ТЕОРЕТИЧЕСКАЯ  НЕОРГАНИЧЕСКАЯ  ХИМИЯ               

Ответ на первый вопрос должен включать изложение  теоретических  представлений, описывающих химическое поведение указанных соединений (реакционная способность, методы описания химической связи в соединениях и т.п.).

Вопрос 1  

1. Соединения галогенов в степени окисления (-1), межгалогенные соединения, способы получения, химическое поведение, электронное и геометрическое строение молекул. 

- Галогенводороды:
∆G(кДж/моль) HF -273; HCl -94,5; HBr -53,4; HI +1,78.
Есвязи(кДж/моль) HF 565; HCl 431; HBr 364; HI 297.
HF – слабая кислота (трудно разорвать связь), остальные – сильные (HI – самая сильная).
Восстановительные свойства НГ растут сверху вниз (Е˚Г2/Г-(Эв) F 2,87 Cl 1,36 Br 1,065 I 0,536).
Хим. свойства: реакции с металлами, с основаниями.

Получение: реакция Г2 с H2S; гидратация РГ3; реакция Г2 с H2.
Линейны.

ММО:

-Соли. Тут ничего интересного нам не рассказывали (да и нет его, интересного). Просто соединения с четкой ионной связью, можно сказать про кристаллическую решетку (NaCl; CsCl).

-Межгалогенные соединения: ГГ`n n=1,3,5,7. 1: ClF; BrF(неуст.); IF(неуст.); BrCl(краснокор.); ICl(красн.); IBr (черн.). 

3: ClF3; BrF3(желт); IF3(желт, разл>-28˚C); ICl3(желт, неуст, димер). 5: ClF5; BrF5; IF5. 7: IF7. Все соединения диамагнитны.
Хим. свойства:

· Галогенирующие агенты (ГГ`n+Metal(MetalГ` + Г2)

· Гидролиз (до НГ` и Г в положительных степенях окисления – кислородные соединения, полигалогенные кислоты итп)

· Кислотно-основные св-ва (все сводится к образованию либо межгал. катиона, либо аниона) 
· Термическое разложение (KICl4 (KCl + ICl +Cl2; ICl (( I2 + Cl2)

Получение: прямое взаимодействие, либо из соединений, где Г уже в положительной степени окисления, либо под воздействием окислителей-напр. кислородных соединений или Г2 (KClO3 + KI + HCl ( KICl4 + H2O)
Также существуют полигалогенидные катионы и анионы (они описаны выше).

Строение определяется методом Гиллеспи.

2. Основные типы соединений галогенов в высших степенях окисления, способы получения, химическое поведение, электронное и геометрическое строение молекул. 
Основные степени окисления: +1; +3; +5; +7 (их НЕ существует у F; у Cl есть и четные)

- Межгалогенные соединения (см. выше)

- Кислородные соединения:

Получение: взаимодействие Г2 с водой (получается Г- и ГО-, который диспр. на Г- и ГО3-. Vреакции: I>>Br>Cl). 4KClO3 = 3KClO4 + KCl (400˚C); 6KOH(конц) + 3Cl2 = KClO3 + 5KCl + 3H2O.
Хим. св-ва: 
· окислители (ClO->ClO3->ClO4-; BrO4->BrO3-<BrO-; H5IO6>IO3-<IO-;   ClO3-= BrO3-> IO3-; ClO4-< BrO4-< IO4-)

· Кислотные св-ва: чем выше ст. ок., тем сильнее кислоты,Cl>Br>I
· Диспропорционируют

Строение опять-таки методом Гиллеспи. Электронное строение суровое.
3. Соединения кислорода и родственные им соединения серы,  способы получения,  химическое  поведение, электронное  и  геометрическое строение молекул.
O2: окислитель, газ, не пахнет итд. Строение линейное. КС = 2. Получение из воздуха.
O3: еще более сильный окислитель (окисляет аммиак до нитрата аммония), голубоватый газ с запахом. Строение уголковое (угол 116.8˚; l связи = 1.278 А). ∆Gобразования= 326кДж/моль. Получение из воздуха, при облучении кислорода жестким ультрафиолетом.
H2O: ну что вы про нее не знаете? ∆Gобразования= -237,2 кДж/моль. Строение уголковое (104,5˚) Получение из простых веществ.

H2O2: тоже мощный окислитель. Строение – пропеллер (точечная группа C2). Получают окислением изопропанола (побочный продукт - ацетон) или реакцией BaO2 + H2SO4 → H2O2 + BaSO4.
Оксиды. Получение – обычно синтез из простых веществ. Строение – вроде кристаллическая решетка.
Кислородосодержащие кислоты, основания. Способы получения различные. Из общих – оксиды с водой, либо щелочные металлы с водой.
Органика. Как только ее не получают!
Sn: существенно отличается от кислорода. Твердое вещество. S легко образует цепочки и циклы. Получение – из руды, добыча самородной серы.
H2S: Газ. Воняет. ∆Gобразования= -33,8 кДж/моль. Не содержит водородных связей. Уголковое строение (92,2˚). Разлагается при 400˚С. Получение: из сульфида алюминия с водой или сульфида металла с соляной кислотой. Восстановитель.
Сульфиды. Твердые вещества. Получение: из простых веществ(Fe), из S и оксида (Cd), сульфат с углем (превращается в СО) (Na), сероводород с металлом (Ga), сероводород с MeHal (Zn), сероводород с основаниями. Строение – кристаллическая решетка.
Органика (аналоги спиртов точно есть)

4. Соединения серы, способы получения, химическое поведение, электронное и геометрическое строение молекул. 

-Смотри выше.

-Кислородные соединения:

Кислотные оксиды SO2;SO3.

SO2: бесцветный газ с запахом. Получают сжиганием сульфидов (напр железа), воздействием на сульфиты серной кислотой, воздействием концентрированной серной кислотой на малоактивные металлы (медь). Реагирует с водой, основаниями. Восстановитель (горит(катализатор – V2O5 и 450˚С), реагирует с водным раствором марганцовки, окисляется бромной водой). В присутствии сильных восстановителей может проявлять и окислительные свойства (СО(CO2+S, PH3(H3PO3+S). При взаимодействии с концентрированной азотной кислотой дает NOHS. Из него получаются некоторые анионы, содержащие несколько атомов серы. Строение уголковое (119˚).

SO3: легколетучая бесцв жидкость с удушающим запахом. Получение: горением SO2(кат, температура), взаимодействием SO2 с озоном, разложением сульфатов (Fe), взаимодействем SO2 с NO2. Бурно реагирует с водой, с основаниями, основными и амфотерными оксидами. Сильный окислитель, переходит в  SO2 (окисляет P до высшего оксида, KI до простого иода). Строение в конденсированном виде: цепи либо тримеры. В газообразном – плоская молекула.
Анионы: SO32-(сульфит), SO42-(сульфат), S2O32-(тиосульфат), S2O62-(дитионат), S2O42-(дитионит), S2O72-(пиросульфат), S2O82-(перосульфат), S2O52-(бисульфит)
Серная кислота. Разбавленная – проявляет обычные свойства кислот. Концентрированная – проявляет воотнимающие свойства либо окислительные.
2KMnO4 + 2H2SO4 = Mn2O7 + 2KHSO4 + H2O

5. Соединения азота, способы получения, химическое поведение, электронное и геометрическое строение молекул. 

N2: газ, без цвета, без запаха. За счет своего электронного строения очень устойчив. Линеен. Получают из воздуха)
Отрицательные степени окисления:

NH​3: газ, без цвета, с запахом. Обычно выступает в роли донора электронной пары (основание Льюиса). Константа автопротолиза равна 2*10-33. Константа диссоциации (в воде) 1,8*10-5. Восстановитель: горит, NH​3+NaClO(N2H4+NaCl+H2O (в р-ре NaOH), 3CuO + 2NH4Cl → 3Cu + 3H2O +2HCl + N2. В жидком аммиаке щелочные металлы отдают электрон, что обеспечивает синюю окраску. Получается прямым синтезом из простых веществ.
N2H​4: Гидразин, жидкость. Константы диссоциации равны 8,5*10-2 и 8,5*10-15. Получают из аммиака (см. выше). Восстановитель (обычно окисляется до простого азота, но не всегда). N2H​4 + 4Сu(OH)2( Cu2O + N2O + 6H2O. Может быть восстановлен до аммиака сильными восстановителями вроде Zn, Ti3+. 
NH​2OH: Гидроксиламин, Tпл=33˚С. Константа диссоциации 2*10-8. Нестабилен (3NH2OH → N2 + NH3 + 3H2O). Окисляется до N2O и N2 (напр. иодом). Восстанавливается до аммиака или аммония (напр. сероводородом). Получают HNO3 + Hатомарный → NH2OH + H2O.
HN3: Азоимид, легкокипящая жидкость (37˚С). Константа диссоциации 2,6*10-5. Все соли неустойчивы в той или иной мере.  Окислитель Cu + 3HNN2 → Cu(NN2)2 + N2 + H3N; HN3 + 3HCl → NH4Cl + Cl2 + N2​. Получение 2NaNH2 + N2O → NaN3 + NaOH + NH3. Азиды магния и лития можно получить из простых веществ. 
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Положительные степени окисления (с кислородом)

N2O: бесцветный газ. Получение NH4NO3 → N2O↑ + 2H2O. Несолеобразующий. При нагревании проявляет свойства окислителя (реагирует с С и Н2). С сильными окислителями ведет себя как восстановитель: 5N2О + 8KMnO4 + 7H2SO4 → 5Mn(NO3)2 + 3MnSO4 + 4K2SO4 + 7H2O. При нагреве разлагается до простых веществ.
NO: бесцветный газ, несолеобразующий. Легко димеризуется и окисляется до NO2. Получается при прямом синтезе из простых веществ (при ударе молнией), 3Cu + 8HNO3 (30 %) → 3Cu(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O, легко получается при взаимодействии NO2- с Fe2+ или I-
N2O3: бесцветный газ, солеобразующий. Получение 2HNO3 (50 %) + As2O3 → NO2↑ + NO↑ + HAsO3; NO + NO2(( (<0˚C). Проявляет кислотные свойства (азотистая кислота и нитриты). Проявляет как окислительные, так и восстановительные свойства
NO2: бурый газ, несолеобразующий. Склонен к димеризации. Получается из NO, при реакции Cu с конц. азотной кислотой, разложении нитрата свинца. Окислитель (Cu до нитрата, ZnCl2 до нитрата). Диспропорционирует до нитрита и нитрита при взаимодействии с щелочами (NaOH).

N2O5: летучие кристаллы. Получается дегидратацией азотной кислоты (с помощью P2O5) или окислением NO2 (озоном). Неустойчив. Сильный окислитель I2 до I2O5, Na до нитрата (+ NO2), Pb до нитрата.
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N2O5 имеет неплоское строение.

6. Соединения фосфора, способы получения, химическое поведение, электронное и геометрическое строение молекул. 

P: может быть белым (P4), красным (Рn), черным. Белый на воздухе самовозгорается. Легко окисляется концентрированной азотной кислотой до ортофосфорной кислоты (азот переходит в NO2). Получают 2Ca3(PO4)2 + 10C + 6SiO2 → P4 + 10CO + 6CaSiO3.
PH3: фосфин, аналог аммиака. Термически нестабилен, на воздухе самовозгорается. Может давать соли (фосфоний), которые нестабильны. Восстановитель PH3 + 3H2SO4 ( H3PO2 + 3SO2+ 3H2O; PH3 + 8HNO​3 ( H3PO4 + 8NO2 + 4H2O; PH3 + I2 + 2H2O ( H3PO2 + 4HI.
H3PO2: фосфорноватистая кислота. Соли называются гипофосфитами. рКа1=1,2. При термическом воздействии переходит в фосфористую кислоту с выделением фосфина. Получение 2Р4(белый) + 3Ва(ОН)2 + 6H2O → 2PH3 + 3Ва(Н2PO2)2 затем Ва(Н2PO2)2 + H2SO4 → BaSO4↓ + 2H3PO2. Восстановитель Ni2+ + 2H2PO2– + 2H2O → Ni0 + 2H2PO3– + Н2 + 2H+
H3PO3: фосфористая кислота. Соли – фосфиты. рКа1=1,8; рКа2=6,2. При термическом воздействии переходит в ортофосфорную кислоту, выделяя фосфин. Получение P4O6 + 3 H2O → 2 H3PO3; PCl3 + 3 H2O → H3PO3 + 3 HCl; K2HPO3 + 2 HCl → 2 KCl + H3PO3. Восстановитель 2AgNO3 + H3PO3 + 2H2O → 2Ag + H3PO4 + 2НNO3. Образуются эфиры из PCl3 и спиртов.
H3PO4: ортофосфорная кислота. рКа1=2,15; рКа2=7,1; рКа3= 12,4. Качественная реакция (ярко-желтый осадок) H3PO4 + 12(NH4)2MoO4 + 2HNO3 = (NH4)3PMo12O40·6H2O + 21NH4NO3 + 6Н2О. С нитратом серебра так же получается желтый осадок.
H4PO7: пирофосфорная кислота. рКа1=0,85; рКа2=1,95; рКа3=6,68; рКа4=9,39. Получается из ортофосфорной кислоты при нагревании (240˚С). Пирофосфат тетрасеребра белый.
(HPO3)n: метафосфорная кислота. Получается из оксида при воздействии холодной водой в недостатке, либо из ортофосфорной кислоты при нагревании. Не дает осадка с ионами бария. Выглядит как циклы или цепочки.
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Все положительные степени окисления фосфора – восстановители!!! (за исключением +5 – просто некуда окисляться)))
7. Соединения олова и кремния, способы получения, химическое поведение, электронное и геометрическое строение молекул.
Si: алмазоподобный (КЧ=4), полупроводник. Окисляется щелочами и азотной+плавиковой. Si + 4HNO3 + 6HF=H2SiF6+ 4NO2 + 4H2O; Si+2KOH+H2O=K2SiO3+2H2↑. С водородом напрямую не реагирует. Получение из песка прокаливанием с магнием либо углем.
Sn: бывает серым (алмазоподобное строение, КЧ=4, полупроводник) и белым (тетрагональное строение, КЧ=6, металл). Получают из минералов (обычно содержит оксид, руду предварительно очищают) взаимодействием с углем. Также легко окисляется 3Sn + 8HNO3 = 3Sn(NO3)2 +2NO + 4H2O, Sn + 2KOH + 4H2O = K2[Sn(OH)6] + 2H2. Прямым путем с водородом не взаимодействует.
SiH4 и SnH4: ∆G образования>0.  Получаются Mg2X + 4HCl = XH4 + 2MgCl2; XCl4 + LiAlH4 = XH4 + LiCl + AlCl3. Неустойчивы SiH4 + 2NaOH + Н2О → Na2SiO3 + 4Н2; SiH4 + 2O2 → SiO2 + 2H2O (самовозгорается). Оба соединения – тетраэдры. Также существуют соединения аналогичные углеводородам (но не много)
Кислоты (4). Очень слабые, вытесняются даже угольной, не реагируют с аммиаком, с основаниями переходных металлов.
Галогениды (4). Получаются прямым взаимодействием, либо в присутствии углерода. Легко гидролизуются. Хлорид олова образует комплекс с хлороводородом, а кремний нет.  Фторид кремний – газ, олова – твердое вещество (КЧ=6), хлориды – жидкие, бромид кремния – жидкий, олова – твердый, йодиды твердые. Галогениды олова являются кислотами (по Пирсону), образуют комплексы с Hal-.
Оксиды (2). XO2 + X = 2XiO (нагрев). Sn(OH)2 = SnO + H2O (атмосфера азота). Оксид олова имеет две формы: синюю и красную. Реагирует с кислотами с образованием солей. Растворяется в концентрированных щелочах NaOH + SnO = Na2SnO2 (400˚C). Диспропорционирует, окисляется на воздухе при нагревании (220˚С), восстанавливается водородом до металлического олова. Оксид кремния реагирует при 800˚С с хлором, образуя тетрахлорид кремния.

8. Соединения элементов IIIа группы, способы получения, химическое поведение, электронное и геометрическое строение молекул.
Соединения этой группы являются электронодефецитными и, как следствие, являются кислотами Льюиса. Бор (в возбужденном состоянии), очень похож по свойствам на кремний.
Простые вещества.

Бор. Получение из оксидов магниетермией, из бромида – с водородом. Восстановитель (восстанавливает кремний и фосфор из их оксидов). Напрямую с водородом не взаимодействует.

Алюминий. Получение электролизом раствора оксида в расплаве криолита (Na3AlF6). Реагирует с кислородом, с галогенами, с неметаллами, с водой, с кислотами, НО на воздухе инертен ко многому, поскольку пассивируется кислородом. Восстанавливает металлы из их оксидов.
Соединения алюминия являются кислотами Льюиса. Если один оиз заместителей галоген, то можно провести реакцию Вюрца (с калием, образуется связь Al-Al). В отличие от бора, если все заместители – метилы, образует димер, не существует мономера.
Бориды: изолированные атомы В; слои В (AlB2); трехмерные сетки (октаэдр, икосаэдр).
Бораны. Получение 4BF3 + 3Na3BH4 = 2B2H6 + 3NaBF4; NaBF4 + H2SO4 = B2H6 + H2 + Na2SO4; 4BF3 + 3LiAlH4 = 2B2H6 + 3LiAlF4. Свойства B2H6 + O2 = 2B(OH)3 (самовоспламенение); B2H6 + 6H2O = 2B(OH)3 + 6H2; B2H6 + 2NaH = 2NaBH4; 3B2H6 + 6NH3 = 2B3H6N3 + 12H2; B2H6 ((100˚C)( B4H10 + H2.
Классификация: клозо («закрытые»); нидо («гнезда»); арахно («пауки»). 

Карбораны – соединения углерода (1-6 атомов, обычно 1-2) и бора (3-10 атомов). Имеют форму полиэдров.

Галогениды. Являются кислотами Льюиса. Все, кроме фторидов, гидролизуются. Характерна реакция BF3 + AlCl3 = AlF3 + BCl3; BCl3 = B2Cl4 + Cl2 (электрический разряд). Получение: синтез из простых веществ (кроме йода), из оксида, галогена и углерода; B2O3 + CaF2 + H2SO4 = BF3 + CaSO4 + H2O; NaBH4 + 4I2 = BI3 + NaI + 4HI.
Кислородные соединения бора.

Оксид – стекло (похож на кремний). Получают сгоранием бора, либо обезвоживанием борной кислоты. B2O3 + H2O = B2O3*nH2O; B2O3 + Me = Me(BOx)n
Ортоборная кислота B(OH)3: просто кислота, образует эфиры со спиртами. Эфиры горят зеленым пламенем.
Метаборная кислота (HBO2)n: циклы (трехчленные), цепочки.

Бораты: бура Na2B4O7*10H2O и KB5O8*7H2O (из раствора), метабораты и ортобораты (из расплава).
Соединения B и N: изоэлектронны углеродным, не горят (в алмазо- и графитоподобном виде). NH3-BH3 – твердое вещество. B2O3 + 2NH3 =(1200˚C) 2BN + 3H2O. Ну и боразол (хлорируется он по бору).
9. Соединения элементов Iа группы, способы получения, химическое поведение, электронное строение и структура в различных фазах.
Простые вещества – металлы. Чрезвычайно активны, сверху вниз активность возрастает. Получают их электролизом расплавов (по крайней мере, до калия). Реагируют с чем ни попадя (вода, кислород), литий даже с влажным азотом. При горении литий образует нормальный оксид, натрий – пероксид, калий – надпероксид (К2О) с примесью пероксида. 
В соединениях имеют степень окисления +1 (вот удивительно-то?)). По поводу строения в фазах: в твердом виде – кристаллическая решетка, в жидком – либо сольватно-разделенная, либо контактная ионная пара, в газообразном – Я полагаю, что отдельные ионы. Так же в жидком состоянии могут образовываться ионные шубы (вспоминаем физхимию).
Так же натрий (ну еще и литий, калий) образуют электриды. Это когда металлический натрий кидается в жидкий аммиак. При этом натрий отдает электрон и переходит в катион. Для стабилизации (испарения аммиака и сохранения электрида) используют краун-эфиры.
10. Особенности химического поведения электронодефицитных соединений, их связь с электронным строением. 

Выступают акцепторами электронов (нарисуйте МО (ну или просто соединение), где есть незаполненные несвяз или связ орбитали, напр SO3). Так же классический пример – соединения третьей группы, которые являются кислотами Льюиса.
11. Особенности химического поведения орбитальнодефицитных соединений, их связь с электронным строением. 

Выступают донорами электронов (нарисуйте МО, где есть заполненные разрыхляющие орбитали, напр аммиак)

12. Строение ионных соединений в твердой фазе и в растворе:
в твердой фазе - кристаллическая решетка (+примеры)
в растворе- либо сольватно-разделенная, либо контактная ионная пара

rконтакт< rкрист < rсольв-раздел
13. Соединения с водородными связями. 

Водородная связь - вид химического взаимодействия атомов в молекулах, отличающийся тем, что существенное участие в нём принимает атом водорода, уже связанный ковалентной связью с другим атомом (А). Группа А-Н выступает донором протона (акцептором электрона), а другая группа (или атом) В - донором электрона (акцептором протона). Иначе говоря, группа А-Н проявляет функцию кислоты, а группа В - основания. Для обозначения водородной связи употребляют, в отличие от обычной валентной чёрточки, пунктир, т. е. А — Н···В [в предельном случае симметричной водородной связи, например, в бифториде калия, K + (F···Н···F)-, различие двух связей исчезает].

  К образованию водородной связи способны группы А-Н, где А - атомы О, N, F, Cl, Вr и в меньшей мере С и S. В качестве второго, электродонорного центра В могут выступать те же атомы О, N, S разнообразных функциональных групп, анионы F-, С1- и др., в меньшей мере ароматические кольца и кратные связи. Если А-Н и В принадлежат отдельным молекулам, то водородную связь называют межмолекулярной, а если они находятся в разных частях одной молекулы, — внутримолекулярной.

  От общих для всех веществ ван-дер-ваальсовых сил взаимного притяжения молекул водородная связь отличается направленностью и насыщаемостью, т. е. качествами обычных (валентных) химических связей. Водородная связь не сводится к электростатическому притяжению полярных групп А-Н и В, а рассматривается как донорно-акцепторная химическая связь. По своим энергиям, обычно 8-40 кДж/моль, водородная связь занимает промежуточное положение между ван-дер-ваальсовыми взаимодействиями (доли ккал/моль) и типичными химическими связями (десятки ккал/моль) (1 ккал = 4,19 кДж).

EHсвязи (кДж/моль) (HF)2 29; (H2O)2 22; (NH3)2; (HCl)2 9; (H2S)2.

L связи O-H-O = 2,76 Ангстрем.

Вопрос 2

1. Соединения с кратными связями элемент - элемент, особенности их химических свойств, структуры, электронного строения.
Можно смотреть на следующую штуку: для некоторых элементов (напр. кислород) двойная связь выгоднее, чем две одинарных. Для некоторых – наоборот (С, S), потому они легко образуют цепи (полимеризация этилена).

Также стоит заметить, что в соединениях с кратной связью одна связь - сигма-перекрывание, остальные – пи-перекрывания.
Возможны реакции присоединения по двойной связи с ее разрушением.

Из-за специфики пи-перекрывания соединения с двойной связью являются плоскими, с тройной – линейными (ну, если смотреть на органику и аналоги, т. е. когда в образовании связи участвуют s и p орбитали).

Длина кратной связи уменьшается с увеличением кратности.
2. Особенности  химического  поведения и электронного строения соединений с высокой полярностью ковалентной связи в молекуле. 
Электрон не переходит, просто его вероятность нахождения у более электроотрицательного атома выше. Каждая связь обозначает пару электронов. Модель Гиллеспи (по поводу того, насколько смещена пара).
Характеризуются насыщаемостью (валентностью) и направленностью. Сильные внутримолекулярные взаимодействия, слабые межмолекулярные. Разница в электроотрицательности меньше, чем в ионных соединениях (вот странно, да?).

Есть несколько способов описания: ММО и Метод Валентных Связей (каждый атом не лишается своих электронов, но их взаимодействие обеспечивает создание молекулы).

Химическое поведение – слишком разнообразное, черт побери. Частично можно посмотреть в пунтке «Вопрос 1»
3. Особенности электронного и геометрического строения координационных соединений непереходных элементов.
Примечание: координационные = комплексные. Непереходные элементы – s и p элементы.

Описываются с позиции Теории Валентных Связей (в пункте 2 о нем немного написано). Например есть Be2+, у которого пустые s и p уровни, и 4F-, т. е. есть пара электронов. И тогда электроны фторов взаимодействуют со свободными орбиталями бериллия, и получается комплексный анион [BeF4]2-. Так же орбитали могут заполнятся водой (координируется кислородом), аммиаком (азотом). [Al(H2O)6]3+, например. С этой точки зрения комплексы рассматриваются как соединения с донорно-акцепторной связью.
Есть внешняя и внутренняя сферы лигандов (заместителей). Внутренняя непосредственно связана с комплексообразователем, а внешняя связана электростатически (наверное, по крайней мере в растворе внутренняя сфера с комплексообразователем присутствует в виде одной частицы). В случае тетрафторидбериллата, во внутренней сфере – фтор, а во внешней, скажем, катионы калия. А в случае с гексаакваалюминием: внутренняя – вода, внешняя – анионы хлора.
Геометрически лиганды располагаются равноудаленно друг от друга (не стоит забывать про неподеленные пары, принадлежащие комплексообразователю, которые тоже в этом учавствуют).
4. Объясните (с привлечением метода МО) сходства и различия в химических свойствах соединений состава NO2+ и NO2-. Приведите примеры, подтверждающие ваш ответ.
5. Объясните (с привлечением метода МО) сходства и различия в химических свойствах соединений состава N2  CO  NO+ 

6. Объясните (с привлечением метода МО) сходства и различия в химических свойствах соединений состава CH4 SiH4 NH4+ 

7. Объясните (с привлечением метода МО) сходства и различия в электронном строении и химических свойствах соединений состава   NH3   CH4 

8. Объясните (с привлечением метода МО) сходства и различия в особенностях химической связи в   HF и  HF2- 

9. Сравните между собой (с привлечением метода МО) соединения  вида АВ3:  SO3    NH3 

10. Объясните (с привлечением метода МО)  строение и свойства соединений состава  PF5    HF2- 

11. Сколько первых потенциалов ионизации и почему имеют молекулы     NO  O2    B2     H2O
12. Обсудите все известные вам тенденции в изменении ионных радиусов, приведите примеры таких изменений.
Сверху вниз радиус растет. Слева направо радиус уменьшается. rгаз<rконтактной ионной пары < rкрист < rсольватно-разделенной ионной пары

r+<r0<r-
Чем больше заместителей, тем больше радиус.

