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Программа семинарских занятий.

1. Атомно-молекулярная теория.

Основные законы атомно-молекулярной теории. Моль, молекулярная масса. Молярная масса. Понятие эквивалента. Идеальный газ. Парциальное давление газа в смеси. Относи​тельная плотность газа. Определение молекулярных масс газов. Стехиометрические расчеты.

Эквиваленты кислот, оснований и солей в обменных реакциях. Молярная и нормальная концентрации растворов.

2. Строение атома и химическая связь.

Строение атома по Бору. Основные понятия и определе​ния. Электрон, протон, нейтрон, ядро, атом. Волновая функция. Квантовые числа. Возможные значения и смысл квантовых чисел. Ради​альное и угловое распределение электронной плотности. Одноэлектронный атом. Энергетические уровни электрона. Атомные орбитали. Многоэлектронный атом. Принцип Пау​ли. Спиновое квантовое число. Правило Хунда. Заполнение электронных оболочек атомов. Периодический закон.. Потенциал ионизации, сродство к электрону, электроотрицательность. Изменение этих характеристик по периодам и группам периодической системы. 

Виды хи​мической связи: ионная, ковалентная. Разновидности ковалентной связи: полярная, донорно-акцепторная. Образова​ние молекулы Н2. Молекулярные орбитали и принцип их образования из атомных. Характеристики связи: длина, энер​гия. Крат​ность связи. связывающие и разрыхляющие МО. Сигма-, пи-и дельта-связи. Схемы МО для C2, N2, O2, F2.

Схемы МО, электронные конфигурации и характерис​тики связи в изоэлектронных молекулах N2, СО, BF, NO+, CN-.

Метод ВС. Принципы гибридизации орбиталей. Молекулы Н2О, NH3, СН4 в методе ВС. Гибридные орбитали в молекулах SO3, РСl5, SF6.

3. Законы химических превращений.

Термохимия. Закон Гесса. Энтальпия образования соеди​нений из простых веществ, (Нf. Стандартное состояние. Вычисление энтальпийных характеристик реакций по (Н°f, 298. Термохимический цикл. Вычисление (Н°атом, U, Есв. 
Скорость химических реакций. Зависимость скорости реакции от условий. Кинетическое уравнение реакции. По​рядок реакции. Молекулярность реакции. Понятие о меха​низмах реакции, катализе и катализаторе. Уравнение Аррениуса. Энергия и энтропия активации. Правило Вант-Гоффа.

Химическое равновесие. Состояние равновесия. Смеще​ние равновесия при изменении условий. Принцип Ле-Шателье. Константы химического равновесия Кр и Кс. Выражение для константы равновесия в случае гомо- и гетерогенных равновесий. Вычисление равновесных и исходных концент-раций участников равновесия.

Энтропия, S. Связь энтропии с вероятностью (степенью упорядоченности) сис​темы. Свободная энергия Гиббса, G. Вычисление (S°298 и (G° по табличным данным.

Связь (G° и Кр. Зависимость константы равновесия от температуры. Уравнение изобары реакции. Вычисление Кр по табличным значениям (Н°f, 298 и S°298.

4. Растворы.
Природа растворов. Растворимость вещества. Гидратация ионов, энергия гидратации. Концентрация растворов. Насы​щенные и пересыщенные растворы. Электролитическая дис​социация. Сильные и слабые электролиты. Константа и степень диссоциации. Закон разбавления.

Растворы сильных электролитов. Диссоциация кислот, оснований, солей. Теория Бренстеда-Лоури. Насыщенные растворы малорастворимых солей. Произведение раствори​мости.

Диссоциация воды. Ионное произведение воды. Водород​ный показатель. Реакции нейтрализации и гидролиза. Гидро​лиз солей. Связь константы и степени гидролиза с констан​тами диссоциации слабых электролитов.

Сложные равновесия в растворах. Сдвиг равновесий при добавлении одноименных ионов. Буферные растворы.

5. Окислительно-восстановительные реакции.

Отличительные черты окислительно-восстановительных реакций. Окислитель, восстановитель, степень окисления: Ионно-молекулярный способ написания полуреакций окис​ления и восстановления в растворах. Составление окислительно-восстановительных реакций. Окислительно-восстановительный эквивалент.

Восстановительные потенциалы. Стандартные восстановительные потенциалы и их использование для определения возможности протекания окислительно-восстановительной реакции. Окислитрльно-восстановительные взаимодействия веществ и ионов с водой. Диспропорционирование веществ в водных растворах.

Связь E°, (G° и Кр. Влияние изменения концентраций на величину Е. Переход от стандартных к произвольным усло​виям. Уравнение Нернста. Роль рН.

Лабораторные работы.

1. Классификация неорганических соединений. Соли.

2. Приготовление раствора кислоты заданной концентрации.

3. Кинетика. Определение скорости взаимодействия тиосульфата.

4. Водородный показатель. Гидролиз.

5. Примеры окислительно-восстановительных реакций.
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