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 ПОЯСНИТЕЛЬНАЯ ЗАПИСКА

Проведение практических занятий предусматривает закрепление  теоретических знаний курса «Химия» и получение необходимых навыков:  

· пользоваться специальной и справочной литературой; 

· составлять и анализировать графики и таблицы; 

· использовать законы термодинамики и кинетики при расчете характеристик физико-химических процессов; 

· определять количественные характеристики химических реакций;

Перед выполнением практических работ необходимо повторить материалы курса лекций и изучить литературу, рекомендованную к данной практической работе. 
На проведение практических работ в соответствии с программой учебной дисциплины отводится 8 учебных часов для студентов на базе среднего (полного) общего образования. Объем часов, отведенных на проведение каждой работы, а также ее тема указаны в таблице.

Перечень практических работ

	№ 
	Перечень практических работ
	Количество часов

	1.
	Молекулярные уравнения. Полные и сокращенные ионные уравнения
	2

	2.
	Основные законы термодинамики. Факторы, определяющие направление протекания химической реакции
	2

	3.
	Смещения химического равновесия. Принцип Ле-Шателье
	2

	4.
	Электролиз расплавов и водных растворов электролитов. Законы электролиза
	2

	
	Итого:
	8


Практическая работа 1

Тема: «Молекулярные уравнения. Полные и сокращенные ионные уравнения»

1. Цель: 

1.1 . Закрепить теоретический материал по теме.

1.2. Получить практические навыки для составления полных и сокращенных ионных уравнений.

2. Теоретические сведения:
Реакции ионного обмена - это реакции между ионами, образовавшимися в результате диссоциации электролитов.
Правила составления ионных уравнений реакций

1. Нерастворимые в воде соединения (простые вещества, оксиды, некоторые кислоты, основания и соли) не диссоциируют.
2. В реакциях используют растворы веществ, поэтому даже малорастворимые вещества находятся в растворах в виде ионов.
3. Если малорастворимое вещество образуется в результате реакции, то при записи ионного уравнения его считают нерастворимым.
4. Сумма электрических зарядов ионов в левой и в правой части уравнения должна быть одинаковой.
 
Порядок составления ионных уравнений реакции

1. Записывают молекулярное уравнение реакции
2. Определяют растворимость каждого из веществ с помощью таблицы растворимости
                                     p                 p                H                p
 MgCl2 + 2AgNO3 ―> 2AgCl↓ + Mg(NO3)2
 
3. Записывают уравнения диссоциации растворимых в воде исходных веществ и продуктов реакции:
     MgCl2 ―> Mg2+ + 2Cl-
     AgNO3 ―> Ag+ + NO3-
     Mg(NO3)2 ―> Mg2+ + 2NO3-
4. Записывают полное ионное уравнение реакции
 
Mg2+ + 2Cl- + 2Ag+ + 2NO3- ―> 2AgCl↓ + Mg2+ + 2NO3-
 
5. Составляют сокращенное ионное уравнение, сокращая одинаковые ионы с обеих сторон:
Mg2+ + 2Cl- + 2Ag+ + 2NO3- ―> 2AgCl↓ + Mg2+ + 2NO3-
Ag+ + Cl- ―> AgCl↓
Условия необратимости реакций ионного обмена

 

1. Если образуется осадок (↓) (смотри таблицу растворимости)

 
Pb(NO3)2 + 2KI ―> PbI2↓ + 2KNO3
Pb2+ + 2I- ―> PbI2↓
 
2. Если выделяется газ (↑)
 
Na2CO3 + H2SO4 ―> Na2SO4 + H2O + CO2↑
CO32- + 2H+ ―> H2O + CO2↑
 
3. Если образуется малодиссоциированное вещество (H2O)

 
Ca(OH)2 + 2HNO3 ―> Ca(NO3)2 + 2H2O
H+ + OH- ―> H2O
 
4. Если образуются комплексные соединения (малодиссоциированные комплексные ионы)
 
CuSO4 • 5H2O + 4NH3 ―> [Cu(NH3)4]SO4 + 5H2O

Cu2+ + 4NH3 ―> [Cu(NH3)4]2+
 
В тех случаях, когда нет ионов, которые могут связываться между собой с образованием осадка, газа, малодиссоциированных соединений (H2O) или комплексных ионов реакции обмена обратимы ↔.
Таблица растворимости солей, кислот и оснований в воде

 
	Катион

анион
	H+
	NH4+
	K+
	Na+
	Ag+
	Ba2+
	Ca2+
	Mg2+
	Zn2+
	Cu2+
	Hg2+
	Pb2+
	Fe2+
	Fe3+
	Al3+

	OH-
	 
	P
	P
	P
	–
	P
	M
	M
	H
	H
	–
	H
	H
	H
	H

	NO3-
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P

	Cl-
	P
	P
	P
	P
	H
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	M
	P
	P
	P

	S2-
	P
	P
	P
	P
	H
	P
	–
	–
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	–

	SO32-
	P
	P
	P
	P
	M
	M
	M
	P
	M
	–
	–
	H
	M
	–
	–

	SO42-
	P
	P
	P
	P
	M
	H
	M
	P
	P
	P
	–
	M
	P
	P
	P

	CO32-
	P
	P
	P
	P
	H
	H
	H
	H
	H
	–
	H
	H
	H
	–
	–

	SIO32-
	H
	–
	P
	P
	H
	H
	H
	H
	H
	–
	–
	H
	H
	–
	–

	PO43-
	P
	P
	P
	P
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H
	H

	CH3COO-
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P
	P


P - растворимое ( >1 г в 100 г воды);
M - малорастворимое (0,001 г - 1г в 100 г воды);
H - нерастворимое (< 0,001 г в 100 г воды); 
– - разлагается водой или не существует.
3. Задания:

1. Составьте уравнения реакций и напишите их в ионной и сокращенной ионной формах: 
        Cu(NO3)2 + … ( Cu(OH)2 + KNO3 ;    

         NaOH + … ( Fe(OH)2 + NaCl.

2. Напишите уравнение реакции в ионной и молекулярной формах: 

     Zn2+ + SiO32- ( ZnSiO3 .

3. Напишите уравнения реакций в молекулярной, ионной и сокращенной ионной формах, при помощи которых можно осуществить следующие превращения:

Fe2+ ( Fe(OH)2 ( OH- ( Fe(OH)3 .

4. Составьте уравнения реакций и напишите их в ионной и сокращенной

      ионной формах: 

          Ba(OH)2 + MgSO4 ( … + …

           KOH + CaCl2 ( …+…
5. Напишите уравнение реакции в ионной и молекулярной формах:   

      Zn2+ + S2- ( ZnS.

6. Напишите уравнения реакций в молекулярной, ионной и сокращенной ионной формах, при помощи которых можно осуществить следующие превращения:

CO32- ( CaCO3 ( Ca2+ ( CaSO4 .

7. Составьте уравнения реакций и напишите их в ионной и сокращенной ионной формах: 

          CuCl2 + NaOH ( Cu(OH)2 + …
          CuSO4 + H2S ( … + …
4. Содержание отчета:

4.1. Наименование и цель работы

4.2. Выполненное задание

4.3. Ответы на контрольные вопросы

5. Контрольные вопросы:

5.1. Дать определение понятию диссоциация.

5.2. Каковы условия необратимости реакций ионного обмена?
5.3. Какие уравнения называют молекулярными?

5.4. Какие уравнения называют ионными?

5.5. Каков порядок составления ионных уравнений?

Практическая работа 2
Тема: «Основные законы термодинамики. Факторы, определяющие направление протекания химической реакции»

1. Цель: 

1.1. Закрепить теоретический материал по теме.

1.2. Получить практические навыки в решении задач с использованием справочных данных.
2. Теоретические сведения:
Термодинамика занимается изучением энергии, превращениями энергии из одной формы в другую, вопросами использования энергии с целью получения полезной работы. Химическая термодинамика изучает превращения энергии в химических реакциях и способность систем выполнять полезную работу. 

Первый закон термодинамики — Закон сохранения энергии: энергия не создается и не уничтожается, но может превращаться из одной формы в другую. Следовательно, система не может ни создавать, ни уничтожать энергию. Математическое выражение 1-го закона термодинамики: (U=Q+A. 

Пусть система изолированная. Р и Т – постоянны, Q=(U+А, как мы определили выше А=-P(V, тогда Q=(U+P(V=(U2-U1)+P(V2-V2)=(U2+PV2)-(U1+PV1). Обозначим U+PV=Н. Величина Н называется энтальпией. 

Q=H2-H1=(H. Таким образом энтальпия - теплосодержание системы (тепловой эффект реакции, протекающей в системе) при постоянном давлении. 

Все термохимические расчеты производятся на основании закона Гесса (1840): тепловой эффект реакции зависит только от природы и физического состояния исходных веществ и конечных продуктов, но не зависит от пути перехода. Чаще пользуются следствием из закона Гесса: Тепловой эффект химической реакции равен сумме теплот образования продуктов за вычетом суммы теплот образовании исходных веществ.

Теплота образования данного соединения -  тепловой эффект образования 1 моля вещества из простых веществ в их устойчивом состоянии при стандартных условиях. Стандартные условия: температура 25(С (298К), давление 1 атм. (760 мм.рт.ст., 101,3 кПа). Энтальпия образования стандартные табличные значения, которые приводятся в справочниках. Энтальпия образования простого вещества принята равной 0.

Термохимическое уравнение – уравнение химической реакции, в котором обязательно указывается агрегатное состояние вещества и численные значения тепловых эффектов.

Тенденцию к беспорядку характеризует величина, называемая энтропией Размерность (S Дж/моль (K.                  (S =(Q/T.
Для определения величины изменения энтропии также используется следствие из закона Гесса.

Второй закон термодинамики: самопроизвольно могут протекать процессы, сопровождающиеся увеличением суммарной энтропии системы и ее окружения. Этот закон является одним из наиболее общих положений всей науки в целом. Существует много различных формулировок этого закона. Основная мысль этих формулировок: в любой изолированной системе с течением времени происходит постоянное изменение энтропии, т.е. самопроизвольно могут протекать процессы, сопровождающиеся увеличением энтропии.

Следовательно, для определения возможности протекания процесса важно знать как изменение энтальпии, так и изменение энтропии. При постоянных давлении и температуре движущая сила процесса (энергия Гиббса) или мера химического сродства: (G=(H2-H1)-(TS2-TS1) (G=(H-T(S математическое выражение второго закона термодинамики, где (G - энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал), кДж/моль; (H - изменение энтальпии, кДж/моль; Т - абсолютная температура, К; (S - изменение энтропии, Дж/моль(К.

Энергия Гиббса также является функцией состояния, поэтому ее изменение при стандартных условиях вычисляется.

Если  (G<0 процесс протекает самопроизвольно (реакция протекает в прямом направлении), (G>0 процесс протекает несамопроизвольно (реакция протекает в обратном направлении), (G=0 процесс находится в состоянии равновесия.

3. Задания:
1. Определить тепловой эффект реакции 2NaOH + H2SO4=Na2SO4 + 2H2O, 

если тепловые эффекты реакций  NaOH + H2SO4=NaHSO4 + H2O и

NaHSO4 + NaOH= Na2SO4 + H2O равны соответственно 128, 5 кДж и 75,4 кДж.
2. Определить тепловой эффект реакции 3Ni + Al2O3=3NiO + 2Al, если энтальпии оксидов алюминия и никеля равны соответственно 128кДж и 106,9кДж.

3. Определить стандартное изменение энергии Гиббса реакции 

СuO + Ca =CaO + Cu, если GCuO=128,5кДж и GCaO=389,4кДж. В какую сторону самопроизвольно протекает эта реакция?

4. Определить изменение энергии Гиббса реакции CuO + CO=Cu + CO2 при

стандартных условиях, если HCuO=-126,9кДж, HCO=-128кДж,  HCO2=-236кДж. В какую сторону самопроизвольно будет протекать эта реакция?

5. Напишите термохимическое уравнение взаимодействия никеля с серной

кислотой при стандартных условиях, если (H реакции – 2346кДж.

6. В какую сторону самопроизвольно протекает реакция 

Fe2O3 + 2Al=Al2O3 +2Fe + 124,7кДж, если GAl2O3=236,8кДж, GFe2O3=-167кДж.

7. Определить теплоту образования воды, если тепловой эффект реакции

2C2H2 + 5O2 = 2H2O + 4CO2 равен 2365,9кДж, а теплоты образования C2H2 и CO2 – 124,6кДж и 209кДж.

4. Содержание отчета:
4.1. Наименование и цель работы

4.2. Выполненное задание

4.3. Ответы на контрольные вопросы

5. Контрольные вопросы:
               5.1.Что изучает химическая термодинамика?
               5.2. Сформулировать первый закон термодинамики.
5.3. Сущность второго закона термодинамики.
5.4. Сформулировать закон Гесса.

5.5. Энергия Гиббса.
Практическая работа 3
Тема: «Смещения химического равновесия. Принцип Ле-Шателье»

1. Цель: 

1.1. Закрепить теоретический материал по теме.

1.2. Получить практические навыки для расчета основных кинетических характеристик химических процессов.
2. Теоретические сведения:
Скорость реакции определяется изменением молярной концентрации одного из реагирующих веществ:

V = ± ((С2 - С1) / (t2 - t1)) = ± (ΔС / Δt),
где С1 и С2 - молярные концентрации веществ в моменты времени t1 и t2 соответственно (знак (+) - если скорость определяется по продукту реакции, знак (-) - по исходному веществу).
Факторы, влияющие на скорость химических реакций:
1. Природа реагирующих веществ. 
2. Концентрация. 

Закон действующих масс: 
    Скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ.

aA + bB ―> сС + dD
V = k • [A]a • [B]b   
    Для гетерогенных реакций концентрация твердой фазы в выражение скорости реакции не входит.

3. Температура. При повышении температуры на каждые 10°C скорость реакции возрастает в 2-4 раза (Правило Вант-Гоффа). При увеличении температуры от t1 до t2 изменение скорости реакции можно рассчитать по формуле: 

Vt2 / Vt1 =γ (t2 - t1) / 10
(где Vt2 и Vt1 - скорости реакции при температурах t2 и t1 соответственно; γ - температурный коэффициент данной реакции).
4. Поверхность соприкосновения реагирующих веществ (дисперстность). 

5. Катализ. Вещества, которые участвуют в реакциях и увеличивают ее скорость, оставаясь к концу реакции неизменными, называются катализаторами. Резко замедлить протекание нежелательных химических процессов в ряде случаев можно, добавляя в реакционную среду ингибиторы (явление "отрицательного катализа").
Химическое равновесие.
Химическое равновесие - состояние системы, в котором скорость прямой реакции (V1) равна скорости обратной реакции (V2). При химическом равновесии концентрации веществ остаются неизменными. Химическое равновесие имеет динамический характер: прямая и обратная реакции при равновесии не прекращаются.

Способы смещения равновесия
    Принцип Ле-Шателье. Если на систему, находящуюся в равновесии, производится внешнее воздействие (изменяются концентрация, температура, давление), то оно благоприятствует протеканию той из двух противоположных реакций, которая ослабляет это воздействие
1. Давление. Увеличение давления (для газов) смещает равновесие в сторону реакции, ведущей к уменьшению объема (т.е. к образованию меньшего числа молекул).

2. Температура. Увеличение температуры смещает положение равновесия в сторону эндотермической реакции (т.е. в сторону реакции, протекающей с поглощением теплоты)

3. Концентрация. Увеличение концентрации исходных веществ и удаление продуктов из сферы реакции смещает равновесие в сторону прямой реакции. 
4. Катализаторы не влияют на положение равновесия. 

3.  Задания:
1. Во сколько раз следует увеличить концентрацию водорода в системе 
     3H2 + N2 = 2NH3, чтобы скорость реакции возросла в 125 раз?

2. Как изменится скорость реакции образования аммиака из водорода и азота с уменьшением объема системы вдвое?

3. В какую сторону сместится равновесие в системе SO2 + O2 ( SO3, (H=-87,9кДж при увеличении а) температуры, б) давления и в) при введении катализатора?

4. Скорость химической реакции при 20оС равна 5 моль/л сек. Вычислить скорость этой реакции при 600К, если температурный коэффициент реакции равен 3.

5. Как повлияет повышение температуры на равновесие следующих систем: 
     а) H2 + J2  ( 2HJ   (H= -56,9кДж б) 2NO + O2 ( 2NO2 (H= 45,8кДж?

6. Какое влияние на равновесную концентрацию хлора в системе 
     4HCl + O2 ( 2Cl2 + 2H2O + 113кДж   окажут: а) увеличение давления; 
     б) увеличение концентрации кислорода; в) повышение температуры 
     г) введение катализатора?

7. На сколько градусов надо увеличить температуру, чтобы скорость реакции возросла в 27 раз? Температурный коэффициент скорости реакции равен 3.
4. Содержание отчета:
4.1. Наименование и цель работы

4.2. Выполненное задание

4.3. Ответы на контрольные вопросы

5. Контрольные вопросы:
5.1. Что изучает химическая кинетика?

5.2. Сформулировать закон действующих масс.

5.3. Что называют катализатором?
5.4. Сформулировать закон Вант-Гоффа.

5.5. В чем заключается принцип Ле-Шателье.
Практическая работа 4

Тема: «Электролиз расплавов и водных растворов электролитов. Законы электролиза»

1. Цель: 

1.1. Закрепить теоретический материал по теме.

1.2. Получить практические навыки для написания процессов, протекающих на катоде и аноде при электролизе.
2.   Теоретические сведения:
Металлы, расположенные в порядке возрастания их стандартных электродных потенциалов, образуют так называемый электрохимический ряд напряжений металлов: Li, Rb, К, Ва, Sr, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H, Sb, Bi, Cu, Hg, Ag, Pd, Pt, Au.

Совокупность окислительно-восстановительных реакций, которые протекают на электродах в растворах или расплавах электролитов при пропускании через них электрического тока, называют электролизом.

На катоде источника тока происходит процесс передачи электронов катионам из раствора или расплава, поэтому катод является “восстановителем”. На аноде происходит отдача электронов анионами, поэтому анод является “окислителем”.

При проведении электролиза с использованием инертного (нерасходуемого) анода (например, графита или платины), 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:

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.

Для выбора наиболее вероятного процесса на аноде и катоде при электролизе растворов солей с инертным электродом используют следующие правила:

1. На аноде могут образовываться следующие продукты: а) при электролизе растворов, содержащих в своем составе анионы F , SO42 , NО3 , РО43 , а также растворов щелочей выделяется кислород; б) при окислении анионов Сl , Вr , I выделяются соответственно хлор, бром, иод; в) при окислении анионов органических кислот происходит процесс:
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2. При электролизе растворов солей, содержащих ионы, расположенные в ряду напряжений левее Аl3+, на катоде выделяется водород; если ион расположен в ряду напряжений правее водорода, то на катоде выделяется металл.

3. При электролизе растворов солей, содержащих ионы, расположенные в ряду напряжений между Al+ и Н+, на катоде могут протекать конкурирующие процессы как восстановления катионов, так и выделения водорода.

Существует три вида электролиза:

1. Электролиз расплава
Электроды в данном случае выполнены из пассивных материалов (платина, графит)
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На катоде всегда происходит восстановление, на аноде - окисление
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2. Электролиз водного раствора электролита с пассивными электродами
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К катоду подходят ионы натрия и молекулы воды.

Чтобы выбрать, какое вещество будет восстанавливаться на катоде в первую очередь, надо сравнить потенциалы данных веществ
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По соотношению потенциалов этих двух веществ вода является более сильным окислителем и восстанавливается в первую очередь.

Катодное восстановление воды:

[image: image6.png]2HO+2e=—» .t + 20H




Чтобы выбрать, какое из веществ будет преимущественно окисляться на аноде, надо также сравнить их потенциалы
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По соотношению потенциалов видно, что ионы хлора являются более сильными восстановителями и, следовательно, будут окисляться в первую очередь.

Анодное окисление хлора:
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Рассмотрим ещё один пример электролиза раствора электролита с пассивными электродами:
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При таком соотношении потенциалов в первую очередь будет восстанавливаться вода:
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По соотношению потенциалов на аноде в первую очередь будет окисляться вода.
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Анодное окисление воды:
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3. Электролиз раствора с активным анодом
Cu - активный анод, в качестве электролита - водный раствор H2SO4
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По соотношению потенциалов в первую очередь будут восстанавливаться ионы водорода из кислоты
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На аноде могут окисляться три вещества: 
анионы электролита, молекулы воды и сам активный анод.
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По соотношению потенциалов активный анод будет окисляться в первую очередь:

[image: image17.png](+A):CuC- 2e -»Cu?*




В силу диффузии ионы меди из анодного пространства, где их концентрация высока, будут перемещаться к катоду. 

Когда Cu2+ достигнет катода, то по соотношению потенциалов меди и водорода, начнется восстановление ионов меди:

[image: image18.png]Cut + 26 — Cu®




Зависимость количества вещества, образовавшегося под действием электрического тока, от времени, силы тока и природы электролита может быть установлена на основании обобщенного закона Фарадея:
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где т - масса образовавшегося при электролизе вещества (г); 

Э - эквивалентная масса вещества (г/моль); М - молярная масса вещества (г/моль); п - количество отдаваемых или принимаемых электронов; I - сила тока (А); t - продолжительность процесса (с); F - константа Фарадея, характеризующая количество электричества, необходимое для выделения 1 эквивалентной массы вещества (F = 96 500 Кл/моль).

3.  Задания:
1. Напишите уравнения реакций при электролизе водного раствора соляной кислоты с графитовыми анодами.

2. При электролизе расплава KCl на катоде получили калий массой 7,2 г. Определить объем хлора, который выделился на аноде. 

3. При электролизе водного раствора гидрооксида калия с инертными анодами на катоде выделился водород объемом 11,2 л. Какой объем кислорода выделится при этом на аноде?

4. При электролизе водного раствора ZnCl2 на аноде выделился хлор объемом 26,88 л, а на катоде – цинк массой 62,4г. Считая выход по току хлора 100%, определить выход по току цинка.

5. Какие процессы будут протекать на инертных электродах при электролизе расплава CoJ2?

6. При электролизе водного раствора NaOH с инертными электродами на катоде выделилось 11,2 л водорода. Какой объем кислорода выделится при этом на аноде?

7. Напишите уравнения реакций электролиза водного раствора MgCO3 с инертными анодами.

4. Содержание отчета:
4.1. Наименование и цель работы

4.2. Выполненное задание

4.3. Ответы на контрольные вопросы

5. Контрольные вопросы:
5.1. Дать определение понятию электролиза.

5.2. Какой процесс происходит на катоде?
5.3. Какой процесс происходит на аноде?
5.4. Согласно чему металлы образуют электрохимический ряд напряжений?

5.5. Записать закон Фарадея?
 СПИСОК ЛИТЕРАТУРЫ
а) основная литература  

1. Глинка Н. Л. Общая химия: учеб. пособие для вузов / под ред. А. И. Ермакова. – М.: Интеграл-Пресс, 2005

2. Хомченко И.Г. Общая химия: Учеб. для вузов.- М.: Новая волна: Оникс, 1997

3. Угай Я. А. Общая и неорганическая химия: учеб. для вузов / Я. А. Угай .- 5-е изд., стереотип.-  М. : Высш. шк., 2007

б) дополнительная литература 

1. Гельфман М. И.  Неорганическая химия : учеб. пособие  для вузов / М. И. Гельфман, В. П. Юстратов .-          СПб. : Лань, 2007

2. Гельфман М. И. Химия : учеб. для вузов / М. И.          Гельфман, В. П. 

3. Хомченко И.Г. Пособие по химии. - М..: Новая волна, 1997

4. Суворов Н.И. Общая химия: Учеб. для вузов. - СПб.: Химия,1997

Юстратов .- Изд. 4-е,    стереотип.- СПб. : Лань, 2008

5. Гаршин А. П.Неорганическая химия в схемах, рисунках, таблицах, химических реакциях  : [учеб.          пособие] / А. П. Гаршин .- Изд. 3-е, испр. и доп.- СПб. : Лань, 2003. 











