Тема 2.5. МЕТОДИКА ПОДГОТОВКИ ОБУЧАЮЩИХСЯ К ИТОГОВОЙ АТТЕСТАЦИИ ПО ХИМИИ 
Лекция (2 часа)
Вопросы: 
1. Краткие справочные материалы по блоку «Химическая реакция»
[bookmark: _GoBack]2. Электролиз растворов и расплавов солей 
 
Краткие справочные материалы по блоку «Химическая реакция»
Основные понятия: реакции соединения, реакции разложения, реакции обмена, реакции замещения, каталитические реакции, реакции обратимые и практически необратимые, экзо- и эндотермические реакции; скорость химической реакции, гомогенные и гетерогенные реакции, химическое равновесие, смещение равновесия, катализатор, ингибитор.
Краткий справочный материал

Для обобщения знаний о классификации химических реакций можно предложить составить обобщающую таблицу. При этом важно обратить внимание обучающихся, что одна и та же химическая реакция может относиться к разным группам реакций в зависимости от принципа ее классификации.
Таблица 1
Классификация химических реакций (вопрос 17) 
	Принцип классификации
	Типы химических реакций

	По числу и составу исходных веществ и продуктов реакции
	· Реакции соединения;
· реакции разложения;
· реакции замещения;
· реакции обмена;
· реакция	нейтрализации	реакция	между	кислотой	и основанием (частный случай реакции обмена)

	По тепловому эффекту
	· Реакции	экзотермические	(сопровождающиеся выделением теплоты);
· реакции	эндотермические	(сопровождающиеся поглощением теплоты)

	По изменению степеней окисления элементов, входящих в состав реагирующих веществ
	· Реакции окислительно-восстановительные;
· реакции,	протекающие	без	изменения	степеней окисления;

	По признаку обратимости
	· Реакции обратимые;
· реакции необратимые

	По	использованию катализатора
	· Реакции каталитические;
· реакции некаталитические

	По наличию границы раздела фаз
	· Реакции гомогенные;
· реакции гетерогенные



Приведем примеры конкретных заданий различной формы.
Задания в тестовой форме чаще применяются на этапе подготовки к ЕГЭ. Их выполнение надо сопровождать комментариями с привлечением теоретического материала.
Задание 1. Взаимодействие растворов гидроксида кальция и соляной кислоты относится к реакциям
	1)
	соединения

	2)
	обмена

	3)
	замещения

	4)
	гомогенным

	5)
	окислительно-восстановительным


Проанализировав условие задания, можно сделать заключение, что в реакции участвуют два сложных вещества в виде водных растворов, то есть границы раздела фаз не видно. Значит, реакция гомогенная. Если составить уравнение реакции (весьма целесообразно в таких заданиях): Ca(OH)2 + 2HCl = CaCl2 + 2H2O, то становится очевидно, что это реакция обмена. Ответ: 24.
Скорость реакции, ее зависимость от различных факторов.
Обратимые и необратимые химические реакции. Химическое равновесие.
Скорость химической реакции есть число элементарных актов химической реакции, происходящих в единицу времени в единице объема (для гомогенных реакций) или на единице поверхности (для гетерогенных реакций). В соответствии с более простым определением скорость гомогенной химической реакции есть изменение концентрации реагирующих веществ в единицу времени:

v   C /  t
 [
моль


л  с ].

На скорость химической реакции влияют различные факторы. Этот теоретический материал можно обобщить в виде таблицы.
Таблица 2 
Влияние факторов на скорость химической реакции (Вопрос 18)
	Факторы
	Влияние

	Природа реагирующих веществ
	Под	природой	понимается	химическая	активность	веществ. Активные вещества вступают в реакции с большей скоростью

	Концентрация реагентов
	Увеличение концентрации реагентов приводит к увеличению скорости реакции (закон действующих масс Гульдберга и Вааге)

	Давление в системе
	Для реакций, протекающих в газовой фазе: чем выше давление в
системе, тем больше скорость реакции

	Площадь соприкосновения реагентов
	В случае гетерогенных процессов: чем сильнее измельчены вещества, тем больше площадь их соприкосновения и выше скорость реакции

	Температура
	Чем выше температура, тем больше скорость химических реакций.
При нагревании на каждые 10о скорость большинства химических реакций возрастает в среднем в 2–4 раза (правило Вант-Гоффа)

	Наличие	катализатора или ингибитора
	Катализатор – вещество, ускоряющее химическую реакцию, но остающееся неизменным после окончания реакции. Ингибитор – вещество, замедляющее реакцию



Химические реакции, которые протекают только в одном направлении и завершаются полным превращением реагирующих веществ, называются необратимыми. Большинство реакций являются обратимыми. Обратимыми называются реакции, которые могут протекать в двух взаимно противоположных направлениях.
В системе, в которой осуществляется обратимый процесс, может установиться химическое равновесие (Презентация 1-2). Под химическим равновесием подразумевают такое состояние системы, при котором скорость прямой реакции равна скорости обратной. Химическое равновесие динамическое: его можно смещать как в одну, так и в другую сторону. Если на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия, оказывать внешнее воздействие, то равновесие смещается в сторону, ослабляющую это воздействие (принцип Ле Шателье). Так, увеличение концентрации какого-либо вещества смещает равновесие в сторону его расходования. Увеличение давления приводит к смещению равновесия в сторону уменьшения объема. Повышение температуры смещает равновесие в сторону эндотермической реакции. Катализатор, ускоряя как прямую, так и обратную реакции, не влияет на состояние равновесия.

Задание 29. Для увеличения скорости химической реакции
FeO(тв.) + СО(г) → Fe(тв.) + СO2(г) + 17 кДж
необходимо
1) увеличить концентрацию СO2
2) уменьшить концентрацию СO2
3) уменьшить температуру
4) увеличить степень измельчения FeO
5) увеличить давление

В условии задания представлена гетерогенная реакция, протекающая с участием твердого и газообразного веществ. Скорость подобных реакций зависит от температуры, концентрации газа, давления в системе и степени измельчения твердого вещества (площади соприкосновения реагентов). Из перечисленных факторов в вариантах ответа присутствуют следующие: увеличить степень измельчения твердого реагента (FeO) и увеличить давление в системе (газ CO). Ответ: 45.

	Задание 30. Установите соответствие между способом воздействия на равновесную систему
SO2(г) + Сl2(г)   SO2Cl2 + Q
и направлением смещения химического равновесия в результате этого воздействия:
к	каждой	позиции,	обозначенной	буквой,	подберите	соответствующую	позицию, обозначенную цифрой.

	ВОЗДЕЙСТВИЕ НА СИСТЕМУ
	НАПРАВЛЕНИЕ СМЕЩЕНИЯ
ХИМИЧЕСКОГО РАВНОВЕСИЯ

	А) понижение давления
	1) в сторону продуктов реакции

	Б) добавление катализатора
	2) в сторону исходных веществ

	В) понижение температуры
	3) практически не смещается

	Г) уменьшение концентрации хлора
	



Проанализируем процесс, предложенный в условии задания. Взаимодействие сернистого газа с хлором – экзотермическая, гомогенная реакция, протекающая в газовой фазе с уменьшением объема (слева 2 моль газов, справа только 1 моль). Обсудим теперь действие каждого фактора. Снижение давления приведет к смещению равновесия в сторону увеличения объема, т.е. в сторону исходных веществ (2). Добавление катализатора, как известно, не влияет на состояние равновесия (3). Уменьшение температуры сместит равновесие в сторону экзотермического процесса – в сторону продуктов реакции (1). Уменьшение концентрации
хлора вызовет смещение равновесия в сторону его образования, т.е. в сторону исходных веществ (2). Ответ: 2312.
Электролиз  растворов и расплавов солей (Вопрос 20)
Электролиз – окислительно – восстановительный процесс, протекающий на электродах при пропускании электрического тока через раствор или расплав электролита.
	На катоде источника тока происходит процесс передачи электронов катионам из раствора или расплава, поэтому катод – «восстановитель»; на аноде происходит процесс отдачи электронов анионами, поэтому анод – «окислитель».
	Катод (-) – отрицательно заряженный электрод, на нем происходит восстановление катионов металлов и протонов (в кислотах) или молекул воды, т.е. зарядка.
Анод (+) – положительно заряженный электрод, на нем происходит окисление анионов кислотного остатка и гидроксо – групп (в щелочах), т.е. разряжение. 
При электролизе раствора соли в реакционной смеси присутствует вода. Поскольку вода может проявлять как окислительные, так и восстановительные свойства, она является «конкурентом» как для катодных, так и для анодных процессов.
Различают электролиз:
1) расплавов и растворов электролитов;
2) с полупроницаемой мембраной и без мембраны – если есть мембрана, то продукты электролиза разделены и между ними нет побочных реакций; если мембраны нет, то продукты электролиза могут прореагировать между собой, образуя побочные продукты;
3) с инертными электродами (графитовые, угольные, платиновые, золотой) – электроды только проводники электронов, они не расходуются; и активными электродами – при электролизе материал анода растворяется (расходуется) и переносится к катоду, на котором восстанавливается (накапливается).
При проведении электролиза в растворе с использованием инертного анода, как правило, конкурирующими являются два окислительных и два восстановительных процесса:
на аноде – окисление анионов и гидроксид – ионов;
на катоде – восстановление катионов и ионов водорода.
При проведении электролиза с использованием активного (расходуемого) анода процесс усложняется и конкурирующими реакциями на электродах являются три окислительных и три восстановительных процесса:
на аноде – окисление анионов и гидроксид – ионов, анодное растворение металла – материала анода;
на катоде – восстановление катиона соли и ионов водорода, восстановление катионов металла, полученных при растворении анода.
При электролизе раствора соли с инертными электродами для выбора наиболее вероятного процесса на аноде и катоде руководствуются следующими правилами:
1. Катодные процесса и продукты:
Продукты, получаемые на катоде, зависят от положения катиона в ряду активности металлов:
Li+, Rb+, K+, Ba2+, Sr2+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+, Mn2+, Zn2+, Cr3+, Fe2+, Cd2+, Co2+, Ni2+, Sn2+, Pb2+, H+, Sb3+, Bi3+, Cu2+, Hg2+, Ag+, Pd2+, Pt2+, Au3+



	Положение Ме в ряду активности
	Процессы восстановления на катоде
	Катодные продукты

	От Li+ до Al3+ (Li+, Cs+, Rb+, K+, Ba2+, Sr2+, Ca2+, Na+, Mg2+, Be2+, Al3+), тяжело разряжаются (только из расплавов); 
а также катионы NH4+ не восстанавливаются
	Восстанавливаются молекулы воды:
2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH- 
	В прикатодном пространстве накапливается гидроксид катиона:
Men+ + nOH- → Me(OH)n

	От Mn2+ до Pb2+ (Mn2+, Zn2+, Cr3+, Fe2+, Cd2+, Co2+, Ni2+, Sn2+, Pb2+)
	Восстанавливаются катионы металла и молекулы воды:
2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH-
Men+ + nē → Me0
	Образующийся металл выделяется на самом катоде 
и водород, как газ

	От H+ и Au3+ (H+, Sb3+, Bi3+, Cu2+, Hg2+, Ag+, Pd2+, Pt2+, Au3+); 
легко разряжаются 
	Восстанавливаются катионы металлов:
Men+ + nē → Mе0
	Образующийся металл выделяется на самом катоде


2. Анодные процессы и продукты:
	Природа аниона
	Процессы окисления на аноде
	Анодный продукты

	Анионы кислородсодержащих кислот (PO43-, CO32-, SO42-, NO3-, NO2–, ClO4-); 
фторид – анион (F-) – тяжело разряжаются; гидроксо – анион (OH-) – легко разряжаются
	Окисляются молекулы воды:
2H2O - 4ē → O20↑ + 4H+
и/или гидроксо – группы:
4OH- - 4ē → O20↑ + 2H2O
	В прианодном пространстве накапливается кислота 
и выделяется O2:
ЭОzx- + xH+ → HxЭOz

	Галогенид – анионы (кроме F-) и сульфид – анион (S2-)
	Окисляются только галогенид - анионы:
2Hal- - 2ē → Hal20
или S2- - 2ē → S0↓ 
	На аноде выделяется только галоген или сера

	Анионы органических кислот (RCOO-)
	Окисляются только карбоксилат – анионы:
2RCOO- - 2ē → R–R + 2CO2↑
	На аноде выделяется CO2 
и углеводород


3. Электролиз на активных электродах:
Если при электролизе используется растворимый анод и материал анода не инертен, например, анод из железа, цинка, меди или серебра, то учитываются еще и такие процессы
	Анодный процесс
	Окисление металла анода:
Me0 – nē → Men+
анод            раствор 

	Катодный процесс
	Восстановление металла анода на катоде:
Men+ + nē → Me0
раствор           катод 


 4. Электролиз расплавов (процессы электролиза не зависят от материала электродов и природы ионов):
а) На аноде разряжаются анионы (Anm-, OH-), превращаясь в нейтральные атомы или молекулы:
Anm- - mē → An0;
например: 4OH- - 4ē → O20↑ + 2H2O
б) На катоде разряжаются катионы (Men+, H+), превращаясь в нейтральные атомы или молекулы:
Men+ + nē → M0;
например: 2H+ + 2ē → H20↑
  
Примеры процессов электролиза расплавов с инертными электродами:
В расплаве электролита присутствуют только его ионы, поэтому на катоде восстанавливаются катионы электролита, а на аноде окисляются анионы. 
1. Электролиз расплава хлорида калия:
Термическая диссоциация KCl → K+ + Cl-
K(-): K+ + ē → K0
A(+): 2Cl- - 2ē → Cl20↑
Суммарное уравнение: 2KCl → 2K0 + Cl20↑
2. Электролиз расплава бромида кальция:
Термическая диссоциация CaBr2 → Ca2+ + 2Br-
K(-): Ca2+ + 2ē → Ca0
A(+): 2Br- - 2ē → Br20↑
Суммарное уравнение: CaBr2 → Ca0 + Br20↑
3. Электролиз расплава гидроксида натрия:
Термическая диссоциация NaOH → Na+ + OH-
K(-): Na+ + ē → Na0
A(+): 4OH- - 4ē → O20↑ + 2H2O
Суммарное уравнение: 4NaOH → 4Na0 + O20↑ + 2H2O
4. 2H2O → 2H2 + O2
5. 2Al2O3 → 4Al + 3O2

Примеры процессов электролиза растворов электролитов 
с инертными электродами:
В отличие от расплавов, в растворе электролита, кроме его ионов, присутствуют и молекулы воды. Поэтому при рассмотрении процессов на электродах необходимо учитывать их участие. 
Электролиз раствора соли, образованной активным металлом, стоящим в ряду напряжений до алюминия, и кислотным остатком кислородсодержащей кислоты, сводится к электролизу воды.
1. Электролиз водного раствора сульфата магния:
MgSO4 – соль, которая образована металлом, стоящим в ряду напряжений до алюминия и кислородсодержащим кислотным остатком.
Уравнение диссоциации: MgSO4 → Mg2+ + SO42-
K (-): 2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH-
A (+): 2H2O – 4ē → O20↑ + 4H+
Суммарное уравнение: 6H2O → 2H20↑ + 4OH- + O20↑ + 4H+
2H2O → 2H20+ O20↑
2. Электролиз водного раствора сульфата меди(II):
CuSO4 – соль, которая образована малоактивным металлом и кислородсодержащим кислотным остатком. В данном случае при электролизе получается металл, кислород, а в анодном пространстве накапливается соответствующая кислота.
Уравнение диссоциации: CuSO4 → Cu2+ + SO42-
K (-): Cu2+ + 2ē → Cu0
A (+): 2H2O – 4ē → O20↑ + 4H+
Суммарное уравнение: 2Cu2+ + 2H2O → 2Cu0 + O20↑ + 4H+
2CuSO4 + 2H2O → 2Cu0↓ + O20↑ + 2H2SO4
3. Электролиз водного раствора йодида бария:
BaJ2 – соль, которая образована активным металлом и бескислородным кислотным остатком. В данном случае при электролизе образуются водород, галоген, а в катодном пространстве накапливается щелочь.
Уравнение диссоциации: BaJ2 → Ba2+ + 2J-
K (-): 2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH-
A (+): 2J- - 2ē → J20↑
Суммарное уравнение: 2H2O + 2J- → J20↑ + 2OH-
BaJ2 + 2H2O → Ba(OH)2 + H20↑ + J20↑
4. Электролиз водного раствора хлорида меди(II):
CuCl2 – соль, которая образована малоактивным металлом и кислотным остатком бескислородной кислоты. В данном случае образуются металл и галоген.
Уравнение диссоциации: CuCl2 → Cu2+ + 2Cl-
K (-): Cu2+ + 2ē → Cu0
A (+): 2Cl- - 2ē → Cl20↑
Суммарное уравнение: Cu2+ + 2Cl- → Cu0 + Cl20↑
CuCl2 → Cu0 + Cl20↑
5. Электролиз раствора ацетата натрия:
CH3COONa – соль, которая образована активным металлом и кислотным остатком карбоновой кислоты. При электролизе получает водород и щелочь на катоде и CO2 и углеводород на аноде.
Уравнение диссоциации: CH3COONa → CH3COO- + Na+
K (-): 2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH-
A (+): 2CH3COO- - 2ē → CH3CH3 + 2CO2↑
Суммарное уравнение: 2H2O + 2CH3COO- → H20↑ + 2OH- + CH3CH3 + 2CO2↑
2CH3COONa + 2H2O → 2NaOH + H20↑ C2H6↑ + 2CO2↑
6. Процесс электролиза нитрата никеля:
Ni(NO3)2 – соль, образованная металлом, стоящим в ряду напряжений от Mn до H2, и кислородсодержащим кислотным остатком. В процессе получаем металл, водород, кислород и кислоту.
Уравнение диссоциации: Ni(NO3)2 → Ni2+ + 2NO3-
K (-): Ni2+ + 2ē → Ni0
и 2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH- 
A (+): 2H2O – 4ē → O20↑ + 4H+ 
Суммарное уравнение: Ni2+ + 2H2O → Ni0 + 2HNO3 + H20↑ + O20↑
Ni(NO3)2 + 2H2O → Ni0 + 2HNO3 + H20↑ + O20↑
7. Электролиз раствора серной кислоты:
Уравнение диссоциации: H2SO4 → 2H+ + SO42-
K(-): 2H+ + 2ē → H20↑
A(+): 2H2O – 4ē → O20↑ + 4H+
Суммарное уравнение: 2H2O + 4H+ → 2H20↑ + 4OH- + O20↑ + 4H+
2H2O → 2H20↑ + O20↑
8. Электролиз раствора гидроксида натрия:
В данном случае идет только электролиз воды. Аналогично протекает электролиз растворов H2SO4, NaNO3, K2SO4 и др.
Уравнение диссоциации: NaOH → Na+ + OH-
K (-): 2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH-
A (+): 4OH- - ē → O20↑ + 2H2O
Суммарное уравнение: 4H2O + 4OH- → 2H20↑ + 4OH- + O20↑ + 2H2O
2H2O → 2H20↑ + O20↑
9. Электролиз раствора сульфида аммония:
В данном случае идет электролиз сульфид – аниона на аноде и электролиз воды на катоде. Аналогично протекает электролиз растворов NH4Cl, NH4Br и др.
Уравнение диссоциации: (NH4)2S → 2NH4+ + S2-
K (-): 2H2O + 2ē → H20↑ + 2OH-
A (+): S2- - 2ē → S0↓
Суммарное уравнение: 2H2O + S2- → H20↑ + 2OH- + S0↓
(NH4)2S + 2H2O → H20↑ + S0↓ + 2NH3·H2O

Примеры процессов электролиза растворов электролитов
с растворимыми электродами:
Растворимый анод при электролизе сам подвергается окислению (растворению):
Электролиз раствора сульфата меди(II) с медным анодом. При электролизе раствора сульфата меди с медным анодом процесс сводится к выделению меди на катоде и постепенному растворению анода, несмотря на природу аниона. Количество сульфата меди в растворе остается неизменным. 
Уравнение диссоциации: CuSO4 → Cu2+ + SO42-
K (-): Cu2+ + 2ē → Cu0
A (+): Cu0 - 2ē → Cu2+ (переход ионов меди с анода на катод)

ВЫВОДЫ по записи уравнений реакция электролиза веществ:
1) Если металл стоит в ряду Бекетова правее H2, на катоде восстанавливается металл.
2) Если металл стоит в ряду Бекетова левее Al (включительно), на катоде восстанавливается водород.
3) Если металл стоит в ряду Бекетова между Al и H2 – на катоде параллельно восстанавливается металл и водород.
4. Если электролит содержит анионы кислородсодержащих кислот или F-, на аноде окисляется вода:
4OH- - 4ē → 2H2O + O2
В остальных случаях на аноде окисляется анион электролита.   



