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ВВЕДЕНИЕ 

 

Важнейшей частью естественных наук является химия – наука о веществах, 

их превращениях и явлениях, сопровождающих эти превращения. Химия изуча-

ет вещества, их строение, свойства, а также фундаментальные законы, которым 

эти превращения подчиняются. Химия является не только общетехнической, но 

и общеобразовательной наукой. Она занимает важное место в системе подготов-

ки инженеров-педагогов. Поэтому выпускники должны обладать достаточными 

знаниями в области химии. 

Данные методические указания разработаны в соответствии с рабочей про-

граммой курса по дисциплине «Химия» и предназначены для самостоятельной 

работы студентов заочной формы обучения всех специальностей направления 

подготовки 04.03.04. Самостоятельная работа студентов, наряду с аудиторной, 

представляет одну из форм учебного процесса.  

Методические указания предназначены для оказания методической помощи 

студентам при изучении теоретических аспектов дисциплины, подготовки к 

практическим занятиям и лабораторным работам, выполнения контрольных за-

даний, а также успешной сдачи экзамена. 

В методических указаниях по выполнению СРС рассматриваются все темы 

рабочей программы. По каждой теме даны кратко изложенные основные теоре-

тические положения; приведены примеры с детальным разбором хода решения 

задач или выполнения упражнений; вопросы для контроля и контрольные зада-

ния, указана рекомендуемая литература.  

Основное внимание уделяется решению расчетных задач, так как умение 

решать задачи по химии является основным критерием творческого усвоения 

предмета. При решении задач происходит более глубокое и полное усвоение 

учебного материала, формируются навыки практического применения имею-

щихся знаний, вырабатывается умение логически мыслить. Методику решения 

задач различных типов студенты изучают на практических занятиях. 

Лабораторный практикум является обязательной и очень важной составной 

частью учебного процесса при изучении химии, поскольку химия – это наука, 

основанная на эксперименте. Выполняя лабораторные работы, студенты приоб-

ретают навыки экспериментирования, работы с химическими реактивами, посу-

дой, приборами; учатся составлять уравнения химических реакций, анализиро-

вать результаты опытов и делать выводы. 

Результатом самостоятельной работы студентов является выполнение кон-

трольных заданий и успешная сдача экзамена. К экзамену допускаются студен-

ты, получившие положительную оценку по контрольному заданию, выполнив-

шие и защитившие лабораторные работы. 

В течение семестра студенты могут получать консультации преподавателя 

по всем вопросам, охватывающим учебную программу. 
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1. ЦЕЛИ И ЗАДАЧИ ДИСЦИПЛИНЫ,  

ЕЕ МЕСТО В УЧЕБНОМ ПРОЦЕССЕ 

 

Цель изучения дисциплины – формирование общетеоретической базы зна-

ний по химии у будущих инженеров-педагогов. Подготовить студентов к приме-

нению полученных при изучении дисциплины «Химия» знаний, умений и ком-

петенций при изучении общенаучных и специальных дисциплин, а также для 

решения профессиональных задач. 

Задачи: обеспечить подготовку студентов по химии путем усвоения ими со-

временных научных представлений о материи и формах ее движения, строении 

вещества, природе химической связи, о механизме превращения химических 

соединений, закономерностях химических процессов, свойствах растворов элек-

тролитов, окислительно-восстановительных и электрохимических процессах; 

развить у студентов логическое химическое мышление; сформировать способ-

ность применять теоретические знания в профессиональной и практической дея-

тельности. 

Содержание дисциплины является логическим продолжением курса химии 

в рамках школьной программы и служит основой для освоения дисциплин цикла 

профессиональной и практической подготовки студентов: «Материаловедение», 

«Безопасность жизнедеятельности», «Обогащение полезных ископаемых», «Ос-

новы экологии».  

 

 

2. ТРЕБОВАНИЯ К РЕЗУЛЬТАТАМ ОСВОЕНИЯ  

СОДЕРЖАНИЯ ДИСЦИПЛИНЫ 

 

Студенты, завершившие изучение дисциплины «Химия», должны:  

знать принципы и технологии, методы и средства самоорганизации и само-

образования; основы и структуру самостоятельной работы, принципы конспек-

тирования устных сообщений; разновидности методов публикации письменных 

документов, организацию справочно-информационной деятельности; роль хи-

мии в развитии научного мировоззрения; современные научные представления о 

механизме химических превращений; основные законы химии; важнейшие хи-

мические понятия; основные теории химии; основные закономерности протека-

ния химических процессов; основы электрохимии, теории химической связи и 

ЭД; ТЭР; вычисление скорости химических реакций, катализ, химическое рав-

новесие;  

уметь самостоятельно организовывать свою деятельность, заниматься са-

мообразованием, конспектировать устные сообщения, приобретать новые зна-

ния, используя современные информационные технологии; пользоваться спра-

вочной литературой, обобщать, анализировать, воспринимать информацию, со-

четать теорию и практику; использовать приобретенные знания в практической  

и повседневной жизни для объяснения химических явлений, происходящих в 

природе, быту и на производстве; использовать знания о строении вещества, 

природе  химической связи в различных классах химических соединений для 

понимания свойств веществ и механизма химических процессов, протекающих в 
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окружающем мире; определять валентность и степень окисления химических 

элементов; составлять химические уравнения; определять свойства элементов по 

их положению в периодической системе; составлять молекулярно-ионные урав-

нения электролитической диссоциации и гидролиза, схемы гальванических эле-

ментов; применять теоретические знания для решения конкретных практических 

задач; производить химические расчеты; проводить самостоятельный поиск хи-

мической информации с использованием различных источников; использовать 

компьютерные технологии для обработки и передачи химической информации, 

поступающей из различных источников; составлять план проведения химиче-

ских исследований с определением возможности протекания хим. превращений;   

владеть способностью к самоорганизации и самообразованию; навыками 

самостоятельного поиска химической информации с использованием различных 

источников; навыками работы с научной литературой и другими источниками 

научно-технической информации, воспринимать и осмысливать информацию, 

содержащую химические термины; навыками выполнения основных химических 

операций; навыками решения основных типов химических задач, составления 

электронных и электронно-графических формул элементов и химических реак-

ций различных типов; навыками выполнения химических опытов, безопасного и 

бережного обращения с химическими реактивами и лабораторным оборудовани-

ем; навыками аккуратно и качественно проводить хим. эксперименты; проводить 

расчеты, обработку и анализ результатов экспериментальных исследований. 

Перечисленные результаты образования являются основой для формирова-

ния следующих компетенций (в соответствии с государственными образова-

тельными стандартами ВО и требованиями к результатам освоения основной 

образовательной программы ООП):  

общекультурных:  

ОК-6 – способность к самоорганизации и самообразованию; 

общепрофессиональных:  

ОПК-2 – способность выявлять естественнонаучную сущность проблем, 

возникающих в ходе профессионально-педагогической деятельности; 

профессиональных: 

ПК-11 – способность организовывать учебно-исследовательскую работу 

обучающихся. 

 

 

3. ОБЪЕМ УЧЕБНОЙ ДИСЦИПЛИНЫ  

И ВИДЫ УЧЕБНОЙ РАБОТЫ 

 

Новый этап развития модернизации высшего образования характеризуется 

сокращением аудиторной нагрузки при одновременном увеличении объема ча-

сов на самостоятельную работу, существенно увеличивая значимость текущего 

контроля знаний студентов. В связи с этим одна из основных задач учебного 

процесса – научить студентов работать самостоятельно. 

Самостоятельная работа направлена на усвоение системы научных и про-

фессиональных знаний, формирование умений и навыков, приобретение опыта 

самостоятельной творческой деятельности. 
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Распределение учебной нагрузки представлено в табл. 3.1. 

 

Таблица 3.1 – Объем дисциплины и виды учебной работы 

Вид учебной работы 
Объем часов 

Заочная форма 

Общая учебная нагрузка (всего) 108 

(3 зач. ед.) 

Обязательная аудиторная учебная нагрузка (всего)  

в том числе: 

12 

Лекции 4 

Семинарские занятия – 

Практические занятия  4 

Лабораторные работы 4 

Курсовая работа (курсовой проект) – 

Другие формы и методы организации образовательного про-

цесса (расчетно-графические работы, групповые дискуссии, 

ролевые игры, тренинг, компьютерные симуляции, интерак-

тивные лекции, семинары, анализ деловых ситуаций и т.п.) 

– 

Самостоятельная работа студента (всего) 96 

Форма аттестации экзамен 

 

Как видно из таблицы, аудиторные занятия по учебному плану составляют 

12 часов. Соответственно основная часть учебного материала должна быть про-

работана студентом самостоятельно, внеаудиторных занятий. Самостоятельная 

работа студентов (СРС) является неотъемлемой частью учебного процесса. Под 

СРС понимается часть учебной планируемой работы, которая выполняется по 

заданию и при методическом руководстве преподавателя, но без его непосредст-

венного участия. Виды самостоятельной работы и объем часов по каждой теме 

указаны в табл. 3.2. 

 

Таблица 3.2 – Самостоятельная работа студентов 

№ 

п/п 
Название темы Вид СРС 

Объем 

часов 

Заочная 

форма 

1 Основные законы хи-

мии. Основные хими-

ческие понятия. Основ-

ные классы неоргани-

ческих соединений. 

Проработка учебников и конспекта 

лекций. Подготовка к практическим 

и лабораторным занятиям. Защита 

лабораторной работы. Выполнение 

контрольных заданий. 

8 

2 Строение атомов. Проработка учебников и конспекта 

лекций. Подготовка к практическим 

занятиям. Выполнение контрольных 

заданий 

10 

3 Периодический закон и Проработка учебников и конспекта 10 
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периодическая система 

элементов. Химическая 

связь.  

лекций. Подготовка к практическим 

занятиям. Выполнение контрольных 

заданий 

4 

 

Основы химической 

термодинамики. Хими-

ческая кинетика и хи-

мическое равновесие. 

Проработка учебников и конспекта 

лекций. Подготовка к практическим 

занятиям. Выполнение контрольных 

заданий 

18 

5 Способы выражения 

концентрации раство-

ров. Электролитическая 

диссоциация. 

Проработка учебников и конспекта 

лекций. Подготовка к практическим 

занятиям. Выполнение контрольных 

заданий 

10 

6 Гидролиз солей Проработка учебников и конспекта 

лекций. Подготовка к практическим 

занятиям. Выполнение контрольных 

заданий 

10 

7 Окислительно-

восстановительные ре-

акции.  

Проработка учебников и конспекта 

лекций. Подготовка к практическим 

и лабораторным занятиям Защита 

лабораторной работы. Выполнение 

контрольных заданий. 

10 

8 Электрохимия. Гальва-

нические элементы. 

Электролиз. Коррозия 

металлов.  

Проработка учебников и конспекта 

лекций. Подготовка к практическим 

занятиям. Выполнение контрольных 

заданий. Подготовка к экзамену. 

20 

Итого:  96 

 

 

4. СОДЕРЖАНИЕ РАЗДЕЛОВ ДИСЦИПЛИНЫ 

 

4.1. Тематика дисциплины 

 

Раздел 1. Общетеоретические основы. 

Тема 1. Основные законы химии. Основные химические понятия. Основ-

ные классы неорганических соединений. 

Основные положения атомно-молекулярного учения. Основные понятия и 

законы химии. Законы идеальных газов. Определение молекулярных и атомных 

масс. Основные классы неорганических соединений. 

Тема 2. Строение атома. Квантовые числа. Многоэлектронные атомы. 

Строение атома. Квантовые числа. Многоэлектронные атомы. Порядок за-

полнения энергетических уровней и подуровней в многоэлектронных атомах. 

Электронные формулы атомов и ионов. 

Тема 3. Периодический закон Д.И Менделеева. Химическая связь. 

Формулировка периодического закона Д. И. Менделеева. Закон Мозли. Пе-

риодическая система химических элементов Д. И. Менделеева. Энергия иониза-

ции, сродство к электрону, электроотрицательность элементов. Условия возник-
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новения химической связи. Типы и характеристики химической связи. 

Тема 4. Основы химической термодинамики. Химическая кинетика. Хими-

ческое равновесие. 

Предмет и задачи термодинамики и химической термодинамики. Термоди-

намическая терминология. Внутренняя энергия. Первый закон термодинамики. 

Термохимические законы. Второй закон термодинамики. Термодинамические 

потенциалы. Химическая кинетика. Скорость химической реакции. Зависимость 

скорости реакции от концентраций реагирующих веществ. Катализ. Необрати-

мые и обратимые реакции. Химическое равновесие. Константа равновесия и его 

связь с изобарным потенциалом. Нарушение химического равновесия в резуль-

тате изменения внешних условий. Принцип Ле Шателье. 

Раздел 2. Растворы. 

Тема 5. Способы выражения концентрации растворов. Электролитическая 

диссоциация. 

Способы выражения концентрации растворов. Основные положения теории 

электролитической диссоциации. Степень диссоциации. Сильные и слабые элек-

тролиты. Константа диссоциации. Ионные уравнения реакций. Диссоциация во-

ды. Водородный показатель. 

Тема 6. Гидролиз солей. 

Определение и варианты гидролиза. Степень и константа гидролиза. Моле-

кулярно-ионные уравнения гидролиза. 

Раздел 3. Основы электрохимии. 

Тема 7. Окислительно-восстановительные реакции.  

Понятие о степени окисления элемента. Окислительно-восстановительные 

реакции, важнейшие окислители и восстановители. Типы окислительно-

восстановительных реакций и влияние разных факторов на их протекание. Со-

ставление уравнений окислительно-восстановительных реакций. 

Тема 8. Электрохимия. Гальванические элементы. Электролиз. Коррозия 

металлов.  

Суть электрохимии. Электродные потенциалы. Ряд напряжений металлов. 

Формула Нернста. Понятие о гальванических элементах. Теоретическое обосно-

вание процессов электролиза. Законы Фарадея. Применение в промышленности. 

Основы теории коррозии. Классификация коррозионных процессов. Методы 

защиты металлов от коррозии. Катодная защита. Анодная защита. Покрытие, как 

метод защиты металлов от коррозии. Ингибиторы.  

 

4.2. Содержание тем дисциплины 

 

Ниже кратко изложены основные теоретические положения, формулы и 

выводы; приведены примеры решения задач или выполнения упражнений; во-

просы для контроля и контрольные задания. 

 

Раздел 1. Общетеоретические основы. 

 

Тема 1. Основные законы химии. Основные химические понятия. Ос-

новные классы неорганических соединений. 
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Основные химические понятия. 

К основным понятиям химии относятся абсолютные и относительные 

атомные массы, атомная единица массы (а.е.м.), молекулярные массы, моль. 

Абсолютная атомная масса (ma) – это масса атома, выраженная в кило-

граммах (кг). Массы атомов очень малы: 

ma(H) = l,67∙10
–27

 кг; ma(O) = 26,67∙10
–27

 кг; ma(С) = 19,93∙10
–27

 кг. 

Вместо абсолютных атомных масс обычно используют относительные 

атомные массы. 

Относительная атомная масса (Аr) – это число, которое показывает, во 

сколько раз масса данного атома больше 1/12 части массы атома углерода 

(
12

С). 

1 а.е.м. = ma(C) / 12 = 19,93∙10
–27

 / 12 = 1,66∙10
–27

кг. 

Относительную атомную массу элемента X можно вычислить по формуле: 

.м.е.а1

)X(m
)X(A r . 

Например: 

12
1066,1

1093,19

.м.е.а1

)C(m
)C(A

27

27
a

r ; 

1
1066,1

1067,1

.м.е.а1

)H(m
)H(A

27

27
a

r ; 

16
1066,1

1067,26

.м.е.а1

)O(m
)O(A

27

27
a

r . 

Значения относительных атомных масс всех химических элементов даны в 

периодической системе химических элементов. 

Относительная молекулярная масса (Мr) вещества – это число, которое 

показывает, во сколько раз масса молекулы этого вещества больше атомной 

единицы массы. 

Относительная молекулярная масса вещества равна сумме относительных 

атомных масс, из которых состоит молекула вещества, с учетом числа атомов 

каждого элемента: 

Мr (H2O) = 2∙Аr(Н) + Аr(O) = 2∙1 + 16 = 18; 

Мг [Fe2(SО4)3] = 2∙Ar(Fe)+3∙Аr(S)+12∙Аr(О)= 2∙56 + 3∙32 + 12∙16 = 400. 

Моль – единица количества вещества. Количество вещества (n) – это физи-

ко-химическая величина, которая показывает число структурных единиц (моле-

кул, атомов, ионов и др.), образующих это вещество.  

Моль – это количество вещества, которое содержит столько структур-

ных единиц, сколько атомов содержится в 12 г изотопа углерода-12 (
12

С). 

Масса (ma) одного атома углерода равна 19,93∙10
–27

 кг. Число атомов в 12 г 

(0,012 кг/моль) углерода равно: 

23

27
1002,6

1093,19

012,0
 моль

–1
; 

Это число называется постоянной Авогадро и обозначаем символом NА. 

NA = 6,02∙10
23

 моль
–1

. 
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Один моль любого вещества содержит 6,02∙10
23

 молекул или атомов. На-

пример:  

1 моль воды H2O содержит 6,02∙10
23

 молекул Н2O; 

1 моль алюминия А1 содержит 6,02∙10
23

 атомов А1; 

1 моль серной кислоты H2SO4 содержит 6,02∙10
23

 молекул H2SO4. 

Содержание атомов или молекул в определенном количестве вещества оп-

ределяется по формуле: 

N = NA ∙ n. 

Масса одного моля вещества называется молярной массой, обозначается 

символом М и выражается в кг/моль или в г/моль. 

Молярная масса равна отношению массы вещества (m) к его количеству (n): 

n

m
M . 

Числовое значение молярной массы вещества в г/моль равно относитель-

ной молекулярной масса Мr, если вещество состоит из молекул, или относи-

тельной атомной массе Аr, если вещество состоит из атомов. Например: 

натрий Na Ar = 23; М = 23 г/моль; 

серная кислота H2SO4 Мг = 98; М = 98 г/моль. 

Таким образом, в 23 г натрия содержится 6,02∙10
23 

атомов натрия, в 98 г 

серной кислоты содержится 6,02∙10
23

 молекул H2SО4. 

 

Вопросы для контроля 

1. Что такое абсолютная атомная масса? 

2. Что такое относительная атомная масса? 

3. Чему равна атомная единица массы? 

4. Чему равна относительная молекулярная масса? 

5. Что является единицей количества вещества? 

6. Что такое моль? 

7. Сколько структурных единиц содержит 1 моль любого вещества? 

8. Чему равно число Авогадро? 

9. Что называется молярной массой? 

 

Основные законы химии. 

Из основных законов химии рассмотрим закон эквивалентов и закон Аво-

гадро. 

Закон Авогадро.  

В равных объемах (V) различных газов при одинаковых физических условиях 

(температуре Т и давлении Р) содержится одинаковое число молекул (N). 

Этот закон был открыт итальянским ученым А. Авогадро в 1811 г. 

Если V1 = V2, Т1 = Т2, P1 = P2, то N1 = N2, 

где V1, T1, P1, N1 – объем, температура, давление и число молекул одного газа; 

V2, Т2, Р2, N2 – объем, температура, давление и число молекул другого газа. 

Первое следствие из закона Авогадро. 

Одинаковое число молекул различных газов при одинаковых физических 

условиях занимают одинаковый объем. 
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Если N1 = N2, T1 = T2, P1 = P2, то V1 = V2. 

Если число молекул равно числу Авогадро – 6, 02∙10
23

 (1 моль газа), то при 

нормальных условиях (н.у.) они занимают объем 22,4 л. Нормальные условия: 

t = 0°C, или 273 К; Р = 760 мм рт. ст. (1 атм.), или 1,01∙10
5
 Па. 

Объем одного моля газа называется молярным объемом (VM) и равен отно-

шению объема газа к количеству вещества: 

n

V
VM . 

Молярный объем любого газа при н.у. равен 22,4 л: VM = 22,4 л/моль. 

Второе следствие из закона Авогадро. 

Плотность ρ любого газа можно рассчитать по формуле: 

MV

M
. 

Относительная плотность газа 1 по газу 2 D2(l) показывает отношение 

плотности одного газа р(1) к плотности другого газа ρ(2): 

)2(

)1(
)1(D2           

)2(M

)1(M

V)2(M

V)1(M
)1(D

M

M
2 . 

Относительная плотность одного газа по другому равна отношению их мо-

лярных (М) или относительных молекулярных (Мr) масс: 

)2(M

)1(M
)1(D2      или     

)2(M

)1(M
)1(D

r

r
2  

Часто плотности различных газов определяют по отношению к водороду, 

как самому легкому из всех газов, или по отношению к воздуху. 

Относительная плотность любого газа (X) по водороду: 

2

)X(M

)H(M

)X(M
)X(D r

2r

r
H2

. 

Воздух – это смесь газов (78 об.% – N2, 21 об.% – O2 и 1 об.% – других га-

зов). Средняя относительная молекулярная масса воздуха равна 29. Поэтому от-

носительная плотность любого газа (X) по воздуху: 

29

)X(M

.)возд(M

)X(M
)X(D r

r

r
.ВОЗД .  

На основании закона Авогадро и следствий из него можно делать различ-

ные расчеты, определять объем, массу, плотность, относительную плотность, 

молярную и относительную молекулярную массы различных газов. 

 

Закон эквивалентов.  
Элементы, входящие в состав химических соединений, находятся между 

собой в определенных и постоянных весовых отношениях (закон постоянства 

состава). Эти отношения соответствуют их эквивалентам. 

Эквивалентом называется весовое количество элемента, способное соеди-

няться с 1 моль атомов гидрогена или же замещать это количество гидрогена в 

их соединениях.  

Эквивалент химического элемента можно вычислить делением его атомно-
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го веса на валентность: Э = А/B. 

По этой формуле определяется теоретическое значение эквивалента эле-

мента. Например, Э(Аl) = 27 / 3 = 9; Э(Zn) = 65,4 / 2 = 32,7. 

Масса одного эквивалента элемента (г/моль) называется его эквивалентной 

массой.  

Понятие об эквивалентах распространяется и на сложные вещества. 

Эквивалентом сложного вещества называется такое его количество, которое 

взаимодействует без остатка с 1 эквивалентом водорода или с 1 эквивалентом 

любого другого вещества. 

Для вычисления эквивалентных масс сложных веществ существуют форму-

лы: 

 элементаьвалентност  элемента атомов Число

М
Э

ОКСИДА
ОКСИДА ; 

кислоты сновностьО

М
Э КИСЛОТЫ

КИСЛОТЫ ; 

основания ьКислотност

М
Э ОСНОВАНИЯ

ОСНОВАНИЯ ; 

металла ьвалентност  металла атомов Число

М
Э СОЛИ

СОЛИ . 

 

С введением в химию понятия эквивалент в 1803 году был сформулирован 

закон эквивалентов: 

Химические элементы взаимодействуют друг с другом в количествах, про-

порциональных их эквивалентам. 

Для решения задач удобнее пользоваться другой формулировкой. 

Массы (объёмы), реагирующих друг с другом веществ, пропорциональны их 

эквивалентным массам (эквивалентным объемам).  

Этот закон может быть выражен соотношением: 

2

1

2

1

Э

Э

m

m
, 

где Э1, Э2 – эквиваленты веществ; 

m1, m2 –массы реагирующих веществ. 

Если в результате реакции выделяется газообразное вещество, то формула 

приобретает вид: 

ЭV

Э

V

m
, 

где V – объем выделившегося газа;  

      Vэ – эквивалентный объем этого газа. 

Эквивалентный объем любого газа можно вычислить по формуле: 

M

ЭV
V M

Э . 

Так как молярная масса эквивалента водорода равна 1 г/моль, то объем мо-

лярной массы эквивалента (эквивалентный объем) водорода (н.у.):  
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2,11
2

14,22
)H(V 2Э  л/моль – эквивалентный объем водорода. 

Объем молярной массы эквивалента кислорода:  

6,5
32

84,22
)O(V 2Э  л/моль – эквивалентный объем кислорода. 

 

Решение типовых задач 

Пример 1.1. Чему равна масса 1 литра оксида углерода (II) при нормальных 

условиях (н.у.)? 

Решение. 1 моль оксида углерода (II) имеет массу 28 г/моль. 

1 моль любого газа при н.у. занимают объем 22,4 литра. Отсюда:  

22,4 л (CO) весят 28 г 

1 л (CO) весит х г 

х = 1∙28/22,4 = 1,25 г.  

Пример 1.2. Рассчитайте относительную плотность хлороводорода по во-

дороду и по воздуху. 

Решение. 

25,18
2

5,36

2

)1(M
)HCl(D r

H2
; 

26,1
29

5,36

29

)1(M
)HCl(D r

.возд . 

Пример 1.3. При сгорании 5 г алюминия образовалось 9,44г оксида алюми-

ния. Определить эквивалент алюминия. 

Решение. Согласно закону эквивалентов массы реагирующих веществ (m) 

пропорциональны их эквивалентам (Э): 

2

1

2

1

Э

Э

m

m
. 

В нашем случае: 
)O(Э

)Al(Э

)O(m

)Al(m

22

. 

Эквивалент кислорода равен 8. Найдем массу кислорода, которая пошла на 

сгорание 5 г алюминия: m(O) = 9,44 – 5 = 4,44 г. 

9
44,4

85

)O(m

)O(Э)Al(m
)Al(Э

2

2 . 

Пример 1.4. На восстановление двухвалентного металла из его оксида из-

расходовано 5,6 л водорода. При этом образовалось 14 г металла. Определить 

эквивалент металла. Какой это металл? 

Решение. Согласно закону эквивалентов массы реагирующих веществ (m) 

пропорциональны их эквивалентам (Э): 

2

1

2

1

Э

Э

m

m
. 

Так как в реакции принимает участие газообразное вещество, то для реше-

ния задачи применяем формулу:  
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ЭV

Э

V

m
. 

В нашем случае: 

28
6,5

2,1114

)H(V

)H(V)Me(m
)Me(Э

)H(V

)Me(Э

)H(V

)Me(m

2

2Э

2Э2

. 

Так как металл двухвалентный, то его атомная масса равна:  

А = Э ∙ В = 28 ∙ 2 = 56 – это атомная масса железа. 

Пример 1.5. Элемент образует оксид содержащий 31,58% кислорода. Вы-

числить эквивалент элемента. 

Решение. Определяем содержание элемента в оксиде: 100 – 31,58 = 68,42% 

Согласно закону эквивалентов:  

33,17
58,31

842,68

)O(m

)O(Э)X(m
)X(Э

)O(Э

)X(Э

)O(m

)X(m

2

2

22

. 

 

Вопросы для контроля 

1. Как формулируется закон Авогадро? 

2. Чему равен молярный объем при н.у.? 

3. Чему равна относительная плотность газов? 

4. Что называется эквивалентом элемента? 

5. По какой формуле определяется эквивалент любого элемента? 

6. Как читается закон эквивалентов? 

7. Что называется эквивалентным объемом? 

8. По какой формуле определяется эквивалентный объем газа? 

9. По каким формулам определяются эквиваленты оксида, основания, ки-

слоты и соли? 

 

Основные классы неорганических соединений. 

Важнейшими классами неорганических соединений являются оксиды, гид-

роксиды (основания), кислоты и соли.  

 

Оксиды. 
Оксиды – сложные вещества, состоящие из двух элементов, один из кото-

рых оксиген в степени окисления –2. 

По химическим свойствам оксиды подразделяются на солеобразующие и 

несолеобразующие (безразличные): NO, N2O, SiO, СО. 

Все солеобразующие оксиды делятся на три основные группы: основные, 

кислотные и амфотерные. 

Основными оксидами называются оксиды металлов, гидроксиды которых 

проявляют только основные свойства. Все основные оксиды являются твердыми 

веществами. 

Кислотными оксидами называются оксиды неметаллов, гидроксиды кото-

рых проявляют только кислотные свойства. 

Кислотные оксиды могут быть газообразными – сульфур (IV) оксид SO2, 

нитроген (III) оксид N2O3; жидкими – марганцевый ангидрид Мn2O7; твердыми – 
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селен (VI) оксид SeО3, оксид фосфора (V) Р2О5. 

Амфотерными оксидами называются оксиды, гидроксиды которых прояв-

ляют основные и кислотные свойства. К амфотерным оксидам относятся оксиды 

цинка, алюминия, хрома, свинца и других металлов. Амфотерные оксиды явля-

ются твердыми веществами. 

Название оксидов происходит от названия элемента с добавлением слова 

«оксид». Если элемент проявляет переменную валентность, то после названия 

элемента в скобках указывается его валентность римскими цифрами. Например, 

K2O – калий оксид, CO2 – карбон (IV) оксид, Fe2O3 – феррум (III) оксид, MgO – 

магний оксид. 

Химические свойства оксидов. 

Все основные оксиды взаимодействуют с кислотами, а оксиды щелочных и 

щелочноземельных металлов – с водой; Кислотные оксиды взаимодействуют с 

растворами щелочей и многие  – с водой, основные и кислотные оксиды реаги-

руют между собой. 

BaO + Н2O = Ва(OН)2 

Р2O5 + 3Н2О = 2Н3РO4 

СаО + Н2SO4 = СаSO4↓ + Н2O 

СO2 + 2NаОН = Na2CO3 + Н2О 

СаО + СO2 = CaCO3 

 

Гидроксиды (основания). 

Гидроксиды – сложные вещества, состоящие из иона металла и соединен-

ных с ним одной или нескольких гидроксогрупп ОН. По количеству гидро-

ксильных групп определяется кислотность основания (NaOH – однокислотное 

основание, Fe(OH)3 – трехкислотное). 

Гидроксиды щелочных и щелочноземельных металлов хорошо растворяют-

ся в воде, их растворы называются щелочами: NaOH, KOH, Bа(ОН)2. К щелочам 

относится гидроксид аммония NH4 OH. Гидроксиды других металлов являются 

слабыми основаниями или амфотерными соединениями. 

Название основания происходит от названия металла с добавлением слова 

«гидроксид». Если металл имеет переменную валентность, то после названия 

металла в скобках указывается его валентность римскими цифрами. Например: 

Fe(OH)2 – феррум (II) гидроксид,  KOH – калий гидроксид, Cu(OH)2 – купрум (II) 

гидроксид, CuOH– купрум (I) гидроксид. 

Химические свойства гидроксидов. 

Все основания взаимодействуют с кислотами, а щелочи – с кислотными ок-

сидами и растворами солей, основания разлагаются при нагревании.   

Fe(OH)2 + 2HCl = FeCl2 + 2H2O 

Ва(OH)2 + СO2 = BaCO3↓ + Н2O  

Bа(OН)2 + Nа2SO4 = BаSO4↓ + 2NaOH  

Сu(ОН)2 = СuО + Н2О 

 

Кислоты. 

Кислотами называются сложные вещества, содержащие один или несколько 

атомов водорода, способных замешаться металлом с образованием соли. По ко-
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личеству атомов водорода в молекуле кислоты делятся на:  

– одноосновные – НСl, НBr, HNO3; 

– двухосновные – Н2SO4, Н2СО3, H2SO3;  

– трехосновные – Nа3РО4. 

По содержанию в молекулах атомов кислорода кислоты делятся на кисло-

родсодержащие (оксокислоты): H2SO4, HNO3 и бескислородные: НСl, H2S. 

Названия кислот сведены в табл. 1.1. 

 

Таблица 1.1 – Номенклатура кислот  

Формула Названия кислоты Названия кислотных остатков 

HCl хлоридная кислота (соляная) хлорид 

HI иодидная  иодид 

HBr бромидная бромид 

HNO3 нитратная (азотная) нитрат 

HNO2 нитритная нитрит 

H2SO4 сульфатная (серная) сульфат 

H2SO3 сульфитная сульфит 

H2S сульфидная  сульфид 

H2CO3 карбонатная (угольная) карбонат 

H2SiO3 силикатная силикат 

H3PO4 фосфатная фосфат 

H3BO3 борная борат 

 

Химические свойства кислот. 

Кислоты взаимодействуют с металлами, оксидами металлов, основаниями и 

солями. 

2НСl + Mg = MgCl2 + H2↑ 

H2SO4 + MgO = MgSO4 + H2O 

HNO3 + NaOH = NaNO3 + Н2О  

H2SO4 + Na 2SiO3 = H2SiO3↓ + Na2 SO4 

 

Cоли. 

Солями называются соединения, молекулы которых состоят из ионов ме-

талла и кислотных остатков. 

Соли бывают средние, кислые и основные. Средние соли можно рассматри-

вать как продукты полного замещения водорода кислоты металлом, а гидроксо-

групп основания – кислотным остатком. Например, сульфат натрия Nа2SO4. 

Кислые соли являются продуктами частичного замещения атомов водорода 

киcлоты металлом. Например, гидрокарбонат натрия NaHCO3. 

Основные соли можно рассматривать как продукты неполного замещения 

гидроксильных групп в основаниях кислотными остатками. Например, гидро-

ксохлорид магния или хлорид гидроксомагния MgOHCl. 

Название солей происходит от названия металла + название кислотного ос-

татка. Если металл проявляет переменную валентность, то после названия ме-

талла в скобочках указывается его валентность римскими цифрами. Например: 
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NaCl – натрий хлорид , Fe2(SO4)3 – феррум (III) сульфат, K2SiO3 – калий силикат, 

Na3PO4 – натрий фосфат, AgNO3 – аргентум нитрат. В названиях кислых солей 

перед названием кислотного остатка ставится приставка «гидро», если незаме-

щенным остается 1 атом водорода и «дигидро», если не замещены 2 атома водо-

рода. Например: KH2PO4 – калий дигидрофосфат, K2HPO4 – калий гидрофосфат, 

Ca(H2PO4)2 – кальций дигидрофосфат. В названиях основных солей перед назва-

нием кислотного остатка ставится приставка «гидроксо», если незамещенной 

остается 1 гидроксидная группа и «дигидроксо», если не замещены 2 гидроксо-

группы. Например: FeOHCl2 – феррум(III) гидроксохлорид, Fe(OH)2Cl – фер-

рум(III) дигидроксохлорид, (CaOH)2SO4 – кальций гидроксосульфат. 

 

Химические свойства солей. 

Соли взаимодействуют с кислотами, щелочами, металлами и между собой. 

Na2CO3 + Н2SO4 = Na2SO4 + H2O + CO2↑ 

CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2↓ + Na2SO4  

Na2SO4 + BaCl2 = BaSO4↓ + 2NaCl  

CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu 

 

Решение типовых задач 

Пример 1.6. Составьте уравнения химических реакций, согласно приведен-

ной схеме:  

CuO → CuCl2 → Cu(OH)2 → CuO → Cu.  

Назовите каждое из веществ и класс, к которому оно относится. 

Ответ.  

а) Чтобы получить из CuO CuCl2, нужно прибавить хлоридную кислоту, так 

как все  основные оксиды взаимодействуют с кислотами: 

CuO + 2HCl = CuCl2 + H2O; 

б) чтобы получить из CuCl2 Cu(OH)2, нужно прибавить щелочь: 

CuCl2 + 2NaOH = Cu(OH)2.↓ + 2NaCl; 

в) гидроксиды металлов при нагревании разлагаются с образованием их ок-

сидов: 

Cu(OH)2 = CuO + H2O; 

г) получить из оксида металла чистый металл можно только восстановлени-

ем водородом или более активным металлом: 

CuO + Mg = Cu + MgO. 

CuO – купрум (II) оксид, класс оксидов, основной оксид; 

MgO – магний оксид, класс оксидов, основной оксид; 

HCl – хлоридная кислота, класс кислот; 

CuCl2 – купрум (II) хлорид, класс солей; 

Cu(OH)2 – купрум (II) гидроксид, класс оснований; 

NaOH – натрий гидроксид, класс оснований; 

NaCl – натрий хлорид, класс солей. 

 

Вопросы для контроля 

1. Как классифицируются оксиды, основания, кислоты и соли.  

2. С какими веществами вступит в реакцию сульфатная кислота: Ba(NO3)2, 
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Na2SO4, Cu(OH)2, Zn, HCl? Написать уравнения реакций. 

3. Назовите соли: NaCl, AlBr3, Nа2SO4, KHSO3, K2CO3, MgOHCl, ZnS.  

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 

следующие превращения: 

Zn → ZnSO4 → Zn(OН)2 → ZnOHCl → ZnCl2. 

5. Напишите формулы следующих соединений: сульфата хрома (III), куп-

рум (I) оксида, карбонатной кислоты, хлорида калия, феррум (III) гидроксида, 

натрия дигидрофосфата, нитрата цинка. 

6. К какому классу неорганических соединений относятся вещества: 

Na2SiO3, CaI2, P2O5, Ni(OH)2, MgOHCl, H3PO4, KHS? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 14-43]; [2, c. 7-50]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соответствии с табл. 7.1. 

 

1. Определить эквивалент металла, 2 г которого вытесняют из раствора 

медной соли 1,132 г меди. Эквивалентная масса меди 31,8 г/моль. 

2. Какова масса 1 литра бромида водорода (газ) при нормальных условиях 

(н.у.)? Чему равна плотность этого газа по воздуху? 

3. Составьте уравнения химических реакций, соответствующих схеме: 

Ca → CaO → CaCO3 → CO2 → Na2CO3. 

Назовите вещества и классы химических соединений, к которым они отно-

сятся. 

4. Некоторое количество металла, эквивалент которого 28, вытесняет из ки-

слоты 700 мл водорода (н.у.). Определить массу металла. 

5. Плотность газа по водороду 17. Чему равна масса 1 литра этого газа при 

нормальных условиях? 

6. Составьте уравнения химических реакций согласно приведенной схеме: 

C → CO2 → CaCO3 → CaO → Ca(OH)2. 

Назовите вещества и укажите классы химических соединений, к которым 

они относятся. 

7. Сколько литров кислорода расходуется при сгорании 21 г магния, экви-

валент которого 12? 

8. Чему равна плотность по воздуху и масса 1 литра азота при нормальных 

условиях? 

9. Составьте уравнения химических реакций, соответствующих схеме: 

Ca → CaO → Ca(OH)2 → CaO → CaCO3. 

Назовите вещества и классы химических соединений, к которым они отно-

сятся. 

10. Оксид металла содержит 28,57% кислорода, а соединение того же ме-

талла с фтором – 48,72% фтора. Чему равен эквивалент фтора? 

11. Чему равна плотность газа по водороду и масса 1 литра сероводорода 

при нормальных условиях? 

12. Составьте уравнения химических реакций, соответствующих схеме:  

К → КОН → Си(OH)2 → СиО → Сu(NОз)2. 
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Назовите вещества и укажите классы, к которым каждое из них относится. 

13. Сульфид металла содержит 52% металла. Чему равен эквивалент метал-

ла, если эквивалент серы 16? 

14. Чему равна масса 0,5 литра оксида углерода (II) и плотность его по воз-

духу при нормальных условиях? 

15. Составьте уравнения химических реакций, согласно приведенной схеме: 

Fe → FeCl2 → Fe(OH)2 → Fe(OH)3 → Fe2O3. 

Назовите вещества и укажите, к какому классу каждое из них относится. 

16. Один грамм некоторого металла соединяется с 1,78 г серы или с 8,89 г 

брома. Чему равны эквиваленты металла и брома, если эквивалент серы 16?  

17. Исходя из формулы углекислого газа, определите массу 1 литра его при 

нормальных условиях (н.у.) и его плотность по водороду. 

18. Составьте уравнения химических реакций, согласно приведенной схеме: 

P → P2O5 → H3PO4 → Ca3(PO4)2 → Ca(H2PO4)2. 

Назовите каждое из этих веществ и класс химических соединений, к кото-

рому каждое из них относится. 

19. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода и с 

3,173 г одного из галогенов. Определите эквивалент галогена. 

20. Чему равна плотность по воздуху и масса 2 литров фтора при нормаль-

ных условиях? 

21. Составьте уравнения химических реакций согласно приведенной схеме: 

Al → Al2O3 → AlCl3 → Al(OH)3 → Al2(SO4)3. 

Назовите каждое из этих веществ и класс химических соединений, к кото-

рому каждое из них относится. 

22. Соединение серы с мышьяком содержит 38% серы. Эквивалентная мас-

са серы 16 г/моль. Чему равна эквивалентная масса и валентность мышьяка? 

23. Определить массу 0,5 литра оксида углерода (IV) при нормальных усло-

виях и плотность его по воздуху. 

24. Составьте уравнения химической реакции согласно приведенной схеме: 

Ca → Ca(OH)2 → CaCO3 → CaO → CaCl2. 

Назовите каждое из веществ и класс химических соединений. 

25. Оксид марганца содержит 22,56% кислорода, а другой оксид марганца – 

50,50% кислорода. Чему равны эквивалентные массы марганца в оксидах? Со-

ставьте формулы оксидов. 

26. Плотность газа по воздуху 1,52. Какой объем займут при нормальных 

условиях 5,5 г этого газа? 

27. Составьте уравнения химических реакций, согласно приведенной схеме:  

Cl2 → HCl → CaCl2 → Ca(OH)2 → CaO.  

Назовите каждое из веществ и класс, к которому оно относится. 

28. Оксид трехвалентного элемента содержит 31,58% кислорода. Вычис-

лить эквивалентную массу этого элемента и определить, какой это элемент. 

29. Определить плотность по воздуху и массу 1 литра (условия нормаль-

ные) газов: а) оксида серы (IV); б) водорода. 

30. Составьте уравнения химических реакций, согласно приведенной схеме:  

S → SO2 → SO3 → H2SO4 → BaSO4.  

Назовите каждое из веществ и класс, к которому оно относится. 
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Тема 2. Строение атомов. 

Модели томов. Современные представления о строении атомов. 

К началу ХХ столетия на основании изучения оптических спектров элемен-

тов, природы катодных лучей (открытие электрона), явлений электролиза, фото-

электрического эффекта и самопроизвольного радиоактивного распада атомов 

тяжелых металлов было установлено, что атом, длительное время считавшийся 

неделимой частицей, является сложной системой, состоящей из положительно 

заряженного ядра и движущихся электронов, составляющих в совокупности его 

электронную оболочку. 

В этот период были выдвинуты целый ряд моделей строения атома. Со-

гласно модели, предложенной в 1903 г. Томсоном, атом состоит из положитель-

ного заряда, равномерно распределенного по всему объемом атома, и электро-

нов, которые колеблются внутри этого заряда (пудингова модель). 

Резерфорд предложил новую модель атома. В этой модели ядро, предопре-

деляющее массу атома, и электроны, которые предопределяют размеры атома, 

были разъединены. Кулоновским силам притяжения противоположно заряжен-

ных ядра и электронов Резерфорд противопоставил центробежную силу, возни-

кающую в результате движения электрона вокруг ядра по орбите. Такая модель 

атома получила название "планетарная".  Обе модели были подвергнуты совре-

менниками критике. 

Значительный шаг в развитии представлений о строении атома сделал в 

1913 г. Нильс Бор, предложивший гипотезу, которая сочетала ядерную модель 

атома с квантовой теорией света. 

Квантовая гипотеза излучения, разработанная в 1900 г. Планком и допол-

ненная в 1905 г. Эйнштейном, допускает, что лучистая энергия излучается и по-

глощается не непрерывно, а дискретно, отдельными порциями – квантами. При 

этом энергия каждой такой порции связана с частотой излучения ν отношением: 

E = hν 

Здесь коэффициент пропорциональности h – (постоянная Планка) универ-

сальная константа, которая равняется 6, 626.10
–34

 Дж∙с. В своей гипотезе Нильс 

Бор, исходя из планетарной модели атома и основываясь на положениях кванто-

вой теории света о прерывной, дискретной природе излучения и о линейчатом 

характере атомных спектров, сделал вывод о том, что энергия электронов в ато-

ме не может изменяться непрерывно, а изменяется порциями – дискретно. Вот 

почему в атоме могут существовать не кое-какие энергетические состояния 

электронов, а лишь определенные, "разрешенные" состояния. Иначе говоря, 

энергетические состояния в атоме квантованы. Переход из одного разрешенного 

состояния в другое происходит скачкообразно и сопровождается излучением 

или поглощением кванта электромагнитного излучения. 

Важнейшие положения своей теории Бор сформулировал в виде трех по-

стулатов: 

1. Электрон может вращаться вокруг ядра не по каким угодно, а только по 

определенным круговым орбитам. Эти орбиты называются стационарными. 

2. Двигаясь по стационарной орбите, электрон не излучает и не поглощает 

электромагнитную энергию. 

3. Скачкообразный переход электрона с одной стационарной орбиты на 



22 

другую сопровождается поглощением или излучением кванта энергии с опреде-

ленной частотой. При этом энергия кванта излучения равняется разнице энергии 

атома в конечном и начальном состояниях. 

Теория Бора очень точно выяснила происхождение основных линий в спек-

тре атома водорода, однако она имела внутренние противоречия. Наряду с по-

стулатами, противоречащими законам механики и электродинамики, эти законы 

использовались в теории Бора для расчета сил, действующих на электрон в ато-

ме. 

Эти противоречия были устранены в 20-х гг. XX ст. после возникновения и 

развития новой области теоретической физики – квантовой или волновой меха-

ники. Создание квантовой механики проходило путем переноса представлений о 

корпускулярно-волновой двойственности фотона на все объекты микромира и, 

прежде всего, на электроны. 

Корпускулярные качества фотона выражаются уравнением Планка: 

Е = hν, 

согласно которому фотон неделим и существуют в виде дискретного обра-

зования. Волновые качества фотона находят выражение в уравнении  

λν = с, 

которое связывает длину волны λ электромагнитного колебания с его час-

тотой и скоростью света с. Использование здесь понятия о длине волны допус-

кает, что фотон имеет волновые свойства. 

Из этих уравнений получаем отношение, связывающее корпускулярную ха-

рактеристику фотона Е с его волновой характеристикой  

hc
E  

Но фотон энергией Е имеет и некоторую массу m в соответствии с уравне-

нием Эйнштейна 

E = mc
2
 

Из двух последних уравнений получаем 

mc

hhc
mc2

. 

Полученное уравнение, выведено исходя из того, что фотону присутствуют 

как волновые, так и корпускулярные свойства. 

 

Ядра атомов. 

В 1932 г. советские ученые Д.Д. Иваненко и Е.Н. Гапон и немецкий ученый 

Гейзенберг предложили протонно-нейтронную модель ядра. Экспериментально 

было доказано, что ядро атома состоит из элементарных частиц: протонов и ней-

тронов. Ядерные частицы еще называют нуклонами. Элементарные частицы 

характеризуются тремя количественными характеристиками: массой, зарядом и 

спином (собственным механическим моментом количества движения). Протон 

имеет массу 1,6726∙10
–27

 кг, заряд + 1 и спин + 1/2 и – 1/2. Нейтрон имеет массу 

1,6750∙10 
–27 

кг, заряда не имеет, спин + 1/2 и –1/2. Поэтому число протонов в 

ядре определяет величину заряда ядра, чему соответствует порядковый номер 

элемента (закон Мозли). Число протонов в ядре равно общему числу электронов 
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в атоме элемента. Несмотря на очень маленькие размеры ядер (размер ядра 10
–15 

м , а атома – 10
–10

 м), в нем сосредоточена основная масса атома (до 99,97%), т.е. 

A = Z + N. Число нейтронов в ядре можно определить по разности между атом-

ной массой и порядковым номером:  

N = A – Z. 

Природа  элемента определяется числом протонов в ядре. Ядра всех атомов 

данного элемента имеют одно и то же число протонов, т.е.  одинаковое значение 

Z, но содержание нейтронов, а, следовательно, и массовые числа могут разли-

чаться. 

Атомы, обладающие одинаковым зарядом ядра, но разным массовым чис-

лом, называются изотопами. Изотопы имеют все  элементы. 

 

Строение электронной оболочки атома. 

Электронная оболочка атома – это совокупность всех электронов в данном 

атоме. Химические свойства элементов определяются строением электронных 

оболочек их атомов. Электрон не имеет определенной траектории движения. 

Можно говорить только о вероятности нахождения электрона в разных частях 

атомного пространства. 

Часть атомного пространства, в котором вероятность нахождения дан-

ного электрона наибольшая, называется атомной орбиталью. Каждый электрон 

в атоме занимает определенную орбиталь и образует электронное облако, кото-

рое является совокупностью различных положений быстро движущегося элек-

трона. Атомная орбиталь и облако электрона, который занимает эту орбиталь, 

имеют одинаковый размер, одинаковую форму и одинаковое направление в про-

странстве. Состояние электрона характеризуют 4 квантовых числа. 

Главное квантовое число «n» определяет возможные энергетические со-

стояния электрона, размеры орбитали и электронного облака и принимает 

значения положительных целых чисел 1,2,3, … Совокупность орбиталей, кото-

рые имеют одинаковое значение «n» называют энергетическим уровнем. В пе-

риодической системе номер периода равен главному квантовому числу. 

Орбитальное квантовое число «l» определяет форму орбиталей и элек-

тронных облаков и принимает значения целых чисел от 0 до (n–l) , где n – глав-

ное квантовое число. Различным значениям «n» отвечает разное число возмож-

ных значений «l». При n = 1 орбитальное квантовое число имеет одно значение – 

0; при n = 2 «l» принимает значения 0 и 1; при n = 3 «l» имеет 3 значения: 0, 1, 2; 

при n = 4 «l» имеет 4 значения: 0, 1, 2, 3 и т.д. 

Орбитали, для которых l = 0 называются s-орбиталями, при l = 1 – р-

орбиталями, при 1= 2 – d- орбиталями и при l = 3 – f-орбиталями. 

Энергия орбиталей, которые находятся на одном энергетическом уровне, но 

имеют различную форму, неодинакова: Еs<Еp<Еd<Еf. Поэтому энергетические 

уровни состоят из энергетических подуровней. Число подуровней на уровне 

равно главному квантовому числу. Энергетический подуровень обозначают ла-

тинскими буквами s, p, d, f и цифрой, указывающей уровень: 1s – s-подуровень 1 

энергетического уровня. Максимальное число электронов на s-подуровне равно 

2, на p-подуровне – 6, на d-подуровне – 10 и на f-подуровне – 14. 

Магнитное квантовое число «ml» характеризует направление электронных 
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облаков в пространстве и принимает значения целых чисел от –l через 0 до +l. 

Число значений «ml» определяют число орбиталей на подуровне: 

Подуровень Значение «l» Значения «ml» Количество орбиталей 

s- 0 0 1 

p- 1 –1; 0; +1 3 

d- 2 –2; –1; 0; +1; +2 5 

f- 3 –3; –2; –1; 0; +1; +2; +3 7 

Любая орбиталь изображается графически в виде клетки. 

Спиновое квантовое число «ms» характеризует вращение электрона вокруг 

своей оси и принимает только 2 значения: 
2

1
 и 

2

1
. Электроны изображают в 

виде стрелок: ↑ или ↓. 

Для определения состояния электрона сформулировано положение, полу-

чившее название принципа Паули, согласно которому в атоме не может быть 2 

электронов, у которых все четыре квантовых числа были бы одинаковы. Поэто-

му на одной орбитали не может быть больше 2 электронов. Эти 2 электрона 

имеют одинаковый набор 3 квантовых чисел (n, l, ml) и отличаются спинами 

(ms). Два электрона, которые находятся на одной орбитали, называются спарен-

ными или неподеленной электронной парой, они имеют противоположные спи-

ны. 

Порядок заполнения электронами атомных орбиталей определяет принцип 

наименьшей энергии. Электроны заполняют орбитали в порядке увеличения их 

энергии. Электроны заполняют орбитали одного подуровня согласно правилу 

Хунда: на одном подуровне электроны располагаются так, чтобы абсолютное 

значение суммы спиновых квантовых чисел было максимальным. Это соответ-

ствует устойчивому состоянию атома. 

Последовательность заполнения атомных электронных орбиталей в зависи-

мости от значений главного и орбитального квантовых чисел была исследована 

советским ученым Клечковским, который установил, что энергия электрона воз-

растает по мере увеличения суммы этих 2 чисел и на основании этого сформу-

лировал 2 правила. 

Первое правило Клечковского: при увеличении заряда ядра атома последо-

вательное заполнение электронных орбиталей происходит от орбиталей с мень-

шим значением суммы (n + l) к орбиталям с большим значением этой суммы. 

Второе правило Клечковского: при одинаковых значениях суммы (n + l) за-

полнение орбиталей происходит последовательно в направлении возрастания 

главного квантового числа. 

 

Электронные формулы атомов. 

Чтобы правильно изображать электронные конфигурации атомов нужно 

знать: 

1. Число электронов в атоме, что равно порядковому номеру элемента. 

2. Число заполняемых энергетических уровней, что равно номеру периода, 
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в котором находится элемент. 

3. Максимальное число электронов на уровнях и подуровнях. 

4. Порядок заполнения электронами подуровней. 

В первом периоде периодической системы находятся два элемента: водород 

и гелий, у которых заполняется на первом энергетическом уровне s-подуровень. 

Электронные формулы: H  Z = 1  1s
1
, He  Z = 2  1s

2
. 

Первый энергетический уровень заполнен и все элементы, находящиеся по-

сле гелия, имеют одинаковое строение первого уровня: 1s
2
. 

У элементов второго периода заполняются 2 энергетических уровня: пер-

вый, как у гелия, а на втором заполняется 2 подуровня: s- и p-подуровни. 

Li   Z = 3    1s
2
2s

1
 

Be  Z = 4    1s
2
2s

2 

B    Z = 5    1s
2
2s

2
2p

1
 и т.д. 

Ne  Z = 10  1s
2
2s

2
2p

6
 

Атом неона имеет устойчивую завершенную оболочку из 8 электронов: 

s
2
p

6
, так называемый «электронный октет», свойственный всем инертным эле-

ментам, кроме гелия. Все элементы, находящиеся в периодической системе по-

сле неона, имеют одинаковое строение первых 2 оболочек: 1s
2
2s

2
2p

6
. 

У элементов третьего периода заполняются 3 электронные оболочки. На 

третьем уровне имеются 3 подуровня: s-, p-, d-. Но у элементов третьего периода 

d-подуровень не заполняется.  

Na  Z = 11  1s
2
2s

2
2p

6
3s

1
 

Al   Z = 13  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

1
 и т.д. 

Ar   Z = 18  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

0
 

У атома калия, первого элемента 4-го периода, может заполняться 3d-

подуровень или 4s-подуровень. Согласно первому правилу Клечковского опре-

деляем суммы главного и орбитального квантовых чисел: 

Для 3d-орбиталей: n = 3, l = 2 ∑ 5; для 4s-орбиталей : n = 4, l = 0 ∑4. 

Так как сумма (n + l) меньше для 4s-орбиталей, то у атома калия на четвер-

том энергетическом уровне начинает заполняться 4s-подуровень. 

K  Z = 19  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

0
4s

1
 

Ca  Z = 20  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

0
4s

2
 

У атома скандия может заполняться 3d-подуровень или 4p-подуровень. Оп-

ределяем суммы (n + l). 

Для 3d-орбиталей: n = 3, l = 2 ∑ 5; для 4p-орбиталей : n = 4, l = 1 ∑5. При 

одинаковых значениях суммы (n + l), согласно второму правилу Клечковского, 

будут заполняться не 4p-орбитали внешнего уровня, а 3d-орбитали предыдущего 

уровня.  

Sc  Z = 21  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

1
4s

2
 

3d-орбитали заполняются у металлов от скандия до цинка. 

Zn  Z = 30  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
 

У элементов 4-го периода от галлия и до криптона идет заполнение 4p-

подуровня. 

Ga  Z = 31  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
4p

1
 

Se  Z = 34  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
4p

4
 

Kr  Z = 36  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
4p

6
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Аналогично заполняются орбитали у элементов 5-го периода. 

На четвертом энергетическом уровне, кроме s-, p-,и d-подуровней, имеется 

4f-подуровень, который заполняется у лантаноидов, находящихся в одной клетке 

с лантаном в 6-м периоде. 

La  Z = 57  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
4p

6
4d

10
5s

2
5p

6
5d

1
6s

2
 

Ce  Z = 58  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
4p

6
4d

10
4f 

1
5s

2
5p

6
5d

1
6s

2
 

Pb  Z = 82  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
4p

6
4d

10
4f 

14
5s

2
5p

6
5d

10
6s

2
6p

2
 

В 7-м периоде у актиноидов заполняется 5f–подуровень. 

 

Решение типовых задач 

Пример 2.1. Напишите электронную формулу атома элемента с порядко-

вым номером 25. Распределите электроны по квантовым ячейкам. К какому 

электронному семейству относится этот элемент? 

Ответ. Электронные формулы показывают распределение электронов в 

атоме по энергетическим уровням и подуровням. Порядковый номер 25 принад-

лежит атому марганца. Марганец находится в 4 периоде и в 7 группе побочной 

подгруппе. Электронная формула имеет вид: 

25Mn  1s
2
2s

2
p

6
3s

2
3p

6
3d

5
4s

2 

 

У атома марганца заполняется 3d-подуровень, поэтому это элемент d-

семейства. 

Пример 2.2. Составьте электронную и электронно-графическую формулу 

элемента с порядковым номером 16. Укажите количество неспаренных электро-

нов в нормальном и возбужденном состояниях. 

Ответ. Электронно-графические формулы элементов отражают распределе-

ние электронов атомов по квантовым или атомным орбиталям. Стационарное 

состояние электронов в атоме серы выражается формулой: 16S 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

4
, а 

по орбиталям электроны распределены в соответствии со схемой:  

 
В нормальном или стационарном состоянии атом серы имеет 2 неспарен-

ных электрона. 

На третьем энергетическом уровне есть вакантные d-орбитали, куда могут 

при возбуждении переходить электроны из р- и s-подуровней третьего энергети-



27 

ческого уровня:  

 
Электронная формула такого возбужденного состояния атома серы имеет 

вид: 16S* 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

3
3d

1
. В этом состоянии атом серы имеет 4 неспаренных 

электрона. 

При поглощении кванта энергии могут также возбудиться электроны, кото-

рые находятся на 3s-подуровне:  

 
Электронная формула 16S** 1s

2
2s22p

6
3s

1
3p

3
3d

2
. В результате возбуждения 

все 6 электронов внешнего энергетического уровня серы стали неспаренными. 

 

Вопросы для контроля  

1. На каких положениях основываются квантово-механические представле-

ния о строении атома? 

2. Из каких частиц состоят ядра атомов? 

3. Что такое изотопы, изобары?  

4. Что является главной характеристикой элемента? 

5. Что такое электронная оболочка атома? 

6. Что называется атомной орбиталью? 

7. Что характеризует главное квантовое число? 

8. Что характеризует побочное или орбитальное квантовое число? 

9. Что характеризует магнитное квантовое число? 

10. Что характеризует спиновое квантовое число? 

11. Как формулируется принцип Паули? 

12. Как формулируется правило Гунда? 

13. Как формулируются правила Клечковского? 

14. Что показывают электронные формулы атомов? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 55-67, 70-93]; [2, c. 63-76, 84-90]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соответствии с табл. 7.1. 

 

31. Напишите электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 7 и 39. Распределите электроны этих атомов по квантовым ячейкам. К 

какому электронному семейству относится каждый из этих элементов? 
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32. Напишите электронные и электронно-графические формулы атомов 

хлора и марганца. Укажите максимальное число неспаренных электронов в нор-

мальном состоянии. Напишите формулы высших оксидов этих элементов. 

33. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 17 и 29. У последнего происходит провал одного 4s-электрона на 3d-

подуровень. К какому электронному семейству относится каждый из них и по-

чему? 

34. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 16 и 28. К какому электронному семейству относится каждый из них и 

почему? 

35. Что такое изотопы? Чем можно объяснить, что у большинства элемен-

тов периодической системы атомные массы выражаются дробными числами? 

Могут ли атомы разных элементов иметь одинаковую массу? Как называются 

подобные атомы? 

36. Составьте электронные и электронно-графические формулы атомов 

элементов с порядковыми номерами 15 и 27. К какому электронному семейству 

относятся они и почему? 

37. Составьте электронные и электронно-графические формулы атомов 

элементов меди и олова. К какому электронному семейству они относятся и по-

чему? 

38. Что характеризует главное квантовое число? Какие значения принимает 

главное квантовое число? 

39. Что характеризует орбитальное квантовое число?  Какие значения при-

нимает орбитальное квантовое число? 

40. Что характеризует магнитное квантовое число? Чему равно число поду-

ровней на энергетическом уровне?  

41. Что характеризует спиновое квантовое число и какие значения оно при-

нимает? 

42. Как формулируются принцип Паули и правило Хунда? 

43. Теория строения атома по Бору. Постулаты Бора. 

44. Как формулируются правила Клечковского? 

45. Составьте электронные и электронно-графические формулы атомов 

элементов с порядковыми номерами 9 и 47. К какому электронному семейству 

относятся эти элементы и почему? 

46. Строение атома по Резерфорду. 

47. Составьте электронную и электронно-графическую формулу элемента с 

порядковым номером 15. Укажите количество неспаренных электронов в нор-

мальном и возбужденном состояниях. Ответ мотивируйте. 

48. Составьте электронную и электронно-графическую формулу элемента с 

порядковым номером 33. Укажите количество неспаренных электронов в нор-

мальном и возбужденном состояниях. Ответ мотивируйте. 

49. Строение ядра атома. Количественные характеристики частиц. 

50. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

20 и 36. Определите, к какому семейству ( s-, р-, d- или  f-) относятся эти элемен-

ты? 

51. Составьте электронные и электронно-графические формулы атомов 
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элементов с порядковыми номерами 10 и 34. К какому электронному семейству 

относятся эти элементы и почему? 

52. Составьте электронную и электронно-графическую формулу элемента с 

порядковым номером 16. Укажите количество неспаренных электронов в нор-

мальном и возбужденном состояниях. Ответ мотивируйте. 

53. Какие четыре квантовых числа определяет состояние электрона в атоме. 

Какие значения может принимать каждое из них? 

54. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

25 и 35. Укажите, к какому семейству они относятся и почему? Какова высшая 

степень окисления их ионов?  

55. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

15 и 30. Укажите высшие и низшие степени окисления их ионов. 

56. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

12 и 21. Определите, к какому семейству (s-, р-, d- или f-) относятся эти элемен-

ты? 

57. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

13 и 22. Укажите высшие и низшие степени окисления их ионов. 

58. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

14 и 25. К какому семейству относятся они и почему? Какова высшая и низшая 

степени окисления их ионов? 

59. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

27 и 36. Укажите, к какому семейству они относятся и почему? Какова высшая 

степень окисления их ионов?  

60. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми номерами 

28 и 37. Укажите, к какому семейству они относятся и почему? Какова высшая 

степень окисления их ионов?  

 

Тема 3. Периодический закон и периодическая система элементов. Хи-

мическая связь. 

Периодический закон и периодическая система элементов. 

Важнейшим законом природы является периодический закон, открытый Д. 

И. Менделеевым в 1869 г. Периодический закон Менделеев сформулировал так: 

свойства простых тел, а также формы и свойства соединений элементов на-

ходятся в периодической зависимости от величины атомных масс элементов. 

Менделеев показал, что изменение свойств химических элементов по мере 

роста их атомной массы не происходит непрерывно в одном и том же направле-

нии, а имеет периодический характер. Через определенное число элементов на-

блюдается возвращение назад, к исходным свойствам, после чего в определен-

ной степени опять повторяются свойства предыдущих элементов в такой же по-

следовательности, но с некоторыми качественными и количественными измене-

ниями. 

Периодическая система элементов состоит из горизонтальных рядов – пе-

риодов и вертикальных – групп. Периодов восемь: первые три – малые, осталь-

ные – большие, состоящие из 2 рядов. В системе 8 групп, каждая делится на под-

группы: главную и побочную.  

Английский ученый Г. Мозли в 1914 г. установил простую связь между 
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длинами волн определенных линий рентгеновского спектра элемента и его по-

рядковым номером:  

)(
1

BZA , 

где λ – длина волны определенной линии рентгеновского спектра любого эле-

мента, м; 

А, В – коэффициенты; 

Z – порядковый номер заряда ядра атома элемента в периодической систе-

ме. 

Закон Мозли обосновал физическое значение порядкового номера элемента 

в периодической системе. Порядковый номер оказался очень важной константой 

элемента. Заряд ядра, выраженный в единицах заряда электрона, численно равен 

порядковому номеру элемента в периодической системе. Это открытие дало 

обоснование размещению элементов в периодической системе. Оказалось, что 

нет противоречия при размещении некоторых элементов с большей атомной 

массой перед элементами с меньшей атомной массой: Аr и К, Со и Nі, Тh и Ра, U 

и Nр потому, что заряды ядер этих элементов полностью отвечают последова-

тельности размещения их в системе. 

Следовательно, заряд атомного ядра есть и основная величина, от которой 

зависят свойства элемента и его размещение в периодической системе. Поэтому 

периодический закон Менделеева теперь формулируют так: свойства элементов 

и образуемых ими простых и сложных веществ находятся в периодической за-

висимости от зарядов ядер атомов элементов. 

При увеличении порядкового номера последовательно увеличивается об-

щее число электронов в атомах элементов, а число электронов на внешнем элек-

тронном слое изменяется периодически в каждом периоде от 1 до 8, кроме 1-го. 

Теория строения атомов показала, что периодическая система Д.И. Менде-

леева является классификацией химических элементов по электронным структу-

рам их атомов. 

Период – это последовательность элементов, атомы которых имеют одина-

ковое число электронных слоев. Это число равно номеру периода. 

Главная подгруппа – это вертикальный ряд элементов, которые имеют оди-

наковое число электронов на  внешнем электронном слое. Это число равно но-

меру группы. 

Побочная подгруппа – это вертикальный ряд d-элементов, атомы которых 

имеют одинаковое суммарное число электронов на d-подуровне предыдущего 

слоя и s-подуровне внешнего электронного слоя. Это число обычно равно номе-

ру группы. 

Все элементы делятся на 4 семейства: s-,p-, d-, f- в зависимости от того, ка-

кой подуровень в атоме заполняется последним.  

 

Изменение свойств элементов в периодах и группах.  

Химические свойства элементов зависят от строения их атомов. Важней-

шими свойствами элементов являются металлические и неметаллические свой-

ства. 
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Металлические свойства (восстановительные, основные) характеризуются 

способностью атомов отдавать электроны. Чем легче атом отдает электроны, тем 

сильнее выражены металлические свойства. Количественной характеристикой 

металлических свойств является энергия ионизации.  

Энергия ионизации (I) – это энергия, которая необходима для отрыва 

электрона от атома, т.е. для превращения атома в положительно заряженный 

ион: Ме – nē = Ме
n+

. 

Чем меньше энергия ионизации, тем легче оторвать электрон от атома, тем 

сильнее металлические свойства. 

В каждом из периодов энергия ионизации растет с увеличением порядково-

го номера от щелочного металла к инертному газу, так как уменьшаются радиу-

сы атомов, растет число электронов на внешнем электронном слое и усиливается 

их притяжение к положительно заряженному ядру. Наивысшие ионизационные 

потенциалы имеют благородные газы, что, естественно, характеризует их инерт-

ность. Значит, в периодах металлические свойства уменьшаются.  

С увеличением заряда ядра в атомах одной и той же подгруппы периодиче-

ской системы энергия ионизации уменьшается, так как увеличивается радиус 

атомов и ослабевает притяжение внешних (валентных) электронов к ядру. Это 

свидетельствует об усилении металлических (восстановительных) и, соответст-

венно, ослаблении неметаллических (окислительных) свойств. 

Неметаллические свойства (окислительные, кислотные) – это способность 

атомов элемента присоединять электроны. Количественной характеристикой 

неметаллических свойств является сродство к электрону.  

Сродство к электрону (Е) – это энергия, которая выделяется при присое-

динении электрона к электро-нейтральному атому, т.е. при превращении ато-

ма в отрицательно заряженный ион: Э + nē = Э
 n–

. 

Чем больше сродство к электрону, тем легче атом присоединяет электрон, 

тем сильнее неметаллические свойства. Сродство к электрону атомов металлов, 

как правило, близко к нулю или отрицательно. В периодах с увеличением заряда 

ядра растет число электронов на внешнем электронном слое, поэтому атомы 

легче присоединяют недостающие электроны. Это свидетельствует об усилении 

неметаллических (окислительных) свойств.  

В главных подгруппах уменьшается сродство к электрону, значит, умень-

шаются неметаллические свойства элементов, а усиливаются металлические, так 

как увеличивается радиус атомов и ослабевает притяжение внешних (валентных) 

электронов к ядру. 

Универсальной характеристикой элементов служит электроотрицатель-

ность (ЭО).  

Электроотрицательность элемента характеризует способность его 

атомов притягивать к себе электроны, которые участвуют в образовании хи-

мических связей с другими атомами в молекуле. 

Чем больше ЭО, тем сильнее неметаллические свойства, чем меньше ЭО, 

тем сильнее металлические свойства. Электроотрицательность элементов в пе-

риодах увеличивается, а в главных подгруппах уменьшается.  

Значения относительной электроотрицательности некоторых элементов да-

ны в табл. 3.1. 
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Таблица 3.1 – Относительная электроотрицательность атомов 

Н 

2,1 

      

Li 

0,98 

Be 

1,5 

B 

2,0 

C 

2,5 

N 

3,07 

O 

3,50 

F 

4,0 

Na 

0,93 

Mg 

1,2 

Al 

1,6 

Si 

1,8 

P 

2,2 

S 

2,6 

Cl 

3,0 

K 

0,91 

Ca 

1,04 

Ga 

1,8 

Ge 

1,8 

As 

2,1 

Se 

2,5 

Br 

2,8 

Rb 

0,89 

Sr 

0,99 

In 

1,5 

Sn 

1,8 

Sb 

1,8 

Te 

2,1 

I 

2,6 

 

Химическая связь.  

Природу химической связи объясняет теория строения атомов. Главную 

роль в образовании химических связей играют электроны. При образовании хи-

мической связи изменяются электронные структуры атомов. Атомы элементов 

при образовании химических связей стремятся приобрести электронные струк-

туры с завершенным внешним электронным слоем (ns
2
np

6
). 

В зависимости от способа образования устойчивых (завершенных) элек-

тронных структур атомов различают три основных вида химической связи – ко-

валентную, ионную и металлическую. Донорно-акцепторная и водородная связи 

являются разновидностями ковалентной связи. 

 

Ковалентная связь. 

Ковалентная связь – это связь атомов с помощью общих электронных пар.  

Механизм образования химической связи рассмотрим на примере молекулы 

водорода. 

H + H = H2;  ∆H= – 436 кДж/моль 

Ядро свободного атома водорода окружено сферическим симметричным 

электронным облаком, образованным 1s-электроном. Во время приближения 

атомов к определенному расстоянию между ними возникают как силы притяже-

ния, так и силы отталкивания. В случае сближения атомов с антипараллельными 

спинами электронов ↑↓ их электромагнитные поля объединяются, образовывая 

стойкую электродинамическую систему. Сила отталкивания будет возникать в 

случае наличия электронов с параллельными спинами↑↑, то есть в этом случае 

химическая связь не образуется. 

В молекуле водорода химическая связь возникает за счет неспаренных 1s-

электронов каждого атома. Электронная формула водорода: 1s
1
. 

H2    H∙ + ∙H → H:H 

 
Ковалентная связь в молекуле хлора осуществляется за счет неспаренных p- 

электронов. Электронная формула хлора: 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

5
. Из 7 электронов, нахо-

дящихся на внешнем слое у атома хлора, имеется 3 пары электронов и один не-
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спаренный электрон, который участвует в образовании связи.  

   ..          ..            ..      .. 
: Cl ∙ + ∙ Cl : → : Cl : Cl :     

   ∙∙          ∙∙            ∙∙      ∙∙ 
 

 
Молекулы водорода и хлора образованы ковалентной неполярной связью, 

общие электронные пары или область перекрывания электронных облаков сим-

метричны относительно ядер обоих атомов. Примером являются двухатомные 

молекулы, которые состоят из атомов одного элемента: 

       H2      Cl2         О2       N2 

              
Молекула хлороводорода образована s-электроном атома водорода и р-

электроном атома хлора. Общая электронная пара смещена к более электроотри-

цательному атому хлора. 

            ..                  .. 
H ∙ + ∙ Cl : → H   : Cl :, 

            ∙∙                  ∙∙ 

 
Так как молекула образована атомами с различным значением ЭО, то связь 

ковалентная полярная. В случае полярной ковалентной связи электронное обла-

ко смещено в сторону атома с большей относительной электроотрицательно-

стью.  

Если между атомами возникает одна ковалентная связь, одна общая элек-

тронная пара, то она называется одинарной, если больше, то кратной: двойной, 

тройной. 

Количественной мерой полярности химической связи является его диполь-

ный момент, который определяется формулой 

le , 

где ē
 
– заряд диполя; 

l – расстояние между центрами положительного и отрицательного зарядов. 

Кроме полярности, ковалентная связь характеризуется насыщаемостью и 

направленностью. 

Под насыщаемостью понимают способность атомов образовывать ограни-

ченное количество ковалентных связей. Например, один атом водорода образует 

одну связь, атом углерода – четыре связи (четыре неспаренных электрона). Од-

нако, при наличии насыщенных ковалентных связей атомы могут образовывать 

более сложные молекулы по донорно-акцепторному механизму. 

Направленность ковалентной связи предопределена размещением орбита-

лей в пространстве. Это предопределяет пространственную структуру молекул, 

то есть их геометрическую форму. Наиболее устойчивые химические связи воз-

никают в направлении максимального перекрывания атомных орбиталей. 
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Донорно-акцепторная связь. 

Донорно-акцепторная связь образуется в результате перекрывания орби-

тали с неподеленной электронной парой одного атома и свободной орбитали 

другого атома:   

 
Атом, который предоставляет неподеленную электронную пару, называется 

донором, а атом, который принимает ее, то есть предоставляет свободную орби-

таль, называется акцептором.  

Образованная таким путем ковалентная связь называется донорно-

акцепторной, или координационной связью.
 

Рассмотрим, как пример, механизм образования иона аммония NH4
+
 

N – 1s
2
2s

2
2p

3
   NH3 + H

+
 → NH4

+ 

 

 

N – донор 

Н
+
 – акцептор 

 

Водородная связь. 

Водородная связь возникает между молекулами, в состав которых входит 

водород и сильно электроотрицательный элемент – фтор, кислород, азот, ре-

же – хлор, сера. В такой молекуле общая электронная пара сильно смещена от 

атома водорода к атому электроотрицательного элемента, а положительный за-

ряд водорода сконцентрирован в малом объеме. Протон одной молекулы взаи-

модействует с неразделенной электронной парой атома другой молекулы, обоб-

ществляя ее. В итоге образуется вторая, более слабая, связь, которая получила 

название водородной. 

В образование водородной связи, кроме электростатического притяжения 

между протоном и полярной группой, свой вклад вносит и донорно-акцепторное 

взаимодействие. Для этой связи характерны направленность в пространстве и 

насыщаемость. 

Водородная связь намного слабее, чем ковалентная связь. Но водородная 

связь отвечает за ассоциацию молекул: 

 
 

Наличием водородных связей объясняется более высокая температура ки-

пения воды 100° С по сравнению с водородными соединениями подгруппы ки-

слорода (H2S, H2Se, H2Тe). Необходимо затратить дополнительную энергию для 

разрушения водородных связей. 

Благодаря водородной связи фтороводород при обычных условиях сущест-

вует в жидком состоянии (ниже 19, 5°С) и содержит молекулы состава от H2F2 
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до H6F6.  

 

Ионная связь. 

Ионная связь осуществляется между типичными металлами и типичными 

неметаллами. Металлы при образовании связи отдают электроны, превраща-

ясь в положительно заряженные ионы, а неметаллы принимают электроны и 

превращаются в отрицательно заряженные ионы. Связь между ионами назы-

вается ионной. Такую связь можно считать чисто кулоновской, потому что пре-

обладают силы электростатического притяжения противоположно заряженных 

ионов, которые образуются за счет перехода одного или нескольких электронов 

от одного атома к другому и их спаривания. Такие соединения образуют галои-

ды щелочных и щелочноземельних металлов, например, NaСІ. У атома натрия на 

внешнем электронном слое находится 1электрон, который атом легко отдает и 

превращается в положительно заряженный ион: 

Na 1s
2
2s

2
2p

6
3s

1
   Na – 1ē = Na

+
 

У атома хлора на внешнем слое 7 электронов, присоединяя недостающий 

электрон, атом хлора превращается в отрицательно заряженный ион: 

Cl 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

5
      Cl + 1ē = Cl

–
  

За счет электростатического притяжения между ионами образуется молеку-

ла хлорида натрия. 

Ионную связь можно рассматривать как предельный случай полярной ко-

валентной химической связи с максимально возможной асимметрией зарядов в 

реальных химических соединениях. 

В отличие от ковалентной связи ионная связь не имеет направленности и 

насыщаемости.  

 

Металлическая связь. 

Металлическая связь – это связь между положительными ионами метал-

лов и свободными электронами в кристаллической решетке металлов. 

Атомы большинства металлов на внешнем энергетическом уровне имеют 

небольшое число электронов и излишек валентных орбиталей. При сближении 

атомов, вследствие образования кристаллической решетки, валентные орбитали 

соседних атомов перекрываются, благодаря чему электроны свободно переме-

щаются с одной орбитали на другую, осуществляя связь между всеми атомами 

кристалла. Такой тип химической связи называется металлическим. 

Металлическая связь характерна для металлов в твердом и жидком состоя-

нии. В парообразном состоянии атомы металлов соединены между собой кова-

лентными связями. 

Металлическая связь несколько подобна ковалентной, поскольку и в его 

основе лежит обобществление валентных электронов. Электроны, которые осу-

ществляют металлическую связь, свободно перемещаются по всему кристаллу и 

принадлежат всем его атомам. Именно поэтому кристаллы с ковалентной связью 

хрупкие, а с металлической – пластичные, то есть они изменяют форму при уда-

ре, вытягиваются в провод и тому подобное. 
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Решение типовых задач 

Пример 3.1. Какую валентность, обусловленную неспаренными электрона-

ми, может проявить сера в нормальном и возбужденном состояниях?  

Ответ. Стационарное состояние электронов в атоме серы по правилу Клеч-

ковского выражается формулой 16S 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

4
, а по орбиталям электроны 

распределены в соответствии со схемой: 

  
В нормальном состоянии атом серы имеет 2 неспаренных электрона и про-

являет валентность, равную 2. 

На третьем энергетическом уровне есть вакантные d-орбитали, куда могут 

при возбуждении переходить электроны из р- и s - подуровней третьего энерге-

тического уровня : 

 
Электронная формула такого возбужденного состояния атома серы имеет 

вид: 16S* 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

3
3d

1
. При переходе p-электрона на 3d-орбиталь атом серы 

имеет 4 неспаренных электрона, валентность в этом состоянии равна 4.  

При поглощении кванта энергии могут также возбудиться электроны, кото-

рые находятся на 3s-подуровне:  

 
Электронная формула 16S** 1s

2
2s22p

6
3s

1
3p

3
3d

2 

В результате возбуждения все 6 электронов внешнего энергетического 

уровня серы стали неспаренными. Валентность серы в этом состоянии равна 6. 

Пример 3.2. Укажите, в каких молекулах связь наиболее полярная: HF, 

HCl, HBr. Почему?  

Ответ. Молекулы HF, HCl и HBr образованы полярной ковалентной связью. 

Общая электронная плотность в этих молекулах смещена к более электроотри-

цательным атомам галогенов. У атомов F, Cl и Br строение внешнего электрон-

ного слоя одинаково: …ns
2
np

5+
, но количество  электронных слоев увеличивает-

ся, а значит, увеличивается радиус атомов от F к Br. В группах с увеличением 

порядкового номера увеличивается радиус атомов и уменьшаются  неметалличе-

ские свойства и электроотрицательность. Следовательно,  в ряду F → Cl → Br 

самые сильные неметаллические свойства у атома фтора. Поэтому в молекуле 
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HF связь наиболее полярная. 

Можно определить наиболее полярную связь в молекулах HF, HCl и HBr по 

разности значений относительных электроотрицательностей  элементов. У водо-

рода ЭО равна 2,1, фтора – 4, хлора – 3 и брома – 2,8. В молекуле HF: 4 – 2,1 = 

0,9; в молекуле HCl: 3 – 2,1 = 0,9; в молекуле HBr: 2,8 – 2,1 = 0,7. Наибольшая 

разность между ЭО элементов в молекуле HF, поэтому и связь наиболее поляр-

ная в этой молекуле. 

Пример 3.3. Какой тип химической связи в молекулах: Br2, HBr, KBr? Со-

ставьте электронные схемы строения молекул этих веществ.  

Ответ. Молекула Br2 образована ковалентной неполярной связью. Элек-

тронная формула брома: Z = 35 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
4s

2
4p

5
. На внешнем электрон-

ном слое находится 7 электронов: три неподеленные пары и один неспаренный 

электрон. Образование химической связи происходит за счет неспаренных элек-

тронов, по одному от каждого атома, связывающихся в общую пару электронов. 

Общая электронная плотность симметрична по отношению ядер обоих атомов.  

   ..          ..            ..      .. 
: Br ∙ + ∙ Br : → : Br : Br : 

   ∙∙          ∙∙            ∙∙      ∙∙ 

Молекула HBr образована ковалентной полярной связью. В образовании 

общей электронной пары участвуют по одному электрону от атома водорода и 

атома брома. Электронная формула атома водорода: 1s
1
. Общая электронная 

плотность смещена к более электроотрицательному атому брома. 

            ..                .. 
H ∙ + ∙ Br : → H : Br : 

            ∙∙                ∙∙ 

Молекула KBr образована ионной связью. Калий является типичным ме-

таллом. Его электронная формула: Z = 19  1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

0
4s

1
. На внешнем 

электронном слое находится 1 электрон, который атом калия отдает, превраща-

ясь в положительно заряженный ион: K – 1ē → K
+
. 

Бром – типичный неметалл. На внешнем электронном слое находится 7 

электронов. Присоединяя недостающий до завершения оболочки 1 электрон, 

атом брома превращается в отрицательно заряженный ион: Br + 1ē → Br
–
. За 

счет электростатического притяжения разноименных ионов образуется молекула 

KBr.  

 

Вопросы для контроля  

1. Как сформулировал периодический закон Д.И. Менделеев? 

2. Современная формулировка периодического закона. 

3. Как изменяются свойства элементов в периодах и группах? 

4. Что такое энергия ионизации? 

5. Что такое сродство к электрону? 

6. Что такое электроотрицательность? 

7. Какие виды химической связи вы знаете? 

8. Как образуется ковалентная связь? 

9. Как образуется донорно-акцепторная связь? 

10. Что называется водородной связью? 



38 

11. Что называется металлической связью? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 46-52, 95-101, 109-148];  [2, c. 61-63, 98-

134]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соответствии с табл. 7.1. 

 

61. Какую химическую связь называют ионной? Приведите примеры моле-

кул, образованных по типу ионной связи.  

62. Какую химическую связь называют ковалентной? Чем можно объяснить 

направленность химической связи? Приведите пример молекул с ковалентной 

полярной и неполярной связью. 

63. Какая химическая связь называется водородной? Какова природа обра-

зования водородной связи? Приведите примеры водородной связи. 

64. Какой способ образования ковалентной связи называется донорно-

акцепторным? Какие химические связи имеются в ионе NH4
+
? 

65. Что называется энергией ионизации и сродства к электрону? Как изме-

няются они в пределах периодической системы (в группах и периодах)? 

66. Как изменяются металлические свойства элементов в периодах и глав-

ных подгруппах? Ответ мотивируйте. 

67. Какой тип химической связи в молекулах: O2, CO2, MgO? Составьте 

электронные схемы строения молекул этих веществ.  

68. Какой из элементов четвертого периода: ванадий или мышьяк обладает 

более выраженными металлическими свойствами? Какой из элементов образует 

газообразное соединение с водородом? Ответ мотивируйте, исходя из строения 

атомов данных элементов. 

 69. Какую валентность, обусловленную неспаренными электронами,  мо-

жет проявить фосфор в нормальном и возбужденном состояниях?  

70. У какого из элементов s-семейства: натрия или рубидия выражены 

сильнее восстановительные свойства? Почему? Ответ мотивируйте, исходя из 

строения атомов. 

71. Составьте электронные схемы строения молекул: N2, H2O, Ba(OH)2. 

Укажите тип химической связи. 

 72. Дайте формулировку периодического закона (Менделеевскую и совре-

менную). Каково значение периодического закона? 

73. Какая химическая связь называется металлической? Каковы её особен-

ности? 

74. Что такое гибридизация? Определите тип гибридизации валентных ор-

биталей бериллия при образовании молекулы BeCl2. 

75. У какого из элементов пятой группы периодической системы: фосфора 

или сурьмы сильнее выражены неметаллические свойства? Какой из этих эле-

ментов образует газообразное соединение с водородом? Какое из водородных 

соединений более сильный восстановитель? Ответ мотивируйте. 

76. Какую низшую и высшую степени окисления проявляют кремний и се-

лен? Почему? Составьте формулы соединений данных элементов, отвечающих 
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этим степеням окисления.  

77. У какого из элементов p-семейства: серы или селена ярче выражены 

окислительные свойства? Почему? Ответ мотивируйте. 

78. Определите характер cвязей в молекулах: NaF, HF, F2. Составьте элек-

тронные схемы строения молекул.  Укажите смещение электронного облака свя-

зи с учетом величин электроотрицательности  (ЭО). 

79. Определите характер связей в молекулах: NaCl, F2, P2O5. Составьте 

электронные схемы строения молекул этих веществ.  

80. Почему марганец проявляет металлические свойства, а хлор –

неметаллические, хотя находятся в одной группе периодической системы? Ответ 

мотивируйте, исходя из электронного строения атомов. 

81. Укажите тип химической связи в молекулах: KI, Cl2, HCl. Укажите сме-

щение электронных плотностей.  

82. Что такое электроотрицательность? Как изменяется электроотрицатель-

ность в периодах и группах? 

83. Укажите, в каких молекулах связь наиболее полярная: CH4, SO2, HCl. 

Почему? Какая связь называется ковалентной полярной и неполярной? 

84. Исходя из строения атомов, объясните изменение химической активно-

сти у элементов 3-го периода. 

85. Как изменяются радиусы атомов и положительных ионов в периодах и 

подгруппах с увеличением порядкового номера?  

86. Укажите, в каких молекулах: SO2, SeO2, TеО2 наиболее полярная кова-

лентная связь и почему? Какой из оксидов проявляет более выраженные окисли-

тельные свойства? 

87. Определите характер связи в молекулах: N2, NO2, NH3. Составьте элек-

тронные схемы строения этих веществ. 

88. . Исходя из строения атомов, объясните изменение химической актив-

ности у элементов 2-й группы главной подгруппы. 

89. Укажите тип химической связи в молекулах F2O, HI, Cl2. В какой из мо-

лекул наибольшая длина диполя?  

90. Исходя из строения атомов, объяснить изменение химической активно-

сти у элементов 1-й группы главной подгруппы. 

 

Тема 4. Общие закономерности химических процессов. 

Термохимия. Основы химической термодинамики. Химическая кинетика и 

химическое равновесие. 

Основы химической термодинамики. 

Термодинамика  изучает разные процессы по исследованию изменений 

энергетического состояния тел. Эти изменения можно охарактеризовать количе-

ством теплоты Q и работы А, которые получаются или тратятся в процессе. Из-

менения энергетического состояния связаны с изменением ряда свойств тел, на-

пример, агрегатного состояния, способности растворять другие вещества, всту-

пать с ними в химические реакции и тому подобное. 

Таким образом, термодинамика  использует существование определенной 

взаимосвязи между изменениями свойств тел в определенном процессе и энерге-

тическими характеристиками этого процесса – теплотой и работой. 
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Конкретными задачами термодинамики являются изучение: 

1) перехода энергии от одного тела к другому или от одной формы к дру-

гой; 

2) энергетических эффектов разных физических и химических процессов, 

которые происходят при разных условиях; 

3) возможности прямого и обратного протекания этих процессов.  

Объектами изучения химической  термодинамики  являются разные хими-

ческие и физико-химические процессы, то есть такие, где имеет место изменение 

химического состава или структуры. 

Термодинамика имеет ряд свойств: 

1. Изучает явления, которые предопределены совокупным действием зна-

чительного, но ограниченного числа частиц. Ее нельзя применить к микросисте-

мам (атом, молекула, электрон) и бесконечно большим системам (Вселенная). 

2. Не использует представлений о молекулярном строении вещества, не ос-

вещает механизм процесса, его природу и скорость. 

3. Изучает только равновесные процессы. 

В термодинамике выделяют 4 типа процессов в зависимости от условий их 

протекания. 

1. Изобарный – изменение состояния системы происходит при постоянном 

давлении (Р = соnst); 

2. Изотермический – протекает при постоянной температуре (Т = сonst); 

3. Изохорный – идет при постоянном объеме (V = const); 

4. Адиабатический – процесс, при котором отсутствует теплообмен с окру-

жающей средой (U = соnst). 

 

Основные термодинамические величины. 

К важнейшим величинам, характеризующим химические системы, относят-

ся внутренняя энергия U, энтальпия H, энтропия S и энергия Гиббса (изобарно-

изотермический потенциал) G. Все эти величины представляют собой функции 

состояния, т.е. зависят только от состояния системы, но не от способа, которым 

это состояние достигнуто. 

Внутренняя энергия U складывается из кинетической и потенциальной 

энергий молекул атомов ядер, электронов. Если в результате протекания хими-

ческой реакции система поглотила количество теплоты Q и совершила работу A, 

то изменение внутренней энергии определяется уравнением:  

ΔU = Q – A. 

Химические реакции чаще осуществляются при постоянном давлении (изо-

барный процесс). В подобных случаях для характеристики процесса пользуются 

не внутренней энергией U, а энтальпией H, которую рассматривают как энергию 

расширенной системы. При постоянном давлении ΔH = ΔU – PΔV.  

Мерой неупорядоченности состояния системы является энтропия S. При 

переходе системы из более упорядоченного состояния в менее упорядоченное 

состояние энтропия возрастает ΔS>0, причем это возрастание тем больше, чем 

выше температура (TΔS). 

В химических процессах одновременно действуют два процесса: стремле-

ние частиц объединиться за счет прочных связей в более сложные, что уменьша-
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ет энтальпию системы, и стремление частиц разъединиться, что увеличивает 

энтропию системы. Суммарный эффект этих двух противоположных тенденций 

в процессах, протекающих при постоянных температуре и давлении, отражает 

изменение энергии Гиббса ΔG или изобарно-изотермического потенциала. Энер-

гия Гиббса связана с энтальпией, энтропией и температурой соотношением: 

ΔG = ΔH – TΔS.  

 

Термохимия. 

Многие химические реакции сопровождаются выделением или поглощени-

ем тепла. Количество энергии, выделяемое или поглощаемое системой в ходе 

реакции, называется тепловым эффектом реакции Q. Химические реакции, со-

провождающиеся выделением тепла, называются экзотермическими (+Q), а ре-

акции, в результате которых поглощается тепло, называются эндотермическими 

(–Q). 

При постоянном давлении тепловой эффект реакции равен изменению эн-

тальпии ΔН. ΔН, как и Q, называется тепловым эффектом реакции, связь между 

которыми выражается уравнением ΔН = –Q.  

Тепловые эффекты реакций принято относить к одному молю образующе-

гося вещества. Количество теплоты, которое выделяется при образовании одного 

моля соединения из простых веществ, называется теплотой образования данного 

соединения или энтальпией образования. Тепловые эффекты можно включать в 

уравнения реакций. 

Термохимические расчеты основываются на законе Гесса (1840г.), который 

является частным случаем закона сохранения энергии: тепловой эффект реакции 

зависит только от начального и конечного состояния веществ и не зависит от 

промежуточных стадий процесса. 

Согласно Закону Гесса, тепловой эффект реакции равен сумме стандартных 

энтальпий образования продуктов реакции за вычетом суммы стандартных эн-

тальпий образования исходных веществ с учетом коэффициентов, стоящих пе-

ред формулами веществ в уравнении реакции.  

ΔHРЕАКЦИИ = ∑ΔН
0

ОБРАЗОВАНИЯ (продуктов реакции) – ∑ΔН
0

ОБРАЗОВАНИЯ (ис-

ходных веществ).  

Значения энтальпий образования некоторых веществ приведены в табл. 4.1. 

 

Таблица 4.1 – Стандартная теплота (энтальпия) образования некоторых ве-

ществ. 

Вещество Состояние 
H

0
обр., 

кДж/моль 
Вещество Состояние 

H
0
обр., 

кДж/моль 

CS2 г +115,28 CH3OH г –201,17 

NO г + 90,37 C2H5OH г – 235,31 

C6H6 г + 82,93 H2O г – 241,83 

C2H4 г + 52,28 H2O ж – 285,84 

H2S г – 20.I5 NH4Cl к – 315,39 



42 

NH3 г – 46,19 CO2 г – 393,51 

CH4 г – 74,85 Fe2O3 к – 822,10 

C2H6 г – 84.67 Ca(OH)2 к –986,50 

HCl г – 92,31 Al2O3 к –1669,80 

C г – 110,52 SO2 г –296,9 

  

Химическая кинетика.  
Химическая кинетика изучает скорость и молекулярный механизм протека-

ния реакций, а также зависимость скорости химической реакции от различных 

факторов: концентрации, температуры, давления и наличия катализатора. 

Необходимым условием химического взаимодействия между частицами 

исходных веществ является их столкновение друг с другом. Поэтому скорость 

реакции пропорциональна числу соударений, которые претерпевают молекулы 

реагирующих веществ. А число соударений тем больше, чем выше концентрация 

реагирующих веществ. Зависимость скорости реакций от концентрации реаги-

рующих веществ определяет закон действия масс. 

При постоянной температуре скорость химической реакции пропорцио-

нальна произведению концентраций реагирующих веществ, взятых в степенях, 

равных коэффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции.  

В качестве примера можно привести уравнение образования молекул воды: 

2H2(г) + O2(г) = 2H2O(г);      ν = k [H2]
2
[O2], 

где ν – скорость реакции; 

k – константа скорости; 

[H2] и [O2] – концентрации водорода и кислорода. 

В случае гетерогенных реакций в уравнение закона действия масс входят 

концентрации только тех веществ, которые находятся в газовой фазе или раство-

ре. Концентрация вещества находящегося в твердой фазе, является постоянной 

величиной и входит в константу скорости. Например: 

CO2(г) + C(т) = 2CO(г);     ν = k [CO2] 

В общем виде для реакции mA + nB = pC + qD кинетическое уравнение ре-

акции имеет вид: 

ν = k [A]
m
 [B]

n
, 

где ν – скорость химической реакции;  

[A] и [B] – концентрация веществ А и В;  

k – константа скорости реакции;  

m и n – коэффициенты в уравнении реакции. 

Повышение температуры увеличивает скорость движения молекул, что вы-

зывает возрастание числа столкновений между ними. Количественно зависи-

мость скорости реакции от температуры выражает правило Вант-Гоффа, соглас-

но которому при повышении температуры на 10° С скорость химической реак-

ции увеличивается в 2–4 раза. Это правило математически выражается следую-

щим образом: 
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где  
1t
– скорость реакции при начальной температуре; 


1t  – начальная температура; 


2t

– скорость реакции при конечной температуре; 


2t  – конечная температура; 

γ – температурный коэффициент. 

 

Химическое равновесие. 

Реакции могут быть необратимыми, при которых исходные вещества пол-

ностью превращаются в продукты реакции, и обратимые, которые при одних и 

тех же условиях протекают в двух противоположных направлениях. 

В общем виде обратимую реакцию можно изобразить: 

mА + nB ⇄ pС + qD 

Скорость прямой реакции υ1 = k1[А]
m
 [B]

n
 будет убывать, так как концен-

трация исходных веществ А и В уменьшается со временем. Скорость же обрат-

ной реакции υ2 =  k2[С]
р
 [D]

q
 возрастет, поскольку концентрация веществ С и Д 

увеличивается. Когда обе скорости становятся равными, наступает состояние 

химического равновесия, т.е. 

k1[А]
m
 [B]

n
 = k2[С]

р
 [D]

q
,  

  
Так как k1 и k2 при данной температуре постоянны, то и их отношение k1/k2 

также будет постоянной величиной.  

Отношение констант скоростей называется константой равновесия и обо-

значается обычно К, т.е. K = k1/k2. 

Константа равновесия показывает соотношение между произведениями 

концентраций продуктов реакции (числитель) и исходных веществ (знамена-

тель), которое устанавливается при равновесии. Так как концентрации твердых 

веществ остаются постоянными, то в выражение константы равновесия гетеро-

генной реакции они не входят. 

Химическое равновесие сохраняется до тех пор, пока остаются неизменен-

ными условия, в которых система находится. Изменение условий (концентрации 

веществ, температуры, давления) вызывает нарушение равновесия. Через неко-

торое время устанавливается новое состояние равновесий. Переход системы из 

одного состояния равновесия в другое называется смещением равновесия. 

Смещение химического равновесия подчиняется принципу Ле Шателье: ес-

ли изменить одно из условий, при которых система находится в состоянии хи-

мического равновесия (концентрацию, температуру, давление), то равновесие 

смещается в направлении той реакции, которая ослабляет произведенное воз-

действие. 

При увеличении концентрации какого-либо вещества равновесие смещается 
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в том направлении, при котором концентрация этого вещества уменьшается; при 

уменьшении концентрации какого-либо вещества равновесие смещается в сто-

рону образования этого вещества. 

При увеличении давления (путем уменьшения объема) равновесие смещает-

ся в сторону меньшего числа молекул газов, т.е. в направлении, приводящему к 

понижению давления. При уменьшении давления равновесие смещается в сто-

рону образования большего числа молекул газа. 

Если реакция протекает без изменения числа молекул газов, то равновесие 

не нарушается при сжатии или расширении системы. 

При повышении температуры происходит смещение равновесия в сторону 

эндотермической реакции, идущей с поглощением тепла, а при понижении тем-

пературы – в сторону экзотермической реакции (выделение тепла). 

 

Решение типовых задач 

Пример 4.1. Термохимическое уравнение горения этана: 

C2H6(г) + 3
1
/2O2(г) = 2CO2(г) + 3H2O(ж);      ∆Hр-и = –1559,87 кДж/моль 

Вычислить теплоту образования этана, если известны теплоты образова- 

ния углекислого газа и водяных паров: 

∆H
0 
CO2(г) = –393,51 кДж/моль;  ∆H

0 
H2O(ж) = –285,84 кДж/моль. 

Решение. Согласно закону Гесса, тепловой эффект реакции равен сумме эн-

тальпий образования продуктов реакции за вычетом суммы энтальпий образова-

ния исходных веществ с учетом коэффициентов, стоящих перед формулами ве-

ществ в уравнении реакции.  

ΔHр-и = ∑ΔН
0
обр. (продуктов реакции) – ∑ΔН

0
обр. (исходных веществ).  

В данной реакции: 

ΔHр-и = 2∆H
0 
(CO2(г)) + 3∆H

0 
(H2O(ж)) – ∆H

0 
C2H6(г). 

Вычисляем теплоту образования этана: 

∆H
0 
C2H6(г) = 2∆H

0 
CO2(г) + 3∆H

0 
H2O(ж) – ∆Hр-и =  

= 2(–393,51) + 3(–285,84) – (–1559,87) = –84,67 кДж/моль. 

Пример 4.2. При сжигании серы выделилось 73,48 кДж тепла и образова-

лось 16,00 г диоксида серы SO2. Вычислить теплоту образования диоксида серы. 

Решение. Теплотой образования (энтальпией) соединения называется теп-

ловой эффект реакции образования 1 моль этого соединения из простых ве-

ществ, взятых в их устойчивом состоянии при данных условиях. 

Записываем термохимическое уравнение реакции горения серы: 

S(т) + O2 (г) = SO2(г)       – ΔН
0
ОБРАЗОВАНИЯ.  

Молярная масса SO2 равна 64 г/моль. 

При образовании 16 г SO2 выделилось 73,48 кДж тепла. 

При образовании 64 г SO2 выделилось – ΔН
0
ОБРАЗОВАНИЯ кДж тепла. 

9,293
16

48,7364
H

H

48,73

64

16 0
ЯОБРАЗОВАНИ0

ЯОБРАЗОВАНИ

кДж/моль. 

Пример 4.3. Во сколько paз изменится скорость прямой реакции в системе 

2 SO2(г) + O2(г) ⇄  SO3(г), 

если объем газовой смеси уменьшить в 3 раза?  

Решение. Обозначим концентрации реагирующих веществ: 
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[SO2] = а;  [O2] = b; [SO3] = с. 

В соответствий с законом действия масс скорость (v) прямой реакции до 

изменения объема: 

υпр. = ka
2
b . 

После уменьшения объема гомогенной системы в три раза концентрация 

каждого из реагирующих веществ увеличится в три раза: 

[SO2] = 3а;  [O2] = 3b; [SO3] = 3с. 

При новых концентрациях скорость прямой реакции: 

υ′пр. =  k(3a
2 
)

2 
3b = 27ka

2
b.  

υ′пр ./ vпр. = 27ka
2
b/ka

2
b = 27. 

Ответ: Скорость прямой реакции увеличится в 27 раз. 

Пример 4.4. Как изменится скорость реакции 2NO(г) + O2(г) ⇄  2NO2(г), если 

увеличить объем реакционного сосуда в 3 раза? 

Решение. До изменения объема скорость реакции выражалась уравнением: 

υ1 = k[NO]
2
 [O2]  

Обозначим [NO] = a, [O2] = b , тогда υ1 = ka
2
b. 

Вследствие увеличения объема концентрация каждого из реагирующих ве-

ществ уменьшается в 3 раза, т.е. [NO] = a /3 и [O2] = b/3. 

Следовательно, скорость реакции теперь 

27

bka

3

b

3

a
k

22

2 .  

Находим отношение скоростей: 
27

1

bka27

bka
2

2

1

2 . 

Ответ: После увеличения объема скорость реакции уменьшилась в 27 раз. 

Пример 4.5. Как смещается равновесие в системе 

N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 + 92,4 кДж: 

1) При увеличении или уменьшении концентраций H2, N2, NH3.  

При увеличении концентрации H2 и N2 происходит смещение равновесия 

вправо, в сторону прямой реакции. При уменьшении концентрации этих веществ 

смешается равновесие влево, в сторону обратной реакции. 

При увеличении концентрации NH3 равновесие смещается влево, а при 

уменьшении – вправо. 

2) При увеличении или уменьшении давления в системе. 

В приведенном выше уравнении в левой части уравнения содержатся 4 мо-

лекулы газов, в правой – 2 молекулы газа. Следовательно, увеличение давления 

смещает равновесие вправо, так как прямая реакция приводит к уменьшению 

числа молекул газов, а значит, к уменьшению давления. Очевидно, уменьшение 

давления сместит равновесие влево, в сторону исходных веществ, т.е. в сторону 

возрастания числа молекул. 

3) При повышении или понижении температуры в системе. 

В приведенном выше примере реакция протекает с выделением тепла (экзо-

термическая). Поэтому повышение температуры сместит равновесие влево, а 

понижение – вправо. 
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Вопросы для контроля  

1. Что изучает химическая термодинамика? 

2. Что такое внутренняя энергия? 

3. Что такое энтальпия? 

4. Как читается закон Гесса? 

5. Что такое энтропия? 

6. Что такое изобарно-изотермический потенциал (энергия Гиббса)? 

7. Как определяется скорость гомогенной реакции? 

8. Как определяется скорость гетерогенной реакции? 

9. Как зависит скорость химической реакции от концентрации реагирую-

щих веществ? Напишите математическое выражение закона действия масс. 

10. Как зависит скорость химической реакции от температуры?  

11. Что называется химическим равновесием, смещением химического рав-

новесия? 

12. Напишите выражение константы равновесия для каждого из следующих 

обратимых процессов:  

2NO2(г) ⇄ 2NO(г) 
+
 О2(г; 

FeO(к) + H2(г) ⇄ Fe(к) + H2O(г). 

Как сместится равновесие в каждом процессе при увеличении давления? 

13. Как следует изменить температуру, давление и концентрации компо-

нентов системы: N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 + 92,4 кДж, чтобы повысить выход аммиака? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 158-172, 176-196];  [2, c. 145-159, 163-

168, 180-194]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соотвествии с табл. 7.1. 

 

91. Вычислить тепловой эффект реакции горения метилового спирта 

СН3ОН, если при этом получается углекислый газ и вода. 

92. В каком направлении смещается химическое равновесие системы         

2H2(г) + O2(г) ⇄ 2H2O(г), если увеличить концентрацию водорода? Напишите вы-

ражение для константы равновесия системы. 

93. Во сколько раз изменится скорость обратной реакции в системе 

2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г), если объем газовой смеси уменьшить в 3 раза? 

94. Вычислить тепловой эффект реакции:  

С6H6(ж) + 9/2O2(г) ⇄ 6CO(г) +3H2O(г).  

Мольная теплота парообразования бензола равна + 33,9 кДж. 

95. В каком направлении смещается химическое равновесие системы 

2CO(г) + O2(г) ⇄ 2CO2(г) при увеличении давления? Напишите выражение для 

константы равновесия системы. 

96. Напишите выражение для константы равновесия гомогенной системы 

N2(г) + 3H2(г) ⇄ 2NH3(г). Как изменится скорость прямой реакции, если увеличить 

концентрацию водорода в 3 раза? 

97. Вычислить теплоту образования метана, исходя из следующих термо-

химических уравнений: 
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Н2(г) + 1/2O2(г) ⇄ Н2О(ж)                ∆H = –285,84 Кдж; 

C(к) + O2(г) ⇄ CO2(г)                        ∆H = –393,51 Кдж; 

CH4(г)+ 2O2(г) ⇄ 2H2O(ж) + CO(г.)     ∆H = –890,31 Кдж. 

98. Напишите выражение для константы равновесия гомогенной системы 

H2(г) + Cl2(г) ⇄ 2HCl(г). Как изменится скорость прямой реакции, если увеличить 

давление в 2 раза? 

99. Напишите выражение для константы равновесия гомогенной системы 

2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г). Укажите направление смещения равновесия при увели-

чении концентрации кислорода. 

100. Во сколько раз изменится скорость обратной реакции в гетерогенной 

системе C(т) + O2(г) ⇄ CO2(г), если объем газовой смеси уменьшится в 3 раза?  

101. Напишите выражение для константы равновесия в гомогенной системе 

CH4(г) + CO2(г) ⇄ 2CO(г) + 2H2(г). Как нужно изменить температуру, чтобы повы-

сить выход водорода? Реакция образования водорода эндотермическая. 

102. Напишите выражение для константы равновесия в системе      

N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO(г). В каком направлении смещается равновесие при повыше-

нии давления? 

103. Напишите выражение для константы равновесия гетерогенной системы           

C(т) + H2O(г) ⇄ CO(г) + H2(г). Как нужно изменить концентрацию, чтобы равнове-

сие сместилось в сторону образования водорода? 

104. Напишите выражение для константы равновесия гетерогенной системы 

Н2O(г) + С(т) ⇄ СО(г) + H2(г). Как нужно изменить давление, чтобы равновесие 

сместилось в сторону образования водяных паров? 

105. Вычислить константу равновесия для гомогенной системы  

СО(Г) + Н2O(г)  ⇄ CO2(г) + H2(г), если равновесные концентрации реагирующих ве-

ществ: [CO] = 0,004 моль/л; [H2O] = 0,064 моль/л; [CO2] = 0,016 моль/л; [H2] = 

0,016 моль/л. 

106. Почему при изменении давления смещается равновесие системы 

N2(г.) + 3H2(г.) ⇄ 2NH3(г.) и не смещается равновесие системы N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO(г)? 

Напишите выражение для констант равновесия каждой ИЗ данных систем. 

107. Вычислить тепловой эффект реакции восстановления 1 моль Fe2O3 ме-

таллическим алюминием. 

108. Как следует изменить давление в гомогенной системе 

CH4(г) + CO2(г) ⇄ 2CO(г) + 2H2(г), чтобы уменьшить выход оксида углерода (II)? 

Напишите выражение для константы равновесия системы.  

109. Как нужно изменить концентрации веществ в гомогенной системе 

2NO(г) + Cl2(г) ⇄ 2NOCl(г), чтобы равновесие сместилось в сторону прямой реак-

ции? Напишите выражение для константы равновесия. 

110. Напишите выражение для константы равновесия гомогенной системы 

2NO(г) + Cl2(г) ⇄ 2NOCl(г). Как нужно изменить давление, чтобы равновесие сме-

стилось влево? 

111. Почему изменение давления влияет на смещение равновесия гомоген-

ной системы: 2H2(г) + O2(г) ⇄ 2H2O(г)? Как нужно изменить концентрацию реаги-

рующих веществ, чтобы равновесие сместилось вправо? 

112. Как нужно изменить температуру, чтобы химическое равновесие сис-

темы PCl5(г) ⇄ PCl3(г) + Cl2(г);    ∆H = +92,59 Кдж сместилось в сторону прямой 
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реакции? Напишите выражение для константы равновесия системы.  

113. Химическое равновесие системы PCl5(г) ⇄ PCl3(г) + Cl2(г) подвергли воз-

действию повышенного давления. В каком направлении сместится равновесие? 

Напишите выражение для константы равновесия системы.  

114. Составьте выражение для константы равновесия гетерогенной системы 

CuO(т) + H2(г) ⇄ Cu(т) + H2O(г). Как реагирует система на повышение и понижение 

давления? Напишите выражение для константы равновесия системы.  

115. Во сколько paз изменится скорость прямой реакции в системе 

S(т) + O2(г) ⇄ SO2(г), если объем смеси увеличить в 4 раза? Напишите выражение 

для константы равновесия. 

116. Напишите термохимическое уравнение реакции между оксидом угле-

рода (II) и водородом, в результате которой образуются метан и пары воды. Че-

му равен тепловой эффект этой реакции? 

117. Имеем две равновесные системы: H2(г) + Cl2(г) ⇄ 2HCl(г) и 

2NO(г) + O2(г) ⇄ 2NO2(г). Как они реагируют на увеличение и уменьшение давле-

ния? Напишите выражения для констант равновесия данных систем.  

118. Приведите пример гомогенной и гетерогенной равновесных систем. 

Напишите выражения для их констант равновесия.  

119. Во сколько раз изменится скорость обратной реакции в системе 

СО(г) + H2O(г) ⇄ CO2(г) + H2(г),  если объем газовой смеси уменьшить в 2 раза? На-

пишите выражение для константы равновесия. 

120. Во сколько раз изменится скорость прямой реакции в системе 

H2(г) + Cl2(г) ⇄ 2HCl(г), если давление уменьшить в 2 раза? 

 

Раздел 2. Растворы. 

 

Тема 5. Растворы. Концентрация растворов. Электролитическая дис-

социация. 

Концентрация растворов. 

Растворы – это гомогенные термодинамически устойчивые системы пере-

менного состава, которые содержат два или несколько компонентов. Количест-

венный состав раствора определяется концентрацией. 

Концентрацией раствора называется количество растворенного вещества, 

содержащегося в определенном количестве раствора или растворителя. Спосо-

бов выражения концентрации много. В химической практике наиболее распро-

странены следующие способы выражения концентрации. 

Процентная концентрация или массовая доля – это число единиц массы (г, 

кг, т и т.д.) растворенного вещества, содержащихся в 100 единицах массы 

раствора. Например, 10%-ный раствор хлорида натрия показывает, что в 100 г 

раствора NaCl содержится 10 г соли и 90 г воды. Для вычисления процентной 

концентрации удобно пользоваться формулой: 

%100
m

m

РАР

ВАВ . 

Если количество раствора дано в объемных единицах, нужно вычислить 
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массу раствора, применив формулу плотности: Vm
V

m
. 

Молярная концентрация или молярность (М или См) показывает число мо-

лей растворенного вещества в 1 л раствора. Например, 2М раствор NaOH пока-

зывает, что 1 л раствора содержит 2 моль NaOH. 1 моль NaOH имеет массу 40 г, 

значит 1 л раствора содержит 80 г гидроксида натрия. Для решения задач можно 

пользоваться формулой: 

MV

m
CM , 

где m – масса растворенного вещества, г; 

М – молекулярная масса вещества, г/моль; 

V – объем раствора, л. 

Нормальная (эквивалентная) концентрация или нормальность (Сн, н, N) оп-

ределяется числом эквивалентов растворенного вещества, содержащегося в 1 л 

раствора. Например, 0,5 н. раствор H2SO4 показывает, что 1 л раствора кислоты 

содержит 0,5 эквивалента H2SO4. Э(H2SO4) = М/2 = 98/2 = 49г/моль, значит, 1 л 

раствора содержит 49∙0,5 = 24,5 г. Для решения задач можно пользоваться фор-

мулой: 

ЭV

m
CH , 

где m – масса растворенного вещества, г; 

V – объем раствора, л; 

Э – эквивалентная масса растворенного вещества, г/моль. 

Эквивалентные массы сложных веществ вычисляются по формулам:  

кислотыОсновность

М
Э КИСЛОТЫ
КИСЛОТЫ

 
; 

основания ьКислотност

М
Э ОСНОВАНИЯ

ОСНОВАНИЯ ; 

металла ьвалентностметалла атомов Число

М
Э СОЛИ

СОЛИ  

 

Решение типовых задач 

Пример 5.1. Хлорид натрия массой 5 г растворили в 20 г воды. Какова мас-

совая доля соли (%) в растворе?  

Решение. Раствор состоит из воды и растворенного вещества, поэтому 

mр-ра = 20 + 5 = 25 г. Тогда  

%20%100
25

5
%100

m

m

РАР

ВАВ . 

Подобные задачи можно решать, исходя из определения процентной кон-

центрации. В данной задаче нужно найти, сколько сахара содержится в 100 г 

раствора. Составляем пропорцию: 

25 г раствора содержат 5 г соли, 

100 г раствора содержат х г соли. Отсюда:  
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20
25

5100
x г  или ω = 20 %. 

Пример 5.2. Сколько граммов Na2SO4 потребуется для приготовления 5 л 

10%-ного раствора (ρ = 1,075 г/мл)?  

Решение. Так как количество раствора дано в объемных единицах, то вы-

числим массу этого раствора: 

53755000075,1Vm
V

m
 г. 

Вычисляем массу растворенного вещества (Na2SO4): 

5,537
100

537510

100

m
m%100

m

m PAP
ВАВ

РАР

ВАВ  г. 

Пример 5.3. Раствор объемом 500 мл содержит 5 г NaOH. Определить мо-

лярную концентрацию этого раствора. Для гидроксида натрия M(NaOH) = 40 

г/моль. 

Решение. Молярная концентрация или молярность показывает число молей 

растворенного вещества в 1 л раствора. Эту задачу можно решить несколькими 

способами. 

1) Для вычисления молярности раствора применяем формулу:  

25,0
5,040

5

MV

m
CM  моль/л. 

2) Вычислим число моль (n) в 5 г NaOH 125,0
40

5

M

m
)NaOH(n  моль. 

Вычисляем молярность раствора: 25,0
5,0

125,0

V

n
CM  моль/л.  

3) Исходя из определения молярной концентрации, вычислим содержание 

NaOH в одном литре раствора. 

0,5 л раствора содержат 5 г NaOH, а 

1 л раствора содержит х г NaOH, 

Из пропорции находим 10
5,0

51
x  г/л NaOH. Теперь определяем, сколько 

молей составляют 10 г, а значит и молярность раствора:  

25,0
40

10

M

m
CM  моль/л. 

Пример 5.4. Вычислить массу хлорида натрия (NaCl), содержащегося в 

растворе объемом 200 мл, если его молярная концентрация равна 2 моль/л. Для 

хлорида натрия М(NaCl)) = 58,5 г/моль. 

Решение. Массу хлорида натрия найдем из формулы:  

4,232,05,582MVCm
MV

m
C MM  г. 

Пример 5.5. Какова нормальная концентрация раствора гидроксида калия 

(KOH), содержащего 5,6 г его в 200 мл раствора? 

Решение. Нормальная (эквивалентная) концентрация или нормальность оп-

ределяется числом эквивалентов растворенного вещества, содержащегося в 1 л 
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раствора. Поэтому вычислим эквивалентную массу KOH: 

56
1

56

1

M
)KOH(Э  г/моль. 

Нормальность раствора определим по формуле:  

5,0
2,056

6,5

ЭV

m
CH  моль/л. 

Пример 5.6. Сколько граммов хлорида кальция (CaCl2) необходимо взять 

для приготовления 100 мл 2н. раствора? 

Решение. Вычисляем эквивалентную массу хлорида кальция:  

5,55
2

111

2

M
)CaCl(Э 2  г/моль. 

Нормальность раствора определим по формуле:  

1,111,05,552ЭVCm
ЭV

m
C HH  г. 

 

Вопросы для контроля  

1. Что называется процентной концентрацией? 

2. По какой формуле можно рассчитать процентную концентрацию? 

3. По какой формуле можно рассчитать массу раствора?  

4. Что называется молярной концентрацией? 

5. По какой формуле можно рассчитать молярную концентрацию? 

6. Что называется нормальной концентрацией? 

7. По какой формуле можно рассчитать нормальную концентрацию? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 205-208, 210-215];  [2, c. 204-209]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соотвествии с табл. 7.1. 

 

121. Какова процентная концентрация раствора хлорида кальция, получен-

ного растворением 21,9 г его гексагидрата  CaCl2∙6H2O в 100 мл воды? 

122. Какова процентная концентрация раствора поваренной соли, получен-

ного при растворении 70 г соли в 530 г воды? 

123. Сколько надо взять воды и кристаллогидрата Na2CO3∙10H2O, чтобы 

приготовить 400 г 12%-ного раствора карбоната натрия? 

124. Сколько граммов медного купороса CuSO4∙5H2O нужно взять для при-

готовления 500 г 5%-ного раствора сульфата меди? 

125. Какова молярная концентрация раствора, полученного при растворе-

нии 9,8 г серной кислоты в 190 г воды? 

126. Какова нормальная концентрация раствора гидроксида калия, полу-

ченного при растворении 3,6 г его в 200 г воды? 

127. Сколько граммов азотной кислота и воды нужно для приготовления 

500 мл 10%-ного раствора её? Плотность 10%-ного раствора HNO3 1,05 г/см
3
. 

128. Какова процентная концентрация раствора едкого натра, если в 200 мл 

воды растворено 4 г щелочи? 
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129. Чему равна молярная концентрация раствора сульфата натрия, если в 

0,5 л раствора содержится 10 г сульфата натрия? 

130. Какова процентная концентрация раствора соды, если в 250 г воды 

растворено 50 г соды? 

131. Сколько граммов соляной кислоты нужно взять, чтобы приготовить 50 

мл 0,1 нормального раствора? 

132. Сколько граммов соли и воды нужно для приготовления 700 г 3%-ного 

раствора? 

133. Чему равна процентная концентрация раствора, полученного при рас-

творении в 1 литре воды 20 г кислоты? 

134. Какой объем 10%-ной азотной кислоты нужно взять, чтобы пригото-

вить 50 мл 3%-ного  раствора? Плотность 3%-ной HNO3 равна 1,03 г/см
3
, 10%-

ной – 1,05 г/см
3
. 

135. Вычислить молярную концентрацию 20%-ного раствора хлорида каль-

ция, плотность которого 1,178 г/см
3
. 

136. Чему равна нормальность 30%-ного раствора едкого натра, плотность 

которого 1,328 г/см
3
? 

137. К 3 л 10%-ного раствора азотной кислоты, плотность которого 1,054 

г/см
3
, прибавили 5 л 2%-ного раствора той же кислоты плотностью 1,009 г/см

3
. 

Вычислите процентную концентрацию полученного раствора. 

138. Какой объем 50%-ного раствора гидроксида калия плотностью1,538 

г/см
3
 требуется для приготовления 3 л 6%-ного раствора плотностью 1,048 г/см

3
? 

139. Сколько граммов нитрата натрия нужно растворить в 400 г воды, что-

бы приготовить 20%-ный раствор? 

140. Смешали 300 г 20%-ного раствора и 500 г 40%-ного раствора  хлорида 

натрия. Чему равна процентная концентрация полученного раствора? 

 

Электролитическая диссоциация. 
Молекулы электролитов при растворении в воде или расплавлении распа-

даются на ионы. Процесс распада молекул электролита в растворе или расплаве 

на ионы называется электролитической диссоциацией. Главная причина элек-

тролитической диссоциации – гидратация ионов. 

Положительные ионы называются катионами, а отрицательные – анионами. 

К катионам относятся ионы всех металлов, ион водорода H
+ 

и ион аммония 

NH4
+
. К анионам относятся ионы кислотных остатков (Cl

–
, SO4

2–
, PO4

3–
 и др. ) и 

гидроксид-ион OH
–
. 

Диссоциация – процесс обратимый. Это значит, что одновременно с про-

цессом распада молекул на ионы протекает процесс соединения ионов в молеку-

лы (ассоциация), например, NaCl ⇄ Na
+ 

+Cl
–
. 

Электролиты делятся на две группы: сильные и слабые. 

Сильные электролиты полностью распадаются на ионы (степень диссоциа-

ции близка к 100%). К сильным электролитам относятся: 1) соли; 2) сильные 

кислоты (HClO4, HClO3, HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4); 3) гидроксиды щелочных и 

щелочноземельных металлов (NaOH, KOH, Ba(OH)2 и др.).  

Слабые электролиты в водных растворах частично распадаются на ионы. 

Их степень диссоциации значительно меньше 100%. К слабым электролитам 
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относятся: 1) слабые кислоты (HF, HClO2, HNO2, HCN, H2CO3, H2SiO3, H2S, 

H2SO3,H3BO3, H3PO4, и все карбоновые кислоты), 2) гидроксиды остальных ме-

таллов и гидроксид аммония (NH4OH), молекулы воды.  

Вследствие того, что слабые электролиты диссоциируют частично, в их 

растворах устанавливается динамическое равновесие между недиссоциирован-

ными молекулами и ионами, например, 

AmBn ⇄ mA
n+

 nB
m–

 

Константа равновесия для данной системы:  

]BA[

]B[]A[
K

nm

nmmn

P , 

где [A
n+

], [B
m–

] – равновесные концентрации ионов;  

[AmBn] – равновесная концентрация недиссоциированных молекул;  

m и n – количества атомов в молекуле.  

В случае диссоциации константу равновесия называют константой диссо-

циации: Кр = Кд. Константа диссоциации является количественной характери-

стикой слабых электролитов. 

Так как молекулы электролитов распадаются на ионы, то и реакции в рас-

творах происходят между ионами. В ионных уравнениях формулы веществ за-

писывают в виде ионов или в виде молекул. В виде ионов записывают формулы: 

а) сильных кислот, б) щелочей, в) растворимых в воде солей. Сильные кислоты в 

растворах диссоциируют на катионы водорода и анионы кислотных остатков. 

Щелочи (растворимые в воде основания) диссоциируют на катионы металлов и 

анионы гидроксильной группы. Растворимые в воде соли диссоциируют на ка-

тионы металлов и анионы кислотных остатков.  

В виде молекул записывают формулы: а) воды, б) слабых кислот, в) слабых 

оснований и NH4OH, г) малорастворимых солей, д) газов (CO2, NH3), е) оксидов 

металлов и неметаллов. 

Реакции в растворах электролитов протекают до конца в 3-х случаях: 

1) если в результате реакции образуется малорастворимое вещество; 

2) если в результате реакции выделяется газообразное вещество; 

3) если в результате реакции образуется малодиссоциирующее вещество 

(слабый электролит). 

 

Решение типовых задач 

Пример 5.7. Составить уравнения электролитической диссоциации силь-

ных электролитов: Na3PO4, H2SO4, Ba(OH)2 

Ответ. Растворимые соли диссоциируют на катионы металлов и анионы ки-

слотных остатков:  

Na3PO4 ⇄ 3 Na
+
 + PO4

3–
 

Кислоты в растворах диссоциируют на катионы водорода и анионы кислот-

ных остатков:  

H2SO4 ⇄  2 H
+
 + SO4

2–
 

Основания диссоциируют на катионы металлов и анионы гидроксогрупп: 

Ba(OH)2 ⇄  Ba
2+ 

+ 2ОН
–
. 

Пример 5.8. Составить уравнения электролитической диссоциации слабых 
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электролитов: HCN и H2SO3, NH4OH и Fe(OH)3. Написать выражения для кон-

стант диссоциации. 

Ответ. Диссоциация слабых кислот протекает частично с отщеплением ка-

тионов водорода: 

HCN ⇄ H
+
 + CN

– 
     

]HCN[

]CN][H[
KД . 

Слабые двух- и более основные кислоты диссоциируют ступенчато (коли-

чество ступеней равно основности кислоты). Сульфитная кислота H2SO3 – двух-

основная, диссоциирует в 2 ступени: 

1-я ступень: 332 HSOHSOH ;  
]SOH[

]HSO][H[
K

32

3
Д1 ; 

2-я ступень: 2
33 SOHHSO ;  

]HSO[

]SO][H[
K

3

2
3

Д2 . 

Диссоциация слабых оснований протекает частично с отщеплением анио-

нов гидроксильной группы OH
–
: 

OHNHOHNH 44 ;  
]OHNH[

]OH][NH[
K

4

4
Д . 

Слабые двух- и более кислотные основания диссоциируют ступенчато (ко-

личество ступеней равно кислотности основания): 

1-я ступень: OH)OH(Fe)OH(Fe 23 ;  
3

2
1

)OH(Fe

]OH][)OH(Fe[
K ; 

2-я ступень: OHFeOH)OH(Fe 2
2 ;  

])OH(Fe[

]OH][FeOH[
K

2

2

2 ; 

3-я ступень: OHFeFeOH 32 ;  
]FeOH[

]OH][Fe[
K

2

3

3 . 

Пример 5.9. Составить молекулярное и ионно–молекулярное уравнения ре-

акции взаимодействия растворов FeCl3 и KOH. 

Ответ. Запишем уравнение взаимодействия веществ в молекулярном виде: 

 FeCl3 + 3KOH = Fe(OH)3↓ + 3KCl. 

В результате реакции образуется малорастворимое вещество Fe(OH)3, по-

этому эта реакция является необратимой. Напишем уравнение в ионном виде, 

зная, что растворимые вещества записываются в виде ионов, а осадки в виде 

молекул. 

Fe
3+

 + 3Cl
– 
+ 3K

+
 + 3OH

– 
= Fe(OH)3↓ + 3K

+
 + 3Cl

–
. 

Исключив одинаковые ионы из обеих частей равенства, получим сокра-

щенное ионно-молекулярное уравнение: 

Fe
3+

 + 3OH
–
 = Fe(OH)3↓. 

Пример 5.10. Составить молекулярное уравнение, которое соответствует 

ионно-молекулярному: 

CO3
2–

 + 2H
+
 = CO2 + H2O.  
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Ответ. В левой части уравнения даны свободные ионы, которые образова-

лись при диссоциации сильных электролитов. Анион CO3
2–

 может образоваться 

только при диссоциации растворимой соли карбонатной кислоты. По таблице 

растворимости выбираем растворимую соль, например K2CO3. Катион водорода 

при диссоциации дают сильные кислоты, выбираем, например, HCl: 

K2CO3 + 2HCl = 2KCl + CO2 + H2O. 

Это молекулярное уравнение соответствует данному ионно-

молекулярному. 

 

Вопросы для контроля  
1. Что такое электролиты? 

2. Что называется электролитической диссоциацией и в чем ее сущность? 

3. В каких растворителях протекает диссоциация? 

4. Что называется степенью диссоциации?  

5. Что такое константа диссоциации, от чего она зависит?  

6. Как диссоциируют кислоты, основания и соли? 

7. В каких случаях реакции в растворах электролитов являются необрати-

мыми? 

 

Рекомендуемая литература: [1, 223-241]; [2, c. 237-252]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соотвествии с табл. 7.1. 

 

141. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами: 

а) BaCl2 и Na2SO4;   б) CuSO4 и NaOH. 

142. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения: 

а) ZnOH
+
 + H

+
 = Zn

2+
 + H2O; б)Pb

2+
 + CrO4

2–
 = PbCrO4. 

143. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами: 

а) Be(OH)2 и NaOH;  б) K2CO3 и HCl. 

144. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения: 

а) Cu
2+ 

+ S
2–

 = CuS;   б) SiO3
2–

 + 2H
+
 = Н2SiO3. 

145. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами:  

а) Cr(OH)3 и NaOH;   б) ZnCl2 и KOH. 

146. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения: 

a) Mg
2+

 + CO3
2–

 = MgCO3;  б) H
+
 + OH

–
 = H2O. 

147. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами:  

а) AgNO3 и NaCl;   б) NaOH и H3PO4. 

148. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 
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следующие ионно-молекулярные уравнения:  

а) 2H
+
 + S

2–
 = H2S;   б) Ba

2+
 + SO4

2–
 = BaSO4. 

149. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами: 

а) Zn(OH)2 и KOH;   б) CuSO4 и BaCl2. 

150. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения: 

a) CH3COO
–
 + H

+
 = CH3COOH; б) CO3

2–
 + 2H

+
 = CO2↑ + H2O.  

151. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами:  

а) FeCl3 и KOH;   б) NaCl и AgNO3.  

152. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения: 

а) Pb
2+

 + 2I
–
 = PbI2;   б) Н

+
 + ОН

–
 = H2O. 

153. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами:  

а) FeCl2 и NaOH;   б) Ca(OH)2 и Na2 CO3. 

154. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами: 

а) NH4Cl и KOH;   б) ZnSO4  и Ba(NO3)2.  

155. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения: 

а) NH4
+ 

+ OH
–
 = NH4OH;  б) Ca

2+
 + СО3

2–  
= СаCO3. 

156. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения: 

а) Си
2+ 

+ 2OH
– 
= Cu(OH)2;  б) SiO3

2–
 + 2H

+
 = Н2SiO3. 

157. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами:  

а) NH4NO3 и NaOH;   б) Al2(SO4)3 и BaCl2. 

158. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между веществами: 

a) Na2CO3 и H2SO4;   б) KCl и AgNO3. 

159. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций  

взаимодействия в растворах: 

а) KHCO3 и  KOH;   б) Ba(NO3)2   и  H2SO4. 

160. Составьте молекулярные уравнения реакций, которым соответствуют 

следующие ионно-молекулярные уравнения:  

а) HCO3
–
 + Н

+
 = Н2O + СO2↑; б) Zn

2+
 + H2S = ZnS + 2H

+
. 

 

Тема 6. Гидролиз солей. 

Сущность гидролиза. 

Гидролизом соли называется взаимодействие ионов соли с молекулами во-

ды, в результате которого образуются слабые электролиты или малодиссо-

циирующие ионы. 

Сущность гидролиза сводится к химическому взаимодействию катионов 

или анионов соли с гидроксид-ионами OH
–
 или ионами водорода H

+
 из молекул 
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воды. В результате этого взаимодействия образуется малодиссоциирующее ве-

щество (слабый электролит). Химическое равновесие процесса диссоциации во-

ды (H2O ⇄ H
+
 + OH

– 
) смещается вправо. Поэтому в водном растворе соли появ-

ляется избыток свободных ионов H
+ 

или OH
–
, и раствор соли показывает кислую 

или щелочную среду. В нейтральной среде концентрация ионов водорода H
+
 

равна концентрации гидроксид-ионов: [H
+
] = [OH

–
] = 10

–7
 моль/л. 

Среду любого водного раствора можно охарактеризовать концентрацией 

ионов водорода H
+
 или гидроксид-ионов OH

–
.  

В кислой среде концентрация ионов водорода H
+
 больше концентрации 

гидроксид-ионов: [H
+
]>[OH

–
], [H

+
]>10

–7
 моль/л. 

В щелочной среде концентрация ионов водорода H
+
 меньше концентрации 

гидроксид-ионов: [H
+
]<[OH

–
], [H

+
]<10

–7
 моль/л. 

Для определения среды принято пользоваться водородным показателем pH. 

Водородный показатель pH – это отрицательный десятичный логарифм кон-

центрации ионов водорода: pH = –lg[H
+
].  

В нейтральной среде [H
+
] = 10

–7
 моль/л;   pH = 7.  

В кислой среде [H
+
]>10

–7
 моль/л;   pH<7.  

В щелочной среде [H
+
]<10

–7
 моль/л;   pH>7.  

Для многих солей гидролиз – процесс обратимый. 

Любую соль можно представить как продукт взаимодействия основания с 

кислотой. Например, соль K2SO4 образована основанием KOH и кислотой H2SO4. 

Соли, образованные сильным основанием и сильной кислотой гидролизу не 

подвергаются. В результате взаимодействия таких солей с водой не образуются 

слабые электролиты. Например, 

NaCl + HOH ⇄ NaOH + HCl. 

В ионном виде: Na
+
 + Cl

–
 + HOH ↔⇄ Na

+
 + OH

– 
+ H

+
 + Cl

–
. 

Сократив одноименные ионы в правой и левой частях уравнения, получим 

уравнение диссоциации воды:  

HOH ⇄ OH
–  

+ H
+
. 

Концентрация ионов водорода H
+
 равна концентрации гидроксид-ионов: 

[H
+
] = [OH

–
], среда раствора нейтральная, pH = 7.  

 

Примеры гидролиза различных типов солей.  

Рассмотрим примеры гидролиза различных типов солей.  

Пример 6.1. Соли, образованные сильным основанием и слабой кислотой 

подвергаются гидролизу по аниону. Эти соли образованы катионом сильного 

основания и анионом слабой кислоты, который связывает катион водорода H
+ 

молекулы воды, образуя слабый электролит.  

Например, составим молекулярное и ионное уравнения гидролиза нитрита 

калия KNO2. Эта соль образована сильным основанием KOH и слабой одноос-

новной кислотой HNO2. 

Молекулярное уравнение: KNO2 + HOH ⇄ KOH + HNO2. 

Полное ионное уравнение: K
+
 + NO2

–
 + HOH ⇄ K

+
 + OH

– 
+ HNO2. 

Сокращенное ионное уравнение: NO2
–
 + HOH ⇄ OH

–
 + HNO2. 

Так как ионы H
+ 

соединяются в молекулы слабого электролита HNO2, их 

концентрация уменьшается и равновесие процесса диссоциации воды по прин-
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ципу Ле Шателье смещается вправо, в сторону увеличения концентрации сво-

бодных ионов OH
–
. Поэтому раствор соли KNO2 имеет щелочную реакцию сре-

ды (pH>7). 

Если соль образована сильным основанием и слабой многоосновной кисло-

той, то гидролиз протекает ступенчато. Число ступеней равно основности слабой 

кислоты. В водном растворе таких солей на первых ступенях гидролиза образу-

ются кислая соль вместо кислоты и сильное основание.  

Например, составим молекулярное и ионное уравнения гидролиза сульфида 

натрия Na2S. Эта соль образована сильным основанием NaOH и слабой двухос-

новной кислотой H2S. Гидролиз этой соли также протекает по аниону. 

Первая ступень: 

Na2S + HOH ⇄ NaOH + NaHS; 

2Na
+
 + S

2–
 + HOH ⇄ Na

+
 + OH

–
 + Na

+
 + HS

–
; 

S
2–

 + HOH ⇄ OH
–
 + HS

–
. 

Вторая ступень: 

NaHS + HOH ⇄ NaOH + H2S; 

Na
+
 + HS

–
 + HOH ⇄ Na

+
 + OH

–
 + H2S; 

HS
–
 + HOH ⇄ OH

–
 + H2S.  

Среда раствора – щелочная, pH>7. Гидролиз по второй ступени протекает в 

значительно меньшей степени, чем по первой. 

Вывод: соли, образованные сильным основанием и слабой кислотой при 

растворении в воде показывают щелочную реакцию среды, pH>7. 

Пример 6.2. Соли, образованные слабым основанием и сильной кислотой, 

гидролизуются по катиону, потому что соли образованы катионом слабого осно-

вания и анионом сильной кислоты. Катион соли связывает гидроксид-ион ОН
–
 

воды, образуя слабый электролит (основание).  

Пример: составим молекулярное и ионное уравнения гидролиза бромида 

аммония NH4Br. Соль NH4Br образована слабым однокислотным основанием 

NH4OH и сильной кислотой HBr: 

молекулярное уравнение: NH4Br + HOH ⇄ HBr + NH4OH. 
полное ионное уравнение: NH4

+
 + Br

–
 + HOH ⇄ H

+
 + Br

–
 + NH4OH.  

сокращённое ионное уравнение: NH
+
 + HOH ⇄ H

+
 + NH4OH. 

При растворении в воде соли NH4Br катионы аммония NH
+
 связываются с 

гидроксид-ионами ОН
–
 воды, образуя слабый электролит − гидроксид аммония 

NH4OH. В растворе появляется избыток ионов водорода Н
+
. Среда раствора соли 

NH4Br − кислая, рН<7. 

Если соль образована слабым многокислотным основанием и сильной ки-

слотой, то гидролиз протекает ступенчато, число ступеней гидролиза зависит от 

кислотности слабого основания. В водных растворах таких солей на первых сту-

пенях образуется основная соль вместо основания и сильная кислота.  

Пример: составим молекулярное и ионное уравнения гидролиза хлорида 

никеля(II) NiCl2. 

Гидролиз соли NiCl2 протекает по катиону, так как соль образована слабым 

двухкислотным основанием Ni(OH)2 и сильной кислотой HCI. Катион Ni
2+

 свя-

зывает гидроксид-ионы OH
–
 воды. 

Первая ступень: 
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NiCl2 + HOH ⇄ HCl + NiOHCl;  

Ni
2+

 + 2Cl
–
 + HOH ⇄ H

+ 
+ Cl

–
 + NiOH

+
 + Cl

–
; 

Ni
2+

 + H2O ⇄ NiOH
+
 + H

+
. 

Продуктами первой, ступени гидролиза NiCl2 являются основная соль NiOHCl и 

сильная кислота НС1. 

Вторая ступень (гидролиз основной соли, которая образовалась в результа-

те первой ступени гидролиза):  

NiOHCl + HOH ⇄ HCl + Ni(OH)2; 

NiOH
+
 + Cl

–
 + HOH ⇄ H

+
 + Cl

–
 + Ni(ОН)2;  

NiOH
+
 + H2O ⇄ H

+ 
+Ni (ОН)2. 

Продуктами второй ступени гидролиза являются слабое основание гидроксид 

никеля(II) и сильная хлоридная кислота НС1. Однако степень гидролиза по вто-

рой ступени намного меньше, чем по первой ступени. Среда раствора NiCl2 − 

кислая, рН<7, потому что в растворе увеличивается концентрация ионов Н
+
. 

Вывод: соли, образованные сильной кислотой и слабым основанием, при 

гидролизе показывают кислую реакцию среды, рН<7. 

Пример 6.3. Соли, образованные слабым основанием и слабой кислотой, 

гидролизуются одновременно и по катиону, и по аниону. Эти соли образованы 

катионом слабого основания, который связывает ионы ОН
–
 из молекулы воды и 

образует слабое основание, и анионом слабой кислоты, который связывает ионы 

Н
+
 из молекулы воды и образует слабую кислоту. Реакция растворов этих солей 

может быть нейтральной, слабокислой или слабощелочной. Это зависит от кон-

стант диссоциации слабой кислоты и слабого основания, которые образуются в 

результате гидролиза. 

Пример. Составим уравнения гидролиза цианида аммония NH4CN. Эта соль 

образована слабой кислотой HCN и слабым основанием NH4OH. 

Молекулярное уравнение: NH4CN + HOH ⇄ NH4OH + HCN. 

Ионное уравнение: NH4
+
 + CN

–
 + HOH ⇄ NH4OH + HCN. 

Реакция раствора соли NH4CN – слабощелочная (рН>7), потому что 

KД(NH4OH)>KД(HCN). 

КД(NH4OH) = 1,8∙10
–5

, KД(HCN) = 7,2∙10
–10

. 

Как уже было отмечено, для большинства солей гидролиз является обрати-

мым процессом. В состоянии равновесия гидролизуется только небольшая часть 

соли. Однако некоторые соли полностью разлагаются водой, т.е. для них гидро-

лиз является необратимым. 

Необратимому (полному) гидролизу подвергаются соли, которые образова-

ны слабым нерастворимым или летучим основанием и слабой летучей или не-

растворимой кислотой. Такие соли не могут существовать в водных, растворах.  

Пример. Составим уравнение гидролиза сульфида алюминия AI2S3. 

AI2S3 + 6H2O → 2А1(ОН)3↓ + 3H2S↑. 

Гидролиз сульфида алюминия AI2S3 протекает практически полностью до 

образования гидроксида алюминия А1(ОН)3 и сероводорода H2S. 

Поэтому в результате обменных реакций между водными растворами неко-

торых солей не всегда образуются две новые соли. Одна из этих солей может 

подвергаться необратимому гидролизу с образованием соответствующего нерас-

творимого основания и слабой летучей (не растворимой) кислоты. Например, 
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3K2S + 2FeBr3 =  Fe2S3+6KBr;  

Fe2S3 + 6H2О = 2Fe(OH)3↓ + 3H2S↑. 

Суммируя эти уравнения, получаем:  

3K2S + 2FeBr3 + 6H2О = 2Fe(OH)3↓ + 3H2S↑ + 6КBr. 

 

Вопросы для контроля  

1. Что называется гидролизом соли?  

2. В чём сущность гидролиза солей?  

3. Какие соли подвергаются гидролизу? 

4. Какие соли гидролизуются по аниону? Приведите примеры таких солей. 

5. Какие соли гидролизуются по катиону? Приведите примеры таких солей. 

6. Какие соли гидролизуются и по катиону и по аниону? Приведите приме-

ры таких солей. 

7. Для каких солей гидролиз протекает необратимо? Приведите примеры 

таких солей. 

8. Какие соли не гидролизуются? Почему? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 243-255];  [2, c. 257-268]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соотвествии с табл. 7.1. 

 

Составьте  молекулярные и ионно-молекулярные уравнения гидролиза со-

лей, укажите реакцию среды (кислая, щелочная, нейтральная) и значение pH 

(>7<) данных растворов: 

161. K2S;  Pb(CH3COO)2;  KBr.  

162. К2СO3; СиSO4;   Na2SO4. 

163. Zn(NO3)2; Na2S;   NH4Cl. 

164. NaCN;  CrCl3;   KNO3. 

165. FeCl3;  (NH4)2SO4;  Na2S.  

166. KNO2;  Cr(NO3)2;  BaCl2. 

167. Al2S3;  LiCl;   Cu(NO3)2.  

168. KCl;  (NH4)2S;  ZnCl2. 

169. Na3PO4; CuCl2;   NaNO3. 

170. KCl;  Pb(NO3)2;  Na2CO3. 

171. K2SO4;  FeCl3;   Na2S.  

172. Al2(SO4)3; K3PO4;   LiNO3.  

173. KCN;  NaCl;   Al(NO3)3. 

174. ZnSO4; KCH3COO;  NaNO2. 

175. К2S;  CoCl2;   Na2SO4. 

176. LiCl;  Zn(NO3)2;  Cu(CH3COO)2. 

177. К2СO3; NiCl2;   (NH4)2S. 

178. CuSO4; NaBr;   K3PO4. 

179. ZnCl2;  NaI;   K2S. 

180. NaCN;  RbCl;   Cr2(SO4)3 
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Раздел 3. Основы электрохимии 

 

Тема 7. Окислительно-восстановительные реакции. 

Основные положения. 

Химические реакции, которые протекают с изменением степеней окисления 

атомов в молекулах реагирующих веществ, называются окислительно-

восстановительными. 

В сложных веществах химические связи между атомами различных элемен-

тов несимметричны. Происходит смещение электронов от одних атомов к дру-

гим. Число смещенных электронов называется степенью окисления. Степень 

окисления – это условный заряд атома в молекуле, если считать, что молекула 

состоит из ионов. 

Например, реакция Cu
0
 + Hg

+2
(NO3)2 = Cu

+2
(NO3)2 + Hg

0
 является окисли-

тельно-восстановительной, потому что в процессе этой реакции атомы меди и 

ртути изменяют свои степени окисления. Степень окисления меди повышается 

от 0 до +2, степень окисления ртути понижается от +2 до 0. 

Степени окисления элементов изменяются потому, что при протекании 

окислительно-восстановительной реакции происходит переход электронов от 

атомов одного элемента к атомам другого элемента, т.е. одни атомы отдают 

электроны, а другие атомы присоединяют их. В данной реакции: 

Си
0
 – 2ē → Си

+2 

Hg
+2

 + 2ē → Hg
0
. 

Процесс отдачи электронов называется окислением. При окислении степень 

окисления элемента повышается. 

Процесс присоединения электронов называется восстановлением. При вос-

становлении степень окисления элемента понижается.  

Уравнения, которые выражают процессы окисления и восстановления, на-

зываются электронными уравнениями. 

Окисление всегда сопровождается восстановлением, а восстановление 

окислением. Поэтому окислительно-восстановительные реакции представляют 

собой единство двух противоположных процессов: окисления и восстановления. 

Восстановителями называются атомы, молекулы или ионы, которые отдают 

электроны в процессе окисления. Атомы меди (Си
0
) в данной реакции − восста-

новители. Восстановители в процессе реакции окисляются. 

Окислителями называются атомы, молекулы или ионы, которые присоеди-

няют электроны в процессе восстановления. Ионы ртути (Hg
+2

) в данной реак-

ции являются окислителями. Окислители в процессе реакции восстанавливаюся.  

 

Окислительно-восстановительные свойства элементов. 

Соединения высшей степени окисления, свойственной определенному эле-

менту, выступают в окиcлительно-восстановительных реакциях как окислители; 

соединения низшей степени окисления могут быть, напротив, только восстано-

вителями. Если же элемент находится в промежуточной степени окисления, то 

его атомы могут, в зависимости от условий, принимать и отдавать электроны. 

Поэтому соединения, которые содержат элементы в промежуточных степенях 

окисления, проявляют окислительно-восстановительную двойственность – спо-
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собность вступать в реакции с окислителями и восстановителями. Высшая сте-

пень окисления элемента равна номеру группы, в которой находится элемент в 

периодической системе. Низшая степень окисления металлов равна нулю. Низ-

шую степень окисления неметаллов определяем по формуле: –(8 – номер груп-

пы). Значения степеней окисления элемента между высшей и низшей степенями 

окисления называются промежуточными.  

Например, 

S
–2 

H2S 

 

восстановитель 

S
0
  S

+4
 

S, SO2, H2SO3 
 

могут выполнять функ-

цию окислителя и вос-

становителя 

S
+6

 

SO3, H2SO4 

 

окислитель 

         

Типы окислительно-восстановительных реакций. 

Окислительно-восстановительные реакций известно достаточно много. Од-

нако их можно разделить на три основных типа: межмолекулярные, самоокисле-

ния-самовосстановления (диспропорционирования) и внутримолекулярные ре-

акции. 

Межмолекулярные реакции – это реакции, в которых окислитель и восста-

новитель принадлежат разным молекулам или атомам. Например: 

Zn
0
 + 4HN

+5
O3 = Zn

+2
(NO3)2 + 2N

+4
O2 + 2H2O 

Внутримолекулярные реакции – это реакции, в которых окислитель и вос-

становитель принадлежат одной и той же молекуле. Например: 

2KCl
+5

O3
–2

 = 2KCl
–1

 + 3O2
0 

В молекуле KClO3 окислителем будет Сl
+5

, а восстановителем О
–2

. 

Реакции самоокисления-самовосстановления – это реакции, в которых 

окислителем и восстановителем будут атомы одного и того же вещества, кото-

рые имеют одинаковую, обязательно промежуточную степень окисления. На-

пример: 

Cl2
0
 + H2O = HCl

+1
O + HCl

–1 

Здесь хлор и окисляется, и восстанавливается. 

 

Правила составления окислительно-восстановительных реакций мето-

дом электронного баланса. 

Пример 7.1. Расставить коэффициенты в уравнении следующей реакции: 

Na2SО3 + KMnО4 + H2SО4 → Na2SО4 + MnSО4 + K2SO4 + H2O 

Определяем, атомы каких элементов изменяют степени окисления: 

424

2

4

6

2424

7

3

4

2 SOKSOMnOSNaSOHOMnKOSNa . 

Составляем электронные уравнения процессов окисления и восстановле-

ния: 

S
+4

 – 2ē → S
+6

 – процесс окисления;  

Mn
+7

+5ē → Mn
+2 

– процесс восстановления. 

S
+4

 − восстановитель; Мп
+7

 − окислитель. 

В электронных уравнениях необходимоподобрать такие коэффициенты, 

чтобы число электронов, которые отдает восстановитель (S
+4

), было равно числу 
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электронов, которые присоединяет окислитель (Мп
+7

): 

5 | S
+4

– 2ē → S
+6

; 

2 | Мп
+7 

+ 5ē → Мп
+2

. 

5S
+4 

+ 2Mn
+7

 = 5S
+6

 + 2Mn
+2

 

Переносим эти коэффициенты в схему реакции. Затем подбираем коэффи-

циенты перед формулами других веществ реакции: 

5Na2SО3 + 2KMnO4 + 3H2SО4 = 5Na2SО4 + 2MnSО4 + K2SО4 + 3H2О. 

Правильность составления уравнения обычно определяют по числу атомов 

кислорода в левой и правой частях уравнения. 

 

Вопросы для контроля  

1. Какие реакции, называются окислительно-восстановительными? 

2. Какой процесс называется: а) окислением? б) восстановлением? 

3. Как изменяется степень окисления элемента: а) в процессе окисления? б) 

в процессе восстановления? 

4. Какие вещества называются: а) восстановителями? б) окислителями? 

5. Какие вещества могут быть только восстановителями, только окислите-

лями и окислителями и восстановителями?  

6. Какие типы окислительно-восстановительных реакций существуют? 

7. Какое правило лежит в основе метода электронного баланса? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 255-262]; [2, c. 282-291]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соответствии с табл. 7.1. 

 

Составьте уравнение окиcлительно-восстановительной реакции, идущей по 

схеме: 

181. K2S + KMnO4 + H2SO4 → S + K2SO4 + MnSO4 + H2O  

182. HNO3 + Ca → NH4NO3 + Ca(NO3)2 + H2O 

183. NaCrO2 + PbO2 + NaOH → Na2CrO4 + Na2PbO2 + H2O 

184. H2S + Cl2 + H2O → H2SO4 + HCl 

185. KClO3 + Na2SO3  → KCl + Na2SO4 

186. КМnО4  + HBr → Br2 + KBr + MnBr2 + H2O 

187. NaCrO2 + Br2 + NaOH → Na2CrO4 + NaBr + H2O 

188. KMnO4 + Na2SO3 + KOH → K2MnO4 + Na2SO4 + H2O 

189. KMnO4 + Na2SO3 + H2O → Na2SO4 + MnO2 + KOH 

190. KMnO4 + KNO2 + H2SO4 → MnSO4 + KNO3 + K2SO4 + H2O 

191. Zn + HNO3 → Zn(NO3)2 + NO + H2O 

192. FeSO4 + KClO3 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 + KCl + H2O 

193. КМnО4 + Cd + H2SO4 → CdSO4 + K2SO4 + MnSO4 + H2O 

194. КМnО4 + HCl → Cl2 + MnCl2 + KCl + H2O 

195. FeSO4 + HIO3 + H2SO4 → I2 + Fe2(SO4)3 + H2O 

196. Cr2O3 + KNO3 + KOH → K2CrO4 + KNO2 + H2O  

197. Fe + HNO3 → Fe(NO3)3 + NO + H2O 

198. К2МnО4 + H2O → КМnО4 + MnO2 + KOH 
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199. KOH + Br2 → KBrO3 + KBr + H2O 

200. HClO4 + H2SO3 → HCl + H2SO4 

 

Тема 8. Электрохимия. Гальванические элементы. Электролиз. Корро-

зия металлов. 

 Электродные потенциалы. Гальванические элементы. 

При погружении металлической пластины (электрода) в раствор соли дан-

ного металла на границе металл-раствор возникает двойной электрический слой 

(ДЭС).  

Разность потенциалов, возникающая в двойном электрическом слое на гра-

нице металл-раствор, называется электродным потенциалом. 

Непосредственно измерить потенциал отдельного электрода (металла) не-

возможно. Поэтому электродные потенциалы измеряют относительно стандарт-

ного водородного электрода, потенциал которого принимают равным нулю. По-

тенциал каждого электрода (металла) зависит от природы металла, концентра-

ции его ионов в растворе, температуры. 

Разность потенциалов между металлом, погруженным в раствор своей соли 

с концентрацией ионов металла 1 моль/л, и стандартным водородным электро-

дом при стандартных условиях называется стандартным электродным потенциа-

лом металла (Е
0
). Значения стандартных электродных потенциалов металлов 

даны в табл. 8.1. 

Металлы, расположенные в порядке возрастания алгебраического значения 

их стандартного электродного потенциала, составляют электрохимический ряд 

напряжений (ряд стандартных электродных потенциалов). 

Значение электродного потенциала количественно характеризует способ-

ность металла отдавать электроны, т.е. его восстановительные свойства (хими-

ческую активность металла). В этом ряду восстановительная активность метал-

лов в водных растворах от начала ряда уменьшается: металлы, стоящие в начале 

ряда, легко отдают электроны и превращаются в положительно заряженные ио-

ны; металлы, стоящие в конце ряда, с трудом отдают электроны. И наоборот, 

окислительная способность катионов металлов увеличивается. 

На основании ряда напряжений можно сделать некоторые важные заключе-

ния о химической активности металлов. 

1. Каждый металл вытесняет из солей другие металлы, имеющие большие 

значения стандартных электродных потенциалов, т.е. являющиеся менее силь-

ными восстановителями. 

2. Металлы, имеющие стандартный электродный потенциал меньше нуля 

(т.е. потенциала стандартного водородного электрода), способны вытеснять во-

дород из кислот. 

3. Металлы, имеющие очень низкие значения стандартного электродного 

потенциала, т.е. являющиеся сильными восстановителями (от лития до натрия), 

в любых водных растворах реагируют прежде всего с водой. 

Потенциал каждого электрода (металла) зависит от природы металла, кон-

центрации его ионов в растворе, что приблизительно равно концентрации его 

гидратированных ионов, и температуры. Эта зависимость выражается формулой 

Нернста: 
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OmHMeln
nF

RT
EE 2

n0
METMET , 

0
METE  – стандартный электродный потенциал металла, В; 

R – универсальная газовая постоянная (8,314 Дж/град.); 

T – температура, °K; 

n – число электронов, принимавших участие в процессе, или заряд иона ме-

талла; 

F – константа Фарадея (96500 Кл) 

[Me
n+

 ∙ mH2O] = C  – концентрация гидратированных ионов металла, 

моль/л. 

Подставив в формулу значения R, T, F и переведя натуральный логарифм в 

десятичный (коэффициент перевода 2,303), получим: 

Clg
n

059,0
EClg

96500n

303,2298314,8
EE 0

MET
0
METMET  – формула Нернста. 

 

Гальванические элементы. ЭДС. 

Если окислительно-восстановительную реакцию осуществить так, чтобы 

процессы окисления и восстановления были пространственно разделены, и соз-

дать возможность перехода электронов от восстановителя к окислителю по 

внешней цепи, то во внешней цепи возникнет направленное перемещение элек-

тронов – электрический ток. При этом энергия химической окислительно-

восстановительной реакции превращается в электрическую энергию. 

Устройства, которые применяют для непосредственного превращения хи-

мической энергии в электрическую, называют химическими источниками элек-

трической энергии или гальваническими элементами (названные так в честь 

итальянского физика Луиджи Гальвани). 

Рассмотрим работу медно-цинкового гальванического элемента. Этот эле-

мент состоит из медного и цинкового электродов, которые погружены в раство-

ры своих солей CuSO4 и ZnSO4 соответственно. Оба раствора соприкасаются 

друг с другом, но, чтобы они не смешались, их разделили пористой перегород-

кой. Внешняя цепь – это проводник, который соединяет электроды, а внутренняя 

– это растворы электролитов, в которые погружены электроды. Если элемент 

работает, то есть когда внешняя цепь замкнута, то цинковый электрод окисляет-

ся: 

Zn°– 2ē → Zn
2+

 

металл    раствор 

Его электроны по внешней цепи идут к медному электроду, и на его по-

верхности происходит восстановление ионов меди из раствора:  

Cu
2+

 + 2eˉ → Cu
0
 

раствор   металл 

Суммарное уравнение реакции, которая происходит в элементе, получим, 

если сложим оба уравнения: 

Zn
0
 + Cu

2+
 → Zn

2+
 + Cu

0
 

Zn
0
 + CuSO4 → ZnSO4 +Cu

0 
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Около цинкового электрода, катионы Zn
2+

 создают избыточный положи-

тельный заряд, а около медного электрода раствор обедняется катионами Cu
+2

 и 

раствор здесь заряжается отрицательно. В результате этого создается электриче-

ское поле, в котором катионы в растворе (Cu
2+

, Zn
2+

) перемещаются от цинково-

го электрода к медному, а анионы SO4
2-

 в обратном направлении. В итоге жид-

кость около обоих электродов остается электронейтральной (рис.1). 

 
Рис. 8.1 Схема медно-цинкового гальванического элемента 

 

Электрод, который окисляется (Zn), называется анодом (–А), а электрод, на 

котором происходит восстановление (Cu), называется катодом (+ К). 

По решению Международной конвенции (Стокгольм, 1983р.), анод пишут 

слева, а катод – справа. 

Электрохимическую схему Г.Э. записывают так: 

 
Анод (–А) – более активный металл, чем катод (+K). Анод при работе Г.Э. 

окисляется, а на катоде идет процесс восстановления. Причиной возникновения 

электрического тока является разное количество свободных электронов на като-

де и аноде. 

Максимальное значение напряжения гальванического элемента, которое 

отвечает обратному протеканию реакции, называется электродвижущей силой 

ЭДС гальванического элемента. ЭДС равна разности электродных потенциалов 

катода и анода.  ЭДС всегда имеет положительное значение. 

ЭДС = Екатода – Еанода 

Практическая величина ЭДС всегда меньше теоретически вычисленной. 

Причина этого – поляризация электродов. 

 

Таблица 8.1 – Стандартные электродные потенциалы некоторых металлов 

(ряд напряжений). 

Электрод Е
0
, В Электрод E

0
, B 

Li/Li
+
 –3,045 Cd/Cd

2+
 –0,403  

Rb/Rb
+
 –2,925  Со/Со –0,277 

K/K
+
 –2,924 Ni/Ni

 i2+
 –0,25 

Cs/Cs
+
 –2,923 Sn/Sn

2+
 –0,136 

Ba/Ba
2+

 –2,90 Pb/Pb
2+

 –0,127 
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Са/Ca
2+

 –2,87 Fe/Fe
3+

  –0,037 

Na/Na
+
 –2,714 H2/2H

+
 0,000 

Mg/Mg
2+

 –2,37 Sb/Sb
3+

 +0,20 

Al/Al
3+

 –1,70 Bi/Bi
3
 +0,215 

Tl/Ti
2+

 –1,603 Cu/Cu
2+

 +0,34  

Zr/Zr
4+

 –1,58 Си/Си
+
 +0,52  

Mn/Mn
2+

 –1,18 2Нg/Hg
2+

 +0,79  

V/V
2+

 –1,18 Aq/Ag
+
 +0,80  

Cr/Cr
2+

 –0,913 Hg/Hg
2+

 +0,85  

Zn/Zn
2+ 

 –0,763 Pt/Pt
2+ 

 +1,19  

Cr/Cr
3+

 –0,74 Au/Au
3+

 +1,50  

Fe/Fe
2+

 –0,44 Au/Au
+
 +1,70 

 

Решение типовых задач 

Пример 8.1. Цинковые пластины опущены в растворы хлорида магния, 

хлорида натрия и хлорида железа(II). С какими из солей произойдет реакция? 

Составить уравнение реакции в молекулярном, ионном и электронном видах. 

Ответ. Цинк может вытеснить из растворов металлы, имеющие большие 

значения стандартных электродных потенциалов, т.е. стоящие в ряду напряже-

ний металлов после цинка. Магний и натрий имеют меньшие значения элек-

тродных потенциалов, находятся до цинка, значит, цинк не вытеснит эти метал-

лы из растворов их солей. Железо находится после цинка, поэтому цинк будет 

реагировать с хлоридом железа(II): 

Zn + FeCl2 = ZnCl2 + Fe; 

Zn
0
 + Fe

2+
 + 2Cl

–
 = Zn

2+
 + 2Cl

–
 + Fe

0
; 

Zn
0
 + Fe

2+
 = Zn

2+ 
+ Fe

0
; 

Zn
0 
– 2ē → Zn

2+
; 

Fe
2+

 + 2ē → Fe
0
. 

Пример 8.2. Вычислить электродный потенциал железа, если железная 

пластинка опущена в раствор сульфата железа (II) с концентрацией ионов железа 

0,01 моль/л. 

Решение. Электродный потенциал железа вычисляем по формуле Нернста: 

Clg
n

059,0
EE 0

METMET . 

Стандартный электродный потенциал железа равен  –0,44 В; n = 2; C = 0,01 

= 10
–2

 моль/л. Подставляем эти значения в формулу. 

499,010lg
2

059,0
44,0)Fe(E 2

 В. 

Пример 8.3. Вычислить ЭДС гальванического элемента, составленного из 
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железного и никелевого электродов, опущенных в одномолярные растворы их 

солей. Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. 

Решение. ЭДС любого гальванического элемента равняется разности элек-

тродных потенциалов катода и анода: 

ЭДС = Екатода – Еанода 

Изобразим гальванический элемент в виде схемы: 

Анод – Fe │ Fe
2+

 ║ Ni
2+ 

│Ni – катод 

                        C = 1 моль/л 

E
0
(Fe) = – 0,44 B; E

0
(Ni) = – 0,25 B 

В данном гальваническом элементе анодом является более активный ме-

талл – железо, а катодом – никель. Так как концентрация растворов солей 1 

моль/л, то для вычисления ЭДС берем разность стандартных электродных по-

тенциалов. 

ЭДС = E
0
(Ni) – E

0
(Fe) = – 0,25 – (–0,44) = 0,19 В 

На аноде протекает процесс окисления, а на катоде восстанавливаются ио-

ны металла из раствора соли. Этим процессам соответствуют следующие элек-

тронные уравнения: 

Fe
0
 – 2ē → Fe

2+
; 

Ni
2+

 + 2ē → Ni
0
. 

Если сложить эти 2 уравнения, то получим ионное уравнение, выражающее 

работу гальванического элемента:  

Fe
0
 + Ni

2+ 
→ Fe

2+
 + Ni

0
. 

Пример 8.4. Вычислить ЭДС гальванического элемента, составленного из 

железного и платинового электродов, опущенных в растворы их солей, Концен-

трация ионов железа в растворе равна 0,1 моль/л, а концентрация ионов платины 

– 0,01 моль/л. Написать уравнения реакций, протекающих на электродах. 

Решение. Изобразим гальванический элемент в виде схемы: 

Анод (–) Fe │ Fe
2+

 ║ Pt
2+ 

│Pt катод (+) 

E
0
(Fe) = – 0,44 B;  E

0
(Pt) = 1,19 B 

C(Fe
2+

) = 0,1моль/л;  C(Pt
2+

) = 0,01моль/л 

В данном гальваническом элементе анодом является более активный ме-

талл  железо, а катодом – платина. ЭДС любого гальванического элемента равна 

разности электродных потенциалов катода и анода: 

ЭДС = Екатода – Еанода = Е(Pt) – Е(Fe) 

Так как концентрация растворов солей, в которые опущены электроды не 

равна 1 моль/л, то необходимо вычислить электродные потенциалы металлов по 

формуле Нернста. 

47,010lg
2

059,0
44,0)Fe(E 1

 В. 

13,110lg
2

059,0
19,1)Pt(E 2

 В. 

ЭДС = Е(Pt) – Е(Fe) = 1,13 – (–0,47) = 1,60 В. 

На аноде протекает процесс окисления, а на катоде восстанавливаются ио-

ны металла из раствора соли. Этим процессам соответствуют следующие элек-

тронные уравнения: 
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Fe
0
 – 2ē → Fe

2+
; 

Pt
2+

 + 2ē → Pt
0
. 

Если сложить эти 2 уравнения, то получим ионное уравнение, выражающее 

работу гальванического элемента:  

Fe
0
 + Pt

2+ 
→ Fe

2+
 + Pt

0
. 

 

Вопросы для контроля  

1. Что такое электродный потенциал? 

2. Что такое стандартные электродные потенциалы металлов? 

3. От чего зависит электродный потенциал металла? Формула Нернста. 

4. Что характеризует электрохимический ряд напряжений металлов? 

5. Какие устройства называются гальваническими элементами? 

6. Какой электрод называется анодом, какой катодом? 

7. Как вычисляется ЭДС гальванического элемента? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 263-285];  [2, c. 295-299, 313-318]. 

 

Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соотвествии с табл. 7.1. 

 

201. Железные пластинки опущены в растворы хлорида бария, сульфата 

цинка и нитрата свинца. С какими солями железо будет реагировать? Напишите 

уравнения в молекулярной, ионной и электронной формах. Вычислите потенци-

ал железного электрода, опущенного в 0,1 молярный раствор его соли. 

202. Вычислить ЭДС гальванического элемента, составленного ИЗ магние-

вого и серебряного электродов, опущенных в растворы их солей. Концентрация 

ионов магния в растворе равна I моль/л, концентрация ионов серебра – 0,1 

моль/л. Написать уравнения реакций, протекающих на электродах в ионном  и 

электронном видах. 

203. Чему равен потенциал никеля, если никелевая пластинка опущена в 

раствор хлорида никеля. Концентрация ионов никеля равна 0,02 моль/л. 

204. Вычислить ЭДС гальванического элемента, составленного из железно-

го и никелевого электродов, опущенных в одномолярные растворы их солей. 

Написать уравнения реакций, протекающих на электродах в ионном  и элек-

тронном видах. 

205. В пять пробирок налиты растворы: сульфата магния, нитрата ртути (II), 

сульфата меди, сульфата натрия, нитрата серебра. В каждую пробирку брошено 

по кусочку алюминия. В каких пробирках произошла реакция? Выразите их мо-

лекулярными, ионными и электронными уравнениями. Вычислите потенциал 

алюминиевого электрода, опущенного в 0,001 молярный раствор его соли. 

206. Составьте гальванический элемент из двух металлов, стандартный 

электродный потенциал одного из них равен –2,37 В, а второго – –0,403 В. Вы-

числите ЭДС. Напишите соответствующие ионные и электронные уравнения 

реакций, происходящих на электродах при работе этого элемента. 

207. Цинковые пластинки опущены в растворы следующих солей: хлорида 

магния, хлорида натрия, сульфата меди, хлорида железа (II). С какими из солей 
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произойдет реакция? Составьте молекулярные, ионные и электронные уравне-

ния. Вычислите потенциал цинкового электрода, опущенного в раствор его соли 

с концентрацией 0,01 моль/л. 

208. Вычислите ЭДС гальванического элемента, образованного никелевым 

электродом, погруженным в 0,1 молярный раствор сульфата никеля и медным 

электродом, погруженным в 0,2 молярный раствор сульфата меди, считая диссо-

циацию солей полной. Написать уравнения реакций, происходящих при работе 

гальванического элемента.  

209. Чему равен потенциал свинца, если свинцовая пластинка опущена в 

раствор соли свинца, концентрация ионов свинца равна 2 моль/л. 

210. Вычислить ЭДС гальванического элемента, составленного из железно-

го и платинового электродов, опущенных в растворы их солей. Концентрации 

ионов металлов в растворах равны 0,1 моль/л. Написать уравнения химических 

реакций, протекающих на электродах в ионном и электронном видах. 

211. Кадмиевые пластинки опущены в растворы: хлорида никеля, нитрата 

олова(II), нитрата железа(II). Из каких растворов кадмий вытеснит металлы? 

Напишите уравнения химических реакций в молекулярном, ионном и электрон-

ном видах. Вычислите потенциал кадмиевого электрода, опущенного в 0,01 мо-

лярный раствор его соли. 

212. Составить два гальванических элемента, в одном из которых олово бы-

ло бы анодом, в другом – катодом. Концентрации ионов металлов равны 1 

моль/л. Написать уравнения реакций, происходящих при работе этих элементов. 

Вычислить ЭДС элементов. 

213. В четыре пробирки налиты растворы: нитрата магния, сульфата ме-

ди(II), нитрата свинца, сульфата цинка. В каждую из них опущены кадмиевые 

пластинки. С какими из растворов произойдет реакция? Напишите уравнения 

реакций в молекулярном, ионном и электронном видах. 

214. Вычислить ЭДС гальванического элемента, составленного из цинковой 

и железной пластин, опущенных в растворы их солей. Концентрация ионов ме-

таллов в растворе составляет 0,01 моль/л. Написать соответствующие ионные и 

электронные уравнения реакций, происходящих на электродах при работе этого 

элемента. 

215. В пять пробирок налиты растворы: сульфата магния, нитрата ртути (II), 

сульфата меди(II), сульфата натрия, нитрата серебра. В каждую пробирку бро-

шено по кусочку алюминия. В каких пробирках произошла реакция? Выразите 

их молекулярными, ионными и электронными уравнениями. Вычислите потен-

циал алюминиевого электрода, опущенного в 0,001 молярный раствор его соли. 

216. Составьте два гальванических элемента, в одном из которых медь яв-

лялась бы  катодом, а в другом – анодом. Концентрации ионов металлов равны 1 

моль/л. Напишите уравнения реакций, происходящих при работе этих элемен-

тов. Вычислите ЭДС элементов. 

217. Алюминиевая пластинка опущена в 0,1 молярные растворы хлорида 

меди и хлорида магния. С какими из растворов будет реакция? Напишите урав-

нения в молекулярном, ионном и электронном видах. Вычислите потенциал 

алюминия. 

218. Какие процессы будут происходить у электродов гальванического эле-
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мента, составленного из пластинок алюминия и серебра, погруженных: первая в 

0,001 молярный раствор нитрата алюминия, а вторая в 2 молярный раствор нит-

рата серебра? Вычислите ЭДС этого элемента. 

219. Железная, магниевая, цинковая, медная, платиновая пластинки опуще-

ны в раствор сульфата никеля. С какими из металлов произойдет реакция? На-

пишите уравнения реакций в молекулярном, ионном и электронном видах. 

220. Составить гальванический элемент из двух металлов, стандартный 

электродный потенциал одного из них равен –1,70 В, другого – +1,50 В. Концен-

трации ионов металлов равны 1 моль/л. Написать уравнения реакций, происхо-

дящих при работе элемента. Вычислить ЭДС элемента. 

 

Электролиз. 
Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, про-

текающий на электродах при прохождении постоянного электрического тока 

через расплав или раствор электролита. Электрод, соединенный с отрицатель-

ным полюсом источника тока, называется катодом, а соединенный с положи-

тельным полюсом – анодом. 

Сущность электролиза состоит в том, что за счет электрической энергии 

осуществляется химическая реакция, которая не может протекать самопроиз-

вольно. При пропускании электрического тока через электролит электроны, 

приносимые катодом, переходят к окислителю, содержащемуся в электролите. В 

то же время восстановитель, содержащийся в электролите, отдает свои электро-

ны аноду, уносящему их к источнику тока. Таким образом, у катода протекает 

процесс восстановления, у анода – процесс окисления. Оба эти процесса обра-

зуют единую окислительно-восстановительную реакцию. Но в отличие от обыч-

ных окислительно-восстановительных реакций электроны от восстановителя к 

окислителю переходят через посредство электрического тока. 

Электролиз расплавов и растворов отличается друг от друга. В случае элек-

тролиза расплава на электродах разряжаются только катионы металлов и анионы 

кислотных остатков или гидроксид-ионы. 

В растворе соли кроме ионов металла и кислотного остатка присутствуют 

молекулы воды и ионы Н
+ 

и ОН
–
 − продукты диссоциации Н2О. Поэтому при 

рассмотрении реакций на электродах необходимо учитывать возможность уча-

стия молекул Н2О в электролизе. 

Для определения результатов электролиза водных растворов существуют 

следующие правила: 

Процесс на катоде не зависит от материала катода, а зависит от положения 

металла в электрохимическом ряду напряжений. 

1. Если катион электролита находится в начале ряда напряжений (по AI 

включительно), то на катоде идет процесс восстановления воды (выделяется во-

дород). Катионы металла не восстанавливаются, остаются в растворе. 

2. Если катион электролита находится в ряду напряжений между алюмини-

ем и водородом, то на катоде восстанавливаются одновременно и ионы металла, 

и молекулы воды. 

3. Если катион электролита находится в ряду напряжений после водорода, 

то на катоде идет только процесс восстановления ионов металла. 
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4. Если в растворе находится смесь катионов разных металлов, то первым 

восстанавливается катион того металла, который имеет наибольшее алгебраиче-

ское значение электродного потенциала. 

Процесс на аноде зависит от материала анода и от природы аниона. 

I. Если анод растворимый (железо, медь, цинк, серебро и все металлы, ко-

торые окисляются в процессе электролиза), то независимо от природы аниона 

всегда идет окисление металла анода. 

2. Если анод нерастворимый, т.е. инертный (уголь, графит, платина, золо-

то), то: 

а) при электролизе растворов солей бескислородных кислот (кроме фтори-

дов) на аноде идет процесс окисления аниона; 

б) при электролизе растворов солей оксокислот и фторидов на аноде идет 

процесс окисления воды (выделяется кислород); анион не окисляется, остается в 

растворе. При электролизе растворов щелочей идет окисление гидроксид-ионов. 

 

Законы Фарадея.  

С количественной стороны процесс электролиза впервые был изучен в 30-х 

годах XIX века выдающимся английским физиком Фарадеем, который в резуль-

тате своих исследований установил следующие законы электролиза. 

1. Масса образующегося при электролизе вещества пропорциональна коли-

честву прошедшего через раствор электричества: 

m = kQ,  

где m – масса продукта электролиза;  

Q – количество прошедшего через раствор электричества;  

k – коэффициент пропорциональности, называемый электрохимическим эк-

вивалентом; коэффициент пропорциональности равняется количеству продукта 

электролиза, образующегося у электрода при пропускании через электролит од-

ного кулона электричества и является индивидуальным свойством каждого про-

дукта электролиза.  

Из физики известно, что количество электричества Q, прошедшего через 

электролит, равно произведению силы тока I на время t. Тогда последнее урав-

нение принимает вид: 

m = kIt 

Этот закон вытекает из сущности электролиза. В месте соприкосновения 

металла с раствором происходит электрохимический процесс − взаимодействие 

ионов или молекул электролита с электронами металла, так что электролитиче-

ское образование вещества является результатом этого процесса. Ясно, что ко-

личество вещества, образующегося у электрода, всегда будет пропорционально 

числу прошедших по цепи электронов, т.е. количеству электричества. 

2. При электролизе различных химических соединений равные количества 

электричества приводят к электрохимическому превращению эквивалентных 

количеств веществ. 

Экспериментально установлено, что при пропускании через электролит 

96500 кулонов электричества выделяется по одному эквиваленту продуктов 

электролиза. Это число называется числом или константой Фарадея и обознача-

ется буквой F. Значит, для выделения 1 г водорода (эквивалентная масса) необ-
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ходимо пропустить через раствор 96500 кулонов электричества, для выделения 

108 г серебра (эквивалентная масса) также необходимо 96500 Кл. и т.д.  

Рассматривая второй закон электролиза с точки зрения электронной теории, 

нетрудно понять, почему при электролизе вещества выделяются в химически 

эквивалентных количествах. Обратимся, например, к электролизу хлорида меди 

(II). При выделении меди из раствора каждый ион меди получает от катода два 

электрона, и в то же время два хлорид-иона отдают электроны аноду, превраща-

ясь в атомы хлора. Следовательно, число выделившихся атомов меди всегда бу-

дет вдвое меньше числа выделившихся атомов хлора, т.е. массы меди и хлора 

будут относиться друг к другу, как их эквивалентные массы. 

Законам Фарадея можно дать общую формулировку: масса электролита, 

подвергшаяся превращению при электролизе, а также массы образующихся на 

электродах веществ,  прямо пропорциональны количеству электричества, про-

шедшего через раствор или расплав электролита, и эквивалентным массам со-

ответствующих веществ. 

Законы электролиза выражается уравнением: 

F

ЭIt
m  

В этой формуле Э – эквивалентная масса выделившегося вещества, F – кон-

станта Фарадея. 

Если в результате электролиза выделяется газообразное вещество, то, заме-

нив в формуле массу на объем и эквивалентную массу на эквивалентный объем 

Vэ, получим формулу:  

F

ItV
V Э  

Второй закон электролиза дает прямой метод определения эквивалентов 

различных элементов. На этом же законе основаны расчеты, связанные с элек-

трохимическими производствами. 

Законы электролиза относятся к электролизу растворов, расплавов и твер-

дых электролитов с чисто ионной проводимостью. 

 

Решение типовых задач 

Пример 8.5. Написать уравнения электролиза раствора КС1 с инертными 

электродами. 

Ответ. Запишем уравнение диссоциации хлорида калия: 

КС1 ⇄ K
+
 + Cl

–
. 

Катион металла K
+
 в ряду напряжений металлов находится до алюминия, 

поэтому на катоде восстанавливаются молекулы воды с выделением водорода. 

Кислотный остаток Cl
–
 не содержит кислород, поэтому на аноде происходит 

окисление хлорид-ионов.  

Катод (−) │ K
+
; Н2О │ 2Н2O + 2 ē = Н2↑+ 2OН

–
 

Анод (+)  │ Cl
–
; Н2О │ 2Cl

−
 – 2 ē = Cl2↑ 

Суммарное ионное уравнение: 

2Н2О + 2Сl
–
 = Н2↑ + Сl2↑ + 2OH

–
. 

Суммарное молекулярное уравнение электролиза 
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2КС1 + 2Н2O → Н2↑+ С12↑+2КОН. 

КОН – вторичный продукт электролиза (в катодном пространстве). В ре-

зультате электролиза раствора КСl на катоде выделяются водород, а на аноде – 

хлор.  

Пример 8.6. Написать уравнения электролиза расплава КС1. 

Ответ. 

КС1 ⇄ K
+
 + Cl

 

В случае электролиза расплава КС1 на электродах разряжаются только ио-

ны калия и хлора: 

Катод (−) │ K
+
 + 1ē = K

0 
 

Анод (+)  │2Cl
–
 – 2ē = Cl2  

Пример 8.7. Написать схему электролиза ZnSO4 c угольными электродами. 

Ответ. Цинк в ряду напряжений металлов находится после алюминия, но до 

водорода, поэтому на катоде восстанавливаются ионы цинка и молекулы воды, а 

на аноде окисляются молекулы воды, так как кислотный остаток содержит ки-

слород (SO4
2–

). 

ZnSO4 ⇄ Zn
2+

 + SO4
2–

 

Катод (−) │ Zn
2+

; Н2О │ Zn
2+

 + 2 ē = Zn
0
; 2Н2O + 2 ē = Н2↑+2OН

–
  

Анод (+)  │ SO4
2–

; Н2О│ 2Н2O – 4ē = O2↑+ 4Н
+
 

Суммарное уравнение реакции в данном примере написать нельзя, так как 

неизвестно, какая часть общего количества электричества идет на восстановле-

ние воды, а какая − на восстановление ионов цинка. В результате электролиза 

раствора ZnSO4 на катоде выделяются цинк и водород, а на аноде – кислород. В 

растворе остается H2SO4 – вторичный продукт электролиза (в анодном про-

странстве). 

Пример 8.8. Написать уравнение реакции электролиза водного раствора 

AgNО3: а) с инертными электродами, б) с серебряным анодом. 

Ответ. 

а) Серебро в ряду напряжений находится после водорода, поэтому на като-

де восстанавливаются ионы серебра, а на аноде окисляются молекулы воды, так 

как кислотный остаток содержит кислород (NO3
–
). 

AgNO3 ⇄ Ag
+
 + NO3

–
 

Катод (−) │ Ag
+
; Н2О  │Ag

+
 + 1ē = Ag

0
  

Анод (+)  │ NO3
–
; Н2О│ 2Н2O – 4ē = O2↑+ 4Н

+
 

Суммарное ионное уравнение: 

4Ag
+
 + 2Н2O = 4Ag

0
 + O2↑ + 4Н

+
. 

Суммарное молекулярное уравнение электролиза 

4AgNO3 + 2Н2O → 4Ag
0
 + O2↑ + 4HNO3. 

HNO3 – вторичный продукт электролиза (в анодном пространстве). В ре-

зультате электролиза раствора AgNO3 на катоде выделяется серебро, а на аноде – 

кислород. 

б) AgNO3 ⇄ Ag
+
 + NO3

–
 

Катод (−)         │ Ag
+
; Н2О  │Ag

+
 + 1ē = Ag

0
  

Анод (+)(Ag)  │ NO3
–
; Н2О│ Ag

0
 – 1ē = Ag

+
 

Серебряный электрод растворяется, перешедшие в раствор ионы серебра 

откладываются на катоде. Молекулы воды и кислотный остаток в процессах 
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электролиза не участвуют. 

Пример 8.9. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролизе 

раствора хлорида меди (II) в течение 0,5 часа при силе тока 2 А? 

Решение. Согласно закону Фарадея 

F

ЭIt
m  

Эквивалентная масса двухвалентной меди равна отношению атомной массы 

меди к ее валентности (64/2 = 32 г/моль); время переводим в секунды (0,5 часа = 

1800 с). Подставляем полученные числа в формулу: 

2,1
96500

1800232
m  г. 

Пример 8.10. Определить объем водорода, который выделится на катоде 

при электролизе раствора иодида натрия в течение 2,5 часа при силе тока 6 ам-

пер. 

Решение. Согласно закону Фарадея: 

F

ItV
V Э  

Эквивалентный объем водорода равен 11,2 л; 2,5 часа равны 9000 с; под-

ставляем числа в формулу: 

3,6
96500

900062,11
V  л. 

Пример 8.11. При какой силе тока можно получить на катоде 0,5 г никеля, 

подвергая электролизу раствор NiSO4 в течение 25 мин? 

Решение. Согласно закону Фарадея: 

F

ЭIt
m  

Из этой формулы выводим, чему равна сила тока I: 

1,1
60252/59

965005,0

Эt

mF
I  А. 

 

Вопросы для контроля  

1. Что называется электролизом? 

2. Какой электрод называют катодом, какой − анодом? 

3. Какие процессы протекают на катоде, на аноде? 

4. Чем отличается электролиз расплавов от электролиза водных растворов?  

5. Какой порядок разрядки ионов на катоде? 

6. Какой порядок разрядки ионов на аноде? 

8. Как читаются законы Фарадея? 

9. Что такое электрохимический эквивалент?  

10. Что такое константа Фарадея, чему она равна? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 285-293];  [2, c. 304-313]. 
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Контрольные задания 

Номера контрольных заданий выбираются в соотвествии с табл. 7.1. 

 

Какие химические процеccы происходят у анода и катода (нейтральные 

электроды) при электролизе: 

221. Раствора нитрата свинца? 

222. Раствора хлорида алюминия? 

223. Раствора сульфата железа (П)? 

224. Раствора карбоната натрия? 

225. Раствора хлорида цинка? 

226. Раствора нитрата натрия? 

227. Раствора сульфата меди (II)?  

228. Расплава хлорида натрия?  

229. Раствора хлорида никеля?  

230. Раствора нитрата олова (II)? 

231. Расплава сульфида натрия? 

232. Раствора сульфида калия? 

233. Раствора хлорида бария?  

234. Раствора сульфита калия? 

435. Расплава иодида калия?  

236. Раствора сульфата никеля?  

237. Раствора нитрата хрома (III)?  

238. Раствора нитрата висмута?  

239. Расплава бромида натрия? 

240. Раствора нитрата кальция?  

241. Сколько граммов меди выделится на катоде при электролиза раствора 

хлорида меди в течение 0,5 часа при силе тока 2 А? 

242. Чему равна сила тока при электролизе раствора иодида калия в течение 

I ч. 40 мин. 25 с, если на катоде выделилось 1,4 л водорода, измеренного при 

нормальных условиях? 

243. Сколько граммов йода выделится на аноде при электролизе раствора 

иодида бария в течение 15 мин. при силе тока б ампер? 

244. Сколько граммов платины выделится из раствора платиновой соли при 

электролизе в течение 10 минут при силе тока 5 ампер? 

245. Чему равна эквивалентная масса кадмия, если для выделения 1 грамма 

кадмия из раствора кадмиевой соли надо пропустить через раствор 1717 кулонов 

электричества? 

246. Какой объем водорода выделится на катоде при электролизе раствора 

иодида бария в течение 15 мин. при силе тока 6 ампер? 

247. Сколько литров хлора выделится на аноде при электролизе хлорида 

магния в течение I часа при силе тока 2,5 ампера? 

248. Какое количество электричества надо пропустить через раствор сереб-

ряной соли, чтобы выделить на катоде I г серебра? 

249. Чему равна сила тока, если при электролизе раствора нитрата хрома(II) 

за 10 мин. на катоде выделилось 0,26 г хрома? 

250. При прохождении тока силой 1,5 ампер в течении 30 мин. через рас-
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твор соли трехвалентного металла на катоде выделилось 1,07 г металла. Чему 

равна атомная масса металла? 

251. Чему равна сила тока, если при электролизе раствора гидроксида  ка-

лия в течение I ч. 15 мин. 20 с на аноде выделилось 6,4 г кислорода? 

252. Сколько брома выделится при электролизе раствора бромида калия в 

течение I ч. 35 мин. при силе тока 15 ампер? 

253. Какой объем водорода выделится при электролизе раствора бромида 

калия в течение 1 ч. 35 мин. при силе тока 15 ампер? 

254. Определить объем водорода, который выделится на катоде при элек-

тролизе раствора иодида натрия в течение 2,5 часа при силе тока 6 ампер? 

255. Чему равна масса йода, который выделился при электролизе раствора 

иодида натрия при силе тока 6 ампер в течение 1,5 часа? 

256. Сколько магния выделится при электролизе расплава хлорида магния в 

течение 1 час. 40 мин. при силе тока 3 ампера? 

257. Сколько времени надо пропускать электрический ток, чтобы выделить 

из раствора медной соли 16 г меди при силе тока 4 ампера? 

258. Чему равна сила тока, если при электролизе раствора сульфата натрия 

за 10 минут на катоде выделилось 5,6 литра водорода? 

259. Какое количество платины можно выделить при электролизе из рас-

твора платиновой соли в течение 1,5 часа при силе тока 2 ампера? 

260. Какой объем кислорода выделится при электролизе сульфата некото-

рого металла в течение 2 часов при силе тока 1,5 ампера? 

 

Коррозия металлов. Виды коррозии. 

Коррозия – это самопроизвольный процесс разрушения металлов при взаи-

модействии их с окружающей средой. 

По механизму процесса различают химическую и электрохимическую кор-

розию металла. 

Химическая коррозия – это взаимодействие металлов с коррозионной сре-

дой, при которой окисляется металл, и восстанавливаются окислительные ком-

поненты коррозионной среды, протекающие в одном акте. Так протекает окис-

ление большинства металлов в газовых средах, содержащих окислитель (напри-

мер, окисление в воздухе при высокой температуре) 

MgOOMg 2
2

1

   
322

2

3
2 OAlOAl

 
Химическая коррозия – это взаимодействие металлов с сухими газами или 

жидкостями, которые не проводят электрический ток. 

Химической коррозии подвергаются узлы и детали двигателей, газовых 

турбин, ракетных установок. В процессе обработки металлов при высоких тем-

пературах также протекает химическая коррозия. 

Электрохимическая коррозия – это взаимодействие металла с коррозионной 

средой, при котором ионизация атомов металла и восстановление окислительной 

компоненты среды происходит в растворе электролита, и их скорости зависят от 

электродного потенциала металла. 

Так протекают, например, взаимодействие металла с кислотами: 

2

2 22 HClZnHClZn  
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эта суммарная реакция состоит из двух процессов: 

eZnZn 22
  222 HeH  

 

Электрохимическая коррозия является наиболее распространенным типом 

коррозии металлов. По электрохимическому механизму корродируют металлы в 

контакте с растворами электролитов (морская вода, растворы кислот, щелочей, 

солей). В обычных атмосферных условиях и в земле металлы корродируют так-

же по электрохимическому механизму, поскольку на их поверхности есть капли 

влаги с растворенными компонентами воздуха и земли.  

В основе электрохимической коррозии лежат процессы, аналогичные тем, 

которые протекают в гальванических элементах. Как правило, металлы содержат 

включения различных примесей, и поэтому на поверхности металлов образуется 

множество микрогальванических пар. Металл и металл-примесь имеют различ-

ные значения стандартных электродных потенциалов. Если металлы, находя-

щиеся в контакте, поместить в раствор электролита, то более активный металл 

будет разрушаться, т.е. корродировать.  

 

Методы защиты металлов от коррозии 

В зависимости от характера коррозии и условий ее протекания применяют-

ся разные методы защиты. Выбор того или другого способа определяется его 

эффективностью в данном конкретном случае, а также экономической целесооб-

разностью. Любой метод защиты изменяет течение коррозионного процесса, или 

уменьшая скорость, или прекращая его полностью.  

Покрытие, как метод защиты металлов от коррозии. 

Защита металлов, основанная на изменении их свойств, осуществляется или 

специальной обработкой их поверхности, или легированием. Обработка поверх-

ности металла с целью уменьшения коррозии проводится одним из следующих 

способов: покрытием металла поверхностными пассивирующими пленками из 

его трудно растворимых соединений (оксиды, фосфаты, сульфаты, вольфраматы 

или их комбинации), созданием защитных слоев из масел, битумов, красок, эма-

лей и тому подобное и нанесением покрытий из других металлов, более стойких 

в данных конкретных условиях, чем металл, который защищается (лужение, 

цинкование, меднение, никелирование, хромирование, свинцование, родирова-

ние и так далее). Если защищаемый металл покрыт более активным металлом – 

это анодное покрытие, менее активным – катодное покрытие. Защитное действие 

большинства поверхностных пленок можно отнести за счет вызванной ими ме-

ханической изоляции металла от окружающей среды.  

Электрохимические методы защиты. 

Катодная защита 

Из всех методов защиты, основанных на изменении электрохимических 

свойств металла под действием поляризующего тока, наибольшее распростране-

ние приобрела защита металлов при наложении на них катодной поляризации 

(катодная защита). При сдвиге потенциала металла в сторону более электроот-

рицательных значений (по сравнению с величиной стационарного потенциала 

коррозии) скорость катодной реакции увеличивается, а скорость анодной падает.  
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Защита металла катодной поляризацией применяется для повышения стой-

кости металлических сооружений в условиях подземной (грунтовой) и морской 

коррозии, а также при контакте металлов с агрессивными химическими средами. 

Катодная защита обычно связана с защитой черных металлов, поскольку из них 

изготавливается подавляющая часть объектов, используемых под землей и при 

погружении в воду, например, трубопроводы, свайные основания, пирсы, эста-

кады, суда и др. Как материал для анодов-протекторов во всем мире широко 

применяется магний. Обычно он используется в виде сплавов с содержанием 6% 

алюминия, 3% цинка и 0,2% марганца; эти добавки способствуют образованию 

пленок, которые снижают скорость растворения металла.  

Анодная защита  

Известно, что сдвиг потенциала активного металла в отрицательную сторо-

ну должен уменьшить скорость коррозии. Если потенциал становится отрица-

тельнее равновесного в данной среде, то скорость коррозии должна стать равной 

нулю (катодная защита, употребление протекторов). Очевидно, что подобным 

же образом, но за счет анодной поляризации от внешнего источника электриче-

ской энергии можно перевести способный к этому металл в пассивное состояние 

и тем уменьшить скорость коррозии на несколько порядков.  

Ингибиторы. 

Скорость коррозии можно снизить также изменением свойств коррозион-

ной среды. Это достигается или соответствующей обработкой среды, в результа-

те которой уменьшается ее агрессивность, или введением в коррозионную среду 

небольших добавок специальных веществ, так называемых замедлителей или 

ингибиторов коррозии. 

 

Решение типовых задач 

Пример 8.12. Железо покрыто цинком. Какое это (анодное или катодное) 

покрытие? Покажите химизм коррозии, если в поверхности покрытия образуется 

трещина. 

Ответ. Цинк по отношению к железу являетоя анодом, поэтому покрытие 

это анодное. Если покрытие металла нарушается, то возникает гальваническая 

пара, где окисляться будет более активный металл, т.е. цинк. 

Zn – 2ē = Zn
2+

 

Так как в воздухе есть пары воды и газы (СO2, SO3, H2S и др.), то адсорби-

руясь на поверхности металла, они вместе с водой образуют электролит, вызы-

вая электрохимическую коррозию. В кислой среде восстанавливаются ионы во-

дорода: 

2H
+
 + 2ē = H2↑ 

В нейтральной среде восстанавливаются молекулы воды: 

2H2O + O2 + 4ē = 4OH
– 

 

Пример 8.13. Составьте уравнения электродных процессов, протекающих 

при контактной коррозии Fe – Ti в кислой среде. 

Ответ. В данной паре металлов более активный титан является анодом, он и 

будет разрушаться: Ti – 2ē = Ti
2+

 

В кислой среде имеются катионы водорода, образующиеся при диссоциа-
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ции кислоты, например,  HCl ↔ H
+ 

+ Cl
–
,  которые восстанавливаются на по-

верхности металла: 2H
+
 + 2ē = H2↑ 

Ионы титана Ti
2+

 и Cl
–
 образуют молекулы соли TiCl2. 

 

Вопросы для контроля  
1. Какие виды коррозии вы знаете? 

2. В чем отличие химической коррозии от электрохимической? 

3. Какие процессы лежат в основе электрохимической коррозии? 

4. Какие методы защиты от коррозии вы знаете? 

5. Покрытия как метод защиты от коррозии? 

6. Какие электрохимические методы защиты от коррозии вы знаете? 

7. Какие вещества называются ингибиторами? 

 

Рекомендуемая литература: [1, c. 536-543];  [2, c. 405-420]. 

 

Контрольные задания 
Номера контрольных заданий выбираются в соотвествии с табл. 7.1. 

 

Назовите покрытие (катодное или анодное). Составьте электронные урав-

нения процессов коррозии при нарушении покрытия: 

261. Железо покрыто кадмием. 

262. Железо покрыто свинцом. 

263. Железо покрыто алюминием. 

264. Железо покрыто серебром. 

265. Железо покрыто никелем. 

266. Железо покрыто хромом. 

267. Медь покрыта золотом. 

268. Медь покрыта серебром. 

269. Кадмий покрыт никелем. 

270. Железо покрыто кобальтом. 

Составьте уравнения электродных процессов, протекающих при контактной 

коррозии в кислой среде: 

271. Железо – медь. 

272. Магний – цинк. 

273. Титан – олово. 

274. Хром – свинец. 

275. Кадмий – железо. 

276. Цинк – магний. 

277. Алюминий – железо. 

278. Магний – никель. 

279. Железо – олово. 

280. Никель – цинк. 
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5. ЛАБОРАТОРНЫЕ РАБОТЫ 

 

Целью лабораторных работ по дисциплине «Химия» являются приобрете-

ние навыков самостоятельного проведения химического эксперимента и написа-

ния уравнений химических реакций. 

Студенту следует учесть, что выполненные лабораторные работы должны 

быть защищены, что требует предварительной самостоятельной подготовки. 

Основные сведения по теоретическому материалу и порядок выполнения работ 

приводится в пособии «Методические указания к лабораторным работам по 

«Химии» для студентов направления подготовки 44.03.04, 21.05.04 дневной и 

заочной форм обучения. / Чернышёва Р. Г. - Стаханов: СУНИГОТ, 2018. - 52 с.» 

При выполнении лабораторных работ обязательно соблюдение правил тех-

ники безопасности. Перед выполнением работы студент должен пройти инст-

руктаж по ТБ и расписаться в соответствующем журнале. 

В ходе выполнения работы студент должен внимательно наблюдать за из-

менениями в системе, записывать наблюдения  и уравнения реакций в тетрадь 

для лабораторных работ или выполнять расчеты, если требуется по инструкции; 

научиться делать выводы по результатам эксперимента. 

 

5.1. Темы лабораторных работ 

 

Студентами заочной формы обучения выполняются две лабораторные ра-

боты. 

Лабораторная работа 1. Основные классы неорганических соединений.  

Цель работы – практическое ознакомление со свойствами оксидов, гидро-

ксидов, кислот и солей. 

Задача – опытным путем определить свойства оксидов, оснований, кислот 

и солей. 

Вопросы для контроля: 

1. Как классифицируются оксиды, их основные свойства? Приведите при-

меры.  

2. Указать свойства оснований, кислот и солей. 

3. Номенклатура оксидов, оснований, кислот и солей. 

4. Назовите соли: NaCl, AlBr3, Nа2SO4, KHSO3, K2CO3, MgOHCl, ZnS.  

5. Напишите формулы следующих соединений: сульфата хрома (III), куп-

рум(I) оксида, карбонатной кислоты, хлорида калия, феррум(III) гидроксида, 

натрия дигидрофосфата, нитрата цинка. 

6. К какому классу неорганических соединений относятся вещества: 

Na2SiO3, CaI2, P2O5, Ni(OH)2, MgOHCl, H3PO4, KHS? 

Рекомендуемая литература: [1, c. 37-43]; [8, c. 10-16], [10, с. 7-11].    

Лабораторная работа 7. Окислительно-восстановительные реакции. 

Цель работы – практическое ознакомление со свойствами окислителей и 

восстановителей; изучение влияния среды на протекание окислительно-

восстановительных реакций. 

Задача – научиться составлять уравнения окислительно-восстановительных 

реакций, используя метод электронного баланса. 
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Вопросы для контроля: 

1. Указать, какие из следующих реакций являются окислительно-

восстановительными: 

HNO3 + NaOH = NaNO3 + Н2О  

4Al + 3O2 = 2Аl2O3 

Na2SO4 + BаСl2 = BаSО4 + 2NaCl 

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2↑ 

2. Какие реакции называются окислительно-восстановительными? 

3. Что называется окислителем и восстановителем? Что с ними происходит 

в окислительно-восстановительных реакциях? 

4. Подобрать коэффициенты в уравнениях и указать окислители и восста-

новители: 

HNO3 + Р + Н2O → Нз РО4 + N О↑  

SO2 + Br2 + Н2O → HBr + Н2SO4  

FeCl3 + H2S→ FeCl2 + S↓+ HCl 

5. Приведите примеры только окислителей, только восстановителей и окис-

лителей и восстановителей. Примеры подтвердите электронными уравнениями. 

6. Определить степени окисления нитрогена (азота) в соединениях: NH3, 

N2O, HNO2, NO2, HNO3.  

Рекомендуемая литература: [1, c. 255-262]; [10, c. 27-32].  

 

5.2. Образцы тестовых заданий к лабораторным работам. 

 

Тема: Основные классы неорганических соединений. 

Билет № 3 

1. Укажите кислотный оксид: 

1. NO2                  2. ZnO                           3. HNO3                 4. BaO 

2. С каким веществом взаимодействует сульфатная кислота? 

1. H2CO3 2. P2O5 3. Cu 4. Zn  

3. Укажите кислую соль: 

1. MgCl2 2. NaHCO3 3. CuOHCl 4. KNO3  

4. Какая из предложенных реакций возможна? 

1. Mg + Al (NO3)2  2. Fe+ Zn SO4  

3. Zn +AlCl3                  4. Ni+ Fe Cl2  

5. Установите соответствие между формулой соединения и его названием: 

1. KCl  2. KH2PO4  3. K3PO4  4. KOH  

А. Калий хлорид;                Б. Калий гидрофосфат;        В. Калий фосфат; 

Г. Калий дигидрофосфат;  Д. Калий гидроксид 

 

Тема: Окислительно-восстановительные реакции. 

Билет № 1 

1. Укажите степень окисления серы в соединении:  H2SO4: 

1. +7  2. +4  3. +6  4. –6 

2. Укажите ион, который может быть только восстановителем: 

1. Ca 
2+  

2. P
0      

  3. N
3-

  4. Ag
3+

 

3. Укажите ион, который может быть  восстановителем и окислителем: 
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1. S
0
  2. Br 

–  
3. Ag 

3+  
4. Zn

2+
 

4. Укажите восстановитель в реакции:   Fe + 2HCl  →   ZnCl2 + H2  ↑ 

1. H
+
   2. Fe

2+
  3. Fe

0
   4. H2 

5. Сколько электронов принимает или отдает ион в уравнении N
5+     

→    N
0
 

1.+ 5ē  2. –5ē
 
  3. –4ē  4. +4ē 

 

 

6. ПРАКТИЧЕСКИЕ ЗАНЯТИЯ 

 

Целью практических занятий является получение базовых навыков по при-

менению теоретических знаний. Это необходимо при решении всевозможных 

задач на различных этапах практической деятельности.  

Задачи подготовки и проведения практических занятий: закрепление и уг-

лубление знаний; создание практических навыков и умений в практической дея-

тельности.  

Для того чтобы практические занятия приносили максимальную пользу, 

необходимо помнить, что упражнения и решение задач проводятся по рассмот-

ренному на лекциях материалу и связаны, как правило, с детальным разбором 

отдельных вопросов лекционного курса. Следует подчеркнуть, что только после 

усвоения лекционного материала он будет закрепляться студентом на практиче-

ских занятиях как в результате обсуждения и анализа лекционного материала, 

так и с помощью решения задач. При этих условиях студент не только хорошо 

усвоит материал, но и научится применять его на практике, а также получит до-

полнительный стимул для активной проработки лекции.  

На практических занятиях студенты на основе полученных знаний должны 

демонстрировать самостоятельное решение практических задач, что является 

основным критерием, который позволяет судить о том, насколько студент владе-

ет материалом курса и как он его понимает.  

Решение задач и выполнение упражнений из контрольных заданий рас-

сматривается, как выполнение самостоятельной работы по  каждой теме  прак-

тического занятия. 

 

Темы практических занятий и контрольные вопросы 

 

Практическое занятие 1. Основные понятия и законы химии.  

Вопросы для контроля: 

1. Что такое количество вещества? 

2. Что является единицей количества вещества? 

3. Что такое моль? 

4. Сколько структурных единиц содержит 1 моль любого вещества? 

5. Какая формула показывает связь между числом молекул и количеством 

вещества? 

6. Чему равна молярная масса? 

7. Как формулируется закон Авогадро? 

8. Чему равен молярный объем при н.у.? 

9. Чему равна относительная плотность газов? 



84 

10. Что называется эквивалентом элемента? 

11. По какой формуле определяется эквивалент любого элемента? 

12. Как читается закон эквивалентов? 

13. Что называется эквивалентным объемом? 

14. По каким формулам определяются эквиваленты оксида, основания, ки-

слоты и соли? 

Рекомендуемая литература: [1, c.23-35]; [2, c.10-25]; [9, c.5-16]. 

 

Практическое занятие 2. Электронные формулы элементов. 

Вопросы для контроля:  

1. Что характеризует главное квантовое число ? 

2. Какие значения принимает главное квантовое число? 

3. Что характеризует орбитальное квантовое число? 

4. Какие значения принимает орбитальное квантовое число? 

5. Чему равно число подуровней на энергетическом уровне? 

6. Что характеризует магнитное квантовое число? 

7. Какие значения принимает магнитное квантовое число? 

8. Что характеризует спиновое квантовое число и какие значения оно при-

нимает? 

9. Как формулируется принцип Паули? 

10. Как формулируется правило Хунда? 

11. Как формулируются правила Клечковского? 

12. Что показывают электронные формулы атомов? 

Рекомендуемая литература: [1, c. 70-94]; [9, с. 22-26]. 

 

Практическое занятие 3. Химическая связь. 
Вопросы для контроля:  

1. Что такое ковалентная связь? 

2. Привести схему образования молекулы хлора по методу ВС. 

3. Как образуется донорно-акцепторная связь? 

4. Какой механизм образования водородной связи? 

5. Что называется ионной связью? 

6. Что называется металлической связью? 

7. В чем отличие ковалентной связи от металлической?  

Рекомендуемая литература: [2, c. 98-134]; [9  с. 26]. 

 

Практическое занятие 4. Энергетика химических процессов. Химико-

термодинамические расчеты. Химическая кинетика и химическое равнове-

сие. 

Вопросы для контроля:  

1. Какие основные термодинамические величины вы знаете? 

2. Что характеризует внутренняя энергия, энтальпия, энтропия? 

3. Что определяет энергия Гиббса? 

4. Как читается закон Гесса? 

5. Какие уравнения называются термохимическими? 

6. Чему равен тепловой эффект химической реакции? 
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7. Как определяется скорость гомогенной реакции? 

8. Как зависит скорость химической реакции от концентрации реагирую-

щих веществ? Напишите математическое выражение закона действия масс. 

9. Как зависит скорость химической реакции от температуры? Напишите 

математическое выражение правила Вант-Гоффа. 

10. Что называется химическим равновесием? 

11. Что такое константа равновесия, от каких факторов она зависит? 

12. Дайте формулировку принципа Ле Шателье. 

13. Как влияет изменение концентрации реагирующих веществ на состоя-

ние равновесия?  

14. Как влияет изменение температуры на состояние равновесия?  

15. Как влияет изменение давления на состояние равновесия? 

Рекомендуемая литература: [1, c. 158-172, 176-196]; [9, с. 29-35]. 

 

Практическое занятие 5. Концентрация растворов. Электролитическая 

диссоциация. 

Вопросы для контроля:  

1. Что называется процентной концентрацией? 

2. По какой формуле можно рассчитать процентную концентрацию? 

3. По какой формуле можно рассчитать массу раствора?  

4. Что называется молярной концентрацией? 

5. По какой формуле можно рассчитать молярную концентрацию? 

6. Что называется нормальной концентрацией? 

7. По какой формуле можно рассчитать нормальную концентрацию? 

8. Что такое электролиты? 

9. Что называется электролитической диссоциацией и в чем ее сущность? 

10. Что называется степенью диссоциации?  

11. Что такое константа диссоциации, от чего она зависит?  

12 Чем отличаются сильные электролиты от слабых? 

13. Как диссоциируют кислоты, основания и соли? 

14. В каких случаях реакции в растворах электролитов являются необрати-

мыми? 

Рекомендуемая литература: [1, c. 205-208, 210-215, 223-241];  [2, c.204-209, 

237-252]; [9, с. 40-48]. 

 

Практическое занятие 6. Гидролиз солей. 

Вопросы для контроля:  

1. Какую реакцию среды показывают водные растворы различных солей? 

Почему? 

2. Что называется гидролизом соли?  

3. В чём сущность гидролиза солей?  

4. Что называется степенью гидролиза и от чего она зависит? 

5. Какие соли подвергаются гидролизу? 

6. Какие соли гидролизуются по аниону? Почему? Приведите примеры та-

ких солей. 

7. Какие соли гидролизуются по катиону? Приведите примеры таких солей. 
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8. Какие соли гидролизуются и по катиону и по аниону? Приведите приме-

ры таких солей. 

9. Для каких солей гидролиз протекает необратимо? Приведите примеры 

таких солей. 

10. Какие соли не гидролизуются? Почему? 

Рекомендуемая литература: [1, c. 243-255];  [2, c. 257-268]; [9, с. 48-53]. 

 

Практическое занятие 7. Окислительно-восстановительные реакции. 

Вопросы для контроля:  

1. Какие реакции, называются окислительно-восстановительными? 

2. Какой процесс называется: а) окислением? б) восстановлением? 

3. Как изменяется степень окисления элемента: а) в процессе окисления? б) 

в процессе восстановления? 

4. Какие вещества называются: а) восстановителями? б) окислителями? 

5. Какие вещества могут быть только восстановителями, только окислите-

лями и окислителями и восстановителями?  

6. Какие типы окислительно-восстановительных реакций существуют? 

7. Какое правило лежит в основе метода электронного баланса? 

Рекомендуемая литература: [1, c. 255-262];  [2, c. 282-291]; [9, с. 53-56]. 

 

Практическое занятие 8. Электродные потенциалы. Гальванические 

элементы. Электролиз. 

Вопросы для контроля:  

1. Что такое электродный потенциал? 

2. Что такое стандартные электродные потенциалы металлов? 

3. От чего зависит электродный потенциал металла? Формула Нернста. 

4. Что характеризует электрохимический ряд напряжений металлов? 

5. Какие устройства называются гальваническими элементами? 

6. Какой электрод называется анодом, какой катодом? 

7. Как вычисляется ЭДС гальванического элемента? 

8. Что называется электролизом?. 

9. Какой электрод называют катодом, какой − анодом? 

10. Какие процессы протекают на катоде, на аноде? 

11. Чем отличается электролиз расплавов от электролиза водных растворов?  

12. Какие типы, анодов Вы знаете? 

13. Какой порядок разрядки ионов на катоде? 

14. Какой порядок разрядки ионов на аноде? 

Рекомендуемая литература: [1, c. 263-293];  [2, c. 295-299, 304-318]; [9, с. 

56-67]. 

 

 

7. КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ 

 

В результате усвоения материала общетеоретической  части и алгоритма 

решения задач студент самостоятельно выполняет контрольные задания. Все 

задания разбиты на 100 равноценных вариантов, охватывающих все темы рабо-
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чей программы. Студенты выбирают вариант контрольного задания по двум 

последним цифрам зачетной книжки. Работы, выполненные не по своему ва-

рианту, не проверяются. Контрольные задания студент выполняет в отдельной 

тетради и сдает на проверку преподавателю до экзамена. Номера заданий в со-

ответствии с выбранным вариантом приведены в табл. 7.1. Задачи кон-

трольных заданий приведены в подразделе 4.2 в конце каждой темы.  

Решения задач и ответы на теоретические вопросы должны быть коротко, 

но четко обоснованы, за исключением тех случаев, когда по существу вопроса 

такая мотивировка не требуется, например, когда нужно составить электронную 

формулу атома, написать уравнение реакции и т.п. При решении задач нужно 

приводить весь ход решения и математические преобразования. Контрольная 

работа должна быть аккуратно оформлена; для замечаний преподавателя надо 

оставлять широкие поля; писать четко и ясно; номера и условия задач переписы-

вать в том порядке, в каком они указаны в задании. В конце работы следует дать 

список использованной литературы с указанием года издания.  

К экзамену допускаются студенты, получившие положительную оцен-

ку по контрольному заданию, выполнившие и защитившие лабораторные 

работы. 

 

Таблица 7.1 – Варианты и номера контрольных заданий. 

Вариант Номера заданий 

01 1 31 61 91 121 141 161 181 201 221 241 261 

02 2 32 62 92 122 142 162 182 202 222 242 262 

03 3 33 63 93 123 143 163 183 203 223 243 263 

04 4 34 64 94 124 144 164 184 204 224 244 264 

05 5 35 65 95 125 145 165 185 205 225 245 265 

06 6 36 66 96 126 146 166 186 206 226 246 266 

07 7 37 67 97 127 147 167 187 207 227 247 267 

08 8 38 68 98 128 148 168 188 208 228 248 268 

09 9 39 69 99 129 149 169 189 209 229 249 269 

10 10 40 70 100 130 150 170 190 210 230 250 270 

11 11 41 71 101 131 151 171 191 211 231 251 271 

12 12 42 72 102 132 152 172 192 212 232 252 272 

13 13 43 73 103 133 153 173 193 213 233 253 273 

14 14 44 74 104 134 154 174 194 214 234 254 274 

15 15 45 75 105 135 155 175 195 215 235 255 275 

16 16 46 76 106 136 156 176 196 216 236 256 276 

17 17 47 77 107 137 157 177 197 217 237 257 277 

18 18 48 78 108 138 158 178 198 218 238 258 278 

19 19 49 79 109 139 159 179 199 219 239 259 279 

20 20 50 80 110 140 160 180 200 220 240 260 280 

21 21 51 81 111 121 141 161 181 201 221 241 261 

22 22 52 82 112 122 142 162 182 202 222 242 262 

23 23 53 83 113 123 143 163 183 203 223 243 263 

24 24 54 84 114 124 144 164 184 204 224 244 264 
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25 25 55 85 115 125 145 165 185 205 225 245 265 

26 26 56 86 116 126 146 166 186 206 226 246 266 

27 27 57 87 117 127 147 167 187 207 227 247 267 

28 28 58 88 118 128 148 168 188 208 228 248 268 

29 29 59 89 119 129 149 169 189 209 229 249 269 

30 30 60 90 120 130 150 170 190 210 230 250 270 

31 1 31 61 91 131 151 171 191 211 231 251 271 

32 2 32 62 92 132 152 172 192 212 232 252 272 

33 3 33 63 93 133 153 173 193 213 233 253 273 

34 4 34 64 94 134 154 174 194 214 234 254 274 

35 5 35 65 95 135 155 175 195 215 235 255 275 

36 6 36 66 96 136 156 176 196 216 236 256 276 

37 7 37 67 97 137 157 177 197 217 237 257 277 

38 8 38 68 98 138 158 178 198 218 238 258 278 

39 9 39 69 99 139 159 179 199 219 239 259 279 

40 10 40 70 100 140 160 180 200 220 240 260 280 

41 11 41 71 101 121 141 161 181 201 221 241 261 

42 12 42 72 102 122 142 162 182 202 222 242 262 

43 13 43 73 103 123 143 163 183 203 223 243 263 

44 14 44 74 104 124 144 164 184 204 224 244 264 

45 15 45 75 105 125 145 165 185 205 225 245 265 

46 16 46 76 106 126 146 166 186 206 226 246 266 

47 17 47 77 107 127 147 167 187 207 227 247 267 

48 18 48 78 108 128 148 168 188 208 228 248 268 

49 19 49 79 109 129 149 169 189 209 229 249 269 

50 20 50 80 110 130 150 170 190 210 230 250 270 

51 21 51 81 111 131 151 171 191 211 231 251 271 

52 22 52 82 112 132 152 172 192 212 232 252 272 

53 23 53 83 113 133 153 173 193 213 233 253 273 

54 24 54 84 114 134 154 174 194 214 234 254 274 

55 25 55 85 115 135 155 175 195 215 235 255 275 

56 26 56 86 116 136 156 176 196 216 236 256 276 

57 27 57 87 117 137 157 177 197 217 237 257 277 

58 28 58 88 118 138 158 178 198 218 238 258 278 

59 29 59 89 119 139 159 179 199 219 239 259 279 

60 30 60 90 120 140 160 180 200 220 240 260 280 

61 1 31 61 91 121 141 161 181 201 221 241 261 

62 2 32 62 92 122 142 162 182 202 222 242 262 

63 3 33 63 93 123 143 163 183 203 223 243 263 

64 4 34 64 94 124 144 164 184 204 224 244 264 

65 5 35 65 95 125 145 165 185 205 225 245 265 

66 6 36 66 96 126 146 166 186 206 226 246 266 

67 7 37 67 97 127 147 167 187 207 227 247 267 

68 8 38 68 98 128 148 168 188 208 228 248 268 
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69 9 39 69 99 129 149 169 189 209 229 249 269 

70 10 40 70 100 130 150 170 190 210 230 250 270 

71 11 41 71 101 131 151 171 191 211 231 251 271 

72 12 42 72 102 132 152 172 192 212 232 252 272 

73 13 43 73 103 133 153 173 193 213 233 253 273 

74 14 44 74 104 134 154 174 194 214 234 254 274 

75 15 45 75 105 135 155 175 195 215 235 255 275 

76 16 46 76 106 136 156 176 196 216 236 256 276 

77 17 47 77 107 137 157 177 197 217 237 257 277 

78 18 48 78 108 138 158 178 198 218 238 258 278 

79 19 49 79 109 139 159 179 199 219 239 259 279 

80 20 50 80 110 140 160 180 200 220 240 260 280 

81 21 51 81 111 121 141 161 181 201 221 241 261 

82 22 52 82 112 122 142 162 182 202 222 242 262 

83 23 53 83 113 123 143 163 183 203 223 243 263 

84 24 54 84 114 124 144 164 184 204 224 244 264 

85 25 55 85 115 125 145 165 185 205 225 245 265 

86 26 56 86 116 126 146 166 186 206 226 246 266 

87 27 57 87 117 127 147 167 187 207 227 247 267 

88 28 58 88 118 128 148 168 188 208 228 248 268 

89 29 59 89 119 129 149 169 189 209 229 249 269 

90 30 60 90 120 130 150 170 190 210 230 250 270 

91 1 31 61 91 131 151 171 191 211 231 251 271 

92 2 32 62 92 132 152 172 192 212 232 252 272 

93 3 33 63 93 133 153 173 193 213 233 253 273 

94 4 34 64 94 134 154 174 194 214 234 254 274 

95 5 35 65 95 135 155 175 195 215 235 255 275 

96 6 36 66 96 136 156 176 196 216 236 256 276 

97 7 37 67 97 137 157 177 197 217 237 257 277 

98 8 38 68 98 138 158 178 198 218 238 258 278 

99 9 39 69 99 139 159 179 199 219 239 259 279 

100 10 40 70 100 140 160 180 200 220 240 260 280 

 

 

8. ВОПРОСЫ ДЛЯ ПРОМЕЖУТОЧНОЙ АТТЕСТАЦИИ (ЭКЗАМЕН) 

 

8.1 Теоретические вопросы. 

 

1. Закон сохранения материи и энергии, закон постоянства состава. 

2. Закон кратных отношений. Закон объёмных отношений 

3. Закон Авогадро. Следствия закона. 

4. Понятие об эквиваленте. Эквиваленты простых и сложных веществ. За-

кон эквивалентов. 

5. Строение атома по Резерфорду. 
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6. Теория строения атома по Бору. Постулаты Бора. 

7. Квантово-механические представления о строении атома. 

8. Ядра атомов. 

9. Изотопы. Изобары. 

10. Квантовые числа. 

11. Строение электронных оболочек. 

12. Принцип Паули. Правило Гунда. Правила Клечковского. 

13. Открытие периодического закона. 

14. Структура периодической системы. 

15. Современная формулировка периодического закона. 

16. Зависимость свойств элементов от строения их атомов. 

17. Энергия ионизации. Сродство к электрону, электроотрицательность. 

18. Значение периодического закона. 

19. Основные классы неорганических соединений. Номенклатура, графиче-

ские формулы, свойства и получение оксидов. 

20. Номенклатура, графические формулы, свойства и получение оснований. 

21. Номенклатура, графические формулы, свойства и получение кислот. 

22. Номенклатура, графические формулы, свойства и получение солей. 

23. Химическая связь. Ионная связь. 

24. Ковалентная связь. Метод ВС. 

25. Ковалентная связь. Метод МО. 

26. Разновидности ковалентной связи: донорно-акцепторная и водородная 

27. Металлическая связь. 

28. Энергетические эффекты химических реакций. 

29. Закон Гесса. Термохимические уравнения реакций. 

30. Основы химической термодинамики. 

31. Основные термодинамические величины (внутренняя энергия, энталь-

пия, энтропия, энергия Гиббса). 

32. Химическая кинетика. 

33. Закон действия масс. 

34. Зависимость скорости реакции от температуры. 

35. Катализ. 

36. Обратимые и необратимые реакции. Химическое равновесие. 

37. Смещение равновесия вследствие изменения концентрации, давления и 

температуры. Принцип Ле Шателье. 

38. Типы растворов. 

39. Концентрация растворов: процентная, молярная, нормальная. 

40. Растворы электролитов. Электролитическая диссоциация. 

41. Сильные и слабые электролиты. Константа электролитической диссо-

циации. 

42. Диссоциация кислот, оснований и солей. 

43. Ионные реакции обмена в растворах электролитов. 

44. Произведение растворимости. 

45. Диссоциация воды. Ионное произведение воды. Водородный показа-

тель. 

46. Гидролиз солей. 
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47. Степени окисления элементов. 

48. Окислительно-восстановительные реакции. 

49. Электродные потенциалы металлов. 

50. Ряд напряжений металлов. 

51. Гальванические элементы. 

52. Электролиз. 

53. Законы Фарадея. 

54. Коррозия металлов. 

55. Химическая коррозия. 

56. Электрохимическая коррозия. 

57. Способы защиты металлов от коррозии. 

 

8.2. Практические задания. 

 

1. В каком количестве 0,1 н. раствора гидроксида натрия содержится 20 г 

NaOH? 

2. Сколько граммов гидроксида калия содержится в 200 мл его 10%-ного 

раствора?  Плотность 10%-ного раствора KOH  1,09 г/см
3
. 

3. Найти простейшую формулу оксида ванадия, если известно, что 2,73 г 

оксида содержат 1,53 г металла. 

4. Сколько граммов гидроксида натрия (NaOH) необходимо для приготов-

ления 0,5 л 2 М раствора? 

5. Какой объем водорода выделится при взаимодействии 13 г цинка с хло-

ридной кислотой? 

6. Сколько литров оксигена (кислорода) выделится при разложении 200 г 

бертолетовой соли по реакции  2KClO3 → 2KCl + 3O2↑? 

7. Этиловый спирт сгорает по уравнению C2H5OH + 3O2 = 2CO2 + 3H2O. 

Вычислить объем CO2, образующегося при сгорании 2,3 г спирта. 

8. Этиловый спирт сгорает по уравнению C2H5OH + 3O2 = 2CO2 + 3H2O. 

Вычислить объем CO2, образующегося при сгорании 2,3 г спирта. 

9. Вещество содержит (по массе) 26,53% калия, 35,37% хрома и 38,10% ки-

слорода. Найти его простейшую формулу. 

10. Вычислить электродный потенциал хрома (III) в 0,001 М растворе CrCl3. 

11. Вычислить процентную концентрацию соли в растворе, содержащем 10 

г соли и 190 г воды. 

12. Некоторое количество металла, эквивалентная масса которого равна 

27,9 г/моль, вытесняет из кислоты 700 мл водорода (у.н.). Определить массу ме-

талла. 

13. Чему равна ЭДС свинцово-железного гальванического элемента?  Кон-

центрация растворов солей равна 1 моль/л. Напишите уравнения реакций, проте-

кающих на электродах. 

14. Чему равна ЭДС свинцово-железного гальванического элемента?  Кон-

центрация растворов солей равна 1 моль/л. Напишите уравнения реакций, проте-

кающих на электродах. 

15. Какова нормальность раствора, содержащего 80 г NaOH в 0,5 л раство-

ра? 
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16. Вычислить эквивалент серы в соединении, имющем состав: 5,92% водо-

рода и 94,08% серы. 

17. Чему равны массовые доли элементов (%) в соединении Na3PO4? 

18. Какова молярная концентрация раствора, содержащего 112 г  KOH в 0,5 

л раствора? 

19. Чему равна сила тока, если при электролизе раствора сульфата натрия за 

20 минут на катоде выделилось 5,6 л водорода? 

20. Чему равна ЭДС цинк-никелевого гальванического элемента при стан-

дартных условиях(CNi
2+

 = CZn
2+

 = 1 моль/л)? Написать уравнения реакций, проте-

кающих на электродах.  

21. К раствору, содержащему 159 г Na2CO3, добавили 152 г H2SO4. Какой 

объем углекислого газа (CO2) выделится в результате реакции? 

22. Чему равны массовые доли элементов (%) в соединении NaNO3? 

23. Как изменится скорость прямой реакции в системе N2(г.) + 3H2(г.) ↔ 

2NH3(г.), если увеличить концентрацию водорода в 3 раза?  

24. Расставьте коэффициенты в уравнении окислительно-

восстановительной реакции, укажите процессы окисления и восстановления, 

окислитель и восстановитель: 

MnO2 + KBr + H2SO4 → MnSO4 + K2SO4 + Br2 +H2O 

25. Сколько граммов меди (Cu) выделится при электролизе на катоде при 

пропускании через раствор CuSO4 48250 кулонов электричества? 

26. Сколько граммов фосфатной кислоты вступает в реакцию с 42 г гидро-

ксида калия по уравнению  H3PO4 + 3KOH = K3PO4 + 3H2O? 

27. Вычислить потенциал железа, если железная пластинка опущена в рас-

твор сульфата железа (II) с концентрацией ионов железа Fe
2+

 в растворе 0,01 

моль/л. 

28. Вычислить потенциал железа, если железная пластинка опущена в рас-

твор сульфата железа (II) с концентрацией ионов железа Fe
2+

 в растворе 0,01 

моль/л. 

29. Сколько граммов нитрата натрия  содержится в 400 г 20% раствора 

NaNO3? 

30. Соединение содержит 46,15% углерода, остальное – азот. Плотность его 

по воздуху равна 1,79. Найти истинную формулу соединения. 

 

 

9. КРИТЕРИИ И ШКАЛЫ ОЦЕНИВАНИЯ 

 

Критерии и шкала оценивания к промежуточной аттестации «экзамен» 

Шкала  

оценивания 
Характеристика знания предмета и ответов 

отлично (5) Студент глубоко и в полном объёме владеет программ-

ным материалом. Грамотно, исчерпывающе и логично его 

излагает в устной или письменной форме. При этом знает 

рекомендованную литературу, проявляет творческий под-

ход в ответах на вопросы и правильно обосновывает при-
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нятые решения, хорошо владеет умениями и навыками 

при выполнении практических задач. 

хорошо (4) Студент знает программный материал, грамотно и по сути 

излагает его в устной или письменной форме, допуская 

незначительные неточности в утверждениях, трактовках, 

определениях и категориях или незначительное количест-

во ошибок. При этом владеет необходимыми умениями и 

навыками при выполнении практических задач. 

удовлетворительно 

(3) 

Студент знает только основной программный материал, 

допускает неточности, недостаточно чёткие формулиров-

ки, непоследовательность в ответах, излагаемых в устной 

или письменной форме. При этом недостаточно владеет 

умениями и навыками при выполнении практических за-

дач. Допускает до 30% ошибок в излагаемых ответах. 

неудовлетворительно 

(2) 

Студент не знает значительной части программного мате-

риала. При этом допускает принципиальные ошибки в 

доказательствах, в трактовке понятий и категорий, прояв-

ляет низкую культуру знаний, не владеет основными уме-

ниями и навыками при выполнении практических задач. 

Студент отказывается от ответов на дополнительные во-

просы 

 

Критерии и шкала оценивания по оценочному средству «практические занятия» 

Шкала  

оценивания  
Критерий оценивания 

отлично (5) Студент правильно решил задачу, выполнил упражнение 

или правильно составил уравнения хим. реакций. При 

этом знает теоретический материал, правильно обосно-

вывает принятые решения, хорошо владеет умениями и 

навыками при выполнении практических задач, пра-

вильно отвечает на дополнительные вопросы преподава-

теля  

хорошо (4) Студент решил задачу или выполнил упражнение с не-

значительной ошибкой, при обосновании решения до-

пустил неточности. При этом владеет необходимыми 

умениями и навыками при выполнении практических 

задач, правильно отвечает на дополнительные вопросы 

преподавателя.  

удовлетворительно 

(3) 

Студент решил задачу или выполнил упражнение с не-

значительной ошибкой, допустил неточности при объяс-

нении хода  решения задачи. При этом недостаточно 

владеет умениями и навыками при выполнении практи-

ческих задач.  
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неудовлетворительно 

(2) 

Студент не решил задачу или не выполнил упражнение, 

не владеет основными умениями и навыками при вы-

полнении практических задач. Не знает теоретический 

материал, не отвечает на дополнительные вопросы.  

 

Критерии и шкала оценивания по оценочному средству «лабораторная работа» 

Шкала  

оценивания 
Критерий оценивания 

5 Лабораторная работа выполнена и защищена. Даны правильные 

ответы на 5 вопросов тестового задания. 

4 Лабораторная работа выполнена и защищена. Даны правильные 

ответы на 4 вопроса тестового задания. 

3 Лабораторная работа защищена и даны правильные ответы  на 3 

вопроса тестового задания. 

2 Лабораторная работа не защищена и даны правильные ответы  на 1 

или 2 вопроса) 

 

Критерии и шкала оценивания по оценочному средству «контрольные задания» 

Шкала  

оценивания  
Критерий оценивания 

отлично (5) Студент правильно решил все расчетные задачи с объяснением 

хода решения, выполнил упражнения или правильно составил 

уравнения химических реакций, дал правильные ответы на 

теоретические вопросы.  

хорошо (4) Студент допустил 2-3 ошибки в решении задач или выполнил 

упражнение с незначительной ошибкой, при обосновании ре-

шения допустил неточности, но дал исчерпывающие ответы на 

теоретические вопросы.  

удовлетвори-

тельно (3) 

Студент допустил ошибки при решении 3-4 задач или выпол-

нил упражнение с незначительной ошибкой, допустил неточ-

ности при объяснении хода  решения задач, но правильно от-

ветил на теоретические вопросы 

неудовлетво-

рительно (2) 

Студент выполнил правильно менее 50% заданий.  
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10. УЧЕБНО-МЕТОДИЧЕСКОЕ И ИНФОРМАЦИОННОЕ 

ОБЕСПЕЧЕНИЕ ДИСЦИПЛИНЫ 

 

а) основная литература:  

1. Глинка Н.Л. Общая химия в 2 т. Том 1,2. 20-е изд., пер. и доп. Учебник. 

2018 / Гриф УМО. ISBN: 978-5-9916-9672-2, 978-5-9916-9671-5. Режим доступа: 

https://biblio-online.ru/book/obschaya-himiya-v-2-t-tom-1-421085 

2. Семенов И. Н., Химия: Учебник для вузов / Семенов И. Н., Перфилова И. 

Л. - СПб.: ХИМИЗДАТ, 2017. - 656 с. - ISBN 978-5-9388-291-5 - Текст: 

электронный // ЭБС «Консультант студента»: [сайт]. - URL: 

http://www.studentlibrary.ru/book/ISBN978593882915.html  

б) дополнительная литература:  

3. Гуров А.А., Химия: учебник для высших учебных заведений / А.А. Гуров 

и др. - М. : Издательство МГТУ им. Н. Э. Баумана, 2017. - 775 с. - ISBN 978-5-

7038-4728-2 - Текст: электронный // ЭБС «Консультант студента»: [сайт]. - URL: 

http://www.studentlibrary.ru/book/ISBN9785703847282.html  

4. Нечаев А.В. Химия. Часть 2. Учебное пособие. — Екатеринбург: Изда-

тельство Уральского университета, 2016. — 112 с. — ISBN 978-5-321-02334-1, 

978-5-321-02468-3 (ч. 2). Режим доступа: https://www.twirpx.com/file/2135072/ 

5. Аввакумова Н.П., Катунина Е.Е. и др. Краткий курс химии. Самара: Вол-

га Документ, 2016. — 195 с. Режим доступа: https://www.twirpx.com/file/2271727/ 

6. Пресс И. А., Основы общей химии / Пресс И. А. - СПб.: ХИМИЗДАТ, 

2017. - 352 с. - ISBN 978-5-93808-286-1 - Текст: электронный // ЭБС «Консуль-

тант студента»: [сайт]. - URL: 

http://www.studentlibrary.ru/book/ISBN9785938082861.html  

7. Балашова О.М., Химия: сб. задач / О.М. Балашова и др. - М.: МИСиС, 

2019. - 148 с. - Текст : электронный // ЭБС «Консультант студента»: [сайт]. - 

URL: http://www.studentlibrary.ru/book/Misis_292.html  

в) методическая литература: 

8. Конспект лекций по дисциплине «Химия» для студентов направления 

подготовки 44.03.04, 21.05.04.  / Чернышева Р.Г.- Стаханов: СУНИГОТ, 2019. - 

105 с. 

9. Химия. Методические указания к практическим занятиям для студентов 

направления подготовки 44.03.04, 21.05.04. / Чернышева Р.Г. - Стаханов: 

СУНИГОТ, 2019. - 72 с. 

10. Методические указания к лабораторным работам по «Химии» для сту-

дентов направления подготовки 44.03.04, 21.05.04 дневной и заочной форм обу-

чения. / Чернышева Р. Г. - Стаханов: СУНИГОТ, 2018. - 52 с. 

https://biblio-online.ru/book/obschaya-himiya-v-2-t-tom-1-421085
http://www.studentlibrary.ru/book/ISBN978593882915.html
http://www.studentlibrary.ru/book/ISBN9785703847282.html
https://www.twirpx.com/file/2135072/
https://www.twirpx.com/file/2271727/
http://www.studentlibrary.ru/book/ISBN9785938082861.html
http://www.studentlibrary.ru/book/Misis_292.html
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СПРАВОЧНАЯ ИНФОРМАЦИЯ 
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Примечание: р – растворимое, м – малорастворимое, н – практически не-

растворимое вещество (прочерк означает, что вещество не существует или раз-

лагается водой) 
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