Лекція 1
Періодичний закон і періодична система Д.І. Мендєлєєва 
у світлі теорії будови атома.
Періодична система хімічних елементів Д. І. Менделєєва - так називають упорядковану множину хімічних елементів та їх класифікацію. У короткій формі цієї системи чітко  простежується розташування хімічних елементів у восьми вертикальних стовпчиках – групах (поділяється на головну та побічну підгрупи), і в семи горизонтальних рядах – періодах (1,2,3 періоди - малі, а решта — великі).
Періодичний закон хімічних елементів і його графічне відображення – періодична таблиця – є сучасною основою для вивчення властивостей елементів та їх сполук.
Перше формулювання закону за Д.Менделєєвим, 1869 р. було таким: властивості елементів та властивості утворених ними сполук перебувають у періодичній залежності від величини атомних мас елементів.
Група - це вертикальний стовпчик хімічних елементів, подібних за властивостями утворених ними сполук.
За подібністю хімічних властивостей елементи в таблиці поділяються на 8 груп, які складаються з двох підгруп: головної і побічної. Головні підгрупи містять елементи малих і великих періодів, наприклад, головна підгрупа І -ої групи складається з елементів H, Li, Na, K, Rb, Cs, Fr; головна підгрупа ІV-ої групи – з C, Si, Ge, Sn, Pb; головна підгрупа VII-ої групи – з F, Cl, Br, I, At. До побічних підгруп входять елементи тільки великих періодів: 4, 5, 6, 7, - які мають металічні властивості. Наприклад, побічна підгрупа І-ої групи складається з металів: Cu, Ag, Au; побічна підгрупа ІІІ-ої групи – Sc, Y, La, Ac; побічна підгрупа VІ-ої групи – Сr, Mo, W.
У VIII групі знаходяться трiади елементів: Fe, Co, Ni; Ru, Ro, Pd; Os, Ir, Pt; які дуже схожі за фізичними і хімічними властивостями і називаються родинами: родина Феруму, родина Платини та ін. Також дуже схожі за властивостями елементи – лантаноїди і актиноїди, які розміщуються внизу таблиці.
У групах зверху вниз спостерігається зменшення електронегативності і неметалічних властивостей елементів та зростання металічних, радіус атома елементів різко збільшується.
Період - це горизонтальний ряд хімічних елементів, розміщених у порядку зростання їх атомних мас, що розпочинається лужним металічним елементом, а завершується інертним елементом.
Періоди діляться на малі і великі. Малі періоди: 1, 2, 3 - мають відповідно 2, 8, 8 елементів. Великі періоди: 4, 5, 6 - мають відповідно 18, 18, 32 елементів. 7 великий період незавершений.
У періоді зліва направо спостерігається зменшення металічних властивостей елементів і зростання неметалічних. Останні члени ряду – благородні гази, хімічно мало активні. Електронегативність зростає у бік Флуору, радіус атомів зменшується в межах одного періоду.
Підтвердженням періодичної зміни властивостей хімічних елементів, форм і властивостей їх сполук є те, що кожна група має елементи з подібними властивостями й однаковою формою оксидів, гідратів оксидів, летких водневих сполук. Тому в нижній частині системи для кожної групи часто зазначають загальні формули вищих оксидів і летких водневих сполук неметалічних елементів. Номер головної підгрупи дозволяє визначити валентність елемента за Оксигеном і Гідрогеном.
	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	

	
	
	
	
	
	
	
	


Місце кожного хімічного елемента в періодичній системі чітко визначене (виняток становить Гідроген, його розташовують і в першій, і в сьомій групах), за кожним елементом закріплений його порядковий номер.
Знаючи місце елемента в періодичній таблиці: порядковий номер, період, групу, підгрупу, - можна досить чітко визначити деякі його властивості. По-перше, якщо елемент знаходиться на початку періоду, в І, ІІ, ІІІ групах, він має металічні властивості, якщо в кінці періоду – неметалічні властивості. Всі елементи побічних підгруп є металами. 
Атом – це електронейтральна частинка, що складається з позитивно зарядженого ядра, в якому зосереджена маса атома, і негативно заряджених електронів. Ядро складається з протонів і нейтронів.
Ізотопи – це різновиди певного хімічного елемента, що мають різне нуклонне число.
Хімічний елемент – це вид атомів з однаковим зарядом ядра.
Відносна атомна маса – це середнє значення відносних атомних мас ізотопів з урахуванням їх масових часток у природному елементі.
Число протонів дорівнює порядковому номеру елемента в таблиці і числу електронів навколо ядра. Число нейтронів можна визначити, якщо від атомної маси відняти число протонів. Порядковий номер називають протонним числом, а атомну масу елемента – нуклонним числом.
Фізичний зміст порядкового номера – дорівнює кількості електронів навколо ядра.
Сучасне формулювання періодичного закону: властивості хімічних елементів, а також утворених ними сполук перебувають у періодичній залежності від величини зарядів ядер їх атомів.
З’ясування фізичної суті періодичного закону значно розширило інформаційну функцію періодичної системи. Відомо, що:
� порядковий номер хімічного елемента вказує на величину заряду ядра атома, кількість протонів у ядрі — на кількість електронів у електронній оболонці атома;
� кількість нейтронів у ядрі атома дорівнює різниці між відносною атомною масою хімічного елемента та його порядковим номером;
� номер періоду збігається з кількістю енергетичних рівнів (електронних шарів) в електронній оболонці атома;
� хімічні елементи однієї підгрупи мають однакову електронну формулу зовнішнього енергетичного рівня (електронного шару);
� в елементів головних підгруп кількість електронів на зовнішньому енергетичному рівні збігається з номером групи;
� вища валентність атомів хімічного елемента в оксидах дорівнює номеру групи (існують винятки);
� кількість неспарених електронів в атомах неметалічних елементів V–VІІ груп можна визначити дією віднімання: 8 — номер групи.
В атомі не існує навіть двох однакових електронів. Це є підставою для написання електронних формул атомів, у яких відображено відмінності між формою атомних орбіталей (геометричних образів об’єму навколо ядерного простору, у якому ймовірність перебування електрона дорівнює 90–95 %), указано кількість електронів на підрівнях і рівнях.
Електронна формула атома — це запис розподілу електронів в атомі, у якому числами позначають енергетичні рівні (1, 2 …), літерами — підрівні (s, p, d, f), а верхніми індексами — кількість електронів на підрівнях.
При хімічних реакціях cклад ядра атома залишається сталим, змінюються тільки електронні оболонки. Електронні шари на різних відстанях від ядра утворюють енергетичний рівень. Число енергетичних рівнів в атомі дорівнює номеру періода, в якому знаходиться елемент, тобто всього відомо 7 енергетичних рівнів. Наприклад, елементи І-ого періоду мають один енергетичний рівень, другого – два, третього – три і т.д. до семи. Максимальне число електронів, яке може бути у тому чи іншому енергетичному рівні, дорівнює 2, 8, 18, 32 - і визначається за формулою Ne = 2 n2 , де n – головне квантове число або номер періоду.
Енергетичні рівні діляться на підрівні. Всього відомо 4 енергетичних підрівня, які позначаються літерами s, p, d, f, на яких розміщено максимум 2, 6, 10, 14 електронів. Число електронів на останньому зовнішньому підрівні дорівнює номеру групи в таблиці. Ці електрони називаються зовнішніми або валентними, вони беруть участь в утворенні хімічних зв‘язків з іншими атомами. 
Взагалі для будь-якого атома в таблиці порядок заповнення енергетичних рівнів і підрівнів має вигляд 1s2 2s22p6 3s23p6 4s23d104p6 5s24d105p66s24f14 … З цього ряду видно, що елементи побічних підгруп в 4, 5, 6, 7 періодах є d10 – металічними елементами; лантаноїди і актиноїди – 4f14 і 5f14 – елементами. Кожний період починається двома s – металічними елементами, а закінчується шістьма р-елементами - амфотерними металічними і неметалічними.
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Лекція 2
Хімічний зв’язок.  Основні класи неорганічних сполук

 (
Хімічний
зв’язок
Будова речовини
Фізичні властивості
)

Атоми різних елементів, що входять до складу простих або складних речовин, утримуються разом завдяки наявності хімічного зв’язку. В утворенні хімічного зв’язку беруть участь кулонівські сили, носіями яких є електрони та ядра атомів. Хімічний зв’язок виникає внаслідок електростатичної взаємодії позитивно заряджених ядер і негативно заряджених електронів. 
Типи хімічного зв’язку – ковалентний , йонний, металічний, водневий.
Зв’язок, який здійснюється за допомогою спільних електронних пар, називається ковалентним. Він може виникати між однаковими атомами неметалів, наприклад, H2, O2, Cl2, і такий зв’язок називається ковалентним неполярним: 
[image: Хімічний зв’язок]
[image: Хімічний зв’язок]
А може виникати між атомами різних неметалів, наприклад, HCl, H2O, NH3, і такий зв’язок називається ковалентним полярним. Полярність зв’язку виникає внаслідок зміщення спільної електронної пари у бік більш електронегативного елемента: 
[image: Хімічний зв’язок]
При цьому на атомі більш електронегативного елемента виникає частковий негативний заряд δ–, а на атомі менш електронегативного елемента виникає частковий позитивний заряд δ+. І молекула перетворюється на диполь. 
Диполь – це система двох зарядів, однакових за величиною і протилежних за знаком. 
Різновидом ковалентного полярного зв’язку є зв’язок, утворений за донорно-акцепторним механізмом. Донорно-акцепторним механізмом називається механізм утворення ковалентного зв’язку за рахунок неподільної пари електронів одного атома і вільної орбіталі іншого: 
[image: Хімічний зв’язок]
Такий зв’язок є, наприклад, у йонах амонію NH4+ та гідроксонію H3O+. 
Залежно від кількості спільних електронних пар розрізняють такі зв’язки:
· одинарний ковалентний
· подвійний ковалентний
· потрійний ковалентний.
Хімічний зв’язок, зумовлений електростатичним притяганням різнойменно заряджених йонів, на які перетворюються атоми внаслідок віддавання або приєднання електронів, називається йонним. 
Йонний зв’язок утворюється між атомами таких елементів, які значно відрізняються за своєю електронегативністю. Це типові метали Na, K, Ca і типові неметали Cl2, F2, O2. 
[image: Хімічний зв’язок]

Йонні сполуки – це тверді кристалічні сполуки з високими температурами плавлення і кипіння, добре розчиняються у воді, не розчиняються у полярних розчинниках, у твердому стані не проводять електричний струм.
Електронегативність – це здатність атомів відтягувати у свій бік спільні електронні пари. 
Електронегативність зростає в межах періодів із збільшенням заряду ядра атомів, а в межах головних підгруп – зростає із зменшенням радіуса атомів елементів.
Металічний зв’язок – це тип хімічного зв’язку, зумовлений взаємодією валентних електронів (електронного газу) з позитивно зарядженими йонами кристалічних ґраток металів. 
Металічний зв’язок є делокалізовним: він не має певної спрямованості, оскільки в його утворенні беруть участь усі атоми й електрони шматка металу. 
Водневий зв’язок – це приклад міжмолекулярного хімічного зв’язку. Він виникає між атомами Гідрогену однієї молекули і атомом дуже електронегативного елемента іншої молекули. На письмі водневий зв’язок позначається трьома крапками: 
Hδ+ → Fδ– … Hδ+ → Fδ– … Hδ+ → Fδ– …
Водневий зв’язок відіграє важливу роль під час асоціації молекул, у процесах розчинення, кристалізації, електролітичної дисоціації тощо. 
	Типи кристалічних граток і властивості речовин
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	Ферум(ІІ)оксид
	
	

	
	Ферум(ІІІ)оксид 
	
	



Лекція 3
Загальна характеристика неметалічних елементів.
Неметали як прості речовини, явище алотропії
	І
	ІІ
	ІІІ
	ІV
	V
	VІ
	VІІ
	VІІІ

	Гідроген
	
	
	
	
	
	(Н)
	Гелій

	
	
	Бор
	Карбон
	Нітроген
	Оксиген
	Флуор
	Неон

	
	
	
	Силіцій
	Фосфор
	Сульфур
	Хлор
	Аргон

	
	
	
	
	Арсен
	Селен
	Бром
	Криптон

	
	
	
	
	
	Телур
	Іод
	Ксенон

	
	
	
	
	
	
	Астат
	Радон


Атоми неметалічних елементів мають у зовнішньому енергетичному рівні значну кількість електронів (від чотирьох до семи) і здатні приєднувати певну кількість електронів, а саме стільки, скільки їх не вистачає до октету. Ця властивість посилюється в періодах зліва на право, а в групах - знизу догори.
У межах головної підгрупи у кожного наступного елемента додається ще один енергетичний рівень, внаслідок чого збільшується радіус атома, при цьому посилюються відновні властивості, електронегативність зменшується і послаблюються окисні властивості.
Отже, атоми неметалічних елементів здатні приєднувати електрони і перетворюватися на негативно заряджені йони – аніони.
Значення валентності неметалічного елемента визначається кількістю неспарених електронів у його атомі, що взяли участь в утворенні ковалентних зв’язків з іншими атомами. 
Ступені окиснення неметалічних елементів у сполуках можуть бути від’ємними або додатними числами.
Загальна характеристика неметалічних елементів
	
	Історичні відомості
	Електронна будова

	Оксиген і Сульфур, елементи VІ групи головної підгрупи

	


	


	Нітроген і Фосфор, 
елементи V групи головної підгрупи

	


	

	Карбон і Силіцій, елементи ІV групи головної підгрупи

	


	



Явище існування хімічного елемента у вигляді двох або кількох простих речовин, різних за властивостями і будовою, називається алотропією, а самі прості речовини – алотропними формами.

Оксиген утворює дві алотропні модифікації – кисень і озон.
Кисень – О2 - газ без запаху, безбарвний, малорозчинний у воді (у 100 об’ємах води при 20 0С - 3 об’єми кисню), густина газу за н.у. 1,43 г/л, температура кипіння -193 0С, температура плавлення -2190С, неотруйний, окисник, має високу реакційну здатність.
Озон – О3 – синій газ зі своєрідним, різким «металічним» запахом, дуже отруйний, розчинний у воді (у 100 об’ємах при 200С - 49 об’ємів, густина газу за н.у. 2,14 г/л, температура кипіння -112 0С, температура плавлення 	-192 0С, дуже сильний окисник, має дуже високу реакційну здатність. Якщо на кисень подіяти електричним розрядом, то з'являється характерний запах свіжості – утворюється газ озон.   
……………….
Якісна реакція на озон
Озон не окиснює хлорид-, бромід-іонів, однак окиснює йодид-іони:
О3 + 2КІ + Н2О = О2↑ + І2 + 2КОН
Атоми Сульфуру утворюють стабільні ланцюжки і цикли. Відомо понад 10 алотропних видозмін сірки. Найстійкішими серед них є 2 модифікації (моноклінна і ромбічна), які утворені циклічними короноподібними молекулами S8:

…………..…………
та аморфна сірка (пластична, гумоподібна).
Ромбічна, або α-сірка найстійкіша, саме такою вона трапляється в природі. Це жовта крихка кристалічна речовина, нерозчинна у воді, розчиняється в сірковуглеці CS2, бензині, погано проводить електричний струм, плавиться при 112,8 ºС.
Моноклінну сірку можна одержати при повільному охолодженні розплавленої сірки. За звичайної температури моноклінна сірка повільно переходить у ромбічну модифікацію.
Пластична сірка утворюється при швидкому охолодженні розплавленої сірки (виливання розплавленої сірки у холодну воду). Розплавлена сірка складається з довгих ланцюгів і може містити кілька тисяч атомів Сульфуру:

………………………….
Це гумоподібна коричнева маса, яка на повітрі доволі швидко перетворюється на ромбічну сірку.
За температури 150ºС ще зберігаються молекули сірки складу S8; після її закипання (445ºС) з подальшим підвищенням температури кількість атомів у молекулі зменшується: S6 → S4 → S2 (900ºС), а при 1700ºС пари містять лише одноатомні молекули S.
Азот – безбарвний газ без запаху і смаку, дуже погано розчинний у воді, зберігають в балонах під тиском, в зрідженому стані Азот (Е-941) – харчова добавка (антифламінги, добавки, що перешкоджають піноутворенню і злежуванню сипучих продуктів).
Найважливішими алотропічними модифікаціями є білий і червоний фосфор.
Білий фосфор – м’яка кристалічна речовина, безбарвна, прозора, схожа на віск, летка, має запах часнику, легкозаймиста. Має молекули тетраедричної будови Р4. У воді не розчиняється, розчиняється у сірковуглеці та бензині, у темряві світиться зеленкувато-жовтим світлом (хемілюмінісценсія), при цьому виділяється теплота. Явище спричинюється повільним окисненням – самозаймання, тримають під водою, отруйний. Під час нагрівання до 500 ºС без доступу кисню переходить у червоний фосфор.
Червоний фосфор – порошок від темно-коричневого до червоного і фіолетового кольору, стійкіша і значно менш токсична модифікація. Має атомні кристалічні гратки. На повітрі окиснюється повільно, не світиться, спалахує при ударі, терті, що використовують у виготовлені сірників.
Чорний фосфор схожий на графіт, має шарувату будову, металічний блиск, напівпровідник, не отруйний.
Існує кілька простих речовин, які складаються з атомів Карбону. Їхня загальна хімічна назва – вуглець. Карбон має властивість утворювати ланцюги, цикли, сітки, складні просторові фігури. Завдяки цьому Карбон – елемент з найбільшою кількістю алотропічних модифікацій: алмаз, лондсдейліт, графіт, карбін, фулерен, нанотрубка і нановолокно, нанопіна тощо.
 Алмаз – прозора речовина з характерним сильним блиском, ізолятор, не проводить електричний струм, легкоплавкий (44 ºC). Міцні ковалентні зв’язки з чотирма сусідніми атомами Карбону. Чисті алмази – безбарвні прозорі кристали – діаманти. Наждак – кристали брудного кольору.
Графіт- кристалічна речовина, жирна на дотик, сірого або чорного кольорів, шарувата структура, з шестичленних кілець. Три хімічні зв’язки з трьома Карбонами. Тугоплавкий, хімічно дуже стійкий, вогнетривкі тиглі, мастила, синтетичні алмази, електроди.
 Карбін – чорний кристалічний порошок, твердіший за графіт, напівпровідник. Лінійний полімер:       – С ≡ С – С ≡ С –
Найвідоміший фулерен — молекула C60, яка має ідеальну форму футбольного м'яча. Відкриті в 1985 Робертом Керлом, Гарольдом Крото й Річардом Смолі, ці невеличкі молекули, що складаються тільки з атомів Карбону, отримали свою назву на честь Річарда Бакмінстера Фулера — архітектора, що прославився побудовою ажурних куполів. Першовідкривачі отримали Нобелівську премію з хімії в 1996 році.
Аморфний вуглець – це пориста речовина чорного кольору, яка характеризується високою реакційною здатністю. До аморфного вуглецю належать сажа, кокс, деревне вугілля.
Силіцій утворює дві алотропічні видозміни: силіцій кристалічний та аморфний (насправді це тонко дисперсний порошок з кристалічного кремнію).
Кристалічний кремній має алмазоподібні кристалічні гратки. Має темно-сірий колір і металічний блиск, твердий, але крихкий, напівпровідник. Його електропровідність зростає при освітленні та нагріванні.
Аморфний кремній – це бурий порошок, більш активний, ніж кристалічний. Не розчиняться в жодному розчиннику.
Фізичні властивості
Неметали відрізняються один від одного за фізичними властивостями більшою мірою, ніж метали. Для них характерні невисокі температури плавлення і кипіння. Прості речовини інертних елементів, азот, кисень, озон, водень, фтор і хлор за звичайних умов є газами, бром – рідиною, а інші перебувають у твердому стані. Майже всі неметали не проводять електричного струму, не розчиняються або слабо розчиняються у воді. Усі галогени отруйні, мають характерний запах, відзначаються великою леткістю.


Лекція 4
Хімічні властивості неметалів
Атоми неметалічних елементів мають у зовнішньому енергетичному рівні значну кількість електронів (від чотирьох до семи) і здатні приєднувати певну кількість електронів, а саме стільки, скільки їх не вистачає до октету.
Отже, атоми неметалічних елементів здатні приєднувати електрони і перетворюватися на негативно заряджені йони – аніони.
За нормальних умов водень доволі малоактивний (реагує лише із фтором). Його реакційна здатність підвищується за наявності платини чи нікеля. Це пов’язано з тим, що водень розчиняється в цих металах і при цьому його молекули розпадаються на атоми. Атомарний Гідроген значно активніший за молекулярний водень. У хімічних реакціях може бути як відновником, так і окисником.
Галогени відносяться до активних металічних елементів. Хімічна активність і окисні властивості галогенів спадають в ряду від Флуору до Іоду. Активніші галогени витісняють менш активні з їхніх сполук.
Кисень реагує з багатьма металами, неметалами (крім Не, Nе і Аr) і багатьма складними речовинами, виявляючи властивості сильного окисника.
Озон – нестійка речовина. При його розкладанні утворюється атомарний Оксиген, що зумовлює високу окислювальну активність озону. Озон не окиснює лише золота, платини та іридію.
Сірка – типовий неметал, який за звичайних умов не відзначається високою реакційною здатністю. Вона реагує з простими і складними речовинами при нагріванні, виявляючи як окисні, так і відновні властивості.
Азот має надзвичайну низьку реакційну здатність, не горить і не підтримує горіння. Не реагує з водою, кислотами, лугами, солями. При нагріванні азот взаємодіє з деякими простими речовинами, виявляючи переважно властивості окисника.
У хімічних реакціях фосфор виступає і як окисник, і як відновник.
За нормальних умов вуглець малоактивний. Алмаз і графіт можуть реагувати лише з чистим киснем за дуже високої температури. Усі реакції за участі вуглецю є окисно-відновними, у яких Карбон може виявляти властивості як відновника (більш характерні), так і окисника.
Неметали реагують:
	з металами
	з неметалами

	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….

	з водою
	з лугами

	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….

	з оксидами металічних і неметалічних елементів
	з кислотами

	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….


	з солями
	з бінарними сполуками

	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
	…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….
…………………………….

	з органічними сполуками

	…………………………….
…………………………….
…………………………….
……………………………..
	…………………………….
…………………………….
…………………………….
……………………………..





Лекція 5
Сполуки неметалічних елементів з Гідрогеном і Оксигеном
Деякі сполуки Гідрогену з неметалічними елементами
	Формула
	Назва
	Назва водного розчину сполуки
	    Сполуки неметалічних елементів
головних підгруп з Гідрогеном газоподібні (за винятком дигідроген оксиду і гідрогенфлуориду), молекулярної будови. Атом Гідрогену має переважно ступінь окиснення +1, хімічний зв’язок ковалентний полярний. 

	HF
	Флуороводень, гідрогенфлуорид
	Флуоридна, флуороводнева кислота
	

	HCl
	Хлороводень, гідрогенхлорид
	Хлоридна, хлороводнева (соляна) кислота
	

	HBr
	Бромоводень, гідрогенбромід
	Бромідна, бромоводнева кислота
	

	Н2О
	Вода
	
	

	Н2S
	Сірководень,
 дигідрогенсульфід
	Сульфідна, сірководнева кислота
	

	Н2Sе
	Селеноводень, дигідрогенселенід
	Селенідна, селеноводнева кислота
	

	NH3
	Амоніак, 
тригідрогеннітрид
	Водний амоніак
	

	РН3
	Фосфін, 
тригідрогенфосфід
	У воді не розчиняється
	

	AsH3
	Арсін,
 тригідрогенарсенід
	У воді не розчиняється
	

	СН4
	Метан
	У воді не розчиняється
	

	SіН4
	Силан
	У воді не розчиняється
	


Гідрогенхлорид. Хлоридна кислота
Молекула хлороводню є ковалентною, лінійною, полярною, з одним σ-зв’язком. Атом електронегативнішого Хлору зміщує у свій бік спільну електронну хмару: …………….
Кристалічні гратки твердого хлороводню молекулярні. Ступінь окиснення Хлору -1.
Фізичні властивості гідрогенхлориду
 HCl – це безбарвний газ із різким задушливим запахом, важчий за повітря, добре розчинний у воді. На повітрі димить, тому що з водяною парою, яка є у вологому повітрі, утворюються краплинки кислоти. В одному об’ємі води розчиняється до 500 об’ємів HCl, при цьому утворюється хлоридна кислота з максимальною масовою часткою гідрогенхлориду 38-40%. Хлороводень доволі токсична речовина, подразнює дихальні шляхи.
Добування гідрогенхлориду
У лабораторії хлороводень добувають дією концентрованої сульфатної кислоти на твердий натрій хлорид (при нагріванні):
.………………………….
Якщо ж використати надлишок сульфатної кислоти, то утворюється кисла сіль – натрій гідрогенсульфат:
….……………………….
У промисловості хлороводень одержують при спалюванні водню в атмосфері хлору:
…………..………….
Хлоридна кислота
Водний розчин хлороводню називають хлоридною кислотою. В організмі людина хлорид на кислота виробляється клітинами слизової шлунка і сприяє перетравленню білків пепсином (створює кисле середовище, необхідне для функціонування ферменту).
Це безбарвна, летка рідина. Концентрована хлоридна кислота «димить» на повітрі, тому що з розчину виділяються молекули хлороводню. Хлоридна кислота належить до сильних, одноосновних кислот. Ступінь її дисоціації в розбавлених розчинах перевищує 90%:
…………………………….
Хімічні властивості хлоридної кислоти
1. Хлоридна кислота виявляє загальні властивості кислот. Реагує:
· з металами, які розміщені у витискувальному ряді до водню:
………….…..……………..
· з основними й амфотерними оксидами:
………………………………
…………….…..……………
· з основами та амфотерними гідроксидами:
……………..….……………
……………..….……………
· із солями (з утворенням осаду):
…………….……….……….
Це якісна реакція на хлорид-іон СІ-. 
· з солями слабких кислот (карбонати, сульфіти, сульфіди):
……………………………..
2. Концентрована хлоридна кислота виявляє доволі сильні відновні властивості, а тому реагує із сильними окисниками, утворюючи вільний хлор:
………………………………..
……………………………….
3. Хлороводень взаємодіє з органічними речовинами:
· з алкенами:  ………………………
· з  алкінами:  …………….………..
· зі спиртами: …………….………..
· з амінами:    ……………..……….
Застосування хлоридної кислоти
Хлоридна кислота широко використовується в народному господарстві. Найбільше застосовується вона у хімічній промисловості для добування хлоридів, а також для виробництва барвників, лікувальних речовин тощо. Багато хлоридної кислоти споживає також металургійна промисловість для виділення кольорових і рідкісних металів з їх природних сумішей. У хімічних лабораторіях хлоридна кислота належить до найбільш уживаних реактивів. У невеликих кількостях з неї також одержують водень і хлор.
Амоніак 
Фізичні властивості та фізіологічна дія
       За стандартних умов амоніак — безбарвний газ з різким специфічним запахом. Такий самий запах має водний розчин амоніаку, який називають амоніачною водою (W(NH3)>10%),  або нашатирним спиртом (W(NH3) = 3-10%). Він майже у два рази легший від повітря. При -33,35°С і звичайному тиску амоніак скраплюється в безбарвну рідину, а при -77,75°С замерзає, перетворюючись у безбарвну кристалічну масу. Його зберігають і транспортують у рідкому стані в стальних балонах під тиском 6-7 атм. У воді амоніак розчиняється дуже добре: при 0°С і звичайному тиску в 1 об'ємі води розчиняється близько 1200 об'ємів NH3, а при 20°С -700 об'ємів NH3. Високу розчинність у воді пояснюють утворенням водневих зв’язків молекул амоніаку з молекулами води.
       Амоніак – надзвичайно токсична речовина (задушливої та нейротропної дії). Він спричиняє набряк легень та важке ураження нервової системи, дуже подразнює слизові, шкіру (хімічний опік). Через швидке випаровування при контакті зі шкірою рідкий амоніак та його розчини можуть призвести до обморожування.
Добування амоніаку
В лабораторних умовах амоніак добувають звичайно нагріванням суміші кристалічного амоній хлориду NH4Cl з гашеним вапном Ca(OH)2. 
……………………………
       Оскільки амоніак, легший за повітря, то його збирають у посудину, розміщену догори дном. Амоніак, що виділяється, розпізнають за запахом або зміною кольору вологого лакмусового папірця.
       Якісна реакція на йони амонію NH4+: взаємодія з лугами з виділенням NH3↑
…………………………..
Хімічні властивості амоніаку
Аміак має основні властивості, які виявляються в реакціях з водою та кислотами:
1) з водою: …………………………… або ……………………………..
Утворюється нашатирний спирт. Наявність гідроксид-іонів зумовлює лужне середовище (лакмус у ньому забарвлюється у синій колір, фенолфталеїн – у малиновий). Установлено, що за стандартних умов у реакцію вступає не більше 1% розчиненого амоніаку.
2) з кислотами (утворюються солі амонію):
…………………………..
…………………………..
………………………….
Відновні властивості амоніаку пояснюється тим, що Нітроген у молекулі амоніаку має найнижчий ступінь окиснення (-3). Тому амоніак може бути відновником (утворюється N2↑ або NО):
1) горить лише в атмосфері кисню зеленкуватим полум’ям:
……………………………
Якщо реакція відбувається за наявності каталізатора (Рt), то утворюється не азот, а нітроген(ІІ) оксид. Цю реакцію називають каталітичне окиснення амоніаку:
…………………………..
2) відновлює деякі метали з їхніх оксидів:
…………………………..
3) реагує з іншими окисниками (бромом):
………………………….
Солі амонію
Солі амонію містять у своєму складі складний катіон NH4+. Це кристалічні речовини з йонним типом зв’язку, мають йонні кристалічні гратки, у вузлах яких розміщуються катіони (NH4+) та аніони (кислотні залишки). Йон NH4+ має тетраедричну будову й утворюється за донорно-акцепторним механізмом таким чином:     NH3 + H+ ↔ NH4+
       Іон амонію NH4+  виявляє властивості йона одновалентного металічного елемента. 
       Солі амонію - це переважно безбарвні речовини, добре розчинні у воді; у розчинах дисоціюють повністю:   ……………………………..
       Проявляють загальні властивості солей: реагують з кислотами, лугами, солями. В термічному відношенні солі амонію нестійкі і при нагріванні порівняно легко розкладаються, наприклад: 
………………………………
………………………………
Застосування амоніаку
Амоніак — один з найважливіших продуктів сучасної хімічної промисловості. Головною галуззю його застосування є виробництво нітратної кислоти, амонійних і нітратних добрив, соди, вибухових речовин, лікарських засобів, синтетичних волокон. Амоніак входить до складу мийних засобів для прання білизни, чищення скла, килимів і ювелірних засобів; рідкий амоніак використовують як розчинник. Крім того амоній хлорид використовується у сухих гальванічних елементах.
Сполуки неметалічних елементів з Оксигеном
	Назва сполук,
формула
	Загальна характеристика і фізичні властивості сполук

	Карбон(ІІ)  оксид, монооксид карбону, 
чадний газ
…………
	      Утворюється в умовах недостачі кисню для повного згоряння карбоновмісних речовин. Це дуже отруйний газ, спричиняє ядуху й може призвести до загибелі людини, тому потрібен гарний доступ повітря при горінні органічного палива.
     Газ без кольору, смаку й запаху. Погано розчиняється у воді, скраплюється при атмосферному тиску й температурі 191,5 ºC.

	Карбон(ІV) оксид,
 карбон діоксид, вуглекислий газ
…………
	      Використовується рослинами в процесі фотосинтезу, утворюється в клітинах живих тканин при енергетичному обміні, а також при горінні органічних речовин.
      Газ без кольору, смаку й запаху, важчий за повітря, добре розчиняється у воді, реагуючи з нею, скраплюється при кімнатній температурі й тиску 5 МПа. При подальшому охолодженні стає твердим. Твердий вуглекислий газ називають сухим льодом, який використовують при охолодженні продуктів. При нагріванні сухий лід відразу переходить у газоподібний стан,  не утворюючи рідини (сублімується).

	Силіцій(ІV) оксид, 
силіцій діоксид
………….
	       Кремнезем, прозорі кристали, мають високу твердість і міцність, безпосередньо з водою не сполучаються

	Сульфур(ІV)оксид, сульфур діоксид, сірчистий газ
…………
	      Утворюється при горінні сірки, звичайних сірників. У присутності вологи знебарвлює багато барвників. Ця властивість використовується для відбілювання вовни, шовку, соломи.
      Безбарвний газ із різким запахом. При -10ºC стає рідиною. Отруйний спричиняє кашель, ядуху, бронхіт, запалення легенів. Негорючий, легко розчиняється у воді.

	Сульфур(VІ) оксид, 
сульфур  триоксид
…………
	     У природі може бути присутнім у вулканічних газах. Не утворюється при горінні сульфуровмісних продуктів. Використовується в основному при одержанні сульфатної кислоти.
      Безбарвна рідина, при 44,8ºC переходить у газоподібний стан, твердне у безбарвну масу при охолодженні до 16,8 ºC.  Це льодоподібна алотропна модифікація. Найбільш стійка модифікація утворюється у вигляді шовково-блискучих голок. Добре розчиняється у воді.

	Нітроген(І) оксид
…………
	      Газ без кольору, смаку й запаху, малорозчинний у воді. Має наркотичні властивості.

	Нітроген(ІІ) оксид 
…………
	     Газ без кольору, смаку й запаху, малорозчинний у воді. На повітрі легко окиснюється до нітроген діоксиду.

	Нітроген(ІІІ) оксид
………….
	       Гарна яскраво-синя рідина, добре розчиняється у воді, взаємодіючи з нею.

	Нітроген(ІV) оксид
 …………
	      Газ бурого кольору з характерним різким запахом. Завдяки бурому забарвленню одержав назву «лисячий хвіст»

	Нітроген(V) оксид
………….
	      Існує у вигляді прозорих безбарвних вибухових кристалів, легко розчиняється у воді, взаємодіючи з нею.

	Фосфор(ІІІ) оксид
…………
	     Білі кристали з неприємним запахом, нестійкі, окиснюються на повітрі до P2O5

	Фосфор(V) оксид
…………
	      Утворюється при згоранні фосфору у вигляді білого густого диму, який осідає як пухка снігоподібна маса. Енергійно сполучається з водою. На повітрі P2O5 швидко розпливається. Завдяки цій властивості часто застосовується в лабораторіях для висушування різних речовин.



Карбон(ІІ) оксид, нітроген(І) оксид, нітроген(ІІ) оксид – несолетворні оксиди, не розчиняються у воді, у розчинах лугів і кислот. 
…………………………….
…………………………….
…………………………….
Хімічні властивості кислотних оксидів
1. Взаємодіють з основними оксидами, утворюючи солі:
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………
2. Взаємодіють з амфотерними оксидами при сплавлянні:
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………
3. Взаємодіють з лугами, утворюючи солі й воду:
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………
4. Більшість кислотних оксидів реагують з водою, утворюючи кислоти:
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………
…………………………


Лекція 6
Сульфатна кислота. Сульфати
Фізичні властивості
Сульфатна кислота …………. – це речовина молекулярної будови. Атом Сульфуру утворює шість ковалентних зв’язків і набуває ступеня окиснення +6:

………………………..
Безбарвна сульфатна кислота – це важка, оліїста рідина без кольору і запаху, нелетка. Дуже гігроскопічна, змішується з водою у будь-яких співвідношеннях. Розчинення кислоти у воді супроводжується виділенням великої кількості теплоти, тому для її розведення кислоту обережно вливають у воду, обов’язково перемішуючи розчин!
Розчин кислоти з масовою часткою кислоти Н2SО4, меншою за 70%, називають розбавленою, а якщо масова частка більша за 70%, то концентрованою. Найчастіше в лабораторіях використовують концентрований розчин з масовою часткою кислоти Н2SО4 96 % (густина – 1,84 г/мл).
Добування
Найважливішим промисловим способом добування сульфатної кислоти є контактний спосіб. Процес одержання відбувається у три стадії:
1. Одержання сульфур(ІV) оксиду шляхом випалювання піриту FeS2 (залізний, або сірчаний, колчедан):
………………………..
2. Окиснення сульфур(ІV) оксиду до сульфур(VІ) оксиду. Реакція є оборотною, екзотермічною і каталітичною. Каталізаторами реакції є платина, або ванадій(V) оксид V2O5. Оптимальна температура реакції 400-470 ºС:
………………………
3. Розчинення сульфур(VІ) оксиду в сульфатній кислоті:
………………………..
Потім до олеуму додають воду, одержують кислоту необхідної концентрації:
…………………………
Хімічні властивості
Сульфатна кислота – це сильна, двохосновна кислота. Відзначається високою реакційною здатністю. Розбавлена сульфатна кислота – сильний електроліт, виявляє типові властивості кислот.
1. Як двохосновна кислота дисоціює ступенево з утворенням гідроген-сульфатів-іонів та сульфат-іонів:
………………………….
………………………….
Сульфатна кислота сильна, її дисоціація за першим ступенем відбувається майже повністю.  
2. Розбавлена сульфатна кислота реагує з металами, які у витискувальному ряді зліва від водню:
……………………………
3. Взаємодія з основними й амфотерними оксидами:
………..…………………..
……………………………
4. Взаємодія з основами і амфотерними гідроксидами:
……………………………
……………………………
5. Взаємодія з солями слабких кислот:
……………………………
Якісна реакція на сульфат-йон –утворення білого сірчистого осаду з солями Барію. 
…………………………….
……………………………
6. Концентрована сульфатна кислота – сильний окиснювач. Вона окиснює всі метали, що стоять в ряді напруг до срібла включно, а сама відновлюється залежно від активності металу. Так, активні метали (Mg, Zn) відновлюють кислоту до дигідрогенсульфіду Н2S, метали середньої активності - до вільної сірки S, а мідь, ртуть, срібло кислоту відновлюють до сульфур діоксиду. 
…………………………….
……………………………. 
Концентрована сульфатна кислота за стандартних умов не реагує із залізом, алюмінієм, хромом. Це пов’язано з тим, що на поверхні металу утворюється тоненька плівка оксиду, яка є інертною щодо кислоти за цих умов. Такий процес називають пасивацією. При нагріванні ці метали розчиняються в кислоті, утворюючи солі з вищим ступенем окиснення металу:
………………………………
Золото і платина при нагріванні не реагують з концентрованою сульфатною кислотою.
7. Концентрована сульфатна кислота здатна відбирати вологу від органічних речовин, при цьому вона їх обвуглює – розкладає до вуглецю:
……….……………………..
8. Концентрована сульфатна кислота окиснює також неметали:
……………………………..
……………………………..
……………………………..
9. Концентрована сульфатна кислота як сильна і нелетка кислота витісняє леткі кислоти з їхніх солей:
…………………………….
…………………………….
Солі сульфатної кислоти
Як двохосновна кислота утворює два ряди солей: середні, які називають сульфатами, і кислі – гідрогенсульфати. Серед сульфатів є солі, які містять кристалізаційну воду; деякі з них називають купоросами.
	Сульфати (середні солі)
	

	Гідрогенсульфати (кислі солі)
	

	Купороси – це кристалогідрати сульфатів металічних елементів:
Fe, Сu, Zn, Ni, Со
	……………………. -  мідний купорос
…………………… - залізний купорос
…………………… - цинковий купорос

	Інші важливі кристалогідрати
	…………………… - алебастр
…………………… - гіпс
…………………… - глауберова сіль

	Галуни (подвійні солі)
	…………………… - алюмокалієвий галун


Застосування
Сульфатну кислоту використовують для добування вибухових речовин, як осушувач газів, у процесі переробки руд; виробництва ортофосфатної кислоти і фосфорних добрив. Лікарських препаратів та низки органічних речовин (волокон, пластмас, барвників); для очищення нафтопродуктів, поверхонь металевих виробів перед нанесенням захисного покриття; як електроліт в акумуляторах. Сульфати використовують у медицині, будівництві, застосовують як добрива, у сільському господарстві для боротьби зі шкідниками рослин.

Лекція 7
Практичне значення неметалів та їх сполук. 
Колообіг неметалів. Охорона довкілля
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Мінеральні добрива
Речовини, що вносяться в ґрунт для підвищення врожайності, називаються добривами.
Нітратні добрива поділяються на дві групи: мінеральні (селітри, рідкий амоніак) та органічні (гній, компост, бобові рослини).
Фосфатні добрива добувають з фосфоритів і апатитів, які містять Фосфор у вигляді важкорозчинного кальцій ортофосфату, а тому погано засвоюються рослинами. Фосфорити і апатити хімічним шляхом переводять у кислі солі — вони краще середніх розчиняються у воді. Використовують на кислих грунтах.
Найважливіші фосфатні добрива:
· подвійний суперфосфат: Са(Н2РО4)2·Н2О;
·  простий суперфосфат: суміш Са(Н2РО4)2·Н2О і СаSО4·2Н2О;
·  преципітат: СаНРО4·2Н2О;
·  фосфоритне борошно: Са3(РО4)2, кісткове борошно Са3(РО4)2 готують із кісток тварин.
Комбіновані добрива містять декілька необхідних рослині елементів, наприклад: NН4Н2РО4,  (NН4)2НРО4 — амофоси містять Нітроген і Фосфор. Суміш амофосів із калійною селітрою називається «амофоска». Це добриво містить всі необхідні рослинам елементи – Нітроген, Фосфор та Калій (NРК).

Силікатні матеріали
Скло звичайне (віконне). Для добування беруть вапняк, соду, білий пісок. Особливі властивості склу надають добавки: так, магній оксид підвищує хімічну стійкість  і механічну міцність скла, алюміній оксид збільшує термічну стійкість, твердість і міцність скла.
Тугоплавке скло. Заміняють соду поташем К2СО3.
Кришталеве скло. Крейду заміняють на РbО, а соду – на К2СО3.
Термостійке скло. Увводять у скло 12 % В2О3.
Оптичне скло: свинцеве оптичне скло містить 49 % РbО; баритове оптичне скло – 42 % ВаО, 3% РbО.
Для надання склу певного кольору використовують деякі інші сполуки: кобальт(ІІ) оксид – синього, хром(ІІ) оксид – зеленого, манган(ІV) оксид – червоно-фіолетового, манган(ІІІ) оксид – фіолетового, купрум(І) оксид – червоного, купрум(ІІ) оксид – голубого, кадмій сульфід – жовтого.
Кварцове скло – особливий вид скла. Це майже чистий силіцій(ІV)оксид. Воно не чутливе до коливань температури. З нього виготовляють вітрове скло для автомобілів, хімічний посуд, кварцові лампи.
Кераміка. Сировиною для виробництва керамічних виробів (цегли, кахлю, порцеляни, фаянсу) є глина, основна складова якої – каолін Аl2О3·2SiО2·2Н2О, та мінеральні добавки.
Цемент – це суміш кальцій алюмінату та кальцій силікату. Його виготовляють з піску, глини та вапняку. Суміш спікають за температури 1500 ºС. Спечену зернисту масу (клінкер)перемелюють і отримують цемент. Марка цементу вказує навантаження (кг/см2), яке куб 10 см3 витримує без деформації через 28 днів після затвердіння.
Бетон – це гравій, щебінь, дрібний шлак, цементний розчин. Бетон зі сталевою арматурою називають залізобетоном. Бетон можна армувати й іншими матеріалами (дисперсійне армування базальтовою фіброю).
……………………………………………………………………………………………………...
……………………………………………………………………………………………………..
……………………………………………………………………………………………………...
……………………………………………………………………………………………………..
……………………………………………………………………………………………………...
Лекція 8
Нітратна й ортофосфатна кислоти
	
Фізичні властивості 

	нітратної кислоти
 НNО3 
	ортофосфатної кислоти
Н3РО4

	            Хімічно чиста  — це безбарвна рідина з характерним запахом. Технічна кислота має жовтуватий колір, тому що при її частковому розкладанні на світлі утворюється бурий газ NO2, який розчиняється в кислоті.
     Летка, на повітрі «димить» - її пара утворює з вологим повітрям крапельки туману. Температура кипіння за нормального тиску становить +83ºС, за температури -42ºС кислота переходить у кристалічний стан. Змішується з водою в будь-яких співвідношеннях. Має молекулярну будову.
	          Це біла тверда речовина. Температура плавлення +42ºС. Вона добре розчинна у воді, її розчин — електроліт середньої сили. Це речовина молекулярної будови, неотруйна.

	Одержання кислот

	   У лабораторії: дія на її кристалічні солі концентрованої сульфатної кислоти при нагріванні:
………………………….
   У промисловості (аміачний спосіб):
1) каталітичне окиснення аміаку з використанням платинового каталізатора:
..…………………………..
2) окиснення нітроген(ІІ) оксиду киснем повітря до NO2:
……………………………
3) поглинання NO2 водою за наявності надлишку кисню:
…………………………..
  Одержують кислоту з масовою часткою НNО3 40-60 %. Концентровану кислоту з масовою часткою кислоти 
96-98% отримують перегонкою суміші Н2SО4  і розбавленої НNО3.
	     У лабораторії:

……………………………..
    У промисловості:
1) піролітичний (електролітичний) спосіб – спочатку добувають фосфор, потім його спалюють і одержаний фосфор(V) оксид розчиняють у воді:
…………………………….
……………………………..
…………………………….
2) гідролітичний спосіб – фосфорити або апатити обробляють сульфатною кислотою:
………………………..

	Хімічні властивості кислот

	1)Дисоціація (належить до сильних кислот, у розбавлених розчинах майже повністю дисоціює на йони): 
…………………………….
Розкладається на світлі або при нагріванні:
…………………………….
2) Взаємодія з оксидами металічних елементів:
……………………………….
…………………………………
3) Взаємодія з основами: 
………………………………..
4) Взаємодія із солями слабких кислот: 
………………………………..
5) Взаємодія майже з усіма металами, однак водень при цьому ніколи не виділяється. 
   Відновлення нітратної кислоти може відбуватися до оксидів (NO2, NO, N2О), до азоту N2, амоній нітратуNH4NO3. Наприклад, 
Сu + 4НNO3 (конц.) = Сu(NО3)2 + 2NO2↑ + 2Н2О
3Сu + 8НNO3 (розб.) = 3Сu(NО3)2 + 2NO↑ + 4Н2О
4Zn + 10НNO3 (розб.) =  4Zn(NO3)2 + N2О↑ +  5Н2О
   
  Концентрована кислота за стандартних умов не діє на Fe, Cr, Al, Pt, Au, Ir, Ta.
6) Взаємодія з неметалами. 
С + 4НNO3 (конц.) = СO2↑ + 4NO2↑ + 2Н2О
S + 6НNO3 (конц.) = Н2SО4 + 6NO2↑ + 2Н2О
	1)Дисоціація (трьохосновна кислота середньої сили, дисоціює ступенево):
І      …………………………
ІІ    …………………………
ІІІ  …………………………

2) Взаємодія з оксидами металічних елементів:
………………………………….
…………………………………..
3) Взаємодія з основами:
…………………………………
4) Взаємодія із солями слабких кислот:
………………………………..
   із солями за умови утворення осаду:
……………………………….
5) Взаємодія з металами, що стоять в електрохімічному ряді напруг до Гідрогену:
……………………………..
…………………………….

6) під час нагрівання поступово перетворюється на дифосфатну Н4Р2О7 та метафосфатну НРО3 кислоти:
2Н3РО4 = Н4Р2О7 + Н2О
Н4Р2О7 = 2НРО3 + Н2О

	Застосування кислот

	    Використовується у виробництві нітратних добрив, вибухових речовин, ліків, барвників, пластмас, штучних волокон та інших матеріалів. Концентрована нітратна кислота застосовується в ракетній техніці як окисник ракетного палива.
	          Ортофосфатна кислота широко використовується у виробництві фосфатних мінеральних добрив, у харчовій промисловості для виготовлення сиропів, напоїв (кока-коли, пепсі-коли). Вона іде на виробництво синтетичних мийних засобів, для очищення поверхонь металів від іржі, створення захисного покриття (запобігання корозії).

	Солі нітратної кислоти - нітрати
	Солі фосфатної кислоти - фосфати

	          Нітрати - це тверді кристалічні речовини, добре розчинні у воді, токсичні. Як сильні електроліти вони дисоціюють з утворенням позитивно зарядженого йона металічного елемента й аніона кислотного залишку:
……………………………..
 Значну частину нітратів називають селітрами. 
  Натрій нітрат –               - натрієва (чилійська);
  Калій нітрат –                  -  калієва (індійська);
  Кальцій нітрат –           -кальцієва (норвезька);
  Амоній нітрат -                           аміачна.
 Аміачна вода – водний розчин аміаку.
	          Ортофосфатна кислота утворює три ряди солей:  середні (нормальні):
…………………………..
кислі: -  гідрогенортофосфати:
…………………………..
· дигідрогенортофосфати: 
…………………………
      
    Більшість середніх солей у воді нерозчинні, крім ортофосфатів лужних елементів і амонію. Усі дигідрогенортофосфати у воді розчиняються добре, краще, ніж гідрогенортофосфати.

	Хімічні властивості солей

	          Нітрати мають хімічні властивості, які є типовими для солей (взаємодія з кислотами, солями, основами). Характерним є розклад при нагріванні. Продукти розкладу визначаються місцем металу в ряді напруг.
………………………………..
Наприклад:
2KNO3 = 2KNO2 + O2↑
2Cu(NО3)2  = 2CuO + 2NO2↑ + 3O2↑
2AgNО3 = 2Ag + 2NO2↑ + O2↑
          Якісною реакцією на нітрат-іон NO3-: сіль нагрівають з концентрованою сульфатною кислотою і міддю. Спостерігається виділенння бурого газу. 
Сu + 2NaNO3 + 2Н2SO4 конц. = СuSO4 + Na2SO4 + 2NO2↑ + 2Н2О
	    Розчинні у воді ортофосфати взаємодіють з іншими солями за умови утворення осаду; з кислотами, утворюючи кислі солі; піддаються гідролізу. Кислі при нагріванні розкладаються з утворенням солей метафосфатної або дифосфатної кислот.       



        
       Якісною реакцією на фосфат-йон РО43- є взаємодія досліджуваної солі з аргентум нітратом. При цьому випадає жовтий осад аргентум(І) фосфату, розчинного в нітратній кислоті.
К3РО4 + 3AgNO3 = Ag3РО4↓  + 3КNO3  

	Застосування солей

	           Нітрати використовують у сільському господарстві як мінеральні добрива (селітри). Нітрати Калію, Натрію й амонію застосовують у виробництві вибухових речовин (зокрема й чорного пороху), а нітрати Барію, Літію та стронцію – у піротехніці. У виробництві нітратної кислоти, а також скла, ліків, для обробки та консервування харчових продуктів.
	           Фосфати в основному застосовуються як мінеральні добрива, а також для виробництва фосфатних кислот, фосфору, синтетичних мийних засобів, у харчовій промисловості.


Лекція 9
Карбонатна кислота
Карбонатна кислота - слабка двохосновна кислота, існує в дуже розбавлених розчинах. Є слабким електролітом. Дисоціює двоступенево:
І …………………………..
ІІ ………………………….
Одержують карбонатну кислоту розчиненням вуглекислого газу у воді:
…………………………….
Солі карбонатної кислоти
Усі карбонати — білі кристалічні речовини з йонними кристалічними гратками.
Як двохосновна кислота утворює два ряди солей:
а) середні карбонати (СаСО3, К2СО3). Більшість карбонатів, за винятком карбонатів лужних елементів та амонію, нерозчинні у воді.
б) кислі солі, гідрогенкарбонати: калій гідрогенкарбонат ……………, кальцій гідрогенкарбонат ……………..; майже всі вони малорозчинні у воді, крім NаНСО3.
Хімічні властивості карбонатів
1. Карбонати розкладаються при нагріванні. Не розкладаються лише карбонати лужних металічних елементів, за винятком літій карбонату. Термічно нестійкі всі гідрогенкарбонати:
……………..……………….
……………………………….
……………………………….
Якщо ж прожарювати гідрогенкарбонат лужноземельного металічного елемента при дуже високій температурі, то відбувається реакція:
………………………………..
2. Розчинні карбонати дають обмінні реакції з іншими солями:
.……………………………….
3. Карбонати та гідрогенкарбонати розкладаються сильнішими кислотами:
…………………………………
…………………………………
Це якісні реакції на карбонат-іони СО32-.
4. Карбонати можуть переходити в кислі солі:
…………………………………
5. Розчинні карбонати гідролізують:
…………………………………
6. Деякі карбонати розкладаються нелеткими оксидами:
…………………………………
Тривіальні назви деяких карбонатів та їхнє використання
СаСО3 (кальцит, крейда, мармур, вапняк) – будівельний матеріал.
Nа2СО3·10Н2О (кристалічна сода) – у побуті.
Nа2СО3 (кальцинована сода) – виробництво мила, тканин, паперу.
NаНСО3 (питна сода) – медицина, хлібопекарська справа, кулінарія.
К2СО3 (поташ) – тугоплавке скло, рідке мило, фотосправа.
МgСО3 (магнезит) – з нього добувають Мg,  МgО, що йде на виробництво гуми, вогнетривких та будівельних матеріалів.
МgСО3 · СаСО3 (доломіт) – виробництво вогнетривкої цегли.
Кальцій карбонат входить до складу черепашок молюсків, кісток і зубів хребетних тварин, яєчної шкаралупи, перлів. Це основна складова частина крейди, мармуру, вапняку.
Кальцій гідрогенкарбонат Са(НСО3)2 і магній гідрогенкарбонат Мg(НСО3)2  входять до складу ґрунтових вод, забезпечуючи їхню тимчасову (карбонатну) твердість. Вода, яка завжди містить незначну кількість розчиненого карбон діоксиду, протікає крізь гірську породу, що складається з нерозчинних карбонатів. Під впливом карбонатної кислоти вони перетворюються на розчинні гідрогенкарбонати.
.………………………………
	Постійний рух води спричиняє вимивання порід (утворення печер). Карбонатну твердість усувають кип’ятінням: 
……………………………….
Також існують хімічні способи усунення тимчасової твердості води. Наприклад,
· вапняковий метод:
Са(НСО3)2 + Са(ОН)2 = 2СаСО3↓ + 2Н2О
Мg(НСО3)2 + Са(ОН)2 = СаСО3↓ + Мg(ОН)2↓ + 2Н2О
· натронний метод:       
Са(НСО3)2 + 2NаОН = СаСО3↓ + Nа2СО3 + 2Н2О
Мg(НСО3)2 + 2NаОН = Мg(ОН)2↓ + 2Nа2СО3 + 2Н2О
· содовий метод:      
Са(НСО3)2 + Nа2СО3 = СаСО3↓ + 2NаНСО3
Мg(НСО3)2 + Nа2СО3 = МgСО3↓ + 2NаНСО3
Постійна (некарбонатна) твердість води зумовлена наявністю у воді сульфатів і хлоридів Кальцію і Магнію (головним чином), а також Феруму й Мангану. Усунути некарбонатну твердість можна, наприклад, содовим методом: 
…………………………….
Силікатна кислота
Силікатна кислота Н2SіО3 - дуже слабка кислота. У воді практично нерозчинна, але легко утворює колоїдні розчини.
За звичайних умов (поступово) або при нагріванні (швидше) силікатна кислота розкладається на силіцій(IV) оксид і воду:
………………………………..
Силікатна кислота не змінює кольору індикаторів, не реагує з металами, але розчиняється в лугах, утворюючи солі (силікати):
………………………………
Її можна одержати з  розчинів силікатів дією на них сильніших кислот: хлоридної, сульфатної і навіть карбонатної. Реакцію розчину солі силікатної кислоти з хлоридною або сульфатною кислотою використовують як якісну. Кислота випадає з розчину у вигляді гелю: 
…………………………………
Силікати – солі силікатної кислоти, тугоплавкі, термічно стійкі речовини. Більшість з них (крім силікатів Натрію і Калію) нерозчинні у воді.
Розчинні у воді силікати вступають у реакції йонного обміну:
………………………………….
…………………………………..
……………………………………………………………………………………………………
……………………………………………………………………………………………………
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