре
4. Металл, соединения которого входят в состав костей
5. Металл, ион которого входит в состав поваренной соли
6. Металл желтого цвета, который используют для изготовления

ювелирных изделий
7. Оксид  какого металла входит в состав драгоценных камней –

сапфиров и рубинов?
8. Какой металл входит в состав голубого опрыскивателя

плодовых деревьев?
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9. Какой металл используют для изготовления нитей накаливания
в электрических лампочках?

10. Каким металлом покрывают металлические изделия для
защиты от коррозии?

11. Элементарные частицы, движением которых обуславливаются
свойства металлов проводить тепло и электрический ток

12. Какой металл входит в состав магнетита?

«Строение атома»

1. Сколько электронов можно разместить на s- подуровне?
2. Какую форму имеет р –электронное облако?
3. Электронейтральная частица, входящая в состав ядра.
4. Область пространства, занимаемая движущимся электроном
5. Подгруппа, в которую входят элементы малых и больших

периодов.
6. Составная часть атома, в которой сосредоточена его основная

масса.
7. Какое подуровень заполняется в атоме после подуровня 5s?
8. Разновидность атома с одинаковым зарядом ядра, но разным

числом   нейтронов.
9. Общее название элементов шестой группы главной подгруппы

10. Очень положительный, с массою внушительной.
А таких, как он, отряд, создаёт в ядре заряд.
Лучший друг его – нейтрон.
Догадались? Он - …. !

11. Птичий мех, но не пух, и без букв последних двух,
Плюс раствор для смазки ссадин, что сажают дети за день,
Вместе – ряд горизонтальный получается моментально

12. Три буквы плода треугольного,
Две буквы от стола, от школьного,
«П» между этими фрагментами….
Все вместе – столбик с элементами!

В 3 тур выходят 3 участника, набравших наибольшее количество баллов.

3 раунд (финал).

Участвуют 3  студента,  набравшие  наибольшее количество баллов во 2
раунде. Они отвечают на вопросы по заранее выбранной теме. Вопросы каждого
участника (их 6) обозначаются на табло определенным цветом (красный,
желтый и синий). Кроме того, ячейки серого цвета – это вопросы из категории
«Общие знания». Табло с номерами вопросов открывается на 10 секунд. За это
время участники должны запомнить свои ячейки и ячейки соперников. Затем
табло закрывается, и студенты открывают ячейки согласно жеребьевке. За
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правильный ответ на свой вопрос – 2 балла, за вопрос из категории «Общие
знания» - 1 балл, за ответ на вопрос соперника – 3 балла.

В игре побеждает участник, набравший большее количество баллов в
финале. Если по результатам 3 раунда  студенты набирают одинаковое
количество баллов, то открываются дополнительная ячейка, пока не
определится лидер.

Категория «Общие знания»:

1. Самый используемый металл в мире?
2. Как подразделяются группы?
3. Какие элементы названы в честь планет?
4. Какой элемент впервые был открыт на Солнце, за что и

получил свое название, а затем на Земле?
5. Какова максимальная и минимальная степень окисления серы?
6. Первый мой слог означает крушение,

Крохотен слог мой второй.
Рождаюсь лишь только в зеленых растениях,
Ответьте – кто я такой?

В конце игры подводятся итоги, награждаются победители и выявляется
самый умный.
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Занятие -  «Химический  диктант»
на тривиальные названия  неорганических соединений,

которые применяются  в быту и в промышленности.

Занятие проводится для закрепления знаний в конце изучения курса
общей и неорганической химии. Привожу тривиальные названия веществ,
которые будут  встречаться в дальнейшей практической деятельности
студентов, а студенты записывают формулу и его химическое название.  В
конце диктанта идёт обсуждение: студенты рассказывают о применении этих
веществ в быту и в промышленности.

 Содержание вопросов:

1. Негашёная известь
2. Белильная или хлорная известь
3. Каустическая сода
4. Канцелярский клей
5. Питьевая сода
6. Поваренная соль
7. Углекислый газ
8. Кремнезём – кварц, белый песок
9. Тиосульфат натрия

10. Мел, мрамор
11. Поташ
12. Карборунд
13. Нашатырный спирт
14. Ляпис
15. Бертолетова соль
16. Гипс
17. Алебастр
18. Марганцовка
19. Пероксид водорода
20. Растворимое (жидкое) стекло
21. Угарный газ
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Викторина    «Бытовая  химия»
Викторину «Бытовая  химия»  провожу после изучения темы лекции: «Металлы

и неметаллы, их соединения и свойства». Задание. В двух столбцах приведены
названия некоторых распространённых химических веществ. Студентам
необходимо найти синонимы химических названий веществ, написать  их
химические и структурные формулы и сказать, где применяется данное
соединение

Бытовые
 названия веществ

Химические
названия веществ

1. Бертолетова соль 1. Оксид алюминия
2. Бура 2. Карбонат калия
3. Веселящий газ 3. Хлорид аммония
4. Гипс 4. Оксид кальция
5. Известь гашёная 5. Гидроксокарбонат меди
6. Известь негашёная 6. Гидроксид  аммония

(раствор)
7. Карборунд 7. Оксид кремния (IV)
8. Корунд 8. Нитрат серебра
9. Малахит 9. Ацетат свинца (II)

10. Нашатырный спирт 10. Гидрокарбонат натрия
11. Плавиковая кислота 11. Фтороводородная кислота
12. Поташ 12. Хлорат калия
13. Сода  кальцинированная 13. Оксид азота (I)
14. Сода каустическая 14. Карбид кремния
15. Сода питьевая 15. Карбонат натрия
16. Сода кристаллическая 16. Тетраборат натрия
17. Свинцовый сахар 17. Сульфат кальция
18. Ляпис 18. Гидроксид кальция
19. Белая сажа, кремнезём 19. Гидроксид натрия
20. Нашатырь 20. Карбонат кальция
21. Угарный газ 21. Оксид углерода (II)
22. Мел, мрамор, известняк 22. Хлорид аммония
23. Белильная или хлорная

известь
23. Нитрат серебра

24. Канцелярский клей 24. Перманганат калия
25. Поваренная соль 25. Хлорид натрия
26. Углекислый газ 26. Силикат натрия
27. Марганцовка 27. Оксид углерода (IV)
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Занятие -  игра  "Слабое звено"

Цель: С помощью соревновательной игры закрепить знания  студентов
по химии, продолжить у них формирование интереса к предмету.

Занятие проводится после самостоятельного повторения тем лекций по
общей и неорганической химии.

Подготовка к игре. Занятие проводится по типу интеллектуальной игры
“Слабое звено”. Подготовка к занятию начинается заранее (2-3 недели).
Студенты предупреждаются о проведении такой игры. Состав команды в
количестве 8 человек избирается по желанию студентов (можно из разных
групп).  Студентам рекомендуется литература для подготовки к занятию.

В качестве ведущего может быть сам преподаватель, но лучше выбрать
студента - старшекурсника. Выбираются три помощника из группы.
Преподаватель заранее готовит вопросы к игре. Обязательно приглашаются
болельщики – группы поддержки игроков.

Оборудование:
• по шесть листов чистой бумаги и одному фломастеру каждому игроку;
• нагрудные эмблемы с именами игроков;
• плакат с названием игры;
• песочные часы на 5, 2 и 1 мин;
• жетоны;
• прозрачная емкость для жетонов – банк;
• путевые листы.

Для проведения занятия приглашается жюри: кураторы групп, преподаватели
химии,  зам. деканы.

         Правила игры:
Игра проводится в виде раундов: шести текущих и одного финального. Во

время раунда ведущий игры задает поочередно игрокам вопросы. Участник
игры, отвечая на вопрос, должен еще успеть сказать слово «банк», т. к. цель
игры – набрать как можно больше жетонов и выйти в финал. За правильный
ответ игрок получает жетон. Если игрок забывает сказать слово «банк» и дает
неправильный ответ, то все набранные перед ним жетоны «сгорают».

Каждому раунду отведено ограниченное время. После каждого раунда
участники игры выбирают «слабое звено»: они пишут на листах бумаги имена
игроков, которые, по их мнению, должны покинуть игру. Выбывает тот игрок,
имя которого чаще повторилось при голосовании. Ведущий может предложить
любому игроку обосновать свой выбор, а выбывшему дать слово для того,
чтобы он высказал свое мнение об игре и ее игроках.

Двое помощников следят за ответами игроков и фиксируют их в путевом
листе (приложение). После окончания раунда и выбывания одного из игроков
они сообщают, кто на самом деле был «слабым звеном». Третий помощник
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следит за банком, т.е. фиксирует количество жетонов, которые зарабатывают
участники игры.

В финальном раунде остаются два участника. Ведущий поочередно задает
игрокам по три вопроса. Если игроки отвечают на все вопросы правильно, то
игра продолжается до первого неправильного ответа. Победителем становится
тот, кто последним правильно ответил на вопрос.

ПЛАН ИГРЫ
I раунд – 10 мин.
II раунд – 6 мин.
III раунд – 4 мин.
IV раунд – 2 мин.
V раунд – 2 мин.
VI раунд – 1 мин.
Финальный раунд – 1 мин для ответа на каждый вопрос.
Подведение итогов игры, награждение победителя.

Вопросы к раундам:

1. Химическое название поваренной соли
2. Ученый, открывший закон сохранения массы веществ.
3. Вещества, состоящие из двух элементов, один из которых –

кислород
4. Газ, образующий защитную оболочку Земли
5. Окраска фенолфталеина в щелочах
6. Название отрицательно заряженного иона
7. При взаимодействии уксусной кислоты с содой выделяется газ…
8. «Сухой лед» – это…
9. Вещество, называемое «купоросным маслом»

10. Год открытия периодического закона Д.И.Менделеевым.
11. Атомы с одинаковым зарядом атомного ядра, но с разной атомной

массой
12. Самый легкий газ на Земле
13. Неон, аргон, ксенон относятся к семейству...
14. s-электроны образуют облака, имеющие форму…
15. Органические соединения, содержащие в своем составе только

углерод и  водород
16. Название реакции между кислотой и основанием.
17. Тип кристаллической решетки алмаза
18. Наиболее активный неметалл
19. Растворы и расплавы, проводящие электрический ток
20. Ученый, заложивший основы теоретической органической химии
21. Какое молоко не пьют?
22. Процесс разрушения металлов под воздействием окружающей

среды
23.     Аллотропное видоизменение кислорода
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24. Вещества, необходимые человеку в малых количествах и
участвующие в обмене веществ

25. Название положительно заряженного иона
26.      Жидкий при обычных условиях металл
27. Биологически активные вещества, регулирующие работу органов

и тканей человека и животного
28. Вещества, ускоряющие химическую реакцию.
29. Болотный газ
30. Вода в твердом состоянии
31. Изобретатель противогаза.
32. Самый легкий металл
33. Химически неделимая частица
34. Гормон, регулирующий содержание сахара в крови
35. Капуста с наибольшим содержанием йода
36. Самый тяжелый металл
37. Единица количества вещества
38. Биологические катализаторы
39. Оксид водорода
40. Реакция, при которой поглощается теплота
41. Галоген, соединение которого оказывает успокаивающее действие

на  нервную систему
42. Растворимые в воде основания
43. Сложные вещества, при диссоциации которых образуются ионы

водорода
44. «Желчь бога Вулкана» – о каком элементе  это выражение?
45. Свойство атома оттягивать электроны от другого атома
46. Какой элемент называют элементом жизни и мысли?
47. Как называются вещества, которые используются для подкормки

растений?
48. Какой газ называют угарным?
49. Какой элемент – основа всего минерального мира нашей планеты?
50. Недостаток какого элемента приводит к кариесу зубов?
51. Как называется наука, изучающая отношения организма с

окружающей средой?
52. Физиологический раствор вводят в организм человека при

большой потере  крови. Какое основное вещество входит в состав
этого раствора?

53. Ректор Казанского университета в 1860 и 1863 гг.
54. Какое вещество называют «летучей щелочью»?
55. Какой ученый создал казанскую школу химиков?
56. Что вызывает повышение содержания углекислого газа в

атмосфере?
57. Откуда в природе берется кислород?
58. Чем дышит водолаз?
59. Главная составная часть воздуха
60. Какие организмы являются индикаторами качества окружающей
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среды?
61. Какую поваренную соль рекомендуют добавлять в пищу?
62. Каким препаратом можно вывести больного из бессознательного

состояния?
63. При неправильном использовании удобрений какие вредные

вещества  накапливаются в овощах?
64. Какое вещество алхимики называли «огненной водой» или «водой

жизни»?
65. Какое вещество в старину ценилось на вес золота?
66. Какую роль выполняет питьевая сода, когда ее пьют при изжоге?
67. Какой газ называют «веселящим»?
68. Какой минерал ученые назвали «обманщиком»?
69. Разложение соли водой
70. Какие вещества образуются при фотосинтезе?
71. Соединение веществ с водой
72. Вещество (второе по твердости после алмаза), используемое как

абразивный  материал
73. Бытовое название сахарозы
74. Латунь – сплав меди с…
75. Первый президент Русского химического общества.
76. Первый российский ученый-естествоиспытатель мирового

значения
77. Что такое биогаз?
78. Как хранят металлический натрий?
79. Что нужно сделать в случае ожога кожи кислотой?
80. Какой элемент назван в честь части света?
81. Какая вода мутится от дыхания?
82. Как очистить яйцо, не разбивая скорлупы?
83. Какой русский химик организовал в России в 1748 г. Химическую

лабораторию Петербургской академии наук?
84. Какой химический элемент в своем названии содержит названия

двух млекопитающих?
85. Как обуглить дерево без огня?
86. Какую кристаллическую решетку имеет поваренная соль?
87. Какой русский химик синтезировал анилин?
88. Какое неорганическое вещество называют «хлебом» химической

отрасли  промышленности?
89. Кто стоял у истоков отечественной науки о металлах?
90. Слово «бром» в переводе с греческого языка означает…
91. Слово «валентность» в переводе с латинского языка означает
92. Кислород открыл шведский химик…
93. Слово «хлор» в переводе с греческого языка означает…
94. Нашатырь – это…
95. Элементарная частица, не имеющая заряда
96. Слово «йод» в переводе с греческого означает…
97. Вещества, имеющие одинаковый состав и молекулярную массу, но
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разное  строение молекул и свойства
98. Сколько электронов в наружном слое атомов химических

элементов III  группы главной подгруппы таблицы
Д.И.Менделеева?

99. Кислород, сера, селен, теллур относятся к семейству….
100. Жидкий металл…

Вопросы к финальному раунду:

1. Датский физик, создавший первую квантовую теорию строения
атома  водорода.

2. Ученый, создавший планетарную модель атома.
3. Бесцветный газ с резким запахом, применяемый при

производстве азотной  кислоты и удобрений.
4. Бледно-желтый газ, взаимодействует со всеми элементами,

вплоть до некоторых инертных газов
5. Французский химик, основоположник учения о смещении

химического  равновесия.
6. Кто из ученых был учеником и преемником Н.Н.Зинина на

кафедре химии Казанского университета?
7. Кому принадлежит высказывание: «Широко распростирает

химия руки свои  в дела человеческие. Куда ни посмотрим, куда
ни оглядимся, везде обращаются перед очами нашими успехи ее
прилежания»?

8. Кому принадлежит высказывание: «Периодическому закону
будущее грозит не разрушением, а только надстройки и развитие
быть обещаются»?

9. Как называется газ с запахом тухлых яиц?
10. Какая формула  плавиковой кислоты?
11. Что означает в переводе с латинского языка слово «фреон»?
12. Что означает в переводе с латинского языка слово «рубин»?
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ПРИЛОЖЕНИЕ

Путевой лист

Ответы игроков
(«+» – правильные, «–» – неправильные)Раунд

№ 1 № 2 № 3 № 4 № 5 № 6 № 7 № 8
1
2
3
4
5
6

Финальный раунд

Правильные ответы участников раундаВопросы
№1 №2

1
2
3
4
5
6
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Игра «Эрудит» по теме:  «Металлы и неметаллы»

Ведущий (преподаватель): Добрый день! Сегодня мы проводим игру для
любознательных «Эрудит» по теме «Металлы и неметаллы».

К металлам относятся химические элементы, способные отдавать
валентные электроны. Они образуют простые вещества, обладающие
металлическим блеском, пластичностью, высокой электропроводностью и
теплопроводностью.

В настоящее время известно примерно 85 металлов. Некоторые из
металлов открыли только в прошлом веке, другие были известны с глубокой
древности. Само название «металлы» происходит от греческого слова
«metallon», что означает «копи, рудники».

I. ОТБОРОЧНЫЙ ТУР

Расположите металлы в порядке уменьшения тепло- и электропроводности: Cu,
Al, Ag, Au

Ведущий. В периодической системе химических элементов Д.И.Менделеева
неметаллы составляют примерно 1/5 часть от общего их числа (22, считая
астат), но по распространенности в нашей Вселенной на долю их атомов
приходится более 99,9%. Неметаллы играют исключительно важную роль в
жизни человека, животных, растений – достаточно вспомнить о водороде,
кислороде, углероде, азоте. Не меньшее значение имеют и другие неметаллы:
кремний, фосфор, сера.

II. ИГРА

1. Ионы какого металла регулируют содержание воды в организме,
передачу  нервного импульса  (его недостаток приводит к
головной боли, слабости, потере аппетита, а избыток – к
повышению артериального давления,  гипертонии, заболеваниям
сердца)?
а) K+; б) Mg2+; в) Na+; г) Ag+

2. Какой неметалл является самым сильным окислителем?
А) фтор; б) сера; в) азот; г) хлор

3. Какой металл является макроэлементом?
а) медь; б) калий; в) цинк; г) железо

4. Какой металл может «болеть чумой»?
а) олово; б) железо; в) цинк; г) сурьма

5. Назовите элемент Вселенной.
а) калий; б) кислород; в) натрий; г) водород

6. Назовите металл-диамагнетик.
а) медь; б) натрий; в) кальций; г) никель
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7. Название какого химического элемента не соответствует его
роли в живой  природе?
а) кальций; б) водород; в) азот; г) железо

8. Какой металл обладает бактерицидным свойством?
а) серебро; б) медь; в) золото; г) цинк

9. Недостаток какого элемента в организме приводит к кариесу?
а) кальций; б) фтор; в) хлор; г) йод

10.. Соединением какого химического элемента был отравлен
Наполеон?
а) мышьяк; б) сурьма; в) висмут; г) железо

11. Каким химическим элементом богата морская капуста?
а) хлор; б) бром; в) йод; г) кальций

12. Вспышки какого металла раньше использовали во время
фотографирования?
а) магний; б) кальций; в) натрий; г) калий

13. Какой металл участвует в дыхательных процессах?
а) медь; б) серебро; в) золото; г) железо

       Награждение – звание «Эрудит».
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ВЕЛИКИЕ ХИМИКИ

МЕНДЕЛЕЕВ Дмитрий Иванович (1834-1907) – русский
учёный – энциклопедист, академик; автор
фундаментального труда «Основы химии» (1868), открыл
(1869) периодический закон и разработал периодическую
систему химических элементов; предсказал 91870)
существование и свойства нескольких не открытых  ещ1
химических элементов; нашёл (1874) общее уравнение
состояния идеального газа, обобщив уравнение Клайперона
(уравнение Менделеева-Клайперона); выдвинул (1888) идею
о подземной газификации углей; разработал (1891-1892)
технологию изготовления нового типа бездымного пороха;
имя Менделеева носит химический элемент №101.

БЕРЦЕЛИУС Йенс Якоб (1799-1848) - шведский химик,
президент Королевской шведской академии наук.
Экспериментально проверил и доказал достоверность
законов постоянства состава и кратных отношений
применительно к неорганическим оксидам и органическим
соединениям. Ввёл (1814) современное обозначение
химических элементов, открыл церий (1803), селен (1817),
торий (1828); предложил термин «катализ»; развил
предложения об изомерии и полимерии; автор первого
учебника по органической химии (1827)

БУТЛЕРОВ Александр Михайлович (1828-1886) –
русский химик, академик Петербургской академии наук (с
1874 г.); создатель теории строения органических
соединений (1861); осуществил (1861) первый полный
синтез сахаристого вещества; предсказал и объяснил (1864)
изомерию многих органических соединений, осуществил
полимеризацию этиленовых углеводородов, заложил (1862)
основы учения о таутомерии; написал «Ведение к полному
изучению органической химии» (1864) – первое в
историинауки руководство, основанное на теории
химического строения.
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ВАНТ – ГОФФ Якоб Хендрик (1852 -1911) – голландский
химик, лауреат Нобелевской премии (1901), один из
основателей физической химии и стереохимии; независимо
от Ж. Ле Беля сформулировал (1874) основные положения
теории пространственного расположение атомов в
молекулах органических соединений, лежащей в основе
современной стереохимии; вывел закон осмотического
давления; установил правило о зависимости скорости
химической реакции от температуры (правило Вант-Гоффа)

ДАЛЬТОН Джон (1766-1844) Был простым учителем
математики и физики в школе и колледже.
Дальтон открыл газовые законы физики, а в химии - закон
кратных отношений, составил самую первую таблицу
относительных атомных масс и создал первую систему
химических знаков для простых и сложных веществ, для
того времени весьма прогрессивную.

ВЁЛЛЕР Фридрих (1800 – 1882) – немецкий химик,
академик; открыл циановую кислоту, осуществил (1828)
первый синтез мочевины при упаривании раствора цианата
аммония, что считается первым синтезом природного
органического вещества из неорганических; получил
алюминий (1827), бериллий и иттрий (1828) нагреванием их
хлоридов с калием, карбид кальция и ацетилен

ЛОМОНОСОВ Михаил Васильевич (1711-1765) – русский
учёный-энциклопедист; открыл (1748) закон сохранения
массы веществ при химической реакции; выдвинул (1744-
1748) кинетическую теорию теплоты; создатель многих
химических производств в России; автор труда «Первые
основания металлургии, или рудных дел» (1763);  по его
инициативе созданы Московский Университет (1755) и
Химическая Лаборатория Петербургской Академии Наук
(1748)
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ПОЛИНГ Лайнус Карл (1901-1994) – американский физик
и химик, академик, лауреат Нобелевской премии (1954),
Нобелевской  премии мира (1962); количественно определил
(1932) понятие и предложил шкалу электроотрицательности;
предсказал  (1933) возможность получения химических
соединений ксенона, разработал (1931-1934) квантово-
механический метод изучения и описания структуры
молекул – метод валентных связей.

ШЕЕЛЕ Карл Вильгельм (1742-1786) – шведский  химик,
академик; прекрасный экспериментатор; открыл шесть
химических элементов, среди них хлор, молибден,
вольфрам, марганец; выделил и описал 91769-1782) свыше
половины известных в 18 веке органических соединений, в
том числе виннокаменную (1769), молочную (1780),
бензойную кислоты, сложные этиловые эфиры уксусной,
бензойной и других кислот;  выделил (1782) синильную
кислоту из жёлтой кровяной соли; описал (1782) способы
получения эфиров и дал определение термина «эфир»;
открыл (1779) в продуктах гидролиза оливкового масла
глицерин.
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ВКЛАД  В ХИМИЧЕСКУЮ  НАУКУ
УЧЕНЫХ – ХИМИКОВ УЗБЕКИСТАНА

Наряду с учеными-химиками мира узбекские ученые-химики также
продолжают вносить свой вклад в развитие химической науки и промыш-
ленности.

В Узбекистане проводятся научные исследования по различным
направлениям химии в Институте общей и неорганической химии, Институте
химии и физики полимеров, Институте биоорганической химии, Институте
химии растительных веществ, Академии Наук РУз, а также на химических
факультетах и кафедрах вузов.

Важное значение в развитии и прославлении на весь мир
химической науки и промышленности Узбекистана имеют результаты
научных исследований, проводимых сегодня такими известными узбекскими
учеными-химиками, как Ахмедов К.С, Парпиев Н.А.. Юнусов С.Ю.,
Юнусов Л.Ю., Султанов А.С., Усманов Х.У., Салихов Ш.И., Юсупбеков
Н.Р., Аскаров М.А., Нигматов С.Н., Абдувахабов А.А., Салимов З.С.,
Рашидова С.Р., Исмаилов И.И., Собиров З.С., Абидова М.Ф., Миркамилов
Т.М., Беглов Б.М., Искандаров СИ., Рустамов Х.Р.,  Ташпулатов Ю.Т,
Талипов Ш.Т., Асланов Х.А., Абдурасулова Р.А., Махсумов А.Г.,
Шахидоятов Х.М., Тилляев К.С, Тураев А.С., Мусаев У.Н., Юсупов Д.Ю.,
Турапжанов СМ., Махкамов Х.М., Азизов У.М., Ирисметов М.П.,
Сырлибаев Т.С., Юльчибаев А.А., Муфтахов А.Г., Ахмеров К.А., Хакимов
Г.Н. и др.

САДЫКОВ А.С. (1913 -1987) — академик  АН РУз,
доктор  химических наук, профессор. Автор свыше 600
научных статей, более 100 изобретений. Подготовил 10
докторов, 80 кандидатов наук. В 1985 г. награжден золотой
медалью им. Д.И. Менделеева за работы, посвященные
результатам комплексного химического исследования
веществ, выделенных из хлопчатника. Был удостоен звания
Героя труда. Заложил основы Института биоорганический
химии АН РУз. Он вошел в книгу о мировых ученых-
химиках как известный узбекский ученый.
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АСКАРОВ М.А. (род. 1931) — академик АН РУз, доктор
химических наук, профессор. Автор свыше 500 научных
статей, более 10 монографий и учебников. Под его
руководством подготовлено 14 докторов и 90 кандидатов
наук. Проводил крупные научные исследования в
области природных и искусственных полимеров. Один
из основоположников химии полимеров в Узбекистане.

ЮНУСОВ С. Ю. (1909—1991) — академик АН РУз,
доктор химических наук, профессор. Автор свыше 600
научных статей, более 100 изобретений и 10 монографий.
В 1969 г. был удостоен звания Героя труда. Награжден
золотой медалью им. Д.И. Менделеева. Заложил
основы Института химии растительных веществ АН
РУз, создал школу химии растительных веществ.
Основные научные труды принадлежат к области ал-
калоидной химии. Он установил более 2000 алкалоидов в
более чем 3600 растениях, встречающихся в Узбекистане.

ПАРПИЕВ Н.А. (род. 1931) — академик АН РУз, доктор
химических наук, профессор, Заслуженный деятель науки
Узбекистана. Автор свыше 500 статей, 7 монографий, 3
учебников, обладатель 22 авторских свидетельств. Под его
руководством подготовлено 11 докторов и 32 кандидата
наук. Научные труды посвящены стереохимии
координационных соединений и их строению. Разрабо-
тал термический способ получения молибдена высокой
чистоты и метод определения молибдена, рения, вольф-
рама и ртути.

САЛИХОВ Ш.И. (род. 1944) — академик АН РУз, доктор
биологических наук, профессор. Автор свыше 275 научных
статей и монографий, более 40 патентов. Под его
руководством подготовлено 5 докторов и 25 кандидатов
наук. Создал школу по изучению влияния белков и их
химического строения на организм. Около 10 препаратов
ученого, таких, как «Лагоден», «Тимоптин», «Газо-лидон»,
внедрены в медицинскую практику. Созданные под его
руководством феромонные ловушки используются в
течение нескольких лет для защиты хлопчатника от
вредителей.
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АБДУВАХАБОВ А.А. (род. 1941) — академик АН РУз,
доктор химических наук, профессор. Автор свыше 400
научных статей, более 20 изобретений и 5 монографий.
Под его руководством подготовлено 4 доктора и 27 кан-
дидатов наук. Имеет научные труды в области химии
элементоорганических соединений, проблем тонкого ор-
ганического синтеза, определения химической сущности
механизма влияния низкомолекулярных биорегуляторов,
пространственной химии. Разработал и внедрил в сель-
ское хозяйство методы синтеза феромонов.

МИРКАМИЛОВ Т.М. (род. 1939) — академик АН РУз,
академик АН Международной высшей школы, доктор
технических наук, профессор. Автор свыше 450 научных
статей, более 40 изобретений, 4 монографий и 5 учебников.
Научные труды посвящены проблемам химической
технологии полимерных веществ и синтеза пластмасс,
искусственных волокон, а также физиологически актив-
ных полимеров.

ТАШПУЛАТОВ Ю.Т. (1932 - 2008) — академик АН РУз,
доктор химических наук, профессор, Заслуженный дея-
тель науки Узбекистана. Автор свыше 410 научных статей,
35 патентов и изобретений, 3 монографий, 2 учебников, 15
учебных пособий. Под его руководством подготовлено 8
докторов и более 30 кандидатов наук. Его препарат К-1
широко используется на заводах химических волокон и
текстильных предприятиях в качестве вещества,
уменьшающего трение химических волокон о
металлическую поверхность в процессе их получения.
Известен как ученый, создавший научную школу в обла-
сти хлопковой целлюлозы.

ЮСУПБЕКОВ Н.Р. (род. 1940) — академик АН РУз,
доктор технических наук, профессор, Заслуженный дея-
тель науки Узбекистана, лауреат Государственной пре-
мии им. Беруни. Автор свыше 300 научных статей, более
30 изобретений и нескольких монографий. Под его руко-
водством подготовлено 14 докторов и 70 кандидатов наук.
Научные труды относятся к области химической ки-
бернетики. Он создал научную школу по исследованиям
автоматизации производственных процессов.
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К Л Ю Ч Е В Ы Е    С Л О В А

Эквивалент,  валентность, моль, оксиды, кислоты,
гидроксиды (основания), соли, нитраты, карбонаты,
сульфаты, сульфиды, хлориды, изотоп,
амфотерность, атом, молекула,  катализатор,
химическая реакция, концентрация растворов,
реакция, растворы, концентрация растворов,
электролиты, электролитическая  диссоциация,
гидролиз солей, степень окисления, восстановитель,
алканы, алкены, алкины, омыление, бензольное
кольцо, полимер,  мономер, полимеризация, гликоли,
глицерин, изомеры, аминокислоты, белки,
пуриновые основания, пиримидиновые основания,
аденин, гуанин тимин, цитозин, урацил.



357

СПИСОК ЛИТЕРАТУРЫ, ИСПОЛЬЗОВАННОЙ И
РЕКОМЕНДУЕМОЙ ДЛЯ ИЗУЧЕНИЯ

1. Каримов И.А. Наша высшая цель – независимость и
процветание Родины, свобода и благополучие народа. Т.8. Т.:
Узбекистан, 2000,  528 с.

2. Национальная программа по подготовке кадров.1997 г.
3. Б.Ю.Ходиев, О.Б. Гимранова. Современные образовательные

технологии: теория и практика реализации. – Т.: ТГЭУ, 2007. –
320 с.

4. Гимранова О.Б. Образовательная технология по предмету
«Экономическая теория». – Т.: ТГЭУ, 2006.

5. Голиш Л.В. Технологии обучения на лекциях и семинарах в
экономическом вузе / Из серии «Технологии обучения в
экономическом образовании». Учебное пособие. – Т., 2005.

6. Подласый И.П. Педагогика. Новый курс. Учебник для студентов
педагогических вузов. В 2 кн. Кн.1: Общие основы. Процесс
обучения. М: ВЛАДОС, 1999.

7. Полат Е.С. и др. Новые педагогические и информационные
технологии в системе образования. Учебное пособие для студ.
пед. вузов и системы повыш. квалиф. пед. кадров. – М.: Изд.
Центр «Академия», 2000.

8. Селевко Г.К. Современные образовательные технологии.
Учебное пособие. – М.: Народное образование, 1998.

9. Азизходжаева Н.Н. Педагогические технологии и педагогическое
мастерство. – Т.: ТГПУ им. Низами, 2003.

10. Воинова М.Г. Педагогические технологии и педагогическое
мастерство. Т., 2006

11. Леонтьев В.А. Педагогическое общение. - М, 1979
12. Беспалько В.П. Слагаемые педагогической технологии. – М.:

Педагогика, 1989
13. Фарберман Б.Л. Передовые педагогические технологии. – Т.:

ФАН, 2000.
14. Фарберман Б.Л., Мусина Р.Г. и др. Инструменты развития

критического мышления. – Т.: МинВУЗ РУз, 2002.
15. Аликберова Л.Ю. Занимательная химия. Москва, “АСТ-ПРЕСС”,

1999.
16. Гарибян И.И.  В мир чудесной химии.   Т., 2008,  211 с.
17. Гарибян И.И. Общая и неорганическая химия. Учебное пособие.:

Т., 2009, 310 с.



358

Ответы к методическим разработкам:

Химический  кроссворд  «учёные – химики»
Ключевое слово -  Менделеев

   1. Ломоносов 2. Берцелиус 3. Зинин 4. Буабодран 5. Вёлер 6. Бутлеров
  7. Глаубер 8. Кавендиш 9. Деви

Викторина.   «О каком  веществе  идёт речь?»

1. Вода 2. Перманганат калия- марганцовка 3. Натрия хлорид 4. Серная
кислота 5. Мел 6. Сульфат кальция – гипс 7. Веселящий газ N2O
8. Сероводород H2S 9. Питьевая сода 10. Графит 11. Алмаз
12. Угарный газ – СО 13. Мрамор, известняк CaCO3
14. Состав зажигательной смеси KMnO4 и конц. H2SO4

Занятие - игра  "Самый умный"
Вопросы:
1. Угольная кислота 2. Водород 3. Оксиды   4. Молекула  5. Нитраты 6.
Менделеев
2 раунд (полуфинал).
Вопросы к категориям знаний:
Общая химия
1. Фильтр 2. Пробирка 3. Давление 4. Дистилляция 5. Восстановление

            6.   Щёлочи  7.  Ионы         8. Гидролиз  9. Аллотропия   10. Ионная
            11.  Атом     12. 6,02 •1023

Химия неметаллов
            1.  Горение 2. Карбонаты 3. Хлор 4. Озон 5. Фтор 6. Бром  7. Соляная
            8.   Серную   9. Смесь соляной и азотной кислот   10. Фосфор  11. Азот
            12. Мышьяк

Химия металлов
            1. Щелочные 2. Алюминий 3. Серебро 4. Кальций 5. Натрий  6. Золото
            7.  Алюминий  8. Медь    9.  Вольфрам    10. Никель   11. Электроны
            12.  Железо

«Строение атома»
             1. Два 2. Гантелеобразную  3. Нейтрон 4. Орбиталь  5. Побочная
             6. Ядро  7. 4d    8. Изотопы     9. Халькогены     10. Протон   11. Период
           12. Группа

Занятие  "Хиический диктант"
1. Оксид кальция CaO   2. Гидроксид кальция Ca(OH)2)  3.  Гидроксид
натрия NaOH    4. Силикат натрия Na2SiO3  5. Гидрокарбонат атрия
NaHCO3 - применяется внутрь при изжоге, вызванной избытком в
желудочном соке соляной кислоты, а также в кондитерском   деле
6.  Хлорид натрия NaCI    7. Оксид углерода (IV) СО2 - выделяется при
дыхании живых организмов и растений. В 1,5 раза тяжелее  воздуха, не
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поддерживает  дыхание, твёрдый называется  «сухим льдом»   8. Оксид
кремния SiO2   9. Na2S2O3 -  в медицине, в фотографии в качестве
закрепителя    10. Карбонат кальция CaCO3 11.  Карбонат калия K2CO3 –
содержится в золе растений, применяется в  производстве мыла,  при
изготовлении тугоплавкого стекла, в   фотографии   12.  Карбид кремния
SiC – применяется для изготовления точильных камней   13. Гидроксид
аммония NH4OH  14. Нитрат серебра AgNO3 - применяется при
изготовлении зеркал, для удаления бородавок  15.  Хлорат калия KCIO3 –
в головке спичек   16. CaSO4• 2H2O     17.  2CaSO4 • H2O
18. Перманганат калия KMnO4 19. H2O2 при отбелке тканей
20. Силикаты натрия, калия Na2SiO3, K2SiO3 -  применяется в качестве
канцелярского клея, для  приготовления красок, в мыловарении
21. Оксид углерода (II) CO – содержится в выхлопных газах автомобилей,
поэтому гаражи должны проветриваться, особенно при пуске двигателей.

Викторина    «Бытовая  химия»

Белая сажа Оксид кремния SiO2
Бертолетова соль Хлорат калия KClO3
Бура Тетраборат натрия Na4B2O7
Веселящий газ Оксид азота (I) N2O
Гипс Сульфат кальция CaSO4
Известь гашёная Гидроксид кальция Ca(OH)2
Известь негашёная Оксид кальция CaO
Карборунд Карбид кремния SiC
Корунд Оксид алюминия Al2O3
Ляпис Нитрат серебра AgNO3
Малахит Гидроксокарбонат меди(II) (CuOH)2CO3
Мрамор Карбонат кальция CaCO3
Нашатырный спирт Гидроксид аммония NH4OH
Нашатырь l Хлорид аммония NH4C
Плавиковая кислота Фтороводородная  кислота HF
Поташ Карбонат калия K2CO3
Сода кальцинированная Карбонат натрия Na2CO3
Сода каустическая Ггидроксид натрия NaOH
 Сода питьевая Гидрокарбонат натрия NaHCO3
Сода кристаллическая Декагидрат карбоната  натрия Na2CO3•10H2O
Свинцовый сахар Ацетат свинца (II) Pb(CH3COO)2
Угарный газ Оксид углерода (II) CO

Игра  "Слабое звено"
            Вопросы к раундам:  1. Хлорид натрия   2. Ломоносов    3. Оксиды  4. Озон
            5.  Малиновая   6.  Анион    7.  Углекислый   8. Твёрдый оксид углерода (IV)

9.  Концентрированная серная кислота    10. 1969    11. Изотопы 12. Водород
13. Инертных элементов   14.  Сферы, шара   15.  Углеводороды 16. Реакция

            нейтрализации  17. Атомная    18.  Фтор   19.  Электролиты  20. А.М.Бутлеров
            21. Известковое  22. Коррозия   23. Озон   24. Витамины    25. Катион
            26.   Ртуть  27. Гормоны 28. Катализаторы 29. Метан  30. Лёд
            31.  Н.Д.Зелинский    32. Литий   33. Атом    34. Инсулин  35. Морская
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          36. Осмий   37. Моль   38. Ферменты   39. Вода   40. Экзотермическая
41. Бром  42. Щёлочи  43. Кислоты   44. О сере    45. Электроотрицательность
46.  Фосфор  47. Удобрения    48.  Оксид углерода (II) 49. Кремний

 50. Сталагмиты 51.  Фтор   52. Экология  53. ОАО «Нэфис Косметикс»
            54.  Хлорид  натрия 55.  А.М.Бутлеров   56.  Аммиак  57.  Н.Н.Зинин
            58.  Парниковый эффект   59. Образуется при фотосинтезе    60. Кислородно-
            гелиеворй смесью    61.  Азот    62. Лишайники     63.  Йодированную
            64.  Нашатырным спиртом   65.  Нитраты   66.  Этиловый спирт
            67.  Поваренная  соль   68. Нейтрализует соляную кислоту жедудка

69.  Оксид азота (I) 70. Апатит – в переводе с  греческого  71. Гидролиз
  72. Кислород и крахмал 73. Гидратация 74. Корунд  75.  Сахар

            76. Цинком  77. Н.Н.Зинин 78.  М.В.Ломоносов 79. Горючий газ – состоит
из метана и диоксида углерода  80. В керосине   82.  Промыть ее водой,
затем 3% раствором питьевой соды     83. Европий 84. Известковая

            85. Опустить в соляную кислоту   86.  М.В.Ломоносов   87.  Мышьяк
            88. Серной кислотой  89. Ионную  90. Н.Н.Зинин   91. Серную кислоты
            92. М.В.Ломоносов   93.  Зловони   94. Имеющий силу    95.  К.В.Шееле
            96.  Зелёный  97.  Хлорид аммония   98. Нейтрон    99.  Фиолетовый
            100.  Изомеры 101.  3

             Вопросы к финальному раунду:
1. Н.Бор   2. Э.Резерфорд    3. Аммиак    4.  Фтор   5.  Ле-Шателье
6. А.М.Бутлеров   7. М.В.Ломоносову   8.  Д.И.Менделееву 9. Сероводород
10. HF    11. Холод   12. Красный

Игра  «Эрудит» по теме: «Металлы и неметаллы»
             II. ИГРА

1. в) Na+ 2. а) фтор 3.  б) калий 4.  а) олово) 5. г) водород   6.  а) медь
7. в)азот – отрицание жизни 8. а) серебро   9. б) фтор 10. а) мышьяк
11. в) йод. 12. а) магний 13. г) железо



361

Гарибян Ирина Ивановна
доцент кафедры «Химия» Ташкентского института текстильной и

лёгкой промышленности

Победитель Педагогического  гранта
ФОНДА «ФОРУМ   КУЛЬТУРЫ  И  ИСКУССТВА

УЗБЕКИСТАНА»

Победитель  Национального конкурса
«ЖЕНЩИНА ГОДА» -  2009


