Тема: Химия – наука о веществах и их превращениях.
Вопросы к теме:
1. Химические элементы.

2. Способы существования химических элементов.

3. Вещества постоянного и переменного состава.

4. Вещества молекулярного и немолекулярного  строения.

5. Смеси веществ.

1. Химический элемент – это вид атомов с одинаковым положительным зарядом ядра.

         Все атомы одного и того же элемента имеют одинаковые положительно заряженные  ядра. Например: атом Cl – + 17.
         Каждый элемент отличается от другого порядковым номером и совокупностью своих химических и физических свойств.

         Атомы элементов состоят из электронов, нейтронов и протонов.
         Характеристикой химического элемента является его порядковый номер, равный числу протонов.

         Превращение элементов представляет собой переход одних химических элементов в другие.
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))     Количество энергетических уровней равно номеру периода.
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2. Существует три формы существования химических элементов: атом, простое вещество и сложное вещество.

         Атом – это наименьшая частица элемента, состоящая из положительного заряженного ядра и одного или нескольких электронов. При соединении атомов образуется молекула Mg.

         Простое вещество – это вещество, молекулы которого состоят из атомов одного элемента Mg, H2, K , Cl2 и др.
         Сложное вещество – это вещество, молекулы которых состоят из атомов различных элементов H2O, HCl и др.
         Одним и тем же химическим элементом могут быть образованы несколько простых веществ – это свойство называется аллотропией. Например, кислород. Может существовать в виде кислорода, молекула которого состоит 2-ух атомов О2 и озона О3. Элемент углевода – в виде алмаза и графита.
3. Состав соединений молекулярной структуры является постоянным HCl, CCl4, CO2.
         Состав соединений с немолекулярной структурой (атомная, ионная и молекулярная решетки) не является постоянной и зависит от условий получения. Оксид урана (VI) выражается формулой UO3 на самом деле он имеет состав от UO2,5  до UO3.

4. Молекулярные вещества – это вещества структурными частицами, которых являются молекулы.

         Молекулярные вещества имеют низкие t кипения и плавления и находятся в жидком, твердом и газообразном состояниях.
         Например: вода H2O – жидкость

                            кислород О2 – газ 

                            оксид азота N2O5 – твердое вещество

         К молекулярным веществам относятся:

- большинство простых веществ неметаллы О2H2; Cl2;

- соединения неметаллов друг с другом  CO2, H2 SO4.
        Немолекулярные вещества – это вещества, структурными частицами являются атомы или ионы.

                    +      –

Например: Na Cl 
         Немолекулярные вещества находятся в твердом состоянии и имеют высокую t кипения и плавления.
         К немолекулярным веществам относятся:
- простые вещества металлы и их сплавы (Na, Cu, Fe);

- соединения металлов с неметаллами (Na2 SO4, CuCl2);

- неметаллы (кремний, углерод, фосфор);
- некоторые бинарные соединения неметаллов SiO2.
5. Масса атомов и молекул.
         Атомной массой называется  масса атома, выраженная в углеродных единицах.
         Молекулярной массой называются вес молекулы, выраженный в углеродных единицах.
              (рассчитать H2SO4; Ca (NO3)2
                                                элемент
                          чистые 
                                                соединение

Вещества                               
                                                однородные

                          смеси 
                                                неоднородные
Чистое вещество имеет определенный постоянный состав (соль, сахар).
Смеси – это вещества, не имеющие определенного состава. Например: чай (крепкий, слабый).

Однородные – полностью растворимые.
Неоднородные – не полностью растворимые.

Тема: «Периодический закон и Периодическая система химических элементов 

Д.И. Менделеева».
Вопросы к теме:
1. Открытие Периодического закона.
2. Периодический закон и строение атома.
3. Физический смысл порядкового номера элементов, номеров групп и периода.
4. Значение Периодического закона и Периодической системы химических элементов Д.И. Менделеева.
Вопросы для актуализации опорных знаний студентов.
1. Кем и в каком году была открыта периодическая таблица и закон?
2. Что легло в основу расположения химических элементов в периодической таблице?

3. Чему соответствует порядковый номер элементов?

4. Что такое группа. Какие бывают группы?

5. Как изменяются свойства химических элементов в группах сверху вниз?
6. Что такое периоды? Сколько их, какие?

7. Как изменяются свойства химических элементов в периодах?

8. Что такое лактоноиды и актиноиды?
9. Как читается Периодический закон?

         Открытый Д.И. Менделеевым в 1869 г.Периодический закон, является обобщением сведений об известных в то время элементах.
         Ко времени открытия периодического закона было известно 63 элемента, определены их атомные веса, изучены свойства, а также свойства их соединений.
         Менделеев считал, что основным свойством элементов является их относительная атомная масса и расположение элемента в порядке возрастания их атомных масс.

         При изменении атомного веса элемента изменяются и свойства от металлических к неметаллическим.

         Периодический закон. Свойства химических элементов и образованных ими веществ находятся в периодической зависимости от величины зарядов ядер их атомов.
         Порядковый номер соответствует заряду атомного ядра, т.е. числу протонов и числу электронов.
         Номер периода соответствует числу энергетических уровней.

         Номер группы соответствует числу электронов на внешнем энергетическом уровне.

         Периодами называется ряд элементов, расположенных в порядке возрастания их атомных масс, начинается щелочными металлами и заканчивается инертными газами.
         В пределах одного и того же периода металлические свойства ослабевают, а неметаллические усиливаются, т.к.:
а) увеличиваются заряды атомных ядер элементов;
б) увеличивается число электронов на внешнем энергетическом уровне атомов;

в) число энергетических уровней в атомах элементов не изменяется;

г) радиус атомов уменьшается.

         Группами называются элементы, расположенные в одном вертикальном столбце и сходные по признаку валентности.
         В пределах одной и той же группы металлические свойства усиливаются, а неметаллические ослабевают, т.к.:
а) увеличиваются заряды атомных ядер элементов;
б) число электронов на внешнем энергетическом уровне не изменятся;

в) увеличивается число энергетических уровней в атомах;
г) увеличивается радиус атомов.

         Каждому элементу в периодической таблице отведено определенное место, единственным элементом, которому отведено 2 места, причем  в разных противоположных группах – это водород.
         Атом водорода имеет на внешнем и единственном слое один электрон, поэтому проявляет металлические свойства (сходство с щелочными металлами).
         До завершения внешнего слоя не хватает одного электрона, потому он может проявлять окислительные свойства (сходство с галогенами).
         Водород как простое вещество предположительно существует в космосе, а при обычных условиях – газ, подобный фтору и хлору.

         Водород как сложное вещество: в подавляющем большинстве соединений у водорода степень окисления +1, например HCl, а с некоторыми  металлами водород образует твердые     

                                                                                                                        +2    –1

солеподобные вещества – гидриды, в которых степень окисления –1 (Ca H2).
         Значение Периодического закона и Периодической системы Д.И.Менделеева:
- Являет собой триумф российской химической науки.

- Периодический закон и периодическая система Д.И.Менделеева позволили:

1) установить взаимосвязь между элементами и объединить их по свойствам;
2) расположить элементы в естественной последовательности;
3) обнаружить повторяемость свойств элементов и их соединений и объяснить причину этого;

4) исправить и уточнить значения относительных атомных масс некоторых элементов;

5) исправить и уточнить степень окисления (валентность) некоторых элементов;

6) предсказать существование еще неоткрытых элементов, описать их свойства, указать пути их открытия (галлий, скандий, германий). 
         Дать характеристику элементу по его положению в периодической таблице O, Cl, Mg.
K +19 )))) 1s22s22p63s23p64s1
             2881
Ca +20 )))) 1s22s22p63s23p64s2
            2882

SC 21 )))) 1s22s22p63s23p63d14s2
             2892

Тема: «Строение вещества».

Вопросы к теме:
1. Понятие о химической связи.
2. Ковалентная химическая связь.

3. Ионная связь.
         Химическая связь - это связь между атомами химических элементов (ионная, ковалентная, металлическая, водородная и др.).
         Атомы, отдавшие свои электроны превращаются в положительно заряженные ионы или катионы. 

         Атомы, присоединившие чужие электроны превращаются в отрицательно заряженные ионы или анионы.
         Между катионами и анионами возникают силы электростатического притяжения, которые удерживают их друг около друга, осуществляя тем самым ионную химическую связь.

         Ионная связь – это связь за счет притяжения между катионами и анионами, в которые превращаются атомы в результате отдачи и присоединения электронов.

         Схему образования ионной связи между атомами натрия и хлора можно представить так:
               . .
Na ·  +  · Cl :           Na+ Cl¯
           ˙˙
Na + 11 )))                         Cl + 17 )))
             281                                          287

           Атом хлора перетягивает к себе электрон с внешнего слоя атома натрия и превращается в отрицательно заряженный ион или анион хлора Cl ¯
                             Cl + ē         Cl¯
         Атом натрия, отдав свой электрон, превращается в положительно заряженный ион или катион натрия.

         Возникающие между ионами Wa+ и Cl¯ электростатическое притяжение приводит к образованию молекулы Na+ + Cl¯        Na Cl.
         Химическая связь между противоположно заряженными ионами называется ионной. Вещества с ионным типом связи имеют ионную кристаллическую решетку. Такие соединения представляют собой твердые, прочные, нелетучие вещества с высокими температурами плавления. Кристаллы таких веществ не проводят электрического тока, а растворы и расплавы ионных соединений -  прекрасные электролиты.
         Вещества, имеющие ионные кристаллические решетки, хрупки. Если деформировать такую решетку, то одинаково заряженные ионы начнут отталкиваться и решетка разрушится.
         Классификация ионов по разным признакам:
1) по составу различают простые (Na+, Cl¯, Ca2+) и сложные OH¯, SO22-, NH4+;
2) по знаку заряда различают положительные (катионы) и отрицательные (анионы).
         Соединений с ионным типом химической связи ограниченное количество. Относительной истиной является утверждение о том, что ионная связь – это результат взаимодействия металлов с неметаллами. Например, соли аммония, образованные за счет катиона аммония и аниона кислотного остатка (NH4 Cl, NH4 NO3), имеющие ионную связь, состоят из неметаллов.
         Ковалентная химическая связь – это преобладающая, главенствующая химическая связь в мире химических веществ.
         Ковалентная связь – это связь, возникающая между атомами за счет образования общей электронной пары:
                                            . .              . .
H              H  или  H – H : Cl              Cl : или Cl – Cl
                                        ˙˙             ˙˙
 .                .
: N               N :     или     : N              N  или N ≡ N
   ˙               ˙˙
                                                           
                 Такая связь называется ковалентной неполярной (общая электронная пара).
         Аналогичный механизм образования ковалентной связи наблюдается между атомами разных элементов.
             . .                   . .
H·  +  · Cl :           H : Cl :     или   H – Cl
            ˙˙                  ˙˙
         Ковалентная полярная связь осуществляется с помощью общей пары электронов, смещенных в сторону одного из атомов. (Наиболее электроотрицательного). 
                 . .
H              Cl :            H         Cl
                 ˙˙               
                                   H

Например:     H         C          H   ковалентная полярная связь

                                   H
         А вот молекула метана несмотря на полярность каждой из связей  C – H является неполярной, т.к. имеет тетраэдрическое строение и полярность всех связей компенсируется. 
         Таким образом, полярность молекулы зависит от полярности связей и от геометрического строения.
         Механизм образования ковалентной связи называется обменным, если при образовании связи каждый из атомов предоставил в общую электронную пару по одному электрону.

         Механизм образования ковалентной связи называется донор-  акцепторным, если один атом обладает свободной электронной парой и передает ее в общее пользование другим атомам, у которого имеется свободная  орбиталь.
         Для веществ с ковалентной связью характерны 2 типа кристаллических решеток – молекулярные и атомные.
         В узлах молекулярных кристаллических решеток располагаются молекулы, образованные за счет ковалентных связей. Между молекулами действуют слабые силы притяжения и поэтому вещества непрочные, легкоплавкие, летучие (газы и жидкости в твердом состоянии, йод, сера, газ углекислый).

         Вещества с атомной кристаллической решеткой, в узлах располагаются атомы. Примером служат аллотропные изменения углерода (алмаз), графит , мягкий, тугоплавкий.
Тема: «Металлическая и водородная химическая связь».
Вопросы к теме:
1. Металлическая связь как особый тип химической связи, существующий в металлах и сплавах.

2. Ее отличие и сходство с ковалентной ионной связью.

3. Механизм образования и классификация водородной связи.

         Металлической связью называют связь в кристаллах металлов и сплавов, которая обусловлена наличием валентных электронов, обладающих большой свободой движения в кристаллической решетке, образованной положительными ионами металлов.
         При сближении атомов металлов их свободные орбитали перекрываются и валентные электроны получают возможность перемещаться с орбитали одного атома на свободные и близкие по энергии орбитали соседних атомов. Атом от которого «ушел» электрон, превращается в положительно заряженный ион. В результате этого в металле появляются электроны, которые непрерывно перемещаются между ионами. 
         Образование металлической связи условно можно изобразить схемой:

Mo – nē          Mn+
Тоже самое наблюдается и в сплавах.

         Металлическая связь связана с металлической кристаллической решеткой. Они и определяют наиболее характерные физические свойства металлов:
         Пластичность – способность деформироваться под действием механической нагрузки. Это объясняется тем, что под внешним воздействием один слой ионов в кристаллах легко смещаются, как бы скользят друг относительно друга без разрыва связи между ними. Наиболее пластичны золото, серебро, медь.
         Высокая электропроводность металлов обусловлена наличием в них совокупности подвижных электронов, которые под действием электрического поля приобретают направленное движение. Лучшими проводниками электрического тока являются серебро и медь, немного уступает алюминий.  Хуже всего электрический ток проводит марганец, свинец, ртуть.

         Теплопроводность – объясняется высокой подвижностью электронов, которые сталкиваясь в узлах решетки атом – ионами металлов, обмениваются с ними энергией. С повышением температуры эти колебания ионов передаются другим ионам и температура металла быстро выравнивается. О практическом применении этого свойства можно судить по равномерному нагреванию кухонной металлической посуды.

         Металлический блеск – является результатом отражения световых лучей. Высокой световой отражательной способностью обладает ртуть.

         Металлическая химическая связь и металлическая кристаллическая решетка характерна не только для чистых металлов, но и для их сплавов. У сплава-бронзы прочность выше, чем у составляющих ее меди и олова, сталь и чугун прочнее железа. Чистые металлы используют редко, чаще применяют их сплавы. Они обладают высокой коррозионной стойкостью и твердостью. В медицине используют хирургические инструменты и имплонтанты из сплавов тантала и платины.
         Водородная химическая связь.

Во-первых, водородная связь – это частный случай межмолекулярного взаимодействия.
Во-вторых, это самая значимая на планете химическая связь, т.к. она определяет структуру соединений, которые являются носителями жизни на Земле (белки и нуклеиновые кислоты).

Водородная связь – это химическая связь между атомами водорода одной молекулы и атомами наиболее электроотрицательных элементов (фтор, кислород, азот) другой молекулы.
         Образованием водородных связей объясняется то, что даже вещества с небольшими молекулярными массами при обычных условиях представляют собой жидкости (вода, спирты, карбоновые кислоты).

         Механизм образования водородной связи состоит в притяжении атома водорода, имеющего частный положительный заряд, и атома кислорода, имеющего частичный отрицательный заряд. Например, вода ассоциирована в жидкость за счет водородных связей.
H8+ – О8–
          H8+
         А молекулы карбоновых кислот наиболее устойчивы в виде димеров.
                O . . . HO
R – C                            C – R
              OH . . . O 
Спирты     H – О . . . H – О . . . H – О

                         R               R                H
         Водородные связи способствуют образованию кристаллов в виде снежинок и изморози.
         Все приведенные примеры касались межмолекулярной водородной связи, но есть и внутримолекулярная водородная связь. Она определяет вторичную структуру белковой молекулы, полипептидная цепь закручена в спираль, витки которой удерживаются от раскручивания за счет образования водородных связей    
                                                             C
                                                                         H

                                                                         O

                                                                         H

         Водородная связь непрочная, легко разрушается и происходит денатурация белковой молекулы (частичный распад). Необратимая денатурация (при варке яиц). К раствору белка куриного яйца прилить чистый этиловый спирт, выпадет плотный осадок белого цвета.
         Водородная связь играет важную роль в организации структуры нуклеиновых кислот.
Напротив  А (аденина) – Т (тимин)

                   Г (гуанина) – Ц (цитозин) , т.к. между этими нуклеотидами возникают водородные связи. Водородные связи играют роль в передаче наследственной информации, в процессе транскрипции.
Тема: «Комплексообразование».
Вопросы к теме:
1. Понятие о комплексных соединениях.
2. Внутренняя и внешняя сфера комплексов.

3. Номенклатура комплексных соединений.

         В конце XIXв. стали известны примеры сложных соединений, которые невозможно было понять с позиций представления о валентности. Эти соединения стали называть комплексными. Было известно, что соль (кобальт хлор три) CоCl3, в которой все валентности насыщены способны присоединять от одной до шести молекул аммиака с образованием прочных соединений CoCl3 · 6 NH3 поэтому считалось, что комплексное соединение – это продукт сочетания простых, способных к самостоятельному существованию соединений.
         Согласно теории Вернера, центральное положение в комплексном соединении занимает ион металла. Его называют центральным ионом или центральным атомом. Вокруг располагаются молекулы или кислотные остатки – лиганды. Число лигандов, расположенных вокруг центрального иона, называют координационным числом. При изображении комплексного соединения внутреннюю сферу комплекса (комплексный ион) ограничивают квадратными скобками, например Со(NH3)6 3+. Остальные составляющие комплексного соединения расположены во внешней сфере. Таким образом, формулы комплексов CoCl3 · 6 NH3 изображают так   Со(NH3)6   Cl.
         Внутреннюю сферу комплекса могут занимать разнородные лиганды, например NH3 и Cl¯. Таким образом, в зависимости от состава внутренней сферы, комплексные соединения могут быть катионного и анионного типа.
         Номенклатура. В соответствии с ней вначале называют катион, а затем анион. Если соединение не электролитического типа, то его называют одним словом. Степень окисления центрального атома обозначают римской цифрой, помещенной в круглые скобки. Нейтральный лиганд называют так же как молекулы, а к лигандам – анионам добавляют суффикс О. В начале  называют  отрицательные, а затем нейтральные лиганды. Перед названием применяют приставки (ди, три, тетра, пента, гекса), приставку моно опускают. Название комплекса пишут в одно слово. 
Например:   Со(NH3)6   Cl3      гексааминкобальт (III) хлорид.
Тема: «Полимеры».

Вопросы к теме:
1. Неорганические полимеры.
2. Органические полимеры.

         Полимеры – это высокомолекулярные вещества, молекулы которых состоят из большого числа повторяющихся структурных звеньев, соединенных между собой химическими связями.
Полимеры


Неорганические                                         Органические 


Простые в-ва          Сложные в-ва              Природные         Химические
                  (атомн. крист.реш.)     (атомн. крист.реш.)                             
                                                                                                               Искусствен.            Синтетич.
                                                                                                              (пластмасса)        (фенолофармаль-       

                                                                                                                                            дегидные смолы)
         К простым веществам, имеющим атомную структуру относятся аллотропные видоизменения углерода, селен и теллур, красный фосфор, кристаллический кремний (используется для приготовления солнечных батарей).
         К сложным веществам, имеющим атомную структуру относится оксид кремния (IV).

. . . – Si – O – Si – O – Si – . . .
           O           O           O
. . . – Si – O – Si – O – Si – . . .
         Разновидностями этого полимера является кварц, хрусталь, агат.
         Не менее распространен и важен для литосферы полимер, оксид  алюминия. Оба эти полимера: оксид алюминия и оксид кремния образуют минералы – алюмосиликаты. К ним относится белая глина, слюда. Минералы и горные породы  - природные полимеры.

         Среди неорганических полимеров встречаются и волокна. К минеральным волокнам относится асбест, из него приготавливали несгораемое белье, которое дарили знатным людям.

         В наши дни асбест используют для производства тепло и огнезащитных химически стойких изделий и тканей.
         Органические полимеры. Наиболее важными органическими полимерами являются пластмассы и волокна.
         Пластмасса – это материал, содержащий полимер и способный при нагревании приобретать заданную форму и сохранять ее после охлаждения.

         К искусственным полимерам относят пластмассы, а к синтетическим: смолы фенолоформальдегидные, полиэфиры. 
Пластмассы


Термопластические полимеры                        Термореактивные полимеры

                  (обратимо твердеют, размягчаются                 (происходит сшивка макромолекул, 
                полиэтилен, полистирол, полиамиды)                полимер твердея приобретает структуру и                  

                                                                                                 в вязкотекущее состояние его вернуть  

                                                                                                 нельзя; фенолоформальдегидные смолы, 

                                                                                                 полиэфиры.)
         В пластмассы часто вводят разные добавки: наполнители, красители и вещества, повышающие устойчивость к старению. Наполнители удерживают пластмассы и придают им специфические свойства.

         По свойствам пластмассы часто не уступают металлам и сплавам, а иногда даже их превосходят.

         Основные потребители пластмасс: машиностроение, транспорт, строительная индустрия, товары народного потребления.
         Многие полимеры встречаются в природе. В Малой Азии растет дерево, которое выделяет пахучую смолу, называемую стираксом, которую еще 3000 лет назад древние египтяне использовали при бальзамировании умерших. Стиракс представляет собой полистирол. В природе есть жук, который в случае опасности выстреливает жидкостью, которая делает врага неподвижным (метилметакрилат).
Волокна
      Природные                         Искусственные 

                      Растит.происхожд.              Животн.происхожд.


                    Хлопок              Лен                Шерсть          Шелк

         Волокна – это полимеры линейного строения пригодные для изготовления текстильного материала (нитей, тканей).
         Волокна растительного происхождения можно разделить на:
- волокна, формирующиеся на поверхности семян (хлопок);
- волокна стеблей растений (лен);
- волокна оболочки плодов (кокосовая пальма).

         Хлопок – обладает хорошими механическими свойствами, износоустойчивостью, гигроскопичностью. Его применяют в производстве тканей (бязь, сатин, ситец).

         Лен – более прочный применяется для изготовления бельевых, платьевых и декоративных тканей. Изготовления бумаги.

         Лубяные волокна – используют в производстве тканей, из которых изготавливают мешки, канаты, веревки и др.
         К волокнам животного происхождения относят шерсть и шелк.

         Натуральная шерсть характеризуется невысокой прочностью, большой эластичностью. Применяют для изготовления валенок, трикотажа.

         Натуральный шелк вырабатывает гусеницы и пауки, шелковичные черви (тутовый шелкопряд).
         Натуральный шелк – очень дорогое волокно. Он очень прочен, является основой для бархата, атласа газа).

         Химические волокна получают из растворов или расплавов волокнообразующих полимеров. Их делят на:
- искусственные волокна (вискозное, ацетатное), которые получают из природных полимеров – из целлюлозы;

- синтетические (капрон, лавсан, найлон) получают из синтетических полимеров.

Тема: «Дисперсные системы».
Вопросы к теме:
1. Понятие о дисперсных системах.

2. Коагуляция в коллоидных растворах.
3. Синерезис как фактор определяющий срок годности продукции. 

         Дисперсными называют гетерогенные системы, в которых одно вещество в виде мелких частиц равномерно распределяется в объеме другого.
         Дисперсной фазой называется вещество, которое присутствует в дисперсной системе в меньшем количестве.
         Дисперсная среда – это вещество, присутствующее в дисперсной системе в большем количестве.

         Дисперсные системы называют гетерогенными, т.е. неоднородными, т.к. между дисперсной средой и частицами существует поверхность раздела.

-  Дисперсионная среда и дисперсная фаза могут находиться в разных агрегатных состояниях.

- По величине частиц вещества, составляющие дисперсную фазу делят на грубодисперсные (размер частиц более 100 нм.) и тонкодисперсные.
         Гомогенная система – раствор – когда вещество раздроблено до молекул или ионов.
Классификация дисперсных систем по агрегатному состоянию.
              жидкость (туман, попутный газ с капельками нефти)
Газ 
              твердое в-во   (пыль в воздухе)
                        газ  (шипучие напитки)
Жидкость       жидкость  (эмульсия)
                        твердое в-во  (речной и морской ил)
                              газ  (пористый шоколад)
Твердое в-во        жидкость  (косметические средства: мази, тушь)
                              твердое в-во  (сплавы, цветные стекла)
Классификация дисперсных систем и растворов
                                       эмульсия
Грубодисперсные        суспензия

                                       аэрозоли 

                                              гели
Коллоидные системы 

                                              золи
         Эмульсия – это система с жидкой дисперсной средой и жидкой дисперсной фазой.
         Эмульсии делят на 2 группы:

1) прямые -  с каплями  неполярной жидкости в полярной среде (растительное масло в воде);
2) обратные  (вода в растительном масле).
         Изменения состава эмульсий могут привести к превращению прямой эмульсии в обратную. Примерами известных природных эмульсий являются молоко и нефть, биологическая эмульсия -капельки жира в лимфе. 
         В практической деятельности человека применяются смазочно-охлаждающие жидкости, пестицидные препараты, лекарственные и косметические средства, пищевые продукты.

         В медицине применяют жировые эмульсии (оливковое, соевое и хлопковое масло), для энергетического обеспечения ослабленного организма.
         Суспензия – это грубодисперсная система с твердой дисперсной фазой и жидкой средой. Суспензии, в которых оседание частиц идет очень медленно из-за малой разности в плотности – называют взвесями.
         Значимыми строительными суспензиями являются побелка, цементные растворы, жидкие мази- линименты.
         Пастами называют грубодисперсные системы, в которых концентрация дисперсной фазы высока по сравнению с небольшой концентрацией в суспензиях (зубная паста, косметические  и гигиенические средства).

         Аэрозоли -  это грубодисперсные системы, в которых дисперсной средой является газ, а дисперсной фазой – капельки жидкости (лак выпущенный из баллончика, дезодорант).
         Коллоидные системы занимают промежуточное положение между грубодисперсными системами и истинными растворами (почва, глина, природные воды).
         Большое значение имеют коллоидные системы для биологии и медицины. В состав любого организма входят твердые, жидкие и газообразные вещества. 
          Организм – это совокупность многих коллоидных систем и жидкие (золи) и студни (гели). Кровь, плазма, лимфа и т.д. – это коллоидные системы, содержащие белки, холестерин, гликоген. 
         Природа отдает предпочтение коллоидному состоянию, т.к. в такой системе большая поверхность раздела между фазами, а это способствует лучшему протеканию обмена веществ.
         Коллоидные системы делят на золи (коллоидные растворы) и гели (студни).
         Коллоидные растворы (золи): кровь, лимфа, пищеварительные соки, тканевые жидкости и т.д.  Для золей характерно явление коагуляции, т.е. слипания и выпадения их в осадок. При этом золи превращаются в гели.

         Гели – это коллоидные системы, в которых частицы дисперсной фазы образуют пространственную структуру.
Гели: а) пищевые (сыр, хлеб, мармелад, холодец);

          б) косметические (кремы, пасты, гели для рук);
          в) медицинские (мази, пасты);

          г) биологические (волосы, ткани, хрящи);

          д) минеральные (жемчуг, сердолик, опал).

         Со временем структура гелей нарушается и происходит уменьшение объема геля, сопровождающиеся отделением жидкости – синерезис. Он определяет сроки годности пищевых косметических и медицинских гелей.
         Для теплокровных животных вашей биологической синерезис, сопровождающий свертывание крови. Под действием факторов растворимый белок крови фибриноген превращается в фибрин, сгусток, который закупоривает рану. Если этот процесс затруднен, то можно предположить у человека заболевание – гемофилия (плохая свертываемость крови).
         По внешнему виду истинные и коллоидные растворы отличить трудно. Для этого используют эффект Тиндаля – образования конуса светящейся дорожки при пропускании через коллоидный раствор лучи света (частицы истинного раствора не отражают свет).
Тема: «Химические реакции».
Вопросы к теме:
1. Понятие о химических реакциях.

2. Классификация химических реакций.

3. Химические реакции, идущие без изменения состава веществ.

         Химическая реакция – это процесс, в результате которого из одних веществ образуются другие вещества, отличающиеся от исходных по составу и по свойствам.
         Химические реакции делятся на 2 группы:

- реакции, которые не сопровождаются изменением состава веществ;
- реакции, которые сопровождаются изменением состава веществ.

         К первой группе реакций относятся процессы взаимопревращения различных аллотропных модификаций одного химического элемента (например, углерода).

         Аллотропными модификациями называют простые вещества, образованные одним химическим элементом.

         В настоящее время практически значимо превращение одной аллотропной модификации углерода – графита в другую – алмаз.

            С (графит)        С (алмаз)

         Это процесс используют для получения искусственных алмазов. В 1954 г. американские ученые получили черные кристаллики искусственных алмазов. Такие алмазы стоили в сотни раз дороже природных. При низких давлениях получают сравнительно дешевые алмазы. Их применяют в металлургии, машиностроении, приборостроении.
        Аллотропные модификации серы:

           S (ромбическая)         S (пластическая)

        Аллотропные модификации фосфора можно отразить следующей схемой:
           Р (белый)        Р (красный)
(Р4 молекул..крист.реш)     (атомная крист.реш. Р)

         Первым было получено превращение белого фосфора в красный в 1669 г. (прокаливанием сухого остатка мочи получили светящиеся белые кристаллики, назвали фосфором). 

         Белое олово – мягкий пластичный металл, при понижении температуры превращаются в серое олово, порошок. Достаточно появиться одной пылинке серого олова, как начинается реакция, которую невозможно остановить. Такой процесс называют «оловянной чумой».

         Для кислорода тоже характерно явление аллотропии: 

О2 – кислород

О3 – озон
 Это превращение происходит в природе, при грозах. Перед человечеством стоит задача сохранить озоновый экран от разрушения фреонами (применяются в холодильных установках в качестве хладагентов).

         Таким образом, одной из причин многообразия неорганических веществ является аллотропия, которая обусловлена:

1) различным составом молекул простых веществ (кислород, озон);

2) различным кристаллическим строением аллотропных модификаций (углерод имеет атомную кристаллическую решетку, алмаз – объемно -тетраэдрическую, графит – слоистую.
         В органической химии тоже есть реакции, протекающие без изменения состава веществ. Они приводят к образованию изомеров.

         Изомеры – это вещества, имеющие одинаковую молекулярную формулу, но разное строение и обладающие разными свойствами.

         Явления образования изомеров называются изомеризацией.

C4H10 – бутан     С – С – С – С                           (глюкоза, фруктоза)   С6H12О6
C4H10 – изобутан    С – С – С                             (крахмал, целлюлоза)  (С6H10О6)4
         
                                         С

Тема: «Реакции, идущие с изменением состава веществ».

Вопросы к теме:
1. Изменение по числу и характеру реагирующих и образующихся веществ.

2. По изменению степени окисления элементов.
3. По направлению и использованию катализаторов.

Классификация химических реакций.

1. По числу и составу реагентов и продуктов реакции.

А) Реакции соединения – это реакции, в результате которых из двух и более веществ образуется одно сложное вещество.

Например: получение серной кислоты из серы.

1. Получение оксида серы из двух простых веществ.

             S + O2          SO2      IV
2. Получение оксида серы     из простого и сложного вещества.

             2SO2 + O2            2SO3
3. Получение серной кислоты из двух сложных веществ с образованием одного сложного вещества.
                   SO3 + H2O = H2SO4
Б) Реакции разложения – это реакции, в результате которых из одного сложного вещества образуется несколько новых веществ.
Например: разложение оксида ртути (II) при нагревании:

                   2HgO = 2Hg + О2 
В органической химии – реакция дегидрирования этана:
                            - Н2

                   С2Н6            С2Н4 + Н2
В) Реакции замещения – это реакции, в результате которых атомы простого вещества замещают один из элементов в сложном веществе.
Взаимодействие щелочных металлов с водой:

Са + 2Н2О         Са(ОН)2 + Н2 
Взаимодействие металлов с раствором кислот:  
Zn + 2HCl        ZnCl2 + H2
Взаимодействие металлов с растворами солей:
Fe + CuSO4             FeSO4 + Cu
Металлотермия – вытеснение более активными металлами менее активных:
2Al + Fe2O3         Al2O3 + 2Fe 
В органической химии – это реакции нитрования бензола:

C6H6 + H NO3            C6H5 NO2 + H2O

                               нитробензол       
Г) Реакции обмена – это реакции, в которых два сложных вещества обмениваются своими составными частями.
Na2CO3 + 2HCl         2NaCl + H2CO3

                                          CO2   H2O
KOH + HNO3         KNO3+ H2O 
Реакция нейтрализации.    

Тема «Вероятность протекания химических реакций»
Вопросы к теме: 
1. Внутренняя энергия, энтальпия

2. Тепловой эффект химических реакций

        Химические реакции классифицируют по выделению или поглощению теплоты
         Экзотермические реакции – реакции, протекающие с выделением теплоты.
а) реакции горения

   2Mg + O2         2Mg O +Q

б) реакции соединения

    Fe + S          Fe S + Q

         Эндотермические реакции – реакции, протекающие с поглощением теплоты.
N2 + O2            2NO – Q (синтез оксида азота)

Ca CO3             Ca O + CO2 – Q  (реакция разложения)

         Теплоту, которая выделяется или поглощается в результате реакции называют тепловым эффектом.
         Химические реакции, в которых выделяется или поглощается теплота называют термохимическими.   
         Химические реакции, которые протекают в двух противоположных направлениях, называют обратимыми.
N2 + O2         2NO – Q

2NO = N2 + O2 + Q 
ЗАДАЧА
         При сгорании 56 л. водорода выделилось 605 к/Дж теплоты. Вычислить тепловой эффект реакции горения водорода.
1. Найти количество вещества сгоревшего водорода n (H2) = v 22,4 г/моль = 56:22,4=2,5 моль
2. Уравнение реакции

2,5 моль                  605 к/Дж
2H2 + O2 = 2H2O + Q
2 моль                     х к/Дж

Х =  2 · 605    = 484 к/Дж

       2,5 моль

2Н2 + О2 = 2Н2О + 484 к/Дж

сокращаем на 2

Н2 + О2 = Н2О = 242 к/Дж

Какое количество теплоты выделится при окислении глюкозы

С6Н12О6 + 6О2 = 6СО2 + 6Н2О + 2803 к/Дж
Какое количество теплоты выделится при окислении 800г. глюкозы
М (С6Н12О6) = 180 г/моль
V (С6Н12О6) = mM = 800 · 180 г/моль = 4,44 моль

Q = V (С6Н12О6)  Q = 4,44 · 2803 = 12458 к/Дж

Тема: «Скорость химических реакций».
Вопросы к теме:
1. Понятие о скорости химических реакций.
2. Скорость гомо- и гетерогенной реакции.

3. Факторы, влияющие на скорость химических реакций.

         Скорость химической реакции – это изменение концентрации одного из реагирующих веществ или одного из продуктов реакции в единицу времени.

         Скорость реакции можно найти по формуле:

V =  ±   С2 – С1     =  ±    С
               t2 – t1                   t    , где С1 и С2 – молярные концентрации реагирующих или образующихся  веществ в момент времени t1 и t2.  Если скорость химической реакции характеризуют реагирующие вещества, то С2 <  С1 (концентрация исходного вещества убывает по мере протекания реакции. Т.к. скорость химической реакции имеет положительное значение, перед дробью следует поставить знак «минус».

         При определении скорости реакции по возрастающей концентрации образующихся веществ величина дроби  С   будет положительной. 
                                    С              
         Количество вещества (моль) в единице объема называется молярной концентрацией веществ. Ее измеряют в моль/л.
         Т.к. время измеряют в секундах (минутах, часах), то единицы скорости химической реакции: 1 моль (л · с); 1 к/моль (м3 · мин.).
         Чтобы определить с какой скоростью протекает химическая реакция, нужно знать:
а) какое количество вещества (моль) образуется (для продукта реакции) или расходуется (для исходного вещества);

б) за какое время происходит это процесс;

в) в каком объеме протекает реакция.

         Раздел химии, изучающий скорость химической реакции, называют химической кинетикой.
Реакции

Гомогенные               Гетерогенные 

         Гомогенные реакции – это реакции, протекающие в однородной среде (нет поверхности раздела между реагирующими веществами). Например, в смеси газов или в растворах.

         Гетерогенные реакции – это реакции, протекающие между веществами в неоднородной смеси. Например, на поверхности соприкосновения твердого вещества и жидкости.
         Для гетерогенных реакций одним из факторов, определяющих скорость химической реакции, является величина площади поверхности соприкосновения реагирующих веществ.
         Например, если в химические стаканы налить соляной кислоты; в один стакан положить кусочек мрамора, а в другой – порошок, то во втором случае реакция будет протекать энергичнее, т.к. больше площадь соприкосновения реагирующих веществ.

         Скорость химических реакций зависит от природы реагирующих веществ.

Например, калий взаимодействует с водой очень бурно, что даже воспламеняется, а с литием реакция протекает медленно; реакция окисления серебра кислородом идет медленно, а при окислении озоном протекает почти мгновенно.
         Скорость химических реакций зависит от концентрации реагирующих веществ. Чем выше концентрация реагирующих веществ, тем выше скорость реакции, т.к. больше число столкновений ионов реагирующих веществ.
         Скорость химических реакций зависит от температуры.

         При изменении (повышении или понижении) температуры на каждые 10о скорость реакции изменяется (увеличивается или уменьшается) в 2 – 4 раза (правило Вант Гоффа).

         Например, взаимодействие водорода и кислорода  2Н2 + О2 = 2Н2О  при комнатной температуре почти не происходит. При 500о реакция  протекает за 50 мин., а при 700оС – почти мгновенно.

V2 = V1 · γ  t2 – t1      
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где V1 и V2 – скорости реакций при температуре t2 и t1; γ – температурный коэффициент, который показывает, во сколько раз увеличится скорость реакции с повышением температуры реагирующих веществ на 10оС.

         Чем выше температура, тем выше скорость химической реакции.

         Скорость химической реакции зависит от катализатора.

         Вещества, которые изменяют скорость химической реакции, оставаясь неизменными, называются катализаторами.
         Реакции, идущие с участием катализаторов, называются каталитическими. Одним из первых исследователей катализатора был русский химик Г.И. Гесс.

         Катализаторы очень широко используют в химической промышленности.

         Человек применял издавна катализаторы брожения при образовании вина и уксуса из виноградного сока, дрожжей при выпечки хлеба.

         Биологические катализаторы называют ферментами. Они ускоряют биохимические реакции в клетках организмов. Особенностью ферментов является то, что они действуют в строго определенном интервале температур и в определенной среде.

         Например, фермент слюны птиалин  действует на крахмал пищи лучше при t 35-40оС в слабощелочной среде. А в желудке этот фермент уже не работает, т.к. там среда – кислая, там работает фермент пепсин.

         Русский физиолог И.П. Павлов назвал ферменты носителями жизни.

         Есть вещества, которые уменьшают скорость химических реакций – это ингибиторы. 

Например, коррозию металлов удается замедлить с помощью ингибиторов.

Тема: «Обратимость химических реакций. Химическое равновесие».
 Вопросы к теме:
1. Понятие о химическом равновесии.

2. Равновесные концентрации и динамичность химического равновесия.

3. Факторы, влияющие на смещение равновесия.

Химические реакции
Необратимые                                Обратимые

                                 (реакции горения, реакции                      (синтез оксида азота,

                                   в растворах электролитов)                      синтез оксида серы)

         Необратимыми называют химические реакции, в результате которых исходные вещества полностью превращаются в конечные продукты.
         Обратимыми называют химические реакции, которые протекают одновременно в двух противоположных направлениях – прямом и обратном.
Например, получение оксида серы (VI)

2SO2 + О2          2SO3 + Q
и аммиака

3Н2 + N2          2NН3 – Q 

         В органической химии обратимые реакции еще более многочисленны:

С2Н6         С2Н4 + Н2 – Q
С2Н4 + Н2О         С2Н5ОН

RСООН + НОR1         R – СООR1 + Н2О
         В обратимых реакциям скорость прямой реакции вначале максимальна, затем уменьшается из-за уменьшения концентрации исходных веществ.
         Скорость обратной реакции, минимальная вначале, увеличивается по мере увеличения концентрации продуктов реакции. Наступает такой момент, когда скорости реакций становятся равными.

         Состояние химического обратимого процесса при котором скорость прямой реакции равна скорости обратной реакции – называется химическим равновесием.
         Химическое равновесие является динамичным (подвижным), т.к. при его наступлении реакции не прекращаются, неизменными остаются лишь концентрации компонентов.
         При постоянной температуре и давлении равновесие обратной реакции может сохраняться долгое время.

         Французский химик Ле Шателье в 1885г. и немецкий физик Браун в 1887г. обосновали закон смещения химического равновесия в зависимости от внешних факторов.

         Если изменить одно из условий – температуру, давление или концентрацию веществ, при которых данная система находится в состоянии химического равновесия, то равновесие смещается в направлении, которое ослабляет это изменение. (Принцип Ле Шателье).
Например, реакция синтеза аммиака.

                  t, p
3Н2 + N2          2NН3 + Q
Характеристика.
         Прямая реакция является реакцией соединения, т.к. из двух простых веществ азота и водорода образуется одно сложное вещество – аммиак. 
         Обратимая реакция – это реакция разложения.

         Т.к. обе реакции протекают в присутствии катализатора (платина или железо), то обе реакции называются каталитическими. Катализатор не влияет на смещение равновесия.

         Прямая реакция протекает с выделением теплоты – относится к экзотермическим. Обратная реакция экзотермическая – протекает с поглощением теплоты.

         Рассмотрим, как применяется принцип Ле Шателье.

1. Изменение равновесных концентраций. 
Чтобы сместить равновесие реакции вправо, нужно увеличить концентрацию азота и водорода ([N2] и [Н2]) и уменьшить концентрацию аммиака ([NН3]), т.е. вывести его из сферы реакции. Для смещения равновесия влево нужно поступить наоборот.
2. Изменение давления.

Синтез аммиака из водорода и азота сопровождается уменьшением объема. Из 4 моль исходных веществ образуется только 2 моль аммиака, значит, продукты этой реакции создают меньшее давление, чем исходные вещества. Значит, прямая реакция сопровождается понижением давления. Наоборот, обратная реакция – увеличением давления. (Для газообразных веществ).
3. Изменение температуры.
Повышение температуры смещает химическое равновесие в сторону эндотермической реакции, а понижение температуры – в направлении экзотермической реакции. Однако при этом уменьшится скорость реакции, что экономически невыгодно. Поэтому при производстве аммиака выбирают интервал температур (500-550) при котором и равновесие не слишком смещается влево, и скорость реакции достаточно велика. Такое условие называется оптимальным.
Тема: «Растворы. Понятие о растворах».
Вопросы к теме:
1. Физико-химическая природа растворения и растворов.
2. Способы выражения концентрации растворов.

3. Теория электролитической диссоциации.

4. Реакции обмена в водных растворах электролитов.

         Роль воды:

1) Химические реакции протекают в водной среде.

2) Является универсальным растворителем.

Растворимые: гидроксиды (щелочи), моносахариды, спирты, карбоновые кислоты.
Малорастворимые: гидроксид кальция, сульфаты серебра и свинца.

Нерастворимые: высшие спирты, альдегиды, карбоновые кислоты. 


                                                                              Вода


         Результатом взаимодействия веществ с водой является образование растворов.
         Водные растворы – это гомогенные системы, состоящие из молекул воды, частиц растворенного вещества и продуктов их взаимодействия.

         При растворении спирта, молекулы спирта окружаются оболочкой из молекул воды. Такие молекулы называют гидратированными, процесс – гидратация. Доказательством гидратации, как химического процесса является существование твердых кристаллогидратов. 
Медный купорос CuSO4 · 5H2O  

Гипс CuSO4 · 2H2O  

         Электролиты – это вещества, которые в растворах распадаются на ионы – диссоциируют. 
         Степень электролитической  диссоциации – это отношение числа молей вещества, распавшегося на ионы, к общему количеству растворенного вещества.
         Сильные электролиты полностью распадаются на ионы и уравнение диссоциации записывают как необратимый процесс.

NaOH = Na+  +  OH¯   
Al2(SO4)3 = 2Al3+  +  3SO2-4

         Слабые электролиты диссоциируют незначительно, этот процесс обратим.

HNO2           H+  +  NO2¯

CH3COOH         H+  +  CH3COO¯
          Автором теории электролитической диссоциации является шведский химик С. Аррениус.
Что образуется при диссоциации трех типов электролитов.

         Кислоты – это электролиты, диссоциирующие на катионы водорода и анионы кислотного остатка.
HCl        H+  +  Cl¯
HCOOH          H+  +  HCOO¯
         Основания – это электролиты, диссоциирующие на катионы металла и анионы гидроксида.
KOH = K+  +  OH¯
         Соли – это электролиты, диссоциирующие на катионы металла и анионы кислотного остатка.     
Al2(SO4)3 = 2Al3+  + 3SO42-
CH3COONA = Na+  +  CH3COO¯
         Вода важна для жизни живых организмов, т.к. все жидкие среды состоят из воды. Кровь разносит по организму кислород, гормоны доставляют углекислый газ и продукты распада к местам их удаления из организма.
         Реакции гидратации:
C2H4 + H2O         C2H5OH

                                               O
C2H2 + H2O         CH3 – C            (уксусный альдегид)
                                               H       
2Na + 2H2O         2NaOH + H2     (щелочные металлы)

2H2O + 2F2          2HF + Q  (галогены) 

BaO + H2O = Ba (OH)2  (оксиды основные)

SO3 + H2O = H2SO4  (кислотные)                          

Тема: «Гидролиз как обменный процесс».

Вопросы к теме:
1. Необратимый гидролиз и его значение.

2. Обратимый гидролиз солей.

3. Гидролиз органических веществ.

         Гидролизом называют реакции обменного взаимодействия вещества с водой, приводящей к их разложению.

         Реакции гидролиза можно разделить на обратимые и необратимые.
         К необратимым реакциям относится гидролиз солей, образованных слабым основанием и слабой кислотой.

Al2S3 + 6H2O         2Al(OH)3   + 3H2S  

Сульфид алюминия

Zn3P2 + 6H2O = 3Zn (OH)2    + 2PH3 

Фосфид цинка используется для борьбы с грызунами.


CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 + C2H2
Карбид кальция используется для получения ацетилена.

         К обратимым реакциям относятся:
а) Сильным основанием и слабой кислоты (Н2S, Н2СО3, Н2SО3)

    (образуется кислая соль и щелочь).

Na2CO3 + H2O         NaHCO3 + NaOH
CO32- + H2O        HCO3¯ + OH¯ (гидролиз по аниону)
                                                         раствор щелочной

б) Если соль образована одноосновной кислотой, получается щелочь и кислота.
KCN + H2O         KOH + HCN
CN¯ + H2O          HCN + OH¯   (убивает человека не только цианистый калий, но и очень токсичная 
цианид                                                цианисто-водородная кислота с запахом горького миндаля)
калия
в) Слабое основание и сильная кислота.

Zn Cl2 + H2O          ZnOHCl + HCl
Zn2+  + H2O        ZnOH+  + H+   (гидролиз по катиону среда кислая)

NH4Cl + H2O         HCl + NH3 · H2O
NH4+  + H2O        H+  + NH3 · H2O 
г) Сильное основание и слабая кислота.
NaNO2 + H2O        NaOH + HNO2
NO2¯ + H2O         OH¯ + HNO2 (щелочная)
д) Сильное основание и сильная кислота – среда нейтральная (хлориды, нитраты сульфаты щелочных металлов не гидролизуются).       
         Гидролиз в органической химии:

1. Получение гидролизного спирта.

                                 Н2SО4
(С6Н10О5)4 + nH2О           nС6Н12О6
целлюлоза                          глюкоза

              фермент
С6Н12О6            2С2Н5ОН + 2СО2      (технический спирт)

         Для получения пищевого используют глюкозу, полученную в результате гидролиза крахмала.   

2. Получение мыла.
                     сода

Жир + вода          мыло + глицерин

        Белки, жиры, углеводы подвергаются в пищеварительном тракте гидролизу с образованием аминокислот, глицерина, глюкозы, жирных кислот. Из них организм строит свои собственные белки, жиры и углеводы. Оба эти процесса (расщепления и синтеза) связаны в едином жизненном процессе обмена веществ и энергии.
Тема: «Окислительно-восстановительные реакции».

Вопросы к теме:
1. Понятие об окислительно-восстановительных реакциях.
2. Окислительные свойства металлов - простых веществ.

3. Окислительные свойства и восстановительные неметаллов - простых веществ.

         Окислительно-восстановительными называют реакции, протекающие с изменением степени окисления элементов, образующих вещества, участвующие в реакции.
         Степень окисления – это заряд атомов химического элемента в соединении.
Рассчитать степень окисления:
Na3+ PO42-                                                   H+NO32-                                         Cu2+SO42-
3 · (+1) + x + 4 · (-2) = 0                    +1 + x + 3 · (-2) = 0                    +2 + x + 4 · (-2) = 0
3 + x + (-8) = 0                                   x = 6 – 1                                      2 + x + (-8) = 0
x = 8 – 3                                             x = 5.                                           x = 8 – 2 
x = 5.                                                                                                      x = 6.

Реакция алюминотермии
Fe2+3O3-2 + 2Al0 = 2Fe0 + Al2+3О3-2
Два элемента (железо и алюминий) изменили свои степени окисления.   
                           окисление 

         Al0 – 3е            Al+3        (т.е. отдал свои три электрона)

  восстановитель
Элементы  или вещества, отдающие свои электроны называют восстановителями – сами они окисляются.  
                           восстан.

         Fe+3 + 3е           Fe0  
         окислитель         
Реакция горения метана:
-4 +1                          +4 -2       +1   -2
СН4 + 2О20         СО2 + 2Н2О 
-4                      +4
С – 8е          С          1      
О2 + 4е          О-2     2
         Наиболее сильными восстановителями являются металлы, водород, углерод и др.

         Наиболее сильными окислителями являются кислород, фтор, галогены и др.

ЗАДАЧИ
         Какой объем воды необходимо добавить к 50г. уксусной эссенции, массовая доля уксусной кислоты в которой равна 70% чтобы приготовить 3% уксус?

          Дано:                                                       Решение:
m1 (раствора) = 50г.                          v (Н2О) = m (Н2О) · ( (Н2О)
w1 (кислоты) = 0,7                             m (Н2О) = m2 (р-ра) – m1 (р-ра)  
w2 (кислоты) = 0,03                           m2 (р-ра) =  m (к-ты)
                                                                                w2 (р-ра)
                                                            m (к-ты) = m1 (р-ра) · w1 (к-ты)
                                                            m (к-ты) = 50г · 0,7 = 35г

                                                            m2 (р-ра) =   35      = 1170г

                                                                                0,03

                                                            m (Н2О) = 1170 – 50г = 1120

                                                            v (Н2О) = 1120 · 1 г/мл = 1120 мл

                                                           Ответ: 1120 мл.

         Сколько граммов хлорида натрия и воды нужно взять, чтобы приготовить 600г. физиологического раствора, массовая доля соли в котором составляет 0,9%?

 Дано:                                                       Решение:        
m (раствора) = 600г                           m (NaCl) = m (р-ра) · w (NaCl)              
w (NaCl) = 0,009                                m (Н2О) = m (р-ра) – m (NaCl)
m (NaCl) – ?                                       m (NaCl) = 600 · 0,009 = 5,4г
m (Н2О) – ?                                        m (Н2О) = 600 – 5,4г = 594,6г
                                                                       Ответ: m (NaCl) = 5,4г
                                                                        m (Н2О) = 594,6г.

Тема: «Химические источники тока. Электролиз».

Вопросы к теме:
1. Гальванические элементы и принципы их работы.
2. Электролиз расплавов и водных растворов электролитов.
3. Электрохимический ряд напряжений металлов.
         Электролизом называют окислительно-восстановительные реакции, протекающие на электродах при прохождении электрического тока через расплав или раствор электролита.
         Электрический ток является самым сильным из известных окислителей и восстановителей. Он восстанавливает щелочные и щелочноземельные металлы и алюминий из их соединений, окисляет ионы галогенов и кислорода из их соединений до простых веществ.
         Электролиз расплавов электролитов.
         При плавлении электролиты распадаются на ионы. При пропускании электрического тока через расплав ионы направляются к противоположно заряженным электродам и разряжаются на них.

Например: электролиз расплава хлорида натрия. В расплаве это соль диссоциирует:

NaCl = Na+  +  Cl¯  
         Катионы натрия направляются к катоду (отрицательному полюсу источника тока) и разряжаются на нем, т.е. восстанавливаются.

Na+  +  1е          Na0
         Ионы хлора направляются к аноду (положительно заряженному полюсу источника тока) и разряжаются на нем, т.е. окисляются:
2Cl¯  –  2е         Cl0
         Итоговое уравнение расплава хлорида натрия:
          электролиз

2NaCl              2Na + Cl2
         Так получают в промышленности щелочные и щелочноземельные металлы и галогены. Впервые использовал электролиз английский химик Г.Дэви для получения этих металлов. Активные металлы получают не только из солей, но и из расплавов оксидов.
Например: оксид алюминия имеет атомную и кристаллическую решетку и является тугоплавким веществом. Поэтому получения из него алюминия было очень дорогим. В 1855г. алюминий стоил в 10 раз дороже золота. Более ста лет назад американский химик Ч.Холл открыл, что оксид алюминия можно растворить при 950о в расплавленном криолите и путем электролиза выделить из него алюминий. 

         Электролиз растворов.  Следует учитывать не только те  ионы, на которые диссоциирует электролит, но и ионы, образующиеся при диссоциации молекул воды:
Н2О         Н+  + ОН¯
         При электролизе хлорида натрия на катод отправляются ионы Na+ и Н+, на анод – Cl¯  и ОН¯ на катоде происходит восстановление катионов водорода, на аноде - окисление  хлорид – анионов, а в растворе останутся катионы натрия и гидроксид – анионы. 
                            электролиз

2 NaCl + 2Н2О             2NaОН + Н2  + Cl2

Продуктами электролиза являются водород, хлор и гидроксид натрия.
         Для определения продуктов электролиза водных растворов электролитов существуют правила.

1. Процесс на катоде – зависит не от материала из которого сделан катод, а от положения металла (катиона) в электрохимическом ряду напряжений, если:
а) Катион электролита расположен в ряду напряжений в начале ряда (до алюминия включительно), то на катоде идет процесс восстановления воды (выделяется водород Н2    ). Катионы металла не восстанавливаются, остаются в растворе.

б) Катион электролита находится в ряду напряжений между алюминием и водородом, то на катоде восстанавливаются ионы металла и молекулы воды одновременно.

в) Катион электролита находится в ряду напряжений после водорода, то на катоде восстанавливаются катионы металла.
г) В растворе содержатся катионы разных металлов, то сначала восстанавливаются катион металла стоящего в ряду напряжений правее.
2. Процесс на аноде – зависит от материала анода и от природы аниона.
а) Если анод растворяется (железо, цинк, медь, серебро и все металлы, которые окисляются в процессе электролиза), то окисляется металл анода.

б) Если анод не растворяется (его называют инертным - графит, золото, платина, то:

- при электролизе растворов солей безкислородных кислот (кроме фторидов) на аноде идет процесс окисления аниона;

- при электролизе растворов солей кислородсодержащих кислот и фторидов на аноде идет процесс окисления воды (выделяется О2   ) анионы не окисляются, они остаются в растворе;
- анионы по их способности окисляться располагаются в следующем порядке:

Y, Br, S2-  Cl¯  OH¯  SO42-  NO3¯  F¯
            восстановительная активность уменьшается
         Электролиз находит широкое применение в промышленности:

- для получения щелочных, щелочноземельных металлов, алюминия;
- для получения галогенов, водорода и кислорода;

- для нанесения металлических покрытий на поверхность изделия – никелирование, хромирование, золочение (гальваностегия);

- для изготовления рельефных металлических копий (гальванопластика);
- для очистки цветных металлов от примесей (рафинирование). 
Тема: «Классификация веществ. Простые вещества».

Вопросы к теме:
1. Классификация неорганических веществ.

2. Металлы.

3. Коррозия металлов.

4. Способы получения металлов.

                                                                         Вещества
Твердые          Жидкие        Газообразные

         Физические свойства металлов твердые вещества, имеют металлический блеск, обладают тепло- и электропроводимостью, ковкостью.
Химические свойства металлов

1) Взаимодействуют с галогенами.

2Na0 + Cl20  = 2Na+1 Cl-1
2) В случае переменной степени окисления у металла продукт его взаимодействия с неметаллом зависит от окислительных свойств последнего. Например, при взаимодействии серы с железом – образуется сульфид железа (II), а с хлором – хлорид железа (III).

Fe0 + S0       Fe+2 S+2
2Fe0 + 3Cl20      2Fe+3 Cl3-1
3) При взаимодействии с кислородом металлы образуют оксиды, пероксиды. Оксиды проявляют либо основные или амфотерные свойства.

4Li0 + О20         2Li2+1 О2
2Mg0 + О20       2Mg+2 О-2 (реакция сопровождается выделением яркого света, что использовалось  

                                              фотографами в качестве вспышки)

4Al0 +3О20       2Al2+3 О3-2 (используется в качестве компонентов пиротехнических средств, 

                                              салютов, ракет, фейерверков)
2Na0 + О20      Na2+1 О2-1 пероксид натрия (способен регенерироваться)
2Na2 О2 + 2СО2        2Na2 СО3 + О2     
Оксид натрия получают при прокаливании пероксида натрия с натрием:

+1      -1                                   +1     -2
Na2 О2 + 2 Naо          2 Na2 О
4) Взаимодействуют с водой:
2Ме + 2Н2О       2Ме  (ОН) + Н20
       Ме (щелочной металл)

               +1             +2
2Са0 + 2Н2О        Са (ОН)2 + Н20  
5) Взаимодействуют с растворами кислот (способность взаимодействовать вытекает из положения металлов в электрохимическом ряду напряжений):

- металл должен находиться левее водорода; 

- в результате реакции должна получиться растворимая соль;

- не рекомендуется использовать щелочные металлы.

             +    –            +2    -1
Zn0 + 2Н Cl       Zn Cl2 + Н20
                  +1                         +2
2СН3СООН + Zn0        Zn (СН3СОО)2 + Н20
                                              ацетат цинка 
              +1                                                 +1
2С2Н5 ОН + 2 Na0       2С2Н5О Na + Н2    
  этанол                         этилат натрия
2С6Н5ОН + 2Na        2С6Н5О Na + Н2
   фенол                   фенолят натрия
6) Взаимодействуют с растворами солей:
- металл должен находится в ряду напряжений левее металла, образующего соль;

- в результате реакции должна образоваться растворимая соль.

              +2                +2
Fe0 + CuSO4 = Fe SO4 + Cu
                  +1                   +2
Cu0 + 2Ag NО3 = Cu (NО3)2 + 2Ag0
7) Металлотермия – способность активных металлов вытеснять другие металлы из их оксидов.

                 +3               +3
2Al0 + Cr2О3 = Al2О3 + 2 Cr0
         Коррозией называют самопроизвольное разрушение металлов и сплавов под влиянием окружающей среды.
         Ржавчина, которая появляется на поверхности стальных и чугунных изделий, – яркий пример коррозии.

         Из-за коррозии разрушается около четверти всего производимого в мире железа, разрушает детали судов, автомобилей, аппаратуры химических производств.
         Коррозия вызывает серьезные экологические последствия. Утечка газа, нефти из-за разрушенных коррозией трубопроводов приводит к загрязнению окружающей среды, что отрицательно влияет на здоровье человека.
         Коррозию металлов и сплавов вызывает вода, кислород, оксиды углерода и серы, водные растворы солей. Эти компоненты окисляют металл – происходит химическая коррозия.
         Чаще подвергаются коррозии изделия из железа во влажном воздухе или в воде. Этот процесс можно выразить уравнением реакции:
4Fe + 3О2 + 6Н2О = 4Fe (ОН)3
         Чистое железо почти не коррозирует железо, содержащее примеси (в чугунах, сталях), ржавеет, т.к. одной из причин является наличие примесей в металле, его неоднородность.

         Если два различных металла, находящихся в контакте между собой опустить в воду, то металл более активный будет разрушаться, предохраняя менее активный металл от коррозии. Например:
         При контакте железа с медью в водной среде, железо (более активный металл) будет постепенно растворяться, переходя в воду в виде ионов железа. Электроны, высвободившиеся из атомов железа, перейдут к меди и на ее поверхности соединятся с ионами водорода, выделившимися из компонентов водной среды.
Fe0 – 2е        Fe2+ (на железе)

2Н+  + 2е        Н20 (на меди)
Fe0 + 2Н+ = Fe2+  + Н20 (в ионном виде)
         Для борьбы с коррозией используют много способов:
1. Нанесение защитных покрытий на поверхность предохраняемого от коррозии металла (краски, эмали, лаки). Можно покрыть защищаемый металл слоем другого металла: золота, серебра, олова, цинка и др. Лужение – это покрытие железа слоем олова. Такое железо называют белой жестью.
2. Использование  нержавеющих сталей, содержащих специальные добавки. Например: «Нержавейка», из которой изготавливают столовые приборы, содержит 12% хрома, 10% никеля.

3. Введение ингибиторов коррозии (азотная кислота).

4. Создание контакта с более активным металлом – протектором. Например, для  защиты стальных корпусов морских судов используют цинк.
Тема: «Неметаллы».
Вопросы к теме:
1. Положение в Периодической системе, особенности строения их атомов.
2. Неметаллы – простые вещества.

3. Окислительно-восстановительные свойства неметаллов.

     Элементы с типично неметаллическими свойствами занимают правый верхний угол Периодической системы. Расположение их в главных подгруппах соответствующих периодов следующее.
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         Характерной особенностью неметаллов является большее (по Сравнению с металлами) число электронов на внешнем энергетиче​ском уровне их атомов. Это определяет их большую способность к присоединению дополнительных электронов и проявлению более вы​сокой окислительной активности, чем у металлов. Неметаллы имеют высокие значения сродства к электрону, большую электроотрицательностъ и высокий окислительно-восстановительный потенциал.
         Физические свойства: водород, кислород, озон, фтор, хлор, азот – газы;
бром – жидкость, бор, углерод, кремний, йод и др. твердые вещества.
Цвет: красный (красный фосфор, бром), желтый (сера), зеленый (хлор), фиолетовый (йод).

         Температура плавления от 3.800оС у графита, до 210оС у азота, из-за того что неметаллы имеют молекулярную и атомную кристаллические решетки.
         Неметаллы могут проявлять восстановительные и окислительные свойства.

Окислительные свойства неметаллов

                                         +2      -2
S0 + Hg0 =  Hg S (эту реакцию используют для сбора пролитой ртути, которая очень ядовита) этот процесс называется демеркуризацией. 
                                                       -3    +1
3Н20 + N20         2NН3  
                                             +    –  
Н20 + Cl20 = 2НCl (фтор взаимодействует с водородом со взрывом при любых условиях, хлор взрывается только на свету, бром без взрыва, а йод вступает в эндотермическое взаимодействие.
         Способность неметаллов проявлять и восстановительные свойства зависит от положения неметалла в ряду электроотрицательности. Например, фосфор будет проявлять восстановительные свойства по отношению к более электроотрицательному хлору:

                                     +3   -1
2Р0 + 3Cl20        2РCl3 
                                    +5  -1
РCl30 + Cl20          РCl5
Восстановительные свойства неметаллов
         Исходя из значений электроотрицательности можно предположить, что по отношению к фтору и кислороду остальные неметаллы будут проявлять восстановительные свойства.
                        +4   -2
S0 + О20 = SО2 (это реакция является первой стадией процесса получения серной кислоты)
                                             +5    -2
4Р0 + 5О20 = 2Р2О5 (это первая стадия получения фосфорной кислоты)

         Восстановительные свойства неметаллов проявляются и в реакциях со сложными веществами.
                         +5                                  -1            +4
3S0 + 2К ClО3 = 2К Cl + 3 SО2 (это реакция зажигания обычной спички)
         бертолетовая

           соль 

         Окислительно-восстановительные свойства галогенов характеризуются рядом активности.

I2 > Cl2 > Br2 > F 2
                  -1                    -1
Cl20 + 2К Br = 2КCl + Br02
                               -1              -1
Br20 + 2К F = 2КBr + F 20
         Ряд электроотрицательности неметаллов:

F      О      N      Cl       Br      S      С       Н   
Тема: «Основные классы неорганических и органических соединений».
Вопросы к теме:
1. Водородные соединения неметаллов.
2. Оксиды и ангидриды карбоновых кислот.

         Для водорода характерны следующие соединения с неметаллами:
а) с кислородом
                         Р+
    О2 + 2Н2 = 2Н2О (реакция протекает со взрывом) смесь Н и О называется гремучим газом.

б) с серой
    S + Н2       Н2 S  (сероводород) 

в) с азотом
    N2 + 3Н2       2NН3 (аммиак)

г) с галогенами
    F2 + Н2 = 2НF  (со взрывом)
    Cl2 + Н2 = 2НCl  (на свету)
    С + 2Н2 = СН4  (метан) 
  Основные классы неорганических соединений

Оксиды                           Основании                  Кислоты                  Соли


  Основные      Кислотные      Амфотерные
    (оксиды             (оксиды                  Al2O3
   металлов)          неметаллов)            ZnO
     СаО                SО2
     Nа2О              Р2О5

         Химические свойства основных оксидов:

а) взаимодействуют с водой
    СаО + Н2О = Са (ОН)2
б) с кислотами

    СаО + Н2SО4 = СаSО4 + Н2О

в) с оксидами неметаллов
    СаО + СО2 = СаСО3
         Химические свойства кислотных оксидов:
а) с водой
    СО2 + Н2О = Н2СО3
б) с основаниями
    СО2 + Са (ОН)2 = СаСО3 + Н2О
в) с  основными оксидами
    СО2 + СаО       СаСО3
         Химические свойства амфотерных оксидов:

Al2О3 + 6НCl       2Al Cl3 + 3Н2О

Al2О3 + 2NaОН = 2Na AlО2 + Н2О    

Тема: «Неорганические и органические кислоты и основания».
Вопросы к теме:
1. Кислоты и основания в свете теории электролитической  диссоциации.
2. Классификация кислот и оснований.
3. Химические свойства кислот и оснований.

         Кислоты – это сложные вещества, состоящие из атомов водорода и кислотных остатков.
         В желудке человека содержится соляная кислота. Это санитарный кордон для микробов, которые попадают в желудок вместе с пищей. Соляная кислота необходима для пищеварения. При ее недостатке больному предписывают принимать препараты, содержащие соляную кислоту. При избытке соляной кислоты у человека возникает изжога. В этом случае избыток кислоты гасится гидрокарбонатными водами.

         С точки зрения теории электролитической диссоциации: 

         Кислоты – это электролиты, которые диссоциируют в водном растворе на катионы водорода и анионы кислотного остатка.

         Классификация кислот:

а) по наличию кислорода
       Кислоты

Кислородсодержащие                   Бескислородные 

                                                        Н2 SО4                                                              НCl
                                                        НNO3                                           НF
б) по количеству атомов водорода
Кислоты

Однооснованные            Двухоснованные          Трехоснованные

                                          НCl                                Н2 SО4                                           Н3РО4
                                          НF                                  Н2Si О3    

                                          НNO3       
в) по растворимости

Кислоты
    Растворимые                  Нерастворимые

                                                           Н2 SО4                                              Н2Si О3    

                                                           НNO3                                  С17Н35СООН
                                                           СН3СООН                          (стеариновая кислота)

г) по степени электролитической диссоциации
  Кислоты


Сильные            Слабые 

                                                                     НCl                    Н2СО3
                                                                     Н2 SО4                СН3СООН

д) по стабильности

Кислоты
   Стабильные              Нестабильные
Н2 SО4                           Н2СО3
                                                              НCl                            Н2 SО3                                              
                                    Н2Si О3    
Химические свойства имеют:
1) с металлами:
    Zn + 2НCl       Zn Cl2 + Н2      

2) с оксидами металлов:
    СаО + Н2 SО4 = Са SО4 + Н2О

    2СН3СООН + ZnО        (СН3СОО)2 Zn + Н2О
3) с основаниями:
    Са (ОН)2 + Н2 SО4 = Са SО4 + 2Н2О
    2СН3СООН + Са (ОН)2 = (СН3СОО)2 Са + 2Н2О

4) с солями:
    2Н Cl + Nа2 SО4       2NаCl + Н2 SО4
    2СН3СООН + СаСО3         (Сu3СОО)2 Са + Н2СО3   

5) взаимодействие со спиртами:
    СН3СООН + С2Н5ОН        СН3СООС2Н5 + Н2О

                                                    сложный эфир
    СН2ОН           НО – NО2                         СН2О – NО2                         
    СН ОН     +    НО – NО2                         СН О – NО2     +     3Н2О                 

    СН2ОН           НО – NО2                         СН2О – NО2
                                                                   тринитроглицерин,

                                                                            сильное взрывчатое вещество
6) при взаимодействии концентрированной серной кислоты с медью образуется оксид меди (IV):
    Сu + Н2 SО4 = Сu SО4 + SО2 + 2Н2О
                   конц.
7) при взаимодействии концентрированной азотной кислоты с медью образуется:
    Сu + 4Н NО3 = Сu (NО3)2 + 2 NО2   + 2Н2О
         Основания – это сложные вещества, состоящие из атомов металла и одной или нескольких гидроксильных групп.
         Классификация оснований:
а) по наличию кислорода
      Основания

Кислородсодержащие                Бескислородные
                                                          К ОН                                        NН3
                                                          Са (ОН)2
б) по числу групп ОН
Основания

Однокислотные          Двухкислотные         Трехкислотные 

                                            NаОН                          Са (ОН)2                   Al (ОН)3
в) по растворимости
Основания

    Растворимые               Нерастворимые
                                                             NаОН                      Cr (ОН)2         Cu(ОН)2          
                                                             К ОН                       Mn (ОН)2        Fe(ОН)3          
г) по степени электролитической диссоциации

Основания
Сильные               Слабые

     Li ОН                 NН4 ОН

                                                                   NаОН
                                                                   Са (ОН)2
д) по стабильности

Основания

    Стабильные              Нестабильные

                                                              NаОН                          NН и ОН

         Химические свойства оснований:

1) с кислотами

    Ba (ОН)2 + 2НCl2       BaCl2 + 2Н2О

    Са (ОН)2 + 2СН3СООН       (СН3СОО)2 Са + 2Н2О

2) с кислотными оксидами

    Са (ОН)2 + СО2 = Са СО3 + Н2О
3) с солями 
    Fe Cl3 + 3NаОН = Fe (ОН)3 + 3Nа Cl
4) разложение нерастворимых оснований
    Cu (ОН)2 = CuО + Н2О
Тема: «Амфотерные соединения. Соли».
Вопросы к теме:

1. Классификация.

2. Химические свойства солей.

3. Особенности свойств солей органических и неорганических кислот.

4. Генетическая связь между классами органических и неорганических соединений.
         Соли – это сложные вещества, состоящие из атомов металлов и кислотных остатков.
Соли

   средние      кислые     основные    двойные
         Средние соли – продукт замещения атомов водорода в кислоте на металл NаCl, СаSО4.
NаCl – поваренная соль,  каменная соль или галит.

         Соль образует мощные отложения. Соли находятся в озере Баскунчак Астраханской области, хватит нашей стране на 400 лет.
СаSО3 – это соль из которой морские животные строят покровы своего тела (раковины).
Жемчуг – это тот же карбонат кальция.

         Кислые соли – это продукты неполного замещения атомов водорода в кислоте на металл.
Nа НСО3 – гидрокарбонат натрия, пищевая сода применяется в качестве разрыхлителя.

2Nа НСО3 = Nа2 СО3 + СО2    + Н2О
         Основные соли – это продукты неполного замещения гидроксогруппы в основании на кислотный остаток.
Малахит (Cu ОН)2 СО3  - гидроксокарбонат меди (II)
         Двойные соли – это соли, в состав которых входят два разных металла: NаAl О2- алюминат натрия, КMnО4  - перманганат калия (марганцовка)
         Химические свойства:

1) с кислотами;

2) с щелочами;

3) с металлами;

4) с другими солями 

ВаCl2 + Nа2SО4 = ВаSО4 + 2NаCl
5) гидролиз солей
NН4Cl + Н2О      NН4ОН + НCl            
6) с органическими веществами
СН2 = СН2 + Н2О       С2Н5ОН       
7) жесткость воды зависит от содержания ионов кальция и магния. Жесткость бывает временной и постоянной.
   Временную карбонатную жесткость устраняют кипячением Са (НСО3)2 = СаСО3   + Н2О + СО2   
   Постоянную жесткость устраняют известково-содовым способом СаCl2 + Nа2СО3 = СаСО3   + 

+ 2Nа Cl
         Генетическим называют ряд веществ – представителей разных классов, являющимися соединениями одного химического элемента, связанных взаимопревращениями и отражающих общность происхождения этих веществ.
Br2       НBr       NаBr        Nа NО3    
С       СО2       Mg СО3       Mg (NО3)2
Fe       Fe Cl2       Fe Cl3       Fe (ОН)3        Fe2 (SО4)3       Fe (NО3)3
         Известно две разновидности генетической связи:

1. Генетический ряд металла

Cu       CuО        Cu SО4      Cu (ОН)2          CuО        Cu
2. Генетический ряд металла
Р        Р2О5         Н3РО4       Са3 (РО4)2       Р
С2Н6       С2Н4      С2Н5О4        СН3СОН       СН3СООН       СН2Cl СООН       NН2       СН2
Тема: «Химия элементов. Водород. Вода».

Вопросы к теме:
1. Положение водорода в периодической системе.

2. Окислительные и восстановительные свойства водорода, получение, применение.
3. Роль воды как средообразующего вещества клетки. Аспекты водопользования.

         Водород, символ элемента Н, год открытия 1766г. В земной коре содержится 1% водорода. Звезды состоят на 60% из водорода, входит в состав воды, каменных углей, нефти, природного газа, животных и растительных организмов.
         Строение атома:
- порядковый номер – 1

- заряд ядра –  +1

- протонов – 1
- атомная масса – 1
- нитронов – нет

- электронов – 1

- энергетический уровень – 1
- группа – 1

- на внешнем слое электронов – 1
- электронная формула – 1S’
- степень окисления –  +1, -1

Н2 – 2ē = 2Н+  (восстановитель)
Н2 + 2ē = 2Н¯  (окислитель)

         Важнейшие соединения Н2О, НCl, NН3, спирты, кислоты.

Получение: 
1) взаимодействие металла с кислотой

Zn + 2НCl – Zn Cl2 + Н2 (в лабораторных условиях)

2Н+  + 2е = Н20  (восстанавливается)
2) взаимодействие активных металлов с водой
Са + 2Н2О = Са (ОН)2 + Н2
3) гидролизом воды
2Н2О = 2Н2     + 2О
4) при пропускании водяного пара над раскаленным углем 
Н2О + С       СО + Н2     
5) разложением металла

СН4 = С + 2Н2 
         Физические свойства: 

Газ, без цвета, вкуса и запаха, в 14.5 легче воздуха, плохо растворим в Н2О. Изотопы водорода Н - протий, Д- дейтерий 2Н, Н3 – тритий.
         Химические свойства: 

Молекула Н состоит из двух атомов, связь ковалентная неполярная.

1) взаимодействует со щелочными и щелочноземельными металлами

2Na + Н2 = 2 NaН (гидрид натрия)
Са + Н2 = Са Н2 (гидрид кальция)
2) с оксидами металлов
CuО + Н2       Cu + Н2О    
3) гидрирование органических соединений
СН2 = СН2 + Н2       СН3 – СН3 
       этен                         этан 

Применение:
         Из водорода получают: аммиак, соляную кислоту, спирты, получают металлы из оксидов, водород называют «топливом будущего». Водород не выделяет вредных продуктов сгорания, поэтому применение водорода в качестве топлива будет способствовать решению проблемы охраны окружающей среды. Водород не ядовит, но при высоких концентрациях вызывает удушье и наркотическое действие.
Вода – оксид водорода.
Физические свойства: прозрачная жидкость, без запаха и вкуса, замерзает при t = 0о, кипит при t – 100оС.
         В молекуле воды связь ковалентная полярная.

        О

 Н           Н   – сдвиг электронных пар в сторону кислорода, молекула воды приобретает вид диполя

        О      · · ·  Н            Н      

 Н            Н   · · ·     О           – водородные связи 
         Химические свойства:
1) Н2О          Н+  + ОН¯   (диссоциирует) 
2) взаимодействует с простыми веществами
2Н2О + 2Li = Li ОН + Н2 
3) с оксидами
СаО + Н2О = Са (ОН)2
4) образует кристаллогидраты 
Н2SО4 + Н2О = Н2 SО4  •  Н2О
5) гидролиз солей
NН4 Cl + Н2О       NН4ОН + НCl   
СН2 = СН2 + НОН       С2Н5ОН
6) (С6Н10О5)n  + n Н2О        С6Н12О6 n
Тема: «Щелочные и щелочноземельные металлы».
Вопросы к теме:
1. Общая характеристика щелочных металлов.
2. Физические и химические свойства, получение щелочных металлов.
3. Общая характеристика щелочноземельных металлов.
4. Получение и свойства.

         Щелочные металлы получили свое название от слова щелочи (хорошо растворимые в воде основания). У щелочных металлов сильно выражены металлические свойства. С увеличением порядкового номера, увеличивается число заполненных энергетических уровней, радиус удаления электронов внешнего слоя от ядра дальше, уменьшается их притяжение к ядру, усиливаются их металлические свойства, возрастает химическая активность. 
          Натрий (строение атома)                          Калий
1) порядковый номер – 11                                    - 19
2) заряд ядра + 11                                                  + 19
3) протонов – 11                                                       19
4) атомная масса – 23                                             - 39
5) нейронов 23–11–12                                             20
6) электронов – 11                                                   19
7) период  3                                                               4
8) на внешнем уровне – 1 электрон                        1
электронная формула 1s22s22р63s1                    1s22s22р63s 23р64s1
степень окисления - +1                                      + 1
9) важнейшие соединения Na2О,                          К2О, КОН, КCl
NaOH,  NaCl, NaNО3
Получение:
1) электролиз (NaOH, NaCl) 2NaCl = 2Na + Cl¯
2) металлотермия  КCl + Na = NaCl + К
         Физические свойства:

         Мягкие металлы, легко режутся ножом, металлический блеск, хорошая электро- и теплопроводность.
         Химические свойства:
а) с неметаллами
    4Li + О2 = 2Li2О
    2Na + О2 = Na2О2
    2Na + Cl2 = 2NaCl
    6Na + N2 = 2Na3N  (нитрид натрия)
    2Na + Н2 = 2NaН  (гидрид натрия)
    2Na + S = Na2 S  (сульфид натрия)
    3Na + Р = Na3Р  (фосфид натрия)
б) восстановление металлов из их соединений
    2Na + ZnО = Zn + Na2О

в) с водой
    2Na + 2Н2О

    2Na ОН + Н2

г) с кислотами
    2Na + 2НCl = 2Na Cl + Н2

                            этилат натрия 
         Химические свойства соединений:
Na2О + Н2О = 2Na ОН
Na2О2 + 2Н2О = Н2О2 + 2 NaОН

Na2О + SО3 = Na2 SО4
Na2О + 2Al (ОН)3 = 2Na Al О2 + 3Н2О

Применение:

         Очень важна биологическая роль щелочных металлов, натрий и калий выполняет функции передачи нервных импульсов, К – необходим для работы сердечной мышцы, Na – в плазме крови, лимфы калийного удобрения КCl, КNО3,  попадая на кожу ионы натрия, их оксиды и гидроксиды вызывают  сильные ожоги, а при попадании в глаза потерю зрения.
Щелочноземельные металлы.
         Строение атома кальция:          

1) порядковый номер – 20                                    

2) заряд ядра – + 20                                                 

3) протонов – 20                                                      

4) атомная масса – 40                                            

5) нейронов 40–20–20                                             

6) электронов – 20                                                   

7) период  – 4                                                               

8) группа – 2

9) электронная формула 1s22s22р63s 23р64s2                    
10) степень окисления  +2                                      
Получение:

1) электролизом расплава
СаCl2 = Са + Cl2
2) алюмотермия
3СаО + 2Al        Al2О3 + 3Са
         Физические свойства:

Металл, серебро белого цвета, твердый.

         Химические свойства:

1) с неметаллами

2Са + О2 = 2СаО
3Са + N2 = Са3N2 (нитрид)
Са + 2С        Са С2 (карбид)
Са + S = СаS (сульфид)

Са + Н2 = СаН2 (гидрид)

3Са + 2Р = Са3Р2 (фосфид)
2) с водой
Са + 2Н2О = Са (ОН)2 + Н2
3) с кислотами
Са + 2НCl = СаCl2 + Н2
4) вытесняет менее активные металлы
3Са + Cr О3 = 3СаО + 2Cr
 Применение:

- В радиотехнике, строительстве, в металлотермии, в машиностроении. 

- СаСО3 – известняк широко применяется в сельском хозяйстве, строительстве. 
- Магний – важен для всех живых существ, активизирует деятельность ферментов.

- Кальций входит в состав опорных частей организма, его соединения образуют зубы, кости. Накопление кальция в участках организма приводит к образованию камней, остеохондрозу, артриту, катарактам.         
Тема: «Алюминий. Углерод. Кремний».
Вопросы к теме:
1. Характеристика алюминия на основании положения в периодической системе элементов.
2. Получение алюминия и важнейших его соединений. Свойства алюминия и его соединений.
3. Общая характеристика углерода и кремния.

4. Простые вещества, аллотропные модификации углерода и кремния.

5. Соли угольной  и кремневой кислот. Их значение.
         Алюминий (строение атома):          

1) порядковый номер – 13                                    

2) заряд ядра + 13                                                

3) протонов – 13                                                      

4) атомная масса – 27                                           

5) нейтронов 27–13=14

6) общее количество электронов – 13                                             

7) период  – 3

8) энергетический  уровень – 3                                                               

9) группа  3
10) на внешнем слое электронов – 3
11) электронная формула 1s22s22р63s23р1                    
12) степень окисления  +3
13) важнейшие соединения Al2О3, Al (ОН)3, Al Cl3
Получение:

Электролизом раствора Al2О3

t = 1000оС  на катоде выделяется Al, на аноде – кислород.
 Физические свойства:

Металл, серебристо белого цвета, легкоплавкий, t плавления 659оС, лучший проводник теплоты и электричества, пластичен.

         Химические свойства:

1. взаимодействие с неметаллами

4Al + 3О2 = 2Al2О3
2Al + N2 = 2Al N (нитрид алюминия)
2Al + 3S = Al2S3 (сульфид алюминия)

4Al + С = Al4 C3 (карбид)
2Al + 3Cl2 = 2Al Cl3
2. с водой

2Al + 6Н2О = 2Al (ОН)3 + 3Н2
3. вытесняет металлы из их оксидов

2Al + Cr2О3 = 2 Cr + Al2О3
4. с кислотами

2Al + 6Н Cl = 2Al Cl3 + 3Н2 
2Al + 6Н2 SО4 = Al2 (SО4)3 + 3 SО2 + 6Н2О

              конц.

2Al + 3Н2 SО4 = Al2 (SО4)3 + 3Н2          
           разбав.                         

5. с щелочами
Al + NаОН + Н2О = Nа   Al ОН4    + 3Н2 
6. с солями
2Al + 3Hg Cl2 = 3Hg + 2Al Cl3
         Оксид алюминия.

Получение:
4Al + 3О2 = 2Al2О3     
2Al (ОН)3       Al2О3 + 3Н2О

         Химические свойства:

С кислотами: 
Al2О3 + 3 SО2 = Al2 (SО4)3
Al2О3 + 6НCl = 2Al Cl3 + 3Н2О
Al2О3 + 2NаОН = 2Nа Al О2 + Н2О
         Гидроксид алюминия.
Получение:
Al Cl3 + 3КОН = Al (ОН)3    + 3К Cl
2Al (NО3)3 + 3Nа2СО3 + 3Н2О = 2Al (ОН)3 + Nа NО3 + СО2   
         Химические вещества:

1) разлагается при нагревании
2Al (ОН)3         Al2О3 + 3Н2О
2) с кислотами
Al (ОН)3 + 3Н Cl = Al Cl3 + 3Н2О
Al (ОН)3 + КОН = К [Al (ОН)4]  - гидроксоалюминат
Al (ОН)3 + NаОН = NаAl О2 + 2Н2О
         Алюминий входит в состав тканей живых организмов. Пыль алюминия и его оксида поражает легкие, слизистые глаз, носа, рта. 
          Углерод (строение атома)                          Кремний

1) порядковый номер – 6                                       14

2) заряд ядра + 6                                                   +14

3) протонов – 6                                                       14

4) атомная масса – 12                                             28

5) нейронов 6                                                          14

6) электронов – 6                                                    14

7) период  2                                                              3

8) энергетич. уровне – 2                                         3

9) группа – 4                                                            4

10) на внешнем слое электронов – 4                       4

11) электронная формула 1s22s22р2                    1s22s22р63s23р2
12) степень окисления - +1, +4, –4                       +2, +4, –4
         Углерод жизненно-важный элемент для живых организмов.

         Простое вещество С существует в виде алмаза, графита, карбина и фуллерена (искусственная модификация углерода).

         Физические свойства:

Алмаз – бесцветное кристаллическое вещество, графит – темно-серые кристаллы, карбин – кристаллический порошок черного цвета, фуллерен – темные кристаллы, хорошо растворимые в Н2О.

         Химические свойства:

1) горение

С + О2 = СО2  - оксид
2) с неметаллами

С + 2Cl2 = С Cl4  (четыреххлористый углерод)
2Н2 + С = СН4
2С + N2 = С2 N2  (дициан)
С + 2S = СS2  (сероуглерод) 
3) с оксидами металлов

СаО + 3С = СаС2 + СО
4) с кислотами

С + 2Н2 SО4 = СО2 + 2SО2 + 2Н2О
СО – оксид углерода II
Получение:

С + О2 = СО2
С + Н2О = СО + Н2 

СН4 + Н2О = СО + 3Н2
         Химические свойства:
2СО + О2 = 2СО2
СО + Cl2 = СО Cl2
СО + 2Н2 = СН3ОН  (метиловый спирт)

         Оксид углерода СО2.
Получение:

СаСО3 + 2Н Cl = СаCl2 + СО2 + Н2О
MgСО3 = MgО + СО2
СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О

         Химические свойства:

СО2 + СаО = СаСО3
СО2 + 2NаОН = Nа2СО3
СО2 + 2Mg = С + 2MgО

5Са + 2СО2 = СаС2 + 4СаО
6СО2 + 6Н2О = С6Н12О6 + 6О2
Н2СО3 – угольная кислота
Н2СО3        2Н+ + СО32-
Н2СО3 + NаОН = NаНСО3 + Н2О
                             (разб.)

Nа2СО3 + СаCl2 = СаСО3   + 2NаCl
Nа2СО3 + 2НCl = 2 NаCl + СО2 + Н2О
        Кремний.
Получение:

SiО2 + 2С = Si + 2СО

         Физические свойства:

Кристаллический кремний – кристаллы светло-серого цвета.
Аморфный кремний – бурый порошок не обладает полупроводниковыми свойствами.

         Химические свойства:

1. восстановительные свойства

Si + О2 = SiО2 

2Si + О2 = 2SiО

Si + 2Cl2 = Si Cl4  - тетрахлорид кремния
Si + 2S = Si S2 – дисульфид кремния

Si + с = SiС – карборунд 
2. окислительные свойства

Si + 2Са = Са2Si  (силицид Са)

3Si + 2MgО = Mg2Si + 2SiО 
3. взаимодействие с водными растворами щелочей

Si + 2NаОН + Н2О = Nа2SiО3 + 2Н2
Оксид кремния SiО2
SiО2 + СаО = СаSiО3
SiО2 + 2КОН = К2SiО3 + Н2О
SiО2 + Nа2СО3 = Nа2 SiО3 + СО2
Кремневая кислота Н2SiО3
Н2SiО3 + 2NаОН = Nа2 SiО3 + 2Н2О
Nа2 SiО3 + 2НCl = Н2SiО3   + 2NаCl
Н2SiО3 = SiО2 + Н2О
Тема: «Галогены. Халькогены».

Вопросы к теме:
1. Общая характеристика галогенов.
2. Галогены – простые вещества, свойства.

3. Важнейшие соединения. Биологическая роль галогенов.

4. Халькогены. Общая характеристика, свойства. Их биологическая роль.

         Галогены элементы VII гр. главной подгруппы, на внешнем слое 7 электронов, способны присоединять 1 электрон. С ростом порядкового номера изменяются физические свойства F газ, хлор – газ, бром – жидкость, йод – твердое вещество.
         Хлор (строение атома):          

1) порядковый номер – 17                                    

2) заряд ядра  + 17                                                 

3) протонов – 17                                                      

4) атомная масса – 35,5                                            

5) нейтронов 35–17=18                                             

6) электронов – 17                                                   

7) период  – 3

8) энерг. уровень – 3                                                               

9) группа – 7
10) электронная формула 1s22s22р63s22р5                    
11) степень окисления  - 1, +1, +3, +5, +7

Получение:

16НCl + 2КMnО4 = 5 Cl2 + 2MnCl2 + 2КCl + 8Н2О
         Физические свойства:

Газ желтовато-зеленого цвета, ядовит.
         Химические свойства:

2Fe + 3Cl2 = 2Fe Cl3       
2Р + Cl2 = РCl3
Н2 + Cl2 = 2НCl    
СН4 + Cl2 = СН3Cl + НCl  
Cl2 + 2КBr = 2КCl + Br2
Cl + Н2О = НCl + НCl О   
3Cl2 + 6NаОН = 5NаCl + NаCl О3 + 3Н2О      
НCl – соляная кислота

Получение:

NаCl + Н2SО4 = НCl   + NаН SО4
         Химические свойства:

НCl + NаОН = NаCl + Н2О

НCl + NН3 =  NН4ОН

2НCl + CuО = CuCl2 + Н2О

НCl + Nа2СО3 = 2NаCl + СО2 + Н2О

         Кислородосодержащие соединения хлора:

НClО – хлорноватистая кислота

Cl2 + Н2О = НCl + НClО – слабая кислота

НClО2 – диоксихлорат водорода III
НClО3 – триоксихлорат водорода V
НClО4 – тетрооксихлорат водорода VII
         Халькогены – элементы подгруппы кислорода VI группы.

          Кислород (строение атома)                         Сера
1) порядковый номер – 8                                       16
2) заряд ядра + 8                                                   +16
3) протонов – 8                                                       16
4) атомная масса – 16                                             32
5) нитронов – 8                                                       16
6) электронов – 8                                                    16
7) период  – 2                                                            3

8) энергет. уровней – 2                                            3

9) группа 6                                                                6
10) электронная формула 1s22s22р4                    1s22s22р63s23р4
11) степень окисления  –1 –2 +2           
         Кислород самый распространенный элемент по Земле.

6СО2 + 6Н2О = С6Н12О6 + 6О2  (фотосинтез)

Получение:

2КClО3 = 2КCl + 3О2       
2КMnО4 = К2MnО4 + MnО2 + О2         
         В промышленности кислород получают из воздуха.

2Н2О = 2Н2    + О2      
         Физические свойства:

Кислород – газ, без цвета и запаха, тяжелее воздуха, малорастворим в воде. Аллотропные модификации О2. О3 – озон.

         Химические свойства:

1. Окисление простых веществ.

3О2 + 4Al = 2Al2О3
5О2 + 4Р = 2Р2О5
О2 + С = СО2
О2 + S = SО2
О2 + N2 = 2NО
О2 + 2Н2 = 2Н2О
2. Окисление сложных веществ

2NО + О2 = 2NО2
2Н2S + О2 = 2S + 2Н2О
4NН3 + 3О2 = 6Н2О + 2N2
3. Горение

СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О

С2Н5ОН + 3 О2 = 2СО2 + 3Н2О  
         Физические свойства:
Пластическая сера – вещество коричневого цвета.
Получение:

Выплавка самородной серы.
         Химические свойства:

S + Cl2 = S Cl2
S + 2Н2 SО4конц. = 3SО2 + 2Н2О

S + О2 = SО2
Cu + S = CuS – сульфид
Н2 + S = Н2S – сероводород

3S + 6КОН = К2SО4 + 2К2S + 3Н2О

         Сероводород  (Н2S)
         Физические свойства:

Бесцветный газ, с удушливым запахом, тяжелее воздуха, малорастворим в Н2О.
Н2S       Н+ НS¯
Получение:

FeS + 2НCl = Fe Cl2 + Н2S  
         Химические свойства:
Н2S + О2 = 2S    + 2Н2О

Н2S + 4Cl2 + 4Н2О = Н2SО4 + 8НCl
2Н2S + Н2SО4 = 3S    + 3Н2О

Н2S + 2FeCl3 = 2FeCl2 + S    + 2НCl
         Оксид серы (SО2)

Получение:

Cu + 2Н2SО4 = CuSО4 + SО2   + Н2О

2SО2 + О2 = 2SО3                 
SО3 + Н2О = Н2SО4
         Серная кислота (Н2SО4)
Н2SО4 – разбавленная
Н2SО4 + 2NaОН = Na2SО4 + 2Н2О
Н2SО4 + BaО = BaSО4   + Н2О 
Н2SО4 + СаСО3 = СаSО4   + СО2   + Н2О

Н2SО4 - концентрированная      

Н2SО4 + NaОН = NaН SО4 + Н2О
5Н2SО4 + 4Zn = 4Zn SО4 + Н2S + 4Н2О

Н2SО4 + КBr = SО2 + Br2 + 2Н2О + 2КНSО4

               конц.

С2Н5ОН         С2Н4 + Н2О        
Тема: «Элементы VА группы».

Вопросы к теме:

1. Общая характеристика элементов этой группы на основании положения в периодической системе элементов.

2. Строение молекул азота и аллотропных модификаций фосфора, их свойства.

3. Водородные соединения элементов.

4. Оксиды азота и фосфора.
5. Соли. 

6. Азот и фосфор  в природе.

           Главную подгруппу V группы составляют азот (N), фосфор (Р), мышьяк (Аs), сурьма (Sb), висмут (Вi). Электронные конфигурации их атомов следующие:
N   1s22 s22p3
P    2s22 p63s23p3
Азот – типичный неметалл, по электроотрицательности уступает лишь фтору и кислороду.
Строение атома азота:
1. Порядковый номер 7
2. Заряд ядра +7
3. Протонов 7
4. Атомная масса (Аг) 14
5. Нейтронов 14-7=7
6. Всего 7 электронов
7. Элемент II периода, 2 энергетических уровня
8. Элемент V группы главной подгруппы. На внешнем электроном уровне 5 электронов.
9. р-элемент.
10. Электронная формула 1s22s22р3
         Растения усваивают азот из почвы в виде нитратов. Нитраты могут быть внесены в почву в форме удобрений. После отмирания растений их белки разлагаются, образуя соединения аммония, которые опять превращаются  в нитраты и азот, возвращающийся в атмосферу. Все эти процессы являются составными частями круговорота азота в природе.
Простое вещество азота  В молекуле два атома азота связаны тремя  ковалентными связями N       N (две –пи связи и сигма-связь). Вследствие этого молекула N 2 очень прочна. 
Получение. Азот в лаборатории получают разложением нитрита  аммония:
NH4NO2= N2      +2H2 O
В промышленности азот получают  путем сжижения воздуха.

 Физические свойства. В обычных условиях азот- газ. Температура кипения азота – 195,8С плохо растворим в воде и других растворителях.
Химические свойства. 
1. Взаимодействие с простыми  веществами
N2+O2                     2NO     

N2+3H2                     2NH3     

N2+6Li                     2Li3N     

 Аммиак
      Наибольшее практическое значение из нитридов имеет нитрид водорода NН3 - аммиак. 
Получение. Для получения аммиака в лабораторных условиях нагревают смесь хлорида аммония и гидроксида кальция:
2NН4С1 + Са(ОН)2               СаС12 + 2Н2О + 2NН3
В промышленности аммиак получают синтезом из азота и водорода (процесс Габера).
N2 + ЗН2                        2NН3
Физические свойства. Аммиак хорошо растворим в воде, образуя гидрат.
NН3+Н2О                 NН4ОН   
Химические свойства. 
1. Реакция горения.
При горении аммиака образуются азот и вода.
4NН3+3О2 = 2 N2+ 6 Н2О
2. Окисление кислородом. В присутствии катализатора аммиак может окисляться до оксида азота N0:
4NН3 + 5О2 = 4NО + 6Н2О
3. Взаимодействие с металлами и оксидами  металлов
2Nа + 2NН3 = 2NаNН2+Н2         (амиды)
При нагревании аммиака с оксидами тяжелых металлов образуется молекулярный азот:
3 CuO + 2NН3 = 3Cu + N2 + 3Н2О
4. Реакции солеобразования. 
NН3 + НСl = NН4Сl 
Соли аммония проявляют все свойства, характерные для солей:
NН4Сl + NаОН = NН3 + NaCl+ H2O


2NН4Сl +H2SO4 =(NH4)2SO4+ 2HCl

Оксиды азота (I) и (II) являются несолеобразующими и не реагируют с водой и щелочами.
Диоксид азота NО2 
2NО2 + Н2О           НNО2 + НNO3 
Азотная кислота HNО3  в чистом виде бесцветная жидкость удушливым запахом.
Получение. 
NаNОз + Н2SО4 = НNO3+NаHSO4
Химические свойства. Азотная кислота относится к сильным кислотам, в водном растворе  диссоциирует:
НNO3             Н++ NО3- 
1. Взаимодействие с оксидами, основаниями, солями.

2НNO3+MgO(NO3)2+H2O

2НNO3+Cu(NO)2= Cu (NO3)2+2H2O
2НNO3+ CaCO3=Ca (NO3)2+CO2     + H2O
       Азотная кислота применяется для производства азотных удобре​ний, взрывчатых веществ, органических нитропроизводных, искусст​венных волокон, пластмасс, красителей.
       Соли азотной кислоты - нитраты, хорошо растворимы в воде, по​этому в природе встречаются редко. Нитраты получают промышлен​ным способом из азотной кислоты и соответствующих гидроксидов. Нитраты натрия, калия, кальция и аммония называют селитрами. Се​литры применяют как азотные удобрения.
         Строение атома фосфора:
1. Порядковый номер 15
2. Заряд ядра + 15
3. Протонов 15
4. Атомная масса (Аг) 31
5. Нейтронов 31-15=16
6. Всего 15 электронов
7. Элемент III периода, 3 энергетических уровня
8. Элемент V группы главной подгруппы. На внешнем электронном уровне 5 электронов 
9. р-элемент
10. Электронная формула: 1s22s22р63s23р3
11. Степени окисления в соединениях-3, +1, +3, +5.
13. Важнейшие соединения: РН3, Р2О5, Н3РО4 
            Жизненно важный элемент для всех организмов. Животные и че​ловек содержат фосфор в виде фосфолипидов, которые входят в состав нервных и мозговых тканей.
            Растения при фотосинтезе создают сложное органическое веще​ство - аденозинтрифосфат (АТФ). Простое вещество при обычных условиях существует в виде це​лого ряда аллотропных модификаций. Главные из них — белый, крас​ный и черный фосфор, которые при определенных условиях могут взаимопревращаться.
            Получение. В технике фосфор получают прокаливанием фосфата кальция с углем и песком в электропечах при 1500°С:
          2Са3(Р04)2 + 10С + 6SiO2 = 6СаSiO3 + 10СО + Р4 (белый)
Физические свойства. Красный фосфор — аморфный порошок красно-бурого цвета при комнатной температуре медленно переходит в белый фосфор. Нерастворим в органических растворителях. Не ядо​вит.
Белый фосфор - бесцветное вещество, мягкий как воск. Плавится и кипит без разложения. Не растворяется в воде и хранится под слоем воды. Хорошо растворим в органических растворителях — бензоле, эфире, сероуглероде. Очень ядовитое вещество.
Черный фосфор — по внешнему виду похож на графит, проводит электрический ток. Наименее летучий из всех модификаций фосфора. Не ядовит.
Химические свойства. При изменении температуры возможен взаимный переход модификаций фосфора.
         Красный и особенно черный фосфор намного устойчивее 6елого. Они устойчивы на воздухе, загораются только при нагревании.
         Белый фосфор чрезвычайно химически активен, проявляет окис​лительно-восстановительные свойства, взаимодействует со многими простыми веществами: 
4Р + 5О2 =2Р2О5 
2Р + 5Cl2 =2РCl5 

2Р + 3S =Р2S3

2Р + 3Ca =Ca3P2 (фосфид)

Применение. 
Красный фосфор применяется для производства спичек:
Белый фосфор применяется в органическом синтезе, в производстве фосфорной кислоты, для создания дымовых завес.

Оксид фосфора (V). Фосфорная кислота. Фосфорные удобре​ния.
Оксид фосфора (V) - фосфорный ангидрид Р2О5 является наибо​лее стабильным оксидом фосфора при обычных условиях. Это белое кристаллическое вещество. В твердом и газообразном состоянии димер. При очень высоких температурах мономер.
Фосфорная кислота – белое твердое вещество, хорошо растворимое в воде. В водном растворе диссоциирует ступенчато. 

Н3РО4                        Н++Н2РО-4
Н2РО -4                        Н++НРО2-4
НРО2-4                        Н++РО3-4
2Н3РО4   +3Mg =Mg3(PO4)2+3H2
Пирофосфорная кислота Н4Р2О7 - кислотой четырехосновной. Образует соли пирофосфаты.
Метафосфорная кислота НРО3 сильная кислота, ее соли метофосфаты.
Соли ортофосфорной кислоты – ценные минеральные удобрения.
      Большинство соединений азота (оксиды, гидриды, кислоты) обладают токсичностью, оказывают поражающее действие на верхние дыхательные пути, глаза.
       Нитриты сильно расширяют сосуды, снижают кровяное давление, действуют на человека почти так же, как цианиды.
       Нитраты являются канцерогенными веществами. Загрязнения нитратами растениеводческой продукции происходит при внесении повышенных доз азотных удобрений в почву.
       Аммиак образует с воздухом взрывчатые смеси.
Особенно ядовиты белый фосфор и соединения фосфора - фосфин, оксид фосфора (V).
Фосфаты металлов- наиболее безопасные соединения фосфора поэтому их используют в качестве удобрений, лекарственных препаратов, зубных паст.
Тема: «Строение атома»

Вопросы к теме:

1. Атом – сложная частица

2. Состав атомного ядра

3. Электронная оболочка атомов

       Атом – химически неделимая частица, состоящая из ядра (образованного протонами и нейтронами) и электронов.

       Атомное ядро каждого химического элемента характе​ризуется строго определенным числом протонов  (т. е. определенным положительным зарядом) в нем, равным порядковому номеру химического элемента в Перио​дической системе Д. И. Менделеева.
       Число нейтронов  в атомах одного и того же хими​ческого элемента может быть различным. Следователь​но, различными будут и массовые числа А (А = Z + N) у этих атомов. 
        Химический элемент — это вид  атомов с одинаковым положительным зарядом ядра.

        Под электронной оболочкой понимают сово​купность всех электронов в атоме. Число электронов в атоме равно числу протонов, т.е. порядковому номеру элемента, так как атом электронейтрален.
        Электроны, обладающие близкими значениями энергии, образуют единый элек​тронный слой. Наименьшей энергией обладают электроны первого электронного слоя, наиболее близкого к атомному ядру.
         По сравнению с электронами первого слоя электроны последующих слоев бу​дут характеризоваться большим запасом энергии. Следовательно, наименее прочно связаны с ядром атома электроны внешнего слоя.
        Число электронных слоев, на которых располагаются электро​ны в атоме конкретного элемента, равно номеру.
         Совокупность различных положений электрона рассмат​ривают как электронное облако с определенной плот​ностью отрицательного заряда. 
          Пространство вокруг атомного ядра, в кото​ром наиболее вероятно нахождение электрона, называют электронным облаком.

          S-Облака имеют сферическую форму, р-облака — фор​му гантели или объемной восьмерки, а некоторые d-облака — форму листа клевера.
           В атомах химических элементов первому слою со​ответствует одна S -орбиталь, на которой могут нахо​диться два S -электрона. Второй слой имеет S -орбиталь, запас энергии электронов на ней выше, чем у электронов первого слоя. Кроме того, второй слой имеет три р-орбитали. Третий слой, помимо одной S - и трех р-орбиталей, имеет пять d -орбиталей.
           Каждую орбиталь могут занимать два электрона. Сле​довательно, максимальное число электронов, которые могут поместиться на первом слое, равно 2, на втором слое — 8 (2 — на одной S -орбитали и 6 — на трех р-орбиталях), на третьем слое — 18(2 — на S -орбитали, 6 — на р-орбитали и 10 — на d -орбиталях).
           В зависимости от того, на какой орбитали находится этот последний электрон, химические элементы можно разделить на семейства: s, p, d  и f.
           К s -элементам относят элементы главных подгрупп I и II групп Периодической системы Д. И. Менделеева, а также гелий.
           К р-элементам относят элементы главных подгрупп III—VIII групп Периодической системы Д. И. Менде​леева.
           К d  и f -элементам относят химические элементы побочных подгрупп Периодической системы Д. И. Мен​делеева.
          Принадлежность химического элемента к тому или иному электронному семейству можно определить по электронной конфигурации (электронной фор​муле), которая показывает расположение электронов на электронных слоях и орбиталях атомов. Записать такую формулу можно с помощью Периодической системы Д. И. Менделеева. 
        Например, сера, хими​ческий элемент № 16, расположенный в 3-м периоде, главной подгруппе VI группы Периодической системы Д. И. Менделеева. Следовательно, ядро ее атома име​ет заряд +16, на электронной оболочке располагаются 16 электронов: на первом слое — 2 электрона на 1 s -орбитали, на втором слое — 8 электронов (2 — на 2 s -орбитали и 6 — на 2р-орбиталях) и на третьем — 6 электронов в со​ответствии с номером группы (2 — на 3 s -орбитали и ос​тавшиеся 4 — на 3р-орбиталях). Отсюда электронная кон​фигурация атома серы:

1 s22s22р63s23р4
          Для элементов побочных подгрупп следует учитывать тот факт, что у атомов этих элементов заполняется не внешний слой (на нем, как правило, будут находиться два s-электрона), а d -орбитали предвнешнего слоя (на них, как вы знаете, может поместиться не более 10 элект​ронов).
         Рассмотрим, например, строение электронной оболоч​ки элемента № 23 — ванадия, расположенного в 4-м периоде, побочной подгруппе V группы Периодической системы Д. И. Менделеева. Следовательно, ядро его ато​ма имеет заряд +23, на электронной оболочке находятся 23 электрона: на первом слое — 2 электрона (на 1 s -орбитали), на втором слое — 8 электронов (2 — на 2 s -орбитали и 6 — на 2р-орбиталях), на внешнем, четвертом — 2 s -электрона, как у элемента побочной подгруппы, и ос​тальные 11 электронов — на третьем слое (2 — на 3 s -ор-битали, 6 — на 3р-орбиталях и оставшиеся 3 — на 3 d -орбиталях). Отсюда электронная конфигурация атома ва​надия:

1 s22s22р63s23р63d34 s2
Тема: «Особенности строение атомов d- элементов IB- VIIIB групп»
Вопросы к теме:

1. Элементы,  атомы как простые вещества, их свойства.

2. Нахождение этих металлов в природе, их получение и значение.

3. Характер оксидов и гидроксидов этих  элементов в зависимости от степени окисления металлов.
         К переходным элементам Периодической системы элементов Д.И. Менделеева относят элементы, которые занимают переходное положение между электроположительными s -элементами и электро​отрицательными р -элементами. Ими являются элементы с валентны​ми d - или f -электронами.
         d -Элементы называют главными переходными элементами. Для них характерна внутренняя застройка d -орбиталей, так как s -орбиталь на внешней оболочке заполнена уже до заполнения d -орбитали.
        Химические свойства этих элементов определяются участием в реакциях электронов как s -, так и d -оболочек. Основная часть d -элементов проявляет переменную степень окисления. Почти для всех них возможна степень окисления +2 по числу внешних электронов в атомах. Высшая степень окисления большинства d -элементов отвеча​ет номеру группы Периодической системы.
        Вследствие разнообразия степеней окисления для химии d -элементов очень характерны окислительно-восстановительные реак​ции. По этой же причине почти каждый из d -элементов имеет соеди​нения, резко отличающиеся по своим кислотно-основным свойствам, например для марганца существуют следующие соединения:
Мn(ОН)2 - основание средней силы,
Мn(ОН)3 - основание слабое
Мn(ОН)4- амфотерный гидроксид
Н2 МnО4  кислота сильная 
НМnО4  - кислота очень сильная
             Соединения d -элементов высшей степени окисления - сильные окислители, например, КМnО4 - перманганат калия, в котором сте​пень окисления марганца +7.
            В побочной подгруппе VIII группы Периодической системы на​ходится 9 переходных металлов. Сходные между собой элементы об​разуют горизонтальные группировки, которые называются триады. Элементы железо, кобальт и никель образуют триаду железа или се​мейство железа. Электронные формулы атомов триады железа в ос​новном состоянии приведены ниже:
Fе        1 s22s22р63s23р63d64 s2
Со       1 s22s22р63s23р63d74 s2
Ni        1 s22s22р63s23р63d84 s2
        Остальные элементы составляют семейство платиновых метал​лов, которые включают триады палладия и платины.
        Простые вещества, образованные переходными элементами, являются металлами.                   

        Железо— одни из наиболее часто встречающихся элементов в земной коре. Оно входит в состав 300 минералов, образующих скоп​ления железных руд. Самыми распространенными являются: магнитный железняк Fе3О4, красный железняк – Fе2О3, бурый железняк – Fе2О3 (Н2О, серный колчедан (пирит) - FеS2.
        Железо содержится в природных водах. Особенно много железа в минеральных источниках. Изредка встречается самородное железо.
       Железо — элемент 4-го периода, VIII группы побочной подгруп​пы Периодической системы. Характерные степени окисления: +2 и +3. Наиболее устойчивым является состояние FеIII  По электроотрица​тельности занимает промежуточное место между типичными метал​лами и неметаллами. Проявляет амфотерные свойства, однако основ​ные свойства преобладают над кислотными. 
Строение атома железа
1. Порядковый номер 26
2. Заряд ядра + 26
3. В ядре протонов 26
4. Атомная масса Аг=56
5. Нейтронов 56-26=30
6. Электронов 26
7. Элемент IV периода - 4 энергетических уровня
8. Элемент VIII группы - 2 электрона на внешнем и 6 электронов на предвнешнем уровнях
9. d -элемент, металл
10.Электронная формула 1s22s22р63s23р63d64s2
11. Степень окисления +2, +3
12. Важнейшие соединения - FеО; Fе2О3; Fе (ОН)2; Fе(ОН)3
Получение.
Существуют различные методы получения железа:
1 . Пирометаллургия - основана на реакциях восстановления;
- восстановление углеродом - доменный процесс;
- восстановление водородом:
Fе3О4+4Н2= 3Fе+4Н2О
2. Электрометаллургия - объединяет способы получения метал​лов с помощью электролиза.
Железо получают электролизом расплава хлорида железа:
2FеСl3           2Fе + 3Сl2      

 катод Fе+3 + 3ё = Fе0 
 анод 2Сl-1- 2ё =Сl2
Физические свойства.
Железо является пластичным, мягким, тугоплавким (температура плавления 1539°С) металлом, легко поддается механической обработ​ке. Относится к тяжелым металлам. Железо обладает сильными магнитными свойствами.
Химические свойства.
Железо — металл средней активности. Медленно окисляется во влажном воздухе (ржавеет), из-за рыхлости ржавчины защитный слой не создается. Не реагируете водой, пассивируется в концентрирован​ных серной и азотной кислотах. В ряду напряжений стоит левее водо​рода, вытесняет благородные металлы из их солей. 
1. Взаимодействие с неметаллами.
С кислородом образует «окалину»:
                 t0
3Fе + 2О2 = Fе3О4 
                    t0
2Fе + 3Сl2  = 2FеСl3
            t0
Fе +S = FеS
2. Реагирует с водой.
                   t0
3Fе +4Н2О= Fе3O4+4H2
3. Взаимодействие с кислотами:
С разбавленными соляной и серной кислотами реагирует с выде​лением водорода и образованием солей:
Fе + 2НСl = FеСl2 +Н2
Fе + Н2SО4(разб) = FеSО4 + Н2
Концентрированные кислоты - окислители (НNОз, Н2SО4) пассивируют железо на холоду. Однако растворяют его при нагревании:
                                   t0
2 Fе + 6 Н2SО4 (конц) = Fе2(SО4)3 + 3SО2 + 6Н2О

Fе+6НNO3(конц) = Fе(NО3)3 + 3NО2 + 3Н2О
4. Взаимодействие с солями.
Fе + CuSО4 = FеSО4 + Cu
         Железо образует два оксида.
         Оксид железа (II) - это амфотерный оксид с большим преоблада​нием основных свойств, не растворимый в воде, черного цвета.
         Получение.
         Получают, как правило, термическим разложением карбоната железа в инертной среде, при высокой температуре:
FеСОз          FеО + СО2
Химические свойства.
Оксид железа (II) взаимодействует:
1. С неметаллами, все реакции протекают при повышенной тем​пературе:
6 FеО + О2 = Fе 3О4 
 FеО + Н2 = Fе +Н2О 

 FеО + С = Fе +СО 
2. С кислотными оксидами, чаще всего с оксидом углерода (II):

 FеО +СО = Fе + СО2  
3. С кислотами. Имеются сведения, что реагирует только с соля​ной и концентрированной азотной кислотами:
FеО + 2НСl(разб) = FеСl2 +Н2О 
FеО + 4НNО3(конц) = Fе(NО3)3+NО2  +2Н2О
Оксид железа (III) - амфотерный оксид с преобладанием основ​ных свойств, не растворим в воде, красно-коричневого цвета.
 Получение.
Наиболее распространены два способа получения оксида железа (III):
1 . Разложение гидроксида железа (III):
2Fе (ОН)3 = Fе2О3+3Н2О
2. Окисление пирита (FеS2):
4 FеS2 + 11О2 = 2Fе2О3 + 8SО2
Химические свойства.
Оксид железа (III) взаимодействует:
1. С неметаллами
3Fе2О3 + Н2 = 2Fе3О4 + Н2О  
Fе 2О3 + 3Н2 = 2Fе + 3Н2О 
2. С металлами 
Fе 2О3 + Fе = 3 FеО
3. С кислотными оксидами, чаще оксидом углерода (II) 

3Fе 2О3 + СО = 2Fе3О4 + СО2
4. С кислотами, например соляной:

Fе 2О3 + 6НСl = 2 FеС13 + 3Н2О
5.   Со   щелочами   реагирует,   проявляя   амфотерные   свойства  
Fе 2О3 + 2NаОН = Н2О + 2NаFеО2 (диоксоферрат натрия или фер​рит натрия)
Гидроксиды железа.
     Железо образует два гидроксида Fе (ОН)2 и Fе (ОН)3. 
     Гидроксид железа (II) - белый, иногда с зеленоватым оттенком порошок, нерастворим в воде.           Получение.
Как правило, получают взаимодействием соли двухвалентного железа с раствором щелочи, например:
FеSО4 + 2NаОН = Fе (ОН)2  + Nа2SО4
      Химические свойства.
Гидроксид железа (II) легко окисляется на воздухе, переходя в гидроксид железа (III). Является амфотерным гидроксидом с преобла​данием основных свойств. Типичный восстановитель. Промежуточ​ный продукт при ржавлении железа.
Взаимодействует:
1. С разбавленными кислотами в атмосфере азота:
Fе (ОН)2 + 2НСl = FеС12 + 2Н2О 
Fе (ОН)2 + Н2SО4 = FеSО4 + 2Н2О
2. Со щелочами, проявляя амфотерность, при нагревании:
                              t0
Fе (ОН)2 + 2NаОН(конц.) = Nа2 [Fе(ОН)4]
                                      (тетрагидроксоферрат (II) натрия)
3. С солями:
                            t0
Fе (ОН)2 + 2NН4С1 = FеС12 + 2NН3 + 2Н2О
4. С кислородом воздуха - окисляется и переходит в гидроксид железа (III):
4 Fе(ОН)2 + О2 + 2Н2О = 4Fе(ОН)3

Гидроксид железа (III)  - является еще более слабым основанием, чем гидроксид железа (II), проявляет амфотерные свойства с преобла​данием основных.
Получение.
FеС13 + 3NаОН = Fе(ОН)3   + 3NаСl
Химические свойства.
Гидроксид железа (III) взаимодействует:
1. С кислотами:
Fе (ОН)3 + 3НС1 = FеС13+ 3Н2О 
2Fе (ОН)3 + 3Н2SО4 = Fе2(SО4)3 + 6Н2О
2. Со щелочами, проявляя амфотерные свойства:
                              t0
Fе(ОН)3 + NаОН = Nа[Fе (ОН)4] (тетрагидроксоферрат (III) калия)
3. Соли железа (III) сильно гидролизованы в водной среде:
Fе С13 + НОН            Fе (ОН) С13+НС1
Fе +3+ НОН           Fе (ОН) +2+Н+
Как видно из уравнений реакций, при гидролизе среда растворов кислотная.
Применение железа и его соединений.
        Железо и его сплавы - основа современной индустрии. Никель и кобальт придают сталям твердость, коррозионную стойкость, высокие магнитные свойства, жаропрочность, вязкость. Никель и кобальт ши​роко применяют также для поверхностной защиты других металлов от коррозии.

         Велико биологические значение железа, оно составная часть ге​моглобина крови. В организме человека содержится около 3 граммов железа, из них три четверти его входит в состав гемоглобина. Моле​кула гемоглобина содержит железо (II). Ионы железа участвуют в процессе переноса кислорода гемоглобином от легких к тканям и ор​ганам. Кроме того, железо содержится в печени и селезенке человека и животных. Недостаток железа в пище вызывает заболевания, снижа​ется количество гемоглобина в крови, что приводит к появлению ане​мии, симптомами ее является слабость и сонливость.
         Растения также нуждаются в железе. При недостатке железа у растений развивается хлороз, листья приобретают желтоватый отте​нок. Особенно часто страдают от недостатка же​леза плодовые культуры - персик, вишня, яблоня виноград. 
Тема: «Предмет органической химии».

Вопросы к теме:

1. Вещества органические и неорганические.
2. Виталистические взгляды в органической химии.
3. Роль ученых, способствующих развитию органической химии.
4. Значение органической химии.

         Между неорганическими и органическими веществами существует тесная связь и возможно их взаимное превращение. Но есть и различия.

	Органические вещества
	Неорганические вещества

	1.имеют молекулярное строение
2.низкие t кипения, t плавления

3. горючи, легко разлагаются при нагревании.

4. насчитывается 6,5 мл веществ

5. в состав всех соединений входит С
	1.имеют немолекулярное строение

2.высокие t кипения, t плавления

3. ---------------------------

4. насчитывается 500 тыс веществ

5. ---------------------------


         Органическая химия изучает соединения углерода и их превращения. Кроме углерода в состав большинства органических соединений входит водород. Эти два элемента образуют соединения – углеводороды.
         Органическая химия – это химия углеводородов и их производных, т.е. продуктов, образующихся при замене водорода в молекулах этих веществ другими атомами.

Например С2 Н6 – этан С2Н5ОН – этиловый спирт (водород в молекуле этана замещается на ОН – группу)
         Химические связи атомов углерода между собой и с атомами других элементов (водорода, кислорода, азота и др). Могут разрушаться под влиянием природных факторов. Поэтому углерод совершает непрерывный круговорот в природе: из атмосферы (углекислый газ) – в растения (фотосинтез), из растений – в животные организмы, из живого – в неживое,  из неживого в живое.
          До начала XIX столетия известные вещества делили по их происхождению на 2 группы: минеральные и органические. Многие ученые считали, что органические вещества могут образовываться только в живых организмах при помощи «жизненной силы». Такие взгляды назывались виталистическими.  Эти взгляды задерживали развитие химии.

          Большой удар взглядам виталистов нанес немецкий химик В. Вёлер. Он получил органические вещества из неорганических: в 1824г. – щавелевую кислоту, в 1829г. – мочевину. Щавелевая кислота встречается в растениях, а мочевина образуется в организме человека и животных.

В 1845г. – немецкий ученый Г. Кольбе получил уксусную кислоту.
В 1854г. – французский ученый М. Бертло получил жиры.
В 1861 г. русский ученый Бутлеров А.М. получил сахаристое вещество.

Эти открытия полностью опровергли утверждение виталистов о том, что органические вещества могут образовываться только в живых организмах.

    Ученые – химики, которые в своих исследованиях опирались на материалистическое мировоззрение, создали научные основы, способствующие развитию органической химии.

     А.М. Бутлеров русский ученый создал теорию химического строения органических соединений.

     Н.Н. Зинин русский ученый в 1842г. разработал промышленный метод получения анилина из бензола.

     С.В. Лебедев в 1932г. разработал промышленный метод получения синтетического  каучука.
     В.В. Марковников  и Н.Д. Зелинский русские ученые внесли огромный вклад в развитие нефтяной промышленности.

   В настоящее время особое внимание уделяется производству синтетических смол и пластмасс, синтетических каучуков.

Тема: «Теория строения органических соединений».

Вопросы к теме:

1. Предпосылки создания теории строения органических соединений.
2. Основные положения теории строения А.М. Бутлерова.

3. Химическое строение и свойства органических веществ. Понятие об изомерии.
4. Значение теории А.М. Бутлерова для развития органической химии.

         Развитие промышленности и торговли с начала XIX столетия предъявляло все более высокие требования многим отраслям науки, в том числе и органической химии. Появилась необходимость обеспечить текстильную промышленность красителями. В целях развития пищевой промышленности требовалось совершенствовать методы переработки с/х продуктов. В связи с этими и многими другими задачами начали разрабатываться новые методы синтеза органических веществ. Однако у ученых возникли серьезные теоретические затруднения. Например, нельзя было объяснить валентность углерода в таких соединениях, как С2Н6 – этан, пропан С3Н8 и др. 

         Было непонятно, почему могут существовать несколько различных веществ с одинаковой молекулярной массой. Например, у глюкозы С6Н12О6 такая же молекулярная масса и у фруктозы. Одинаковую молекулярную формулу имеют С2Н6О – этиловый спирт и диметиловый эфир. Ученые – химики так же не могли объяснить, почему два элемента – водород и углерод – могут образовывать большое число различных соединений и почему органических веществ существует так много. Научно обоснованный ответ на эти вопросы дала теория химического строения органических соединений, созданная русским ученым А.М. Бутлеровым. 
         Основные положения теории строения органических соединений:

1) Атомы в молекулах располагаются не беспорядочно, а соединяются в определенной последовательности, согласно их валентности.

Порядок соединения атомов в молекуле и характер их связей Бутлеров назвал химическим строением. Валентность элементов изображается черточками.
                             Н                         С2Н6 – этан                              С3Н8 – пропан 
  СН4                                                    Н    Н                                      Н    Н    Н
метан            Н – С – Н               
                                                            Н – С – С – Н                         Н – С – С – С – Н 
                                   Н

                                                                   Н    Н                                      Н    Н    Н     
       Такое изображение называется структурными формулами.

2) Свойства веществ зависят не только от того, атомы каких элементов и в каком количестве входят в состав молекул. Но и от последовательности соединения атомов в молекулах и от их взаимного влияния друг на друга.
         Существуют соединения, которые содержат одинаковое число атомов одних и тех же элементов, но связанных в различном порядке. Такие соединения обладают разными свойствами и называются изомерами.
                 Н   Н    Н    Н                                        Н        Н       Н                         
         
          Н – С – С – С – С – Н                           Н – С   –   С   –   С – Н 
 

                 Н   Н    Н    Н                                         Н     Н-С-Н     Н
                     Бутан                                                              
                                                                                           Н
                                                                                     Изобутан 
         Изомеры – это вещества, имеющие одинаковую молекулярную формулу, но разное строение и обладающие разными свойствами.
С6Н12О6  –  глюкоза                        С12Н22О11 –  сахароза
                   фруктоза                                             лактоза
(С6Н10О5)n  – крахмал

                      целлюлоза 
         Существует 2 основных типа изомерии: структурная и пространственная.

         Структурными называют изомеры, имеющие различный порядок соединения атомов в молекулах.

         Пространственные – имеют одинаковые заместители у каждого атома углерода и отличаются их взаимным расположением. 
         Структурная изомерия бывает:

1. Изомерия углеродного скелета (порядок расположения атома углерода);
2. Изомерия положения кратной связи С=С   С    С или функциональной группы;
3. Межклассовая изомерия (к разным классам этиловый спирт и диметиловый эфир);

4. Геометрическая изомерия (цис-транс изомерия);
5. Оптическая изомерия (углерод связан с четырьмя заместителями).
         Более 130 лет существует теория химического строения. Пользуясь ею, А.М. Бутлеров и его ученики, смогли предвидеть существование целого ряда органических веществ и синтезировать их, объяснить явления изомерии и другие явления.
         Теория химического строения прочно вошла в науку. В наши дни не потеряли своего значения химические методы изучения вещества, установление его строения. 
         Основная идея теории – зависимость свойств органических веществ от их состава и химического строения. Теория химического строения обусловила бурное развитие синтеза органических соединений, сыграла большую роль в химической промышленности.
Тема: «Строение атома углерода».

Вопросы к теме:

1. Электронные и электронно-географические формулы атома углерода.

2. Ковалентная химическая связь.

3. Понятие о гибридизации. 

         В теории химического строения большое внимание уделяется взаимному влиянию атомов и групп атомов в молекуле. Оно имеет место в молекуле любого вещества (органического или неорганического). Например: NaOH, Al(OH)3, C2H5OH. Причина различного химического характера групп OH обусловлена влиянием связанных с ней атомов и групп атомов. С возрастанием неметаллических свойств центрального атома ослабляется диссоциация по типу основания и возрастает диссоциация по типу кислоты (Na, Al, C2H5, NО2). Свойства органических соединений определяются составом их молекул и их химическим, пространственным и электронным строением.
А) Эмпирические формулы С2Н4, С2Н2  
                                               . .Н   . .Н                       . . .       
Б) Электронные формулы   Cl : : Cl              Н : С · · · С : Н
                                            ˙˙ Н  ˙˙Н                                ˙˙˙       

                                            Н           Н

В) Структурные формулы   С = С               Н – С     С – Н

                                                                                     
                                           Н           Н           
         В органических веществах встречаются все типы химической связи, кроме металлической. Наибольшее распространение имеет ковалентная связь, которая образуется за счет максимального перекрывания орбиталей двух атомов с образованием общей электронной пары если ковалентная связь образуется между атомами одного элемента (неполярная) если с атомами элементов различной электроотрицательности (полярная).                                                         

         Ковалентная связь может образовываться за счет перекрывания орбиталей  s и p типа, а так же гибридизованных sp1 и sp2 и sp орбиталей. Для перекрывания р – орбиталей возможны два случая:
      – Если электронная плотность расположена на линии, соединяющей центры ядер двух атомов, она обладает осевой или цилиндрической симметрией. Такой  тип называют сигма связью. Перекрывание  р – орбиталей может возникнуть при  параллельном расположении их осей, в этом случае электронная плотность расположена вне линии, соединяющей центры ядер атомов, такое перекрывание называется 
[image: image2.wmf]пи – связью. 
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         При разрыве ковалентной связи возможны 2 случая:
1. Гетеролитический разрыв (один из атомов получает 2 электрона, приобретая при этом отрицательный заряд, второй атом заряжается положительно, т.к. лишается своего электрона.) Такой тип разрыва приводит к образованию катионов и анионов. 
2. Гомолитический разрыв – оба атома получают назад по одному своему неспаренному электрону превращаясь в частицы – радикалы    А : В       А + В.
Тема: «Классификация органических соединений».

Вопросы к теме:

1. В зависимости от строения углеродной цепи.

2. В зависимости от типа функциональной группы.

         Все органические соединения в зависимости от природы углеродного скелета можно разделить на ациклические и циклические.
         Ациклические (цепные) называют жирными, алифатическими, названия связаны с тем, что одними из первых были изучены соединения – природные жиры. Среди ациклических соединений различают:
                                                                                          СН3
- предельные:       СН3 – СН3                  СН3 – СН                               СН3 – СН2ОН
                                    этан                                               СН3                  этиловый спирт
                                                                         изобутан

- непредельные:   СН2 = СН2                  СН     СН                    СН2 = С – СН = СН2
                                   этилен                       ацетилен                                            изопрен 

                                                                                                                    СН3      

         Среди циклических соединений выделяют карбоциклические, молекулы которых содержат кольца из углеродных атомов и гетероциклические, кольца которых содержат кроме углерода, атомы других элементов (кислород, сера, азот и др.)
                                                     Карбоциклические
                   Алициклические                               Ароматические  (содержат бензольные кольца)


      Предельные                       Непредельные                                            СН2
       СН2 – СН2                                    СН2                                         НС                  СН
                                                  НС                 СН2        

       СН2 – СН2                                                                                    НС                  СН
      Циклобутан                       НС                 СН2                                         СН
                                                            СН2    циклогексен                      бензол
         Гетероциклические соединения:
                    НС – СН 

                                       фуран

                    НС    СН     

                          О

Краткая схема классификации.
Органические соединения

                                   Ациклические                                                  Циклические 

  

                Предельные              Непредельные          Карбоциклические          Гетероциклические

                                                                       Алициклические         Ароматические

         В зависимости от типа функциональной группы органические вещества делятся следующим образом:
1) Галогенопроизводные – это соединения, образованные путем замещения одного или нескольких атомов водорода в углеводороде на галогены СН4 – метан СН3Cl – хлорметан.
2) Спирты – это соединения, содержащие гидроксильную группу - ОН группу. СН3ОН – метиловый спирт. (гидроксил). С6Н5ОН – фенолы. 
3) Кетоны – это вещества, содержащие карбонильную группу:
                                                                                      О

СН3 – С – СН3     ацетон

4) Альдегиды – вещества, содержащие альдегидную группу:
                                                           О                             О
                                               R   - С – Н            СН3 – С – Н       - уксусный альдегид

5) Карбоновые кислоты – вещества, содержащие карбоксильную группу:
                                                         О                                    О
                                               – С                         СН3 – С             - уксусная кислота
                                                         ОН                                 ОН
6) Нитросоединения – соединения, содержащие нитрогруппу NO2 
                                                 С6Н5 NO2 – нитробензол 
                                                 СН3 NO2 – нитрометан

7) Аминосоединения – это соединения содержащие аминогруппу  – NН2 
                                              

                                                                          - NН2   анилин

                                                               NН2 – СН2 – СООН – аминоуксусная кислота

                                                                                                       (глицин)

         В состав молекул органических соединений могут входить две или более одинаковых или различных функциональных групп  СН2ОН     
                                                               СН ОН  


                                                               СН2ОН
Тема: «Основы номенклатуры органических веществ».

Вопросы к теме:
1. Тривиальная.

2. Рациональная.

3. Номенклатура IV PAC (систематическая).

         Для названия изомеров широко применяют две номенклатуры: старую – рациональную и современную – заместительную, которую называют систематической или международной (предложена Международным союзом теоретической и прикладной химии  IV PAC.)
         По рациональной номенклатуре углеводороды рассматривают как производные метана, у которого один или несколько атомов водорода замещены на радикалы. Если одинаковые радикалы повторяются несколько раз, то их указывают греческими числительными: ди – два, три – три, тетра – четыре, пента – пять, гекса – шесть, гента – семь и т.д. Например: 
            СН4 – метан                  СН3 – СН2 – СН3   - диметилметан  (пропан)
                       СН2 – СН3
СН3 – СН2 – С – СН2 – СН2 – СН3

                       СН3   - метил, диэтил, пропилметан
         Рациональная номенклатура удобна для не очень сложных соединений.
         По заместительной номенклатуре основой для названия служит одна углеродная цепь, а все другие фрагменты молекулы рассматриваются как заместители. При этом выбирают самую длинную цепь, атомы углерода номеруют с того конца атома углерода, к которому ближе стоит углеродный радикал. Затем называют 1) номер, углеродного атома от которого отходит радикал (начиная с простого радикала); 2) если в формуле несколько одинаковых радикалов, то перед их названием указывают число прописью (ди, три, тетра и т.д.) номера радикалов разделяют запятыми.
СН3 – СН2 – СН2 – СН3                СН3 – СН – СН2 – СН2 – СН3                СН3 – СН – СН – СН3
            бутан                                              
                                                                    СН3                                                           СН3   СН3
                                                                2 метилпентан                                      2, 3 диметилбутан

         Как заместительную, так и рациональную номенклатуру применяют не только для углеводородов, но и для других классов органических соединений. Для некоторых органических соединений используют империческую или тривиальную номенклатуру (муравьиная кислота, мочевина и др.)

СН3 – С = СН – СН3                                 СН3 – С = СН – С = СН2

           СН3                                                             СН3          СН3
2 метилбутен, 2                                            2, 4 диметилпентадиен 2, 4

Тема: «Типы химических связей в органической химии».

Вопросы к теме:
1. Классификация ковалентных связей.
2. Связь природы химической связи с типами кристаллической решетки.

3. Разрыв химических связей.

4. Понятие свободного радикала, нуклеофильной и электрофильной частицы.
См. тему: «Строение атома углерода»
         В зависимости от электронной природы реагента реакции в органической химии делятся на электрофильные (реагент имеет частичный или полный положительный заряд), нуклеофильные (реагент имеет частичный или полный отрицательный заряд), и радикальные (реагент представляет собой радикал – частицу или атом с неспаренным электроном.)

         Углерод находится в IV группе и его атом имеет четыре валентных электрона. Такая электронная структура атома углерода обуславливает его склонность к образованию четырех ковалентных связей.
         Валентные электроны одного атома углерода образуют пары с валентными электронами других атомов (углерода, водорода, кислорода), причем эти электронные пары обслуживают одновременно оба атома. Так в молекуле метана четыре валентных электрона атома углерода образуют с электронами атомов водорода четыре электронные пары – четыре ковалентных связи, в которых электроны, примерно, в одинаковой мере принадлежат как атому углерода, так и четырем атомам водорода.
            Н

                                                             Н

Н        С          Н           или          Н – С – Н 

                                                             Н
            Н
         В результате такого обобществления электронов вокруг каждого из атомов образуется устойчивая электронная оболочка.
         Ковалентные связи могут быть образованы атомами углерода. В этом случае образуется цепочка углерод – углеродных связей. Так, в молекуле этана между собой связаны два атома углерода, а в молекуле пропана – три атома и т.д.
         Более длинные цепи атомов углерода могут быть прямыми или разветвленными. При образовании молекул углеводородов остальные валентности атомов углерода, не потрачены на образование одинарных (простых) углерод – углеродных (С – С) связей, либо насыщаются атомами водорода (предельные углеводороды), либо образуют кратные (двойные или тройные) связи между атомами углерода.
                                                Н                  Н

– С – С – С – С –                          С = С                                  Н – С = С – Н 
                                                Н                  Н

              – С –

         Каждая черточка – это наличие одной пары электронов (одной связи) между атомами.
         Предельные углеводороды, содержащие только простые одинарные связи С – С и С – Н, с большим трудом вступают в химические реакции (т.к. требуется большое количество энергии для разрыва этих прочных связей).
         Атом углерода может образовывать связи и с атомами других элементов (О, N, Cl) однако эти связи поляризованы, т.е. электронная пара смещается в сторону более электроотрицательного атома. Таким образом, кислородсодержащие органические вещества обладают полярным типом связи. Это изменяет их физические и химические свойства в отличие от свойств углеводородов. У них высокая температура плавления, кипения, более растворимы.

           Органические соединения, содержащие полярные связи, можно выразить общей формулой R – Х, где R – углеводородный радикал, а Х – полярная группа.

         Н    Н                                       Н    Н

2Н – С – С – ОН + 2Nа         2Н – С – С – ОNа + Н2 

         Н    Н                                       Н    Н
         Электронное облако в ОН группе смещается в сторону О (кислорода), водород слабее притягивается к молекуле скелета, а значит легче замещается на натрий. 
         Теория химического строения позволила систематизировать весь материал органической химии и вести целенаправленный синтез органических веществ.
Тема: «Классификация реакций в органической химии».

Вопросы к теме:
1. Понятие о типах и механизмах реакций.
2. Классификация реакций по изменению в структуре субстрата и типу реагента.
3. Разновидности реакций каждого типа.

         Органические реакции подразделяются на 3 основных типа:

1) Реакции замещения:
СН4 + Cl2         СН3 Cl = НCl
2) Реакции отщепления:
СН3 – СН2Br         СН2 = СН2 + НBr
   бромэтан                  этилен

3) Реакции присоединения:
СН2 = СН2 + НBr         СН3 – СН2Br
         К реакциям присоединения относятся реакции полимеризации.
СН2 = СН2 + СН2 = СН2 + СН2 = СН2
        – СН2 – СН2 – + – СН2 – СН2 – + – СН2 – СН2 – 
        – СН2 – СН2 – СН2 – СН2 – СН2 – СН2 –
Сокращенно nСН2 = СН2         (– СН2 – СН2 –)n
                          этилен                       полиэтилен
                        мономер                        полимер

         Особым типом химических реакций является реакция поликонденсации, т.к. там кроме основного соединения образуется побочное вещество вода. 
           СН2ОН                       СН2ОН                       СН2ОН

         Н   Н                   Н            Н   Н                  Н             Н   Н                  Н
             ОН              Н                         ОН             Н                          ОН              Н
       НО                        О Н     НО                         О Н     НО                         ОН

             Н             ОН                     Н             ОН                     Н             ОН
          СН2ОН                        СН2ОН                        СН2ОН

           Н   Н                   Н           Н   Н                   Н              Н   Н                   Н
             ОН              Н                         ОН              Н                           ОН             Н                  + 2Н2О
             
      

             Н            ОН                      Н             ОН                       Н            ОН
         Органические реакции можно классифицировать и по механизму разрыва ковалентных связей в реагирующих молекулах. В зависимости от двух способов ее разрыва и строится данная классификация:
1. Если общая электронная пара делится между атомами, то образуются радикалы – частицы, имеющие неспаренные электроны. Такой разрыв связи называется радикальным или гомолитическим.
       . Н.                        . Н.
      Н : С : Н          Н : С ·  +  · Н      радикал водорода
            · Н·                        · Н·
        метан                радикал метил
         Образовавшиеся радикалы взаимодействуют с имеющимися в реакционной системе молекулами или друг с другом.
· СН3 + Cl2        СН3Cl + · Cl
· СН3 + · СН3        С2Н6
         По радикальному механизму протекают реакции в которых разрыву подвергаются связи малой полярности (С – С, С – Н, С – N) при высокой температуре, под действием света или радиоактивного излучения.

2. Если при разрыве связи общая электронная пара остается у одного атома, то образуются ионы - катион или анион. Он приводит к образованию органических катионов или анионов.

СН3Cl        СН3+  + : Сl¯
  хлористый        метил        хлорид

     метил             катион        анион
         Органические ионы вступают в дальнейшие превращения. При этом катионы взаимодействуют с нуклеофильными («любящими ядра») частицами (Н2О, NН3, Сl¯, Br¯, У¯ и др.) анионы кислот, а органические анионы – с электрофильными («любящими электроны») частицами (Н+, катионы металлов, галогены и др.).

Например: СН3+  + : ОН¯          СН3ОН
                                  нуклеофильная 

                                        частица
                    Н3С¯ : + Н+       СН4
                         электрофильная

                                      частица
         Ионный механизм наблюдается при разрыве полярной ковалентной связи. Органические ионные частицы возникают только в момент реакции.

Тема: «Алканы. Метан».

Вопросы к теме:
1. Физические свойства и нахождение в природе метана.
2. Строение молекулы метана.

3. Химические свойства метана.

4. Механизм реакции замещения.

5. Получение и применение метана.

Углеводороды – это соединения, состоящие из С, Н. 
Предельные углеводороды – это углеводороды, насыщенные до предела.

         Простейшим представителем предельных углеводородов является метан СН4, это газ, без цвета и запаха, мало растворим в Н2О, в 2 раза легче воздуха.

         Метан образуется в природе в результате разложения без доступа воздуха остатков растительных и животных организмов. Метан выделяется при образовании каменного угля в земных недрах, содержится в газах, выделяющихся при добыче нефти.
                                                                                   Н


СН4 – молекулярная формула                         Н – С – Н  - структурная формула

  

                                                                                   Н

С – Н                Атом С имеет большую электроотрицательность, чем атом Н, поэтому в молекуле 
    ·                             метана происходит смещение электронных пар в сторону атома углерода (связь 
· С           Н       ковалентная полярная).

   ·
                          В молекуле метана sp3 гибридизация, чем больше перекрываются электронные             

                          облака при соединении атомов, тем прочнее химическая связь.
        

СН4 + 2О2        СО2 + 2Н2О  - реакция горения

       1000°С
СН4        С + 2Н2  - реакция разложения
СН4 + Cl2        СН3Cl + НCl  - реакция замещения
СН3Cl + Cl2       СН2Cl2 + НCl
СН2Cl2 + Cl2       СН Cl3 + НCl
СН Cl3 + Cl2       С Cl4 + НCl
Отношение к окислителям (не обесцвечивают раствор КMnО4).
         Под действием солнечной энергии молекула хлора распадается на два атома.
    · ·             · ·
: Cl ·    · Cl :       Когда атом Cl сближается с молекулой метана, его электрон начинает 

    · ·               · ·             взаимодействовать с электронным облаком водорода. Между ними 

                             устанавливается ковалентная связь и образуется молекула НCl. 
         Молекула СН3 – называется свободным радикалом, очень активна, вступает в реакцию с другим атомом Cl и образуется СН3Cl (хлорметан).
         Реакции, протекающие по свободно-радикальному механизму, называются цепными.
Получение:

1) СН3СООNa + NaОН        СН4    + Na2СО3
С + 2Н2       СН4
Тема: «Гомологический ряд предельных углеводородов».

Вопросы к теме:
1. Состав и физические свойства.
2. Строение и номенклатура предельных углеводородов.
3. Химические свойства.
Метан     СН4     СН3
Этан       С2Н6    С2Н5           С  С1 – С4  - газы
Пропан  С3Н8    С3Н7                С5 – С15  - жидкости
Бутан     С4Н10   С4Н9                С16 …  - твердые вещества
Пентан  С5Н12   С5Н11
Гексан   С6Н14   С6Н13 
Гектан   С7Н16   С7Н15
         У всех предельных углеводородов окончание ан каждый представитель ряда отличается от другого на группу СН2         С3Н8
                                                 С2Н6
                                                 С1Н2 
Вещества, отличающиеся друг от друга на группу СН2 называются гомологами и образуют гомологический ряд.

         Общая формула предельных углеводородов СnН2n + 2, где n – количество атомов углерода, например:  n = 1

                   С1Н2 · 1 + 2 = СН4
2. Номенклатура – это название. Углеводороды неразветвленного строения называются – метан, этан, пропан и т.д.
         Чтобы назвать углеводороды с разветвленной цепью выделяют наиболее длинную цепь атомов углерода и ее нумеруют, начиная с того конца, к которому ближе разветвление. 
  1             2           3             4                                             1             2           3           4             5
СН3 – СН – СН2 – СН3                           СН3 – СН – СН – СН2 – СН3

           СН3                                                                  СН3   СН3
     2 метилбутан                                                                  2, 3 диметилпентан 

           СН3
   1          2          3                                                             1             2           3             4           5            6         
 СН3 – С – СН3                                        СН3 – СН – СН2 – СН – СН2 – СН3         

           СН3                                                           СН3              С2Н5
    2, 2 диметилпропан                                                         2 метил, 4 этилгексан
3. а) 2С2Н6 + 7О2      4СО2 + 6Н2О

                    t
    б) С2Н6       2С + 3Н2
    в) с окислителями не взаимодействует
    г) СН3 – СН3 + Cl2      СН3 – СН2Cl + НCl
                                                             хлорэтан
        СН3 – СН2Cl + Cl2       СН3 – СН Cl2  дихлорэтан + НCl
Составить названия предельных углеводородов, имеющих следующую формулу: 
Изобразите структурную формулу 2, 2, 4 триметилпентана.

            СН3
    1          2          3             4           5
 СН3 – С – СН2 – СН – СН3
 

            СН3           СН3
Тема: «Циклоалканы».

1. Вопросы к теме:
2. Строение и физические свойства циклопарафинов.
3. Химические свойства.

1. Циклопарафины – это углеводороды замкнутого циклического строения.

Например:
                                                                                                                                    СН2
Н2С         СН2                       СН2                                 СН2                              СН2            СН2     
                                                                              СН2              СН2
Н2С         СН2                 СН2      СН2                                                                                    СН2         СН2
   циклобутан                  диклопропан                  СН2            СН2                                        СН2            
                                                                                циклопентан                        циклогексан
         Циклопарафины отличаются от соответствующих им парафином, что в их молекулах содержится на 2 атома водорода меньше, за счет этих атомов водорода происходит замыкание циклического кольца.
         Общая формула циклопарафинов СnН2n.

         Циклопарафины находятся в составе некоторых нефтей, поэтому их называют нафтенами. Они были впервые выделены из нефти и изучены Морковниковым.

         Физические свойства – циклопропан и циклобутан – газы, циклопентан и циклогексан – жидкости, в Н2О не растворимы, малоактивны, горючи.

2. Химические свойства.

        СН2                          +
                         + Н2        СН3 – СН2 – СН3
СН2        СН2                                пропан
циклопропан 

Реакция замещения:                                                       

                                                 Н          Cl    

         СН2                                       С
СН2            СН2                           Н2С         СН2
                          + Cl2          
СН2           СН2                      Н2С         СН2
           СН2                                      СН2
 циклогексан                     хлорциклогексан

Реакция дегидрирования:                                                

         СН2                                     СН
 Н2С            СН2           3Н2       НС         СН
                                                                        + 3Н2 
 Н2С             СН2                     НС         СН  бензол
           СН2                                      СН    
         Циклопропан применяют для наркоза.

Тема: «Алкены. Непредельные углеводороды. Этилен».

Вопросы к теме:
1. Физические свойства и строение этилена.

2. Химические свойства этилена.

3. Механизм реакции присоединения.

4. Получение и применение этилена.

1. Непредельные углеводороды – это углеводороды не насыщенные до предела. (алкены).

         Представителем является этилен – это газ без цвета, без запаха, легче воздуха, плохо растворим в Н2О.
Молекулярная формула С2Н4.


Структурная формула    Н – С – С – Н  


                                                 Н    Н 

Четвертые валентности атомов углерода не могут оставаться свободными, соединяются друг с другом, образуя вторую связь между атомами углерода.

Н                 Н

      С = С              двойная связь 1  сигма связь другая [image: image3.png]


 - связь
Н                 Н

[image: image4.png]


 - связь менее прочная, по месту разрыва [image: image5.png]


связи идут реакции присоединения.

Н σ     σ    σН                 
      С  =  С                                                                                 sp2 – гибридизация
Нσ     [image: image6.png]


    σ Н


2. Химические свойства

а) С2Н4 + 3О2 
[image: image7.wmf]    2СО2 + 2Н2О

                                                      СН2ОН
б) СН2 = СН2 +   О + Н2О                           этиленгликоль
                                                            СН2ОН     
      в) Н2С = СН2 + Br2       Н2С – СН2
                                                                     1, 2 дибромэтан
                                                  Br    Br
      г) Н2С = СН2 + НCl       Н3С – СН2
                                                                    хлорэтан
                                                          Cl
      д) Н2С = СН2 + Н2О       С2Н5ОН

          Н2С = СН2 + Н2       Н3С – СН3  этан (гидрирование)

      е) Н2С = СН2 + Н2С = СН2       – Н2С – СН2 – + – Н2С – СН2 –         
               – Н2С – СН2 – СН2 – СН2 –   (реакция полимеризация)

          n СН2 = СН2       (– СН2 – СН2 – ) n  полиэтилен
                                                            Н

3.     · ·             · ·           +       –               +                      –
: Cl :   : Cl : + Н Br       Н – С – С – Н + Br
    · ·             · ·             
[image: image8.wmf]                                  присоединение идет по ионному механизму
                                                     Н    Н            
                  - Н2О
4. С2Н6О          С2Н4 + Н2О

                - Н2
С2Н6          С2Н4 + Н2     (реакция дегидрирования)

Тема: «Гомологический ряд алкенов».

Вопросы к теме:
1. Строение и номенклатура углеводородов ряда этилена.
2. Пространственная изомерия.

3. Химические свойства.

С2Н4 – этилен (этен)

С3Н6 – пропилен (пропен)

С4Н8 – бутилен (бутен)

С5Н10 – пентилен (пентен)

С6Н12 – гексилен (гексен)

С7Н14 – гептилен (гептен)

         Непредельным углеводородам свойственна изомерия. Она зависит не только от строения углеродного скелета, но и от положения двойной связи в молекуле. Например: 

СН2 = СН – СН2 – СН3                           СН3 – СН = СН – СН3             
           бутен, 1                                                          бутен, 2

СН2 = С – СН3                                         СН2 = С – СН2 – СН3   

           СН3                                                            СН3
2 метилпропен, 1                                       2 метилбутен, 1
2. Атомы соединенные двойной связью, утрачивают возможность вращения, это приводит к новому виду изомерии – пространственной или цис-транс изомерия.

Цис-изомер – если замещающие группы находятся по одну сторону двойной связи.
Транс-изомер – если замещающие группы находятся по разные стороны двойной связи.

СН3                  СН3                    СН3                  Н
           С = С                                           С = С 
    Н                  Н                             Н                 СН3
        цис-изомер                                транс-изомер
3. Все этиленовые углеводороды сходны между собой по химическим свойствам.
    1) СН2 = СН – СН3 + Br2       СН2 – СН – СН3     - 1, 2 дибромпропан     
               пропилен, 1

                                                      Br       Br
    2) СН3 – СН = СН2 + Н2        СН3 – СН2 – СН3
                    пропилен                             пропан

                       +        –             +     –       СН3 – СН2 – СН2Cl
    3) СН3 – СН = СН2 + Н Cl
                                                        СН3 - СН Cl – СН3 

         Марковников установил, что реакция идет по 2 направлению.

         Группа СН3 обладает способностью отталкивать от себя электронное облако и она перемещается к первому атому углерода и он заряжается С, а стоящий перед ним положительно. К положительно заряженному атому углерода присоединяется отрицательно заряженный атом Cl, а к отрицательному атому С положительно заряженный атом Н.

   4) n СН2 = СН          – СН2 – СН –       полипропилен 
                     СН3                       СН3     n
                 пропилен

   5) Дегидрирование

                                      - Н2

       СН3 – СН2 – СН3           СН3 – СН = СН2 + Н2
                пропан                               пропилен

 Тема: «Алкадиены».

Вопросы к теме:
1. Понятие и классификация по взаимному расположению кратных связей в молекуле.
2. Понятие [image: image9.png]


 - электронной системы.

3. Химические свойства.

4. Способы получения и номенклатура, диеновых углеводородов.

         Алкадиены или диеновые углеводороды – это углеводороды в молекулах которых содержатся две двойные связи. Общая формула Сn Н2n - 2.
Например: СН2 = СН – СН = СН2 бутадиен 1, 3.

         В зависимости от взаимного расположения в молекуле диена двойные связи называются изолированными, кумулированными и сопряженными.

– Если двойные связи разделены в углеродной цепи двумя или более одинарными, они называются изолированными. Свойства таких углеводородов полностью повторяют свойства алкенов, с разницей в том, что в реакцию вступает не одна, а две двойные связи независимо друг от друга.
– Если обе двойные связи стоят при одном атоме углерода они называются кумулированными.
– Если связи С = С разделены в молекуле одной σ-связью они называются сопряженными.
СН2 = СН – СН2 – СН = СН2                     СН2 = С = СН2                     СН2 = СН – СН = СН – СН3
            пентадиен 1, 4                                         аллен                                           пентадиен 1, 3

    (изолированные связи)                    (кумулированные связи)                  (сопряженные связи)

Наибольшее значение имеют сопряженные алкадиены.

         Физические свойства: бутадиен 1, 3 (дивинил) – легко сжижающийся газ; 2 метилбутадиен  1, 3 (изопрен)  легко кипящая жидкость.
         Строение:

В сопряженных диенах пи-орбитали сверх четырех атомов углерода перекрываются между собой и образуют единое [image: image10.png]


 - электронное облако. В сопряженной системе [image: image11.png]


 - электроны не принадлежат определенным связям, они делокалезованы по всем атомам, связи имеют промежуточный порядок между простой и двойной.

                                     С              С
                                                                                   СН2 – СН – СН – СН2
          С              С        

         Цепь сопряжения может включать и большее число двойных связей. Чем она длиннее, тем больше делокализация [image: image12.png]


 - электронов, тем устойчивее молекула.
         Химические свойства:

1) Присоединение
а) галогенов

    СН2 = СН – СН = СН2 + Br2       СН2 – СН – СН – СН2 + Br2       


       СН2 – СН = СН – СН2 + Br2         (1, 4 дибромбутен)


       Br                          Br
       СН2 – СН – СН – СН2    (1, 2, 3, 4, тетрабромбутан)

       Br       Br     Br      Br
б) водорода
    СН2 = СН – СН = СН2 + Н2       СН2 – СН – СН – СН2       СН3 – СН = СН – СН3  (бутен, 2)

                                                                                                                                                                                             

                                                           Н                            Н

    СН3 – СН = СН – СН3 + Н2       СН3 – СН2 – СН2 – СН3   (бутан)
2) Диеновые углеводороды обесцвечивают бромную воду, т.к. являются непредельными.
3) Полимеризация

СН2 = СН – СН = СН2 + СН2 = СН – СН = СН2 

     – СН2 – СН – СН – СН2 – + – СН2 – СН – СН – СН2 –

     – СН2 – СН = СН – СН2 – СН2 – СН = СН – СН2 –

(– СН2 – СН = СН – СН2 –)  общая формула бутадиенового каучука.
         Получение:

1) дегидрирование алканов
                                         Cr2О3
СН3 – СН – СН2 – СН3       t        СН2 = С – СН = СН2 + 2Н2
                                         – 2Н2
           СН3                                                 СН3
2 метилбутан                                   2 метилбутадиен 1, 3

                                                                 (изопрен) 
2) дегидратация и дегидрирование этилового спирта (одновременно)

                                t Al2O3,ZnO
2СН3 – СН2 – ОН                 СН2 = СН – СН = СН2 + Н2 + 2Н2О
  этиловый спирт        - 2Н2О, -Н2                     бутадиен 1, 3    
Тема: «Основные понятия химии высокомолекулярных соединений».

Вопросы к теме:
1. Основные понятия.
2. Типы полимерных цепей.

3. Характеристика представителей.

         Реакции полимеризации – это химический процесс соединения множества молекул низкомолекулярного вещества (мономера) в крупные молекулы (полимеры).
         Полимер – это высокомолекулярное соединение, молекулы которого состоят из множества одинаковых структурных звеньев.
Например: n СН2 = СН2      (– СН2 – СН2 – ) n
                         этилен                полиэтилен

                      (мономер)               (полимер)

         Вещество, вступающее в реакцию полимеризации называют мономером, продукт такой реакции – полимер,  n – это степень полимеризации.

         В зависимости от строения цепи полимеры подразделяют на линейные, разветвленные и сетчатые (сшитые).
         Линейные и некоторые разветвленные полимеры способны образовывать нитевидные волокна и пленки, они эластичные, имеют невысокие t плавления, иногда растворяются в различных растворителях.
         В сетчатых полимерах отдельные углеводородные цепи связаны (сшиты) поперечными связями и вещество представляет собой единую гигантскую молекулу. Примерами линейного полимера является полиэтилен, разветвленного – натуральный каучук, сетчатого – фенолоформальдегидные смолы.
         Если каждое звено в полимерной молекуле имеет одинаковое пространственное строение, полимер называют стереорегулярным, в противном случае – нестереорегулярным. Регулярные полимеры имеют ценные практические свойства, их получение является важной научно-технической задачей.
         Если полимеры получают не из одного, а двух и более мономеров, такой процесс называется сополимеризацией, а продукты сополимерами. (Бутадиен – стирольный каучук), получают из бутадиена 1, 3 и стирола.
         Свойство полимера изменять свою форму в нагретом состоянии и сохранять ее при охлаждении называется термопластичностью. Если полимер при нагревании теряет свою пластичность, становится твердым и последующей обработке уже не поддается, его называют термореактивным.
         Полиэтилен – твердый, белого цвета, жирный на ощупь материал, напоминает парафин. При нагревании полиэтилен размягчается, и в этом состоянии легко изменить его форму. При охлаждении он снова затвердевает и сохраняет приданную форму. Такое свойство называется термопластичностью. Если полиэтилен поджечь, он горит, голубоватым, слабо светящимся пламенем. Горит и вне пламени, образуя запах, копоть. Если поместить полиэтилен в кислоту или щелочь, то при обычной t никаких изменений не произойдет. Кислоты разрушают полиэтилен при нагревании.
         При взаимодействии с раствором марганцовки обесцвечивание не происходит, т.к. полиэтилен предельный углеводород.

         Используют как упаковочный материал, при изоляции электропроводов, кабелей и др.

         Полипропилен – стереорегулярный полимер.

  n СН2 = СН          – СН2 – СН –   

    
                СН3                       СН3      n
          пропилен       полипропилен 

         Твердое, жирное на ощупь, молочно-белого цвета, термопластичен, устойчив к действию кислот, щелочей, окислителей. От полиэтилена отличается более высокой t плавления и повышенной прочностью (причина в пространственной структуре полимера).
         Идет на изготовление высокопрочной изоляции (посуды, труб, деталей химической промышленности, упаковочного материала).

         Поливинилхлорид и политетрафторэтилен (тефлон) Галогенопроизводные алкенов образуют очень ценные полимеры.
n СН2 = СН Cl        (– СН2 – СН Cl – ) n
n СF2 = СF2       (– СF2 – СF2 –) n  (тефлон)

         Эти линейные полимеры отличает высокая химическая устойчивость. Тефлон более устойчив, чем платина и золото, он выдерживает температуру до 260°С, не горит, отличный диэлектрик. Из него изготавливают детали химических аппаратов, шайбы, детали машин.
         Поливинилхлорид используется для изготовления изоляции электропроводов и изоленты.
Тема: «Натуральный каучук».

         Каучуками называют продукты полимеризации диеновых углеводородов и их производных. Натуральный каучук получают из млечного сока растения гевея (Бразилия). На деревьях делают надрезы, собирают млечный сок – коллоидный раствор каучука, собирают. Затем его подвергают коагуляции действием электролита или нагреванием. В результате получают каучук.

         Важные свойства каучука:
1) Эластичность – способность изменять форму под действием внешней силы – растягиваться, сжиматься, а затем восстанавливать прежнюю форму.
2) Непроницаемость для воды и газов.

         В Европе изделия из каучука (галоши, непромокаемая одежда) были известны в XIX в. Но эти изделия были хороши при умеренной температуре, т.к. в жаркое время они размягчались и становились липкими, а на морозе делались хрупкими и ломкими. Устранить этот недостаток удалось, когда был открыт способ вулканизации (нагревание каучука с серой, при этом отдельные полимерные цепи сшиваются между собой за счет образования дисульфидных мостиков. Продукт вулканизации называется резиной. Она имеет разветвленную пространственную структуру и менее эластична, чем каучук, но обладает большей прочностью. При увеличении количества серы продукт вулканизации приобретает сетчатую структуру и полностью теряет эластичность. Он называется эбонитом. Из него изготавливают детали электрической арматуры. 
         Синтетические каучуки.

         Первый синтетический каучук был получен в нашей стране в 1932 г. академиком Лебедевым С.В. полимеризацией бутадиена 1, 3 в присутствии металлического натрия, получил название бутадиенового каучука.

СН2 = СН – СН = СН2 + СН2 = СН – СН = СН2 
       – СН2 – СН – СН – СН2 – + – СН2 – СН – СН – СН2 – 
  
       – СН2 – СН = СН – СН2 – СН2 – СН = СН – СН2 – 

(– СН2 – СН = СН – СН2 –)  - общая формула бутадиенового каучука.

         Бутадиеновый каучук обладает хорошей водо- и газонепроницаемостью, но менее эластичен, чем натуральный, т.к. имеет нерегулярное строение (в его цепи звенья расположены хаотично) и образуется полимер с разветвленной структурой.

         В 1950 г. была разработана технология производства из бутадиена синтетического каучука, имеющего линейную стереорегулярную структуру, по эластичности превосходит натуральный каучук.

         Позднее был получен изопреновый каучук стереорегулярного строения по износоустойчивости он сходен с природным и используется для производства шин.
СН2 = С – СН = СН2 + СН2 = С – СН = СН2 
           СН3                                СН3

      – СН2 – С – СН – СН2 – + – СН2 – С – СН – СН2 – 
                   СН3                                       СН3
       – СН2 – С = СН – СН2 – СН2 – С = СН – СН2 –
                     СН3                                           СН3

  – СН2 – С = СН – СН2         - общая формула изопренового каучука.
                                           n
                СН3
         Общим недостатком углеводородных каучуков является их низкая термическая устойчивость, набухание и разрушение в нефтепродуктах (бензин, масло).
         Этих недостатков лишен хлоропреновый каучук.
СН2 = С – СН = СН2 + СН2 = С – СН = СН2
                                                             

           Cl                                    Cl


      – СН2 – C – СН – СН2 – + – СН2 – С – СН – СН2 – 

                                                                       

                    Cl                                         Cl
      – СН2 – C = СН – СН2 – СН2 – С = СН – СН2 –
                                                               

                    Cl                                   Cl

 – СН2 – С = СН – СН2 –         - общая формула хлоропренового каучука.

                                            n
               Cl
         Хлоропреновый каучук используется для изготовления бензо- и маслостойкой резины, трубопроводов для перекачки нефтепродуктов.
         Некоторые синтетические каучуки представляют собой сополимеры (бутадиен – стирольный каучук) получается сополимеризацией бутадиена – 1, 3 с винилбензолом называется стиролом. 
n СН2 = СН – СН = СН2 + n СН = СН2 
                                                    

                                                

         
      (– СН2 – СН = СН – СН2 – СН – СН2 –) n     - общая формула бутадиен стирольного каучука.
         Обладает уникальной газонепроницаемостью и используется для изготовления автомобильных камер, транспортерных лент.
Тема: «Представление о пластмассах и эластомерах».

Вопросы к теме:
1. Понятие об искусственных полимерах.
2. Пластмассы.

         Искусственные полимеры – это высокомолекулярные вещества, которые получают на основе природных полимеров путем их химической модификации.

         Искусственные полимеры используют для изготовления пластмасс, волокон и других материалов.
         Пластмассы – это материалы, полученные на основе полимеров, способные приобретать заданную форму при изготовлении изделия и сохранять ее в процессе эксплуатации. 
         Любая пластмасса содержит полимер, но кроме него в ее состав могут входить и другие компоненты - красители, наполнители (обеспечивают жесткость), пластификаторы (делают материал эластичным, гибким).

         Первая пластмасса была получена в конце XIX в. в Америке. При обработке целлюлозы концентрированной HNO3 (две гидроксильные группы в структурном звене замещаются на нитрогруппы) полученное вещество называют динитратом целлюлозы. При добавлении (в качестве пластификатора) камфоры получают пластмассу молочно-белого цвета, похожую на слоновую кость (целлюлоид). Из него изготавливали бильярдные шары, расчески, игрушки и т.д. Большим недостатком целлюлоида является его горючесть. Поэтому область применения его ограничена. В настоящее время из него изготавливают блестящую облицовку музыкальных инструментов. На основе нитратов целлюлозы изготавливают клей и лаки. Люди научились многие недостатки веществ обращать в их достоинства. Тринитрат целлюлозы используют в качестве пороха и называют пироксилином.

Тема: «Ацетиленовые углеводороды».

Вопросы к теме:
1. Гомологический ряд алкинов.
2. Химические свойства.

3. Получение и применение алкинов.

         Алкины (ацетиленовые углеводороды) называются углеводороды, содержащие в молекуле одну тройную углерод – углеродную связь. Простейшим представителем является ацетилен.
         Физические свойства: бесцветный газ, без запаха, мало растворим в Н2О.

         Молекулярная формула: С2Н2.


Н – С – С – Н                 Н – С      С – Н


         Тройная связь представлена 1 σ связью и 2 [image: image13.png]


 связью.

         Атомы углерода, связанные тройной связью находятся в состоянии sp – гибридизации.          Тройная связь означает, что атомы углерода соединены тремя парами электронов:

          :                                      ·   ·        
Н : С : С : Н      или      Н : С : :  С : Н
          :          
         Атомы углерода и водорода расположены на одной прямой, молекула имеет линейное строение. В гибридизации участвуют лишь два электронных облака – одного s-электрона и одного  пи-электрона. Это случай sp гибридизации.


                 +                                     
s-орбиталь              пи-орбиталь                          две sр-орбитали
         Ацетилен – первый представитель гомологического ряда алкинов. Общая формула СnН2n - 2.
         Для алкинов характерна изомерия углеродного скелета и положение тройной связи. Название углеводородов с тройной связью образуется путем замены суффикса ан, соответствующих предельных углеводородов на ин.
НС      СН                    СН      С – СН2 – СН3                      СН3 – С      С – СН3
   этин                                  бутин – 1                                              бутин – 2 

СН      С – СН2 – СН – СН2 – СН3

                              СН3

             4 метилгексин – 1 

         Химические свойства:

1) Горение 
2С2Н2 + 5О2        4СО2 + 2Н2О

2) Реакции присоединения:
а)  гидрирование

     НС      СН + Н2        НС = СН        Н2С = СН2   - этилен 

                                                       

                                          Н    Н

Н2С = СН2 + Н2        Н3С – СН3  - этан
б) галогенирование

НС      СН + Br2         НС = СН     1, 2 дибромэтен 
                                                       

                                       Br    Br
                                        Br    Br

НС = СН + Br2        Н – С – С – Н    1, 1, 2, 2 тетрабромэтан

         Br    Br                         Br    Br         (алкины обесцвечивают бромную воду)
в) гидрогалогенирование (гидрохлорирование) 
НС     СН + НCl         СН2 = СН  
                                                          (хлорэтен)

                                                Cl      (винилхлорид)

т.к. радикал СН2 = СН  - называют винилом.

г) реакция полимеризация

                                                     кат.

… + СН2 = СН + СН2 = СН  

                    Cl                  Cl
       – СН2 – СН – СН2 – СН –


                     Cl                 Cl

n Н2С = СН      – СН2 – СН –


                    Cl                       Cl
        винилхлорид          поливинилхлорид
д) реакция гидратации

                                 Hg                    О
НС      СН + НОН         СН3 – С                   (реакция Кучерова 1881г.)

                                                         Н

                                              ук. Альдегид

е) реакция тримеризации (реакция Зелинского Н.Д.)

3НС      СН        С6Н6   - бензол
         Получение:

         Ацетилен – это продукт неполного разложения метана (пиролиз).
                   t
1) 2СН4         С2Н2 + 3Н2     
                   - Н2
2) Н2С = СН2        НС     СН + Н2    (дегидрирование)
3) Карбидный способ

СаО + 3С        СаС2 + СО
      СаС2 + 2Н2О       С2Н2 + Са (ОН)2
      карбид                              ацетилен
     кальция 
         Применение:
Ацетилен важный продукт химической промышленности, применяется в органическом синтезе, является исходным веществом в производстве синтетических каучуков. Из ацетилена получают уксусный альдегид и уксусную кислоту, органические растворители, используют в технике для сварки и резки металлов.
Тема: «Ароматические углеводороды. (Арены)».

Вопросы к теме:
1. Развитие представлений о строении бензола.
2. Современное представление об электронном и пространственном строении бензола.

3. Гомологический ряд аренов. Изомерия.

         На ранних стадиях развития органической химии среди известных соединений выделялась группа веществ, которые обладали приятным запахом (ванилин), либо были выделены из приятно-пахнущих природных соединений (бензойная кислота). Такие соединения назвали ароматическими.
         Ароматическими углеводородами (аренами) называют вещества, в молекулах которых содержится одно или несколько бензольных колец - шестичленных циклов с особым характером химических связей.

         Простейшим представителем является бензол.

         Физические свойства – это легкокипящая бесцветная жидкость, подвижная, не растворима в воде, со своеобразным запахом. При охлаждении застывает в белую кристаллическую массу.

         Молекулярная формула бензола С6Н6.
         Структурная формула:
           СН                                 

     СН          СН

                                                

     СН          СН         

             СН
         Эта формула была предложена в 1865 году немецким химиком Ф. Кекуле. Она представляет собой цикл из шести углеродных атомов с чередующимися простыми и двойными связями. Эта формула широко используется и сейчас (т.к. правильно отражает равноценность всех атомов С и Н в молекуле), но не удовлетворяет ученых, т.к. не объясняет ряда его индивидуальных свойств.

         Противоречия:

1. Если в формуле бензола имеются двойные связи, значит он должен быть непредельным углеводородов и обесцвечивать раствор марганцовки. (На опытах мы видим, что бензол не реагирует с окислителями).
2. Если в формуле бензола имеются простые и двойные связи значит расстояние между атомами углерода в молекуле бензола должно быть разным (исследования показали, что расстояния равные).

Все шесть атомов углерода в бензоле находятся в состоянии sp2 гибридизации. Между атомами углерода действуют σ-связи и такие же связи между атомом углерода и водорода. На установление этих связей атомы углерода затрачивают по три электрона. Облака четвертых имеют форму восьмерки и располагаются перпендикулярно к плоскости молекулы. В молекуле образуется не три отдельных [image: image14.png]


-связи, а единая [image: image15.png]


-электронная система.
                      σ   Н

    Н  σ     σ    С     σ      σ   Н
           С                        С
           σ                     σ
       σ  С                    С  σ
    Н        σ            σ         Н
                     С
                        σ
                      Н
                                                           Электронное строение молекулы бензола.
3. Гомологи бензола содержат бензольное кольцо с одним или несколькими заместителями (радикалами). Общая формула аренов С6Н2n-6. Структурная изомерия связана со строением углеродных радикалов и их взаимным расположением в бензольном кольце.
            СН2 – СН3                                        СН3                                                         СН3
        С                                                            С               СН3                                             С
                                                             С                                                                         СН3
                                                                                                                 С
  этилбензол                                 1, 2 диметилбензол                            1, 3 диметилбензол
         В основу названия положено слово бензол. Широкое распространение имеют и тривиальные названия аренов (например, метилбензол называют толуолом). Если заместителей два и более, то их перечисляют в начале названия с указанием положения в ядре. Для этого атомы углерода нумеруют, начиная с того, который содержит самый простой заместитель. 

         Взаимное положение двух заместителей удобно обозначать специальными терминами: (1, 2 орто-изомер, 1, 3 мета-изомер, 1-4 пара-изомер).
С6Н5 – радикал фенил.
         Первые члены гомологического ряда – жидкости. С увеличением молекулярной массы углеводорода увеличивается t кипения, t плавления и плотность. Арены токсичны и работа с ними требует соблюдение мер безопасности.
Тема: «Химические свойства. Получение и применение бензола».

         Т.к. бензол занимает промежуточное положение между предельными и непредельными углеводородами, то для него характерны реакции присоединения и реакции замещения.
1. Реакции электрофильного замещения.
         Молекула реагента должна иметь атом с дефицитом электронной плотности, чему способствует использование катализатора особого типа.
         Механизм реакции электрофильного замещения можно представить следующим образом:

                                                             Х+                                          Х                                               Х

                   +   Х+                                                                            Н                                                +  Н+               
                                                                                                                 
                                           [image: image16.png]


-комплекс                  σ –комплекс
         На первой стадии электрофильная частица Х+ притягивается к [image: image17.png]


- электронному облаку и образует с молекулой арена [image: image18.png]


- комплекс. Затем два из шести [image: image19.png]


- электронов образуют σ связь между Х+ и одним из атомов углерода цикла. При этом ароматичность системы нарушается, т.к. в кольце остается только четыре [image: image20.png]


- электрона. Образующаяся частица называется σ – комплексом. Для восстановления ароматичности σ – комплекс выталкивает протон, а два электрона связи С – Н переходят в сопряжение кольца.
а) Галогенирование

             СН                                                           СН
       НС            СН                    FeCl3        НС              С – Cl 
                          +  Cl2                                            +  НCl
        НС               СН                                      НС                СН
              СН                                                          СН         хлорбензол
         Роль катализатора сводится к поляризации неполярной связи Cl – Cl с образованием электрофильной частицы, атакующей электронную плотность бензольного кольца.

Cl – Cl + FeCl3          Cl+    Fe Cl4     
б) Алкилирование
                  СН                                                           СН
      НС              СН                       AlCl3     НС             СН3 
                           +  CН3Cl                                        +  НCl
        НС               СН                                        НС                СН
              СН                                                            СН          2 метилбензол    
в) Нитрование

             СН                                                           СН
      НС             СН                      Н2SO4      НС               С – NО2
                          + НNO3                                            +  Н2О      нитробензол
        НС               СН                                      НС                СН
              СН                                                          СН         
г) Сульфирование

                                                                                   СН
                                                                           НС                SO3Н
                       + НO – SO3Н                                            +  Н2О      бензолсульфокислота
                                 серная кислота                НС                СН
                                                                                   СН         
2. Реакции присоединения (протекает с трудом в жестких условиях).

а) Гидрирование

             СН                                                           СН2
      НС             СН                         Li        Н2С               СН2
                            + 3Н2                                             циклогексан
        НС               СН                                   Н2С                СН2
              СН                                                          СН2         
б) Галогенирование 
                                                              Н       Cl
              СН                                               Cl             С            Н
      НС             СН                         t              Н    С              С     Cl
                            + 3Cl2                Cl                    Н         гексахлорциклогексан                          
        НС               СН                                             С                С
                                                       Н                    Cl
              СН                                                                C      
                                                                                  Cl       Н            
3. Реакции окисления.

         Бензол при обычных условиях не окисляется кислородом воздуха и не обесцвечивает раствор перманганата калия.

а) Горение

    2С6Н6 + 15 О2          12СО2 + 6Н2О

б) Окисление (при нагревании)   
             СН                                                           СН
      НС             СН                                       НС               С – Br
                           +  Br2                                            +  НBr    
        НС               СН                                      НС                СН
              СН                                                          СН         
         Реакции замещения идут у бензола легче, чем у предельных углеводородов, а реакции присоединения труднее, чем у непредельных. Так складывается электронное строение бензола.

         Получение:

1) Тримеризация ацетилена

            600°

3С2Н2        С6Н6
2) Дегидрирование

          СН2                                                           СН
 Н2С             СН2                      - 3Н2      НС               СН

                                       + 300Pt                         +  3Н2        реакция Зелинского
Н2С                 СН2                                   НС                СН
           СН2                                                          СН         
 циклогексан                                 бензол
3) Пиролиз солей ароматических кислот
С6Н5СООК + КОН        С6Н6    + К2СО3
         Применение:

Бензол служит исходным веществом для синтеза многих органических соединений, растворитель, применяется для синтеза лекарственных веществ, душистых красителей, как добавка к моторному топливу в целях улучшения его воспламенения.            
Тема: «Гомологи бензола. Толуол. Стирол».

Вопросы к теме:
1. Строение гомологов бензола.
2. Химические свойства. Взаимное влияние атомов в молекуле.
3. Применение и получение.
         Гомологи бензола можно рассматривать как молекулу бензола, где один или несколько атомов водорода в молекуле бензола замещены на углеводородные радикалы.
             СН                                                           СН                                                                 С – СН3 
      НС             С – СН3                       НС              С – C2Н5                                 НС              С – СН3
                          
        НС                СН                                     НС                СН                                           НС                 СН    
              СН                                                          СН                                                                 СН

    метилбензол                             этилбензол                          1, 2 диметилбензол
       (толуол)
         Гомологи бензола во многом сходны по свойствам с бензолом, но и имеют свои особенности. 
         Молекулу толуола можно рассматривать как молекулу бензола, где один атом водорода в молекуле бензола замещен на группу СН3 и можно рассматривать как молекулу метана СН4, где один атом водорода замещен на радикал фенил С6Н5 – СН3.
         В молекуле толуола наблюдается взаимное влияние атомов. Радикал СН3 влияет на бензольное кольцо, делая более подвижными атомы водорода в положении 2, 4, 6, поэтому толуол нитруется легче, чем бензол.

         При нитровании в жестких условиях в молекулу бензола и толуола можно ввести три нитрогруппы. Однако толуол нитруется легче, чем бензол.

NO2                         С – СН3                                                                                       С – СН3
          О Н + Н С 6        2   С Н + НО  – NO2                              NO2 – С               С – NO2 
                                                                                                                                +  3Н2О
                       НС      4      СН                                                              НС              СН            
                                                                                                                                                    2, 4, 6 тринитробензол 
                                           С Н + НО   – NO2                                                             С – NO2
Взрывчатое вещество, известно под названием тротила.
         Радикал фенил, или бензольное кольцо тоже влияет на группу СН3 делая фенол менее устойчивым к действию окислителей (при нагревании постепенно происходит обесцвечивание марганцовки), чем метан (очень устойчив к действию окислителей).

         При действии раствора перманганата калия на толуол метильная группа окисляется в карбоксильную, образуется бензойная кислота.
                                                       О

С6Н5 – СН3 + 3О       С6Н5 – С          + Н2О
 толуол                                         ОН

                                    бензойная к-та      
         Применение и получение.

Гомологи бензола используются в качестве растворителей, для получения красителей, лекарственных и взрывчатых веществ, душистых веществ.

         Получают их из продуктов коксования каменного угля, из парафинов и циклопарафинов (из метил циклогексана путем реакции дегидрирования).

          СН – СН3                                                  С – СН3
 Н2С             СН2               - 3Н2              НС               СН
                                                                                 +  3Н2О        
Н2С                 СН2                                   НС                СН
           СН2                                                          СН        
   метилциклогексан                             толуол  
         У бензола есть производные с непредельными боковыми цепями. Представитель стирол.

       Н2С = СН                     
                                           Стирол или винилбензол – бесцветная, приятно пахнущая жидкость.                                                 
                                       Стирол можно рассматривать как молекулу бензола, где один атом водорода  

                                замещен на радикал винил или как производное этилена, в молекуле которого 

                                один атом водорода замещен на радикал фенил С6Н5. Поэтому стирол   

                                одновременно и ароматический и непредельный углеводород.

         Стирол должен легче давать реакции непредельных соединений.
         Если к стиролу прильем бромную воду, то заметим обесцвечивание брома (реакция идет по двойной связи в боковой цепи).

СН2 = СН + Br2         СН2 Br  – СН – Br      дибромстирол
           С6Н5                                  С6Н5
         Как непредельное соединение, стирол легко полимеризуется.


n СН2 = СН            – СН – СН – 
                                                          n
              С6Н5                     С6Н5     
                                          полистирол 
         Полистирол – это твердый, прозрачный, стекловидный материал, очень термопластичен, легко поддается формованию.

         Стирол идет на изготовление деталей в электро и радиотехники, готовят емкости для минеральных кислот, аккумуляторные банки.
Тема: «Генетическая связь между основными классами углеводородов».
1) Составьте молекулярные формулы углеводородов ряда метана в молекулах которых содержится:
а) 16 атомов углерода                         в) 40 атомов водорода

б) 28 атомов углерода                         г) 36 атомов водорода

2) Какие из веществ, формулы которых здесь приведены, являются гомологами метана?
С2Н4, С5Н12, С6Н10, С6Н6, С12Н24.
3) Составьте  структурные формулы:
а) 2, 4 диметилгексана                        б) 2 метилбутадиена 1, 3                     
в) 2 метил пропана                              г) 2 этилбутена 1

д) 3, 3 диметилбутена 1

4) Как получить хлорэтан исходя из ацетилена. Приведите уравнения реакции.
5) Как получить 1, 2 дихлорэтан, исходя из ацетилена.
6) Назовите следующие углеводороды:

С6Н5 – С3Н7,  С6Н14,  С4Н10,

                                                            СН3
СН3 – СН = СН – СН3         С6Н4                    НС      С – СН3
                                                                  СН3
7) Составьте уравнения реакций, подтверждающих возможность получения различных углеводородов: парафинов, циклопарафинов, непредельных и ароматических – исходя из углерода и водорода.
                                        Предельные

      Непредельные                                           Циклопарафины

                                       Ароматические

         На примере углеводородов – веществ образованных только двумя химическими элементами, - мы могли убедиться каково разнообразие органических соединений. Причина заключается в свойствах атомов углерода соединяться в цепи – нормальные, разветвленные, образовывать циклы, устанавливать химические связи – простые, кратные, ароматические. Все гомологические ряды углеводородов не ------------------- друг от друга, а находятся в родстве, связаны взаимными перепадами. ---------------------- переходы можно изобразить следующей схемой:
С        СН4         С2Н2         ?         С6Н5NO2
С        СН4         ?          С2Н4       С2Н5ОН

С         ?          С2Н2         ?         С6Н12
Тема: «Природные источники углеводородов. Нефть».

Вопросы к теме:
1. Нахождение в природе. Состав и физические свойства.
2. Промышленная переработка нефти.

3. Ректификация.

         Залежи нефти находятся в недрах Земли на различной глубине, где она занимает свободное пространство между породами. Нефть является продуктом разложения остатков растительных и животных организмов. Это процесс начался свыше миллиарда лет назад и протекал под действием микроорганизмов без доступа воздуха при повышенных температурах.

         В зависимости от месторождения нефти имеют  различный состав. Но все они содержат три вида углеводородов – парафины, циклопарафины и ароматические углеводороды.
         Физические свойства: нефть – маслянистая горючая жидкость, темного цвета со своеобразным запахом, легче воды и в воде не растворим. Нефть не имеет определенной температуры кипения, т.к. состоит из углеводородов с разной молекулярной массой, сначала перегоняются вещества с низкой температурой кипения, затем при более высокой температуре начинают перегоняться вещества с большей молекулярной массой, а затем самые тяжелые вещества.
         Таким образов нефть это смесь углеводородов с различной молекулярной массой и имеющая разные температуры кипения. Перегонка ее разделяет на фракции:
1) Бензин (С5 – С11) t кип. от 40 - 200°
2) Лигроин (С8 – С14) t кип. от 120 - 240°

3) Керосин (С12 – С18) t кип. от 150 - 310°

Далее газойль это светлые нефтепродукты.

         Бензин применяется в качестве горючего для авиационных и автомобильных двигателей, растворителя, очистки тканей.
         Лигроин – как горючее для тракторов.
         Керосин – горючее для тракторов, реактивных самолетов, ракет.

         Газойль – в качестве горючего для дизелей.

         После отгонки из нефти светлых нефтепродуктов остается вязкая черная жидкость – мазут. Из мазута получают смазочные масла путем дополнительной перегонки.
         Из некоторых сортов нефти выделяют смесь твердых углеводородов – парафин, вазелин.

         Природная нефть всегда содержит воду, минеральные соли и различные механические примеси. Поэтому она подвергается обезвоживанию, обессоливанию и ряду других операций.
         Перегонку нефти осуществляют на непрерывно действующих трубчатых установках.

         Установка состоит из трубчатой печи для нагревания нефти и ректификационной колонки, где нефть разделяется на фракции.

         Трубчатая печь изнутри выложена огнеупорным кирпичом. В ней расположен в виде змеевика трубопровод куда поступает нефть. Нагревается нефть до 320 - 350° и в виде жидкости и паров поступает в ректификационную колонку. Колонка представляет собой цилиндр высотой 40м. Внутри имеются горизонтальные перегородки – тарелки с отверстиями. Менее летучие углеводороды сжигаются на первых тарелках, образуя газойлевую фракцию, более летучие поднимаются выше, образуя керосиновую фракцию, затем лигроиновую, а на верхних тарелках оседают легкие углеводороды, образуя бензиновую фракцию. Жидкая часть нефти стекает по тарелкам, образуя мазут. Образующиеся фракции выводят из колонки.
         Мазут – это ценная смесь тяжелых углеводородов его нагревают при t кип. 350° и при давлении 50 мм. рт. ст. Со дна колонки отводится не перегоняемая часть мазута – гудрон. 

Тема: «Крекинг нефтепродуктов».

Вопросы к теме:
1. Процесс крекинга. Виды крекинга.

2. Алкилирование. Качество автомобильного топлива.

          Получаемое при перегонки нефти количество бензина не может удовлетворить возрастающий на него спрос, поэтому перед нефтеперерабатывающей промышленностью встала задача – найти дополнительные источники получения бензина.

          Процесс разложения углеводородов нефти на более летучие вещества называется крекингом (расщепление). Крекинг дает возможность повысить выход бензина из нефти.

          Промышленный крекинг – процесс был изобретен русским инженером Шуховым В.Г. в 1891г. Сущность процесса можно выразить следующим образом:

С16Н34         С8Н18 + С8Н16
гексадекан

С8Н18         С4Н10 + С4Н8
С4Н10        С2Н6 + С2Н4
          Существуют два основных вида крекинга – термический и каталитический.

          Термический крекинг t 470 – 550° при давлении в несколько десятков атмосфер. Бензин термического крекинга отличается от бензина прямой перегонки, т.к. содержит непредельные углеводороды, которые легко окисляются (осмоляются) поэтому такой бензин менее стоек при хранении. Чтобы сделать бензин более стойким при хранении в него добавляют антиокислитель – вещества, препятствующие его осмолению.

          Каталитический крекинг проводят в присутствии катализаторов - алюмосиликатов  при t 450 – 500°. Получают бензин высокого качества. При получении такого бензина наряду с реакциями расщепления идут реакции изомеризации, т.е. превращении углеводородов нормального строения в углеводороды разветвленные, непредельных углеводородов образуется меньше, это делает бензин более устойчивым при хранении. Осуществление каталитического крекинга было делом очень сложным. Катализатор быстро покрывался нелетучими продуктами разложения – закоксовывался. Приходилось прекращать крекинг и восстанавливать активность катализатора. Был осуществлен способ ведения процесса «в кипящем слое».

          Кроме каталитического крекинга, важным каталитическим процессом является ароматизация углеводородов – превращение парафинов и циклопарафинов в ароматические углеводороды.

          Подобные процессы происходят при риформинге (облагораживании) бензинов – нагревание их в присутствии платинового катализатора.   

Тема: «Природные и попутные нефтяные газы».

1. Изученные нами углеводороды имеют большое народно-хозяйственное значение, т.к. служат важнейшим видом сырья для получения всей продукции современного промышленного синтеза.
          Наиболее важные источники углеводородов – это природные и попутные нефтяные газы, нефть, каменный уголь.

          Природные газы. Составной частью природного газа является метан. Кроме метана в природном газе присутствуют его гомологи – этан, пропан, бутан. Чем выше молекулярный вес углеводородов, тем меньше его содержится в природном газе.

          Природные газы встречаются там, где залегает нефть. В этих залежах газ находится под большим давлением. И если пробурить скважину, он с силой устремится на поверхность. Природный газ является газообразным топливом и имеет большие преимущества не только перед твердым и жидким топливом, но и перед другими видами топлива, т.к. при сгорании его выделяется много теплоты.

          Природный газ используется в котельных установках. Применяется в промышленных печах – доменных, мартеновских. Природный газ – важный источник сырья для химической промышленности, т.к. из метана получают водород, ацетилен, сажу.

2. Попутные нефтяные газы – являются тоже природными газами. Называются так потому, что находятся в залежах вместе с нефтью – они растворены в ней или находятся над нефтью, образуя «газовую шапку». Под давлением этих газов нефть поднимается на поверхность земли по скважине.

          Раньше попутные газы не находили применения и тут же на промысле сжигались. В настоящее время их улавливают, т.к. они представляют собой хорошее топливо и ценное химическое сырье.

          Возможности применения попутных газов шире т.к. их состав разнообразнее. В попутных газах меньше метана, но больше других углеводородов – этана, пропана, бутана и т.д.

          Чтобы использование попутного газа было рациональным, его разделяют на смеси:

1) Смесь пентана гексана и др. углеводородов образует газовый бензин.

2) Смесь пропана с бутаном.

3) Сухой газ, состоящий из метана с примесью этана и др. углеводородов.

          Газовый бензин применяется как добавка к бензинам для лучшего их воспламенения при запуске двигателя.

          Пропан-бутановая смесь применяется как газообразное топливо.

          Сухой газ используется для получения ацетилена, водорода и топлива.

Тема: «Коксохимическое производство».

          Химическая переработка каменного угля называется коксованием. Коксование – это процесс высокотемпературного нагревания угля без доступа воздуха. В результате образуется четыре первичных продукта: кокс, каменноугольная смола, вода, коксовый газ.

          Промышленная коксовая печь состоит из длинной узкой камеры, в которую сверху через отверстия загружается каменный уголь и отопительных простенков, в каналах которых сжигается газообразное топливо. Несколько десятков таких камер образует батарею коксовых печей. При нагревании до 1.000°С сложные органические вещества, входящие в состав каменного угля, претерпевают химические превращения в результате образуется кокс и летучие продукты.

          Процесс коксования длится около 14 часов. После того как он закончится, образующийся кокс – «коксовый пирог» выгружается из камеры в вагон и гасятся водой; а в камеру загружается новая порция угля и процесс начинается снова. Летучие продукты выводятся через отверстия камер и поступают в газосборник, где из них образуется смола и вода. Из каменноугольной смеси получают фенол, нафталин и др. вещества.

          Коксовый газ применяется как топливо в промышленности и в быту, используется как химическое сырье, из него получают водород и этилен. Недостаток в том, что процесс приходится постоянно прерывать. Ученые работали над созданием непрерывного процесса.

          В последние годы возрос интерес к процессу каталитического гидрирования угля с целью получения топлива для двигателей внутреннего сгорания.  
Тема: «Гидрофильные соединения. Одноатомные спирты».

Вопросы к теме:
1. Строение и гомологический ряд спиртов.

2. Физические свойства и получение спиртов.

3. Химические свойства спиртов.

          Спиртами называются производные углеводородов, в которых один или несколько атомов водорода  замещены на гидроксильную группу. В зависимости от характера углеводородного радикала спирты подразделяются на алифатические (предельные и непредельные) и циклические. Если гидроксильная группа связана с бензольным кольцом, такие соединения называются  фенолами.

          В зависимости от числа гидроксильных групп спирты делятся на:

Спирты


Одноатомные          Двухатомные        Трехатомные 

                                              СН3ОН                              СН2ОН                       СН2ОН

                                                       С2Н5ОН     

                                                                                                  СН2ОН                       СН ОН               

                                                                                             этиленгликоль                                                  

                                                                                                                                      СН2ОН

                                                                              глицерин
         Атом кислорода в спиртах находится в состоянии sp3 гибридизации (на внешнем слое 2s2 2p4). Из шести электронов 2 являются неспаренными. За счет двух неспаренных электронов на sp3 орбиталях атом кислорода образует две ковалентные полярные связи с атомами водорода и углерода. Атом кислорода имеет частичный отрицательный заряд. Атомы углерода и водорода – частичный положительный заряд. Таким образом алифатические спирты представляют собой полярные соединения.

          Гомологический ряд спиртов.

          Предельными одноатомными спиртами называются спирты образованные от предельных углеводородов и имеющие одну гидроксильную группу (алканолы).

СН3ОН – метиловый спирт        метанол

С2Н5ОН – этиловый                    эталон

С3Н7ОН – пропиловый               пропанол

С4Н9ОН – бутиловый                 бутанол

С5Н11ОН – пентиловый              пентанол

С6Н13ОН – гексиловый               гексанол


       Общая формула алканолов:    СnН2n+1ОН   


          При названии спиртов выбирается длинная цепь углеродных атомов и нумеруется с того конца, к которому ближе расположена гидроксильная группа.

СН3 – СН2 – СН2 – СН2ОН                                   СН3 – СН – СН2 – ОН     
        бутанол - 1                                                                                2 метилпропанол - 1           

    бутиловый спирт                                                          СН3           изобутиловый спирт

СН3 – СН – СН2 – СН3                                                     СН3
                    

           ОН                                                                Н3С – С – СН3
       бутанол – 2 
                                                                                           ОН     2 метилпропанол – 2 

          Иногда название спирта производится от названия углеводородного радикала, связанного с гидроксильной группой метиловый спирт, этиловый спирт. 

          Для первых членов гомологического ряда применяют тривиальные названия:

метанол – древесный спирт;

этанол – винный спирт.

          В гомологическом ряду с увеличением молекулярной массы растворимость спиртов в воде понижается. Например, этиловый спирт лучше растворим в воде, чем пентиловый. Среди спиртов нет газообразных веществ, это объясняется наличием водородных связей между молекулами 

R – О … Н – О … Н – О 


       Н             R             R
          Водородная связь непрочная, но тем не менее удерживает молекулы спирта в слипшимся ассоциированном состоянии. Этим объясняется высокая t кипения и плавления по сравнению с алканами.
          Жидкие спирты бесцветные, обладают характерным запахом, смешиваются с водой в любых соотношениях, легче воды, t кип. 78,3° (воду в спирт).      

          Твердые спирты не растворимы в воде, без запаха. Метанол очень ядовит. Небольшое его количество вызывает слепоту и смерть.

          Получение:

1) Гидролиз галогеналканов

R – Br + NaОН       RОН + NaBr
2) Гидратация алкенов
С2Н4 + Н2О       С2Н5ОН   - правило Морковникова 
3) Восстановление карбонильных соединений
            О             Ni
R – С        + Н2        R – ОН 
            Н
4) Получение метанола
                 300°
СО + 2Н2       СН3ОН
5) Реакция брожения
               ферм.
С6Н12О6        2С2Н5ОН + 2СО2
а) Наиболее древний способ заключается в отгонке спирта из вина – винный спирт, где он образуется при брожении сахаристых веществ.

б) Из крахмала содержащих продукты :крахмал        в сахар, который сбраживают в спирт.

в) Из древесины (древесный спирт).

          Химические свойства.

1) Кислотные свойства спиртов. Подобно слабым кислотам спирты взаимодействуют с натрием

2С2Н5ОН + 2Na       2С2Н5О Na + Н2  

                                 этилат натрия 

в присутствии воды алкоголята подвергаются гидролизу

С2Н5 Na + Н2О       С2Н5ОН + NaОН 

2) Реакция этерификации

                О                                              О

СН3 – С          + С2Н5ОН       СН3 – С              + Н2О
                ОН                                           ОС2Н5
                                                      этиловый эфир уксусной кислоты
3) Окисление спирта

                                             О

а) RОН  +  2О         R – С 

                                             ОН

б) С2Н5ОН + 3О2       2СО2 + 3Н2О

4) Окислительное дегидрирование

                                                 О

С2Н5ОН + CuО       СН3 – С        + Cu + Н2О
                                                  Н

5) Дегидратация спиртов

       Н    Н

                        - Н2О

Н – С – С – Н          Н2С = СН2 + Н2О


       Н   ОН

6) Межмолекулярная дегидратация

С2Н5О Н + НО С2Н5       С2Н5ОС2Н5 + Н2О

                                    диэтиловый эфир
7) Взаимодействие с галогеноводородами 

С2Н5 ОН + H Br        C2Н5 Br + Н2О

                                      бромэтан
          Спирты являются амфотерными соединениями с очень слабо выраженными кислотными и основными свойствами.

          Применение:
Для получения сложных эфиров, растворителей, ароматизаторов, в парфюмерии, лекарственных веществ, в фармацевтической промышленности. В медицине этанол применяется как дезинфицирующее средство, в пищевой промышленности. Этиловый спирт является самым дешевым наркотиком в мире.

Тема: «Многоатомные спирты».

Вопросы к теме:
1. Строение, номенклатура и получение.

2. Химические свойства.

3. Применение.

          Многоатомными спиртами называются органические соединения, в молекулах которых содержится две и более гидроксильных групп. Соединения, содержащие у одного углеродного атома две и более гидроксильные группы, крайне неустойчивы и при обычных условиях не существуют.

          Основой названия служит название предельного углеводорода. После суффикса – диол, триол, указывается число гидроксильных групп и цифрами их положение в углеродном скелете.

     СН2ОН                                       СН2 – СН – СН2
     СН2ОН                                       ОН    ОН    ОН

   этандиол 1,2                                пропантриол 1,2,3

этиленгликоль                                     глицерин

          Физические свойства: 

Бесцветные сиропообразные жидкости, сладковатые на вкус, хорошо растворимые в воде. Этиленгликоль – ядовит.

          Получение.

Гидролиз полигалогенопроизводных алканов.

СН2 – СН2    +  2NaОН        СН2 – СН2    +  2NaCl
                                                                                                                                                                           Cl       Cl                                ОН      ОН

Глицерин получают из пропена или гидролизом жиров.

          Химические свойства:

1) Взаимодействуют с металлами

СН2ОН                          СН2ОNa
                +  2Na                            +  Н2 
СН2ОН                          СН2ОNa
                                       гликолят натрия

2) Взаимодействуют с галогеноводородом

СН2ОН – СН2ОН + НCl       СН2ОН – СН2Cl + Н2О

                                                      хлоргликоль

3) Реакция межмолекулярной дегидратации

СН2О Н       НО – СН2 

                                                            + 2Н2О
СН2О Н       НО – СН2 

                                               диоксан используется в качестве растворителя

4) Взаимодействие с кислотами

СН2ОН                                    СН2О – NО2
                                    Н2SО4

СН2ОН    +   3НNО3              СНО – NО2   +  3Н2О
СН2ОН                                    СН2О – NО2
                                                тринитратглицерина
          Известен как нитроглицерин, представляющее собой взрывчатое вещество. Используется для производства бездымного пороха и динамита. Несмотря на токсичность нитроглицерин в малых дозах служит в качестве лекарственного средства при сердечно-сосудистых заболеваниях.

5) СН2ОН                             СН2ОNа
                +  2NаОН    +                   + Н2О
СН2ОН                             СН2ОNа

                                          гликолят натрия
6) Качественная реакция на многоатомные спирты (взаимодействие со свежим раствором гидроксида меди).

CuSO4 + 2NаОН       Cu(ОН)2 + Nа2 SO4
СН2О Н       НО                       СН2О
                                     Cu                                 Cu   +  2Н2О
СНО Н        НО                       СН О

СН2ОН                                     СН2ОН

                                               глицерат меди (вещество ярко синего цвета)

          Применение.

Этиленгликоль и глицерин применяется для приготовления антифризов – незамерзающих жидкостей.

          Этиленгликоль используется для синтеза синтетического волокна – лавсан, изготовления взрывчатых веществ.

          Глицерин в производстве взрывчатых веществ, в парфюмерии, медицине для изготовления мазей, кремов, в кожевенном производстве для предохранения кож от высыхания, в текстильной промышленности для придания тканям мягкости и эластичности.
Тема: «Фенолы».

Вопросы к теме:
1. Строение и гомологический ряд фенолов.

2. Способы получения.

3. Химические свойства.

4. Применение фенола.

          Фенолами называются производные ароматических углеводородов, в которых один или несколько атомов водорода бензольного кольца замещены на гидроксильную группу – ОН. В зависимости от числа гидроксильных групп, фенолы делятся на одноатомные, двухатомные и т.д.

          Простейший представитель этого класса соединений:

                                                         С – ОН 
 фенол С6Н5ОН    или        НС         СН 
                                                 
                                                     НС         СН
                                                  СН
          Физические свойства: фенол – бесцветное кристаллическое вещество, с характерным запахом. На воздухе кристаллы фенола краснеют, в результате окисления. Фенол плохо растворим в холодной воде, при нагревании растворимость улучшается. Большинство фенолов ядовиты.


          Общая формула фенолов:    СnН2n + 7 ОН


          Для фенолов характерна структурная изомерия. Нумерацию атомов в феноле начинают с углерода, связанного с гидроксильной группой.

           ОН                                   ОН                                      ОН
            1  СН3                                                                                                                     1     СН3
      2                                                                                                                                             2   
    4 3                                                 3 СН3                                              3 СН3      
2 метилфенол                    3 метилфенол                     2,3 диметилфенол

          Для простейших фенолов часто употребляются тривиальные названия (метилфенол – крезол), оксиметилбензол (бензиновый спирт).

          Получение.

1) Кумольный способ (кроме фенола получают ацетон)

СН3 – СН – СН3                        ОН                                      
                            Н2SO4

                    +  О2                         +  CН3 – С – СН3                                                                                                    

                                                                                                      
  изопропил                   фенол                  О

бензол (кумол)                                       ацетон     

2) Из галогеноаренов

С6Н5Cl + 2NаОН         С6Н5ОNа + Nа Cl + Н2О

                                        фенолит натрия
С6Н5ОNа + Н Cl         С6Н5ОН + Nа Cl
3) Большое количество фенола выделяют из каменноугольной смолы.

          Химические свойства.

В молекуле фенола наблюдается взаимное влияние атомов. ОН – группа влияет на бензольное кольцо, делая более подвижными атомы водорода в положении 2, 4, 6, поэтому фенол в отличии от бензола реагирует с бромной водой образуя осадок белого цвета.

          ОН                                   ОН                                      
                                   Br – C        C – Br 
 6    2           + 3Br2                             +  3Н Br                       Качественная реакция на фенол.                                                                             

             4                                НС            СН       

                                                      С – Вr         2,4,6 трибромфенол
          Бензольное кольцо тоже влияет на ОН группу, оттягивая к себе электроны атома кислорода гидроксильной группы, что ведет к тому, что атом Н становится очень подвижным, поэтому фенол, в отличии от этилового спирта взаимодействует с NaОН.

          ОН                                   ОNa                                     
                                   
   2                  + 2Na            2            +  Н2        - фенолит натрия                                                                                            

                                                                       

           ОН                                   ОNa                                     
                                   
                        + NaОН                     +  Н2О       - фенолит натрия                                                                                            

                                                                       

          В медицине фенол называют карболовой кислотой, но это очень слабая кислота, слабее угольной.
    С6Н5ОNa + СО2 + Н2О         С6Н5ОН + NaНСО3
фенолит антрия                                                           сода
2) Образование сложных эфиров

    С6Н5ОН + СН3СО - Cl          С6Н5О – СО – СН3 + Н Cl
                      хлорангидрид             ениловый эфир уксусной кислоты

3) Реакция окисления            О
            ОН                                   С                                      
                                   
                        + 3  О                        +  Н2О       - хинон                                                                                            

                                                                       

                                                    С    О
4)  Реакция электрофильного замещения

         С-ОН                               ОН                                      
                                     NО2      NО2
                       +3Н NО3                        +  3Н2О          2,4,6 тринитрофенол                                                                                             

                                                                                                               (пикриновая кислота)
                                           NО2
5) Реакция поликонденсации 

         ОН                                   ОН                      ОН                   ОН          ОН                  
         Н                 О                  СН2О Н   Н                                 СН2  
                            + Н-С                                                                                 + nН2О
                                           Н                                       

                                                           фенолоформальдегидная смола

          Применение.

Для получения фенолоформальдегидных смол, синтетических волокон, красителей, лекарственных веществ. Пикриновая кислота идет на получение взрывчатых веществ, ее используют для лечения ожогов. Крезолы применяются в качестве дезинфицирующих веществ.

Тема: «Альдегиды».

Вопросы к теме:
1. Строение и физические свойства.

2. Гомологический ряд, изомерия и номенклатура альдегидов.

3. Химические свойства.

4. Получение и применение альдегидов.

         Альдегидами называются органические соединения, молекулы которых содержат 

                                           О

альдегидную группу– С   Н, соединяющую с углеводородным радикалом.

                                                                           О                                                                       

          Общая формула альдегидов:    R – С             , где R – углеводородный радикал,          
                                                                     Н                О                                                                   

                                                                              – С         - альдегидная группа.
                                                                                        Н

          Углеводородные радикалы могут быть алифатическими (насыщенными или ненасыщенными), алициклическими и ароматическими. Атом углерода в карбонильной группе 

    +         О–

– С         находится в состоянии sp2 – гибридизации. 

          Электронная плотность [image: image21.png]


 - связи смещается от атома углерода к атому кислорода. Полярность карбонильной группы отражается на свойствах альдегидов.

          Гомологический ряд альдегидов:

                О
Н – С       - муравьиный альдегид (метаналь)               

            Н

                     О
СН3 - С       - уксусный альдегид (этаналь)               

               Н

                                     О
СН3 – СН2 – С        - пропионовый альдегид (пропаналь)               

                           Н

                                          О
СН3 – (СН2)2 – С        - масляный альдегид (бутаналь)               

                               Н

                                          О
СН3 – (СН2)3 – С        - валерьяновый альдегид (пентаналь)               

                               Н


СnН2nО   – общая формула альдегидов. Для альдегидов характерен тип изомерии – изомерия углеродного скелета.  Альдегидная группа всегда занимает конечное положение в углеродной цепочке. В соответствии с номенклатурой ИЮПАК при построении названий выбирается длинная цепочка углеродных атомов, начиная от углерода карбонильной группы. К основе названия добавляется суффикс – аль.

             2         1   О

СН3 – СН – С             2 метилпропаналь

                          Н

           СН3
          Физические свойства: муравьиный альдегид (формальдегид) газ, уксусный альдегид (ацетат альдегид) жидкость, высшие альдегиды – твердые вещества. Растворимость альдегидов падает в зависимости от молекулярной массы. Водный раствор формальдегида называется формалином.

          Химические свойства:

1. Реакции присоединения

а) гидрирование

            О            Ni

R – С       + Н2        R – СН2 – ОН 
           Н                             спирт
б) присоединение циановодорода
                О            
СН3 – С     + Н – С     N        CН3 – СН – С     N
               Н       синильная к-та
                                                           ОН     нитрил оксикислоты
в) присоединение гидросульфита натрия

                О            
СН3 - С      + NаНSО3         СН3 – СН – SО3Nа  
               Н       

                                                         ОН     сульфопроизводные
2. Реакции окисления

(Качественные реакции)

а) реакция «серебряного зеркала»
            О                                О
R – С      + Ag2О       R – С         + 2Ag
                 Н                                 ОН

       альдегид                             кислота
      б) окисление гидроксидом меди

           О                                       О           желт.
R – С     + 2Cu(ОН)2       R – С         + 2 Cu ОН + Н2О
                 Н                                       ОН

                                                                    Cu2О     Н2О

                                                                  цвет красно-оранж.

3. Реакции конденсации

а) конденсация с азотистыми основаниями

                О            
 R  –  С      + R – NН2         R – СН      NR + Н2О
               Н                       производные азотистых оснований
б) межмолекулярная дегидратация

СН3 – СН О + ОН С – СН3        СН3 – СН = СН – СНО + Н2О

                                                                             кротоновый альдегид
в) реакция поликонденсации (альдегид с фенолом) – фенолоформальдегидная смола

Получение:

1. Окисление спиртов
                                                  О
R  – ОН + Cu О       СН3 – С      + Cu + Н2О
                                                  Н
2. Гидратация алкинов
                             Hg                 О
НС      СН + Н2О      CН3 – С 

                                                     Н
3. Окисление углеводородов
               500°           О

СН4 + О2      Н – С        + Н2О    - формальдегид

                                    Н
4. Окислением алкенов
                            CuCl2                    О
2Н2С = СН2 + О2       СН3 – С 

                                                     Н
5. Пиролиз карбоновых кислот
                О       О                            О
СН3 – С        +      С – Н      R – С     + СО2 + Н2О
                ОН     НО                                 Н

          Применение:

Формальдегид для получения пластмасс, лекарственных веществ, красителей. Формалин используют в кожевенном производстве (кожа не подвергается гниению), для дезинфекции и протравливания семян. Уксусный альдегид  - для получения уксусной кислоты, этилового спирта.
Тема: «Кетоны».

Вопросы к теме:
1. Строение, гомологический ряд и номенклатура.

2. Способы получения и применение.

3. Химические свойства.

          Кетонами называются органические соединения, в молекулах которых карбонильная группа связана с двумя углеводородными радикалами.
R  –  С – R     


        О

Если карбонильная группа связана с одинаковыми углеводородными радикалами, то кетоны называются симметричными, если с разными радикалами – смешанными. 

          Кетоны являются межклассовыми изомерами альдегидов, т.к. имеют одну и ту же общую формулу СnН2nО, простейший представитель ацетон – имеет три углеродных атома.

          Для кетонов характерна изомерия углеродного скелета и изомерия положения функциональной группы. 

          Для кетонов характерна заместительная номенклатура, в названии указывается два радикала, связанные с карбонильной группой и добавляется слово «кетон».
          По международной номенклатуре к названию углеводорода добавляется суффикс – «он» и цифрой указывается положение карбонильной группы. Цепь нумеруется с того конца, к которому ближе карбонил.

                                                                                 2
СН3 – С – СН3                                             СН3 – С – СН2 – СН3

           О                                                                   О

    пропанон, 2                                                                  бутанон, 2
диметикетон                                                   метилэтилкетон

                       3                                                                      1             2         3
СН3 – СН2 – С – СН2 – СН3                       СН3 – С – СН – СН3

                      О                                                       О    СН3  

                  пентанон 3                                                 3 метилбутанон 2

            диэтилкетон                                  метилпропилкетон

          Физические свойства: кетоны легколетучие жидкости с резким характерным запахом, хорошо растворимы в воде.

          Получение:

1. Окисление вторичных спиртов

                                                           t
СН3 – СНОН – СН2 – СН3 + CuО        СН3 – СО – СН2 – СН3 + Cu + Н2О

            бутанол – 2                                                         бутанон – 2

2. Дегидрирование спирта

                                  t-Н2
СН3 – СНОН – СН3            СН3 – С – СН3 + Н2


                                                    О
3. Кумольный метод

С6Н5 – СН (СН3)2 + О2       С6Н5ОН + СН3 – С – СН3

                                                                          фенол                             ацетон
                                                                            О
          Химические свойства:

а) присоединение водорода

    R – С – R + Н2        R – СН – R 
           О    кетоны              ОН    спирты             

          Применение: кетоны широко применяются в качестве растворителей и сырья для производства пестицидов, лекарственных препаратов.
Тема: «Карбоновые кислоты».

          Карбоновыми кислотами называются органические вещества, содержащие карбоксильную группу, соединенную с углеводородным радикалом.

           О

R – С

           ОН


Карбоксильная группа состоит из карбонильной    – С    и ОН – гидроксильной. 

          По числу нарбональных групп кислоты делятся на однооснованные, двухоснованные и многооснованные.

          По типу углеводородного радикала на предельные, непредельные и ароматические.

          Предельными однооснованными кислотами называются кислоты образованные от предельных углеводородов и имеющие одну карбоксильную группу.

  σ+         О σ –

R– С         

        О - Н σ+ 

          Для карбоновых кислот употребляют тривиальные названия. 

Например: жжение при укусе муравьев вызывает муравьиная кислота.

          Международные названия кислот получаются добавлением к названию алкана окончание «овая» и слово кислота.

        Нумерация начинается с атома углерода карбоксильной группы.

        Гомологический ряд кислот.

Н – СООН  - муравьиная                                         формиат

СН3СООН  - уксусная                                              ацетат

СН3 – СН2 – СООН   - пропионовая                       пропианат

СН3 – (СН2)2 СООН  - масляная                             бутират

СН3 – (СН2)3  - валерьяновая                                   валерат

СН3 – (СН2)4  - капроновая                                      капрат

СН3 – (СН2)14 СООН  - пальмитиновая                  пальмиат

СН3 – (СН2)16 СООН  - стеариновая                       стеарат

          Молекулы карбоновых кислот образуют водородные связи.

            О … НО                    Эти димеры разрушаются только при сильном разбавлении в растворах

R – С                     С – R       или при высоких температурах.
           ОН … СО

         Физические свойства: 

Жидкости с резким характерным запахом, хорошо растворимы в воде.

         Получение:

1. Окисление 

а) спиртов

                                              О

    R – ОН + 2О         R – С 

                                                     ОН

б) окисление алканов

                                                                            О

    СН3 – СН2 – СН2 – СН3 + О2      СН3 – С         + Н2О
                                                                            ОН

в) окисление алкенов

                                                                            О

    СН3 – СН = СН – СН3 + 4  О   2 СН3 – С

                                                                           ОН
2. Гидролиз сложных эфиров

                 О                                      О

R – С           + Н2О         R – С          +  RОН      

            ОR                                  ОН
                                                кислота            спирт
         Химические свойства:

Диссоциируют

СН3СООН       Н+  +СН3СОО

2 СН3СООН + Zn        (СН3СОО)2 Zn + Н2        ацетат цинка

2 СН3СООН + MgO       Mg(СН3СОО)2 + Н2     ацетат магния
СН3СООН + Na ОН      СН3СОО Na + Н2О     ацетат натрия

2 СН3СООН + К2СО3        2 СН3СООК + Н2СО2      ацетат калия

                 О                                        О

R – С         + НОС2Н5      R – С            +  Н2О     этиловый эфир карбоновой кислоты

            ОН                                    ОС2Н5
Реакция этерификации

                 О                                      О

  СН3 – С         + Cl2       CН2 – С          +  Н Cl      

            ОН                                  ОН
                                                хлор уксусная кислота

Муравьиная кислота

            О

Н – С

           ОН

Взаимодействует с серной кислотой

           О

Н – С        + Н2SO4       СО + Н2О
           ОН       конц.
Взаимодействует с Ag2О

                 О                                      О

     Н – С        + Ag2О       НО – С          +  2 Ag    
            ОН                                  ОН
                                                угольная кислота
        Применение:

В качестве сильного восстановителя, обладает бактерицидным свойством (муравьиный спирт), для консервирования фруктовых соков.

        Уксусная кислота
Образуется при скисании вина на воздухе. Чистая уксусная кислота называется ледяной (т.к. затвердевает в виде кристаллов). Устойчива к окислению.

        Применение: Для производства искусственных волокон, красителей, медикаментов (аспирин), ядохимикатов, в пищевой промышленности и в быту как вкусовое и консервирующее средство.

Тема: «Высшие карбоновые кислоты».

Вопросы к теме:
1. Предельные кислоты.

2. Непредельные кислоты.

         Высшие карбоновые кислоты – это твердые вещества, без запаха, в воде нерастворимы. Из высших предельных одноосновных карбоновых кислот важными являются:

 - пальметиловая кислота 

                                 О

СН3 – (СН2)14 – С                
                                ОН

- стеариновая кислота

                                 О

СН3 – (СН2)16 – С                

                                ОН

         В виде сложных эфиров глицерина они входят в состав растительных и животных жиров.

Пальметиловая и стеариновая кислоты твердые вещества, белого цвета, не растворимы в воде. Углеводородные радикалы в их молекулах содержат неразветвленную цепь из 15 и 17 углеродных атомов.

         Химические свойства:

1) Взаимодействуют с гидроксидом натрия
С15Н31СООН + NaОН        С15Н31СООNa + Н2О

                                                           пальмиат натрия

С17Н35СООН + NaОН        С17Н35СООNa + Н2О

                                                           стеарат натрия
2) Взаимодействуют с солями
2С15Н31СООН + Na2СО3        2С15Н31СООNa + Н2СО3
2С17Н35СООН + Na2СО3        2С17Н35СООNa + Н2СО3
         Натриевые соли этих кислот растворимы в воде. Они обладают моющим действием и составляют основную часть обычного твердого мыла.

         Калиевые соли образуют жидкие мыла, используются в медицине. 

         Кальциевые и магниевые соли высших карбоновых кислот в воде не растворяются. Образованием этих солей, выпадающих в осадок, объясняется почему мыло легко утрачивает моющее действие в жесткой воде.

         Высшие непредельные кислоты содержат две или одну, три двойные связи распространены в природе и входят в состав растительных масел.

С17Н33СООН      СН3 – (СН2)7 – СН = СН – (СН2)7 – СООН

     олеиновая кислота
С17Н31СООН – линолевая кислота
         Не могут синтезироваться в организме человека и поступают в виде только с растительными маслами. Они способствуют снижению содержания в крови холестерина.

         Олеиновая кислота входит в состав жиров растительного происхождения.
         Олеиновая кислота – это жидкость, т.к. в ее молекуле имеется двойная связь, для нее характерны реакции характерные для кислот и непредельных соединений, т.е. обладает двойственной функцией.
С17Н33СООН + Н2        С17Н35СООН

                                       стеариновая кислота

         Бензойная кислота – представитель ароматических карбоновых кислот.

С6Н5СООН входит в состав природных смол, содержится в плодах и ягодах. В промышленности ее получают окислением толуола.
2С6Н5 – СН3 + 3О2       2 С6Н5СООН + 2Н2О
         Отличительной особенностью ароматических кислот является их склонность к разложению.

                       t
С6Н5СООН       С6Н6 + СО2
         Соли бензойной кислоты называются бензоатами. Кислоту применяют для получения лекарственных препаратов, душистых веществ, красителей, в качестве консерванта.

         Щавелевая кислота.

                                     О            О
НООС – СООН              С – С               бесцветное кристаллическое вещество.

                                  НО            ОН
Молекула ее состоит из двух карбоксильных групп. Соли этой кислоты содержатся в щавеле, кислице и др. растениях.

               Н2SO4
Н2С2О4           СО2 + СО + Н2О    (разлагаются)
         Щавелевая кислота применяется в текстильной и кожевенной промышленности.

     Тема: «Сложные эфиры. Жиры».

Вопросы к теме:
1. Номенклатура и изомерия.

2. Свойства и способы получения сложных эфиров.

3. Жиры.

4. Соли карбоновых кислот. Мыла.

         Сложные эфиры – это производные карбоновых кислот, в которых атом водорода карбоксильной группы замещен на углеводородный радикал.  

RCOOR – общая формула сложных эфиров.     
         Названия сложных эфиров происходит от названия соответствующей кислоты с указанием углеводородного заместителя, например, бутиловый эфир уксусной кислоты. Более кратко бутил ацетат.         
                                 О

     СН3 – СН2 – С                

                                ОСН2 – СН2 – СН2 – СН3
          бутиловый эфир пропионовой кислоты
Сложные эфиры являются межклассовыми изомерами карбоновых кислот.

         Физические свойства: сложные эфиры низших карбоновых кислот – летучие жидкости, обладающие приятным фруктовым или цветочным запахом, не растворим в воде.

         Получение:

1)   Реакция этерификации

           О                                         О

R – С          + R  – ОН        R – С
           ОН                                        ОR
2) При взаимодействии спиртов с алгидридами кислот

                                                            О

(R – СОО)2О + R  – ОН        R – С         + RСООН
                                                                ОR        кислота
                                             сложный эфир     
3) Из галогеноалгидридов

                                                            О

СН3СОCl + С2Н5ОNa        СН3 – С               + NaCl
                                                              ОС2Н5
          Химические свойства:

1) Гидролиз

RCOOR  + Н2О        RСООН + R + ОН
2) Аммонализ
     О                                      О

R – С          + NН3          R – С          +  R  ОН
     ОR                                    NН2                                   
         Жиры – это сложные эфиры трехатомного спирта глицерина и высших карбоновых кислот.

      СН2О – СО – R 
       СН О – СО – R            - общая формула жира
       СН2О – СО – R
Жиры
Животного происхождения                   Растительного происхождения
                                    говяжий                                                     льняное масло

                                    свиной                                                       растительное

                                    бараний                                                     конопляное 

         Жиры животного происхождения состоят из предельных кислот (стеариновой, пальметиновой) – твердые вещества (исключения составляют рыбьи жиры).

         Жиры растительного происхождения состоят из непредельных кислот, это жидкости (называются маслами) пальмовое масло (твердое).

         Природные жиры являются смешанными – т.е. их молекул образованы различными кислотами.

         Жиры не растворимы в воде, но хорошо растворяются в органических растворителях.

         Гидролиз жира щелочью приводит к образованию мыла. Такую реакцию называют реакцией омыления.

СН2О – СО – С17Н35                                   СН2ОН 

СН О – СО – С17Н35        + 3NaОН            СН ОН        + 3С17Н35СООН
                                                                                             кислота стеарат натрия 
СН2О – СО – С17Н35                                   СН2ОН
                                                                             глицерин 
         Гидролиз протекает при хранении жира под действием влаги, света. Жир прогоркает, приобретает неприятный вкус и запах. Важным промышленным процессом является гидрирование растительных жиров.
СН2О – СО – (СН2)7 – СН = СН – (СН2)7 – СН3
   
СН О – СО  (СН2)7 – СН = СН  (СН2)7 – СН3              +  3Н2О 
  

СН2О – СО  (СН2)7 – СН = СН  (СН2)7 – СН3
            СН2О – СО – (СН2)7 – СН2 – СН2 – (СН2)7 – СН3

            СН О – СО – (СН2)7 – СН2 – СН2 – (СН2)7 – СН3
                  

            СН2О – СО – (СН2)7 – СН2 – СН2 – (СН2)7 – СН3
            СН2О – СО – (СН2)16 – СН3

            СН О – СО – (СН2)16 – СН3
        

            СН2О – СО – (СН2)16 – СН3
         Жидкий жир превращается в твердое гидрированное масло, называется саломасом. Из него изготавливают маргарин.

         Жиры – это продукт питания, они являются источником энергии живых организмов. Жиры используются для получения мыла, смазочных масел, косметических средств, олифы.

         Соли карбоновых кислот - кристаллические нелетучие вещества.  

         Химические свойства:

1. Гидролиз

RСООNa + Н2О       RСООН + NaОН
2. Реакция ионного обмена
RСООNa + НCl       RСООН + NaCl
(СН3СОО)2 Mg + 2КОН        2 СН3СООК + Mg(ОН)2
(СН3СОО)2 Mg + Na2СО3        2 СН3СОО Na + Mg СО3
3. Пиролиз
           О                  О                                 О

R – С             +             С – R         R – С        +  Na2СО3
           ОNa        NaО                                 Н    
                                                                    альдегид
         Изготовление мыла – один из самых древних химических синтезоа. Мыло представляет собой смесь солей.
     Тема: «Углеводы. Моносахариды».

Вопросы к теме:
1. Нахождение в природе. Физические свойства.
2. Классификация углеводов.

3. Строение глюкозы.

4. Химические свойства.

5. Фруктоза.

         Углеводы – это соединения, состоящие из углерода и воды.


         Общая формула:    Сn(Н2О)m
         Классификация по числу остатков моносахаридов в молекуле, по числу углеродных атомов в моносахариде и природе карбонильной группы.

Углеводы

                                    Моносахариды           Олигосахариды       Полисахариды

                             Альдозы        Кетозы          Биозы       Триозы


                    Тетрозы     Пентозы   Гексозы    Восстанавливающие     Невосстанавливающие

         Углеводы, которые нельзя превратить гидролизом в более простые соединения называются моносахаридами.

         Если углевод содержит несколько остатков моносахаридов и образует их при гидролизе – называется олигосахаридом (дисахаридом).
         Полисахариды – полимеры, состоящие из несколько сотен и даже тысяч остатков моносахаридов. 

         Если моносахарид содержит альдегидную группу и представляет собой альдегидоспирт его называют альдозой. 
         Если карбонильная группа находится не у первого углеродного атома называется кетозой. 

         По числу углеродных атомов углеводы делятся на тетрозы, пентозы, гексозы. 

         Глюкоза – бесцветное кристаллическое вещество, хорошо растворима в воде, сладкое на вкус.
         Встречается во всех органах растений, плодах, корнях, листьях, цветках. Много ее в соке винограда – называется виноградным сахаром, в спелых фруктах, ягодах. В крови человека содержится 0,1% глюкозы.
С6Н12О6
Т.к. в молекуле глюкозы много кислородных атомов, можно высказать предположение о принадлежности глюкозы к многоатомным спиртам.

– Если к раствору глюкозы прильем гидроксид меди, раствор окрасится в ярко-синий цвет – значит глюкоза принадлежит к многоатомным спиртам.

– Если раствор глюкозы нагреть с аммиачным раствором оксида серебра, то получится реакция «серебряного зеркала» значит в состав глюкозы входит альдегидная группа.
         Установлено, что цепь углеродных атомов прямая, альдегидная группа находится в конце углеродной цепочки.
         Н     Н     Н     Н     Н      

                                             О

Н – С – С – С – С – С – С 

                                             Н

      ОН   ОН   ОН   ОН  ОН  

         Из формулы видно, что глюкоза одновременно и альдегид и многоатомный спирт – она альдегидоспирт. 

         У глюкозы существуют молекулы циклического строения. В растворе глюкозы молекулы одного вида превращаются в молекулы другого вида и обратно.
           СН2ОН                       СН2ОН                       

         Н   Н                   Н            Н   Н                  ОН                
             ОН             Н 1                        ОН             Н                                      
       НО                        ОН       НО                        Н     

             Н             ОН                     Н             ОН                                  
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 - форма                    
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 - форма
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         Циклическая формула показывает порядок соединения атомов и их пространственное расположение.
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 - форма гидроксильные группы у 1 и 2 атомы углерода расположены по одну сторону кольца.

        
[image: image26.wmf]b

 - форма гидроксильные группы у 1 и 2 атомы углерода расположены по разные стороны кольца.

         Т.к. глюкоза является альдегидоспиртом, то она проявляет свойства и спиртов и альдегидов.

1. Реакции по альдегидной группе
                                              О                                                                  О

а) СН2ОН – (СНОН)4 – С      + Ag2О           СН2ОН – (СНОН)4 – С         + 2 Ag
                                              Н                                                                  ОН

                                                                                                              глюконовая кислота
                                          О                                                                            О

СН2ОН – (СНОН)4 – С       + 2Cu (ОН)2           СН2ОН – (СНОН)4 – С          + 2 CuОН + Н2О
                                          Н                                                                             ОН
                                 2 CuОН          Cu2О + Н2О

                                              О

б) СН2ОН – (СНОН)4 – С       +  2НNО3        НООС – (СНОН)4 – СООН + 2 Н2О
                                               Н

                                              О
в) СН2ОН – (СНОН)4 – С       + 2Н         СН2ОН – (СНОН)4 – СН2ОН
                                              Н                    шестиатомный спирт
г) Присоединение синильной кислоты

                                          О
СН2ОН – (СНОН)4 – С       + НСN         СН2ОН – (СНОН)4 – СН – СN
                                          Н

                                                                                                         ОН
2. Реакции по гидроксильной группе
При взаимодействии йодистого метила атом водорода во всех гидроксильных группах замещается на метильный радикал.

      а) СН2ОН                                      СН2ОCН3                       


         Н   Н                   Н                           Н   Н                  ОН                
             ОН             Н          + 5СН3Y            ОСН3         Н                +  5НY                    
       НО                        ОН                    CН3О                      ОСН3     

             Н             ОН                                      Н           ОСН3                                  
б) Образование глюкозидов

          СН2ОН                                      СН2ОН                       


         Н   Н                   Н                           Н   Н                    Н                
             ОН             Н          + СН3ОН              ОН             Н                +  Н2О                    
       НО                        ОН                       НО                      ОСН3     

             Н             ОН                                      Н            ОН                                  
       в) Образование сложных эфиров (гидроксильные группы вступают в реакцию этерификации)
         СН2ОН                                            СН2ОСОСН3                       


         Н   Н                   Н                                       Н   Н                   Н                
             ОН             Н        + 5(СН3СО)2                       ОСОСН3   Н                            +  5СН3СООН                    
       НО                        ОН                          СН3СОО                       ОСОСН3  

             Н             ОН                                                 Н            ОСОСН3                                  
         Специфические свойства глюкоз:
                 фер.
С6Н12О6          2С2Н5ОН + 2СО2   (спиртовое брожение)
                 фер.
С6Н12О6          2СН3 – СН – СООН    (молочно-кислое брожение)

                                      ОН

                 фер.
С6Н12О6          С3Н7СООН + 2СО2 +2Н2    (масляно-кислое брожение)

                              Масляная кислота
С6Н12О6 + 6О2          6СО2 + 6Н2О
Изомером глюкозы является фруктоза.

Содержится в меде.

С6Н12О6  фруктоза в отличие от глюкозы не является альдегидоспиртом, а является кетоноспиртом.
СН2ОН – СНОН – СНОН – СНОН C – СН2ОН

                                                              О
СН2ОН             ОН
         Н        ОН

     Н                  СН2ОН      

       ОН         Н

         Физические свойства: белое кристаллическое вещество, хорошо растворимое в воде, более сладкая, чем глюкоза.

         Отличие глюкозы от фруктозы в свойствах в том, что глюкоза окисляется бромной водой до глюконовой кислоты, а фруктоза к этой реакции не способна.

     Тема: «Дисахариды».

Вопросы к теме:
1. Строение и нахождение в природе.
2. Химические свойства.
3. Лактоза, мальтоза.

         Дисахариды – это соединения, состоящие из двух моносахаридов.
         Сахаразы – дисахарид, с формулой С12Н22О11 известна нам в виде обычного сахара, это бесцветное кристаллическое вещество, сладкое на вкус, хорошо растворимое в воде, t плавления 160°, при застывании образуется прозрачная аморфная масса карамель.

         Сахароза содержится в соке березы, моркови и дыни. Много ее в сахарной свекле и сахарном тростнике. Из них и получают сахарозу. Сахароза имеет более сложное строение, чем глюкоза.
         - Если к раствору сахарозы прилить раствор гидроксида меди Cu(ОН)2, то образуется ярко-синее окрашивание, значит сахароза содержит гидроксильные группы.

         - Наличие альдегидной группы установить не удается, т.к. при нагревании с аммиачным раствором оксида серебра реакции «серебряного зеркала» не наблюдается, значит сахароза в отличие от глюкозы не является альдегидоспиртом.
         - Прокипятим раствор сахарозы с несколькими каплями серной кислоты, нейтрализуем щелочь и нагреем раствор с гидроксидом меди, обнаружим сначала желтое, а затем красно-оранжевое окрашивание, значит в растворе появились альдегидные группы.

         Сахароза при действии кислоты подвергается гидролизу, в результате образуется глюкоза и фруктоза.

         Строение сахарозы.

          СН2ОН                                                               СН2ОН                       


         Н   Н                   Н              СН2ОН             Н                    Н                        Н            СН2ОН            Н                    
             ОН             Н              +              Н      ОН                       ОН              Н                      Н       ОН                    +  Н2О                    
       НО                        ОН              Н О              СН2ОН        НО                                                            СН2ОН 

             Н             ОН                           ОН      Н                            Н             ОН                     ОН       Н
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 - форма                    
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 - форма
[image: image29.wmf]                                                     сахароза

         Химические свойства:

Реакция гидролиза
С12Н22О11 + Н2О        С6Н12О6 + С6Н12О6 

                                           глюкоза        фруктоза

         Полученная смесь называется инвертным сахаром и используется в производстве карамели, получении искусственного меда, производства многоатомных спиртов.

         Лактоза – это дисахарид, образованный двумя моносахаридами: 
[image: image30.wmf]b

 галактозой и 
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 глюкозой.
           СН2ОН                                      СН2ОН                       


       НО   Н                                   +           Н   Н                                    
             ОН             Н                                           ОН             Н       НОН                   
         Н                        Н                                                           

             Н             ОН                                      Н            ОН                                  
         Молекула галактозы отличается от глюкозы положением гидроксильной группы при 4 углеродном атоме.
         Лактоза входит в состав молока, в промышленности ее получают как побочный продукт при производстве сыры, содержится в сыворотке. Молоко скисает, когда лактоза под действием бактерий превращается в молочную кислоту.

         Химические свойства:

1) С аммиачным раствором оксида серебра
С12Н22О11 + Ag2О         С12Н22О12 + 2Ag
                                         лактобионовая кислота
2) С гидроксидом меди
С12Н22О11 + 2Cu(ОН)2         С12Н22О12 + Cu2О + Н2О

3) Гидролиз
С12Н22О11 + Н2О         С6Н12О6 + С6Н12О6
                                              галактоза        глюкоза
         Мальтоза состоит из двух одинаковых моносахаридных звеньев.

          СН2ОН                        СН2ОН                        СН2ОН                         СН2ОН

           Н   Н                   Н           Н   Н                   Н              Н   Н                   Н                   Н 
             ОН              Н            +          ОН              Н                           ОН             Н                            ОН            Н       НОН         

        НО                      ОН       НО                       ОН           НО          
      

             Н            ОН                      Н             ОН                       Н            ОН                      Н            ОН
         Мальтоза содержится в прорастающих зернах ячменя (солод) и получается при частичном гидролизе крахмала. Мальтоза – это компонент питательных сред.
         Гидролиз

С12Н22О11 + Н2О          С6Н12О6
     Тема: «Полисахариды».

Вопросы к теме:
1. Физические свойства и нахождение в природе крахмала.
2. Состав строение молекулы крахмала.

3. Химические свойства, применение.

4. Физические свойства и нахождение в природе целлюлозы.

5. Состав и строение молекулы.

6. Химические свойства целлюлозы.

         Полисахариды – это природные полимеры состоящие из многих сотен моносахаридных звеньев связанных между собой гликозидными звеньями. 

Молекулярная формула: (С6Н10О5)n
         Важными среди полисахаридов являются крахмал и целлюлоза.
         Крахмал представляет собой порошок белого цвета, нерастворимый в воде, в горячей воде набухает, образуя коллоидный раствор клестер.

         Крахмал распространен в природе: клубни картофеля содержат 20% крахмала, пшеница и кукуруза – 70%, рис – 80%.
         Крахмал – это природный полимер, имеет линейную и разветвленную структуру и состоит из 
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 - формы глюкозы. Крахмал – неоднородный продукт, состоящий из двух типов полимерных веществ. На долю растворимой в воде фракции (амилозой) приходится 20%, а 80% составляет нерастворимый в воде амилопектин.

          СН2ОН                        СН2ОН                        СН2ОН                     


           Н   Н                   Н           Н   Н                   Н              Н   Н                   Н                
             ОН              Н            +          ОН              Н                           ОН             Н                                     

        НО                      О Н      НО                        О Н        НО                       ОН    
      

             Н            ОН                      Н             ОН                       Н            ОН  
          СН2ОН                        СН2ОН                        СН2ОН                     


           Н   Н                   Н           Н   Н                   Н              Н   Н                   Н                
             ОН              Н                         ОН              Н                           ОН              Н            + 2Н2О                          

        НО                          
             Н            ОН                      Н             ОН                       Н            ОН  
         Химические свойства:

1. Способность давать синюю окраску при взаимодействии с йодом (качественная реакции).
2. Нагреем крахмальный клейстер с гидроокисью меди – не обнаружим красного осадка затем меди, значит крахмал не обладает восстановительными свойствами глюкозы.
3. Прокипятим раствор крахмала клейстера с несколькими каплями Н2SО4, нейтрализуем щелочью и проведем реакцию с гидроксидом меди, обнаружим образование красного осадка закиси меди, значит в растворе появились альдегидные группы, произошла реакция гидролиза крахмала.
(С6Н10О5) n + nН2О         n С6Н12О6   (открыл ученый К.Кирхгоф в 1811г.)
   крахмал                                      глюкоза 
         Гидролиз крахмала идет ступенчато: крахмал        декстрины        мальтоза        глюкоза. Декстрины имеют меньшую молекулярную массу, чем крахмал, обладают клеящей способностью,  растворимы в Н2О, лучше усваивается организмом. Частичный гидролиз происходит при варке картофеля, при выпечке хлеба, появление корки на хлебе и жареном картофеле. Если гидролиз крахмала не доводить до конца, то образуется густая сладкая масса – смесь декстринов и глюкозы – патока. Она применяется в кондитерском деле для приготовления некоторых сортов конфет, мармелада, пряников, с патокой они остаются долго мягкими и не слишком сладкие.
         Крахмал является ценным продуктом питания. В чистом виде организмом не усваивается, а подвергается гидролизу.

         Гидролиз начинается в ротовой полости при пережевывании пищи (под действием фермента содержащегося в слюне), затем продолжается в желудке, кишечнике. Глюкоза всасывается через стенки кишечника в кровь, поступает в печень, а затем во все органы. Избыток глюкозы отлагается в печени – называется гликогеном (животным крахмалом).
         Применение: на производство этилового спирта, молочную кислоту, применяется для отделки тканей, в медицине готовят мази, присыпки. 

         Целлюлоза или клетчатки, входит в состав растений, образуя оболочки клеток, придает им прочность и является их скелетом в древесине – 50%  целлюлозы хлопок – 90%. Чистыми образцами целлюлозы являются вата и фильтровальная бумага

- это твердое, волокнистое вещество, не растворима в воде и обычных органических растворителях.

         Молекулярная формула:  (С6Н10О5) n   число n – больше, чем у крахмала, имеет линейную структуру, состоит из 
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 - формы глюкозы
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              Н                                                 Н   Н                                                     Н   Н                                               
             ОН              Н                                           ОН             Н                                              ОН             Н                           + 2Н2О  
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          Различен в строении молекулы крахмала и целлюлоза велико, но сказывается на свойствах (целлюлоза не пригодна для питания человека).
         Химические свойства:
1) При нагревании разлагается на органические вещества (метиловый спирт, уксусную кислоту, ацетон) воду и древесный уголь.
2) Реакция гидролиза

Разотрем кусочки фильтровальной бумаги в фарфоровой ступке смоченной в конц. серной кислоте, разбавим водой, нейтрализуем щелочью и добавим гидроксид меди, обнаружим появление закиси меди.

(С6Н10О5) n + nН2О          nС6Н12О6
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 - форма
3) Взаимодействие с неорганическими кислотами
                       О Н        НО   – NО2                                     О – NО2
С6Н7О2          О Н   +   НО   – NО2             С6Н7О2          О – NО2     + 3Н2О
                       О Н        НО   – NО2                                                 О – NО2
                                                                                        тринитроцеллюлоза 
4) Взаимодействие с органическими кислотами
                       О Н   +   НО   – СО СН3                                     О – СО – СН3
С6Н7О2          О Н   +   НО   – СО СН3             С6Н7О2           О – СО – СН3       + 3Н2О
                       О Н   +   НО   – СО СН3                                                 О – СО – СН3
                                                                                           триацетат целлюлозы
         Применение:

Используется в строительстве, для изготовления нитей, тканей, бумаги, получения этилового спирта. Из ее соединений получают искусственное волокно.

Тема: «Амины».

Вопросы к теме:
1. Строение и свойства.
2. Сходство и различие аминов с аммиаком.
         Амины – это производные аммиака, где один или несколько атомов водорода замещены на углеводородные радикалы.

       Н                           СН3         Н                      Н         СН3

Н – N                                  N                                    N

       Н                                        Н                                  СН3
 аммиак                                 метиламин                          диметиламин 
   NН3                                 СН3 – NН2                   (СН3)2 – NН 

         Классификация:

1) По числу углеродных радикалов амины делятся на первичные, вторичные, тритичные.
                                                                                          R

R – NН2                      R – NН – R                         R    – N – R    

первичный амин                   вторичный  амин                         третичный амин
2) По типу углеродных радикалов, связанных с атомом азота амины делятся на алифатические (предельные, непредельные), жирноароматические (содержащие ароматические и алифатические радикалы) и ароматические.

СН3 – NН2                                                      NН2                                                                  NН - СН3
 метиламин 

                                                      анилин                                                         метиланилин

3) По наличию аминогрупп

Н2N – СН2 – СН2 – NН2

         этилендиамин
          Для аминов характерны два типа изомерии углеродного скелета и положения функциональной группы.

СН3 – СН2 – СН2 – NН2                                СН3 – NН – СН2 – СН3
          пропиламин                                                                метилэтиламин
         Получение:

                        Н

1) СН3  Cl  + N – Н       СН3 – NН2 + НCl
                                                 метиламин
                        Н     

2) С6Н5NО2 + 6Н       С6Н5NН2 + 2Н2О

          Амины по свойствам сходны с аммиаком. Низшие амины – газообразные вещества имеют запах аммиака, но в отличие от него они горят на воздухе.

4СН3 – NН2 + 9 О2       4СО2 + 10 Н2О  + 2N2
NН3 – аммиак                                            СН3 – NН2  - метиламин
        . . Н                                                                                  . . Н    . . Н
Н : N :                                                        Н : N ·  · N :             
     ˙˙Н                                                              ˙˙Н    ˙˙Н               
свободные эл. пары                                        свободные эл. пары    

Взаимодействие с Н2О

NН3 + НОН       NН4ОН                                           СН3 NН2 + НОН         СН3- NН3   ОН     
                    гидроксид аммония                                                                                   гидроксид метил аммония 
Взаимодействие с НCl

NН3 + НCl       NН4Cl                                                СН3 NН2 + Н Cl        СН3- NН3    Cl      
                        хлорид аммония                                                                                         хлорид метил аммония

         Гидролиз метил аммония является более сильным основанием, чем  гидроксид аммония, т.к. группа СН3 обладает способностью отталкивать от себя электронное облако к атому азота. Плотность на азоте возрастает и он сильнее притягивает к себе ионы водорода от молекулы воды, потому в результате больше свободных гидроксильных групп, а значит щелочные свойства раствора выражены сильнее.     

Тема: «Анилин».

Вопросы к теме:
1. Свойства и строение.
2. Химические свойства.

3. Применение.

         Анилин – это бесцветная маслянистая жидкость, мало растворима в Н2О, на воздухе становится светло-коричневого цвета, очень ядовита.
                                                         NН2
С6Н5 NН2                        

 

         Анилин можно рассматривать как производное аммиака, где один атом водорода замещен на радикал фенил С6Н5, и можно рассматривать как молекулу бензола, где один атом водорода замещен на группу NН2. 
         Химические свойства:


С6Н5 – NН2 + НCl         С6Н5 NН3  Cl
                                           хлорид фенил аммония

С6Н5 – NН2 + НОН         С6Н5 NН3  ОН

                                   гидроксид фенил аммония
         Гидроксид фенил аммония слабое основание, чем гидроксид метил аммония, это объясняется тем что радикал фенил обладает способностью смещать к себе электронное облако азота, плотность на азоте уменьшается, и он слабее притягивает к себе ионы водорода от молекулы воды, поэтому в растворе меньше свободных гидроксильных групп, поэтому щелочные свойства раствора выражены слабее.

         Анилин – один из важных продуктов химической промышленности, для получения красителей, лекарственных веществ (сульфаниламедных препаратов) взрывчатых веществ, высокомолекулярных соединений.
Реакция Зинина Н.Н. в 1842г.

Получение анилина

С6Н5NО2 + 6Н        С6Н5NН2 + 2Н2О
Тема: «Аминокислоты».

Вопросы к теме:
1. Строение, классификация и номенклатура аминокислот.

2. Химические свойства аминокислот.

3. Получение аминокислот. Пептиды.
         Среди азотосодержащих органических веществ имеются соединения, с двойственной функцией. Важными из них являются аминокислоты.

         Аминокислоты можно рассматривать как производные карбоновых кислот, где один атом водорода в углеводородном радикале замещен на аминогруппу – NH2.

               О                                                                О
СН3 – С                                                 NH2 – СН2 – С             
                ОН                                                            ОН
уксусная кислота                                   аминоуксусная кислота
          Аминокислоты – это вещества, в молекулах которых содержится одновременно две 

                                                                                                                                       О

функциональные группы: аминогруппа – NH2  и карбоксильная группа   – С         .  

                                                                                                                                      ОН
         Физические свойства: это бесцветные кристаллические вещества, растворимые в Н2О, сладковатые на вкус.
         В зависимости от расположения аминогруппы в углеводородной цепи аминокислоты делятся на
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  и т.д. Обозначение углеродных атомов начинается с углерода, ближнего к карбоксильной группе.
 5
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СН3 – СН2 – СН2 – СН2 – СН– СООН
                                            NН2
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 аминокапроновая кислота
         Изомерия аминокислот может быть обусловлена разветвлением углеродного скелета. Аминокислоты распространены в природе, они являются строительным материалом для белков. В состав каждого белка входят различные аминокислоты. Число известных природных аминокислот около 20.
Представители аминокислот:

NН2 – СН2 – СООН  - аминоуксусная кислота (глицин)
NН2 – (СН2)2 – СООН  - аминопропионовая кислота

NН2 – (СН2)3 – СООН  - аминомасляная кислота

NН2 – (СН2)4 – СООН  - аминовалериановая кислота

NН2 – (СН2)5 – СООН  - аминокапроновая кислота
         Химические свойства:
Т.к. аминокислоты содержат две функциональные группы, то они должны обладать двойственной функцией (проявлять свойства кислот и свойства оснований).

1) Действие кислот на индикатор (растворы их нейтральны)

       Н                                              Н

                              О                          +

Н – N – СН2 – С                     Н – N – СН2 – СОО                     
         ·   ·                    ОН
                                                          Н        биполярный НОН
На одном конце молекулы образуется отрицательный заряд, а на другом положительный.
2) Как кислоты

1. Взаимодействуют с основаниями

NH2 – СН2 – СООН + NаОН        NH2 – СН2  СООNа + Н2О

                                                               натриевая соль аминоуксусной кислоты
2. Взаимодействуют со спиртами

                           О                                                       О
NH2 – СН2 – С          + НОR           NH2 – СН2 – С           + Н2О
                           ОН                                                     ОR
                                               сложный эфир
3) Как основания
а) взаимодействуют с кислотами

 NH2 – СН2 – СООН + НCl        NH3  – СН2 СООН   Cl
                                                                      хлористоводородная соль аминоуксусной кислоты
     4) Аминокислоты взаимодействуют друг с другом
                                           Н                                   Н
                             О                                    О                                 О
Н2N – СН2 – С              +  N  – СН2 – С            + N – СН2 – С 
                              ОН                                 ОН                             ОН
                                           Н                                   Н
                            О   Н                 О   Н         
                                                                                О
    Н2N – СН2 – С – N – СН2 – С – N – СН2 – С           + 2Н2О
                                                                                   ОН
          В результате реакции поликонденсации образуются пептидные группы, а связь называется пептидной.

         Получение:

1) При гидролизе белков (образуется дипептид).

2) Через галогенопроизводных карбоновых кислот с аммиаком
                О                                        О

СН3 – С          + Cl2           СН2 – С           + Н Cl
                            ОН                                       ОН
                                                       Cl      хлоруксусная кислота
                                         Н
                             О                                            О
            СН2 – С           +  N – Н         СН2 – С         +  Н Cl 
                              ОН                                       ОН
            Cl                          Н               NН2     аминоуксусная кислота 
         Применение аминокислот:  для получения белков организма, приписывают больным при сильном истощении, после тяжелых операций, при некоторых болезнях (глутаминовую кислоту при нервных заболеваниях, гистидин при язве желудка), в сельском хозяйстве – для подкормки животных, получают синтетическое вещество капрон.
Аминокислоты

                                                    Заменимые                          Незаменимые
                                              (синтезируются                  (организмом не синтезируются,                

                                                 организмом)                           поступают с пищей)

                                                                                                  валин, фенилаланин 
         Важным свойством пептидов является гидролиз. Эта реакция происходит в кислой или щелочной среде, под действием ферментов. Вода расщепляет пептиды до фрагментов с меньшей молекулярной массой. Анализ продуктов гидролиза позволяет установить строение исходного пептида.

Тема: «Белки».

Вопросы к теме:
1. Строение белков.
2. Химические свойства.

3. Функции белков.

4.  Биологическое значение белков.

         Белки – это природные полимеры, состоящие из большого числа остатков аминокислот. Белковые молекулы содержатся во всех живых организмах, что позволило Ф.Энгельсу определить понятие жизнь – как способ существования белковых тел.

         Белковая молекула имеет очень сложное строение. Большая заслуга в расшифровке структур белковых молекул принадлежит немецкому химику Э.Г.Фишеру и русскому биохимику Данилевскому. Белковая молекула состоит из четырех структур:
         Первичная – это последовательное чередование аминокислотных звеньев.

         Вторичная – это пространственная конфигурация, которую принимает полипептидная цепь. Она может быть закручена в спираль и отдельные витки скреплены между собой водородными связями. Такая структура называется 
[image: image44.wmf]a

-спираль, наблюдается у кератина (шерсть, волосы, ногти).
Если белковые группы не очень велики, то полипептидные цепи могут быть расположены параллельно и соединяться водородными связями. Это 
[image: image45.wmf]b

-структура (фиброген шерсти).

         Третичная – это закрученная в спираль полипептидная цепь. Белковая молекула свернута в клубок - глобулу за счет дисульфидных мостиков.
         Четвертичная – это сложная конфигурация, которую принимает закрученная в клубок полипептидная цепь. Некоторые белки (гемоглобин) представляют собой сочетание нескольких белковых молекул с небелковыми фрагментами, такие белки называются сложными или протеидами. Строение протеида представляет собой четвертичную структуру.
Строение некоторых аминокислот
NН2 – СН2 – СООН  - глицин

                                                                                                    фенилаланин 
СН3 – СН – СООН  - аланин                                       
                                                                                                              СН2 – СН – СООН 
           NН2
                                                                                                                          NН2   
НS – СН2 – СН – СООН  - цистеин
                     NН2
НО – СН2 – СН – СООН  - серин
                      NН2
         Упрощению синтез полипептидов можно представить следующим образом:

Глицин + аланин + серин

                                         Н                                  Н

                           О                                  О                                О
NН2 – СН2 – С            +  N – СН – С            +  N – СН – С
                             ОН                               ОН                           ОН
                                         Н     СН3                     Н    СН2
                                                                                     ОН

                                  О   Н              О    Н
                                                                                       О
           NН2 – СН2 – С – N – СН – С – N  – СН – С         + 2Н2О
                                                                                       ОН

                                                СН3                     СН2
                                                                        ОН

         Т.к. природные белки являются высокомолекулярными соединениями, в их полипептидных цепочках аминокислотные остатки повторяются многократно.  При этом каждый белок имеет свою последовательность аминокислотных звеньев.
         Свойства белков:

1) Растворимость.

Одни белки, например белок куриного яйца растворяется в Н2О образуя коллоидный раствор, другие белки растворяются в разбавленных растворах солей. Некоторые совсем не растворяются.
2) Гидролиз.
Происходит под действием ферментов или нагреванием с растворами кислоты или щелочи.

                                         Н                                  Н

                           О                                  О                                О

NН2 – СН2 – С            –  N – СН – С             –  N – СН – С
                          ОН     –   Н                 ОН      –  Н                   ОН

                                                СН3                             СН2

                                                                               ОН

                                         Н                                  Н

                             О                                О                                О

  NН2 – СН2 – С         +  N – СН – С            +  N – СН – С
                             ОН                             ОН                             ОН

                                         Н    СН3                       Н    СН2

                                                                               ОН

3) Денатурация – частичный распад белковой молекулы. Начинается с четвертичной структуры (при варке яиц, створаживание молока) если к раствору белка прилить чистый этанол, то образуется плотный осадок белого цвета, если попытаться его растворить, то осадок не растворится т.к. процесс денатурации необратим. 
4) Разложение белка – это полный распад белковой молекулы Сопровождается запахом жженых перьев, сероводородом).

5) Способность образовывать цветные реакции (качественные реакции):
а) Биуретовая реакция (при действии на белки свежеполученного осадка гидроксида меди образуется фиолетовое окрашивание).
б) Ксантопротеиновая реакция (при действии на белки конц. азотной кислотой образуется желтое окрашивание).

в) Качественное определение серы (при горении белков ощущается запах «жженого рога» в этом можно убедиться, если поджечь волос, шерсть. Этот запах определяется содержанием серы в белках).
         Функции белков:

1) Энергетическая функция. Белки являются необходимой составной частью пищи. Белки единственный источник незаменимых аминокислот в организме. Богаты белками мясо, рыба, молочные продукты, яйца, бобовые. Недостаток белка приводит к тяжелым заболеваниям (плохое самочувствие, истощение, быстрая утомляемость).
2) Ферментативная. Большинство химических реакций протекают в организме в присутствии ферментов – это биологические катализаторы (имеют белковую природу).
3) Транспортная. Важным транспортным белком является гемоглобин крови, который переносит кислород.

4) Строительная. Белки это строительный материал для тканей: мышечных опорных, покровных.
5) Защитная. Белки – антитела обезвреживают проникающие в клетку токсины, яды и определяют защитное свойство организма – иммунитет.
6) Двигательная. Движение осуществляется за счет сокращения мышц, а в состав мышечной ткани входят белки.
         Первый белок у которого удалось расшифровать первичную структуру был инсулин (1954г.), регулирующий содержание сахара в крови. На установление первичной структуры потребовалось почти десять лет, а в организме человека он синтезируется за 2-3 сек.
         Одна молекула состоит из 21 аминокислотного остатка, другая из 30 остатков. Для получения первой 89 реакций, другой 138 реакций. 
Тема: «Азотсодержащие гетероциклические соединения».

Вопросы к теме:
1. ДНК.
2. РНК.

3. Биологическая роль нуклеиновых кислот.

         Гетероциклические соединения представляют собой важную группу органических веществ. Содержат в своем составе замкнутый цикл, включающий атомы углерода и иных элементов (азот, кислород, серу содержащие гетероциклы).
         Нуклеиновые  кислоты представляют собой водорастворимые природные полимеры. Они построены из остатков нуклеотидов, поэтому их называют полинуклеотидами. 

         Нуклеиновые кислоты обеспечивающие передачу наследственных свойств организма называются так потому что были выделены из ядерных клеток. Их называют «ядерными кислотами».

         Различают два типа нуклеиновых кислот:
ДНК – дезоксирибонуклеиновая кислота и РИК – рибонуклеиновая кислота. Это природные биополимеры построены из остатков нуклеотидов.

         Нуклеотиды – это вещества содержащие остаток моносахарида, гетероциклического основания и фосфорной кислоты. 

         Схематично строение нуклеотидов можно представить так: 
Фосфорная кислота         Пентоза          Азотистое основание.
         Нуклеиновые кислоты имеют различные структуры.
         Первичная – порядок чередования нуклеотидов в цепи. (Этот порядок определяется четырьмя видами нуклеотидов. В состав ДНК входит А – аденин, Г – гуанин, Ц – цитозин, Т – тимин. А в состав РНК А – аденин, Г – гуанин, Ц – цитозин, У – урацил). В состав ДНК входит углевод – дезоксирибоза, а в состав РНК входит рибоза.
         Вторичная структура. РНК представляет собой одинарную цепь полимера, а ДНК – двойную. Двойная цепь построена по принципу комплементарности: против А – Т, Г – Ц. Этот порядок обусловлен возникновением водородных связей между нуклеотидами. 
         ДНК находится в хромосомах ядра, митохондриях, пластидах.

         РНК – ядрышек, рибосом, митохондриях.

         В состав ДНК входит до несколько десятков тысяч нуклеотидов, а в РНК от 80 нуклеотидов. ДНК способна к самоудвоению (реплекациям).

         Перед удвоением водородные связи разрываются, а цепи раскручиваются. Каждая цепь служит матрицей для образования комплементарной цепи.
         Известно три типа РНК, выполняющие различные функции.
         И – РНК (информационная) переносит генетическую информацию от РНК к рибосомам, где происходит синтез белка.
         Т – РНК (транспортная) переносит аминокислоты к месту синтеза белка.
         Р – РНК (рибосомная) участвует в синтезе белков.

         ДНК – главная молекула в живом организме. Она хранит информацию, которая передается от одного поколения к другому. В молекуле ДНК в закодированном виде записан состав всех белков организма. Каждой аминокислоте соответствует свой код в ДНК – определенная последовательность из трех азотистых оснований.           
Тема: «Биосинтез белка в клетке».

         Любая клетка в течении жизни способна синтезировать белок. Эта особенность заложена генетически и передается из поколения в поколение. Информация о структуре белка содержится в ДНК, но ДНК находится в ядре, а синтез белка происходит в рибосомах. Роль посредника между ДНК и местом синтеза белка выполняет И – РНК.  И – РНК переносит информацию о структуре белка от ДНК к рибосомам, где будет проходить синтез белка. Поэтому синтез белка можно разбить на две основные стадии: считывание информации (транскрипция) и синтез белка (трансляция).
          транскрипц.                трансляц.
ДНК                      РНК                  белок

         В активный центр рибосомы поступает Т – РНК1 и Т – РНК2 со своими аминокислотами. Между аминокислотами 1 и 2 устанавливается пептидная связь. Аминокислота 1 разрывает связь со своей Т – РНК1 и Т – РНК1 покидает активный центр рибосомы. А рибосома на один триплет перескакивает по И – РНК и т.д.
         Значение механизма биосинтеза белка в клетке и принципа передачи наследственных свойств организма привело к возникновению и бурному развитию таких направлений современной биохимии, как генная инженерия и биотехнология.
         Процесс получения различных веществ и продуктов с применением ферментов клеточных структур называется биотехнологией.
         В последние годы ученые научились встраивать гены высших организмов в клетки бактерий или дрожжей. Эти клетки затем можно использовать для синтеза белка. Человеческий инсулин был получен с помощью бактерий. Позднее для этой цели были использованы клетки дрожжей, которые больше похожи на клетки человека. 
         Извлечение генов из клеток организмов одного типа и вживление их в клетки организмов другого типа называют генной инженерией.
         Такие белки, как инсулин, человеческий гормон роста – это продукты генной инженерии. Преимущество их в том, что они дешевле и чище, чем вещества, полученные традиционным путем (вакцина против гепатита В).
         Например, для борьбы с сорняками и вредителями растений используют два подхода.

         Во-первых, гены, определяющие устойчивость растений к действию пестицидов и гербицидов трансплантируют (вживляют) в штампы сельскохозяйственных культур. Этими препаратами уничтожаются вредители и сорняки. 
         Во-вторых, некоторые растения производят свои собственные пестициды.

         Дальнейшее развитие этой технологии может расширить область ее применения.

Тема: «Ферменты».

         Ферменты или энзимы – это катализаторы белковой природы, которые ускоряют реакции необходимые для функционирования живых организмов.
1) Каждый фермент ускоряет только одну реакцию или группу однотипных реакций – эта особенность называется селективностью (избирательностью действия).
2) Эффективность (скорость реакций увеличивается в 1015 раз. Это объясняется тем, что молекулы ферментов очень быстро восстанавливаются).

3) Многие ферменты обладают наибольшей эффективностью при t человеческого тела при 37°. Человек погибает, если его t ниже 35° и выше 42°, не из-за того что его убила болезнь, а из-за того, что перестают действовать ферменты и прекращаются обменные процессы, которые определяют сам процесс жизни.
4) Определенная среда раствора (РН показатель) – фермент желудочного сока пепсин активен при РН от 1,5 до 2,0 (сильнокислотная среда) отклонение от нормы может быть причиной тяжелых заболеваний.

Тема: «Витамины водорастворимые».

         Витамины – это соединения, поступающие в организм с пищей и необходимые для его нормальной жизнедеятельности.
         Функции:

1. Служат строительным материалом для ферментов.
2. Играют роль катализатора в реакциях организма.

3. Участвуют в биохимических процессах организма.

         Для здорового человека необходим определенный уровень содержания витаминов. При понижении содержания витаминов развается гино- и авитоминозы. 
4. Применяется для лечения многих заболеваний.
5. Усиливают активность лекарственных веществ.

6. Устраняют побочные действия лекарственных веществ на организм.

7. Избыток витаминов вызывает токсический эффект.
Витамины

Водорастворимые                   Жирорастворимые

         Водорастворимые витамины:
· Витамин В1 (тиамин) в организме не синтезируется, поступает с пищей, влияет на углеводный обмен.
Применение: при радикулите, невралгии, заболевании печени, сердечно-сосудистой системы.
Авитаминоз В1 (болезнь бери – бери) сопровождается расстройством нервной системы, повышением тонуса кишечника.
· Витамин В2 (рибофлавин) участвует в  окислительно-восстановительных процессах.
Недостаток: развиваются судороги, поражение слизистой оболочки губ, поражение языка. Кишечные расстройства, нарушение зрения.
Применение: при заболеваниях желудочно-кишечного тракта, в глазной практике, при лечении антибиотиками. 
· Витамин В5 (кальция пантотенат)
Продукты: печень, почки, яичные желтки, икра рыб, горох. Участвует в жировом и белковом обмене.
Применение: при экземе, невралгии, аллергических реакциях, заболеваниях дыхательных путей.
· Витамин В6 (пиридоксин). Стимулирует деление клеток, способствует повышению образования гемоглобина.
Применение: при заболеваниях печени, почек, ревматизме.
Недостаток: развивается анемия, дерматит, глоссит.
· Витамин В12 (цианокобаламин) Стимулирует синтез белков, деление клеток.
При недостатке: вызывает злокачественные заболевания, малокровие, полиневриты. 

Применение: при болезни печени, кожных заболеваниях, атеросклерозе.
· Кислота аскорбиновая (витамин С) содержится в продуктах растительного происхождения, участвует в синтезе белков, гормонов.
При недостатке: развивается цинга, поражаются суставы, кровоточат десна.

Применение: при атеросклерозе, инфекционных заболеваниях, кровоточивости, переломах костей, болезнях печени.

Тема: «Жирорастворимые витамины».

· Витамин А (ретинол)
Богат витамином А рыбий жир.

Недостаток его в организме вызывает:

1) Заболевание «куриную слепоту», (нарушается способность видеть при плохом освещении).
2) Шелушение  и сухость кожи, гнойничковое поражение кожи.

3) Истонченность, ломкость ногтей.

4) У детей задержание умственного развития, нарушение роста костей в длину.

Роль витамина А:

1) Участвует в окислительно-восстановительных процессах;

2) Повышает количество гликогена в мышцах;

3) Повышает сопротивляемость организма инфекциям.

Применяется: при авитоминозах, инфекционных и простудных заболеваниях, кожных болезнях, при заболеваниях глаз, органов пищеварения.
· Витамин Д
Роль в организме:
1) Регулирует обмен кальция и фосфора
2) Необходим для роста костей
Применение:

1) Для профилактики лечения рахита
2) При расстройстве функции паращитовидных желез
3) Кожных и других заболеваниях.
Витамин Е

Роль в организме:

1) Синтез белка 

2) поддерживает нормальную структуру мембраны клеток.

Применение:

1. При мышечных дистрофиях, нарушение менструального цикла, склонности к абортам.

2. Для лечения бесплодия.

· Витамин К.

Роль в организме:

1) Способствует образованию факторов свертывания крови в печени;

2) Ускоряет процессы регенерации тканей, заживлении ран.

3) Оказывает болеутоляющее и антимикробное действие.

Недостаток: приводит к снижению свертываемости крови.

Тема: «Гормоны».

         Гормоны – высокоактивные химические вещества, вырабатываемые железами внутренней секреции.
         Гормональные препараты получают из животного сырья (органы и ткани убитого скота), а также синтетическим путем.

         Гормоны обладают различными функциями:

1) Используют при различных болезнях (воспалительного характера, сосудистые заболевания, новообразование и др.)
По химической структуре:
Гормоны 


                              Белковые и                   Производные            Стероидные

              полипептидные препараты         аминокислот               препараты

1 гр. препараты гипофиза, паращитовидных и поджелудочных желез.

2 гр. препараты щитовидных желез

3 гр. препараты коры надпочечников и половых желез.

         Гормоны влияют на весь организм в целом. Процесс образования гормонов находится под контролем центральной нервной системы.

1 гр. кортикотропин получают из гипофиза свиней и крупного рогатого скота.

Применяется: при ревматизме, полиартрите, в дерматологии. 

Обладает противовоспалительным и противоаллергическим эффектом.

         Вазопрессин усиливает тонус гладких мышц, кровеносных сосудов, повышает кровеносное давление.
При недостатке: развивается несахарный диабет, характеризуется повышенной жаждой и частым мочеиспусканием.
         Адиурексин применяется при несахарном диабете и ночном недержании мочи.
Гормоны щитовидной железы: тироксин, регулирует обмен веществ в организме, повышают мышечный тонус, стимулируют рост и развитие.

         Тиреоидин применяется при лечении микседемы, ожирении.

         Гормоны паращитовидных желез влияют на обмен кальция и фосфора. Паратиреоидин.
         Препараты поджелудочной железы:

Инсулин – влияет на углеводный обмен, применяется при упадке сил, для повышения аппетита у истощенных больных, при заболеваниях желудка и печени.
         Препараты гормонов коры надпочечников:

Кортикостероиды подразделяются на 3 гр.:
1) Глюкокортикостероиды;

2) Минералокортикостироидные;

3) Половые гормоны.

         Кортизон, гидрокортизон.

Гидрокартизон применяется при артритах, бурситах, аллергических кожных заболеваниях, болезнях глаз.  Преднизолон.

         Препараты женских половых гормонов:        
Эстрон, прогестерон.
Эстрогены способствуют созревании яйцеклеток, увеличивают синтез белка, вызывают спонтанное сокращение мышц, применяются для стимуляции родовой деятельности, у мужчин для лечения рака предстательной железы.

         Гестагены – способствуют сохранению беременности, прогестерон применяется с целью предупреждения выкидышей, при кровотечениях.
         Препараты мужских половых гормонов:

Андрогены при их недостатке угнетается половая деятельность, влияют на обмен веществ, к ним относится тестостерон (применяется при недоразвитии половых органов, импотенции, мужском климаксе и рака молочных желез у женщин).
Тема: «Лекарственные вещества».

         Лекарственными называются вещества, кото​рые оказывают терапевтическое действие (лечение) на организм и используются для лечения, профилактики и диагностики различных заболеваний.

         Наиболее древним источником получения лекар​ственных веществ, не утратившим своего значения до настоящего времени, служит природа. В медицинской практике широко применяются лекарства растительно​го и животного происхождения. Например, настойка валерианы из корня и корневища валерианы лекарственной, гормональный препарат инсулин, получа​емый из поджелудочных желез убойного скота. Земная кора, вода морей и озер — природный минеральный источник получения лекарственных веществ. Приме​ром таких веществ служат натрия сульфат, натрия хлорид, йодистые соли и др.
         Некоторые микроорганизмы, высшие растения и ткани животных являются биологическим источником получения лекарств.
         Путем направленного синтеза, получают химически индивидуальные лекарственные вещества. Например, сульфаниламиды (стрептоцид, сульфадимезин, нор​сульфазол и др.).
         Индивидуально чистые химические вещества и суммарные фармакологически активные вещества природного происхождения называются лекарствен​ными препаратами.
         Лекарства получают из одного или нескольких лекарственных препаратов (средств) и выпускают в определенной лекарственной форме.
         Классификация лекарственных средств: противоаллергические средства, противовоспалительные, противомикробные, противогрибковые и др.

1 гр. супрастин, диазолин, тавегил
2.гр. салицилаты, индометацин

3 гр. хлорамин, йод, раствор перекиси водорода.
4 гр. нистатин, нитрофунгин

         Противоаллергические средства. Аллергии возникают при попадании в организм аллергена (антигена). Аллергическому состоянию должна предшествовать сенсибилизация организма. Протекают аллергические заболевания с участием иммунной системы организма.                        

         Противовоспалительные средства. Вещества, подавляющие воспаление. Клинически воспаление проявляется отечностью тканей, их покраснением и болевыми ощущениями.

         Противомикробные средства. Противомикробными называются лекарственные вещества, подавляющие жизнедеятельность микробов и вызывающие их гибель.
         Противогрибковые средства. Лекарственные вещества, применяемые при грибковых инфекциях кожи, поражении волос, ногтей, а также при дрожжевых заболеваниях кожи, слизистых оболочек, внутренних органов. 
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