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Karta ramowego programu przedmiotu

1. Nazwa przedmiotu................Chemia nieorganiczna..............

	Kierunek: Ochrona środowiska

Rodzaj studiów: ...inżynierskie stacjonarne .......................................................

Specjalizacja: ........................................................................................................

...............................................................................................................................



	Wykłady (godz.) ...30....

Ćwiczenia (godz.)......30................

ECTS ......10...........


	Nr przedmiotu .....8.................

Data opracowania programu

.............23. 04. 07...........


2. Cel zajęć:


Celem przedmiotu jest zapoznanie studentów z  podstawowymi zagadnieniami chemii ogólnej, nieorganicznej i fizycznej. Zagadnienia omawiane w ramach wykładu takie jak: budowa materii, prawa chemiczne, reakcje chemiczne związków nieorganicznych, są punktem wyjścia do prawidłowej analizy i interpretacji jakościowej i ilościowej procesów zachodzących w przyrodzie i  oceny ich wpływu na środowisko. Wybrane metody klasycznej jakościowej i ilościowej analizy związków nieorganicznych oraz analizy instrumentalnej (potencjometria, konduktometria, spektroskopia elektronowa) mają na celu zapoznanie studentów  z  podstawowymi pracami (pobieranie prób do analizy, wykonanie analizy) i pomiarami prowadzonymi w laboratoriach środowiskowych (m.in. pomiar pH, pomiar przewodnictwa, spektrofotometryczne oznaczanie ilości kationów metali). 

3. Tematy wykładów:

1. Podstawowe pojęcia (materia, atom, pierwiastek, związek chemiczny, liczba atomowa i masowa, izotopy i trwałość jąder atomowych, masa atomowa i cząsteczkowa, mol, masa molowa, reakcja chemiczna). Podstawowe prawa chemiczne (prawo Avogadra, objętość molowa gazu, prawo stałości składu i zachowania masy). Stechiometria wzorów chemicznych - obliczenia składu ilościowego związku chemicznego. Klasyfikacja reakcji chemicznych. Podstawowe obliczenia na podstawie równań reakcji chemicznych.
2. Budowa pozajądrowa atomu na gruncie mechaniki kwantowej. Zasada Heisenberga. Równanie Schrödingera. Liczby kwantowe. Orbitale i ich kształty. Zakaz Pauliego i reguła Hunda. Konfiguracja elektronowa pierwiastków. 

3. Prawo okresowości. Układ okresowy pierwiastków, związek budowy atomu z układem okresowym. Powinowactwo elektronowe, energia jonizacji. Skala elektroujemności Paulinga. Zmiany właściwości pierwiastków w układzie okresowym. 

4. Wiązania chemiczne w cząsteczkach i jonach (jonowe, atomowe, atomowe spolaryzowane, koordynacyjne) na gruncie klasycznej teorii wiązań i mechaniki kwantowej (hybrydyzacja orbitali atomowych, teoria orbitali molekularnych). Wiązanie wodorowe.

5. Klasyfikacja reakcji zachodzących w roztworach wodnych: reakcje przebiegające bez zmiany stopnia utlenienia i reakcje redoks. Elektrolity i nieelektrolity. Dysocjacja elektrolityczna. Teoria kwasów i zasad wg Arrheniusa. Zapis jonowy równań reakcji (reakcje kwasów z zasadami, kwasów i zasad ze związkami amfoterycznymi i z solami, reakcje soli z solami i reakcje hydrolizy). Stopień utlenienia i reakcje utleniania-redukcji (proste, złożone i dysproporcjonowania), zapis cząsteczkowy i jonowy. 
6. Układy dyspersyjne i ich klasyfikacja. Roztwory. Rozpuszczalność substancji. Prawo Henry'ego. Dyfuzja, osmoza. Sposoby wyrażania składu ilościowego roztworu: ułamek molowy, ppm, ppb, stężenie procentowe i molowe, miano roztworu. Zadania na stężenia. 

7. Układy jedno i wieloskładnikowe – wielofazowe. Równowagi fazowe. Reguła faz Gibbsa. Prawo Raoulta. Ebulio-  i kriometria. Prawo podziału Nernsta. 
8. Klasyfikacja procesów adsorpcji. Izotermy adsorpcji. Wykorzystanie zjawiska adsorpcji (kataliza homo- i heterogeniczna, reakcje enzymatyczne). Adsorpcja z roztworu i środki powierzchniowo czynne. Koloidy, ich klasyfikacja i właściwości. Właściwości optyczne i elektryczne koloidów. Punkt izoelektryczny. Elektroforeza. Koagulacja, denaturacja, peptyzacja. Żele, piany, emulsje (homogenizacja). 

9. Podstawy termodynamiki chemicznej (parametry stanu i funkcje termodynamiczne). Klasyczna i statystyczna interpretacja energii i entropii. Zasady termodynamiki. Procesy odwracalne i nieodwracalne. Szybkość reakcji chemicznych (kinetyka chemiczna). Teoria kompleksu aktywnego. Istota działania katalizatora. Stan równowagi chemicznej, stała równowagi reakcji. Reguła przekory. 

10. Związki kompleksowe (budowa, nazewnictwo, akwakompleksy i kompleksy chelatowe). Trwałość związków kompleksowych. Oznaczenie ilościowe kationów magnezu i wapnia. Twardość wody – metody oznaczania, stopnie twardości. Usuwanie twardości wody.

11. Teorie kwasów i zasad: Brőnsteda – Lowrye’go i Lewisa. Równowagi chemiczne w roztworach wodnych. Ilościowa charakterystyka procesu dysocjacji elektrolitycznej: stopień dysocjacji i stała dysocjacji. Prawo rozcieńczeń Ostwalda. Dysocjacja wody i iloczyn jonowy wody, definicja pH, skala pH. pH roztworów wodnych kwasów i zasad. Wskaźniki kwasowo-zasadowe. pH mieszanin buforowych i roztworów wodnych soli. Reakcje kwas - zasada jako podstawa alkacymetrii.

12. Klasyfikacja metod analizy instrumentalnej. Zasada działania spektrofotometru i widmo promieniowania elektromagnetycznego. Spektroskopia elektronowa i barwa związków kompleksowych. Prawo Lamberta - Beera i jego zastosowanie w kolorymetrycznej metodzie oznaczenia stężenia kompleksu jonów żelaza (III) z kwasem salicylowym. 

13. Metody elektrochemiczne. Półogniwa i ogniwa galwaniczne. Potencjał i SEM. Korozja chemiczna i elektrochemiczna. Elektroda wodorowa, szklana, kalomelowa. Pomiar pH i miareczkowanie potencjometryczne. Przewodnictwo elektryczne roztworów elektrolitów i miareczkowanie konduktometryczne. 
14. Reakcje wytrącania osadów (zapis jonowy). Równowaga pomiędzy fazą stałą i ciekłą. Iloczyn rozpuszczalności. Zadania na obliczanie rozpuszczalności i iloczynu rozpuszczalności.

15. Otrzymywanie, właściwości i zastosowanie wybranych związków nieorganicznych. Związki niemetali: wodoru, tlenu, węgla, azotu, fosforu, siarki, chlorowców. Związki metali: sodu, potasu, magnezu, wapnia, glinu, ołowiu, metali grup pobocznych (chromu, manganu, żelaza, cynku, miedzi, srebra, kadmu i rtęci). Rola związków nieorganicznych w organizmach żywych, w gospodarce człowieka i ich wpływ na środowisko naturalne. 
Tematy ćwiczeń:

1. Omówienie podstawowych zasad bhp i bezpiecznego posługiwania się chemikaliami. Omówienie organizacji i sposobu zaliczania ćwiczeń. Pobieranie roztworów do analizy. Reakcje wytrącania osadów jako jedna z metod otrzymywania związków nieorganicznych. Analiza jakościowa kationów I – II  grupy analitycznej.  (3h) 
2. Amfoteryczność związków nieorganicznych. Reakcje hydrolizy soli. Analiza jakościowa kationów III  - V grupy  analitycznej.            
 
                               (3 h)

3. Reakcje utleniania i redukcji (zapis   cząsteczkowy  i jonowy). Analiza jakościowa anionów I - III grupy analitycznej.  
                                (3 h)

4. Analiza jakościowa anionów IV - VII grupy analitycznej, analiza soli. Przygotowanie roztworu KMnO4 (ważenie na wadze technicznej).  (3 h)

5. Wstęp do analizy ilościowej i manganometrii (klasyfikacja metod analizy ilościowej, roztwory mianowane, substancje podstawowe, szkło miarowe, pipetowanie, miareczkowanie). Podstawowe obliczenia niezbędne w manganometrii. Przygotowanie roztworu mianowanego H2C2O4 (ważenie na wadze technicznej i analitycznej). Mianowanie roztworu KMnO4. (3 h)

6. Dokończenie manganometrii. Oznaczenie zawartości gramowej  kationów żelaza (II) w roztworze soli. Przygotowanie  roztworu  EDTA do kompleksometrii. (3 h)

7. Kompleksometria.  Zadania z kompleksometrii i twardości wody. Oznaczenie zawartości gramowej   kationów Mg2+ w roztworze soli. (3 h)

8. 8, 9, i 10-ty tydzień  zajęć: Ćwiczenia z analizy    instrumentalnej.  Studenci w kolejnych 3 tygodniach wykonują wymiennie w  6-ciu zespołach na sali  następujące ćwiczenia: 

· Pomiar pH i miareczkowanie potencjometryczne kwasu mocnego  i słabego zasadą sodową. (3 h)

· Miareczkowanie konduktometryczne kwasu mocnego i słabego  zasadą sodową. (3 h)

· Kolorymetryczne oznaczenie zawartości jonów żelaza (III) w  roztworze soli z wykorzystaniem   reakcji  kompleksowania za  pomocą kwasu salicylowego. (3 h)

Ponadto: 10-ty tydzień zajęć: rozliczenie pracowni, podsumowanie punktacji z kolokwiów i wystawienie ocen z ćwiczeń.  



4. Warunki zaliczenia przedmiotu:


Przedmiot kończy się egzaminem. Egzamin „0”, I termin i termin poprawkowy (w sesji poprawkowej) przeprowadzany jest w formie pisemnej i  składa się zawsze z 8 pytań ocenianych w skali 0 - 5 pkt. Warunkiem dopuszczenia do egzaminu „0” jest  uzyskanie co najmniej oceny dobrej z ćwiczeń (min. 74 pkt z ćwiczeń). Maksymalna liczba punktów z egzaminu wynosi 40. Warunkiem zdania egzaminu jest uzyskanie minimum 51 %, czyli 20,5 pkt. 


Warunkiem dopuszczenia do egzaminu z chemii jest zaliczenie ćwiczeń. 


W ramach ćwiczeń  przewidziane jest  8 kolokwiów dotyczących wykładów i ćwiczeń wykonywanych w pracowni (5 kolokwiów składających się z 3 pytań ocenianych w skali 0 – 5 pkt oraz 3 kolokwia z analizy instrumentalnej składające się z 2 pytań ocenianych w skali 0 – 5 pkt). Warunkiem zaliczenia ćwiczeń jest wykonanie wszystkich ćwiczeń laboratoryjnych przewidzianych programem i uzyskanie minimum 51% z sumy punktów możliwych do uzyskania tzn. 53,5 pkt  ze  105  pkt. (8 x 3 pyt. x 5 pkt.+ 3 x 2 pyt. x 5 pkt. = 105 pkt). 


Studenci, którzy nie uzyskają 53,5 pkt, a mają wykonane wszystkie ćwiczenia praktyczne, piszą kolokwium wyjściowe z całości materiału ćwiczeniowego (poza harmonogramem 10 tygodni).


Studenci, którzy nie zaliczą I kolokwium wyjściowego, mają możliwość pisania kolokwium wyjściowego II (ostateczny termin zaliczenia ćwiczeń) w I terminie egzaminu w sesji. 
 

10 % punktów uzyskanych z kolokwiów (maks. 10,5 pkt)  jest doliczane do wyniku egzaminu w pierwszym terminie. 

5. Efekty kształcenia – nabyte umiejętności i kompetencje: 

 
Studenci zdobywają wiedzę umożliwiającą opisanie właściwości pierwiastków i związków nieorganicznych,  zapis reakcji chemicznych za pomocą równań, otrzymanie i identyfikację związków nieorganicznych. Są w stanie zaplanować i wykonać prawidłowo analizę jakościową i ilościową próbki w postaci roztworu i ocenić wiarygodność otrzymanych wyników. 
6. Autor programu ramowego: dr Ewa Więckowska-Bryłka

7. Wydział/Katedra: Wydział Technologii Żywności, Katedra Chemii

8. Wymagane pomoce dydaktyczne: wizualizjer i komputer (do wykładu), do ćwiczeń: typowe szkło laboratoryjne (probówki, zlewki, pipety, biurety, naczynka wagowe, kolby), przyrządy i aparaty: wagi techniczne i analityczne, kolorymetry KF-77 lub wyższej klasy, pH-metry i elektrody do pomiaru pH, konduktometry. 

9. Literatura: (drukiem wytłuszczonym pozycje zalecane, pozostałe ewentualnie jako uzupełniające)

1. T. Drapała, Chemia ogólna nieorganiczna z zadaniami, Wyd. SGGW, W- wa 1993.

2. Praca zbiorowa, Zadania z chemii, Wyd. SGGW, W- wa 1998.

3. Praca zbiorowa, Ćwiczenia z chemii ogólnej i analitycznej, Wyd. SGGW W- wa 2004.

4. J. Bryłka, Chemia ogólna z zadaniami, Wyd. Politechniki Białostockiej, Białystok 1999.

5. S. Mejer, Chemia, PWN, W- wa 1987.

6. A. Bielański, Podstawy chemii nieorganicznej, PWN, W - wa 1987.

7. M. Sienko, R. Plane, Chemia. Podstawy i własności. WNT, W- wa 1992. 

8. N. W. Skinder, Chemia a ochrona środowiska, WSiP, W-wa 1991.

9. Praca zbiorowa, Eksperymentalna chemia fizyczna. Wyd. SGGW 2003.

Informacja o przedmiocie w języku angielskim:

1. Subject name....... Inorganic chemistry……..

2. Lecture topics

1. Basic notions (matter, atom, element, chemical compound, atomic and mass number, isotopes and durability of atomic nucleus, atomic and molecular mass, mole, molar mass, chemical reaction). Basic chemical right (right of Avogadro, molar volume of gas, right of composition stability and maintenances of mass). Stechiometry of chemical formula - calculation of quantitative of composition for chemical compounds. Classification of chemical reactions. Basic calculation on basis of equations of chemical reaction.

2. Extranuclear structure of atom on soil of quantum mechanics. Heisenberg’s rule. Schrödinger’s equation. Quantum numbers. Orbitals and them shapes. Paulie’s prohibition and Hund’s rule. Electron configuration of elements.
3. Right of periodicity. Periodical arrangement of elements, relationship of structure of atom with periodical arrangement. Electron relation, energy of ionization. Scale of Pauling’s electronegativity. Change of properties of elements in periodical arrangement.

4. Chemical bond in molecules and ions (ion, atomic, atomic polarize, co-ordinate bond) on soil of classic theory of bonds and quantum mechanics (hybridization of atomic orbitals, theory of molecular orbitals). Hydrogen bond.

5. Classification of reactions in water solutions: reactions running without change of degree oxidation and reactions redox. Electrolytes and nonelectrolytes. Electrolytic dissociation. Arrhenius’s theory of acids and bases. Ion record of reaction equations (reactions of acids with bases, acids and bases with amphoteric compounds and with salts, reactions of salts with salts and hydrolysis reactions). Oxidation’s degree and redox reactions (molecular and ion record).
6. Dispersion’s arrangements and their classification. Solutions. Solubility of substances. Henry’s right. Diffusion, osmosis. Methods of expression of solution quantitative stability: molar fraction, ppm, ppb, proportional and molar concentration of solutions. Calculations.
7. Arrangements of one and multiple - phases. Phase’s equilibrium. Gibbs’s rule. Raoult’s right. Ebulyo- and cryometry. Right of partition of  Nernst.

8. Classification of processes of adsorption. Isotherm of adsorption. Utilization of adsorption (catalysis homo- and heterogeneous, reactions of enzymes). Adsorption from solution and surface active substances. Colloids, them classification and properties. Optical and electric properties of colloids. Isoelectric point. Electrophoresis. Coagulation, denaturation, peptization. Gels, foams, emulsions (homogenization). 

9. Basis of chemical thermodynamics (parameters of state and thermodynamical functions). Classical and statistical interpretation of energy and entropy. Thermodynamics’ rules. Reversible processes and irreversible. Speed of chemical reaction (chemical kinetics of simple and combined processes). Theory of active complex. The essence of working of catalyst. State of chemical equilibrium, equilibrium constant of reaction. Rule of perversity.
10. Complex compounds (structure, nomenclature, aqua complexes and chelates).  Durability of complex compounds. Quantitative determination of cations of magnesium and calcium. Hardness of water - method of determination, degrees of hardness. Removing of hardness of water.

11. Brőnsted – Lowry’s and Lewis’s theory of acids and bases. Chemical equilibrium in water solutions. Quantitative character of process of electrolytic dissociation: degree of dissociation and dissociation constant. Ostwald’s right. Dissociation of water and multiple of ions in water. Definition of pH, scale of pH. pH of water solutions of acids and bases. Acidic – basic indices. pH of buffers' mixtures and solutions of salt in water. Reactions acid - base basis of alkacymetry.

12. Classification of methods of instrumental analysis. Rule of working of spectrophotometer and spectrum of electromagnetic radiation. Electron spectroscopy and colour of complex compounds. Lambert - Beer right and its use in colorimetric method of determination of concentration of complex of iron (III) with salicylic acid.

13. Electrochemical methods. Half-cells and galvanize cells. Potential and SEM. Chemical and electrochemical corrosion. Hydrogen, glass and calomel electrodes. Measurement of pH and potentiometric titration. Electric conductivity of electrolytes solutions and conductometric titration.

14. Reactions of precipitation of sediments (ion record). Equilibrium among solid and liquid phase. Product of solubility. Calculations of solubility and product of solubility.

15. Receiving, properties and use of choose inorganic compounds. Compounds of non-metals: hydrogen, oxygen, carbon, nitrogen, phosphorus, sulphurs, halogens. Compounds of metals: sodium, potassium, magnesium, calcium, aluminium, lead, metals of marginal groups (chrome, manganese, iron, zinc, copper, silver, cadmium and mercury). Part of inorganic compounds in living organisms, in economy of man and their influence to natural environment.

3. Practices topic....

1. Discussion of basic rules of safety in work and safe using of chemicals.  Discussion of organization and pass conditions of practices. Taking solutions to analysis. Reactions of precipitation of sediments as one of methods of receiving of inorganic compounds. Qualitative analysis of cations I and  II analytic  groups.  (3h) 

2. Amphoteric properties of inorganic compounds. Reactions of hydrolysis. Qualitative analysis of cations III  - V  analytic groups. (3 h)

3. Reactions of oxidation and reduction (molecular and ion record). Qualitative analysis of anions I - III analytic groups.  (3 h)

4. Qualitative analysis of anions IV - VII analytic groups, analysis of salts. Preparation of solution KMnO4 (weighing on technical balance).  (3 h)

5. Introduction to quantitative analyses and manganometry (classification of methods quantitative analyses, titrated solutions, basic substances, regular glass, use of pipette, titration). Basic calculations in manganometry. Preparation of titrated solution of H2C2O4 (weighing on technical and analytic balance). Determination of  KMnO4 concentration in solution. (3 h)

6. Continuation of manganometry. Determination of mass content of iron (II) cations in its’ salt solution. Preparation of solution  EDTA to complexometry. (3 h)

7. Complexometry. Calculation in complexometry and of hardnesses of water. Determination of mass content of cations Mg2+ in its’ salt solution. (3 h)

8. 8, 9, and 10-you week: Practices from instrumental analysis.  Students in next 3 weeks execute interchangeably in 6 teams on hall of following practices: 

Measurement of pH and potentiometric titration of strong and weak acid  by sodium base. (3 h)

 Conductometric titration of strong and weak acid by sodium  base. (3 h)

Colorimetric determination of content of ions of iron (III) in salt solution with utilization of complexometric reaction  with salicylic acid. (3 h)

Moreover: 10-th week of practices: account of laboratory, summary of score from colloquiums and exposure of marks from practices.

4. Pass conditions 


Subject is finished by examination. Examination called "0”,  first deadline and corrective deadline (in corrective session) is moved in written form and it contains always 8 questions estimated in scale 0 - 5 points. Condition of admittance to examination "0” is  obtainment at least good mark from practices (min. 74 points from practices). Maximum number of points from examination carries out 40 points. Obtainment of minimum 51 %, it means 20,5 points, is condition of passing of examination. 


Credit of practices is condition of admittance to examination from chemistry. 


In frames of practices are provided 8 colloquiums of lectures and practices executed in laboratory (5 colloquiums oneself containing 3 questions estimated in scale 0 - 5 points as well as 3 colloquiums from instrumental analysis containing oneself  2 questions estimated in scale 0 - 5 points). Realization of every  practices provided by programme and obtainment of minimum 51% from sum of possible points i.e. 53,5 points  from  105  points (8 x 3 questions x 5 points + 3 x 2 questions x 5 points = 105 points) is condition of credit of practices.

Students, which will not get 53,5 points, and executed all practical practices have, they have to write colloquium from the whole of training material (beyond schedule of 10 weeks).


Students, which will not pass colloquium from the whole of training material, they have possibility of writing second colloquium (final deadline of credit of practices) in first deadline of examination in session. 
 

10 % of got points from colloquiums (max. 10,5 points) are added to result of examination in first deadline. 

