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1. Предмет і завдання хімії. 
Хімія – наука про хімічні елементи, їх з'єднання і перетворення, що відбуваються в результаті хімічних реакцій. Вона вивчає, з яких речовин складається той або інший предмет; чому і як іржавіє залізо, і чому олово не іржавіє; що відбувається з їжею в організмі; чому розчин солі проводить електричний струм, а розчин цукру — ні; чому одні хімічні зміни відбуваються швидко а інші повільно.
Хімія – це природнича наука, яка вивчає склад, будову, властивості та перетворення речовин, а також явища, що супроводжують ці перетворення. 
Вперше визначення хімії як науки дав видатний російський вчений М.В. Ломоносов: «Хімічна наука вивчає властивості та зміни тіл, склад тіл, пояснює причину того, що відбувається з речовинами при хімічних перетвореннях». Як видно, завдання хімії, визначені Ломоносовим, близькі до сучасних. 
Взагалі наукова хімія має свій початок з другої половини XVII ст. Власне тоді англійський вчений Р. Бойль і його однодумці і дали перше наукове визначення поняття «Хімічний елемент». Завдяки роботам М.В. Ломоносова і А. Лавуазье, важливою віхою на дорозі створення наукової хімії стало відкриття закону збереження маси при хімічних реакціях. Важливу і вирішальну роль у становленні хімії, як самостійної науки зіграло відкриття в кінці XVII — початку XIX ст. стехіометричних законів. Розробка хімічних переконань в XIX ст. почалася із створення Д. Дальтоном основ хімічної атомістики. Приблизно тож часу А. Авогадро ввів поняття «молекула». Відкриття Д.І. Менделєєвим періодичного закону хімічних елементів належить до найбільш визначних віх розвитку наукової хімії і всього природознавства. Але тільки наприкінці XIX — початку XX ст. до провідних напрямів розвитку цієї науки почало відноситися вивчення закономірностей хімічного процесу. 
На сучасному етапі хімія являє собою велику систему знань про залежності властивостей речовин від їх складу й будови, вплив умов на можливість й швидкість їхньої взаємодії, процеси, що виникають при проходженні електричного струму, під дією світла й радіації, та протікають у неорганічних, органічних, колоїдних системах, живих організмах, у земній корі, космосі й ін. 
Найважливіша задача хімії – отримання речовин чи матеріалів, які володіють корисними властивостями. Досягається вона шляхом з'ясування природи речовини, а головний підхід до вирішення цієї задачі — розкладання речовини на простіші компоненти і синтез нових речовин. Використовуючи цей підхід,  хіміки навчилися відтворювати безліч природних хімічних субстанцій і створювати матеріали, що не існують в природі.
Не менш важлива задача хімії – використання енергії, яка міститься в хімічних речовинах і виділяється в результаті в процесі хімічних перетворень (наприклад: СН4 + 2О2 → СО2↑ + Н2О (∆Н0 = -79 кДж/моль). Слід особливо підкреслити, що будь-які хімічні перетворення супроводжуються зміною енергії.
Сучасна хімія – це комплекс наукових дисциплін: неорганічної, органічної, аналітичної, фізичної, колоїдної, квантової хімії, електрохімії, геохімії, кристалохімії, біохімії, фотохімії, космохімії, радіаційної й радіохімії, лазерній хімії й ін. 
Фундамент хімічної науки – загальна хімія – досліджує основні закони й формулює поняття хімічних процесів й явищ, показує логічні зв'язки між різними областями знань про речовини і їх перетворення, дозволяє орієнтуватися в різноманітному світі сучасної хімії. Розуміння основних хімічних концепцій необхідно у всіх галузях науки, техніки й технології, оскільки майже вся практична діяльність людства пов'язана із застосуванням тих або інших речовин. 


2. Солі. Класифікація. 
Солі – це електроліти, які у водному розчині дисоціюють, утворюючи позитивні йони, відмінні від йона гідрогену, та негативні йони, що відрізняються від гідроксид-йона. 
 За складом та хімічними властивостями солі поділяють на середні, кислі, основні, подвійні, змішані та комплексні.
 Середні солі – продукти повної нейтралізації кислоти основою. В них катіонами виступають  катіони металів, групи атомів та комплексні катіони: KCl, CaSO4, Zn(NO3)2, NH4NO3. 
 Оскільки найчастіше ми матимемо справу саме із середніми солями, потрібно вміти правильно складати їх формули.
 Наприклад, тобі потрібно скласти формулу алюмінієвої солі сульфатної кислоти. Як треба діяти? Спершу напиши хімічний символ алюмінію Аl, поруч — кислотний залишок сульфатної кислоти H2S04, тобто S042-. Над знаком Алюмінію напиши валентність ΙΙΙ (визнач за періодичною системою хімічних елементів). Над кислотним залишком надпиши його валентність ΙΙ (за основністю кислоти). За допомогою індексів зрівняй сумарні валентності. Найменше спільне кратне для чисел 3 і 2 дорівнює 6. Шукаємо індекс для Алюмінію, ділячи 6 на його валентність, дістаємо 2. Так само ділимо 6 на валентність кислотного залишку, дістаємо 3. Звідси формула   Al2(S04)3.   
       Кислі солі –  це солі, одержані внаслідок неповного заміщення йонів Гідрогену в молекулах багатоосновних кислот атомами металів або металоподібних груп атомів: NaHCO3, K2HPO4,NH4HSO4, KH2PO4.
    Основні солі – це солі, одержані внаслідок неповного заміщення гідроксид-йонів у багатокислотних основах на кислотні залишки: MgOHCl, CoOHNO3, (CuOH)2SO4, AlOHSO4.
    Подвійні солі утворюються при заміщенні йонів Гідрогену багатоосновної кислоти на катіони різних металів. Якщо катіони металів мають заряди +1 та +3, то такі подвійні солі, утворені сульфатною кислотою, називають галунами. Наприклад, KAl(SO4)2 •12H2O, NH4Fe(SO4)2 •6H2O, KCr(SO4)2 •12H2O. Якщо катіони металів мають заряди +1 і +2, то такі подвійні солі називають шенітами. До них належать подвійні сульфати загальної формули M2+1M+2(SO4)2 •6H2O, прикладом яких є сіль Мора (NH4)2Fe(SO4)2 •6H2O. 
KHSO4 + NaOH = KNaSO4 + H2O.
   Змішані солі можна одержати при заміщенні гідроксид-йонів багатокислотних основ на різні кислотні залишки. Наприклад, CaOCl2:
Ca(ОН)(OCl) + HCl = Ca(OCl)Cl + H2O.
  Комплексні солі – це сполуки, які містять комплексні йони. Наприклад, [Cu(NH3)4]SO4 – сульфат тетрааміноміді (ΙΙ)
Na3[Co(NO2)6] – натрій гексанітрокобальтат (ΙΙΙ)
K3[Ag(S2O3)2] – калій дітіосульфатоаргентат (Ι)
   
3. Ковалентний зв'язок. Види ковалентного зв’язку. Властивості ковалентного зв’язку.
Ковалентний зв’язок - це хімічний зв’язок, який здійснюється за рахунок спільних електронних пар, що одночасно належать двом атомам, причому кожний атом дає один електрон для утворення пари. Молекули таких речовин як H2, O2, Cl2, N2 та інші утворюються за рахунок ковалентного зв’язку. Характерно, що при утворенні спільних електронних пар, атоми, що увійшли до складу молекули мають нібито завершену зовнішню електронну оболонку, яка схожа на оболонку найближчого інертного газу:
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Розрізняють два механізми утворення ковалентного зв’язку: обмінний та донорно-акцепторний. Ковалентний зв’язок за обмінним механізмом виникає за рахунок перекривання одноелектронних хмар (орбіталей) неспарених електронів з антипаралельними спінами, які належать атомам, що взаємодіють.

4. Кислоти. Класифікація.
З точки зору теорії електролітичної дисоціації кислоти – електроліти, які у водному розчині дисоціюють з утворенням лише одного типу катіонів – гідратованих йонів Гідрогену. 
Наприклад, НСl → Н+ + Сl–. До складу кислот входять катіони Гідрогену (водню) та кислотний залишок. Кислоти, які повністю дисоціюють у водному розчині з відщепленням Н+ належать до сильних. Кислоти, які дисоціюють частково, відносять до слабких. Саме наявність йонів Гідрогену (водню) Н+ у розчинах кислот обумовлює їх властивості (кислий смак, здатність змінювати забарвлення індикаторів).
Кількість йонів Гідрогену в молекулі кислоти, здатних заміщуватися на метал або металоподібну групу атомів з утворенням солей, визначає її основність. Розрізняють кислоти одноосновні (НNО3, НСl, НСlО), двохосновні (Н2SО4, Н2S, Н2СО3), триосновні (Н3РО4), чотириосновні (Н4Р2О7, Н4SіО4), п'ятиосновні (Н5ІО6), шестиосновні (Н6ТеО6). 
В деяких кислотах кількість атомів Гідрогену не відповідає їх основності: Н3РО3 – двохосновна, Н3РО2 – одноосновна кислота. Група атомів, що залишається після відщеплення від молекули кислоти іонів Гідрогену, називається кислотним залишком. Так, НSО4-, SО42- відповідно одновалентний і двовалентний залишки сульфатної кислоти. За хімічним складом розрізняють безоксигенові, звичайні оксигеновмісні, полі-, тіо-, пероксокислоти. До безоксигенових кислот належать НСl, НВr, НІ, Н2S, Н2Sе, НСN, НSСN тощо. 

5. Загальна характеристика атомів елементів ІІІ-А групи. Властивості простих речовин на прикладі Бора.
До р — елементів III групи періодичної системи належать Бор, Алюміній, Галій, Індій, Талій. На зовнішньому рівні ці елементи мають по три електрони (S2p1), які вони здатні віддавати, проявляючи у своїх сполуках ступінь окиснення +3. У групі згори донизу із збільшенням порядкового номера зменшується енергія іонізації атомів, збільшуються металічні властивості. Якщо бор - неметал, то талій - типовий метал.
Головні природні сполуки Бору- борна кислота (Н3ВО3) та натрієва сіль тетраборної кислоти - бура (Na2В4О7 10Н2О).
Анрі Муасан запропонував магнієтермічний спосіб одержання бору відповідно до реакції

B2O3+3Mg 3MgO + 2B
           Бор за своїми фізичним і хімічними властивостям виявляє подібність до Силіцію. При високій температурі він з'єднується з металами і неметалами:
3Mg + 2В = Mg2В3 - магній борид
4В + 3О2 = 2В2О3 - бор оксид

2В + N2 2BN - бор нітрид
Кислотами - окисниками бор окиснюється до борної кислоти: 
B + 3HNO3 = Н3ВО3 + 3NO2
Як і силіцій, бор розчиняється у водних розчинах лугів з виділенням водню:
2В + 2КОН + 2Н2О = 2КВО2 +3H2
Сполуки Бору з Гідрогеном - борати (В2Н6, В4Н10) - на повітрі згорають з виділенням великої кількості теплоти :
В2Н6 +3O2 =В2O3 +3H2O + О2
В2О3 — бор оксид (ІІІ), або бору ангідрид, можна отримати окисненням бору або прожарюванням борної кислоти. Бору оксид (ІІІ) - прозора, крихка, склоподібна маса, що плавиться при температурі близько 300°С, розчиняється у воді з утворенням борної кислоти:
В2O3 +3Н2O = 2Н3ВО3
Борну кислоту можна отримати також при розчиненні бору в кислоті - окиснику або при дії гарячої сульфатної кислоти на буру:
Na2B4O7 + H2SO4+5H2O = 4H3BO4 + Na2SO4
Згідно з константою дисоціації (К1 = 6·10-10) борна кислота належить до дуже слабких кислот.
При нагріванні борна кислота втрачає воду, переходячи у метаборну кислоту, тетраборну кислоту, яка, в свою чергу, розкладається до бор оксиду:
Н3ВО3 = НВО2 +Н2О

4НВО2 Н2В4О7 +Н2О
Н2В4О7 = 2В2О3 +Н2О
Більш стійкішими є солі тетраборної кислоти. При взаємодії борної кислоти з лугом утворюється не натрій борат, а натрій тетраборат.
Внаслідок гідролізу водні розчини бури утворюють лужне середовище:
Na2B4O7 + 7H2O = 2NaOH + 4H3BO3
	
6.  Охарактеризувати хімічні властивості солей.
Солі – тверді кристалічні речовини, які мають високі температури плавлення. Вони поділяються на розчинні, малорозчинні та практично нерозчинні. Солі нітратної та оцтової кислот добре розчиняються у воді. Солі сульфатної та хлоридної кислот можуть бути як добре розчинними так і практично нерозчинними. 
1. Солі ряду кислот підлягають термічному розкладу:
MgSO3 = MgO + SO2↑
ZnCO3 = ZnO + CO2↑
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2↑
 2KClO3 = 2KCl + 3O2↑
2. Більшість солей при розчиненні у воді гідролізуються:
2CuSO4 + 2H2O ↔ (CuOH)2SO4 + H2SO4
Na2CO3 + H2O ↔ NaHCO3 + NaOH
Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S↑
3. Солі вступають у реакції обміну з кислотами з утворенням нової солі та нової кислоти:
CH3COONa + HCl = CH3COOH + NaCl,
FeS↓ + 2HCl = FeCl2 + H2S↑
4. Солі взаємодіють з лугами з утворенням нової солі і основи:
СuSO4 + 2NaOН = Сu(OН)2↓ + Na2SO4
5. Розчини солей взаємодіють з утворенням осаду важкорозчинної солі:
Na2SO4 + Рb(NO3)2 = РbSO4↓ + 2NaСl
AgNO3 + КІ = AgI↓ + NаNO3
6. Реакції заміщення з металами:
Zn + Рb(NО3)2 = Zn(NO3)2 + Рb↓
          Потрібно пам’ятати, що метал, який стоїть у витискувальному ряді перед металом, що входить до складу солі,  здатен витискати останній у вигляді простої речовини.
7. Кислі солі взаємодіють з лугами з утворенням середньої солі і води:
NaН2РO4 + 2NaOН = Na3РO4 + 2Н2O
8. Основні солі взаємодіють з кислотами з утворенням середньої солі і води:
Ві(OН)2NO3 + 2НNО3 = Ві(NO3)3 + 2Н2O
9. Розчини солей взаємодіють з утворенням комплексних солей:
Нg(NO3)2 + 4КІ = К2[НgІ4] + 2КNO3
FеСl3 + 6КСl = К3[Fе(СN)6] + 3КСl

7. Періодичний закон  Д.І. Менделєєва. Періодична система елементів  та її будова. 
Сучасне формулювання закону має вигляд: властивості елементів,  а також  властивості простих та складних речовин ними утворених знаходяться у періодичній залежності від величин зарядів атомних ядр.
     Періодичний закон Д. І. Менделєєва — один із найфундаментальніших і найзагальніших законів природи, якому підпорядковані всі хімічні елементи Всесвіту. Адже з хімічних елементів складається вся жива і нежива природа. Отже, періодичний закон — це не тільки основний закон хімії, а й основний закон природи. Відкриття періодичного закону сприяло подальшому бурхливому розвитку хімії: за наступні 30 років було відкрито 20 нових елементів. Періодична система  елементів є графічним відображенням періодичного закону. На сьогодні вона містить 110 елементів. Вже є дані про одержання від 111 елемента до 118.
      У структурі періодичної системи перш за все виділяють періоди. Це горизонтальні ряди елементів періодичної системи, в яких властивості простих речовин елементів змінюються від типових металічних до виражених неметалічних. Періодична система містить сім періодів – три коротких і чотири довгих, які нумерують арабськими цифрами. 
Перший період містить всього два елементи – Гідроген і Гелій. Наступні два періоди також короткі, кожен містить по вісім елементів. Елементи цих періодів називають типовими, властивості їх простих речовин закономірно змінюються від типового металу до інертного газу. Четвертий і п'ятий періоди складаються з 18 елементів кожний, шостий – дуже довгий і містить 32 елементи. За шостим періодом йде незавершений сьомий. Періодична система елементів містить 10 рядів. Перші три періоди періодичної системи складаються з одного ряду, великі періоди – четвертий, п'ятий і шостий містять по два ряди кожний. У сьомому періоді знаходиться один ряд, який включає 24 елементи. Кожний великий період складається з парного і непарного рядів. Парні ряди містять елементи метали, у непарних рядах великих періодів властивості елементів змінюються так, як у типових елементів, тобто від металічних до виражених неметалічних.
  У шостому періоді знаходяться 14 елементів, які називають лантаноїдами, тобто подібними до Лантану. Ці елементи ідуть услід за Лантаном і схожі з ним за хімічними властивостями. Аналогічно сьомий період також містить 14 елементів, які називають актиноїдами, тобто тими, які розташовані за Актинієм. За хімічними властивостями актиноїди схожі на лантаноїди, але горизонтальна схожість властивостей простих речовин елементів у них менш виражена.
   Вертикальні стовпці періодичної системи, які містять елементи, схожі за хімічними властивостями, називають групами. Групи нумерують римськими цифрами з літерами А та В. Інколи групи I-А та I-В називають, відповідно, головною та побічною підгрупами. Підгрупи, які складаються з типових елементів і s- та  р-елементів парних рядів великих періодів, називають головними підгрупами. d- та  f-елементи непарних рядів великих періодів складають побічні підгрупи. Головна підгрупа позначається літерою А до складу якої входять елементи малих періодів (типові), побічна – літерою В, яка складається тільки з елементів великих періодів, вони є неповними аналогами типових елементів і навіть можуть дуже відрізнятися від них за властивостями. Так, сьома група складається з головної підгрупи — Флуор, Хлор (типові елементи) та їх аналоги — Бром, Йод, Астат, і побічної, до складу якої входять елементи тільки великих періодів — Манган, Технецій, Реній. Елементи головної підгрупи — активні неметали, а елементи побічної — метали.
Атоми елементів, що знаходяться у різних періодах, але в одній підгрупі періодичної системи, мають однакове розташування електронів на зовнішніх        і попередніх енергетичних рівнях, чим і зумовлені їх подібні хімічні властивості. 
На основі теорії будови атома пояснюють причину зміни хімічних властивостей елементів у періодах і групах періодичної системи. У періоді кожний наступний елемент відрізняється від попереднього збільшенням заряду його ядра на одиницю і відповідно появою електрона у зовнішньому енергетичному рівні. Збільшення числа зовнішніх електронів стабілізує енергетичний рівень, внаслідок чого зменшується здатність атомів віддавати електрони та зростає можливість приєднувати їх, так як при цьому утворюються енергетично стійкі завершені електронні рівні (симетрична електронна конфігурація).

8.  Основи. Класифікація. Номенклатура.  
З точки зору електролітичної дисоціації – основи – це електроліти, які дисоціюють у водному розчині з утворення аніонів ОН-.
Згідно з міжнародною номенклатурою назви основ складаються з назви металу та слова гідроксид. Наприклад: Ba(OH)2 – барій гідроксид,  NaOH – натрій гідроксид. Якщо метал має змінну валентність і утворює декілька гідроксидів, то в дужках після назви металу вказується валентність у даній сполуці. Наприклад: Fe(OH)2  - ферум (П) гідроксид, Fe(OH)3 – ферум (Ш) гідроксид.
 Саме наявність іонів ОН– у розчинах основ зумовлює їхні властивості. До складу основ входить йон металу (чи група атомів, що відіграє роль йона металу, наприклад, амоній NH4+ ) та гідроксид-йони, кількість яких дорівнює валентності металу n. Загальна формула Е(ОН)n. Кількість гідроксид-йонів, які здатні заміщуватись на кислотні залишки з утворенням солей, визначає кислотність основи. Так, КОН – однокислотна основа, Са(ОН)2 – двокислотна основа, La(ОН)3 – трикислотна основа. 
Назви основ утворюються з назви катіона, за якою в дужках римськими літерами йде ступінь окиснення елемента, і слова гідроксид: Fe(OH)2 – ферум(ІІ) гідроксид; Ni(OH)2 – нікель(ІІ) гідроксид. Якщо елемент у сполуках виявляє єдиний ступінь окиснення, то його не зазначають: NaOH – натрій гідроксид; La(OH)3 – лантан гідроксид. Розчинні у воді сильні основи називаються лугами. Лугами є гідроксиди лужних та лужноземельних металів. Розчинною у воді є також слабка основа NH3·H2O. Майже всі інші основи нерозчинні у воді.
 Розчини лугів мильні на дотик, дуже їдкі. Роз'їдають шкіру, тканини, папір, тому їх ще називають їдкі луги. 

9. Нітратна кислота.  Добування, властивості, застосування.
Атом Нітрогену в нітратній кислоті виявляє максимальну валентність V. Ступінь окиснення Нітрогену +5, він перебуває у стані sp2-гібридізації. Графічно молекула нітратної кислоти зображується у вигляді двох резонансних структур:
[image: http://zno.academia.in.ua/pluginfile.php/2300/mod_book/chapter/224/image005.jpg]

            HNO3 - нітратна кислота (ρ = 1,5 г/см3, tкип = 86°С ) - безбарвна рідина, "димить" на повітрі, при температурі розкладається з виділенням NO2, який забарвлює її у жовтий колір:

4HNO3  4NO2 + О2 + 2Н2О
Вперше нітратну кислоту отримав У. Ф. Глаубер, діючи сірчаною кислотою на селітру: 
NaNO3 + H2SO4 = NaHSO4 + HNO3
У промисловості одержання нітратної кислоти (аміачний спосіб) супроводжується такими реакціями:

4NH3 + 5О2 → 4NO + 6Н2О
2NO + О2 = 2NO2

4NO2 + 2Н2О + О2  4HNО3
Нітратна кислота - сильний електроліт і сильний окисник. Але концентрована нітратна кислота з деякими металами взагалі не взаємодіє, а з деякими металами як концентрована, так і розбавлена кислота виступає в ролі окисника, і Нітроген відновлюється до різних ступенів окиснення залежно від активності металу і концентрації кислоти.
Хімічні властивості.
І. Кислотні властивості. У водному розчині НNO3 практично повністю дисоціює на йони:
HNO3 + H2O = H3O+ + NO3–
і є однією з найсильніших кислот. Виявляє усі характерні властивості кислот (реагує з оксидами, основами, солями) з утворенням солей – нітратів.
ІІ. При нагріванні на світлі частково розкладається:
4HNO3 = 4NO2 + O2 + 2H2O
ІІІ. Окисні властивості.
Безводна НNO3 та у водних розчинах (розбавлених і концентрованих) виявляє сильні окисні властивості.
1. Взаємодія з неметалами:
а) концентрована НNO3 окиснює неметали до вищого ступеня окиснення, відновлюючись до NO2:
S + 6HNO3 = 6NO2 + H2SO4 + H2O
C + 4HNO3 = 4NO2 + CO2 + 2H2O
P + 5HNO3 = 5NO2 + H3PO4 + H2O
I2 + 10HNO3 = 10NO2 + 2HIO3 + 4H2O
б) розбавлена НNO3 відновлюється до NO, неметали окиснює до вищого ступеня окиснення:
S + 2HNO3 = 2NO + H2SO4
C + 4HNO3 = 4NO + 3CO2 + 2H2O
3P + 5HNO3 + 2H2O = 5NO + 3H3PO4
2. Взаємодія з металами.
а) Концентрована НNO3 при взаємодії з активними метали (лужними і лужноземельними) відновлюється до N2O:
4Mg + 10HNO3 = N2O + 4Mg(NO3)2+ 5H2O
У реакції з металами середньої активності (Zn, Cd, Sn, Pb, Cu, Ag, Hg) НNO3 відновлюється до NO2:
Cu + 4HNO3 = NO2 + Cu(NO3)2+ 2H2O
Концентрована НNO3 не реагує з Au, Pt і платиновими металами, а також не діє на Cr, Fe та Al внаслідок їх пасивації.
б) Розбавлена НNO3 при дії на метали (лужні та лужноземельні) відновлюється до NH4NO3:
4Ca + 10HNO3 = 4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O
Менш активні метали (Fe, Co, Ni, Sn) відновлюють розбавлену HNO3 до N2O:
8Fe + 30HNO3 = 8Fe(NO3)3 + 3N2O + 15H2O
При дії розбавленої HNO3 на Pb, Cu, Bi виділяється NO:
3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
Розбавлена HNO3 на Ag, Hg, Au і платинові метали не діє.
Слід зазначити, що у реакціях HNO3 з металами не виділяється водень, а утворюється суміш продуктів відновлення HNO3, співвідношення яких залежить від концентрації HNO3, активності металу, температури тощо.
Отже, чим більш розбавлена нітратна кислота і активніший метал, тим глибше відновлення атому Нітрогену.
3. Метали, які не розчиняються у нітратній кислоті будь-яких концентрацій, розчиняються у суміші концентрованих HNO3 та HCl (1:3) – “царська вода” (нім. Kaiser wasser). Вона розчиняє золото та платинові метали.
Сильна окисна здатність її зумовлена утворенням атомарного хлору:
3HClк. + HNO3к. = 3Сl·+ NO + 2H2O
Au + 4HCl + HNO3 = H[AuCl4] + NO + H2O
Суміш концентрованих HF та HNO3 – “пекельна суміш” переводить малоактивні метали в комплексні сполуки:
3Ta + 21HF + 5HNO3 = 3H2[TaF7] + NO + 10H2O
                               гекптафлуоротанталова (V) кислота
4. Взаємодіє з бінарними сполуками:
карбідами: 3CaC2 + 16HNO3к. = 3Ca(NO3)2 + 6CO2 + 10NO + 8H2O
сульфідами: 3As2S3+ 28HNO3к. + 4H2O = 6H3AsO4 + 9H2SO4 + 28NO
гідридами: 3H2S + 2HNO3р. = 3S + 2NO + 4H2O
фосфідами: Mg3P2 + 14HNO3к. = 3Mg(NO3)2 + 2H3PO4 + 8NO2 + 4H2O
оксидами: As2О3 + 2HNO3к. + 2H2O = 2H3AsO4 + N2O3
            
	10. Йонний зв'язок та його властивості. Будова та властивості сполук з йонним типом зв’язку.
Цей тип зв’язку базується на уявленнях, що протилежні за властивостями атоми металів та неметалів з’єднуються один з одним в результаті дії сил електростатичної взаємодії протилежно заряджених частинок – йонів. Йони утворюються з атомів при переході електронів атома металу на зовнішню оболонку атома неметалу.
Схематично механізм утворення йонного зв’язку можна зобразити так: 
 Na0 –1ē →Na+	2
 Cl20+2ē→2Cl-	1
2Na+ + 2Cl- → 2NaCl
Таким чином, перехід електрона від атома натрію до атома хлору утворює заряджені частинки із завершеною електронною оболонкою, схожою на електронну оболонку найближчого інертного газу, яка є стійкою електронною конфігурацією. 
За йонним типом зв’язку утворюється переважна більшість солей. Утворені сполучення йонів NaCl – це йонні асоціати. У вигляді молекул вони існують тільки у газоподібному стані (за високих температур). Форма існування йонних сполук за звичайних умов – тверді кристалічні речовини.
[image: http://www.alhimikov.net/elektronbuch/image_01/ikr.gif]Характерною ознакою йонного зв’язку (на відміну від ковалентного) є його ненасиченість і ненапрямленість у просторі. Тому йони Na+, наприклад, можуть взаємодіяти з йонами Cl– у будь-якому напрямку, притягуючи певне їх число. Це зумовлює утворення не простих молекул, а йонних кристалів, що складаються з великого числа йонів. Молекули в цьому випадку відсутні. Наприклад, у кристалі NaCl кожний йон Na+ взаємодіє з шістьма йонами Cl– і навпаки.

	11.Сульфатна кислота. Добування, властивості, застосування.  
Сульфатна кислота вперше описана у XIV ст. в Іспанії.
У сульфатній кислоті H2SO4, атом Cульфуру виявляє максимальний ступінь окиснення +6. Просторова структура H2SO4 – тетраедрична молекула (кут OSO = 120 0):
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Старі назви сульфатної кислоти – сірчана кислота, купоросне масло.
         Одержання: У промисловості використовують контактний спосіб одержання сульфатної кислоти.
Раніше у промисловості використовували нітрозний спосіб:
SO2 + NO2 + H2O = H2SO4 + NO
NO + O2 = NO2
Фізичні властивості: Безводна сульфатна кислота – безбарвна масляниста рідина, при 10,3 0С кристалізується. Густина – 1,84 г/см3. Добре розчинна у воді (за рахунок хімічної взаємодії).
Хімічні властивості:
1. Концентрована H2SO4 – сильний окисник. При нагріванні реагує з усіма металами з утворенням сульфатів і різних продуктів відновлення сульфуру (H2S, S, SO2). Водень при цьому не утворюється:
4Mg + 5H2SO4 = 4MgSO4 + H2S + 4H2O,
3Zn + 4H2SO4 = 3ZnSO4 + S + 4H2O,
Cu + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2+ 2H2O.
Гідроген сульфід та сірка утворюються у реакціях з активними металами, а SO2 – з малоактивними.
Безводна сульфатна кислота не реагує із залізом внаслідок пасивації металу (утворюється FeSO4, який не розчиняється у сульфатній кислоті і перешкоджає подальшій реакції). Цю властивість використовують для перевезення концентрованої сульфатної кислоти у залізній тарі. Концентрована сульфатна кислота пасивує також Al, Ni, Cr, Ti.
2. Концентрована сульфатна кислота окиснює багато неметалів, відновлюючись при цьому до SO2:
S + 2H2SO4 = SO2 + 2H2O
C + 2H2SO4 = CO2 + SO2 + 2H2O
3. Окиснює броміди та йодиди до вільних галогенів:
8HI + H2SO4 =4I2 + H2S + 4H2O
2KBr + 2H2SO4 = Br2 + SO2 + K2SO4 + 2H2O
4. Взаємодія сульфатної кислоти з водою веде до утворення гідратів:
nH2O + H2SO4 = nH2O∙H2SO4.
Реакція супроводжується виділенням великої кількості теплоти. Для розбавлення сульфатної кислоти слід повільно приливати кислоту до води (а не навпаки), енергійно перемішуючи розчин для запобігання викидання кислоти з посудини.
5. Концентрована сульфатна кислота відбирає воду від органічних сполук:
C12H22O11 + H2SO4 = 12C + H2SO4∙11H2O
2C2H5OH + H2SO4 = (C2H5)2O + H2SO4∙H2O
6. Безводна сульфатна кислота практично не дисоціює і є слабкою кислотою.
7. У водному розчині сульфатна кислота – сильна двоосновна кислота, виявляє усі характерні властивості кислот.
Розбавлена H2SO4 реагує з багатьма металами (крім Cu, Ag, Au, Pt), оксидами, основами, солями з утворенням солей – сульфатів (середніх Na2SO4) та гідрогенсульфатів (кислих KHSO4).

12. Охарактеризувати хімічні властивості основ.
1. Взаємодіють з кислотами та кислотними оксидами (реакція нейтралізації) з утворенням солей: 
3NaOH + Н3РО4 = Na3PO4 + 3Н2О – натрій фосфат + гідроген оксид
Ni(OH)2 + Н2SО4 = NiSO4 + 2Н2О – нікол сульфат + гідроген оксид
Fe(OH)2 + СrO3 = FeCrO4 + Н2О – ферум (ΙΙ) хромат + гідроген оксид
Ва(ОН)2 + СО2 = ВаСО3 + Н2О – барій карбонат + гідроген оксид

2. Взаємодіють з амфотерними оксидами та гідроксидами при стопленні з утворенням подвійних солей та води:
2NaOH + ZnO   Na2ZnО2 + Н2О – натрій цинкат + гідроген оксид
Ва(ОН)2 + Сr2О3  Ва(СrO2)2 + Н2О – барій хромат + гідроген оксид
КОН + Al(OH)3   КАlO2 + 2Н2О – калій алюмінат + гідроген оксид
2CsOH + Sn(OH)2  Cs2SnO2 + 2Н2О – цезій станнат + гідроген оксид
2NaOH + Sn(OH)4  Na2SnO3 + 3Н2О – натрій станнат + гідроген оксид

а у водному розчині утворюються гідроксокомплекси: 
2LiOH + PbO + Н2О = Li2[Рb(ОН)4] – літій тетрагідроксоплюмбат
6КОН + Сr2О3 + 3Н2О = 2К3[Сr(ОН)6] – калій гексагідроксохромат
2NaOH + SnO2 + 2Н2О = Na2[Sn(OH)6] – натрій гексагідроксостаннат
2NaOH + Zn(OH)2 = Na2[Zn(OH)4] – натрій тетрагідроксоцинкат
3КОН + Аl(ОН)3 = К3[Аl(ОН)6] – калій гексагідроксоалюмінат
2NaOH + Sn(OH)4 = Na2[Sn(OH)6] – натрій гексагідроксостаннат

3. Розчинні основи взаємодіють із розчинними солями за умови утворення нерозчинної  або леткої основи: 
СоСl2 + 2КОН = Со(ОН)2↓ + 2КСl
NiSO4 + 2NaOH = Ni(OH)2↓ + Na2SO4
NH4Cl + КОН = NH3↑ + H2O + КСl
Fe(NO3)3 + 3NH4OH = Fe(OH)3↓ + 3NH4NO3
ZnSO4 + 2NaOH = Zn(OH)2↓ + Na2SO4
AlCl3 + 3NaOH = Al(OH)3↓ + 3NaCl
          В двох останніх реакціях за наявності надлишку розчинної основи утворений амфотерний гідроксид розчиняється з утворенням гідроксокомплексів: 
ZnSO4 + 4NaOH(надл.) = Na2[Zn(OH)4] + Na2SO4
АlСl3 + 6NaOH(надл.) = Na3[Аl(ОН)6] + 3NaCl

13.  Сучасна квантово-механічна  будова атома.
Згідно із сучасними уявленнями, періодичність зміни властивостей елементів, розміщених у порядку зростання заряду ядра (порядкового номера елементу), зумовлена періодичністю змін у будові електронної оболонки атомів.		       А́том (від грец. άτομοσ — неподільний) — найменша частинка хімічного елемента, яка зберігає всі його хімічні властивості.
На основі законів квантової механіки створена сучасна квантово-механічна теорія будови атома, згідно з якою атом складається з позитивно зарядженого ядра, в якому зосереджена його маса, та негативно заряджених електронів, число яких дорівнює заряду ядра. У атомі найбільш вивчений стан електронів, оскільки ці частинки, в основному, визначають фізичні, хімічні властивості та реакційну здатність простих речовин елементів.

Основні положення сучасної теорії будови атома
1. Електрону властива двоїста (корпускулярно-хвильова) природа. Як частинка електрон має певну масу і заряд, а як хвиля — здатність до дифракції (обгинання перешкоди).
2. Для електрона неможливо одночасно й точно виміряти координату та енергію. У кожний момент часу можна визначити лише одну з цих властивостей.
3. Електрон в атомі не обертається навколо ядра за певною траєкторією, а може рухатися в будь-якій частині навколоядерного простору. Однак вірогідність перебування його в різних частинах простору неоднакова.
4. Ядра атомів складаються з протонів і нейтронів. Число протонів дорівнює атомному номеру елемента (протонне число), а сума чисел протонів і нейтронів (нуклонів) відповідає його масовому числу.

14. Оксиди. Класифікація. Номенклатура.
Оксиди. Найважливішими і найпоширенішими бінарними сполуками елементів з Оксигеном (киснем) є оксиди. Оксиди – бінарні сполуки елементів з Оксигеном, до складу яких входить (як умовний аніон) оксид-іон О2-. В оксидах атоми Оксигену не зв'язані між собою; всі атоми елемента, які входять до складу молекули оксиду, мають однаковий ступінь окиснення; в оксидах Оксиген завжди має від'ємний ступінь окислення, що дорівнює –2.
За своїми фізичними властивостями оксиди дуже різноманітні. За звичайних умов більшість з них тверді речовини, деякі газоподібні або рідкі. Густина, температури плавлення та кипіння оксидів змінюються в досить широких межах. 
За хімічним характером оксиди поділяються на солетворні і несолетворні. 
Солетворні — це такі оксиди, які вступають у реакції, в результаті яких утворюються солі. Несолетворні – це реакційноздатні сполуки, які вступають в хімічні реакції, але в результаті таких реакцій солі не утворюються. До них належать СО, SiО, NO, N2O та деякі інші.
Солетворні оксиди поділяються на основні, кислотні та амфотерні. 
Основними називаються оксиди металів, гідрати яких є основами. Приклади основних оксидів: Nа2О, СаО, Аg2О, Сu2О, FеО, Ві2О3, NіО, СоО тощо. 
Кислотними є такі оксиди, яким відповідають кислоти. До кислотних оксидів належать оксиди неметалів та оксиди металів із ступенем окиснення металу +5, +6 та +7. Приклади кислотних оксидів: В2О3, NО2, N2О5, V2О5, СrО3, Мn2О7 тощо. 
Кислотні оксиди інколи називають ангідридами (зневодненими кислотами), вказуючи цим, що їх можна одержати з кислот, віднімаючи від них елементи води.
Амфотерними називаються оксиди, яким відповідають амфотерні гідроксиди. Залежно від умов реакції амфотерні оксиди виявляють властивості як основних, так і кислотних оксидів. Приклади амфотерних оксидів: ВеО, СuО, Аl2О3, ТіО2, SnО, Сr2О3, Fе2О3, РbО, РbО2 тощо.
Хімічний характер оксидів залежить від положення елемента в періодичній системі. Зміну властивостей оксидів можна спостерігати в межах груп та періодів. Так, наприклад, елементи другого періоду утворюють вищі оксиди, властивості яких закономірно змінюються від основного Lі2О через амфотерний ВеО до кислотних В2О3, СО2, N2О5. 

15. Тіосульфатна кислота. Натрій тіосульфат: добування, властивості, застосування.
Натрій тіосульфат — неорганічна сполука, натрієва сіль тіосульфатної кислоти складу Na2S2O3. За звичайних умов перебуває у формі свого кристалогідрату Na2S2O3·5H2O, який є безбарвними кристалами; при невеликому нагріванні втрачає кристалізаційну воду. Тіосульфат проявляє сильні відновні властивості, здатен утворювати координаційні сполуки із металами.
 Завдяки своїй низькій токсичності, тіосульфат може вільно використовуватися у медичніх цілях — він є антидотом при отруєннях ціанідами і сполуками срібла.
Хімічні властивості: Перебуваючи за звичайних умов у формі кристалогідрату, тіосульфат втрачає воду при слабкому нагріванні:
Na2S2O3 ∙5H2O → Na2S2O3 + 5H2O
Подальше нагрівання спричиняє розкладання речовини: із утворенням сірки або пентасульфіду натрію (із домішками інших полісульфідів):
Na2S2O3  → Na2SO3 + S
4Na2S2O3  → 3Na2SO4 + Na2S5
У затемненому місці розчин тіосульфату може зберігатися протягом кількох місяців, але при кип'ятінні він одразу розкладається.
Тіосульфат є нестійким до дії кислот:
Na2S2O3 + 2HCl → 2NaCl + SO2↑ + S↓ + H2O
Na2S2O3 + HCl(конц.) → NaCl + H2SO4 + H2S↑
Na2S2O3 + 2HNO3(конц.)   → Na2SO4 + 2NO2↑ + S↓ + H2O
Він є сильним відновником:
3Na2S2O3 + 4H2O2(конц.)   → 2Na2S3O6 + 2NaOH + 3H2O
5Na2S2O3 + 8NaIO3 + H2SO4   → 9Na2SO4 + H2SO4 + 4I2↓
При взаємодії із галогенами тіосульфат відновлює їх до галогенідів:
Na2S2O3 + 4Cl2 + 5H2O   → Na2SO4 + H2SO4 + 8HCl
Na2S2O3 + 4I2 + 10NaOH(конц.)    → 2Na2SO4 + 8NaI + 5H2O
2Na2S2O3 + 6F2    → 4NaF + 2SO2F2 + 2SOF2
Na2S2O3 + I2 → Na2S4O6 + 2NaI 
Остання реакція знайшла застосування в аналітичній хімії у титриметричному методі йодометрія.
Тіосульфат бере участь у реакціях комплексоутворення, зв'язуючи сполуки деяких металів, наприклад, срібла:
2Na2S2O3(конц.)   + AgCl  → Na3[Ag(S2O3)2] + NaCl

	16. Водневий зв'язок.
Водневий зв’язок виникає через атом Гідрогену між двома сильно електронегативними атомами Х та У:
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Йон Гідрогену, що має маленький розмір і сильний позитивний заряд, може притягуватись до електронної оболонки сусідніх молекул і утворювати зв’язок. Так, у молекулах води між йонами Гідрогену та Оксигену сусідніх молекул утворюється досить сильний водневий зв’язок, що надає воді цілий ряд аномальних властивостей (рідкий стан, високу питому теплоємність та інші). 
Водневий зв’язок відіграє важливу роль при асоціації молекул, кристалізації, утворенні кристалогідратів, розчиненні сполук та інших хімічних процесів. 
В амоніаку неподілена електронна пара Нітрогену і полярність зв’язку N–Н зумовлюють утворення між молекулами NН3 водневого зв’язку. Тому амоніак досить легко зріджується і має високу температуру кипіння. 
Завдяки здатності утворювати водневі зв’язки і вступати в донорно-акцепторну взаємодію рідкі HF, H2O, NН3 є гарними йонізуючими розчинниками. Фтороводнева кислота, на відміну від її аналогів HCl, HBr, HІ, не виявляє властивостей сильної кислоти.

17.  Гідроліз солей. Типи гідролізу.
Як вам відомо, солі утворюються в результаті нейтралізації кислот і основ. Можна припустити, що розчин солей на відміну від розчинів кислот і лугів, будуть нейтральними, тобто в них концентрації іонів H+ i OH-  однакові. Налляємо в одну пробірку розчин хлориду натрію, в другу - карбонату натрію, і в третю - хлориду алюмінію. До кожного з названих розчинів долляємо розчину лакмусу. Виявляється, що з трьох розчинів тільки розчин хлориду натрію нейтральний. Розчин кабонату натрію лужний, а хлориду алюмінію - кислий. Чому ж у розчині карбонату натрію більше йонів OH- ніж H+,а в розчині хлориду алюмінію - навпаки? 
          Розглянемо процеси, що відбуваються в розчині карбонату натрію. Він - сильний електроліт, повністю дисоціює в розчині на йони натрію Na+ і йони кислотного залишку вугільної кислоти CO32- : 
Na2CO3 ↔ 2Na+ + CO32-
          Молекули води притягуються до йонів Na+ і CO32- , але при притяганні молекули води до йонів Na+ хімічної взаємодії не відбувається, оскільки гідроксид натрію, що міг би утворитися в результаті такої взаємодії, - сильна основа і в водному розчині повністю дисоційован на йони Na+ i OH-. Інакше завершується притягання молекул води до йонів CO32-. Внаслідок взаємодії цих йонів і молекул води утворюються малодисоційовані аніони HCO3-  і нагромаджуються гідроксильні йони: OHCO32- + H2O ↔ HCO3- + OH-. В результаті цього процесу вміст іонів OH- у розчині збільшується, чим і пояснюється лужна реакція розчину карбонату натрію. 
          Отже, в розчині карбонат натрію взаємодіє з молекулами води. Цей процес називається гідролізом. 
          Гідроліз солі - це хімічна реакція обміну солі з водою, що приводить до утворення слабкого електроліту.
         	Залежно від природи солі, що підлягає гідролізу, розрізняють декілька його типових випадків:
1. Сіль утворена сильною кислотою і сильною основою.
2. Сіль утворена сильною кислотою та слабкою основою.
3. Сіль утворена слабкою кислотою  та  сильною основою.
4. Сіль утворена слабкою кислотою та сильною основою.

18. Загальна характеристика елементів VІІ-А групи. Загальна характеристика простих речовин.
Галогени - головна підгрупа VII групи, до якої включені Флуор, Хлор, Бром, Йод, Астат. На зовнішньому електронному рівні атоми галогенів містять 7 електронів (nS2 nP5).
Зі збільшенням порядкового номера в ряду F - At збільшуються радіуси атомів, зменшуються електронегативність, неметалічні властивості і окиснювальна здатність елементів.
Флуор у всіх своїх сполуках проявляє ступінь окиснення -1, інші галогени можуть мати ступінь окиснення від -1 до +7. Зв’язок у молекулі – F – F більш слабкий, ніж у молекулах Cl – Cl  або Br – Br, тому флуор є хімічно більш активним.
За фізичним станом простих речовин фтор та хлор є газоподібними речовинами, бром – рідина, а йод, астат – кристалічні речовини. 
Галогени мають різкий запах, велику леткість. Всі галогени – забарвлені речовини, добре розчиняються у органічних розчинниках, утворюючи забарвлені розчини.
Галогеноводні можна одержати з відповідних галогенідів при дії на них нелетких і сильних кислот. 

19. Комплексні сполуки. Будова. Класифікація. Номенклатура.
Згідно координаційної теорії  Вернера кожна комплексна сполука містить комплексний йон, утворений центральним атомом – комплексоутворювачем та розміщеними навколо нього лігандами – нейтральними молекулами або йонами. Загальна кількість зв’язків центрального атома з лігандами – його координаційне число. Комплексоутворювач і ліганди утворюють внутрішню сферу комплексу, або комплексний йон, який при написанні виділяють квадратними дужками. За межами комплексного йона розміщена зовнішня сфера, утворена катіонами або аніонами. Існують комплексні сполуки без зовнішньої сфери:
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Комплексними  називають складні сполуки, які містять комплексний йон, що складається із комплексоутворювачів і лігандів та здатний до самостійного існування у розчині або в розплаві.
Комплексоутворювачем вважають центральний атом чи йон, до якого приєднуються нейтральні молекули або аніони. Оскільки комплексні сполуки утворюються за донорно-акцепторним механізмом, то комплексоутворювачі здебільшого мають бути акцепторами електронів і мати вільні електронні орбіталі. Зазвичай роль комплексоутворювачів виконують малі за розміром  атоми металів (значно рідше - неметалів) або катіони металів, на поверхні яких зосереджується надлишковий позитивний заряд. Найчастіше комплексоутворювачами є катіони d-металів: Сu2+, Со2+, Со3+, Сr3+ і багато інших.
Катіони s- i p-елементів (Be2+, Al3+, Sn4+, Pb4+) та атоми неметалів (N, P, Si, B) теж можуть бути комплексоутворювачами.
Лігандами (приєднаними частинками) називають молекули або йони, які координуються навколо комплексоутворювача. Разом з останнім вони утворюють координаційну сферу і є донорами електронних пар. Здебільшого роль лігандів виконують нейтральні молекули, до складу яких входять найбільш електронегативні атоми Оксигену (вода, спирти, кислоти, ефіри тощо), Нітрогену  (аміак,  аміни)  або  аніони  (F-, Сl-,  Вг-,  NCS-, СО32-, C2O42-  тощо). Досить численнми є також ліганди, що містять у своєму складі атоми інших неметалів. 
Координаційне число визначається числом місць у просторі, які може надавати комплексоутворювач для приєднання лігандів. Іншими словами, координаційне число відповідає числу хімічних зв'язків між комплексоутворювачем і лігандами. Воно залежить як від природи комплексоутворювача, так і від характеру лігандів. Так, А13+ з меншим за розміром йоном F- утворює комплекс [А1F6]3-, координаційне число якого дорівнює 6, а з більшим іоном Сl- - комплекс [А1С14]-, координаційне число якого дорівнює 4. Для більшості комплексних сполук (майже 95 %) координаційне число дорівнює 4 або 6. Часто координаційне число для йонів відповідає подвоєному ступеню окиснення комплексоутворювача.
Внутрішню координаційну сферу комплексної сполуки складають комплексоутворювач разом з лігандами, які приєдналися відповідно до координаційного числа комплексоутворювача. Внутрішню координаційну сферу позначають у квадратних дужках. Вона може бути нейтральною або мати певний позитивний чи негативний заряд.
Протийони — це йони зовнішньої сфери (катіони або аніони), які компенсують заряд внутрішньої координаційної сфери, щоб речовина загалом була електронейтральною.
Дентатність ліганду визначається числом атомів, які одночасно можуть утворювати зв'язки з комплексоутворювачем.

20.  Окисно-відновні реакції. Окиснення і відновленні. Складання реакцій окисно-відновних реакцій.
Однією з ознак класифікації хімічних реакцій є зміна або відсутність зміни ступенів окиснення елементів, що входять до складу речовин, які реагують. За цією ознакою реакції поділяються на окисно-відновні та такі, які відбуваються без зміни ступенів окиснення елементів.
Стан атомів у сполуках характеризує ступінь окиснення.
Ступінь окиснення – це умовний заряд атома у сполуці, обчислений з припущенням, що вона складається з йонів і спільні електронні пари повністю зміщені до більш електронегативного атома.
З точки зору електронної теорії валентності окисненням називається процес віддачі атомом, молекулою або йоном електронів, незалежно від того, бере кисень участь у реакції чи не бере. Процес приєднання атомом, молекулою або йоном електронів називається відновленням. Атом, молекула або йон, що віддає електрони, називаються відновником. Віддаючи електрони, сам відновник окиснюється. І навпаки, атом, молекула або йон, що приєднує електрони, називають окисником. Приєднуючи електрони, окисник відновлюється.
При окисно-відновних реакціях усі електрони, що втрачаються відновником, переходять до окисника. Тому загальна кількість електронів, відданих відновником, обов'язково повинна дорівнювати кількості електронів, приєднаних окисником. З цього виходить, що процеси окиснення і відновлення взаємно зв'язані і один без іншого відбуватися не можуть. Кількість, відданих і приєднаних електронів знаходять за зміною валентності відповідних елементів. При цьому в рівняннях окисно-відновних реакцій над символами кожного елементу, що змінюють валентність, позначають їх валентність відповідною кількістю знаків плюс, мінус або нуль.
Розглянемо основні положення теорії окисно-відновних реакцій (ОВР).
1. Окиснення (англ. Oxidation) – процес віддачі електронів атомом:
Na – ē = Na+;                2Cl– – 2ē = Cl2.
В процесі окиснення ступінь окиснення елемента зростає.
2. Відновлення (англ. Reduсtion) – процес приєднання електронів атомом:
S + 2ē = S–2;                  Fe3+ + ē = Fe2+.
В процесі відновлення ступінь окиснення елемента зменшується.
3. Частинки (атоми, молекули, йони), які віддають електрони називають відновниками і в реакції вони окиснюються. Частинки, які приєднують електрони називають окисниками, в реакції вони відновлюються. Оскільки окисник і відновник входять до складу певних речовин, то ці речовини відповідно називають окисником і відновником.
4. Окиснення завжди супроводжується відновленням і навпаки:
Red1 – nē → Ox1
Ox2 + mē→ Red2
5. Окисно-відновні реакції – єдність процесів окиснення і відновлення.
6. Кількість електронів, відданих відновником, завжди дорівнює кількості електронів, прийнятих окисником.

21. Йод. Фізичні та хімічні властивості. Сполуки йоду. Якісні реакції на йодиди. Застосування сполук йоду у фармації.
За фізичним станом простих речовин йод – темно – фіолетові кристали. Йод менше поширена речовина в природі, ніж хлор. Він не має своїх мінералів і належаить до розсіяних елементів та знаходяться у морській воді.
Вільний I2 можна отримати йодидів сильними  окисниками:
K2Cr2O7 + 6KI + 7 H2SO4 = 4K2SO4 + Cr2(SO4)3 + 3I2 + 7H2
Хімічна активність йоду значно менша, ніж хлору і фтору. З багатьма металами і неметалами (наприклад, з фосфором) він реагує за звичайних умов, а з деякими (наприклад, з воднем) лише при нагріванні.Йодоводень – безкольоровий газ з різким запахом. 
Окиснювальна здатність галогенів в ряду фтор - йод зменшується, більш легкі галогени можуть окиснювати галогенід іони більш важких галогенів. Наприклад:
Сl2- + 2Вr → 2Cl- + Вr2
Йодид - йони, за винятком флуорид-іонів, мають відновлювальні властивості, які збільшуються в ряду Сl- , Br -, І- .
Наприклад:
KBI + H3PO4 = KH2PO4 + HI
HJ не можна одержати при дії концентрованої H2SO4 на відповідні галогеніди: 
8KІ + 9H2SО4 = 8KHSO4 + 4І2 + 4H2O + H2S
Солі йодоводневої кислоти мають назву бромидів йодидів.
Розчинність AgI  нижча, ніж AgCl, тоді розчинні йодиди взаємодіють з AgCl:
AgCl + KI = AgI + KCl
 HІ – газ, якіий при розчиненні у воді є сильною кислотою. В ряду  НF  НCl НВr НІ сила кислот зростає, збільшується довжина зв’язків, зменшується стійкість молекул та збільшується активність.
Кислоти НІО (йоднуватиста) є нестійкою, легко диспропорціонують, є сильним окиснювачам, але в ряду НClО  НВrО  НІО окиснювальна здатність послаблюється. Практичне значення мають солі йодати.

	22.  Теорія електролітичної дисоціації. Процес дисоціації.
Розглянемо основні положення теорії електролітичної дисоціації.
1. При розчиненні або плавленні електроліту, його молекули розпадаються на йони – відбувається електролітична дисоціація (йонізація).
Йон (гр. ion – той, що йде) – заряджений атом або група атомів. Йони бувають прості (одноатомні: H+, Na+, Cl–, S2– тощо) і складні (багатоатомні: OH–, SO42–, NH4+, H2PO4– тощо). Формули йонів записують вказуючи справа верхнім індексом заряд йона (в умовних одиницях відносно заряду електрона, який рівний ‑1). На відміну від запису ступеня окиснення, при наведенні заряду йона спочатку записують кількість одиниць заряду (число 1 зазвичай опускають), а потім – знак заряду (“+” або “–”), наприклад H+, OH–, NH4+, PO43–.
2. У розчині або розплаві електроліту йони рухаються хаотично (неупорядковано), а при пропусканні електричного струму позитивно заряджені йони рухаються до негативного електрода (катода), а негативно заряджені – до позитивного (анода).
Позитивно заряджені йони називають катіонами (H+, NH4+, йони металів Na+, Al3+ тощо).
Негативно заряджені йони називають аніонами (OH–, кислотні залишки F–, СO32–, HSO4– тощо).
3. Дисоціація – процес оборотний. Паралельно з процесом дисоціації (розпадом молекул на йони) відбувається асоціація (об’єднання йонів у молекули).
Дисоціацію молекул електроліту записують схемами, у яких замість знаку рівності ставлять стрілку. Зліва у схемах записують недисоційовані молекули, а справа – утворені йони:
Al2(SO4)3 → 2Al3+ + 3SO42–
 	Як бачимо, кількість утворених йонів рівна сумі індексів біля атома металу та кислотного залишку.
Абсолютні сумарні значення зарядів катіонів та аніонів рівні і протилежні за знаком, тому розчини електролітів є електронейтральними.
Механізм електролітичної дисоціації пояснив у 1891 р. І.А. Каблуков, об’єднавши для цього хімічну теорію розчинів Д.І. Менделєєва та фізичну С. Арреніуса.
Процес розпаду на йони сполук з йонним зв’язком можна представити так: будь-який йон, який перебуває на поверхні кристала, утворює навколо себе електростатичне поле (катіон – позитивне, аніон – негативне). Внаслідок сил притягання полярні молекули води (диполі) орієнтуються відносно кристала так, що позитивна сторона молекули води підходить до негативного поля аніона, а негативна – до позитивного (катіона). В результаті йон-дипольної взаємодії виділяється енергія, що веде до розриву йонних зв’язків у кристалі і переходу йонів у розчин, де їх утримують молекули води (гідратація).
У випадку розчинення полярної молекули HCl (диполь) у воді, орієнтація молекул розчинника (Н2О) навколо молекул HCl відбувається як в йонних сполук. У результаті диполь-дипольної взаємодії електронна хмара, що утворює хімічний зв’язок зміщується до атома хлору, а ковалентний зв’язок перетворюється в йонний – відбувається йонізація зв’язку.
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23. Загальна характеристика елементів VІ-А групи. Загальна характеристика простих речовин.
До халькогенів (гр. халькогени – “утворенні міддю”) головної підгрупи VI групи входять елементи: Оксиген, Сульфур, Селен, Телур і Полоній. В ряду від Оксигену до Полонію зменшуються енергія іонізації, електронегативність, збільшуються радіуси атомів і металічні властивості. Всі елементи, крім радіоактивного Ро, є неметалами. О, S, Sе, Те мають декілька алотропних модифікацій, відмінних за властивостями.
На зовнішньому електронному рівні атомів халькогенів є 6 електронів, електронна конфігурація його ns2np4. Це – p-елементи. Усі халькогени (крім Оксигену) мають на зовнішньому електронному рівні вільні d-орбіталі, на які під час збудження атомів можуть переходити розпаровані електрони s- і p-орбіталей зовнішнього електронного рівня.
Оксиген у своїх сполуках має ступінь окиснення - 2 (крім О+2F2) завдяки відсутності d-підрівня.
Всі інші елементи головної підгрупи VI групи мають шість неспарених електронів і в сполуках проявляють ступені окиснення -2, +4, +6. У групі елементів зверху до низу спостерігається зниження окиснювальної активності та збільшення відновних властивостей атомів із ступенем окиснення -2.
Гідриди, оксиди та їх гідрати (крім Оксигену та Полонію) виявляють кислотні властивості. Сполуки цих елементів (крім Оксигену) з лужними і лужноземельними металами є солями. Гідриди елементів VI-А групи – відновники. Оксиди елементів у вищих ступенях окиснення – окисники. Найпоширенішим в природі є Оксиген.

24. Поняття про дисперсні системи. Види дисперсних систем: суспензії, емульсії, колоїдні розчини, справжні розчини.
По суті дисперсна система є не що інше як розчин. Але ми вже знаємо, що розчини (системи) бувають різними. Система, в якій одна з речовин у вигляді дуже дрібних частинок рівномірно розподілена в об'ємі іншої, називається дисперсною. При цьому розрізняють два поняття: дисперсна фаза та дисперсійне середовище. Дисперсна фаза – це диспергована речовина, тобто та частина дисперсної системи, яка рівномірно розподілена в об'ємі іншої. Середовище, в якому розподілена дисперсна фаза, називається дисперсійним середовищем. Розчин цукру у воді – це дисперсна система, в якій цукор є дисперсною фазою, а вода – дисперсійним середовищем. Головною особливістю дисперсних систем є наявність поверхні розподілу фаз, тобто гетерогенність. 
За ступенем дисперсності, тобто залежно від лінійних розмірів частинок дисперсної фази, дисперсні системи ділять на грубодисперсні (мікрогетерогенні), в яких частинки мають розмір більше 1 мкм (1 мкм = 
10 -6 м), і тонкодісперсні (ультрамікрогетерогенні), в яких величина частинок дисперсної фази рівна 0,1 – 1 мкм.
До грубодисперсних систем належать суспензії і емульсії. Прикладом суспензії може бути система, яка утворюється при збовтуванні глини, крейди (CaCO3), а емульсії – молоко, в якому дисперсною фазою виступають крапельки жиру. Таким чином, суспензія – це система, в якій дисперсною фазою є тверда речовина, а дисперсійним середовищем – рідина. 
Емульсія – дисперсна система, яка складається з двох практично взаємно нерозчинних фаз, в яких і дисперсна фаза, і дисперсійне середовище – рідини. При відстоюванні емульсія розділяється (розшаровується) на складові частини: дисперсну фазу і дисперсійне середовище. Так, коли збовтати бензол з водою, то утворюється емульсія бензолу у воді. Проте через деякий час така емульсія розділяється з утворенням двох шарів: верхнього (бензолового) і нижнього (води). Для того, щоб запобігти розшаровуванню емульсій, тобто стабілізувати їх, в емульсії додають речовини – емульгатори, які надають емульсіям агрегатну стабільність.
Отже, суспензії та емульсії – це нестійкі системи, які розшаровуються під дією сил гравітації.
Тонкодисперсні (ультрагетерогенні) системи називаються колоїдними розчинами. Термін “колоїдний” походить від грецького слова “колла”, тобто клеєподібний. Оскільки розмір диспергованих частинок в колоїдних розчинах коливається в межах 1 – 100 нм, то їх можна побачити лише за допомогою ультрамікроскопа або електронного мікроскопа.
Розчини низькомолекулярних сполук – електролітів і неелектролітів – називають істиними на відміну від колоїдних розчинів. Істині розчини характеризуються гомогенністю складу й відсутністю поверхні розподілу між розчиненою речовиною й розчинником.

25. Хлор. Фізичні та хімічні властивості. Сполуки хлору: хлороводень, хлоридна кислота, хлориди. Якісна реакція на хлорид-йон. 
Хлор – газ  жовто–зеленого кольору з неприємним запахом. Відновлювальні властивості він проявляє тільки при взаємодії з флуором. У сполуках з більш електронегативними елементами може мати ступінь окиснення +1 (F, О, N).
Хлор безпосередньо з'єднується майже з усіма елементами періодичної системи. Тому в природі він трапляється лише у вигляді сполук.
В промислових умовах хлор добувають електролізом NaСl. В лабораторії – окисненням хлороводню чи хлоридів за наявності кислот.
Розчин хлору у воді (хлорна вода) зберігає запах, колір хлору.
Реакції взаємодії хлору з металами проходять з виділенням великої кількості тепла.
Сухий хлор не взаємодіє із залізом, тому його можна зберігати у сталевих балонах.
Хлор взаємодіє з воднем при освітленні чи нагріванні з вибухом.
Ступінь окиснення -1 є найстійкішим, він здійснюється у гідроген хлориді і хлоридах.
Гідроген хлорид (НСl) – у звичайних умовах – знебарвлений газ з різким запахом, добре розчинний у воді. Водний розчин НСl – сильна кислота, яка має тривіальну назву «соляна кислота». Солі НСl - хлориди.
У промисловості НСl добувають безпосередньою взаємодією простих речовин:
Н2↑ + Сl2↑ = 2НСl↑
Меншу кількість добувають за реакцією
2NaСl + Н2SO4 (конц.) = Na2SO4 + 2НСl
Концентрована соляна кислота містить  37% НСl,  = 1,19 г/см3. Таку кислоту називають «димлячою», транспортують у скляній тарі.
Хлориди розподіляють на основні, кислотні та амфотерні. 
Безводні хлориди металів отримують нагріванням металу в сухому повітрі з хлором або хлороводнем, гідратовані хлориди отримують за реакціями кислоти НСl з металами, оксидами, гідроксидами чи карбонатами. З розчинів хлориди виділяються у вигляді кристалогідратів. Більшість хлоридів добре розчинні у воді, виняток становлять Pb, AgCl.
Кислотні хлориди (наприклад, PCl5) називають хлорангідридами. Вони є ковалентними сполуками та гідролізують (за винятком СCl4) з виділенням НСl.
Оксиди хлору є кислотними. Усі вони нестабільні та вибухонебезпечні. Хлор безпосередньо з киснем не взаємодіє, що зумовлено невеликою енергією зв'язку СІ—О і неможливістю використати високі температури для здійснення такої реакції.
 Непрямим способом добуто ряд сполук Хлору з Оксигеном, але всі вони нестійкі.
Якісними реакціями на хлорид-йони є взаємодія з аргентум нітратом AgNO3, у результаті якої утворюються малорозчинні солі:
Ag+ + Cl– = AgCl↓,
 Хлориди аргентуму нерозчинні у нітратній кислоті, але розчинні в амоніаку:
AgCl + NH3 = [Ag(NH3)2]Cl
26. Ступінь дисоціації. Поняття про слабкі та сильні електроліти.
          Для кількісної характеристики електролітичної дисоціації використовують поняття ступінь дисоціації – відношення кількості молекул, що розпались на йони (n) до вихідної кількості молекул (N):

α=  •100%
де a (альфа) – безрозмірна величина, виражається у частках від одиниці або у %.
          Якщо електроліт дисоціює повністю, то α =1 або 100%. Для неелектролітів a = 0 або 0%.
          Ступінь дисоціації ацетатної кислоти СН3СООН у 0,01 М водному розчині при 180С становить 4,3•10-2 або 4,3%. Це означає, що із 1000 розчинених молекул СН3СООН лише 43 розпадаються на іони за схемою:
СН3СООН ↔ СН3СОО– + Н+
За величиною ступеня дисоціації електроліти поділяють на сильні, слабкі та середньої сили.
          Електроліти, ступінь дисоціації яких у відносно концентрованих розчинах становить понад 30% називають сильними. Вони практично повністю дисоціюють на йони у розчинах будь-якої концентрації. До них відносять більшість солей, мінеральних кислот, лугів.
          Електроліти, ступінь дисоціації яких у відносно розведених розчинах становить менше 3% називають слабкими. До них відносять більшість органічних і деякі мінеральні (HClO, H2S, H2CO3) кислоти, нерозчинні основи (Al(OH)3, Zn(OH)2, NH4OH). Вода теж є слабким електролітом.
          Електроліти, ступінь дисоціації яких більший ніж 3% та менший ніж 30% – середньої сили. Вони практично повністю дисоціюють на йони у розчинах будь-якої концентрації. Це – деякі неорганічні кислоти (H2SO3, H3PO4, HNO2) та основи (Mg(OH)2).
	
27. Дати поняття про електронегативність.
Електронегативність — це здатність атома в сполуках притягувати до себе валентні електрони, тобто ті електрони, за допомогою яких утворюються хімічні зв’язки між атомами. Ця властивість зумовлена тим, що атоми прагнуть завершити зовнішній електронний шар і отримати енергетично вигідну конфігурацію інертного газу — 8 електронів.
Електронегативність залежить від здатності атомного ядра притягувати електрони зовнішнього енергетичного рівня. Чим сильніше це притягання, тим електронегативність більша. Сила притягання електронів зовнішнього енергетичного рівня тим більша, чим менший атомний радіус. Отже, зміна електронегативності в періодах та головних підгрупах буде протилежна зміні атомних радіусів. Тому, в головних підгрупах електронегативність зі збільшенням порядкового номера зменшується. У періодах зі збільшенням порядкового номера електронегативність збільшується.
 Наприклад, розташуємо хімічні елементи Br, F, I, Cl у порядку збільшення електронегативностей. Наведені хімічні елементи знаходяться в головній підгрупі сьомої групи. У головних підгрупах електронегативність зі збільшенням порядкового номера зменшується. Отже, зазначені хімічні елементи треба записати в порядку зменшення їх порядкових номерів: I, Br, Cl, F.
  Відносна легкість відривання електронів є головною особливістю елементів з металічними властивостями. Атоми металів порівняно легко віддають валентні електрони і не можуть приєднувати їх для добудови свого зовнішнього енергетичного рівня до його завершення. В цьому разі говорять, що для атомів металів електронегативність не характерна	    Електронегативністю елемента називають властивість його атомів відтягувати на себе електронну густину (порівняно з іншими елементами сполуки).
 Чим вище електронегативність елемента, тим яскравіше виявлені у нього неметалічні властивості.

28. Нітритна кислота та її солі. Добування, фізичні та хімічні властивості. Якісна реакція на нітрат-йон.
Одержують HNO2 дією кислот-неокисників (HCl) на холодні розчини нітритів:
NaNO2 + HCl = HNO2+ NaCl
HNO2 – дуже слабка одноосновна кислота, при нагріванні і в концентрованих розчинах розкладається:
2HNO2 = NO + NO2 + H2O
Солі цієї кислоти – нітрити утворюються при нагріванні нітратів лужних і лужноземельних металів у присутності свинцю:
KNO3 + Pb = KNO2 + PbO
Нітрити (крім AgNO2) добре розчинні у воді, гідролізують, створюючи лужне середовище (рН > 7).
Оскільки ступінь окиснення Нітрогену +3, є проміжним, то нітрити можуть виявляти окисні (реакція а) або відновні (реакція б) властивості:
2NaNO2 + 2NaI + 2H2SO4 = 4NO + I2 + 2Na2SO4 + 2H2O     (а),
5KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 5KNO3 + K2SO4 + 2MnSO4 + 3H2O        (б).
Натрій нітрит NaNO2 застосовують у харчовій промисловості, виробництві барвників, в органічному синтезі.
Якісною реакцією на нітрити є взаємодія з дифеніламіном з появою синього забарвлення розчину.

29. Донорно-акцепторний механізм.
Ковалентний зв’язок за донорно-акцепторним механізмом виникає за рахунок неподіленої електронної пари, яка є на зовнішньому енергетичному рівні одного з атомів, що взаємодіють, та вільної орбіталі іншого атома. Прикладом реалізації донорно-акцепторного механізму є утворення йону амонію NН4 під час взаємодії амоніаку NН3 з хлороводнем НCl за реакцією: NН3 + НCl = NН4Сl
NН3 + Н+ = NН4
          У молекулі амоніаку атом Нітрогену (N 1s22s22p3) має на зовнішньому енергетичному рівні неподілену пару електронів (три неспарених електрони утворюють три ковалентних зв’язки з неспареними електронами трьох атомів Гідрогену) та неподілену 2s2 електронну пару. У йона Гідрогену Н+ є вільна 1s орбіталь, що позначається      .   При взаємодії молекули NН3 з іоном Н+ між ними виникає ковалентний зв’язок за рахунок неподіленої пари електронів атома Нітрогену і вільної орбіталі йона Гідрогену. При цьому неподілена пара електронів стає спільною для атомів Нітрогену і Гідрогену. Заряд йона Н+ теж стає спільним. Процес утворення йона амонію схематично можна зобразити так:
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Атом, що надає для утворення зв’язку свою неподілену електронну пару електронів, називається донором (у цьому випадку – Нітроген). Атом, який має вільну орбіталь і приймає електронну пару, називається акцептором (у цьому прикладі – йон Гідрогену).

30. Загальна характеристика атомів елементів V групи. Біологічна роль Фосфору та застосування його сполук у фармації.
Маючи на зовнішньому енергетичному рівні п'ять електронів, Нітроген і його аналоги можуть приєднувати три електрони, утворюючи восьмиелектронну зовнішню оболонку, як у інертного газу. Здатність приєднувати електрони виражена слабше, ніж у р - елементів VI та VII груп. Сполуки Нітрогену, Фосфору та елементів підгрупи Арсену не мають кислотних властивостей.
У незбудженому стані всі елементи підгрупи Нітрогену мають валентність три, а у збудженому у всіх, крім Нітрогену, - п'ять.
У підгрупі V зверху вниз збільшується розмір атомів, зменшується енергія іонізації, що і зумовлює зростання металічних властивостей. Наприклад: N, Р ‑ типові неметали, As ‑ має ознаки металевих властивостей, Sb ‑ амфотерний метал, Ві ‑ металічні властивості переважають.

31. Амфотерні оксиди. Властивості, добування.
Амфотерними називаються оксиди, яким відповідають амфотерні гідроксиди. Залежно від умов реакції амфотерні оксиди виявляють властивості як основних, так і кислотних оксидів. Приклади амфотерних оксидів: ВеО, СuО, Аl2О3, ТіО2, SnО, Сr2О3, Fе2О3, РbО, РbО2 тощо.
Амфотерні оксиди – це такі оксиди, які залежно від умов виявляють основні або кислотні властивості, тобто мають подвійні властивості. До них належать деякі оксиди металів: ZnO, Al2O3, Cr2O3, BeO, FeO, Mn2O7.
 Амфотерні оксиди з водою безпосередньо не сполучаються, але вони реагують і з основами і з кислотами. Але, амфотерні оксиди не взаємодіють з розведеними кислотами, а з концентрованими кислотами та при стопленні з кислотними оксидами амфотерні оксиди ведуть себе так, як основні. Елемент, що утворює такий оксид, в одержаній солі входить до складу катіона: 
Fe2О3 + 3SO3  Fe2(SO4)3 – ферум (ΙΙΙ) судьфат
ZnO + СrO3  ZnCrO4 – цинк хромат
BeO + 2HCl = ВеСl2 + Н2О – берилій хлорид + гідроген оксид
SnO2 + 2H2SO4(конц.) = Sn(SO4)2 + 2H2O – станум (ΙV) сульфат + гідроген оксид
При взаємодії з основами та основними оксидами вони проявляють кислотні властивості, а елемент, який входить до складу амфотерного оксиду в утвореній солі входить до складу кислотного залишку: 
ZnO + Li2O   Li2ZnO2 – літій цинкат
Fe2O3 + BaO  Ba(FeO2)2 – барій ферат
Cr2O3+ 2KOH  2КCrO2 + H2O – калій хромат + гідроген оксид
BeO +2CsOH   Cs2BeO2 + H2O – цезій берилат + гідроген оксид
 У водному розчині спостерігається утворення розчинних у воді гідроксокомплексів: 
ВеО +2CsOH + Н2О = Cs2[Be(OH)4] – цезій тетрагідроксоберилат
ZnO + 2LiOH + H2O = Li2[Zn(OH)4] – літій тетрагідроксоцинкат
SnO2 + 2KOH + 2H2O = K2[Sn(OH)6] – калій гексагідроксостаннат
ZnO + NaOH + Н2О = Na2[Zn(OH)4] – натрій тетрагідроксоцинкат
Під час сплавляння Al2O3  з лугами або карбонатами лужних металів утворюються метаалюмінати (безводні алюмінати):
Al2O3 +2NaOH = Н2О + 2NaAlO2 – натрій алюмінат
Al2O3 +Na2СO3 = СО2↑ + 2NaAlO2 – натрій алюмінат
          При стопленні амфотерні оксиди здатні витісняти леткі кислотні оксиди з солей: 
Na2CO3 + Сr2О3  2NaCrO2 + CO2↑ – натрій хромат + карбон (ΙV) оксид
СаСО3 + ТіО2  СаТiO3 + СО2↑ – кальцій титаннат + карбон (ΙV) оксид
K2SO3 + Аl2О3  2КAlО2 + SO2↑ калій алюмінат + сульфур (ΙV) оксид

32. Оксигеновмісні сполуки Нітрогену. Добування, фізичні та хімічні властивості оксидів Нітрогену.  
Нітроген з Оксигеном утворюють п'ять оксидів, в яких азот проявляє ступінь окиснення від +1 до +5:
N2+1O, N+2O, N2+3O3, N+4O2, N+5O5.
Перші два оксиди – несолетвірні. Інші при взаємодії з водою утворюють відповідні кислоти – нітратну та  нітритну. Всі оксиди азоту можна отримати при взаємодії металів різної активності з нітратною кислотою або розкладом нітратів при температурі.
N2О - нітроген оксид (І) - прозорий газ із слабким запахом, у невеликих кількостях в суміші з киснем раніше застосовувався в медицині для наркозу. N2O - оксид азоту (І) одержаний при нагріванні нітрату амонію:

NH4NО3  N2О + 2H2О
З водою, кислотами та лугами N2O не реагує.
При температурі електричної дуги (близько 4000°С) азот з'єднується з киснем:

N2 + O2  2NO
NO – Нітроген оксид (II) - прозорий, важко скраплюваний газ. Проявляє окиснювально ‑ відновну двоїстість:
2NO + О2 = 2NО2
2NO + 2Н2 = N2 + 2Н2О
У першій реакції NO є відновником, а в другій - окисником. У лабораторії його можна отримати при дії розбавленої нітратної кислоти на мідні стружки:
3Сu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4Н2О
Нітроген оксид (II) застосовується в промисловості як проміжний продукт для виробництва HNO3.
Нітроген оксид (III) N2O3, або нітритний ангідрид - темно-синя рідина (Ткип= 3,5°С). Вже при низьких температурах розкладається на NO та NO2:
N2О3 = NO + NO2
З водою N2O3 утворює нітритну кислоту:
N2О3 + Н2О = 2HNO2
Нітроген оксид (IV) NO2 - газ бурого кольору з характерним запахом. Одержати NO2 можна при дії на мідь концентрованої нітратної кислоти або розкладом нітратів металів, що стоять в ряду напруг від магнію до міді:
Сu + 4HNO3 = 2NO2 + Cu(NО3)2 + 2H2O

2Pb(NО3)2  2PbO + 4NO2 + O2
NO2 - можна вважати змішаним ангідридом нітратної та нітритної кислот: 
NО2 + Н2О = HNО2 + HNО3
Нітритна кислота нестійка і швидко розкладається згідно з реакцією

3HNO2  HNO3 + 2NO + Н2О
Взаємодію NO2 з водою можна записати таким рівнянням:
6NO2 + 2Н2О = 4HNO3 + 2NO
NO - здатний окиснюватися киснем повітря до NO2, тому єдиним продуктом взаємодії NO2 з водою за наявності надлишку повітря є нітратна кислота. Ця реакція використовується для одержання нітратної кислоти у промисловості:
4NО2 + О2 + 2Н2О = 4HNO3
Нітроген оксид (V) N2O5 - нітратний ангідрид — біла тверда кристалічна речовина (tпл = 32°С). При підвищеній температурі розкладається  до нітрогену оксиду (ІІ) та кисню:

2N2О5  4NО2 + O2
N2O5 - є кислотним оксидом, тому при взаємодії з водою утворює нітратну кислоту, а з лугами утворює її солі – нітрати, сильний окисник, бурхливо реагує з багатьма органічними сполуками:
N2O5 + Н2О = 2HNO3
N2O5 + 2NaOH = 2NaNO3 + H2O
Одержати N2O5 можна при дії фосфор ангідриду на безводну нітратну кислоту:
2HNO3 + Р2О5 = 2НРО3 + N2O5

33. Кислотні оксиди. Властивості, добування.
Кислотні оксиди – при взаємодії з водою утворюють кислоти. До складу кислотних оксидів входить неметалічний елемент і Оксиген. Наприклад: SO2, SO3, N2O5, P2O5. Цим оксидам відповідають кислоти: H2SO3, H2SO4, HNO3, H3PO4. Кислотні оксиди реагують з водою, основними оксидами, основами та амфотерними оксидами. З кислотами та кислотними оксидами реакції не відбуваються.
1. Взаємодія з водою:
N2O5 + H2О = 2HNO3 – нітратна кислота
SO3 + H2О = H2SO4 – сульфатна кислота
Тому кислотні оксиди називають ще ангідридами кислот. Елементи третього та вищих періодів, а також бору, можуть утворювати як метаформи кислот (тобто кислот, утворених приєднанням однієї молекули води до формули кислотного оксиду), так і орто-форми кислот (утворених приєднанням більш ніж однієї молекули води до формули кислотного оксиду). Причому орто-форми кислот виявляються більш характерними. Це зумовлюється тим, що такі елементи мають більший радіус і, внаслідок цього, можуть утримувати більшу кількість ОН-груп навколо атому кислотоутворюючого елемента. Наприклад: 
Р2О5 + Н2О = 2НРО3 – метафосфатна кислота
Р2О5+ 3Н2О = 2Н3РО4 – ортофосфатна кислота
НРО3 + Н2О = Н3РО4
Слід запам'ятати, що утворення ортофосфатної кислоти та її солей характерніше в хімії фосфору, тому саме ортофосфати та відповідна кислота утворюється в переважній більшості хімічних реакцій. При взаємодії деяких кислотних оксидів з водою утворюються одночасно дві кислоти. Такі кислотні оксиди називають змішаними ангідридами двох кислот. При цьому ступінь окиснення кислотоутворюючого елемента в одній із кислот на одиницю знижується, а в іншій – підвищується порівняно з вихідним оксидом. Наприклад: 
2N+4O2 + Н2О = HN+3O2+ HN+5O3 – нітритна + нітратна кислоти
2Сl+4О2 + Н2О = НСl+3О2 + НСl+5О3 – хлоритна + хлоратна кислоти
(Сl+6O3)2 + Н2О = НСІ+5О3 + НСl+7О4 – хлоратна + перхлоратна кислоти
2. Взаємодія з основними оксидами:
          При взаємодії кислотних оксидів з основними оксидами утворюються середні солі:
ВаO + SO2↑ = ВаSO3 – барій сульфіт
СО2 + SrO = SrCO3 – стронцій карбонат
3N2O5 + La2O3 = 2La(NO3)3 – лантан  нітрат
Сl2О + Rb2О = 2RbClO – рубідій гіпохлорит
3. Взаємодія з основами:
          При взаємодії кислотних оксидів з основами утворюються середні солі та вода:
СО2↑ + Ca(OH)2 = СаСО3 + Н2О – кальцій карбонат + гідроген оксид
N2O3 + 2NaOH = 2NaNO2 + Н2О – натрій нітрит + гідроген оксид
Mn2O7 + Ba(OH)2 = Ba(MnO4)2 + H2O – барій перманганат + гідроген оксид
У реакціях кислотних оксидів, яким відповідає дві кислоти, утворюється дві солі: 
2NO2↑ + Li2O = LiNO2 + LiNO3
4NO2↑ + 2SrO = Sr(NO3)2 + Sr(NO2)2
4NO2↑ + 2Ba(OH)2 = Ba(NO3)2 + Ba(NO2)2 + 2Н2О
2ClO2 + Na2О = NaClO3 + NaClO2
2(ClO3)2 + 2Ca(OH)2 = Ca(ClO3)2 + Са(СlО4)2 + 2H2O
4. Взаємодія з амфотерними оксидами та гідроксидами:
При взаємодії кислотних оксидів з амфотерними оксидами та гідроксидами останні поводять себе як речовини з основними властивостями, тому результатом таких реакцій є поява середніх солей: 
P2O5 + 3ZnO = Zn3(PO4)2 – цинк фосфат
SO3 + ZnO  ZnSO4 – цинк сульфат
СrO3 + SnO  SnCrO4 – станум хромат
3N2O5+ 2Аl(ОН)3  2Al(NO3)3 + 3Н2О – алюміній нітрат + гідроген оксид
Р2О5+ 3Ве(ОН)2  Ве3(РО4)2 + 3Н2О – берілій фосфат + гідроген оксид
4NO2 + 2Zn(OH)2 = Zn(NO3)2 + Zn(NO2)2 + 2Н2О – цинк нітрит + цинк нітрат + гідроген оксид
5. При стопленні кислотні оксиди здатні витісняти більш леткі кислотні оксиди з солей: 
Na2CO3 + SiO2  Na2SiO3 + CO2↑ – натрій силікат + карбон (ΙV) оксид
ВаСО3 + МоО3  ВаМоO4 + CO2↑– барій молібдат + карбон (ΙV) оксид
Cs2CO3 + Fe2O3  2CsFeO2 + CO2↑  – цезій ферат + карбон (ΙV) оксид

34. Оксиген. Кисень -  добування, властивості, застосування. Значення кисню у природі.
Оксиген - найбільш поширений елемент земної кори. Масова частка кисню в земній корі складає 47%, а в повітрі - 21%. 
Завдяки високій реакційній здатності він визначає форму існування на Землі всіх інших елементів періодичної системи, утворюючи з ними безліч хімічних сполук. Його значення було особливо великим у період формування земної кори. Існує припущення, що наявність кисню в атмосфері зумовлена вторинними процесами — життєдіяльністю зелених рослин.
Наведені факти визначили провідну роль Оксигену в становленні й розвитку хімічної науки. Ще видатний шведський хімік Й. Я. Берцеліус (1779-1848) стверджував, що Оксиген - це та вісь, навколо якої обертається хімія. Слід згадати, що значною мірою на основі Оксигену та його найважливішої сполуки — води було засновано класифікацію неорганічних сполук, започатковано вивчення кислотно-основної взаємодії та окисно-відновних реакцій. До 1961 р. використовували кисневу шкалу атомних мас елементів. Оксиген відіграє важливу роль у процесах, пов'язаних із забезпеченням життєдіяльності тварин і рослин.
Оксиген входить до складу більшості природних неорганічних та органічних речовин. Відомо близько 1400 мінералів, які містять оксиген. У зв'язаному стані на Землі він є у гідросфері (85,82 %) і літосфері (47 %) До важливих оксигеновмісних мінералів належать кварц та його модифікації (вміст кисню 53 %), алюмосилікати (польові шпати, слюди, глина — 56 %), вапняки тощо, а також речовини тваринного і рослинного походження (наприклад, в організмі людини міститься до 65 %  Оксигену).
У вільному стані Оксиген є в атмосфері 23,1 % або 20,95% , що становить 1,5-1015 т. Зазначена кількість не перевищує 0,0001 загального вмісту оксигену в земній корі. Оксиген повітря витрачається на процеси горіння, дихання, гниття, іржавіння й водночас він безперервно регенерується завдяки фотосинтезу:

nСO2 + mН2O   Сn(Н2O)m + nO2.
Добування кисню. У промисловості кисень (діоксиген) одержують фракційною перегонкою рідкого повітря та при електролізі води. В лабораторії кисень можна одержати розкладом перманганатів, хлоратів, нітратів та гідроксидів різних металів. Наприклад:

2KMnO4  K2MnO4 + MnO2 + О2;

2Рb(NО3)2  2PbO + 4NO2 + O2
2KC1O3  2KC1 + 3O2;
2KNO3  2KNO2 + O2;
2HgO  2Hg + O2.
Зручним способом лабораторного добування кисню є розклад гідроген пероксиду за наявності каталізатора МnО2:
2Н2О2 = 2Н2О + О2.
Вільний кисень складається з двохатомних молекул O2. Внаслідок ковалентної природи зв' язку кисень є типовим газом з низькими температурами кипіння (-183 °С) та плавлення (-218,7 °С). Газоподібний кисень безбарвний, не має запаху і смаку, у рідкому та твердому станах має блідо-синє забарвлення.

35. Класифікація неорганічних сполук. Номенклатура.
Хімічні елементи утворюють велику кількість простих і складних речовин. Прості речовини складаються з атомів одного елемента, складні – з атомів двох або кількох елементів. Залежно від типу хімічного зв'язку між атомами прості речовини поділяються на метали та неметали. Для металів характерний металічний зв'язок, для неметалів – ковалентний. Серед відомих 110 елементів 83 належать до металів. 
Поділ простих речовин на метали та неметали досить умовний, оскільки деякі з них за фізичними властивостями – метали, але за хімічними їх не можна віднести до типових металів. Прості речовини – форма існування елементів у природі.
Класифікація речовин передбачає об’єднання різноманітних та багаточисельних сполук (на даний час відомо більше 4 мільйонів хімічних сполук) в певні групи чи класи, які володіють подібними властивостями.
Неорганічні сполуки розрізняють по складу (бінарні та багатоелементні) і функціональним ознакам. До бінарних сполук (їх нараховується близько 10 тисяч) відносять сполуки елементів з Оксигеном (оксиди), галогенами (галіди – фториди, хлориди, броміди, йодиди), халькогенами (халькогеніди – сульфіди, селеніди, телуриди), нітрогеном (нітриди), фосфором (фосфіди), карбоном (карбіди), силіцієм (силіциди), а також сполуки металів один з одним (інтерметаліди) та з гідрогеном (гідриди). 
Серед багатоелементних сполук виділяють гідроксиди (речовини, які містять гідроксильну групу -ОН), похідні гідроксидів – солі, а також комплексні сполуки, гідрати та кристалогідрати. Основи та оксигеновмісні кислоти можна розглядати як один клас – гідроксиди.
Поділ складних речовин за функціональними ознаками більш раціональний і набагато полегшує вивчення їхніх хімічних властивостей.
Отже, найважливішими класами неорганічних сполук є: оксиди, основи, кислоти, амфотерні гідроксиди та солі. 
Для зручності вивчення їх класифікують – об’єднують у групи, залежно від будови та властивостей. Знаючи властивості класу, можна легко перенести їх на окремих представників.



36. Ортофосфатна кислота. Добування, властивості, застосування.
Н3РО4 - ортофосфатна кислота, є трьохосновною кислотою середньої сили. Н4Р2О7 - Дифосфатна (пірофосфорна) кислота чотириосновна, вона є більш сильною кислотою, ніж ортофосфатна кислота. Пірофосфорна кислота утворюється при частковому зневодненні ортофосфорної кислоти:

2Н3РО4  Н4Р2О7 + Н2О
У лабораторії ортофосфатну кислоту можна отримати при дії на фосфор розбавленої або концентрованої нітратної кислоти, а у промисловості при дії сульфатної кислоти на фосфорити:
Са3(РО4)2 + 3H2SO4 = 3CaSO4 + 2Н3РО4
У водному розчині H3PO4 – кислота середньої сили. Дисоціює ступінчато:
І ступінь: H3PO4 ↔ H2PO4– + H+,
ІІ ступінь: H2PO4– ↔ HPO42–+ H+,
ІІІ ступінь: HPO42– ↔ PO43–+ H+.
H3PO4 виявляє усі властивості, характерні для кислот-неокисників. Реагує з активними металами, основними оксидами, солями слабких кислот (карбонатами, силікатами) з утворенням солей – фосфатів (ортофосфатів). H3PO4, як триосновна кислота утворює три типи солей: середні і кислі з одним або двома атомами гідрогену у складі кислотного залишку:
K3PO4, Ca3(PO4)2 – середні солі – ортофосфати,
K2HPO4, CaHPO4 – дизаміщені кислі солі – моногідрогенфосфати,
KH2PO4, Ca(H2PO4) – монозаміщені кислі солі – дигідрогенфосфати.
Дигідрогенфосфати розчинні у воді, із моногідрогенфосфатів та ортофосфатів у воді розчинні лише солі лужних металів і амоніаку.
Ортофосфатна кислота, як і інші кислоти, може реагувати з основними оксидами, гідроксидами та солями, утворюючи відповідні сполуки:
2Н3РО4 + ЗВаО = Ва3(РО4)2 + 3Н2О
2Н3РО4 + ЗСа(ОН)2 = Са3(РО4)2 + 6Н2О
2Н3РО4 + 3MgCO3 = Mg3(PO4)2 + 3Н2О + ЗСО2
Ортофосфати одержують дією надлишку лугу на фосфатну кислоту:
H3PO4 + 3NaOH = Na3PO4 + 3H2O
або дією лугу на кислі фосфати:
Na2HPO4 + NaOH = Na3PO4 + H2O
NaH2PO4 + 2NaOH = Na3PO4 + 2H2O
Моногідрогенфосфати утворюються при взаємодії лугу з фосфатною кислотою у відношенні 2 : 1:
H3PO4 + 2NaOH = Na2HPO4 + 2H2O
при дії лугу на NaH2PO4 або NaH2PO4:
NaH2PO4 + NaOH= Na2HPO4 + H2O
при дії фосфатної кислоти на Na3PO4:
2Na3PO4 + H3PO4 = 3Na2HPO4
або взаємодією NaH2PO4 та Na3PO4:
NaH2PO4 + Na3PO4 = 2Na2HPO4
Дигідрогенфосфати утворюються при взаємодії лугу з фосфатною кислотою у співвідношенні 1:1:
NaOН + H3PO4 = 3NaН2PO4 + Н2О
або при дії фосфатної кислоти на Na3PO4 чи Na2HPO4:
2H3PO4 + Na3PO4 = 3NaH2PO4
H3PO4 + Na2HPO4 = 2NaH2PO4
Під дією сильних кислот нерозчинні фосфати переходять у розчинні форми:
Ca3(PO4)2 + 4HNO3 = 2Ca(H2PO4)2 + 2Ca(NO3)2
Якісною реакцією на фосфати є взаємодія з AgNO3 з утворенням яскраво-жовтого осаду Ag3РO4, розчинного у кислотах:
PO43– + 3Ag+ = Ag3РO4↓
HPO42– + 3Ag+ = Ag3РO4↓ + H+
H2PO4– + 3Ag+ = Ag3РO4↓ + 2H+

37. Дисоціація води. Йонний добуток води. Водневий показник.
Вода як слабкий електроліт незначною мірою дисоціює на йони Н+ та ОН-, що перебувають у динамічній рівновазі з недисоційованими молекулами:
Н2О + Н2О ↔ Н3О+ + ОН– або 
Н2О ↔ Н+ + ОН–
Концентрацію йонів зазвичай виражають у молях йонів в 1 л. Як видно з рівняння дисоціації води, в ній величини [Н+] та [ОН–] однакові. 
Експериментально встановлено, що при 25 0С дисоціації піддається лише 10-7 моль води і при цьому утворюється  10-7 моль/л йонів Н+ та 10-7 моль/л йонів ОН-:
[Н+]=[ОН–]=10–7 моль/л.
Добуток концентрації йонів Гідрогену та гідроксид-йонів у воді називається йонним добутком води (позначається Кв). За певної температури Кв – величина стала, та чисельно дорівнює 10-14:
Кв = [Н+][ОН–] = 10–7∙10–7 = 10–14.
Сталість добутку [Н+] [ОН–] означає, що в будь-якому водному розчині ні концентрація йонів Гідрогену, ні концентрація гідроксид-йонів не може дорівнювати нулю. Іншими словами будь-який водний розчин кислоти, основи  або солі містить як Н+ так і ОН- - йони. Дійсно, для чистої води [Н+] = [ОН–] = 10-7 моль/л. Якщо до води додати кислоту, то [Н+] стане більшою ніж 10-7, [ОН–] – меншою за 10-7 моль/л. І навпаки, якщо додати луг, то [Н+] стане меньшою ніж 10-7, [ОН–] – більшою за 10-7 моль/л.
Зі сталості добутку випливає, що при збільшенні концентрації одного з йонів води відповідно зменшується концентрація іншого йона. Це дає змогу обчислити концентрацію  Н+ йонів. Якщо відома концентрація ОН- йонів, і навпаки. Наприклад, якщо у водному розчині [Н+] = 10-3 моль/л, то [ОН–] визначається так:
[ОН–] = Кв/[Н+] = 10-14/10-3 = 10-11  моль/л
Отже, основність і кислотність розчину можна виражати через концентрацію або йонів Н+, або йонів ОН-. На практиці користуються першим способом. Тоді, для нейтрального розчину [Н+] = 10-7 моль/л, для кислого [Н+] > 10-7 моль/л, для лужного [Н+] < 10-7 моль/л.
Щоб уникнути незручностей, пов’язаних  із застосуванням чисел з від’ємними показниками ступеня, концентрацію йонів Гідрогену прийнято виражати через водневий показник, що позначається символом рН.
Водневим показником рН називається десятковий логарифм концентрації водневих йонів, взятий з протилежним знаком:
рН = -lg[H+]  або [H+] = 10-рН
де [H+] – концентрація йонів Гідрогену, моль/л.
Поняття «водневий показник» введене датським хіміком С.Серенсеном у 1909 році. За допомогою рН реакція розчинів характеризується так: рН=7 (нейтральна); рН <7 (кисла); рН >7 (лужна).

38. Фосфор. Добування, алотропія. 
Фосфор Р – другий елемент VА підгрупи Періодичної системи. Електронна конфігурація зовнішнього електронного рівня атома Фосфору 3s23p3. Він – повний електронний аналог Нітрогену, однак за рахунок більшого атомного радіуса і наявності вакантного 3d-підрівня їх хімічні властивості відрізняються. Неподілена електронна пара на 3s-підрівні може розпаровуватись (атом переходить у збуджений стан) і один електрон переходить на 3d-підрівень, за рахунок чого Фосфор виявляє максимальний ступінь окиснення +5 (утворює 5 ковалентних зв’язків за обмінним механізмом:
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Найбільш поширені такі алотропні видозміни фосфору: білий, червоний та чорний.
Білий фосфор - тверда кристалічна речовина (tпл = 44°С), не розчиняється у воді, а розчиняється в сірковуглеці CS2. Сильна отрута. При нагріванні до 300°С без повітря перетворюється на червоний фосфор. Червоний фосфор не є отрутою, не розчиняється у сірковуглеці і не світиться в темряві. Чорний фосфор утворюється з білого при нагріванні його до 220°С при дуже високому тиску. За зовнішнім виглядом він нагадує графіт і є напівпровідником.
У промисловості фосфор одержують прожарюванням в електричних печах без доступу повітря сумішей подрібненого фосфориту або апатиту з піском та вугіллям:
Са3 (РО4)2 + 3SiO2 + 5С = 3CaSiO3 + 2Р + 5СО
Фосфор виділяється у вигляді парів, які конденсуються в приймачі під водою.
Фосфор вперше добув перегонкою сечі Х. Брандт (Німіччина) у 1670 р.

Хімічні властивості. У хімічних реакціях найактивніший білий фосфор, який записують “P4”. Інші модифікації, або коли модифікація невідома, записують “Р”.
1. Взаємодія з неметалами. Залежно від співвідношення реагентів (нестача чи надлишок фосфору) можуть утворюватись сполуки Р+3 або Р+5:
4P + 3O2 = 2P2O3                                                                4P + 5O2 = 2P2O5
2P + 3Cl2 = 2PCl3                                                                2P + 5Cl2 = 2PCl5
2P + 3S = P2S3                                                                        2P + 5S = P2S5
При гідролізі оксидів Фосфору утворюється одна з фосфатних кислот (метафосфатна або ортофосфатна). Галогеніди і сульфіди Фосфору розкладаються водою з утворенням двох кислот:
PCl3 + 3H2O = H3PO3 + 3HCl                   PCl5 + 4H2O = H3PO4 + 5HCl
P2S3 + 6H2O = 2H3PO3 + 3H2S                  P2S5 + 8H2O = 2H3PO4 + 5H2S
тобто вони – галоген- і тіоангідриди фосфітної H2PHO3 (двоосновна кислота, її формула Н2[HPO3]) і ортофосфатної H3PO4 кислот.
З воднем фосфор безпосередньо не реагує.
2. Взаємодія з металами відбувається при нагріванні:
6Ca + P4 = 2Ca3P2
Утворені фосфіди – солеподібні сполуки. Ступінь окиснення Фосфору у їх складі –3.
Деякі фосфіди гідролізують з утворенням газоподібного фосфіну РН3:
Mg3P2 + 6H2O = 3Mg(OH)2 + 2PH3
РН3 – безбарвний газ із запахом гнилої риби, за будовою молекули схожий на амоніак, однак основні властивості РН3 виражені слабше (зокрема, не розчиняється у воді за рахунок відсутності водневих зв’язків).
Утворює солі з сильними кислотами (HCl, HI, HClO4):
PH3 + HCl = [PH4+]Cl–
фосфонію хлорид
Солі фосфонію утворені аналогічно солям амоніаку. Гідролізують необоротно:
PH4Cl + H2O = PH4ОН+ HCl↑
У природі фосфін утворюється при гнитті органічних решток. На повітрі він димеризується у Р2Н6, що самозаймається і горить блакитним полум`ям:
P2H6 + 4O2 = P2O5 + 3H2O
З цим пов`язане виникнення “блукаючих вогників” на цвинтарях і болотах («вогні святого Ельма»).
3. Взаємодія з лугами  при нагріванні супроводжується диспропорціюванням:
P4 + 3NaOH + 3H2O = PH3 + 3NaH2PO2
Натрій гіпофосфіт NaH2PO2 – сіль слабкої одноосновної кислоти Н3PO2 (точніше Н[Н2PO2]).
4. Взаємодія з кислотами-окисниками веде до утворення фосфатної кислоти:
P + 5HNO3к. = H3PO4 + 5NO2 + H2O
2P + 5H2SO4к. = 5H3PO4 + 3SO2 + H2O
5. Суміш Армстронга використовують у виробництві сірників. При терті сірникової голівки (K2Cr2O7 + KClO3 + S + MnO2/Fe2O3) до намазки коробки (Pчерв.+скло) відбувається реакція:
6P + 5KClO3 = 5KCl + 3P2O5

	39. Амоніак. Будова молекули, властивості, застосування.
	NH3 - (аміак) - безбарвний газ із характерним різким запахом. Аміак дуже добре розчиняється у воді: при кімнатній температурі в 1 об'ємі води розчиняється 700 об'ємів аміаку. 
Розчин амоніаку у воді – електроліт зі слабкими основними властивостями. Оскільки концентрація йонів ОН– у розчині дуже незначна, то говорити про існування йонної сполуки NH4OH не можна.
Комплексний йон NH4+ тетраедричної будови утворюється за донорно-акцепторним механізмом, усі зв’язки N—Н у ньому рівноцінні:
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Атом Нітрогену в аміаку є донором електронної пари. Він утворює з іншими атомами або йонами четвертий ковалентний зв'язок за донорно-акцепторним механізмом:
[Н+] + : NH3 = NH4+
У лабораторії аміак одержують, нагріваючи хлорид амонію з гашеним вапном:

2NH4C1 + Са(ОН)2  СаСl2 + 2NH3 + 2Н2О
у промисловості:


N2 + 3Н2  2NH3
Аміак добре горить в атмосфері кисню:
4NH3 + 3О2 = 2N2 + 6Н2O - без каталізатора;

4NH3 + 5О2  4NO + 6Н2О - з каталізатором.
аміак дуже добре взаємодіє з водою, утворюючи слабку основу:
NH3 + H2O ↔ NH4OH ↔ NH4+ + ОН-
у реакціях аміак проявляє основні властивості, наприклад:
NH3 + НС1 = NH4C1
2NH4OH + N2О5 = 2NH4NО3 + H2O
З деякими окисниками аміак проявляє відновні властивості, наприклад:
8NH3 + 3С12 = N2 + 6NH4C1

2NH3 + 3СuО 3Сu + N2 + 3Н2О
Солі амонію утворюються при взаємодії аміаку з кислотами, наприклад:
3NH3 + Н3РО4 = (NH4)3PО4
Солі амонію можуть вступати в реакції з кислотами, лугами та солями, наприклад:
NH4C1 + HNО3 = NH4NO3 + НС1
2NH4C1 + Ba(OH)2 = 2NH3 + 2H2O + BaCl2
(NH4)2SO4 + BaCl2 = BaSO4↓ + 2NН4С1
Солі амонію, в яких аніон не є окисником, при нагріванні розкладаються зворотно:
NH4C1 = NH3 + НС1
(NH4)2 SO4 = 2NH3 + H2SO4
Якщо аніон - окисник, то солі розкладаються незворотно:

NH4NO3  N2О + 2Н2О
Дія лугу на солі амонію є характерною реакцією на катіон амонію в аналітичній хімії. Аміак, що виділяється внаслідок реакції, визначають за характерним запахом або за посинінням вологого лакмусового папірця.

40. Охарактеризувати водневі сполуки Оксигену. Описати використання перекису водню у медицині та фармації.
Хімічні сполуки, що містять групу -O-O- називаються пероксидами. Неорганічні пероксиди здебільшого тверді солеподібні з йонним типом зв'язку. Це дуже активні сполуки, легко розкладаються, є сильними окисниками. Найвідоміший представник – це гідроген пероксид Н2О2 (перекис водню) у якому ступінь окиснення Оксигену становить –1. Атоми Гідрогену в молекулі Н2О2 лежать у двох площинах, атоми Оксигену зв’язані σ-зв’язком.
Молекула гідроген пероксиду сильно полярна, що веде до утворення водневих зв’язків. За н. у. гідроген пероксид – безбарвна рідина з характерним запахом.
Пероксиди утворюються при взаємодії лужних металів з киснем повітря:
2Na + О2 = Na2О2
У лабораторії H2O2 одержують дією сульфатної кислоти на твердий барій пероксид BaO2:
BaO2 + H2SO4= H2O2 +BaSO4↓
У промисловості H2O2 одержують анодним окисненням сульфатної кислоти з подальшим гідролізом утвореного продукту:
2H2SO4 – 2е = H2S2O8 + 2Н+,
H2S2O8 + 2Н2О = 2H2SO4 + H2O2.
Хімічні властивості пероксидів. 
1. Зв’язок О–О слабкий, при кімнатній температурі гідроген пероксид розкладається за реакцією диспропорціювання:
2H2O2 = 2H2O + O2.
Реакцію прискорює каталітична кількість MnO2.
2. Кислотні властивості:
2H2O2 = 2H+ + O22–.
3. Реагує з основами з утворенням пероксидів:
H2O2 + Ba(OH)2 = 2H2O +BaO2↓.
4. Відновні властивості:
H2O2 + Ag2O = H2O + O2 + 2Ag.
5. Окисні властивості:
H2O2 + NaNO2 = H2O + KNO3,        4H2O2 + PbS = 4H2O + PbSO4.
6. Практичне значення має реакція взаємодії пероксиду натрію з вуглекислим газом, у результаті якої утворюється кисень: 
2Na2О2 + 2CО2 = 2Na2CО3 + О2.

41. Гідрогенсульфід. Сульфідна кислота. Властивості, застосування.
Сірка з воднем при високій температурі утворює отруйний газ гідроген сульфід (сірководень) – H2S, який має дуже неприємний запах тухлих яєць. На практиці Н2S одержують дією розбавлених кислот на сульфіди металів. Наприклад:
FeS +2HC1 = FeCl2 + H2S↑
Водний розчин H2S - слабка, двоосновна кислота, здатна утворювати кислі та середні солі.
Молекулярна формула гідроген сульфіду (сірководню) – H2S. Зв’язок S–H ковалентний полярний, молекула кутова, валентний кут  HSH = 920. У гідроген сульфіді та у сульфідах атом S виявляє найнижчий можливий ступінь окиснення –2.
Одержання:
1. Взаємодією простих речовин:
H2 + S = H2S
2. Дією кислот на сульфіди:
FeSтв. + 2HClконц. = H2S + FeCl2.
3. Дією води на сульфіди амфотерних гідроксидів (Cr2S3, Al2S3):
Al2S3(тв.) + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S
Цим способом одержують дуже чистий гідроген сульфід.
У природі гідроген сульфід утворюється при гнитті органічних решток.
Фізичні властивості:  Гідроген сульфід – безбарвний газ із запахом тухлих яєць, важчий за повітря, т кип. –60,3 0С, т. пл. –85,6 0С.
При 20 0С в 1 л води розчиняється 2,5 л гідроген сульфіду – утворюється сірководнева вода (масова частка гідроген сульфіду 0,36%).
Гідроген сульфід – отруйний газ, тривале вдихання його може призвести до смерті.
Хімічні властивості:
1. На повітрі горить блакитним полум’ям:
2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O
2. При нестачі кисню відбувається неповне окиснення:
2H2S + O2 = 2S + 2H2O
3. У водному розчині гідроген сульфід реагує з окисниками, відновлюючись при цьому до сполук сульфуру з різними ступенями окиснення (0, +4, +6):
H2S + I2 = S + 2HI               H2S + 2HNO3(розб.) = SO2 + 2NO + 2H2O
3H2S + 8HNO3(конц.) = 3H2SO4 + 8NO + 4H2O
4. У кислих розчинах калій перманганату KMnO4 та калій дихромату K2Cr2O7 гідроген сульфід окиснюється до вільної сірки:
3H2S + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 3S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O
5. У водному розчині гідроген сульфід є слабкою двоосновною кислотою і дисоціює за двома ступенями:
І ступінь: H2S ↔ H+ + HS–
ІІ ступінь: HS– ↔ H+ + S2–
За ІІ ступенем дисоціація відбувається незначною мірою.
6. Реагує з лугами, утворюючи солі. Середні солі – сульфіди, кислі – гідроген сульфіди (утворюються при надлишку H2S):
2NaOH + H2S = Na2S + 2H2O                 KOH + H2S = KHS + H2O
Na2S+ H2S= 2NaHS
7. Нерозчинні у воді сульфіди утворюються в реакціях гідроген сульфіду із солями відповідних металів:
Pb(NO3)2 + H2S = PbS↓ + 2HNO3
 У результаті утворюється чорний осад PbS, нерозчинний у розбавлених кислотах – якісна реакція на іони S2–.
Сульфіди різноманітно забарвлені: сульфіди лужних металів – білого кольору, PbS – чорний, MnS – тілесний, CuS – коричнево-металевий.
У воді розчинні сульфіди лужних, лужно-земельних металів та амоніаку. Решта сульфідів нерозчинні у воді, а деякі (CuS, PbS, HgS, CdS) і у розбавлених розчинах мінеральних кислот (HCl, H2SO4).
8. У нітратній кислоті сульфіди важких металів розчиняються з утворенням сполук Сульфуру у вищих ступенях окиснення:
FeS–12 + 18HN+5O3(конц.) = Fe(NO3)3 + 2H2S+6O4 + 15N+4O2 +7H2O
3Cu2S–2 + 22HN+5O3(розб.) = 6Сu(NO3)2 + 3H2S+6O4 + 10N+2O +8H2O
9. Водні розчини сульфідів лужних металів, за рахунок гідролізу створюють лужне середовище (рН > 7):
Na2S + H2O ↔ 2NaOH + H2S
Застосування: Гідроген сульфід і сульфіди застосовують в якісному аналізі при розділенні сумішей аніонів та катіонів за сульфідним методом, який базується на різній розчинності сульфідів у воді, водних розчинах амоніак сульфіду та кислотах.

42. Корозія металів. Способи усунення корозії.
Руйнування металів і сплавів під дією зовнішнього середовища (води, повітря) називається корозією.
Корозія може охоплювати всю поверхню виробу (тотальна), або лише його окремі ділянки (локальна) корозія.
Залежно від механізму, виділяють хімічну та електрохімічну корозію.
Хімічна корозія відбувається при безпосередньому контакті металу з розчинами неелектролітів, сухими газами тощо. У цьому випадку проходить окиснення металу окисниками – компонентами оточуючого середовища.
Хімічну корозію зумовлюють кисень повітря, пари води, вуглекислий газ CO2, сульфур (IV) оксид SO2, хлор Cl2, гідроген хлорид HCl тощо. Зокрема, корозія заліза в атмосфері кисню (на повітрі) зумовлена проходженням процесу:
4Fe + 3O2 = 2Fe2O3
Деякі метали (алюміній, цинк, хром нікель) під дією кисню утворюють оксидні плівки які захищають метал від подальшого руйнування:
4Al + 3O2 = 2Al2O3
При механічному або хімічному руйнуванні плівки корозія проходить далі. У заліза оксидна плівка пориста і тому не захищає метал від подальшої корозії.
Хімічній корозії піддаються деталі двигунів внутрішнього згорання, газових турбін, хімічна апаратура.
Інтенсивність корозії зростає при підвищенні температури, зростання сили окисника і активності металу.
Провідне місце займає електрохімічна корозія – руйнування металів і сплавів при контакті з іншими металами та розчинами електролітів. Електролітами можуть бути пори води в повітрі, ґрунтові води, морська вода тощо. У цьому випадку відбувається перенос електронів, що зумовлює проходження окисно-відновних процесів – виникає гальванічний елемент
Коли активніший метал (наприклад, залізо) забруднений менш активним металом (домішка міді), на його поверхні при стиканні з електролітом відбувається окиснення активного металу (заліза) і його перехід у розчин у формі катіонів:
Fe0 – 2e– = Fe2+
Таким чином, залізо є анодом.
Нанесення захисних покриттів (металічних, неметалічних, полімерних, лакофарбових) – пасивує метал шляхом утворення оксидів, карбідів, нітридів тощо або перешкоджає фізичному доступу агресивних реагентів.

43. Розкрийте суть основних понять хімії:  атом, хімічний елемент, молекулярна маса,  кількісті речовини, молярна маса.
Атоми – це найдрібніші хімічно неподільні частинки речовини, що складаються з позитивно зарядженого ядра та негативно заряджених електронів.
Хімічний елемент – це різновид атомів з однаковим зарядом ядра.
Заряд ядра атома (протонне число)  – це найважливіша характеристика хімічного елемента, з неї можна дуже багато дізнатися про властивості атомів і утворені ними речовини. Наприклад, за зарядом ядра (протонним числом) можна визначити кількість електронів в атомі хімічного елемента і  їх кількість вже визначає хімічні властивості сполук, утворених цим елементом.
Однією з найважливіших характеристик хімічного елемента є його відносна атомна маса (Аr).
Відносна атомна маса (Ar) – це відношення маси атома даного елемента до 1/12 маси атома Карбону.
	
Ar = 
Відносна атомна маса показує, у скільки разів маса будь-якого атома більша за 1/12 маси атома Карбону. Наприклад, відносна атомна маса Оксигену = 16, отже атом Оксигену в 16 разів важчий за 1/12 маси атома Карбону.
Відносна маса застосовується не тільки для атомів, але й для молекул.
Відносна молекулярна маса(Мr) показує   у скільки разів маса молекули більша за 1/12 маси атома Карбону і дорівнює сумі відносних атомних мас усіх хімічних елементів, що входять до складу молекули.

Mr = 

Часто набагато важливіше для визначення кількості речовини знати число  окремих атомів чи молекул. Саме тому для зручності в хімії ввели поняття – кількість речовини.
Отже, кількість речовини (ʋ) – це важлива фізична величина. Вона показує скільки найменших частинок даної речовини міститься в тому чи іншому зразку.
Атоми і молекули дуже малі, тому їхня кількість у навколишньому середовищі величезна. Навіть у найменшому кристалі цукру кількість молекул перевищує мільярд мільярдів. Тому досить важко перелічити окремі молекули. Для вимірювання кількості речовини використовують спеціальну одиницю – моль.
1 моль – це така порція речовини, що містить 6,02 х 1023 структурних одиниць даної речовини.
Число 6,02 х 1023 називають числом Авогадро на честь італійського вченого Амедео Авогадро. Чому саме це число? Тому що саме стільки атомів міститься в 12 г нукліду Карбону 12С і використовують як стандарт для визначення атомної одиниці маси.
Знаючи кількість речовини, що міститься в тому чи іншому зразку, ми можемо його зважити. Розділивши одержану масу на кількість речовини, отримаємо масу одного моля речовини, тобто молярну масу.
M = m / ʋ
Молярна маса (М) – це фізична величина, що дорівнює відношенню маси речовини до її кількості.
Молярну масу виражають у г/моль. Чисельно молярна маса дорівнює молекулярній масі. Це маса 1 моль речовини.

44. Дайте загальну характеристику оксидам Карбону. Охарактеризуйте властивості, застосування.
Карбон з Оксигеном утворює два оксиди – карбон оксид (II) СО та карбон  оксид (IV) - СO2 (II).СО, або як його ще називають «угарний газ», утворюється при неповному згоранні вуглецю. Це отруйний газ без кольору і запаху. При температурі -192°С він зріджується, а при -205°С твердіє.
У лабораторії карбон оксид (II) можна отримати при дії концентрованої сульфатної кислоти на мурашину або щавлеву кислоту при нагріванні:

НСООН  Н2О + CO

Н2С2О4   Н2О + СО2 + СО
У промисловості карбон оксид (II) можна отримати згідно з такими реакціями :
2С + О2 = 2СО

СН4 + Н2О  CO + 3Н2
За своїми хімічними властивостями карбон  оксид (II) - відновник, здатний окиснюватися до ступеня окиснення +4:
FeO + CO = Fe + СО2
CO + С12 = СОС12 (фосген)
CO + 2Н2 → СН3ОН (метанол)
СО2 - карбон  оксид (IV), або вуглекислий газ, - безбарвний газ без запаху, важчий за повітря. При незначному тиску при кімнатній температурі він зріджується. Внаслідок випаровування зрідженого вуглекислого газу частина його твердне, перетворюючись на так званий «сухий лід». Вуглекислий газ є ангідридом вугільної кислоти і має властивості кислотного оксиду. В лабораторії його можна отримати в апараті Кіппа, діючи соляною кислотою на мармур:
СаСО3 + 2НС1 = СаС12 + СО2 + Н2О
У промисловості термічний розклад вапняку має вигляд: 

СаСО3   СаО + СО2
Хімічні властивості карбон оксиду (IV) як кислотного оксиду і окисника можна продемонструвати такими реакціями:
СО2 + Н2О  ↔  Н2СО3

СО2 + ВаО  ВаСО3
СО2 + Mg(OH)2 = MgCO3 + Н2О

СO2 + С  2СО
СO2 + 2Са = 2СаО + С



45. Розкрийте суть основних законів хімії: закон кратних співвідношень, закон Авогадро. 
Закон кратних відношень
Якщо два елементи утворюють між собою кілька хімічних сполук, то масові кількості одного із елементів, що припадають у цих сполуках на ту саму масову кількість другого елемента відносяться між собою як прості цілі числа.
Найменшою хімічно неподільною частиною речовини є атом. Очевидно, що яким би не був складним процес хімічної взаємодії двох простих речовин, у реакцію може вступити лише ціле число атомів. Звідси випливає, що коли два елементи утворюють між собою кілька сполук, то маса одного елемента, що сполучається з певною масою іншого, відносяться між собою як невеликі цілі числа. 
Це – закон кратних відношень, відкритий Дж. Дальтоном (1802 – 1808).
Відомо, що залізо і сірка утворюють сполуки складу FeS та FeS2, відповідно до схем:
Fe + S = FeS
Fe + 2S = FeS2
У першу реакцію вступають 56 г заліза та 32 г сірки, маси їх відносяться як 7 : 4 (56/7 = 32/4).
У другу реакцію вступають 56 г заліза і 64 г сірки і їх маси відносяться як 7 : 8 (56/7 = 64/8).
Закон кратних відношень справедливий лише для молекулярних сполук сталого складу (дальтонідів).
Закон Авогадро
Закон Авогадро – одне з найважливіших засад хімії було сформульовано ще в 1811 році Амедео Авогадро (1776 - 1856), професором фізики в Туріні.
У часи встановлення закону об’ємних відношень вважалось, що молекули усіх газів одноатомні, а тому неможливо було пояснити чому з одного об’єму (літра) водню і одного об’єму (літра) хлору утворюється два об’єми (літри) хлороводню (згідно тодішніх уявлень повинен був утворитись 1 об’єм хлороводню). Для вирішення цього питання А. Авогадро припустив, що молекули простих газоподібних речовин двохатомні. 
Саме він і сформулював гіпотезу, яка згодом стала одним з головних законів хімії відомий нам як закон Авогадро. З закону випливає, що в рівних об’ємах  різних газів, взятих за однакових температури і тиску, міститься одне і те ж число молекул 
Закон Авогадро легко пояснити, виходячи з того, що у газах міжмолекулярні відстані набагато більші від розмірів молекул, тому розміри молекул на об’єм газу не чинять відчутного впливу, і при однакових температурах і тиску міжмолекулярні відстані приблизно однакові.
Справедливим є і зворотне твердження – однакова кількість молекул будь-якого газу за однакових умов займає однаковий об’єм. А оскільки 1 моль речовини у будь-якому агрегатному стані містить однакову кількість молекул (6,02∙1023), то один моль будь-якого газу за однакових умов займе однаковий об’єм, який називають молярним об’ємом Vm. Числове значення його можна розрахувати, знаючи масу одного літра газу (його густину) за нормальних умов:
            Vm = =  ;                 [Vm] =  = л/моль
де М – молярна маса газу, г/моль, ρ – маса одного літра газу (густина), г/л, V – об’єм газу за н.у., ʋ – кількість речовини, моль.
Експериментально встановлено, що для усіх газів за н.у. Vm = 22,4 л/моль.
Це є першим наслідком із закону Авогадро.
Оскільки однакові об’єми газів за н.у.  містять однакову кількість молекул, тобто коли NX  = NY = NА   і   ʋX ∙ NX = ʋY ∙ NY    то   ʋX = ʋY  

        тоді      =    ,              звідки       =             

Позначивши  D(X/Y) , одержимо D(X/Y) = , де D(X/Y) – відносна густина газу (Х) за газом (Y), МХ і МY – молярні маси газів (Х) та (Y) відповідно. 
Це – другий наслідок із закону Авогадро.

46. Назвіть та охарактеризуйте  сполуки Карбону: кислоту, солі.  Опишіть фізичні та хімічні властивості, та їх використання у медицині та фармації.
При розчиненні вуглекислого газу у воді утворюється дуже слабка, нестійка вугільна кислота (Н2СО3). У розчині вона дисоціює головним чином на іони Н+ та НСО3- і лише в незначній кількості утворює іони СО32-.
Н2СO3 ↔  Н+ + НСО3  ↔ 2Н+ + СО32-
Всі карбонати, крім солей лужних металів, при нагріванні розкладаються з виділенням СО2 і оксиду металу:

CaCO3  СаО + СО2
Гідрокарбонати лужних металів при нагріванні переходять в карбонати:

Са(НСО3)2  СаСO3 + СО2 + Н2О
Характерною реакцією на карбонат - іони є утворення вуглекислого газу внаслідок дії кислоти на карбонати:
СаСО3 + 2НС1 = СаСl2 + СO2 + Н2O
Натрій карбонат, або кальциновану соду, отримують у промисловості аміачно-хлоридним методом. Концентрований розчин хлориду натрію насичують аміаком та пропускають вуглекислий газ:
NH3 + СО2 + Н2О = NH4HCO3
NH4HCO3 + NaCl = NH4C1 + NaHCO3

2NaHCO3  Na2CO3 + CO2 + H2O
K2CO3 - калій карбонат, або поташ, одержують, пропускаючи вуглекислий газ в розчин гідроксиду калію.
CO(NH2)2 – карбамід, або сечовину, можна одержати при взаємодії вуглекислого газу з аміаком при значному тиску:
СО2 + 2NH3 = CO(NH2)2 + Н2О

47. Розкрийте суть основних законів хімії: закон збереження маси, закон сталості складу речовин. 
Закон збереження маси
Закон збереження маси речовини вперше сформулював у 1748 p. М. В. Ломоносов. Пізніше (у 1756 р.) він експериментально обґрунтував цей закон. Сучасне формулювання закону таке:
Маса речовин, що вступають у хімічну реакцію, дорівнює масі речовин, що утворюються внаслідок реакції.
Незалежно від Ломоносова цей закон сформулював у 1789 р. французький хімік А. Лавуазьє. Він також одержав експериментальні докази закону, вивчивши багато реакцій окиснення металів.
Закон збереження маси речовини можна пояснити з погляду атомно-молекулярного вчення так: під час хімічних реакцій атоми не зникають і не можуть виникнути з нічого; загальна кількість атомів залишається сталою до і після реакції. Наприклад, під час взаємодії двохатомних молекул водню і хлору має утворитися стільки молекул хлороводню, щоб кількість атомів гідрогену і хлору залишилася такою, що дорівнює двом, тобто дві молекули:
Н2 + Сl2 = 2НСl
У рівнянні число атомів кожного елемента в лівій частині дорівнює числу таких самих атомів у правій частині. Це означає, що рівняння відповідає закону збереження маси речовини, отже воно написане правильно. Коефіцієнти перед формулами речовин у рівняннях хімічних реакцій називаються стехіометричними коефіцієнтами.
Стехіометрія – це розділ хімії, в якому розглядаються об'ємні та масові співвідношення між речовинами, які реагують.
Закон сталості суладу речовин
Вперше сформулював Ж. Пруст (1799 – 1806) на основі експериментальних даних. У сучасному формулюванні звучить так: будь-яка речовина молекулярної будови незалежно від способу одержання має сталий якісний і кількісний склад.
Проілюструємо це простим прикладом: карбон (IV) оксид СО2 (вуглекислий газ) можна одержати кількома способами:
1. спалюванням вугілля в кисні: С + О2 = СО2;
2. випалюванням вапняку: СаСО3 = СО2 + СаО;
3. дією кислот на карбонати: HCl + Na2CO3 = CO2 + NaCl + H2O;
4. спалюванням органічних речовин: СН4 + О2 = СО2 + H2O;
5. спалюванням карбон (ІІ) оксиду: 2СО + О2 = 2СО2.
Проте, незалежно від способу добування у складі вуглекислого газу буде 36,6% Карбону та 63,4% Оксигену.
З розвитком хімії з’ясувалось, що деякі речовини не підлягають закону сталості складу і залежно від способу одержання можуть мати різний кількісний (але не якісний!) склад. Речовини сталого складу назвали дальтонідами (на честь англ. Дж. Дальтона), а змінного – бертолідами (на честь фр. К. Бертолле, який передбачив існування таких сполук).
Дальтоніди мають молекулярну структуру, їх склад виражають простими формулами з цілочисельними індексами: H2SO4, HCl, CO2, PCl5, CH4 тощо.
Більшість бертолідів – речовини кристалічної структури, їх склад описують формулами із дробовими змінними індексами. Так, у титан (IV) оксиді TiO2, залежно від умов одержання, на одиницю маси Титану може припадати від 0,65 до 0,67 одиниць маси Оксигену, що відповідає формулі TiO1,9-2,0, де індекси вказують межі, у яких змінюється вміст елемента (у нашому випадку Оксигену). Сполуки змінного складу мають не молекулярну, а атомну структуру, і тому їх формула вказує межі складу речовини, а не склад молекули.

48. Дайте загальну характеристику елементам ІV-А групи. Карбон, його поширення у природі. Алотропні модифікації Карбону. 
На зовнішньому електронному рівні атоми елементів IV групи головної  підгрупи - Карбон, Силіцій, Германій, Станум, Плюмбум  мають чотири електрони, тому вони здатні проявляти ступінь окиснення від +4 до -4.
Зверху донизу в групі зростає тенденція до віддачі електронів у зв'язку із збільшенням радіуса атомів, і, як наслідок, спостерігається посилення відновних і металічних властивостей, тому прості речовини, що побудовані з цих елементів, мають такі властивості: вуглець і кремній - неметалічні властивості, германій має аморфні властивості, а олово і свинець - метали.
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У вільному стані у природі карбон найбільш поширений у вигляді двох алотропних видозмін - алмазу та графіту.
У шестидесятих роках минулого сторіччя синтезовані різновидності вуглецю, що складаються з лінійних ланцюгових полімерів типу -С≡С-С≡С-карбін та =С=С=С=С= полікумулен. Трохи пізніше вперше отримані штучним шляхом, а потім і відкриті у природі нові модифікації карбону: фулерени, нанотрубки, барелени та інші. Хімічні та фізичні властивості нових модифікацій карбону знаходяться  у стадії дослідження, але загалом стосовно будови кристалів їх можна віднести до «кластерів». У кластерах атоми елементів знаходяться ближче один від одного, ніж у звичайних кристалах. Фулерени – це кластери Карбону з парним числом атомів, які розміщені на поверхні багатогранних поліедрів. 
Алмаз – прозорий, найтвердіший із всіх природних речовин. Алмаз у перекладі з арабської мови означає  «непереможний». 
Атоми Карбону в алмазі знаходяться в стані SP3 - гібридизації і утворюють тривимірну тетраедричну решітку, в якій атоми Карбону зв'язані ковалентними зв'язками. Алмаз не проводить електричного струму. 
Графіт - темно-сіра речовина з металічним блиском, має шарувату структуру. Добре проводить електричний струм, тугоплавкий.
При звичайній температурі карбон інертний, а при нагріванні реагує з багатьма металами, неметалами, оксидами металів, кислотами. Як окисник він здатний приєднувати чотири електрони, проявляючи ступінь окиснення -4.
Наприклад:
4А1 + 3С = Аl4С3 (алюміній карбід)
2Н2 + С = СН4  (метан)
Як відновник Карбон віддає два або чотири валентні електрони, проявляючи у своїх сполуках ступінь окиснення +2 та +4:

С + СuO  Сu + СО

С + О2  СО2

3С + 4HNO3розб  3СО2 + 4NO + 2Н2О
При взаємодії карбідів металів з водою або кислотою виділяється метан або ацетилен, наприклад:
СаС2 + 2Н2О = Са(ОН)2 + С2Н2
А14С3 + 12НС1 = 4А1Сl3 + 3СН4
А14С3 + 12Н2О = 4А1(ОН)3 + 3СН4

49. Дайте загальну характеристику металічним елементам. Метали як прості речовини.
Існують різноманітні способи класифікації металів. Наведемо загальну класифікацію з урахуванням фізичних властивостей металів.
Усі метали поділяють на дві великі групи: чорні та кольорові.
Чорні метали – темно-сірого кольору, з високою густиною (крім лужноземельних), мають високі температури плавлення та кипіння, високу твердість. Серед них виділяють:
1. Метали родини заліза – Fe, Co, Ni, а також Mn. Їх застосовують для одержання сплавів заліза;
2. Тугоплавкі метали – температура плавлення яких перевищує температуру плавлення заліза (1536 0С) – Мо, W. Застосовуються як легуючі добавки до сталей;
3. Уранові метали – актиноїди – метали ІІІ-В підгрупи V періоду;
4. Рідкісноземельні метали – лантаноїди – метали ІІІ-В підгрупи VII періоду;
5. Лужні та лужноземельні метали – елементи І-А та ІІ-А підгруп.
Кольорові метали – забарвлені (жовті, червоні, білі), м’які, пластичні, мають низькі температури плавлення та кипіння. Їх поділяють на:
1. Легкі метали – лужні метали, Be, Mg, Al (густина не більша 5 г/см3);
2. Благородні метали – Ag, Au, метали родини платини (VIII-B підгрупа, 5 і 6 період). Усі вони хімічно малоактивні.
3. Легкоплавкі метали – температура плавлення яких нижча від температури плавлення заліза.
Фізичні властивості металів:  Основний вплив на фізичні властивості має електронна структура атома і будова кристалічної гратки металу. Найчастіше у металів зустрічаються об’ємно-центровані кубічні (а) − (Li, Na, K, Cr, Fe) , гранецентровні кубічні (б) − (Al, Ca, Cu, Ag, Au), гексагональні (в) − (Be, Mg, Co, Zn) кристалічні гратки:
Кристалічна гратка металів складається із позитивно заряджених катіонів і нейтральних атомів металу, між якими рухаються валентні електрони, які зв’язують усі атоми в кристалі у єдине ціле (“усуспільнені” електрони). Такий тип зв’язку називають металічним.
Температури плавлення і кипіння. За звичайних умов метали – тверді речовини (за винятком Hg). Температури плавлення змінюються у широких межах – від –39 0С у Hg до 3420 0С у W. Температури кипіння металі вдуже високі (у Pt 4350 0С, у Cu 2877 0С). У періодичній системі зі зростанням порядкового номера елемента металу в періоді зростають температури плавлення та кипіння.
Електропровідність металів зумовлена наявністю в кристалічних гратках рухливих електронів, які навіть при невеликій різниці потенціалів рухаються від негативного полюса до позитивного. За звичайних умов найкраще електричний струм проводять срібло і мідь, найгірше – свинець і ртуть.
З підвищенням температури зростає сила коливання атомів у вузлах кристалічних граток, що утруднює рух електронів, тому електропровідність знижується. При зниженні температури, коливання зменшуються і електропровідність зростає.
Теплопровідність визначається тими ж факторами, що й електропровідність. Найкраще тепло проводить срібло, найгірше – бісмут і ртуть.
Металічний блиск характерний для всіх металів. Як правило метали – сірого або білого кольору, однак є і забарвлені метали: мідь – червона, золото – жовте. Часто на повітрі метали вкриваються оксидною плівкою і втрачають блиск.
Густина металів зменшується зі зменшенням атомної маси елемента і збільшенням атомного радіуса. Найлегший метал – літій (густина 0,53 г/см3), найважчий – осмій (густина 22,5 г/см3). Літій, натрій та калій – єдині метали, легші за воду.
За магнітним властивостями виділяють метали:
1. Парамагнітні – втягуються в магнітне поле за рахунок неспарених електронів – d-елементи: ванадій, ніобій, тантал;
2. Діамагнітні – виштовхуються з магнітного поля – цинк, ртуть, мідь;
3. Феромагнітні – зберігають намагнічений стан протягом певного часу – залізо, кобальт, нікель.
Основними механічними властивостями металів є твердість, пластичність, міцність.
Твердість – опір проникненню в метал іншого твердого тіла. Найтвердіші метали – вольфрам, хром (ріжуть скло), найм’якіші – лужні (ріжуться ножем).
Пластичність – здатність змінювати форму без руйнування і зберігати її після припинення дії деформуючої сили. Найпластичніші – золото (з 1 г золота можна витягнути нитку довжиною 2000 м), срібло і мідь.
Міцність – здатність не руйнуватись під дією навантаження.
	
50. Опишіть поняття твердість води. Назвіть способи її усунення.
У зв’язку зі значним поширенням кальцію, його солі майже завжди містяться у природній воді.
Природну воду, що містить значну кількість кальцію і магнію називають твердою. М’яка вода містить мало солей магнію і кальцію або вони у ній практично відсутні.
Сумарний вміст солей магнію і кальцію у воді називають загальною твердістю води. В її межах виділяють карбонатну твердість, зумовлену наявністю карбонатів та гідрогенкарбонатів магнію та кальцію і некарбонатну, зумовлену наявністю інших солей (хлоридів, сульфатів) магнію і кальцію.
При нагріванні води, що має карбонатну твердість утворюється осад карбонатів кальцію і магнію і виділяється СО2:
Са(НСО3)2.= СаСО3↓ + СО2 + Н2О
Через це карбонатну твердість називають тимчасовою. Твердість води, яка залишається після кип’ятіння, називають постійною.
За твердістю воду умовно поділяють на м’яку, середню, тверду і дуже тверду. Морська вода завжди значно твердіша, ніж прісна.
Тверда вода непридатна для багатьох технічних завдань. При її використанні у парових котлах стінки вкриваються накипом, що погіршує теплопередачу, веде до утворення тріщин. Тверда вода не придатна для прання тканин, варіння мила. Вона не дає піни з милом, оскільки розчинні натрієві і калієві солі вищих жирних кислот з мила переходять у нерозчинні солі кальцію та магнію:
2С17Н35СООNa + CaSO4 = Ca(С17Н35СОО)2↓ + Na2SO4
                   натрій стеарат                   кальцій стеарат
У зв’язку з цим проводять пом’якшення води – видалення солей магнію і кальцію. Пом’якшення буває фізичне і хімічне.
При хімічному пом’якшенні у воду додають осаджувачі – найчастіше соду NaНCO3 і вапно Ca(ОН)2. При цьому відбуваються реакції:
Ca2+ + HCO3– = CaCO3↓ + H+                   Mg2+ + Ca(OH)2 = Mg(OH)2↓ + Ca2+
Іноді для видалення іонів Mg2+ і Са2+ воду пропускають через шар іоніту (катіоніту) – проводять іонообмінну очистку. Катіоніт – сполука типу Na2R, де R – органічний залишок, у якому натрій може замінятись на іони магнію або кальцію:
Na2R + Са2+ = СаR + 2Na+
Коли увесь натрій з катіоніту обміняється на іони Са2+, катіоніт регенерують, пропускаючи через нього концентрований розчин натрій хлориду або натрій сульфату:
СаR + Na2SO4 = Na2R + СаSO4
До фізичних методів пом’якшення води належать електродіаліз, магнітна та ультразвукова обробка.
Найчастіше пом’якшення води проводять у кілька етапів:
1. Кип’ятінням усувають тимчасову твердість;
2. Додаванням кальцій гідроксиду та соди – постійну твердість;
3. Для додаткового пом’якшення воду пропускають через катіоніт.
Повного обезсолення води можна досягти дистиляцією – випаровуванням води з наступною конденсацію пари.

51. Охарактеризуйте властивості Силіцію та його сполук.
	Четверта частина земної кори складається з Силіцію (27,6%). Після Оксигену Силіцій займає друге місце щодо поширеності на землі. У природі трапляється у вигляді силіцію діоксиду (IV) - SiO2 та силікатів.
Силіцій відкритий у 1811 році Ш. Гей-Люссаком і Л.Тенаром способом прожарювання білого піску з коксом :
SiO2 + 2Mg = Si + 2MgО
Силіцій (Si) - тверда речовина з характерним блиском, існує у кристалічному і аморфному стані, є напівпровідником. Проявляє ступені окиснення +4 та -4. Силіцій - малоактивний елемент. При кімнатній температурі сполучається лише із флуором. При нагріванні реагує з киснем, галогенами, сіркою, металами:

Si + O2SiO2 (силіцій діоксид)
Si + 2F2 = SiF4 (силіцій флуорид)
Si + С = SiC (силіцій карбід)
Si + 2Са = Са2Si (кальцій силіцид)
Кислоти, крім "силіцієвої водки", (HNO3 + HF), на силіцій не діють, а з лугами силіцій енергійно взаємодіє, виділяючи водень:
Si + 2NaOH + Н2О = Na2SiO3 + 2Н2
У кисневмісних кислотах-окиснювачах силіцій пасивується і розчиняється лише в суміші плавикової та нітратної кислот:
3Si + 4HNO3 + 18HF = 3H2SiF6 + 4NO + 8Н2О
При прожарюванні піску з коксом одержують карборунд, який є однією з найміцніших сполук:
SiO2 +3С = SiC + 2СО
Під дією кислот силіциди легко розкладаються, утворюючи газ силан, що нагадує метан:
Mg2Si + 4НСl = SiH4 + 2MgCl2
Силан самозаймається на повітрі і згорає з утворенням силіцій діоксиду і води:
SiH4 + 2О2 = SiO2 + 2Н2O
Сполуки Силіцію з галогенами називаються галогенангідридами силіцієвої кислоти. Вони утворюються при нагріванні суміші силіцію діоксиду з вугіллям у струмені хлору:
SiO2 + 2С + 2С12 = SiCl4 + 2СО
Під дією води галогенангідриди гідролізують з утворенням силіцієвої і соляної кислот:
SiCl4 + 3Н2O = H2SiO3 + 4НС1
Силіцій діоксид реагує при високій температурі з оксидами лужних та лужноземельних металів, з лугами, карбонатами і розчиняється лише в плавиковій кислоті. Силіцій діоксид - кислотний оксид, який є ангідридом силіцієвої кислоти Н2SіО3 .
Солі  називаються силікатами, розчинними у воді є лише натрій та калій силікати, їх можна отримати лише сплавленням силіцій діоксиду з лугами або натрій та калій карбонатами, наприклад:
SiO2 + 2КОН = K2SiO3 + Н2О
SiO2 + К2СO3 = K2SiO3+ СО2

52. Дати загальну характеристику атомам елементів І-А групи. Описати фізичні та хімічні властивості простих речовин, та їх використання у медицині та фармації. 
До І А групи належать Літій Li, Натрій Na, Калій K, Рубідій Rb, Цезій Cs, Францій Fr. На зовнішньому електронному рівні вони містять один s-електрон – ns1, де n – номер періоду, тому є s-елементами.
Усі елементи – типові метали, їх ще називають лужні метали, через те, що усі вони утворюють розчинні у воді сильні основи МеОН – луги.
Лужні метали виявляють сильні відновні властивості, легко віддають єдиний валентний електрон (окиснюються) набуваючи електронної конфігурації благородного газу. У сполуках лужних металів існує іонний зв’язок. Характерна валентність 1, ступінь окиснення – +1.
Металічні властивості зростають у групі зверху вниз. Усі сполуки лужних металів виявляють властивості основ.
Лужні метали є активними у хімічному відношенні елементами, що зумовлено низькими значеннями енергії іонізації їх атомів. У групі згори донизу енергія іонізації зменшується, відновні властивості та хімічна активність збільшуються. 
Лужні метали – найактивніші у хімічному відношенні метали, що зумовлено низькими значеннями енергій іонізації атомів (легкістю віддачі електронів).
При контакті з повітрям натрій і калій вкриваються плівкою, що складається з нітридів, оксидів, карбонатів, пероксидів і гідроксидів зазначених металів. Тому натрій і калій зберігають в герметичному посуді під шаром гасу, який захищає їх від контакту з повітрям.
1. Натрій та калій бурхливо реагують з водою, утворюючи гідроксиди та водень. Реакція екзотермічна, і водень, без зовнішнього доступу полум'я, самозаймається:
2Na + 2Н2O = 2NaOH + Н2 
2. Реакції лужних  металів з  кислотами - окисниками  супроводжуються вибухом:
8Na + 10НNО3розв = 8NaNO3 + NH4NO3 + ЗН2О
8К + 5Н2SO4 конц = 4K2SO4 + H2S + 4H2O
3. Взаємодія з простими речовинами.
Натрій і калій за м’яких умов реагують з усіма неметалами (крім благородних газів), виявляючи при цьому винятково відновні властивості. З воднем, галогенами, сіркою утворюються відповідні бінарні сполуки (див. Бінарні сполуки). Взаємодія з киснем супроводжується утворенням пероксидів та надпероксидів (супероксидів):
Na + O2 = Na2O2                                      K + O2 = KO2 (або K2O4)
          натрій пероксид                                        калій надпероксид
Оксиди натрію Na2O і калію K2O одержують при термічному розкладі їх пероксидів та надпероксидів або взаємодії їх з відповідними металами:
2Na2O2 = 2Na2O + O2
Na2O2 + 2Na = 2Na2O
KO2 + 3K = 4K2O
Взаємодія пероксидів та надпероксидів натрію і калію з водою або кислотами веде до утворення гідроген пероксиду Н2О2:
Na2O2 + 2H2O = 2NaOH + H2O2
Na2O2 + H2SO4р. = Na2SO4 + H2O2
4. Взаємодія з кислотами-неокисниками (HHal) відбувається з утворенням відповідних солей і виділенням водню:
2Ме + 2НHal = 2МеНal + Н2
5. З амоніаком NH3 розплавлені натрій і калій утворюють аміди:
2Nа + 2NH3 = 2NаNH2 + Н2
6. У реакціях з ацетиленом утворюються ацетиленіди (карбіди) Me2C2:
2Nа + HС≡СН = Nа–С≡С–Na + Н2

53. Назвіть основні способи визначення концентрації розчинів.
Важливою характеристикою будь-якого розчину є його концентрація. Цією величиною визначається більшість властивостей розчинів. 
Концентрація речовини – це величина, що вимірюється кількістю розчиненої речовини, що міститься у певній масі чи об’ємі розчину або розчинника. 
Існують різні способи чисельного вираження складу розчинів. 
1. Масова доля (частка) речовини (W%)  – кількість (г) речовини, що міститься у 100 г розчину чи сухої речовини, виражається у долях одиниці або відсотках %:
W%  =  • 100%

2. Молярна концентрація (CM або М) – кількість молей речовини, що міститься у 1 л (або дм3) розчину, виражається у моль/л, моль/дм3. Наприклад, двохмолярний розчин (2М H2SO4) містить 2 моль кислоти безводної в 1 л розчину. Розчин, який містить в 1 л розчину 0,1 моль/л і 0,01 моль/л речовини, називаються відповідно децимолярним і сантимолярним.
CМ  =  
В хімії широко користуються поняттям еквіваленту та фактору еквівалентності.
Еквівалентом називають реальну або умовну частку речовини Х, яка може приєднувати, вивільнювати або бути будь-яким іншим чином  еквівалентна одному іону гідрогену в даній кислотно-основній реакції або одному електрону в окислювально-відновній реакції.
Під умовною часткою розуміють як реально існуючі частинки (молекули, йони, електрони), так і долі таких частинок (наприклад, ½ йону) або їх групи.
Кількість речовини еквіваленту є моль.
Фактор еквівалентності fекв. – це число, яке позначає, яка доля реальної частки речовини  еквівалентна одному йону Гідрогену в даній кислотно-основній реакції або одному електрону в окисно-відновній реакції.
Фактор еквівалентності розраховують на основі стехіометрії даної реакції з рівності:
fекв. = 

де z – основність кислоти або кислотність основи даної кислотно-основної реакції, а також електронів, що приймають участь у даній окислювально-відновній реакції. z – величина безрозмірна.
Молярна маса еквівалента речовини  (маса одного моля еквівалента речовини) – величина, яка вимірюється добутком фактора еквівалентності на молярну масу речовини:
Mекв. =   M 
де M – молярна маса еквівалента.
Одиниці вимірювання молярної маси еквівалента – г/моль.
3. Молярна концентрація еквівалентів (нормальна концентрація, нормальність розчину) (CM екв.)  – кількість молей еквівалентів речовини, що міститься у 1 л (або дм3) розчину, виражається у моль/л, моль/дм3:
СМ екв.= 

де  ʋекв.  – кількість речовини еквівалентів, моль. (ʋекв. = )
4. Титр розчину (T)  – концентрація розчину, яка показує кількість розчиненої речовини у г, що міститься у 1 мл розчину:
T  = 
Титровані розчини — розчини реактивів, які мають точно відому концентрацію.

54. Дати загальну характеристику атомів елементів ІІ-А групи. Дати характеристику  простим речовинам. 
До головної підгрупи II групи періодичної системи відносяться елементи Берилій, Магній, Кальцій, Стронцій, Барій та Радій.
Кальцій, Стронцій та Барій називають лужноземельними металами, оскільки їх гідроксиди мають лужні властивості. На зовнішньому електронному рівні всі елементи мають по два валентні електрони, в хімічних сполуках вони проявляють ступінь окиснення  +2.
Берилій проявляє амфотерні властивості, всі інші s - елементи II групи - чітко виражені метали. Це - сріблясто-білі речовини, мають більшу твердість і температуру плавлення, ніж лужні метали. 
Як і в інших головних підгрупах із збільшенням порядкового номера, енергія іонізації атомів зменшується, металічні властивості збільшуються. 
Берилій входить до складу мінералу - берилу - Be3Al2(SiO3)6, a Магній - до складу доломіту - MgCO3,CaCO3. Крім того, відомі мінерали Магнію - магнезит MgCO3, карналіт - KClMgCl2 6H2О та  MgSO4.
Кальцій, Стронцій, Барій - сріблясто-білі, легкі, досить поширені в природі лужноземельні метали.
Найбільш поширені в природі сполуки Кальцію - карбонати -СаСО3 (вапняк, крейда, мармур), сульфати CaSO42H2O(гinc), фосфати Са3(РО4)2 (фосфорит).
Стронцій та Барій трапляються в природі головним чином у вигляді сульфатів та карбонатів, утворюючи мінерали - целестин - SrSO4, стронціаніт - SrCO3 та барит - BaSO4.
У вільному стані метали одержують шляхом електролізу розплавів їх солей та гідроксидів. Інший шлях - відновлення оксидів. Наприклад:
4ВаО + 2А1 = ВаОА12О3 + 3Ва
Лужноземельні метали - сильні відновники. За звичайних умов легко вступають в реакцію з киснем, галогенами, а при нагріванні реагують з сіркою, азотом, вуглецем, воднем, фосфором, утворюючи відповідні сполуки - оксиди, хлориди, сульфіди, карбіди, гідриди.
Одержані солі зазнають гідролізу, утворюючи кальцій гідроксид та водневу сполуку відповідного неметалу:
Са3Р2 + 6Н2O = 3Са(ОН)2 + 2РН3
Ca3N2 + 6Н2О=3Са(ОН)2 + 2NH3
СаC2 + 2Н2O = Са(ОН)2 + С2Н2
СаН2 + 2Н2О = Са(ОН)2 + 2Н2
Елементи підгрупи Кальцію реагують з водою, як і лужні метали витискують з неї водень, але значно повільніше, магній реагує з гарячою водою, берилій не реагує у зв’язку з наявністю захисної плівки:
Са + 2Н2О = Са(ОН)2 + Н2
Лужноземельні метали активно реагують з кислотами:
4Ca + 10HN03 = 4Ca(NO3)2 +NH4NO3 + ЗН2О
Ва + 2НС1 = ВаС12 + Н2
Сполуки кальцію. Найважливіше практичне значення мають оксид, гідроксид, хлорид, сульфат та карбонат кальцію.
Кальцій оксид СаО (технічні назви – негашене вапно, кипілка). Одержують взаємодією металічного кальцію з киснем або піролізом вапняку:
2Са + О2 = 2СаО                   СаСО3 = СаО + СО2
Це – типовий основний оксид, виявляє усі характерні властивості (див. Оксиди). У воді розчиняється з виділенням великої кількості тепла, так що вода закипає (звідси й пішла назва СаО – кипілка):
СаО + Н2О = Са(ОН)2 + Q,    ΔН < 0.
Кальцій гідроксид Са(ОН)2 (технічні назви – гашене вапно, пушонка). Малорозчинний у воді, суспензія Са(ОН)2 у воді – вапняне молоко (вапняна вода) має лужну реакцію.
Кальцій гідроксид – типовий основний гідроксид, виявляє усі характерні властивості (див. Основи).
При пропусканні газоподібного хлору через вапняну воду утворюється хлорне вапно (див. Оксигеновмісні сполуки Хлору):
2Са(ОН)2 + 2Cl2 = Са(ClO)2 + СаCl2 + 2H2O.
Солі кальцію – безбарвні кристалічні речовини. У воді добре розчинні галогеніди, нітрат та гідрогенкарбонат кальцію, усі інші – мало- або практично нерозчинні у воді. Одержують солі кальцію зальноприйнятими способами (див. Солі).
Солі кальцію і оксигеновмісних кислот термічно нестійкі і при нагріванні розкладаються:
Са(НСО3)2 = СаСО3 + СО2 + Н2О;
СаСО3 = СаО + СО2;              2Са(NО3)2 = 2СаО + 4NО2 + O2.
Якісні реакції на іони Са2+ і Ва2+. При пропусканні карбон (IV) оксиду через розчини солей кальцію і барію, або додаванням до них розчинів карбонатів утворюється білий осад нерозчинних у воді карбонатів кальцію і барію:
Са2+ + СО2 + 2ОН– = СаСО3↓ + Н2О;                 Ва2+ + СО32–  = ВаСО3↓.
При надлишку СО2 карбонати кальцію і барію розчиняються з утворенням відповідних гідрогенкарбонатів:
СаСО3 + Н2О + СО2 = Са(НСО3)2.
Білі, нерозчинні у воді та розбавлених кислотах солі утворюються при взаємодії іонів Са2+ з оксалат-іонами C2O42–, а Ва2+ – з сульфат іонами SO42–:
Са2+ + C2O42– = CaC2O4↓ – кальцій оксалат;
Ва2+ + SO42– = ВаSO4↓ – барій сульфат.

	55. Розкрити суть основних положень: розчин, розчинник, розчинена речовина. Описати фізико-хімічний процес розчинення.
Розчини - це гомогенні термодинамічно стійкі системи змінного складу, які складаються з двох або більше компонентів та продуктів їх взаємодії. 
Хімічні речовини при змішуванні яких утворюється розчин та які можна виділити із нього у чистому вигляді, називають компонентами розчину. Речовину, яка при розчиненні не змінює свого агрегатного стану, або входить до складу розчину у більшій кількості, називають розчинником. Найпоширенішим у природі розчинником є вода.
Другим компонентом розчину є розчинена речовина (одна або кілька). Частинками розчиненої речовини є окремі молекули або йони з розміром менше 1 нм, які рівномірно розподілені між молекулами розчинника. Важливо, що при утворенні розчину компоненти частково втрачають свої фізичні властивості.
Розчинником може бути бензин та етиловий спирт (медичний спирт). В спирті  розчиняють ароматичні витяжки естерів, які мають запах квітів та ягід. Спиртові розчини цих речовин використовують для виготовлення парфумів та багато харчових продуктів, які споживає людина. Але основу життя і життєвої діяльності всіх живих організмів складають водні розчини.
У воді розчиняються речовини будь – якого агрегатного стану:
1) Газуваті речовини: гідроген хлорид, гідроген сульфід, вуглекислий газ, утворюючи відповідні  кислоти.
2) Рідини, різні кислоти в різних співвідношеннях.
3) Та багато кристалічних речовин.
Кожна молекула води, як магніт, притягує до себе інші молекули або йони. Тому, на відміну від більшості інших рідин, вода є ідеальним розчинником для багатьох речовин. Саме завдяки електростатичній взаємодії між частинками речовин, що розчиняються і диполями води в розчинах утворюються гідрати.
Згідно з фізико-хімічною теорією, молекули розчинника взаємодіють з молекулами та йонами розчиненої речовини з утворенням нестійких сполук – сольватів (у випадку, коли розчинник вода – гідратів).
Процес розпаду на йони сполук з йонним зв’язком можна представити так: будь-який йон, який перебуває на поверхні кристала, утворює навколо себе електростатичне поле (катіон – позитивне, аніон – негативне). Внаслідок сил притягання полярні молекули води (диполі) орієнтуються відносно кристала так, що позитивна сторона молекули води підходить до негативного поля аніона, а негативна – до позитивного (катіона). В результаті йон-дипольної взаємодії виділяється енергія, що веде до розриву йонних зв’язків у кристалі і переходу йонів у розчин, де їх утримують молекули води (гідратація).
У випадку розчинення полярної молекули HCl (диполь) у воді, орієнтація молекул розчинника (Н2О) навколо молекул HCl відбувається як в йонних сполук. У результаті диполь-дипольної взаємодії електронна хмара, що утворює хімічний зв’язок зміщується до атома хлору, а ковалентний зв’язок перетворюється в йонний – відбувається йонізація зв’язку

56. Сірководень: добування, властивості, застосування. Описати фізіологічну дію сірководню. 
Молекулярна формула гідроген сульфіду (сірководню) – H2S. Зв’язок S–H ковалентний полярний, молекула кутова, валентний кут  HSH = 920. У гідроген сульфіді та у сульфідах атом S виявляє найнижчий можливий ступінь окиснення –2.
Одержання:
1. Взаємодією простих речовин:
H2 + S = H2S
2. Дією кислот на сульфіди:
FeSтв. + 2HClконц. = H2S + FeCl2.
3. Дією води на сульфіди амфотерних гідроксидів (Cr2S3, Al2S3):
Al2S3(тв.) + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2S
Цим способом одержують дуже чистий гідроген сульфід.
У природі гідроген сульфід утворюється при гнитті органічних решток.
Фізичні властивості:  Гідроген сульфід – безбарвний газ із запахом тухлих яєць, важчий за повітря, т кип. –60,3 0С, т. пл. –85,6 0С.
При 20 0С в 1 л води розчиняється 2,5 л гідроген сульфіду – утворюється сірководнева вода (масова частка гідроген сульфіду 0,36%).
Гідроген сульфід – отруйний газ, тривале вдихання його може призвести до смерті.
Хімічні властивості:
1. На повітрі горить блакитним полум’ям:
2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O
2. При нестачі кисню відбувається неповне окиснення:
2H2S + O2 = 2S + 2H2O
3. У водному розчині гідроген сульфід реагує з окисниками, відновлюючись при цьому до сполук сульфуру з різними ступенями окиснення (0, +4, +6):
H2S + I2 = S + 2HI               H2S + 2HNO3(розб.) = SO2 + 2NO + 2H2O
3H2S + 8HNO3(конц.) = 3H2SO4 + 8NO + 4H2O
4. У кислих розчинах калій перманганату KMnO4 та калій дихромату K2Cr2O7 гідроген сульфід окиснюється до вільної сірки:
3H2S + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 3S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O
5. У водному розчині гідроген сульфід є слабкою двоосновною кислотою і дисоціює за двома ступенями:
І ступінь: H2S ↔ H+ + HS–
ІІ ступінь: HS– ↔ H+ + S2–
За ІІ ступенем дисоціація відбувається незначною мірою.
6. Реагує з лугами, утворюючи солі. Середні солі – сульфіди, кислі – гідроген сульфіди (утворюються при надлишку H2S):
2NaOH + H2S = Na2S + 2H2O                 KOH + H2S = KHS + H2O
Na2S+ H2S= 2NaHS
7. Нерозчинні у воді сульфіди утворюються в реакціях гідроген сульфіду із солями відповідних металів:
Pb(NO3)2 + H2S = PbS↓ + 2HNO3
 У результаті утворюється чорний осад PbS, нерозчинний у розбавлених кислотах – якісна реакція на іони S2–.
Сульфіди різноманітно забарвлені: сульфіди лужних металів – білого кольору, PbS – чорний, MnS – тілесний, CuS – коричнево-металевий.
У воді розчинні сульфіди лужних, лужно-земельних металів та амоніаку. Решта сульфідів нерозчинні у воді, а деякі (CuS, PbS, HgS, CdS) і у розбавлених розчинах мінеральних кислот (HCl, H2SO4).
8. У нітратній кислоті сульфіди важких металів розчиняються з утворенням сполук Сульфуру у вищих ступенях окиснення:
FeS–12 + 18HN+5O3(конц.) = Fe(NO3)3 + 2H2S+6O4 + 15N+4O2 +7H2O
3Cu2S–2 + 22HN+5O3(розб.) = 6Сu(NO3)2 + 3H2S+6O4 + 10N+2O +8H2O
9. Водні розчини сульфідів лужних металів, за рахунок гідролізу створюють лужне середовище (рН > 7):
Na2S + H2O ↔ 2NaOH + H2S
Застосування: Гідроген сульфід і сульфіди застосовують в якісному аналізі при розділенні сумішей аніонів та катіонів за сульфідним методом, який базується на різній розчинності сульфідів у воді, водних розчинах амоніак сульфіду та кислотах.

57. Класифікація розчинів.
            Класифікують розчини за різними ознаками.
За агрегатним станом розчини поділяють на газоподібні, рідкі і тверді.
Для газових систем характерний хаотичний рух молекул усіх компонентів, дуже слабка взаємодія між ними і відсутність певної структури. Тому кожен компонент зберігає характерні для нього фізичні та хімічі властивості. З огляду на це, газові розчини за звичайного тиску можна розглядати як фізичну суміш. Прикладом такого розчину є повітря. Склад сухого атмосферного повітря (у відсотках за об'ємом) такий: азоту 78,09 %; кисню - 20,95 %; вуглекислого газу - 0,032 % та 0,93 % благородних газів. Зазвичай у повітрі, крім названих газів, ще міститься водяна пара (0,02-4 % за масою).
Рідкі розчини можна одержати розчиненням у рідині газів (наприклад, амоніаку, гідроген хлориду (хлороводню), кисню у воді), твердих речовин (зокрема, натрій хлориду або цукру у воді, йоду в етанолі) і рідин (наприклад, етанолу у воді, бензену в ацетоні).
Тверді розчини (зокрема, сплави) утворюються при кристалізації рідких розплавів металів. Кристалічну ґратку твердого розчину утворюють частинки усіх компонентів (атоми, йони, молекули), які розміщені неупорядковано і утримуються за рахунок міжатомної, міжйонної та міжмолекулярної взаємодій.
  	За вмістом розчиненої речовини розчини поділяють на розведні
та концентровані.
Розведеним вважають розчин, у якому вміст розчиненої речови не перевищує 30%, а у концентрованому розчині масова частка розчиненої речовини становить понад 30%.
  	За здатністю речовини розчинятись за даних умов у даній масі
розчинника розчини бувають ненасиченими, насиченими, пересиченими.
Якщо у даній масі розчинника якась маса речовини ще може розчинитись, то такий розчин за даних умов є ненасиченим.       
У разі, коли досягнуто границі розчинення, тобто кількість речовини, що переходить у розчин за одиницю часу, дорівнює кількості речовини, що виділяється у вигляді твердої фази, - розчин називають насиченим.
Якщо речовини розчинено більше, ніж її потрібно для насичення за даних умов, то такий розчин є пересиченим. Ця система нестійка, тому за найменшої зміни умов (потирання скляною паличкою об стінки посуду, внесення маленького кристалу розчиненої речовини) розпочнеться процес кристалізації.
	
	58. Опишіть загальні хімічні властивості металів.
Характерні хімічні властивості металів обумовлені будовою зовнішнього електронного рівня. Як уже зазначалось, у зв’язку з малою кількістю електронів на зовнішньому електронному рівні, атоми металів у хімічних реакціях їх легко віддають, перетворюючись у позитивно заряджені катіони. Проте здатність віддавати електрони у різних металів різна, і чим вона вища, тим активніше метал реагує як відновник.
Зі зростанням кількості електронів на зовнішньому електронному рівні, зростає енергія іонізації і активність металів зменшується. Окрім того, легкість віддачі електронів залежить від того, наскільки далеко вони розташовані від ядра. Зі зменшенням атомного радіуса електрони сильніше притягаються до ядра і тим важче їх відірвати.
Зі сказаного можна зробити висновок: оскільки кількість електронів в атомах в межах періоду зростає зліва направо, а радіус атома зростає в межах групи зверху вниз, то активність металів буде зростати в періоді справа наліво, а у межах групи – зверху вниз. Зі сказаного випливає, що найактивнішими будуть лужні метали, оскільки легше віддати один електрон, ніж прийняти сім, для утворення октету – завершеного стійкого електронного рівня (типу благородного газу), а малоактивними будуть платинові метали, яким до октету не вистачає від 1 до 3 електронів.
Розглянемо реакції металів з типовими окисниками.
І. Дія деяких неметалів на метали (активність неметалів-окисників зменшується зверху вниз).
1. Галогени утворюють галогеніди – солі відповідних безоксигенових кислот:
2Me + xHal = 2MeHalx
2Fe + 3Cl2 = FeCl3
2. Оксиген утворює оксиди (з золотом і платиною не реагує), з лужними металами – пероксиди:
4Me + xO2 = 2Me2Ox
4Al + 3O2 = Al2O3
2Me + O2 = Me2O2
2Na + O2 = Na2O2
3. Сульфур утворює сульфіди – солі сульфідної кислоти (з деякими металами не реагує навіть при нагріванні):
2Me + xS = Me2Sx
Fe + S = FeS
4. Гідроген з лужними і лужноземельними металами утворює гідриди:
2Me + хН2 = 2MeНx
Са + Н2 = СаН2
Деякі платинові метали добре поглинають водень (1 об’єм паладію поглинає до 900 об’ємів водню), що зумовлює їх використання як каталізаторів в реакціях гідрування органічних сполук.
5. Нітроген утворює нітриди з лужними і лужноземельними металами:
6Ме + хN2 = 2Me3Nx
3Mg + N2 = Mg3N2
Деякі метали (алюміній, берилій, титан) на повітрі вкриваються оксидною плівкою (пасивуються), що запобігає подальшому окисненою металу. Пасивація спостерігається і при дії на метали інших окисників (галогенів, кислот) і супроводжується утворенням захисних плівок відповідного типу (галогенідів, солей).
ІІ. Дія води на метали.
З водою за звичайних умов реагують лише лужні і лужноземельні метали з утворенням відповідних гідроксидів і виділенням водню:
2Ме + 2хН2О = 2Ме(ОН)х + Н2
2Na + 2Н2О = 2NaОН + Н2
При високих температурах з водою реагують більшість металів:
2Fe + 6Н2О = 2Fe(ОН)3 + 3Н2
ІІІ. Дія кислот на метали.
З кислотами-неокисниками (галогеноводні, сульфідна, розбавлена сульфатна) реагують активні метали, розташовані у ряду стандартних електродних потенціалів до водню з утворенням відповідних солей і водню:
Fe + 2НCl = FeCl2 + Н2
У такі реакції не вступають метали, вкриті захисною плівкою (берилій, алюміній, ніобій, тантал).
Концентровані нітратна і сульфатна кислоти реагують з більшістю металів. Продукти їх взаємодії з металами розглянуті при вивченні хімічних властивостей відповідних кислот.
IV. Дія лугів на метали.
За звичайних умов з лугами реагують лише амфотерні метали – берилій, алюміній, цинк, олово, свинець:
2Al + 6NaOH + 6H2O = 2Na3[Al(OH)6] + 3H2
У результаті таких реакції виділяється водень і утворюються комплексні сполуки.

59. Назвіть основні типи хімічних реакцій. Наведіть приклади.
Хімічна реакція – це явище, під час якого руйнуються сполуки і структури реагентів та утворюються нові сполуки продуктів реакції.
          Нині відомо дуже багато різних хімічних реакцій. Кожна реакція цілком індивідуальна, оскільки в ній беруть участь конкретні речовини з притаманними їм хімічними властивостями. Разом з тим хімічні реакції мають  багато спільних ознак, за якими їх можна поділяти на групи. Це виділення або поглинання теплоти, зміна забарвлення або агрегатного стану речовин, випадіння осаду або виділення з розчину бульбашок газу, зміна кислотності середовища тощо.  Але деякі з наведених прикладів притаманні й для фізичних процесів, тому їх не можна класти в основу класифікації хімічних реакцій.
          Реакції  класифікують за кількома ознаками. Найважливіші з них:
· число і склад реагентів і продуктів реакції;
· зміна або незмінність міри окиснення елементів в результаті реакції;
· виділення або поглинання теплоти під час реакції;
· можливі  напрями протікання реакції;
· у присутності каталізатора або без нього.
   	За першою ознакою реакції поділяються на чотири типи:
1. Сполучення.
2. Розклад.
3. Заміщення.
4. Обмін.
Реакція розкладу (АВ = А + В)
          Це реакція, під час перебігу якої з однієї речовини утворюється кілька нових речовин. До цього типу належать численні реакції розкладу молекулярного кисню, водню, хлору на атоми (вільні радикали) під впливом сильного нагрівання (термічний розклад) або під дією сонячного світла (фотохімічний розклад):
                                                 1500°С
                                    2KMnO4 → K2MnO4 + MnO2 + O2↑
          В органчній хімії до реакцій розкладу належать численні реакції дегідрування, дегідратації, різноманітні реакції, що відбуваються під час термічного і каталітичного крекінгу нафтопродуктів:
2CH4 → C2H2 + 3H2↑
CH3 – CH2 – CH2 – CH3 → CH2 = CH – CH = CH2 +2H2↑
Реакція сполучення (А + В = АВ)
          Це реакція, під час перебігу якої з двох і більше речовин утворюється одна нова речовина. Вони відбуваються під впливом зміни зовнішніх умов: температури, тиску, радіоактивного випромінювання, поглинання квантів світла, навіть внаслідок простого зіткнення атомів, що веде до утворення молекул (водню, кисню, хлору) та під час взаємодії радикалів, наприклад:
·СН3 + ·СН3 = СН3 – СН3
2K + S = K2S
CaO + CO2 = CaCO3
H2 + I2 = 2HI
          В органічній хімії до цього типу реакцій належать реакції галогенування, гідрування, гідролізу у ненасичених вуглеводнів (алкенів, алкінів, дієнових вуглеводнів). До цього типу належать також реакції вулканізації каучуків, тобто «зшивання» лінійних молекул каучуку в місцях окремих подвійних зв’язків за допомогою атомів Сульфуру, а також реакції полімеризації.
nCH2 = CH2 → (- CH2 – CH2 -)n
Реакція заміщення (АВ + С = СВ + А)
          Це реакція заміни атомів у молекулі складної речовини на атоми простої речовини. До цього типу належать реакції заміщення металів у водних розчинах солей на інші, активніші метали; витиснення менш активних галогенів більш активними з розчинів їхніх солей тощо.
2HCl + Zn = ZnCl2 + H2↑
          Подібні реакції є і в органічнй хімії. Це заміщення Гідрогену у вуглеводнях на галоген; взаємодія лужних металів з фенолом або спиртом; добування нітробензену, аніліну.
CH4 + Cl2↑ = CH3Cl + HCl↑
2CH3COOH + Mg↓ = (CH3COO)2Mg + H2↑
Реакція обміну (АВ + СD = AC + BD)
           Це реакція, під час перебігу якої дві складні речовини обмінюються своїми складовими частинками. До них належать різноманітні реакції солей одна з одною; кислот з солями, основними оксидами і гідроксидами; осадження нерозчинних гідроксидів розчинами лугів, а також нейтралізації, гідролізу тощо.
H2SO4 + Ba(OH)2 = BaSO4↓ + 2H2O
          В органічній хімії до цього типу реакцій належать взаємодія фенолу з лугами, омилення естерів, гідроліз солей карбонових кислот.
С6Н5ОН + КОН = С6Н5ОК + Н2О
           Реакція перегрупування
           Це реакція, під час якої одна речовина перетворюється на іншу. До цих реакцій  належать реакції алотропних перетворень, коли одна алотропна модифікація простої речовини перетворюється на іншу модифікацію.            
Внаслідок таких  перетворень відбувається перебудова хімічних зв’язків. Типовими прикладами можуть бути такі перетворення: графіт ↔ алмаз; кисень ↔ озон; ромбічна сірка ↔ моноклінна сірка. 
          Ці перетворення супроводжуються тепловими ефектами. До цього ж типу належать також реакції ізомеризації органічних сполук.
За тепловим ефектом реакції
        Наступною ознакою класифікації хімічних реакцій є виділення або поглинання енергії в процесі реакції. За цією ознакою реакції, що відбуваються з виділенням енергії (тепла), називаються екзотермічними. До них належить більшість хімічних реакцій. Наприклад, реакції сполучення заліза з сіркою, горіння магнію і фосфору в повітрі, гашення паленого вапна:
Fe + 2S = FeS2
          Реакції, що відбуваються з поглинанням енергії (тепла), називаються ендотермічними. До них відносять, наприклад, реакції утворення монооксиду Нітрогену при взаємодії азоту і кисню і дисульфіду Карбону при взаємодії вуглецю і сірки при високих температурах:
C + 2S = CS2
За зміною ступенів окиснення
          Однією з ознак класифікації хімічних реакцій є зміна або відсутність зміни ступенів окиснення елементів, що входять до складу речовин, які реагують. За цією ознакою реакції поділяються на окисно-відновні та такі, які відбуваються без зміни ступенів окиснення елементів.
          Процес віддавання електронів речовинами називається окисненням, а процес приймання електронів – відновленням.

60. Основні оксиди. Описати загальні хімічні властивості основних оксидів.
Основні оксиди – при взаємодії з водою утворюють основи.  До складу основних оксидів входить металічний елемент і Оксиген.  Наприклад: Li2O, MgO, CaO, BaO, Na2O, цим оксидам відповідають основи: LiOH, Mg(OH)2, Ca(OH)2, Ba(OH)2, NaOH. Основні оксиди реагують з водою, кислотними оксидами, кислотами та амфотерними оксидами. З основами та основними оксидами реакції не відбуваються.
1. Взаємодія з водою:
При взаємодії з водою основні оксиди утворюють основи:
Na2O + H2О = 2NaOH – натрій гідроксид
BaO + H2О = Ba(OH)2 – барій гідроксид
Li2О + Н2О = 2LiОН – літій гідроксид
МgО + Н2О = Мg(ОН)2 – магній гідроксид
Lа2О3 + 3Н2О = 2Lа(OН)3 – лантан (ΙΙΙ) гідроксид
2. Взаємодія з кислотними оксидами:
          При взаємодії основних оксидів з кислотними оксидами утворюються середні солі:
MgO + SO3 = MgSO4 – магній сульфат
СаО + СrО3 = СаСrО4 – кальцій хромат
МgО + N2O5 = Мg(NО3)2 – магній нітрат
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3. Взаємодія з кислотами:
          При взаємодії основних оксидів з кислотними оксидами утворюються середні солі та вода:
K2O + 2HCl = 2KCl + H2O – калій хлорид + гідроген оксид
ВаО + 2НСІ = ВаСl2 + Н2О – барій хлорид + гідроген оксид
3Na2О + 2Н3РО4 = 2Na3РО4 + 3Н2O – натрій фосфат + гідроген оксид
4. Cтоплення оксидів:
При стопленні основні оксиди взаємодіють з амфотерними оксидами та гідроксидами, які виявляють при цьому свої кислотні властивості, а елементи, якими вони утворені, входять до складу кислотного залишку: 
Na2О + ZnО  Na2ZnО2 – натрій цинкат
La2O3+3РbО2  La2(РbО3)3 – лантан плюмбат(IV)
ВаО + 2Аl(ОН)3  Ва(АlО2)2 +3Н2О – барій метаалюмінат
3SrO + 2Аl(ОН)3   Sr3(АlO3)2 + 3Н2О – стронцій ортоалюмінат

61. Ядро атома. Опишіть характер руху електронів в атомі.
       	А́том (від грец. άτομοσ — неподільний) — найменша частинка хімічного елемента, яка зберігає На основі законів квантової механіки створена сучасна квантово-механічна теорія будови атома, згідно з якою атом складається з позитивно зарядженого ядра, в якому зосереджена його маса, та негативно заряджених електронів, число яких дорівнює заряду ядра. У атомі найбільш вивчений стан електронів, оскільки ці частинки, в основному, визначають фізичні, хімічні властивості та реакційну здатність простих речовин елементів.  всі його хімічні властивості.
Рух електрона супроводжується появою стоячої хвилі, яку характеризують дві хвилі – пряма, яка розповсюджується від ядра в усі сторони, і зворотна – та, що повертається до ядра. При їх взаємодії утворюється стояча хвиля. Наприклад, стояча хвиля виникає при коливанні закріпленої на кінцях струни, яка звучить. Вона не розповсюджується у просторі і не переносить енергію. Енергія в цьому випадку передається від однієї точки об'єму атома до іншої. Результати дослідів фізиків свідчать про те, що електрон здійснює неупорядкований рух у об'ємі атома. Інколи він знаходиться близько біля ядра, інколи значно віддаляється від нього. Тобто електрон рухається у навколоядерному просторі в усіх напрямках і, завдяки величезній швидкості руху, ефективно займає весь об'єм атома. У квантово-механічній моделі атома, згідно з принципом невизначеності Гейзенберга, положення електрона точно вказати неможливо. Тому вводиться поняття про імовірність знаходження електрона в даній точці навколоядерного простору або в об'ємі атома.
	Область об'єму атома, в якій імовірність знаходження електрона максимальна, називають атомною орбіталлю.
Розмір атома є величиною, що важко піддається вимірюванню, адже центральне ядро оточує розмита електронна хмара. 
Основна маса атома зосереджена у ядрі, яке складається з нуклонів: протонів і нейтронів, зв'язаних між собою силами ядерної взаємодії.
	Кількість протонів у ядрі атома визначає його атомним номером і те, якому елементові належить атом. Наприклад, атоми вуглецю містять 6 протонів. Всі атоми із певним атомним номером мають однакові фізичні характеристики й проявляють однакові хімічні властивості. В періодичній таблиці елементи перелічені в порядку зростання атомного номеру.
	Загальна кількість протонів та нейтронів в атомі елементу визначає його атомну масу, оскільки протон та нейтрон мають масу приблизно рівну 1 а.о.м. Нейтрони в ядрі не впливають на те, якому елементові належить атом, але хімічний елемент може мати атоми із однаковою кількістю протонів і різною кількістю нейтронів. Такі атоми мають однаковий атомний номер, але різну атомну масу, й називаються ізотопами елементу. Коли пишуть назву ізотопу, після неї пишуть атомну масу. Наприклад, ізотоп Карбон-14 містить 6 протонів та 8 нейтронів, що в сумі складає атомну масу 14. Інший популярний метод нотації полягає в тому, що атомна маса позначається верхнім індексом перед символом елементу. Наприклад, Карбон-14 позначається, як  14C.
	Атомна маса елементу наведена в періодичній таблиці є усередненим значенням маси ізотопів що зустрічаються в природі. Усереднення проводиться відповідно до поширеності ізотопу в природі.

	62. Дайте характеристику поняттю розчинність.
Розчинність різних речовин в одному і тому ж розчиннику або якої небудь речовини в різних розчинниках може коливатися в досить широких межах. Незалежно від вмісту розчиненої речовини за розчинник вважають той компонент розчину, агрегатний стан якого не змінюється, тобто залишається рідким. Це насправді так, коли мова йде про розбавлені розчини. Висококонцентровані розчини, в яких переважає вміст розчиненої речовини, розглядають як розчини води в іншому компоненті. Це, наприклад, системи метанол-вода з вмістом метанолу 80-90 %, сіль-вода, яка є розчином води в невпорядкованій кристалічній гратці електроліту.
Розчинність – це максимальна маса речовини, яка може за даних умов (температури, тиску) розчинитись у певному розчиннику масою 100 г.
 	Деякі речовини необмежено розчиняються у воді. Це сульфатна, нітратна, оцтова кислоти; ацетон, гліцерин тощо. 
Розрізняють добре розчинні речовини, розчинні та малорозчинні. Розчинність добре розчинних речовин перевищує 10 г на 100 г розчинника. Наприклад, газ амоніак добре розчиняється у воді. 
Якщо розчинність речовин від 1 до 10 г на 100 г розчинника, то речовини називають розчинними. Наприклад, розчинність брому – 3,58 г на 100 г води. 
Розчинність малорозчинних речовин від 0,001 до 1 г на 100 г розчинника. Азот – малорозчинний у воді. Кальцій карбонат – приклад практично нерозчинної речовини, оскільки його розчинність менша за 0,001 г на 100 г води.
Абсолютно нерозчинних речовин не існує. Навіть малоактивні метали здатні розчинятись у воді. Слов’янські красуні, щоб мати гладеньку шкіру та ніжний рум’янець, здавна вмивались водою зі срібного глечика. І зараз люди використовують бактерицидні властивості срібла. Учені Харківського державного науково-виробничого підприємства “Рубін” запропонували оздоровлювати воду, занурюючи в неї “Українську срібну кулю”.
Розчинність газів в рідинах залежить від тиску і температури. Крім того, необхідно враховувати хімічну природу газу і можливість утворення хімічних сполук при взаємодії газу з розчинником. За однакових умов (температурі і тиску) розчинності у воді азоту і аміаку неоднакові,  тоді як молекулярний азот не утворює з водою ніяких сполук. 
Залежність розчинності газу від тиску виражається законом Генрі-Дальтона: розчинність газу при постійній температурі в рідині прямо пропорційна його парціальному тиску.
m = kp
де m – маса газу, який розчиняється в 1 л розчинника; р – тиск газу (або парціальний тиск у разі суміші газів); k – коефіцієнт, який характеризує природу компонентів розчину.
Розчинність газів при постійному тиску зменшується із зростанням температури. Кип'ятінням розчину можна практично повністю позбавитися розчинених в рідині газів.

	63. Дайте загальну характеристику галогенам. Які особливості в будові атому Флуору.
Галогени - головна підгрупа VII групи, до якої включені Флуор, Хлор, Бром, Йод, Астат. На зовнішньому електронному рівні атоми галогенів містять 7 електронів (nS2 nP5).
Зі збільшенням порядкового номера в ряду F - At збільшуються радіуси атомів, зменшуються електронегативність, неметалічні властивості і окиснювальна здатність елементів.
Флуор у всіх своїх сполуках проявляє ступінь окиснення -1, інші галогени можуть мати ступінь окиснення від -1 до +7. Зв’язок у молекулі – F – F більш слабкий, ніж у молекулах Cl – Cl  або Br – Br, тому флуор є хімічно більш активним.
За фізичним станом простих речовин фтор та хлор є газоподібними речовинами, бром – рідина, а йод, астат – кристалічні речовини. 
Галогени мають різкий запах, велику леткість. Всі галогени – забарвлені речовини, добре розчиняються у органічних розчинниках, утворюючи забарвлені розчини.
Галогеноводні можна одержати з відповідних галогенідів при дії на них нелетких і сильних кислот. 
[bookmark: _Toc137257096]Властивості Флуору та його сполук
В земній корі Флуор міститься в кількості 0,63%, у вільному вигляді не трапляється.
Флуор є найбільш електронегативним елементом у Періодичній системі.
За хімічними властивостями фтор – це надзвичайно активна речовина, є сильним окисником та енергійно взаємодіє зі всіма простими речовинами, за винятком О2, Не, Ne, Ar. 
З А1, Fe, Zn, Cu, Ni фтор практично не взаємодіє завдяки утворенню щільної плівки флуоридів металів. Флуор із сполук витісняє такі електронегативні елементи, як Оксиген, Нітроген, галогени, які розміщені нижче флуору у підгрупі. Якщо на нагріту воду спрямувати струмінь фтору, то вода горить блідо-фіолетовим полум'ям:
2Н2О + 2F2 = 2H2F2 + О2.
У сполуках з Флуором елементи дуже часто проявляють вищі ступені окиснення. 
Фтор вступає в реакцію з воднем при низьких температурах та у темряві, утворюючи гідрогену флуорид HF:
H2 + F2 = 2HF.
Гідроген флуорид – знебарвлений  та надзвичайно отруйний газ, який отримують, діючи на кальцію флуорид  сильною кислотою:  
CaF2 + H2SO4 → Ca SO4 + 2HF.
Гідроген флуорид добре розчиняється у воді, утворюючи флуоридну кислоту (тривіальна назва «плавикова кислота»), яка є кислотою середньої сили. Вона має здібність роз’їдати кварц, скло, борати і силікати, утворюючи комплексні сполуки, наприклад, H2[SiF6].
Солі флуоридної кислоти мають назву флуоридів (фторидів), є отруйними та розподіляються на основні, кислі та амфотерні.
ОF2— єдина сполука, в якій Оксиген має додатний ступінь окиснення (+2), може бути отримана при пропусканні флуору в охолоджений 2% розчин NaOH:
2F2 + 2NaOH = 2NaF + H2O + OF2↑.
OF2— прозорий газ з різким запахом озону, дуже отруйний і проявляє окиснювальні властивості.

64. Охарактеризуйте оксиди Сульфуру.  Застосування сполук Сульфуру у медицині та фармації.
Сульфур утворює два оксиди: SO2 (ступінь окиснення Сульфуру +4) та SO3 (+6). Молекула SO2 – кутова (а), SO3 – трикутна (б):

Інші назви SO2 – сульфур діоксид, сірчистий газ, сульфітний ангідрид; SO3 – сульфур триоксид, сульфатний ангідрид.
Добування. У лабораторії сульфур діоксид одержують:
1. Дією розбавленої хлоридної або сульфатної кислот на сульфіти чи гідрогенсульфіти лужно-земельних металів:
2KHSO3 + H2SO4 = 2SO2 + K2SO4 + 2H2O
2. Реакцією міді з концентрованою сульфатною кислотою при нагріванні:
Cu + 2H2SO4 = SO2 + CuSO4 + H2O
У промисловості сульфур діоксид одержують випалюванням сульфідів:
4FeS2 + 11O2 = 8SO2 + 2Fe2O3                 2PbS + 3O2 = 2SO2 + 2PbO
Сульфур триоксид у промисловості одержують спалюванням сульфур діоксиду у присутності V2O5:
2SO2 + O2 [image: http://zno.academia.in.ua/pluginfile.php/2146/mod_book/chapter/185/image005.jpg] 2SO3
Фізичні властивості:  Сульфур (IV) оксид – безбарвний газ, з різким запахом, при 10 0С зріджується.
Сульфур (VI) оксид – безбарвна рідина, при 44,7 0С переходить у газ. При температурі нижче 17 0С кристалізується.
Хімічні властивості:
Оксиди сульфуру (IV) та (VI) – кислотні оксиди, виявляють усі характерні властивості класу.
1. Взаємодіють з основними оксидами з утворенням солей – сульфітів та сульфатів відповідно:
СаO + SO2 = СаSO3               K2O + SO3 = K2SO4
2. Реагують з лугами з утворенням відповідних солей
Ba(OH)2 + SO2 = BaSO3 + 2H2O              NaOH + SO3 = Na2SO4 + H2O
3. Взаємодіють з водою з утворенням відповідно сульфітної H2SO3 та сульфатної кислот H2SO4:
SO2 + H2O = H2SO3               SO3 + H2O = H2SO4
H2SO3 – слабка кислота, H2SO4 – сильна кислота.
Середні солі сульфітної кислоти – сульфіти (натрій сульфіт Na2SO3, кальцій сульфіт CaSO3), кислі – гідрогенсульфіти (калій гідрогенсульфіт KHSO3, амоніак гідрогенсульфіт NH4HSO3).
Сульфіти вступають в окисно-відновні реакції, окиснюючись до сульфатів:
3Na2SO3 + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 3Na2SO4 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 4H2O
4. Сульфур (IV) оксид може виступати відновником у реакціях з окисниками:
2SO2 + O2 = 2SO3
5SO2 + 2KMnO4 + 2H2O = 2H2SO4 + 2MnSO4 + K2SO4
5. Менш характерними для сульфур (IV) оксиду є окисні властивості:
2H2S + SO2 = 2H2O + 3S.
6. Сульфур (VI) оксид – сильний окисник, відновляється до сульфур (IV) оксиду:
SO3 + 2HCl = Cl2 + SO2 + H2O
Використання: Сульфур (IV) оксид використовують у виробництві сульфатної кислоти, для добування сульфур (VI) оксиду, відбілювання різних матеріалів, дезинфекції; обкурювання овочів у сховищах для запобігання їх псуванню.
Сульфур (VI) оксид використовують для добування сульфатної кислоти контактним способом.



65. Охарактеризуйте металічний зв'язок та типи кристалічних граток.
У простих речовинах — металах та їх сплавах існує особливий вид зв’язку — металічний. При утворенні металічного зв’язку атоми металів зближуються і їх валентні орбіталі перекриваються. Як наслідок, електрони зовнішніх рівнів вільно переходять від одного атома до іншого, переміщуючись по всьому зразку металу (утворюючи так званий «електронний газ»). 
Атоми металічних елементів перетворюються в позитивно заряджені йони — катіони. Катіони металічних елементів і їхні атоми розташовані в певному порядку і складають вузли металічних кристалічних ґраток. Валентні електрони забезпечують зв’язок між усіма йон-атомами кристала металу.
Металічний зв’язок міцніший за ковалентний. Він обумовлює схожі фізичні властивості металів. Однак різні метали все-таки відрізняються за деякими властивостями, наприклад, за температурою плавлення, густиною тощо. Ці властивості багато в чому залежать від інших параметрів кристалічних структур.
66.  Властивості сульфатної кислоти. Застосування сполук Сульфуру у медицині та фармації.
Сульфатна кислота вперше описана у XIV ст. в Іспанії.
У сульфатній кислоті H2SO4, атом Cульфуру виявляє максимальний ступінь окиснення +6. Просторова структура H2SO4 – тетраедрична молекула (кут OSO = 120 0):
Старі назви сульфатної кислоти – сірчана кислота, купоросне масло.
Одержання: У промисловості використовують контактний спосіб одержання сульфатної кислоти.
Раніше у промисловості використовували нітрозний спосіб:
SO2 + NO2 + H2O = H2SO4 + NO
NO + O2 = NO2
Фізичні властивості: Безводна сульфатна кислота – безбарвна масляниста рідина, при 10,3 0С кристалізується. Густина – 1,84 г/см3. Добре розчинна у воді (за рахунок хімічної взаємодії).
Хімічні властивості:
1. Концентрована H2SO4 – сильний окисник. При нагріванні реагує з усіма металами з утворенням сульфатів і різних продуктів відновлення сульфуру (H2S, S, SO2). Водень при цьому не утворюється:
4Mg + 5H2SO4 = 4MgSO4 + H2S + 4H2O,
3Zn + 4H2SO4 = 3ZnSO4 + S + 4H2O,
Cu + 2H2SO4 = CuSO4 + SO2+ 2H2O.
Гідроген сульфід та сірка утворюються у реакціях з активними металами, а SO2 – з малоактивними.
Безводна сульфатна кислота не реагує із залізом внаслідок пасивації металу (утворюється FeSO4, який не розчиняється у сульфатній кислоті і перешкоджає подальшій реакції). Цю властивість використовують для перевезення концентрованої сульфатної кислоти у залізній тарі. Концентрована сульфатна кислота пасивує також Al, Ni, Cr, Ti.
2. Концентрована сульфатна кислота окиснює багато неметалів, відновлюючись при цьому до SO2:
S + 2H2SO4 = SO2 + 2H2O
C + 2H2SO4 = CO2 + SO2 + 2H2O
3. Окиснює броміди та йодиди до вільних галогенів:
8HI + H2SO4 =4I2 + H2S + 4H2O
2KBr + 2H2SO4 = Br2 + SO2 + K2SO4 + 2H2O
4. Взаємодія сульфатної кислоти з водою веде до утворення гідратів:
nH2O + H2SO4 = nH2O∙H2SO4.
Реакція супроводжується виділенням великої кількості теплоти. Для розбавлення сульфатної кислоти слід повільно приливати кислоту до води (а не навпаки), енергійно перемішуючи розчин для запобігання викидання кислоти з посудини.
5. Концентрована сульфатна кислота відбирає воду від органічних сполук:
C12H22O11 + H2SO4 = 12C + H2SO4∙11H2O
2C2H5OH + H2SO4 = (C2H5)2O + H2SO4∙H2O
6. Безводна сульфатна кислота практично не дисоціює і є слабкою кислотою.
7. У водному розчині сульфатна кислота – сильна двоосновна кислота, виявляє усі характерні властивості кислот.
Розбавлена H2SO4 реагує з багатьма металами (крім Cu, Ag, Au, Pt), оксидами, основами, солями з утворенням солей – сульфатів (середніх Na2SO4) та гідрогенсульфатів (кислих KHSO4).
Сульфати добре розчинні у воді (крім CaSO4, BaSO4, SrSO4, PbSO4, Ag2SO4), виявляють типові властивості солей.
Реакція утворення нерозчинного у воді та у мінеральних кислотах BaSO4 широко використовується для виявлення катіонів Ba2+ та аніонів SO42– і є якісною на них.
Кристалогідрати сульфатів називають купоросами.
Сульфати термодинамічно стійкі, при нагріванні не розкладаються (крім FeSO4):
2FeSO4(тв.) [image: http://zno.academia.in.ua/pluginfile.php/2146/mod_book/chapter/186/image020.jpg] Fe2O3 + SO3 + SO2
Застосування: Сульфатну кислоту використовують у виробництві мінеральних добрив, волокон, пластмас, барвників, вибухових речовин, як осушувач газів.
Широко застосовують сульфати.
Глауберова сіль (Na2SO4∙10H2O), мірабіліт (лат. sal mirabile – чудова сіль), яку вперше добув І. Глаубер у XVII ст., виявляє сильну послаблюючу дію.
Магній сульфат MgSO4∙7H2O використовують у медицині як антидот (протиотруту) при алкогольному сп’янінні під назвою “гірка сіль”.
Гіпс (CaSO4∙2H2O) використовують у будівництві, медицині. При прожарюванні гіпсу утворюється алебастр – важливий будівельний матеріал:
2CaSO4∙4H2O = 2CaSO4∙H2O + 3H2O.
Мідний (CuSO4∙5H2O) і залізний (FeSO4∙7H2O) купороси використовують у сільському господарстві для боротьби з шкідниками.
Подвійні сульфати (галуни) – алюмокалієвий галун KAl(SO4)2∙12H2O, залізоамонійний галун NH4Fe(SO4)2∙12H2O – використовують як дубильні речовини при обробці шкіри.
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