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Введение 
 

Химия относится к естественным наукам, законы которой применяют-
ся практически везде, не существует ни одного технологического процесса, в 
котором бы не применялись процессы, основанные на химических законах и 
явлениях. 

Инженер любой специальности должен обладать достаточными зна-
ниями в области химии. Изучение курса общей и неорганической химии спо-
собствует развитию логического химического мышления, позволяет полу-
чить современное научное представление о механизме превращения химиче-
ских соединений. Необходимо прочно усвоить основные законы химии. 

В данном учебном пособии, из большого числа химических законов и 
явлений,  приведены те из них, которые наиболее часто встречаются инжене-
рам-технологам, работающим в различных отраслях промышленности. 

Весь курс «Общая и неорганическая химия» в данном учебном пособии 
разбит на основные темы. По каждой теме приведены основные определения 
и  понятия, соответствующие математические формулы, методы решения ти-
повых задач и примеров. Отдельным разделом являются контрольные зада-
ния. 

Учебное пособие написано в соответствии с требованиями Федераль-
ного Государственного образовательного стандарта ВПО и программами 
курса «Общая и неорганическая химия». Последовательность изложения ма-
териала соответствует последовательности его изложения в лекционном кур-
се. Содержит вопросы и задания для самостоятельной работы студентов. 
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1 Основные законы и определения неорганической химии 
1.1 Классы неорганических соединений 
1.1.1 Взаимосвязь между основными классами неорганических  
соединений 
 
Все химические элементы периодической системы Д.И. Менделеева 

подразделяются на металлы и неметаллы. К металлам относятся элементы: с 
1 по 3 группу главные и побочные подгруппы; в 4 группе – олово и свинец; в 
5 группе – висмут; а также все элементы побочных подгрупп, начиная с 4-8 
группы. 

Остальные элементы с 4 группы по 8 группу (главные подгруппы) от-
носятся к неметаллам. 

Химическая взаимосвязь между основными группами химических эле-
ментов и их производными (классами неорганических соединений) представ-
лена на рисунке 1.1. 

   

 
Рисунок 1.1 - Схема образования основных классов  

неорганических веществ 
 

Гидроксиды (кислоты) 
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Из представленной схемы можно сделать следующие выводы: 
1) все химические элементы и химические соединения (классы) можно 

разбить на две группы – антиподы:  
а) кислотная группа – неметаллы, кислотные оксиды, кислоты, кислые 

соли;  
б) основная группа – металлы, основные оксиды, основания, основные 

соли. Амфотерные соединения занимают промежуточное положение; 
2) кислород (самый распространенный по массе химический элемент 

на Земле) взаимодействует и с металлами и с неметаллами с образованием 
оксидов (основных и кислотных соответственно), а оксиды взаимодействуют 
с водой (самое распространенное химические соединение на Земле) с образо-
ванием гидроксидов (оснований и кислот)  

3) химические взаимодействия происходят между химическими соеди-
нениями, относящимся к различным группам-антиподам (т.е. металлы взаи-
модействуют с кислотами, кислотными оксидами, и неметаллами, основные 
оксиды взаимодействуют с кислотными оксидами, кислотами и кислыми со-
лями). Взаимодействие химических соединений относящихся к одной группе 
практически не происходит (то есть основные оксиды и металлы не взаимо-
действую (в большинстве своем) с металлами и основаниями. Амфотерные 
оксиды взаимодействуют с сильными кислотами и сильными основаниями 
(щелочами).  

 
 
1.1.2 Строение и химические свойства основных классов  
неорганических соединений 
1.1.2.1 Оксиды 
1.1.2.1.1 Структура оксидов 
 
Оксиды – это сложные химические соединения, состоящие из двух 

элементов, один из которых кислород. Общая формула оксидов имеет вид 
ЭхОу,  

где Э – химический элемент, 
О – кислород, 
х и у – индексы в формуле химического соединения. 
Образование оксидов можно рассматривать как первую ступень орга-

низации сложных химических соединений из простых веществ. Объясняется 
это тем, что кислород составляет 43 % от общей массы всех веществ на зем-
ле. В атмосфере его содержание составляет 21 % (по объему). Поэтому, есте-
ственно, что любой химический элемент в первую очередь должен  взаимо-
действовать с кислородом. 

Из рисунка 1.1 видно, что с кислородом  взаимодействуют и  металлы и 
неметаллы. При этом активные металлы (щелочные и щелочноземельные)  
образуют основные оксиды, а неметаллы - кислые оксиды. Подразделение 
оксидов на основные и кислотные объясняется тем, что при растворении 
данных оксидов в воде образуются соответственно основания и кислоты. 
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Металлы с малой химической активностью (d-элементы, Al, Pb, Sn и 
др.) при взаимодействии с кислородом образуют амфотерные оксиды. Они в 
воде нерастворимы, но взаимодействуют и с сильными кислотами и с щело-
чами, образуя соли. 

Оксиды также подразделяются на солеобразующие и несолеобразую-
щие. Несолеобразующих оксидов относительно мало: СО – оксид углерода 
(II), NO - оксид азота (II). Данные оксиды не взаимодействуют ни с водой, ни 
с кислотами, ни с основаниями, то есть не образуют солей. 

Солеобразующие оксиды делятся на основные, кислотные и амфотер-
ные.  

Примеры 
1 Основные оксиды: Na2O, K2O, CaO, MgO, CuO, Cu2O  и др. 
2 Кислотные оксиды, представляют собой ангидриды кислот: SO2, SO3, 

N2O3, N2O5, P2O3, P2O5, CO2, SiO2 и др. 
3 Амфотерные оксиды: ZnO, Al2O3, Cr2O3, PbO и др.  
В названии оксида указывается валентность элемента. Например: CuO 

и Cu2O – оксиды меди (II) и (I) соответственно.  
Оксиды, в которых элемент проявляет низшую валентность, называют-

ся закисями.  
К несолеобразующим оксидам относятся: NO, CO. В оксиде кислород 

присутствует в виде частиц O2-. 
При взаимодействии металла с кислородом образуются также перокси-

ды, содержащих кислород в виде  O2
-. 

 
 

1.1.2.1.2 Способы получения оксидов 
 
1 Окисление металлов и неметаллов: 

               2Cu + O2  →2CuO,                                                                            (1.1)                                  
               4Na + O2 → 2Na2O – оксид,                                                             (1.2) 
               S + O2 →SO2  ,                                                                                                            (1.3) 
                      2Na + O2 → Na2O2 – пероксид.                                                          (1.4)     
 

2 Разложение оснований и кислот, а также некоторых солей: 

                                  
(1.5)                     

                                     H2CO3→CO2+H2O,                                                     (1.6)                 
                                    CaCO3→CO2+CaO.                                                     (1.7) 

 
3 Горение сложных веществ:  

 
                              CH4+O2→CO2+2H2O.                                                      (1.8) 

Cu(OH)2 CuO+H2 , 
t 
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1.1.2.1.3 Свойства основных оксидов 

 
1 Вступают в реакцию с водой, образуя основания 
                      CaO+H2O→Cа(OH)2,                                                  (1.9) 
                     Na2O+H2O→2NаOH.                                                    (1.10) 
 
Непосредственно в реакцию с водой вступают оксиды активных ще-

лочных и щелочноземельных металлов: натрия, калия, кальция и других, об-
разуя  основания растворимые в воде – щелочи. 

2 Любой основной оксид с кислотой образует соль и воду 
 

                     CuO+H2SO4→CuSO4 +H2O                                           (1.11) 
 

3 Основные оксиды с кислотными образуют соль  
 

                             CuO+SO3→CuSO4                                                  (1.12)  
 
 
1.1.2.1.4 Свойства кислотных оксидов 
 
Кислотные оксиды еще называют ангидридами соответствующих ки-

слот. Например SO3 – ангидрид серной кислоты, т.е. H2SO4; СО2 – ангидрид 
угольной кислоты Н2СО3. Другими словами, ангидриды – это кислоты ли-
шенные воды. Тогда ангидриды при растворении в воде образуют соедине-
ния с соответствующими кислотными остатками. В таблице 1.1 представле-
ны кислотные остатки, образующиеся при взаимодействии некоторых ки-
слотных оксидов с водой, основными оксидами и основаниями. 

 
Таблица 1.1 – Кислотные остатки, образуемые кислотными оксидами при 
химических взаимодействиях 

 
Кислотный оксид Образующийся кислотный остаток 

N2O3 NO2
-
 

N2O5 NO3
- 

P2O5
-
 PO4

3-
 

CrO3 CrO4
2-

 

SO3 SO4
2- 

SO2 SO3
2- 

Mn2O7 MnO4
-
 

CO2 CO3
2-

 

Cl2O ClO- 
Cl2O3 ClO2

-
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Cl2O5 ClO3
- 

Cl2O7 ClO4
- 

На основании данной таблицы можно расписать химические свойства 
кислотных оксидов. 

1 Взаимодействуют с водой, образуя кислоты (за исключением некото-
рых – SiO2  и др.) 

 
                    SO3 +H2O→H2SO4,                                                          (1.13) 
                   CO2 + H2O→H2CO3.                                                         (1.14) 
 
2 Взаимодействуют с основными оксидами с образованием солей 
 
            CO2 + CaO → CaCO3 ,                                                            (1.15) 
            SO2 + Na2O → Na2SO3 .                                                            (1.16) 
 
3 Взаимодействуют с основаниями с образованием солей и воды 
 
            CO2 + Ca(OH)2 → CaCO3  +H2O,                                          (1.17) 
            SO3  + 2 KOH  → K2SO4 + H2O.                                             (1.18) 
 
 
1.1.2.2    Гидроксиды (основания) 
1.1.2.2.1 Структура и способы получения оснований 
 
Основаниями называются химические соединения, состоящие из ато-

мов металла и гидроксильных групп ОН. То есть общая формула основания 
имеет вид Ме(ОН)х,  

где Ме – атом (ион) металла,  
ОН – гидроксильная группа (гидроксид-ион ОН-). 
Основания образуются при взаимодействии основных оксидов с водой, 

например  
 

               CaO +H2O→Ca(OH)2,                                                        (1.19) 
                         Na2O + H2O→2NaOH,                                                       (1.20) 
                         BaO + H2O→Ba(OH)2.                                                       (1.21) 

 
Название оснований складывается из двух слов: гидроксид + металл (в 

родительном падеже). 
Например, NaOH – гидроксид натрия, Ca(OH)2 – гидроксид кальция, 

Al(OH)3 – гидроксид алюминия. Исключение составляет NH4OH – гидроксид 
аммония. 

В воде, непосредственно, растворяются только оксиды щелочных и 
щелочноземельных металлов с образованием сильных оснований (щелочей). 
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Важнейшими щелочами являются KOH (едкое кали)   и NaOH  (едкий 
натр); NH4OH – слабое основание. 

Оксиды тяжелых металлов (Cu, Zn, Cr, Mn, Fe, Co, Ni и т.д) не раство-
ряются в воде, поэтому основания получают при взаимодействии соответст-
вующих солей с щелочами: 

                 FeSO4+2NaOH→Fe(OH)2↓+Na2SO4,                               (1.22) 
                 CuCl2+2KOH→Cu(OH)2↓+2KCl.                                     (1.23) 

 
Пероксиды (перекиси) металлов являются солями перекиси водорода 

H2O2. 
 
 
1.1.2.2.2 Химические свойства оснований 
 
Химические свойства оснований основаны на замещение гидроксиль-

ных групп кислотными остатками. 
1 Все основания вступают в реакцию с кислотами, образуя соль и воду 

(реакция нейтрализации): 
 
               NaOH+HNO3→NaNO3+H2O,                                            (1.24) 
              Cu(OH)2+2HCl→CuCl2+2H2O.                                          (1.25) 

 
2 Основания вступают во взаимодействие с кислотными оксидами: 
 
             Ca(OH)2+CO2→CaCO3+H2O.                                             (1.26) 
 
3 Щелочи реагируют с растворами солей, образуя новую соль и но-

вое основание: 
 
                         FeCl3+3NaOH→Fe(OH)3↓+3NaCl,                                  (1.27) 
                         CuSO4+2KOH→Cu(OH)2↓+K2SO4.                                   (1.28) 
 
 Такая реакция протекает в том случае, если продуктом реакции являет-
ся труднорастворимая соль (осадок). 
 

4 Основания, нерастворимые в воде, могут разлагаться при нагре-
вании на соль и воду: 
 

                           2Al(OH)3→Al2O3+3H2O,                                        (1.29) 
                          Cu(OH)2→CuO+H2O.                                             (1.30) 
 
По сравнению с щелочами (KOH, NaOH), которые практически не под-

вергаются разложению, гидроксид аммония легко разлагается на аммиак и 
воду: 
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                       NH4OH↔NH3↑+H2O,                                                (1.31) 
                      NH4OH↔NH4

++OH-.                                                  (1.32) 
Аммиак, подобно основным гидроксидам, реагирует с кислотами с об-

разованием солей: 
 
                   NH3+HCl→NH4Cl.                                                        (1.33) 
 
В зависимости от числа гидроксогрупп (ОН-) основания классифици-

руются на однокислотные (KOH, NaOH, LiOH, RbOH) и многокислотные 
(Ca(OH)2, Mg(OH)2, Al(OH)3 и т.д.). Многокислотные основания диссоцииру-
ют ступенчато. Например,  

 
1 ступень:   Cu(OH)2↔CuOH++OH-,                                               (1.34) 
2 ступень:   CuOH+↔Cu2++OH-.                                                     (1.35) 
 
Амфотерные гидроксиды: Al(OH)3, Zn(OH)2, Cr(OH)3, Be(OH)2, Pb(OH)2 

диссоциируют в зависимости от среды: 
 
- в щелочной среде:     Zn(OH)2↔ZnO2

2- +2H+,                               (1.36) 
                                     Zn(OH)2+2NaOH→Na2ZnO2+2H2O;           (1.37) 
  
- в кислой среде:          Zn(OH)2↔Zn2++2OH-,                                 (1.38) 
                                     Zn(OH)2+2HCl→ZnCl2+H2O.                      (1.39) 
                 
 
1.1.2.3 Кислоты 
1.1.2.3.1 Структура и способы получения кислот 
 
Кислотами называют сложные вещества, в состав молекул которых 

входят атомы водорода, способные замещаться или обмениваться на атомы 
металла. Таким образом, общая химическая формула кислот имеет вид НхА,  

где Н - атомы водорода, способные замещаться или обмениваться на 
атомы металла,  

А – кислотный остаток, т.е. часть молекулы кислоты без водорода.  
С точки зрения теории электролитической диссоциации кислотами на-

зываются электролиты, молекулы которых при диссоциации образуют только 
катионы водорода: 

 
                            HCl↔H++ Cl -                                                        (1.40) 
 
 В зависимости от числа ионов водорода, кислоты бывают однооснов-

ные (HCl, HI, HNO3, HCN, HCNS и др.), двух- и многоосновные кислоты (H2S, 
H2CO3, H2SO4, H3PO4, H3AsO4, HClO4, H2CrO4 и др.). 

Двух и многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато: 
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H2SO4↔H++HSO4
- (первая ступень),                                              (1.41) 

HSO4
-
 ↔H++SO4

2- (вторая ступень).                                              (1.42) 
Основные кислоты и их названия представлены в приложении А (таб-

лица А.1) 
Названия кислородных остатков производятся от названия неметалла, 

образующего кислотный остаток с прибавлением окончания – ная, вая- (в ки-
слотах с большим содержанием атомов кислорода). 

Например,  H2SO4 – серная, H3PO4 – фосфорная; H2SO3 – сернистая; 
H3PO3 – фосфористая. 

Бескислородные кислоты называются по названию неметалла с при-
бавлением слова водородная (HCl – хлороводородная, HBr – бромоводород-
ная, H2S – сероводородная). 

Получают кислоты при взаимодействии: 
1) водорода и неметалла 
 
                H2+S→H2S,                                                                         (1.43)                                                                        
               H2+Cl2 →2HCl;                                                                    (1.44) 
 
2) при взаимодействии кислотных оксидов с водой: 
 
                P2O5+3H2O→2H3PO4,                                                        (1.45) 
                SO2+H2O→H2SO3;                                                              (1.46) 

 
 

3) получают кислоты вытеснением менее стойкой кислоты из ее соли 
более сильной кислотой: 

 
                2NaCl+H2SO4→Na2SO4+2HCl.                                         (1.47) 
 
 
1.1.2.3.2 Химические свойства кислот 
 
Продуктом химического взаимодействия кислот с другими химически-

ми соединениями являются различные соли. Солеобразование является важ-
нейшим общим свойством кислот и проявляется при: 

1) взаимодействии с металлами: 
 

               Zn+2HCl→ZnCl2+H2↑.                                                                 (1.48)  
 

Однако металлы, стоящие в ряду напряжений правее водорода из соля-
ной и разбавленной серной кислот его не вытесняют. Впрочем, таких метал-
лов немного и ним относятся медь, серебро, ртуть, золото и платина. Не вы-
деляется водород и при взаимодействии металлов с азотной (разбавленной и 
концентрированной) кислотой (в этом случае выделяется не водород, а окси-
ды азота); 
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2) взаимодействии с основными оксидами: 
              Fe2O3+6HNO3→2Fe(NO3)3+3H2O;                                           (1.49) 
 
3) взаимодействии с основаниями (реакция нейтрализации): 
 
               NaOH+HCl→H2O+NaCl;                                                        (1.50) 
 
4) при  реакциях обмена с солями: 
 
              СuSO4+H2S→CuS↓+H2SO4.                                                      (1.51) 
 

 
 1.1.2.4 Соли 

1.1.2.4.1 Структура и способы получения солей 
 
Солями называют сложные вещества, молекулы  которых состоят из 

атомов металлов и кислотных остатков. Общая формула солей имеет вид  
МехАу,  

где Ме – атом металла,  
А – кислотный остаток,  
х и у – индексы.  
Соли, образуемые кислотами и их названия, приведены в приложении 

А (таблица А.1) 
С точки зрения теории электролитической диссоциации солями назы-

ваются электролиты, которые при диссоциации образуют катионы металлов 
и анионы кислотных остатков. Например:  

 
                  NaCl↔Na++Cl-,                                                               (1.52) 
                 KNO3↔K++NO3

-.                                                              (1.53) 
 
Соль представляет собой продукт полного или частичного замещения 

металлом ионов водорода кислоты. 
Различают средние, кислые и основные соли. 
1 Средние соли состоят только из катионов металла и анионов кислот-

ного остатков. Они – продукт полного замещения ионов водорода в кислоте 
катионами металла: 

 
               KOH+HCl→KCl+H2O,                                                       (1.54) 
               2NaOH+H2SO4→Na2SO4+2H2O.                                        (1.55) 
 
Порядок названия солей: сначала называют кислотный остаток, а затем 

металл. 
Например, CuSO4 – сульфат меди; Сa(NO3)2 – нитрат кальция; FeSO4 – 

сульфат железа (II); Fe2(SO4)3 - сульфат железа (III). 
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Название солей безкислородных кислот состоит из названия неметал-
лов и названия металлов: 

Например,  AlCl3 – хлорид алюминия, ZnBr2- бромид цинка; K2BeO2  - 
берилат калия; Na2ZnO2 – цинкат натрия. 

Названия солей с переменной валентностью кислотообразующего эле-
мента имеют разные окончания: с высшей  окончание – ат; с низшей – ит.  

Например:  
Na2SO4 – сульфат натрия; Na2SO3 – сульфит натрия; 
KClO4 – перхлорат калия, KClO2 – хлорит калия. 
 
2 Кислые соли. Это соли, в составе которых кроме катиона металла со-

держится катион водорода: KHSO4, Ca(H2PO4)2, CaHPO4; NaHS. Т.е. кислые 
соли образуются в результате неполного замещения атомов водорода в моле-
куле кислоты на атомы металлов. 

Кислую соль могут образовывать только двух- и более основные ки-
слоты: 

 
               H2S+NaOH→ NaHS+H2O.                                                (1.56) 
 
Чтобы кислую соль превратить в среднюю, нужно добавить основание: 
 
              NaHS+NaOH→Na2S+H2O.                                                 (1.57) 
 
В названии кислой соли прибавляется приставка «гидро», «дигидро»: 

гидросульфид натрия, гидрофосфат кальция и т.д. Кислые соли диссоцииру-
ют ступенчато: 

  
              NaHSO4↔Na++HSO4

-;                                                        (1.58) 
             HSO4

-↔ H++SO4
2-.                                                               (1.59) 

 
3 Основные соли. Это соли, в составе молекулы которых кроме атома 

металла и кислотного остатка содержится ион гидроксония (OH-). Основная 
соль – это продукт неполного замещения гидроксогрупп основания на ки-
слотные остатки (неполная нейтрализация основания кислотой). 

 
             Zn(OH)2+HCl→ZnOHCl+H2O.                                            (1.60) 
 
Основные соли образуют только многокислотные основания. Основные 

соли диссоциируют ступенчато: 
 
           ZnOHCl↔ZnOH++Cl-;                                                            (1.61) 
          ZnOH+↔Zn2++OH-.                                                                  (1.62) 
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Названия основных солей образуются от средних с добавлением слова 
«гидроксо». CaOHCl – гидроксохлорид кальция; FeOHCl2 – гидроксохлорид 
железа (III). 

 
1.1.2.4.2 Получение средних солей и их химические свойства 
 
Средние соли получают следующими способами. 
1 Взаимодействие металлов с неметаллами: 
 
                  2Na+Cl2→2NaCl.                                                           (1.63) 
 
2 Взаимодействие между основными и кислотными оксидами: 
 
                 СaO+CO2→CaCO3                                                          (1.64) 
 
3 Взаимодействие основных оксидов с кислотами: 
 
                 MgO+2HCl→MgCl2+H2O.                                             (1.65) 
 
4 Взаимодействие кислотного оксида с основанием: 
 
                 СO2+Ca(OH)2→CaCO3+H2O.                                        (1.66) 
 
5 Взаимодействие кислот с основанием: 

 
                           HCl+NaOH→NaCl+H2O.                                               (1.67) 
 

6 Взаимодействие металла с кислотой: 
 
                            Zn+2HCl→ZnCl2+H2.                                                    (1.68) 
 

7 Взаимодействие кислот с солями: 
 
                  H2SO4+BaCl2→BaSO4↓+2HCl.                                     (1.69) 
 
8 Взаимодействие оснований с солями: 
 
                 2NaOH+CuSO4→Cu(OH)2↓+H2SO4.                             (1.70) 
 
9 Взаимодействие двух солей между собой: 
 
                 AgNO3+KCl→AgCl↓+KNO3.                                          (1.71) 
 
10 Взаимодействие металлов с солями: 
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                 Сu+2AgNO3→Cu(NO3)2+2Ag↓.                                     (1.72) 
 
Для средних солей характерны следующие химические свойства 
1 Взаимодействие с кислотами, приводящее к образованию новой соли 

и новой кислоты: 
 
                 2NaCl(крист.) + H2SO4 → Na2SO4 + 2HCl↑.                       (1.73) 
 
2 Взаимодействие с основанием, приводящее к образованию новой со-

ли и нового основания: 
 
                Ba(OH)2 + MgSO4 → BaSO4 ↓+ Mg(OH)2↓.                      (1.74) 
 
3 Взаимодействие солей между собой: 
 
              AgNO3 + NaCl → AgCl↓ + NaNO3.                                     (1.75) 
 
4 Взаимодействие солей с металлами: 
 
            Fe+CuSO4→Cu+FeSO4.                                                        (1.76) 
 

 
1.1.2.5  Рекомендации по составлению формул химических соеди-
нений и уравнений химических реакций 
 

 При составлении формул химических соединений очень удобно поль-
зоваться табличными данными. В частности, при составлении формул хими-
ческих соединений очень удобно использовать таблицу растворимости (таб-
лица А.2 приложения А). В этой таблице представлены заряды ионов  основ-
ных металлов (а также иона водорода Н+) и кислотных остатков (а также гид-
роксид-иона ОН-). Напомним, что ионы – это атомы, или группы атомов (ки-
слотных остатков, например), имеющие электрический заряд. В данном слу-
чае можно абстрагироваться от теории электролитической диссоциации, а 
рассматривать заряды ионов, как силы, способные удерживать атомы в со-
ставе молекул (молекулы не имеют электрического заряда, то есть суммар-
ный заряд ионов, составляющих молекулу равен нулю). 
 Рассмотрим примеры составления формул химических соединений с 
использованием таблицы растворимости. 
  При составлении формул оксидов необходимо помнить, что общая 
формула оксидов имеет вид ЭхОy,  
где Э – элемент,  
О –кислород,  
х и у - индексы в формуле химического соединения.  

В оксидах заряд атома кислорода равен -2. Значит, заряд элемента Э 
должен быть положительным. В таблице А.2 приложения А заряды этих эле-
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ментов (металлов) указаны. Помня, что молекула электронейтральна, нужно 
составить формулу и с помощью индексов уравнять заряды. Например, со-
ставление формулы  оксида железа (III) происходит в следующей последова-
тельности 
                     FexOy  → Fe3+

xO2-
y → Fe3+

2O2-
3 →  Fe2O3.                                    (1.77) 

 
 При составлении формул кислот нужно исходить из заряда иона водо-
рода Н+ и кислотного остатка. Впрочем, формулы кислот представлены в 
таблице А.1 приложения А.  
 При составлении формулы основания нужно исходить из заряда гидро-
ксид-иона ОН- (то есть равен -1) и заряда иона металла. Так как общая фор-
мула основания имеет вид Ме(ОН)х, то, например, схема составления форму-
лы гидроксида цинка c использованием таблицы А.2 приложения А следую-
щая  
  
               Zn(OH)x → Zn2+(OH-)x → Zn2+(OH-)2 → Zn(OH)2                      (1.78) 
 
 Наиболее удобно использовать таблицу А.2 совместно с таблицей А.1 
приложения А при составлении формул солей.  Напомним, что общая фор-
мула соли имеет вид МехАу,  

где Ме – атом металла,  
         А – кислотный остаток,  
         х и у – индексы. 
Например, составление формулы соли сульфата алюминия происходит по 
следующей схеме 
 
            Alx(SO4)y → Al3+

x(SO4
2-)y → Al3+

2(SO4
2-)3 → Al2(SO4)3                   (1.79) 

 
 При составлении уравнений химических реакций также удобно исполь-
зовать таблицу 2 приложения А. Для этого формулы взаимодействующих 
химических соединений рассматриваем с точки зрения составляющих их за-
ряженных частиц. А при химическом взаимодействии образующиеся вещест-
ва также должны состоять из противоположно заряженных частиц. 
 В качестве примера составим уравнение химической реакции между 
хлоридом алюминия и нитратом серебра 
 
                    AgNO3 +AlCl3 →                                                                     (1.80) 

 
 По таблице растворимости следует, что реагирующие молекулы состо-
ят из следующих заряженных частиц (ионов) 

 
        Ag+(NO3)-

 + Al3+(Cl-)3  →                                                         (1.81) 
 

 Понятно, что ион серебра Ag+, имеющий положительный заряд может 
соединиться с отрицательным ионом хлора Cl-, а отрицательный нитрат-ион 
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NO3
- может соединиться с положительным ионом алюминия Al3+, то есть 

происходит обмен ионами (такая реакция так и называется - реакция ионного 
обмена). Тогда имеем 

         Ag+(NO3)-
 + Al3+(Cl-)3 → Ag+Cl-

 + Al3+(NO3)-                          (1.82) 
 

 Осталось расставить индексы в полученных соединениях 
      Ag+(NO3)-

 + Al3+(Cl-)3 → Ag+Cl-
 + Al3+(NO3)-

3                           (1.83) 
 
 и коэффициенты в уравнении химической реакции 

 
     3AgNO3

-
 + AlCl3 → 3AgCl + Al(NO3)3                                        (1.84) 

 
          Данное уравнение будет полностью закончено, если указать. Что хло-
рид серебра выпадает в осадок (это тоже видно из таблица нерастворимости) 
  

    3AgNO3
-
 + AlCl3 → 3AgCl↓ + Al(NO3)3                                        (1.85) 

          Если одно из реагирующих веществ содержит кислород (основные ок-
сиды) или гидроксильные группы (основания), а другое вещество содержит 
водород (кислоты), то обычно в результате химической реакции образуется 
вода. Например, реакцию между оксидом натрия и фосфорной кислотой с 
использованием таблицы растворимости можно расписать следующим обра-
зом 

 
Na2O + H3PO4 → ,                                                                             (1.86) 
(Na+)2O2- + (H+)3(PO4)3-

 →(Na+)(PO4)3- +(H+)O2- ,                         (1.87) 
(Na+)2O2- + (H+)3(PO4)3-

 →(Na+)3(PO4)3- +(H+)2O2- ,                      (1.88) 
3Na2O + 2 H3PO4   →  2Na3PO4 

  + 3 H2O.                                       (1.89) 
 
 
1.1.2.6 Контрольные вопросы 
 
1 Какие соединения образуются при взаимодействии металлов и неме-

таллов с кислородом? 
2 Взаимодействие каких оксидов с водой ведет к образованию соответ-

ствующих гидроксидов? 
3 Приведите примеры солеобразующих оксидов. 
4 Могут ли быть данные оксиды солеобразующими: Li2O, BaO, Al2O3, 

SiO2, N2O5, SO2? 
5 Можно ли получить кремниевую кислоту при непосредственном 

взаимодействии  SiO2 с водой. 
6 Можно ли получить Fe(OH)2  при непосредственном взаимодействии: 

FeO с водой? 
7 На какие ионы будут диссоциировать NaOH, Cu(OH)2, Fe(OH)3? 
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8 В чем суть амфотерности амфотерных гидроксидов: Zn(OH)2, 
Al(OH)3? Составьте уравнения реакций указанных гидроксидов с гидрокси-
дом натрия и соляной кислотой. 

1.2 Основные химические понятия и законы 
 
Наиболее важное практическое значение имеют следующие законы 

химии: стехиометрические и газовые. 
 
 
1.2.1 Стехиометрические определения и законы. Моль вещества. 
 
Каждый химический элемент отличается от других не только химиче-

ским символом (качественная характеристика), но некоторыми количествен-
ными параметрами. К ним относятся, прежде всего, атомная масса элемента 
и заряд его ядра (или порядковый номер элемента). Эти характеристики для 
каждого элемента приведены в Периодической системе элементов Д.И. Мен-
делеева. Однако следует отметить, что приведенные массы атомов являются 
относительными величинами (так называемыми атомными единицами массы 
или а.е.м.). Молекулярная масса химического соединения также легко опре-
делима, так как она равна сумме атомных масс составляющих данную моле-
кулу атомов. 

В качестве стандартной единицы атомной массы принята 1/12 часть 
массы атомы изотопа углерода 12С.  

1 а.е.м.=1/12m(12С) = 1,66057∙10-24 г. 
Относительная атомная масса – это масса атома, выраженная в а.е.м. 

Она равна отношению абсолютной атомной массы к 1/12 части. Например: 
относительная атомная масса фтора равна:  

А19F=3,1553 ∙10-26 кг/1,66∙10-27кг=18,998 а.е.м.  
Или  
3,1553∙10-26 кг/[1/12∙m(12С)]=3,1553∙10-26 кг/[1/12∙1,993∙10-26 кг]= 
=19.998 а.е.м.(атомных единиц массы) 
Относительная молекулярная масса равна сумме относительных масс 

атомов, входящих в состав молекулы. Например: 
Mr(N2O)=2∙Ar(N)+Ar(O)=2∙14.0067+15.9994=44.0128. 
Абсолютная масса молекулы равна относительной молекулярной мас-

се, умноженной на атомную единицу массы. 
Откуда появилась количественная величина атомной единицы массы, 

равная 1,66057∙10-24 г? Рассмотрим этот вопрос подробнее. 
Как мы знаем, в химических процессах участвуют мельчайшие части-

цы – молекулы, атомы, ионы, электроны. Число таких частиц даже в малой 
порции вещества очень велико. Кроме того, количественные расчеты на 
практике удобнее проводить в привычных единицах массы (граммы, кило-
граммы и т.д.), поэтому основная трудность, с которой сталкиваются при 
изучении химии – переход от относительных атомных и молекулярных масс 
химических веществ к единицам массы. 
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Поэтому, чтобы избежать математических операций с большими чис-
лами, для характеристики количества вещества, участвующего в химической 
реакции, используется специальная единица – моль.  

Моль - это такое количество вещества, в котором содержится 6,02•1023 
число частиц (молекул, атомов, ионов) этого вещества. 

Возникает вполне закономерный вопрос о том, почему 1 моль содер-
жит именно такое количество частиц? Ведь можно было принять в качестве 1 
моль вещества другое, более удобное число, например 1000 частиц. Связано 
это с тем, что если взять  1 моль любого вещества, то его масса (выраженная 
в граммах) будет численно равна относительной атомной или молекулярной 
массе этого вещества. То есть, если взять 6,02•1023 молекул N2O, то их масса 
составляла бы 44,0128 г, если взять 6,02•1023 атомов  изотопа углерода 12С, то 
их масса составляла бы 12,0000 г. 

Тогда понятно, что величина а.е.м., в качестве которой принята 1/12 
часть массы атомы изотопа углерода 12С равна 

 
а.е.м = 12 г/(12*6,02*1023) = 1,661*10-24 г 
Число 6,02*1023 , как это понятно из рассуждений, является постоянной 

и называется постоянной (или числом) Авогадро NA. 
 
NA = 6,02*1023 моль-1.  
 
Можно сказать также, что постоянная Авогадро NA определяется как 

число атомов, содержащееся в 12 г изотопа 12С: 
 

 
  
Таким образом, постоянная Авогадро является как бы переходным ко-

эффициентом при переходе от относительных атомных и молекулярных масс 
(эти характеристики химических элементов представлены в таблице Перио-
дической системе химических элементов Менделеева Д.И.) и привычными 
единицами массы (граммы, килограммы и т.д.). 

Для измерения относительной атомной массы введена атомная единица 
массы (а.е.м) = m( )/12=1,6606∙10-27 кг. 

Относительная атомная масса – величина безразмерная. 
Масса 1 моль вещества называется молярной (мольной массой) М. 
Например: молекулярная масса воды H2O равна 18 а.е.м. (атомная мас-

са водорода – 1, кислорода – 16, итого 1+1+16=18). Значит, один моль воды 
равен по массе 18 граммам, и эта масса  воды содержит  6,02∙1023 молекул 
воды. 

Аналогично, масса 1 моля серной кислоты H2SO4 равна 98 граммам 
(1+1+32+16+16+16+16=98), а масса одной молекулы серной кислоты равна: 
98 г/6,02∙1023=16,28∙10-23 г. 
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Таким образом, любое химическое соединение количественно  харак-
теризуется массой одного моля или мольной (молярной) массой М, выражае-
мой в г/моль. Значит, М(H2O)=18 г/моль, М(H2SO4)=98 г/моль. 

Связь между количеством n (в молях) и массой m (в граммах) вещества 
выражается формулой: 

 
                                   m=nM                                                                        (1.90)                                    
 

Возникает закономерный  вопрос о необходимости введения термина 
«мольная масса вещества» и его применения. Вопрос отпадает, если рассмот-
реть применение данных величин при анализе химических уравнений. 

В общем случае, уравнение химической реакции записывают в виде:  
 
              aA+bB = cC+dD,                                                                  (1.91) 
 
 где A, B, C, D – вещества,  
a, b, c, d – коэффициенты уравнения. 
Принято в левой части уравнения записывать исходные (реагирующие) 

вещества, а в правой части – продукты химической реакции. 
В качестве примера рассмотрим простое химическое взаимодействие: 
                   2H2+O2=2H2O.                                                               (1.92) 
Данная запись показывает, что при взаимодействии двух молекул газо-

образного водорода H2 и одной молекулы газообразного кислорода О2 обра-
зуется две молекулы воды. 

Учитывая, что М(Н2)=2 г/моль, М(О2)=32 г/моль и М(Н2О)=18 г/моль 
и, сохраняя соотношения между числом молекул реагирующих веществ и 
продуктов реакции, имеем следующую картину: 

 
      2Н2                                    +           О2                      =                           2Н2О 
2 молекулы                +     1 молекула      =                        2 молекулы 
2∙6,02∙1023молекул    +    1∙6,02∙1023молекул     =       2∙6,02∙1023молекул 
2 моль                       +         1 моль                    =               2 моль 
2∙2=4 г                       +    1∙32=32 г                    =       2∙18=36 г 
 
Из данного примера видно, что количество моль реагирующих и обра-

зующихся в результате химических реакций веществ прямо пропорциональ-
но коэффициентам в уравнении химических реакций. 

Это позволяет проводить количественные расчеты, используя уравне-
ния заданных химических реакций.  

Например, определить массу образующейся воды при сжигании 16 г 
водорода в избытке кислорода. 

Решение: используем уже знакомое нам уравнение реакции и расста-
вим в нем требуемые величины. 

     
      2Н2                                 +           О2                      =                           2Н2О 
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2 моль                                                                                    2 моль 
4 г                                                                                      36 г 
16 г                                                                                     X г 
Составим пропорцию: при сгорании 4 г Н2 образовалось 36 г Н2О. При 

сгорании 16 г Н2 образовалось Х г Н2О или 4:36=16:Х. Отсюда Х=144 г – 
масса образующейся воды. 

 
 
1.2.2 Эквивалент и  молярная масса эквивалента вещества 
1.2.2.1 Определение эквивалента вещества 
 
Эквивалентом вещества (Х) называют реальную или условную частицу 

этого вещества, которая в кислотно-основной реакции равноценна по хими-
ческому действию одному иону водорода или в окислительно-
восстановительной реакции одному электрону. 1Н+ и 1ẽ единицы эквива-
лентности различных веществ при их химическом взаимодействии. Напри-
мер: 

 
        HCl+NaOH→NaCl+H2O,                                                        (1.93) 
        H++OH-→H2O,                                                                         (1.94) 

1Н+ представляет 1 молекулу, т.е. 1 реальную частицу (р.ч.) кислоты, 1 р.ч. 
кислоты прореагировала с 1 р.ч. щелочи. Следовательно, эти частицы экви-
валентны. 

Для 2-х и 2-х основных кислот и многокислотных оснований эквива-
лент вещества будет зависеть от концентрационных соотношений реагирую-
щих веществ, например: 

 
                H2SO4+NaOH→NaHSO4+H2O,                                       (1.95)                            
                H++OH-→H2O,                                                                (1.96)  
 

т.е.  1Н+ представляет 1 р.ч. H2SO4, которая прореагировала с 1 р.ч.  NaOH. 
Следовательно, эквивалент кислоты целая молекула. При полном замещении: 

 
                 H2SO4+2NaOH→Na2SO4+H2O                                     (1.97) 

2H+ входят в состав 1 молекулы  H2SO4;  1Н+ представляет 1/2 р.ч. H2SO4. 
следовательно, 1 р.ч. H2SO4 составляет две условные частицы или 2 эквива-
лента. Таким образом, эквивалент вещества может быть равен целой молеку-
ле или ее доле – 1/2, 1/3 и т.д. Для обозначения эквивалентной доли в каждом 
случае вводится понятие фактор эквивалентности fэкв(x) – это число, показы-
вающее какая доля р.ч. (атома, молекулы, иона) эквивалентна 1Н+ в кислот-
но-основной реакции или   1ẽ в окислительно-восстановительных реакции, z- 
число эквивалентности или число эквивалентных долей. 

Например, в молекуле HCl – z =1; в молекуле H2SO4 - z =2; в молекуле 
H3РO4 - z =3. Общая формула эквивалента вещества имеет вид:  fэкв(x) 
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1.2.2.2 Расчет эквивалентов простых и сложных веществ 
 
Эквивалентом простого вещества называют реальную или условную 

частицу этого вещества, приходящуюся на единицу суммарной валентности 
атомов этого вещества. 

Например:  
 fэкв(Н) – эквивалент водорода равен целому атому водорода (н.); 
fэкв(Н2) – эквивалент молекулы водорода равен ½ части молекулы водо-

рода (1/2 Н2); 
fэкв(О) =(1/2О) – эквивалент атома кислорода; 
fэкв(О2)= (1/4 О2) – эквивалент атома кислорода равен половине атома и 

¼ части молекулы кислорода; 
fэкв(Mg)=(1/2 Mg) – эквивалент магния равен половине атома магния; 
fэкв(Na)=(Na) – эквивалент натрия равен атому натрия; 
fэкв(Al)=(1/3 Al) – эквивалент алюминия равен 1/3 части атома алюми-

ния. 
Эквивалентом сложного вещества (оксида, основания, кислоты, соли 

называют целую молекулу или ее долю, приходящуюся на единицу суммар-
ной валентности функциональных групп. Для кислот функциональной груп-
пой являются ионы водорода, для основания – ионы гидроксила, для солей – 
ионы металла или ионы кислотных остатков. 

Например: fэкв(Al2О3)=(1/6 Al2О3) – эквивалент оксида алюминия, чита-
ется: эквивалент оксида алюминия равен 1/6 молекулы оксида алюминия. 

Эквивалент фосфорной кислоты:  
fэкв(Н3РО4)=(1/3 Н3РО4) читается: эквивалент фосфорной кислоты равен 

1/3 молекулы фосфорной кислоты. 
Эквивалент гидроксида алюминия: 
fэкв(Al(OH)3)=(1/3 Al(OH)3) читается: эквивалент гидроксида алюминия 

равен 1/3 молекулы гидроксида алюминия.  
Эквивалент сульфата алюминия: 
fэкв(Al2(SO4)3)=(1/6 Al2(SO4)3) читается: эквивалент сульфата алюминия 

равен 1/6 части молекулы сульфата алюминия. 
Эквивалент кислой соли равен единице суммарной валентности частиц 

заместителя в данной реакции. Например, при анализе   химической реакции 
 
           KHS+CuBr2=CuS↓+KBr+HBr↑                                             (1.98) 

 
следует, что в молекуле гидросульфида калия в ходе химической реакции за-
местились атом калия (валентность 1) и атом водорода (валентность 1). Сум-
ма валентностей равна 2, то есть fэкв(KHS)=(1/2 KHS) – эквивалент гидро-
сульфида калия равен ½ части молекулы. 
 В реакции 
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         NaH2PO4+Fe(NO3)3↓=FePO4+NaNO3+2HNO3                       (1.99) 

 
в молекуле дигидрофосфата натрия NaH2PO4  заменился атом натрия (вап-
лентность 1) и два атома водорода (валентность 1). Так как сумма валентно-
стей равна 3, то fэкв(NaH2PO4)=(1/3 NaH2PO4)- эквивалент дигидрофосфата 
натрия равен 1/3 части молекулы. 

Эквивалент основных солей равен единице суммарной валентности 
частиц заместившихся в молекуле основной соли. Например, в реакции 

 
          NiOHCl+HCl→NiCl2+H2O                                                    (1.100) 
 
fэкв(NiOHCl)=( NiOHCl)- эквивалент гидрооксохлорида никеля равен 

целой молекуле. 
Эквивалентом окислителя будет целая молекула или ее доля, приходя-

щаяся на один электрон, принятый окислителем. 
Эквивалентом восстановителя будет целая молекула или ее доля, при-

ходящаяся на один электрон, отданный восстановителем. 
Например: 
KMn+7O4+Na2S+4O3+H2SO4 →K2SO4+Mn+2SO4+Na2S+6O4+H2O, 
Mn+7+5e=Mn+2, 
fэкв(KMnO4)=( 1/5 KMnO4) – окислителя, 
S+4-2e=S+6, 
fэкв(Na2SO3)=(1/2 Na2SO3) – восстановителя. 
 
 
1.2.2.3 Моль – единица измерения количества вещества  

эквивалента. Молярная масса эквивалента вещества M(fэкв(х)) 
 

Один моль эквивалента вещества содержит 6,02∙1023 реальных или ус-
ловных частиц вещества, соответствующих эквиваленту этого вещества. То-
гда число структурных элементов составит: 

1 моль                                          6,02∙1023молекул 
1 ммоль (10-3 моль)                    6,02∙1020молекул 
1 мк моль (10-6 моль)                 6,02∙1017молекул 
1 к моль (103 моль)                     6,02∙1026молекул 
Молярная масса эквивалента вещества х – это масса структурных эле-

ментов вещества, равная количеству вещества эквивалента 1 моль.  
Молярная масса эквивалента вещества х равна произведению молярной 

массы вещества M(х) на фактор эквивалентности этого вещества.  M(fэкв(х)) 
измеряется в г/моль, мг/моль. 

Молярная масса эквивалента вещества может рассчитываться также по 
следующим определениям: 

- молярная масса эквивалента химического элемента равна молярной 
массе химического элемента, деленной на его валентность; 
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- молярная масса эквивалента оксида равна молярной массе оксида, де-
ленной на удвоенное (валентность кислорода равна 2) количества атомов ки-
слорода в формуле оксида; 

- молярная масса эквивалента кислоты равна молярной массе кислоты, 
деленной на количества атомов водорода  в формуле кислоты, заместивших-
ся в химической реакции; 

- молярная масса эквивалента основания равна молярной массе основа-
ния, деленной на количество гидроксильных групп в формуле основания, за-
местившихся в химической реакции; 

- молярная масса эквивалента соли равна молярной массе соли, делен-
ной на произведение количества атомов металла в формуле соли на их заряд 
(валентность). 

Примеры определения молярной массы эквивалентов 
1 M(fэкв(O)) = M(O) ∙1/2 = 16∙1/2 = 8 г/моль. 
2 M(fэкв(O2)) = M(O2) ∙1/4 = 32∙1/4 = 8 г/моль. 
3 M(fэкв(Н)) = M(Н)=1,008∙1=1,008 г/моль. 
4 M(fэкв(HNO3)) = M(HNO3) ∙1=63∙1=63 г/моль. 
5 M(fэкв(Fe2O3)) = M(Fe2O3) ∙1/6 = 160∙1/6 = 26,67 г/моль. 
6 M(fэкв(Ca(OH)2)) = M(Ca(OH)2) ∙1/2 = 74∙1/2 = 37 г/моль. 
7 M(fэкв(Al2(SO4)3) = M(Al2(SO4)3) ∙1/6 = 342∙1/6 = 57 г/моль. 
 
 
1.2.2.4 Закон эквивалентов 
 
Какова практическая ценность определения эквивалентов и молярных 

масс эквивалентов веществ. Ведь было показано, что для расчетов по хими-
ческим реакциям достаточно знать молярные (мольные) массы реагирующих 
и образующихся веществ. Да, это так, но для количественных расчетов по 
уравнению химической реакции необходимо также знать и сам вид уравне-
ния химической реакции, расставить коэффициенты. Это не всегда возмож-
но. Есть ли возможность определения количественных соотношений реаги-
рующих веществ и образующихся продуктов химической реакции без ис-
пользования уравнения химических реакций? Да, такая возможность имеется 
и для этого используется закон эквивалентов. Его формулировка имеет сле-
дующий вид: массы реагирующих веществ, пропорциональны их молярным 
массам эквивалентов: 
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Если вещества реагируют объемами, то 
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Если вещества реагируют массой и объемами, то 
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Если переписать равенство (1.101) через отношение: 
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Получим:  
                           )1()1( 21 x

z
x

z
υυ =                                                       (1.105) 

 
Из чего следует, что количество эквивалентов, участвующих в реакции 

веществ, равны между собой. 
Например: определить массу соду (карбоната натрия) Na2CO3, необхо-

димую для полной нейтрализации 1,96 кг серной кислоты H2SO4. 
Решение: воспользуемся законом эквивалентов 
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Определяем молярные массы эквивалентов веществ, исходя из химиче-

ских формул 
M(1/z Na2CO3)=fэкв (Na2CO3)∙M(Na2CO3)=1/2∙106 г/моль=53 г/моль, 
M(1/z H2SO4)=fэкв (H2SO4)∙M(H2SO4)=1/2∙98 г/моль=49 г/моль. 
Тогда 

кг 12,2
г/моль 49
г/моль 35кг 1.96
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1.2.3 Газовые  законы химии 
1.2.3.1 Закон Авогадро и следствие из него 
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Среди веществ с разным агрегатным состоянием необходимо выделить 
газы, которые играют огромную роль не только в нашей жизни, но и в раз-
личных технологических процессах. Необходимо помнить, что для количест-
венной характеристики любого газа одновременно используют давление, 
температуру и занимаемый объем. Давление и температура в газовой системе 
определяется кинетической энергией молекул газа, находящихся в хаотичном 
движении. Закон Авогадро отражает именно эти особенности газов и форму-
лируется следующим образом: 

одинаковые объемы различных газов, имеющие одинаковые темпера    
туры и давления, содержат одинаковое число молекул. 
Для уменьшения количества характеристик некоторые из них выбира-

ют фиксированными. Наиболее часто применяют так называемые нормаль-
ные условия (н.у.), которые соответствуют давлению Р=105 Па и температуре 
Т=273 К. Тогда измеряемой величиной будет являться объем.  

Так как единицей количества вещества является моль вещества, то воз-
никает вопрос: какой объем газа содержит 1 моль газа или 6,02*1023 молекул 
этого газа?    

Опытным путем установлено (следствие из закона Авогадро), что 
 при нормальных условиях (н.у.) один моль любого газа занимает объ-
ем, равный 22,4 л. 

Объем 22,4 л называют молярным (мольным) объемом газа и обозна-
чают соответственно Vm=22.4 л/моль. 

Например, углекислый газ CO2. Имеем M(CO2)=44 г/моль. Значит, один 
моль  CO2. имеет массу 44 г и занимает объем (при н.у.), равный 22,4 л, а 
также содержит в этом объеме 6,02∙1023молекул этого газа. 

Нетрудно показать, что связь между массой m и объемом V конкретно-
го газа при н.у. определяется формулой: 

 
                                   MVVnMm m ⋅== )/( .                                        (1.106) 
 
Если условия, в которых находится газ отличается от нормальных, то 

используют уравнение Менделеева – Клапейрона, которое связывает все ос-
новные параметры газа: 

                                            RT
M
mPV = ,                                          (1.107) 

 
где  Р – давление газа, Па;  
V – объем газа, м3;  
m – масса газа, г;  
M – мольная масса газа, г/моль;  
R – универсальная газовая постоянная, R=8.314 Дж/(моль∙К);  
Т – температура газа, К. 
 
 
1.2.3.2 Закон парциальных давлений 
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На практике часто приходится встречаться со смесью различных газов 

(например, воздух). В этом случае необходимо применять вышерассмотрен-
ные газовые законы для каждого газа в отдельности и затем суммировать по-
лученные величины. При этом пользуются также законом парциальных дав-
лений:  

общее давление газовой смеси равно сумме парциальных давлений  
отдельных газов, составляющих данную смесь,  

то есть 
                                        Робщ=Р1+Р2+…+Рn.                                          (1.108) 

 
Из формулировки закона следует, что парциальное давление представ-

ляет собой частичное давление, создаваемое отдельным газом. И действи-
тельно, парциальное давление – это такое давление, которое бы создавал 
данный газ, если бы он один занимал весь объем. 

Например, определить давление газовой смеси, если в объеме 11,2 л 
при н.у. содержится 4 г Н2, 14 г СО,  и 56 г N2.  

Решение: определим с помощью уравнения Менделеева-Клапейрона 
парциальные давления каждого из газов, составляющих данную газовую 
смесь: 
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⋅

⋅⋅
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Па 10
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⋅
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VM
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Общее давление газовой смеси равно: 
 
 Робщ=Р(H2)+Р(CO)+Р(N2) = 9*105 Па. 
 
Величина парциального давления определяется несколькими способа-

ми, но наиболее часто встречающийся практически способ основан на ис-
пользовании формулы 

 
                           

% 100
АPP общ= ,                                                         (1.109) 

 
где А – содержание данного газа в газовой смеси в объемных процен-

тах, %. 
Например, определить массу кислорода О2, содержащегося в 1 м3 воз-

духа при нормальных условиях, если процентное содержание кислорода в 
воздухе составляет 21об.%. 

Решение: 
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Парциальное давление О2 в воздухе определяем по формуле: 
Па 100,21

% 100
% 21Па 10)( 55

2 ⋅=⋅=OP . 

Отсюда, согласно уравнению Менделеева-Клапейрона: 

г 297
К 2738.31
г/моль 32м 1Па 100.21)(

35

2 =
⋅

⋅⋅⋅
==

RT
PVMOm  

Рассмотрим возможность учета изменения объема или давления при 
протекании химической реакции, в которой участвуют или образуются газо-
образные продукты. Для учета этого необходимо вспомнить, что коэффици-
енты в уравнении химической реакции прямо пропорциональны числу молей 
реагирующих и образующихся веществ. Применительно к газам необходимо 
учесть также, что: 

- 1 моль любого газа при н.у. занимает объем, равный 22,4 л; 
- объем 1 моля любого газа значительно превышает объем 1 моля жид-

кого или твердого вещества (сравните: 1 моль жидкой воды - 18 см3 (0,018 л), 
1 моль водяного пара – 22,4 л) и в общем объеме системы объемом жидких и 
твердых веществ можно пренебречь. 

Таким образом, сравнивая коэффициенты исходных веществ и продук-
тов реакции, можно сделать вывод об изменении объема (давления) в ходе 
химической реакции. 

Например, в химической реакции 
 
                2CO+O2=2CO2                                                                  (1.110) 

все вещества являются газами. Видно, что до реакции имелось 3 моля газа (2 
моля СО и 1 моль О2), а после реакции осталось 2  моля СО2. Ясно, что объем 
3 молей газа ( 2,6734,22 =⋅  л) больше объема 2 молей ( 8,4424,22 =⋅ л), то есть 

.коннач VV > . Значит, данная реакция протекает либо с уменьшением объема 
(изобарный процесс), либо с уменьшением давления (изохорный процесс). 

В случае химической реакции: 2CO2+С=2CO имеем газообразные ве-
щества СО2 и СО и твердое вещество С. Сравниваем коэффициенты только 
для газообразных веществ и имеем для исходных веществ 1 и конечных ве-
ществ 2. Так как 1<2, то объем системы в ходе химической реакции увеличи-
вается (либо увеличивается давление при изохорном процессе). 

 
 

1.2.3.3 Относительная плотность газов 
 
 Из-за различной плотности различные газы в газовой смеси будут со 
временем перераспределяться по высоте: более плотный газ будет опускаться 
вниз, а более легкий – подниматься вверх. Этот процесс называется атмо-
сферной стратификацией. 
 В качестве примера рассмотрим газовую смесь, состоящую из 1 моль 
кислорода и 1 моль углекислого газа в объёме 22,4 л при н.у. Молярные мас-
сы газов соответственно равны М(О2)=32 г/моль; М(СО2) = 44 г/моль. Тогда 
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плотности этих газов равны 
                     ρ(О2) = 32 г/моль/22,4 л/моль = 1,43 г/л,  
                     ρ(СО2) = 44 г/моль/22,4 л/моль = 1,96 г/л. 
 Полученные значения показывают, что углекислый газ является более 
плотным, поэтому он будет накапливаться в нижней части объёма, вытесняя 
кислород вверх. Это явление называется стратификацией. 
 Понятно, что эффект стратификации имеет огромное практическое 
значение. Более легкий газ можно использовать в дирижаблях и стратостатах, 
более тяжелый газ может накапливаться в приземном слое (углублениях, ко-
лодцах, карьерах) вызывая негативные явления (удушья, загрязнение воздуха 
и т.д.).  
 Для оценки явления стратификации используется такое понятие как 
«относительная плотность газов». По определению понятно, что относитель-
ная плотность газов D равна 
 
               D = ρ(газа 1)/ρ(газа2) = М(газа1)/М(газа2)                                (1.111) 
 
где М(газа1) и М(газа2) – молярные массы газа 1 и 2 соответственно. 
 Ясно, что газ 2 является газом сравнения, поэтому в качестве него чаще 
всего используют либо водород, либо воздух. С другой стороны воздух явля-
ется смесью газов и не может иметь конкретной велиины молярной массы. 
Эту проблему решили, используя следствие из закона Авогадро: 1 моль лю-
бого газа при н.у. занимает объем 22,4 л. Поэтому измерили массу 22,4 л воз-
духа, взятого при нормальных условиях. Она оказалась равной 29 г. Поэтому 
было принято решение, что условная молярная масса воздуха равна  
29 г/моль. 
 Тогда относительная плотность любого газа по воздуху равна 
 
               Dвозд = М(газа)/М(воздуха) = М(газа)/29 г/моль                      (1.112) 
 
 Значения величины  Dвозд позволяет оценить эффект стратификации в 
атмосфере при выбросе в нее каких-либо газов в результате техногенных 
воздействий (выхлопные газы, технологические газы, тахногенные катастро-
фы), либо в результате природных явлений (пожары, извержения вулканов, 
гейзеры и т.д.). А именно: 
 - если Dвозд ˂ 1, то данный газ легче воздуха и будет подниматься 
вверх; 

- Dвозд ˃ 1, то данный газ тяжелее воздуха и будет вытеснять его из 
приземного слоя (заполнять углубления, колодцы. котловины и т.д.) 
  Таким образом, используя понятие "моль вещества" в совокупности с 
другими определениями, для любого химического соединения (вещества) 
можно определить: 

- массу одного атома или молекулы конкретного химического вещест-
ва;  
- число атомов или молекул вещества в заданной его массе;  
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- объем заданной массы газа при нормальных условиях;  
- массы реагирующих и образующихся веществ;  
- параметры газа и смеси газов.  

 
1.2.3.4 Молярный объем эквивалента газообразного вещества 
 
Молярный объем эквивалента газообразного вещества Vm((fэкв(х)  – это 

объем структурных единиц газообразного вещества взятых количеством ве-
щества эквивалента 1 моль. Примеры расчета молярных объемов эквивален-
тов газообразных веществ. 

Vm((fэкв(Н2))= Vm∙fэкв(Н2)=22,4∙1/2=11,2 моль/л, 
Vm((fэкв(О2))= Vm∙fэкв(О2)=22,4∙1/4=5,6 моль/л. 
 
 
1.2.3.5 Контрольные вопросы  
 
1 Какие основные качественные и количественные характеристики 

атомов химических элементов вы знаете? 
2 Как определяется молекулярная масса сложного химического соеди-

нения? 
3 Чему равна величина числа Авогадро и что она обозначает? 
4 Чему равна масса 1 моль химического соединения? 
5 Как связаны масса химического вещества и его количество в молях? 
6 Как связаны коэффициенты в уравнении химической реакции с коли-

чеством молей реагирующих и образующихся веществ? 
7 Что называется эквивалентом вещества  
8 Как определяется молярная масса эквивалента оксида, кислоты, ос-

нования, соли? 
9 Что такое молярная масса эквивалента вещества? 
10 Как определяется молярная масса эквивалента оксида, кислоты, ос-

нования, соли? 
11 Как формулируется газовый закон Авогадро? 
12 Какие условия для газов считаются нормальными? 
13 Какой объем занимает 1 моль любого газа при нормальных услови-

ях? 
14 Каким уравнением связаны основные параметры газа, каков его вид? 
15 Что такое парциальное давление газа? 
16 Назовите формулировку парциального давления? 
17 В чем заключается явление стратификации 
18 Что такое относительная плотность газа 
19 Какое практическое значение имеет величина относительной плот-

ности газа по воздуху? 
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2 Энергетика химических реакций 
2.1 Основы химической термодинамики 
2.1.1 Основные понятия и определения химической  

термодинамики 
 
Для того, чтобы определить решаемые химической термодинамикой 

практические задачи, достаточно задать следующие вопросы: 
1)  почему при протекании большинства химических процессов проис-

ходит выделение или поглощение тепла, то есть происходят энергетические 
превращения и наблюдается определенный тепловой эффект. Можно ли тео-
ретически определить величину теплового эффекта и заранее предсказать 
его, не проводя практически химический опыт; 

2) почему химическая реакция протекает именно в определенном на-
правлении, а не может протекать, во многих случаях, в обратном? 

Химическая термодинамика изучает энергетические превращения в хо-
де химических процессов, а также позволяет определить их направленность. 

Прежде всего, необходимо отметить, что в химической (как и в общей) 
термодинамике применяются собственные определения. 

Наиболее часто используются следующие: 
- система – тело или совокупность тел, условно или реально отделен-

ных от окружающей среды границами раздела (наиболее часто под системой 
подразумевают химические вещества, участвующие в химическом взаимо-
действии и продукты реакции); 

- параметры системы (параметры состояния или термодинамические 
параметры) – величины, с помощью которых количественно характеризуется 
система (температура, давление, объем, масса и т.д.); 

- термодинамическая функция – количественная величина, зависящая 
как от параметров системы (температура, давление, масса и т.д.), так и от ка-
чественных характеристик системы (химического состава, агрегатного со-
стояния); 

- термодинамический процесс – явления в системе, в результате кото-
рого изменяется величина хотя бы одного из параметров системы. 

При изучении данного раздела химии необходимо знать следующие 
основные термодинамические функции: 

- энтальпия системы ∆Н – теплосодержание системы или энергия, со-
держащаяся в веществе (веществах); 

- энтропия вещества S – мера неупорядоченности (беспорядка) строе-
ния вещества. Величина S тем больше, чем больше колебания молекул и ато-
мов, составляющих данное вещество, от точки состояния своего равновесия. 
Нетрудно представить, что энтропия стремится к нулю в идеальных кристал-
лах (атомы и молекулы жестко связаны в узлах кристаллической решетки) и 
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максимальна у газов (молекулы газа движутся беспорядочно по всему объему 
системы). 

Размерности данных величин соответствуют размерности энергии и 
равны [∆H]=кДж; [S]=Дж/К. 

Величины ∆H и S экспериментально измерены для всех веществ. Так 
как эти измерения проводились в определенных условиях (в термодинамике 
используют стандартные условия: Т=298 К и Р=105Па) и для единицы коли-
чества вещества, то данные величины называются: 

- стандартная энтальпия вещества ∆H0 – теплосодержание единицы 
вещества при стандартных условиях (Р=105Па и Т=298 К); 

- стандартная энтропия вещества S0 – мера неупорядоченности (беспо-
рядка) строения единицы количества вещества. 

Величины ∆H0, S0 являются табличными величинами (приведены в 
специальных справочниках). Для некоторых веществ эти параметры пред-
ставлены в таблице А.3 приложения А. 

Размерности данных величин соответствуют размерности энергии и 
равны [∆H0]=кДж/моль; [S0]=Дж/(К )моль⋅ . 

Если система содержит несколько различных веществ, то общая вели-
чина ∆H и S равна сумме величин ∆H и S составляющих данную систему ве-
ществ. При этом было принято, что ∆H для простых веществ равна нулю. 

Для любой химической реакции типа: 
 

                aA+bB=cC+dD                                                                    (2.1) 
 
начальная энтропия ∆Hн равна сумме энтропий веществ А и В с учетом их 
количеств, то есть:∆Hн= )()( 00 BHbАНа ∆⋅+∆⋅ . 

Понятно, что конечная энтропия системы ∆Hк для продуктов реакции 
равна: ∆Hк=с )()( 00 DHdСН ∆⋅+∆⋅ . 

Тогда изменение энтальпии химической реакции ∆Hхp (или тепловой 
эффект химической реакции) определяется как разность между конечным и 
начальным значениями, то есть: 

 
 ∆Hхp = ∆Hк - ∆Hн = [ с )()( 00 DHdСН ∆⋅+∆⋅ ]-[ )()( 00 BHbАНа ∆⋅+∆⋅ ].         (2.2) 

 
Рассуждая аналогично, получим, что изменение энтропии химической 

реакции определяется по уравнению  
 
∆Sхp==[ с )()( 00 DSdСS ∆⋅+∆⋅ ]-[ )()( 00 BSbАSа ∆⋅+∆⋅ ].                         (2.3) 
 
Таким образом, для любой химической реакции, используя табличные 

данные ∆H0 и S0 для всех веществ, участвующих и образующихся в химиче-
ской реакции, можно определить величины ∆Hхp, ∆Sхp. Полученные величины 
позволяют нам решить следующие задачи: 
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1) определить энергетические превращения в ходе химической реак-
ции. При этом кроме количественного результата можно сделать и качест-
венные выводы: 

- если  ∆Hхp<0, то химическая реакция протекает с выделением тепла 
(экзотермическая реакция) или в системе и окружающей среде повышается 
температура; 

- если ∆Hхp>0, то химическая реакция протекает с поглощением тепла 
(эндотермическая реакция) или в системе и окружающей среде понижается 
температура; 

2) определить изменение некоторых параметров системы, в частности, 
ее объема и давления: 

- если ∆Sхp>0, то при протекании реакции увеличивается объем систе-
мы (или увеличивается давление в системе с постоянным объемом); 

- если ∆Sхp<0, то в ходе химической реакции объем системы уменьша-
ется (или уменьшается давление в системе, если ее объем постоянный). 

Для определения направленности химической реакции необходимо при 
этом подразумевать направление самопроизвольного процесса, то есть спо-
собности химической реакции протекать самопроизвольно, без затрат допол-
нительной энергии (например, горение протекает самопроизвольно и при 
этом даже выделяется энергия). 

Для определения направления протекания самопроизвольной  химиче-
ской реакции используют величину энергии Гиббса G∆ , изменение которой 
определяется по формуле 

 
                    xpxp STHG ∆⋅−∆=∆ ,                                                             (2.4.) 

 
где Т – температура системы. 

Величина  G∆  является важнейшей характеристикой любой системы (в 
т.ч. и химической) и окончательным критерием, который позволяет опреде-
лить направление самопроизвольного протекания процесса.  

А именно:  
- если G∆ <0, то самопроизвольно протекает прямая химическая реак-

ция в системе, то есть реакция dDcCbBаА +→+ ; 
- если  G∆ >0, то самопроизвольно протекает обратная химическая ре-

акция в системе, то есть реакция bBaAdDсС +→+ . 
- если G∆ =0, то в системе наблюдается химическое равновесие, и обе 

реакции (прямая и обратная) протекают одновременно и с одинаковой скоро-
стью. 

Пример - Разобрать химический процесс с применением термодинами-
ческих функций. Заданы уравнение и табличные значения  ∆H0, ∆S0. 

 
 СО2 + С =        -2СО 

∆H0, кДж/моль -393 0 -110 
∆S0, Дж/(моль∙К) 213 5,7 197 
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Тогда 
 ∆H=[2∙∆H0(CO)]-[∆H0(CO2)+∆H0(C)]=[2∙(-110)]-[(-393)+0]=173 кДж 
Полученный результат читается так: при взаимодействии 1 моль СО2 и 

1 моль С образовалось 2 моль СО и при этом наблюдается изменение энталь-
пии системы, равное 173 кДж. 

Так как  ∆H>0, то данная реакция протекает с поглощением тепла (или 
для протекания данной реакции необходимо нагревание системы). 

Аналогично: 
 
∆S=[2∙∆S0(CO)]-[∆S0(CO2)+∆S0(C)]=[2∙(197)]-[213+5,7] = 
=176,3 Дж/К. 
 
Так как ∆S>0, то данная реакция протекает с увеличением объема сис-

темы (сравнивая коэффициенты для газообразных веществ, получим, что 
1<2). 

Определим значение G∆  при стандартной температуре Т=298 К:  
 

кДж 122Дж/К) (176,3К 298кДж 173 =⋅−=∆⋅−∆=∆ STHG  
 
Так как G∆ >0, то самопроизвольно при данной температуре может 

протекать только обратная реакция. 
Определим температуру, при которой в системе наступает равновесие. 

В этом случае 0=∆⋅−∆=∆ pSTHG  (Tр – температура равновесия) и 

Tр= К 981Дж/К кДж/176,3 173 ==
∆
∆

S
Н . 

Так как при Т=298 К G∆ >0, а при Т=981 К G∆ =0, то очевидно, что при 
Т<981 К самопроизвольно будет протекать прямая химическая реакция: 

СО2+С→2СО, 
а при Т>981 К будет самопроизвольно протекать обратная реакция, т.е.  

СО→СО2+С. 
 

 
2.1.2 Контрольные вопросы  
 
1 Какие задачи решает химическая термодинамика. 
2 Каков физический смысл энтальпии и энтропии системы? 
3 От каких факторов зависит величина энтальпии и энтропии системы? 
4 Как определить изменение энтальпии (тепловой эффект) химической 

реакции? 
5 Какая химическая реакция называется экзотермической, эндотерми-

ческой? 
6 Какая термодинамическая функция позволяет определить изменение 

объема системы при протекании химической реакции? 
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7 Какая химическая реакция называется самопроизвольной? 
8 Какая величина является критерием, определяющим направленность 

протекания самопроизвольного химического процесса? 
9 Может ли  температура изменить направленность химической реак-

ции (процесса)? 
10 Как определяется температура равновесия химической системы? 
 
 
2.2 Химическая кинетика и химическое равновесие 
2.2.1 Основы химической кинетики 
 
Химическая кинетика изучает изменение концентрации или массы реа-

гирующих веществ и продуктов химической реакции во времени. 
Скорость химической реакции -  это изменение массы или концентра-

ции вещества за единицу времени. Скорость химической реакции зависит от 
концентрации реагирующих веществ, температуры и наличия катализатора. 

Влияние концентрации реагирующих веществ на скорость химической 
реакции выражается законом действующих масс: 

- скорость химической реакции прямо пропорциональна произведению 
концентраций реагирующих веществ, взятых с показателями степеней, рав-
ными коэффициентам для этих веществ в уравнении химической реакции. 

В соответствии с этим определением для химической реакции в общем 
виде 

 
                         dDcCbBаА +→+                                                      (2.5) 

 
выражение для скорости химической реакции V  (или кинетическое уравне-
ние) имеет вид 
 

                                           ba BAkV ][][ ⋅⋅= ,                                         (2.6) 
 
где k – константа скорости химической реакции, определяема экспери-

ментально;  
        [A], [B] – концентрации реагирующих веществ A и В; 
         а, b – коэффициенты в уравнении химической реакции. 

Зная кинетическое уравнение химической реакции, легко определить 
изменение скорости реакции при изменении концентрации какого-либо ве-
щества. 

Например, как изменится скорость химической реакции 
 

CBА 23 →+ , 
 

если концентрацию вещества А увеличить в 4 раза. 
Решение: кинетическое уравнение для исходной реакции имеет вид: 

13 ][][ BAkV ⋅⋅= , 
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 а при увеличении концентрации вещества А в 4 раза. 
1313313 ][][64][][4][]4[ BAkBAkBAkV ⋅⋅⋅=⋅⋅⋅=⋅⋅= . 

То есть скорость химической реакции увеличилась в 64 раза.  
Влияние температуры на скорость химической реакции описывается 

эмпирическим уравнением Вант-Гоффа: 
 
                     10/)( 12

21
/ TT

TT VV −= γ ,                                                               (2.7)    
 
где  

21
, TT VV  - скорости химической реакции при температуре Т1 и Т2, со-

ответственно;   
γ  - температурный коэффициент реакции, устанавливаемый экспери-

ментально. 
Кроме концентрации и температуры на скорость химических реакции 

оказывает влияние явление катализа. 
Катализ – это явление изменения скорости химической реакции под 

действием катализатора - вещества, участвующего в химической реакции, но 
остающимся в неизменном виде к концу процесса. 

Если катализатор увеличивает скорость химической реакции, то ката-
лиз является положительным, если уменьшает - то отрицательным. Если ка-
тализатор и химические вещества в системе имеют одинаковые агрегатное 
состояние, то катализ является гомогенным, если разное – то гетерогенным. 

 
 
2.2.2 Химическое равновесие. Смещение химического равновесия 
 
Большинство химических реакций протекает в обоих  направлениях. В 

данном случае говорят об обратимых реакциях, которые записываются в ви-
де 

 
                        dDcCbBаА +↔+ ,                                                       (2.8) 
 

причем, реакция, читаемая слева направо, считается прямой реакцией, а чи-
таемая справа налево – обратной реакцией. Для каждого из этих процессов 
справедливы кинетические уравнения, а именно: 

 
    ba

прпр BAkV ][][ ⋅⋅=  - кинетическое уравнение прямой реакции,              (2.9) 
    dс

обробр DСkV ][][ ⋅⋅=  - кинетическое уравнение обратной реакции,        (2.10) 
 
где kпр, kобр  – константы скорости прямой и обратной химической ре-

акции,                         
обрпр VV , - скорости прямой и обратной реакции. 

В момент химического равновесия скорости прямой и обратной реак-
ции становятся равными, то есть: 
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обрпр VV =      или      ba
пр BAk ][][ ⋅⋅ = dс

обр DСk ][][ ⋅⋅ .                                (2.11) 
 
Последнее равенство можно записать в виде 
 
          (/ == обрпр kkK /)][][ dс DС ⋅ )][]([ ba BA ⋅ .                                       (2.12) 

 
Величина К называется константой химического равновесия и является 

важной характеристикой любой обратимой реакции, а концентрации веществ 
[A], [B], [C], [D] называют равновесными. Константа химического равнове-
сия К зависит только от температуры. 

Важно отметить, что состояние химического равновесия сохраняется 
сколь угодно долго, если остаются постоянными параметры системы (темпе-
ратура, давление, концентрация веществ). Однако, если в системе изменится 
величина хотя бы одного из названных параметров, то в системе будет на-
блюдаться смещение химического равновесия. Рассмотрим этот процесс 
подробнее. Предположим, что в равновесной системе (2.8) повысили концен-
трацию вещества А. Если подставить это значение в уравнение (2.12), то вид-
но, что изменится величина константы равновесия К (в нашем случае она 
уменьшится). Значит, чтобы величина К стала прежней, необходимо концен-
трацию А уменьшить. Она уменьшится, если будет протекать прямая реакция 
(2.8). Но при протекании химической реакции вместе с уменьшением кон-
центрации вещества А будет уменьшаться концентрация вещества В, и при 
этом будут увеличиваться концентрации веществ  C и D. Изменения концен-
траций всех веществ будет происходить до тех пор, пока соотношения новые 
значения равновесных концентраций всех веществ по уравнению (2.12) не 
станет равным величине К.  Переход химической системы от одних равно-
весных концентраций к другим называется смещением химического равнове-
сия. 

Итак, смещение химического равновесия  - это процесс, когда в систе-
ме изменяются равновесные концентрации всех веществ. Причем концентра-
ция тех веществ, куда смещается равновесие  - увеличивается, а концентра-
ция тех веществ, откуда смещается  - уменьшается. 

Для определения направления смещения химического равновесия ис-
пользуется принцип Ле-Шателье: 

-если на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия, 
оказать какое-нибудь внешнее воздействие, то система изменится таким об-
разом, чтобы ослабить (скомпенсировать) это внешнее воздействие. 

Смещение равновесия химического процесса является важнейшим в 
химии, поэтому рассмотрим факторы, приводящие к смещению химических 
равновесий с позиции принципа Ле-Шателье. Для химической системы тако-
выми факторами являются температура (или тепловой эффект), давление и 
концентрация вещества. 

Влияние температуры 
Прежде всего необходимо отметить, что: 
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- температура химической системы зависит от теплового эффекта хи-
мической реакции. Если реакция экзотермическая (протекает с выделением 
тепла, ∆Η <0), то температура в системе повышается, если реакция эндотер-
мическая (протекает с поглощением тепла, ∆Η >0) – понижается; 

- в случае обратимой химической реакции тепловые эффекты прямой и 
обратной химической реакции равны по величине и противоположны по зна-
ку. Если прямая химическая реакция является экзотермической, то обратная 
– эндотермической и наоборот. Поэтому для обратимых реакций указывается 
тепловой эффект только прямой реакции. 

Рассмотрим пример, когда прямая химическая реакция является экзо-
термической (соответственно, обратная реакция является эндотермической), 
то есть: 

 
                   dDcCbBаА +↔+ ;  ∆Η <0.                                          (2.13) 

 
Если в системе повысить температуру, то согласно принципу Ле-

Шателье, система должна измениться таким образом, чтобы ослабить (ском-
пенсировать) данное внешнее воздействие. Очевидно, что для этого в систе-
ме должна протекать эндотермическая реакция, при которой будет происхо-
дить поглощение теплоты (и, соответственно, понижение температуры). Так 
как эндотермической реакцией в нашем случае является обратная реакция, то 
равновесие в нашей системе будет смещаться влево или  в сторону образова-
ния исходных веществ. 

Рассматривая другие варианты и рассуждая подобным образом, можно 
сделать вывод:  

- повышение температуры смещает химическое равновесие в сторону 
протекания эндотермической реакции, а понижение температуры – в сторону 
протекания экзотермической реакции. 

Влияние давления 
Для учета влияния давления на смещение химического равновесия не-

обходимо вспомнить, что повышение давления в газах приводит к уменьше-
нию объема системы и наоборот (объем жидких и твердых тел в результате 
изменения давления меняется незначительно). Изменение объема газов в хо-
де химической реакции определяется путем сравнения коэффициентов для 
газообразных веществ до и после реакции (см. раздел «Основные законы и 
определения химии»). Значит, в соответствии с принципом Ле-Шателье:  

- повышение давления смещает химическое равновесие в сторону про-
текания реакции, сопровождающейся уменьшением объема, а понижение 
давления смещает химическое равновесие в сторону протекания реакции, со-
провождающееся увеличением объема. 

Например, в какую сторону сместится химическое равновесие системы  
СО2+С↔ 2СО, при уменьшении давления? 
Решение: сравним коэффициенты химического уравнения для исход-

ных веществ и продуктов реакции, причем учитываем только газообразные 
вещества. Имеем в левой части уравнения реакции 1 моль газа (CO2), а в пра-
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вой части – 2 моля газа CO. Значит, данная химическая реакция протекает с 
увеличением объема (1<2). А так как при уменьшении давления равновесие 
химической реакции смещается в сторону протекания реакции, сопровож-
дающейся увеличением объема, то в данном случае равновесие смещается 
вправо (протекает прямая реакция), то есть в сторону образования продуктов 
реакции. 

Влияние концентрации веществ  
При рассмотрении данного вопроса необходимо исходить из того, что 

концентрации веществ в системе меняются в зависимости от направления 
протекания химической реакции. Так для системы: 

 
 dDcCbBаА +↔+                                                                              (2.14) 
 

при протекании прямой реакции концентрации веществ А и B будут умень-
шаться, но одновременно концентрации веществ С и D будут увеличиваться; 
в случае протекания обратной реакции картина будет выглядеть прямо про-
тивоположно. Поэтому, если в системе, находящейся в состоянии химическо-
го равновесия, изменить каким-либо образом концентрация любого вещест-
ва, то система будет реагировать таким образом, чтобы нейтрализовать 
(скомпенсировать) это изменение. 

Например, в данную систему дополнительно внесли некоторое количе-
ство вещества D и повысили, таким образом, его концентрацию. Согласно 
принципу Ле-Шателье система должна нейтрализовать данное воздействие, 
то есть уменьшить концентрацию вещества D. А это возможно, если будет 
протекать обратная реакция. Но в этом случае равновесие химической реак-
ции сместится влево, то есть в сторону образования исходных веществ. Если 
мы, например, уменьшим каким-либо образом в системе концентрацию ве-
щества А, то в системе, для нейтрализации данного воздействия, должна бу-
дет протекать обратная реакция, так как при этом образуется дополнительное 
количество вещества А. 

Таким образом: при уменьшении в системе концентрации какого-либо 
вещества в системе, равновесие химической реакции смещается в сторону 
протекания реакции, сопровождающейся образованием данного вещества и 
наоборот, при увеличении концентрации какого-либо вещества в системе 
равновесие химической реакции смещается в сторону протекания реакции, 
сопровождающейся расходом данного вещества. 

 
 
2.2.3 Контрольные вопросы  
 
1 Дайте определение скорости химической реакции. 
2 Перечислите факторы, влияющие на скорость химической реакции. 
3 Как влияет концентрация реагирующих веществ на скорость химиче-

ской реакции? Сформулируйте закон действующих масс. 
4 Опишите влияние температуры на скорость химической реакции. 



 

43 
 

5 Что такое состояние химического равновесия? 
6 Как вычисляется величина константы химического равновесия? 
7 Что такое смещение химического равновесия? 
8 Сформулируйте принцип Ле-Шателье о смещении химического рав-

новесия. 
9 Какие факторы влияют на смещение химического равновесия? 
10 Как влияет температура системы на направление смещения химиче-

ского равновесия? 
11 Как влияет изменение давления в системе на смещение химического 

равновесия? 
12 Как влияет изменение концентрации вещества на смещение химиче-

ского равновесия? 
 
 
3 Растворы 
3.1 Общая характеристика растворов. Растворимость 
  
Раствор – это система переменного состава, состоящая из двух или бо-

лее компонентов – растворителя и растворенного вещества (или нескольких 
растворенных веществ). 

Растворенное вещество, в зависимости от своей природы, а также при-
роды растворителя, может неограниченно или, чаще всего, ограниченно рас-
творяться в растворителе. 

Максимальное количество растворенного вещества, способного при 
данной температуре раствориться в 100 граммах растворителя, называется 
коэффициентом растворимости (или растворимостью) вещества.  

Процесс растворимости представляет собой не просто процесс механи-
ческого перемешивания, это сложное физико-химическое взаимодействие. В 
целом, процесс растворения можно представить в виде: 

 
   Вещество + Растворитель ↔  Насыщенный раствор± ∆Η .           (3.1) 

 
Можно выделить следующие основные моменты процесса растворения 

и выводы из них. 
1 Объем получаемого раствора практически всегда меньше суммы объ-

емов растворителя и растворенного вещества, поэтому: 
- плотность раствора всегда больше плотности чистого растворителя; 
- в соответствии с принципом Ле-Шателье, повышение давления уве-

личивает растворимость вещества, особенно газов. 
2 При растворении веществ в растворителях часто наблюдается тепло-

вой эффект (нагревание или охлаждение получаемого раствора), поэтому, в 
соответствии с принципом Ле-Шателье изменение температуры системы 
должно изменять растворимость вещества. Действительно, если растворение 
вещества вызывает положительный тепловой эффект (выделение тепла), то 
дополнительное повышение температуры в данной системе уменьшает рас-
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творимость вещества. К таким веществам относятся все газы, кислоты и ос-
нования, растворимость которых увеличивается при понижении температу-
ры. Если вещество растворяется с отрицательным тепловым эффектом (по-
глощение тепла и охлаждение раствора), то дополнительное повышение тем-
пературы в системе увеличивает его растворимость. К таким веществам от-
носится большинство солей, растворимость которых при нагревании раство-
ров увеличивается. 

 
 

3.2 Способы выражения концентрации растворов  
 

На практике чаще используются не насыщенные растворы, а растворы 
с определенным соотношением растворенного вещества и растворителя, то 
есть растворы с определенной концентрацией растворенного вещества. В ка-
честве растворителя используется обычно вода, поэтому если в тексте не бу-
дет специальных оговорок, то мы будем подразумевать, что речь в данном 
случае идет о водном растре. 

Наиболее часто применимы следующие способы выражения концен-
трации растворенного вещества в растворе. 

1 Процентная концентрация (массовая доля) растворенного вещества. 
Показывает массу растворенного вещества (в граммах) на каждые 100 грам-
мов раствора. При этом масса всего раствора всегда принимается за 100 %. 
Тогда массовая доля ω и процентное содержание растворенного вещества 
ω(%) находятся из пропорции или по формуле 
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где 1xm - масса растворенного вещества, г;  

2xm  - масса растворителя, г;  
21 xx mm +  - масса раствора, г. 
Если известна плотность раствора ( ,кг/м3=ρ ,г/см3=ρ г/мл=ρ ), то массу 

раствора находят по уравнению 
 
                      ρ⋅= Vmраствора ,                                                              (3.3)                     
 
тогда 
 
                     100)%( 1
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x .                                                       (3.4) 

 
Плотность воды при стандартных условиях принимают равной 

3г/см 1
2

=OHρ , 1 г/мл, 1 кг/м3. 
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Пример 1  - Определите массу К3PO4 и воды, необходимых для приго-
товления 250 г раствора с )( 43POKω =8 %. 

Решение . Из формулы находим: 
 

 г 20
100

8г 250
100

)()(
)( 4321

43 =
⋅

=
⋅+

=
POKmmPOKm xx ω  

 
m(H2O)=250 г -20 г=230 г. 
 
Пример 2  - В 200 мл воды растворили 40 г соли. Определите массовую 

долю соли в полученном растворе. 
Решение.  
m(H2O)= ρ⋅V =200 мл∙1 г/моль=200 г. 
 OHсолираствора mmm

2
+= =40 г+200 г=240 г. 

% 7,16100
240
40100)(

2

=⋅=⋅
+

=
OHсоли

соли

mm
m

солиω . 

 
2 Молярная концентрация. 
Обозначается С или С(Х) моль/дм3, показывает содержание количества 

(Х) в 1 дм3 раствора. Молярная концентрация выражается числом молей рас-
творенного вещества, содержащегося в 1 л раствора (или числом моль в 1 
дм3). Растворы с молярной концентрацией растворенного вещества называют 
молярными. Формы записи: с(H2SO4)=2 моль/дм3 или 2М раствор серной ки-
слоты, с(H2SO4)=0,1 моль/ дм3 или 0,1 М H2SO4. Здесь буквой М обозначают 
«молярный». Молярную концентрацию можно выразить формулами 

 
3моль/дм , )()(

раствораV
ХХС ν

= ; 3моль/дм , 
)(

)()(
раствораVXM
ХmХС

⋅
= ;         (3.5) 

 
      3моль/дм 1000
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⋅
=

млVXM
ХmХС
раствора

,                         (3.6) 

 
где С(Х) – молярная концентрация раствора, моль/дм3;  

)(Хν  - количество вещества (Х), моль;  
m(X) – масса вещества (Х), г;  
Vраствора  - объем раствора, дм3;  
M(X) – молярная масса вещества (х), г/моль. 
Пример 1 – Рассчитайте массу H2SO4, необходимую для приготовления 

200 мл раствора с с(H2SO4)=2 моль/ дм3. 
Решение. 
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1000
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SOHm раствора

=3,92 г. 
 
3 Молярная концентрация эквивалента (нормальная концентрация) 
Молярная концентрация эквивалента С(

z
1 Х) вещества выражается чис-

лом молярных масс эквивалента растворенного вещества, содержащихся в 1 
л раствора. Иными словами, С(

z
1 Х) – это отношение количества вещества эк-

вивалента к объему раствора: 
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Растворы с молярной концентрацией эквивалента называются нор-

мальными. При этом используются следующие формы записи: 1 н раствор 
серной кислоты с(

z
1 H2SO4)=1 моль/дм3;  0,1 н раствор серной кислоты -  

с(
z
1 H2SO4)=0,1 моль/дм3. Если z=1, то используют выражение молярной кон-

центрации С(Х) моль/дм3. 
Пример 1 – В 250 мл раствора содержится 4,9 г серной кислоты. Рас-

считайте молярную концентрацию эквивалента серной кислоты в растворе. 
 

3

42

42
42 моль/дм 0,4

моль 0,25г/моль 49
г 4.9

)1(

)(
)1( =

⋅
=

⋅
=

раствораVSOH
z

M

SOHmSOH
z

С  

 
или раствор 0,4 н. 

 5 Мольная доля (N) отражает отношение моль компонентов раствора. В 
случае двухкомпонентного раствора (растворенное вещество и растворитель) 
мольные доли определяются по формулам 
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где n1 – число молей растворенного вещества;  
n2 – число молей растворителя. 
Нетрудно видеть, что  
 
                   N1 + N2 = 1                                                                     (3.12)                    
 
6 Моляльная концентрация (или моляльность). Величина моляль-

ной концентрации показывает число моль )(xν  растворенного вещества в 1 кг 
(1000 г) растворителя. Моляльная концентрация определяется по формуле 

 
             

лярастворите
m m

ХХС )()( ν
=  моль/кг                                        (3.13) 

 
где Сm(Х) – моляльная концентрация раствора, моль/кг;  

)(Хν  - количество вещества (Х), моль;  
mрастворителя – масса растворителя, кг.  
 Часто на практике возникает другая задача – необходимо приготовить 
раствор с заданной процентной концентрацией растворенного вещества, ис-
пользуя для этого имеющиеся в распоряжении другие растворы с известными 
концентрациями. Или имеется раствор и известной процентной концентраци-
ей  растворенного вещества и чистым растворителем (водой). В этом случае 
удобно пользоваться так называемым «правилом креста» или «правилом 
смешения». Записывается это правило в виде следующего выражения 

 
 A                  (C - B)  
 
           C 
  
 B                   (A - C) , 

 
где A и B – процентные концентрации растворенного вещества в ис-

ходных растворах;  
C – процентная концентрация растворенного вещества в приготовляе-

мом растворе;   
(A - C) – число массовых (весовых) частей раствора с концентрацией 

растворенного вещества, равной  В %;  
(C - B) - число массовых (весовых) частей раствора с концентрацией 

растворенного вещества, равной A %.                   
Например, сколько граммов 1%-ного раствора соли необходимо доба-

вить к   200 граммам 15 %-ного раствора, чтобы получился 5 %-ный раствор 
соли?  

Решение 
Воспользуемся «правилом креста» 
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15                  (5 - 1) = 4 
 
           5 
  
 1                   (15-5) = 10 
То есть необходимо взять 4 части 15 %-ного раствора и 10 частей 1 %-

ного раствора, чтобы получить при смешивании 5 %-ный раствор. 
Составим пропорцию 

      4 части   -   200 г 
     10 частей   -    Х г           Откуда Х = 10*200/4 = 500 г  
 
 То есть необходимо добавить 500 граммов 1 %-ного раствора соли к   
200 граммам 15 %-ного раствора, чтобы получился 5 %-ный раствор. 

 
 

3.3 Свойства растворов электролитов 
 3.3.1 Электролитическая диссоциация. Сильные и слабые  
         электролиты 
 

Растворение нельзя рассматривать как простой процесс механического 
смешивания растворенного вещества и растворителя. Молекулы некоторых 
веществ, называемых электролитами, при растворении в воде распадаются на 
заряженные частицы – ионы. К электролитам относятся кислоты, основания 
и соли. Процесс распада молекул на ионы называется электролитической 
диссоциацией и соответствует следующим уравнениям: 

 
для кислот:              HnA→n +⋅Н ;                                                     (3.14) 
для оснований:       Me(OH)n →Men++n −⋅ОН ;                                (3.15) 
для солей:                МеxAn → −+ ⋅+⋅ xn AnMex ,                                  (3.16) 
 
где: +Н - ионы водорода, −OН - гидроксид-ионы;  
Men+ - ионы металла;  
Ax- - ионы кислотных остатков. 
Например, уравнение электролитической диссоциации серной кислоты 

имеет вид: 
 

                                 −+ +→ 2
442 2 SOHSOH                                            (3.17) 

 
Электролитическая диссоциация – процесс обратимый, так как обра-

зующиеся противоположно заряженные ионы притягиваются друг к другу и, 
сливаясь, вновь могут образовать молекулу. В зависимости от соотношения 
концентраций нераспавшихся молекул к концентрации ионов все электроли-
ты делятся на сильные, средние и слабые. Количественно сила электролита 
определяется степенью электролитической диссоциации α , величина кото-
рой определяется по уравнению 
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O

Д

N
N

=α ,                                                           (3.18) 

 
где NД – количество молекул распавшихся на ионы; 
 NO – общее количество исходных молекул. 
Вещества, молекулы которых при растворении не распадаются на ионы 

(Νд = 0 и α=0), называются неэлектролитами. 
К сильным электролитам относятся такие электролиты, молекулы ко-

торых в воде полностью распадаются на ионы, а нераспавшихся молекул 
практически нет. Практически к сильным электролитам относят вещества, 
для которых α > 0,9 (90 %). 

К сильным электролитам относятся (необходимо запомнить): 
- кислоты: H2SO4, HNO3, HCl, HBr;  
- растворимые основания (щелочи): NaOH, KOH, Сa(OH)2; Ba(OH)2;  
- соли: практически все растворимые соли. 

Наиболее активными электролитами являются кислоты, растворы ко-
торых содержат ионы водорода Н+, и растворы оснований, содержащие ионы 
гидроксида ОН-. Причем свойства этих растворов тем выше, чем выше кон-
центрация в растворах соответствующих ионов. В связи с этим, все растворы 
электролитов, в зависимости от преобладания в них ионов, можно разделить 
на три типа: 

- кислые растворы (кислая среда), в которых концентрация ионов Н+ 
выше, чем концентрация ионов ОН-;  
 - щелочные растворы (щелочная среда), в которых концентрация 
ионов ОН- выше, чем концентрация ионов Н+;  
- нейтральные растворы (нейтральная среда), в которых концентра-
ции этих ионов равны. 

Так как в результате электролитической диссоциации из одной молеку-
лы электролита образуется несколько ионов, то реальная концентрация час-
тиц в растворе электролита превышает теоретическое значение. Отношение 
действительного количества частиц в растворе к их расчетному значению на-
зывается изотоническим коэффициентом i. Величина i зависит от степени 
электролитической диссоциации данного электролита и определяется по 
формуле 

 
i = 1 + α*(k-1),                                                                         (3.19)  
 

где  k - количество ионов, образующихся при электролитической диссоциа-
ции из одной молекулы данного электролита. 

Из приведенной формулы (3.19) следует: 
- если α = 1, то i = k, то данное вещество  - сильный электролит; 
- если α = 0, то i = 1, то данное вещество  - неэлектролит. 
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Пример -  Определите величину изотонического коэффициента раство-
ра Н2S, если степень электролитической диссоциации ά=0,2. 
Решение 

Изотонический коэффициент определяется по формуле 
 
i = 1 + α(k-1), 

 
где k – число ионов, образующихся при распаде одной молекулы электроли-
та.  
       В нашем случае 

Н2S = 2Н+ + S-2 
То есть k = 3 

Тогда    
     i = 1 + α(k-1) = 1+ 0,2(3-1) = 1,4 

 
 
3.3.2 Свойства слабых электролитов 
 
Слабые электролиты диссоциируют на ионы частично. К слабым элек-

тролитам относятся: 
- гидроксиды всех не щелочных металлов (NH4OH, Zn(OH)2, Cu(OH)2, 

Cr(OH)3); 
- кислоты (H2CO3, H2S, HCN, H2SO3, CH3COOH); 
- вода H2O. 
Степень диссоциации слабых электролитов меньше единицы. Их дис-

социация протекает обратимо, например: 
 

               
.

,

332

33
−+

+−

+↔

+↔

HCOHCOH
HCOOCHCOOHСH                                                 (3.20) 

 
Применяя закон действующих масс к обратимому процессу диссоциа-

ции слабого электролита уксусной кислоты, получим выражение для кон-
станты диссоциации К 

 

                              
][

][][
3

3

COOHCH
COOCHHK

−+ ⋅
=                                                        (3.21) 

 
Константа диссоциации не зависит от концентрации электролита, по-

этому является более общей характеристикой электролита, чем степень дис-
социации (α ). Константа зависит от природы растворителя (разные диэлек-
трические постоянные) и от температуры. 

Степень (α ) и константа диссоциации (К) слабого электролита связаны 
зависимостью (закон разбавления Оствальда), откуда следует: степень дис-
социации слабого электролита пропорционально корю квадратному из раз-
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бавления. Если, например, разбавление увеличить в 4 раза, то степень диссо-
циации возрастет в 2 раза. 

В случае слабых электролитов (α <1): 
 
                                    CK ⋅= 2α                                                                  (3.22) 
 
или 

                                     
C
K

=α .                                                                    (3.23) 

 
Пример 1 – Рассчитайте константу диссоциации 0,1 М сероводородной 

кислоты, если степень диссоциации ее по первой ступени 31005,1 −⋅=α  
Решение. Константа диссоциации и степень диссоциации слабого элек-

тролита связаны между собой соотношением:  CK ⋅= 2α , следовательно, 
123 101,11,0)1005,1( −− ⋅=⋅⋅=K  

Пример 2 – Константа диссоциации циановодородной кислоты равна 
10109,7 −⋅ . Найдите степень диссоциации циановодородной кислоты в 0,001 М 

растворе. 
Решение. Поскольку константа диссоциации циановодородной кислоты 

очень мала, то для расчета воспользуемся  формулой 
 

4
3

19

109,8
10

109,7 −
−

−

⋅=
⋅

==
C
K

α . 

 
Можно рассчитать концентрацию ионов водорода в растворах слабых 

кислот. Учитывая, что концентрации одинаковы и составляют 
 

CXA ⋅== −+ α][][  
 
Подставим в это выражение значение α , получим 
 

CK
C
KCXA ⋅=⋅== −+ ][][ . 

 
Пример 3 – Вычислите концентрацию ионов водорода в 0,1 М растворе 

хлорноватистой кислоты: HOCl ( 8105 −⋅=дK ) 
Решение. Найдем степень диссоциации HOCl. 

4
8

107
1,0

105 −
−

⋅=
⋅

==
C
K

α , отсюда 54 1071,0107][ −−+ ⋅=⋅⋅=⋅= СН α моль/л. 

Задачу можно решить по уравнению 
58 1071,0105][ −−+ ⋅=⋅⋅=⋅= СКН . 

Введение в раствор слабого электролита одноименных ионов уменьша-
ет диссоциацию электролита, а значит и степень диссоциации. 
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Наоборот, введение разноименных ионов усиливает диссоциацию 
электролита и увеличивает степень диссоциации (введенные ионы усиливают 
разрыв недиссоциированных молекул на ионы). К смещению ионного равно-
весия применимо правило Ле-Шателье. 

 
3.3.3 Свойства сильных электролитов 
 
Электролитическая диссоциация сильных электролитов протекает не-

обратимо: 

                  

.
,

,

,

,2

44

33

2
442

−+

−+

−+

−+

−+

+→

+→

+→

+→

+→

ClOHHClO
OHNaNaOH

ClNaNaCl
NOHHNO

SOHSOH

                                                         (3.24) 

 
В растворах сильных электролитов концентрация ионов велика и силы 

межионного взаимодействия заметно проявляется даже при малой концен-
трации электролита. 

В результате ионы не свободны в своем движении и все свойства элек-
тролита, зависящие от числа ионов, проявляются слабее, чем следовало бы 
ожидать при полной диссоциации на не взаимодействующие между собой 
ионы. 

Для описания состояния ионов в растворе сильного электролита наряду 
с концентрацией ионов используется их активность. Активностью иона или 
молекулы называется их концентрация, соответственно которой они дейст-
вуют в химических реакциях. Активность обозначается буквой а. Активность 
иона (моль/л) связана с его молярной концентрацией в растворе  С соотно-
шением 

 
                          Cfа ⋅= ,                                                                   (3.25) 

 
где f  - коэффициент активности иона, зависящий от состава и концентрации 
раствора, от заряда и природы иона и других условий. Приближенно можно 
считать, что в разбавленных растворах коэффициент активности иона в рас-
творе зависит только от заряда иона и ионной силы раствора (I), которая рав-
на полусумме произведений концентраций С  каждого иона на квадрат его 
заряда (Z): 

 

                 ∑
−

=+++=
n

i
iinn ZCZCZCZCI

1

222
22

2
11 5.0)...(5.0 .                          (3.26) 

 
Пример 1 – Вычислите ионную силу и активность ионов в растворе, 

содержащем 0,01 моль/л MgSO4 и  0,01 моль/л MgCl2. 
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Решение. Ионная сила раствора равна: 
7.0)02.0401.0402.0(5.0)122(5.0 222

2
4

2 =+⋅+⋅=⋅+⋅+⋅= −+ ClSOMg CCCI . 
Концентрация ионов Н+ в растворах сильных кислот и концентрация 

ионов OH- в растворах щелочей численно равны молярности растворов. На-
пример, +НС в 0,001 М растворе соляной кислоты равна 0,001 моль/дм3, а −ОНС  
в 0,01 М растворе КОН равна 0,01 моль/дм3. 

Чтобы вычислить значение рН или рОН (водородного или гидроксиль-
ного показателя) нужно знать активность ионов Н+ и OH-: 

+++ ⋅= ННН Са γ  или +++ ⋅= ННЩН Са γ . 
Концентрация ионов Н+ и OH- в  растворах слабых электролитов чис-

ленно равна концентрации продиссоциировавших молекул электролита, а не 
исходной концентрации раствора. 

Степень диссоциации рассчитывают на основании уравнения Остваль-
да 

 

α
α

−
⋅

=
1

2 CK , если 1<α , то C
K=α  

 
Концентрацию продиссоциировавших на ионы молекул электролита 

определяют как 0CC ⋅= α , где C0 – исходная концентрация молекул, моль/дм3. 
Считая, С=Сn или С=СОН- вычисляют рН или рОН. 

Пример 2 – Вычислите рН 0,01 М раствора аммиака. 
Решение. Определим степень диссоциации NH4OH  в 0,01 М растворе. 

2
2

5

0

102,4
10

1079,1 −
−

−

⋅=
⋅

==
С
К

α  

Находим концентрацию молекул NH4OH, распавшихся на ионы и рав-
ную ей концентрацию ионов ОН-: 

422
0 102,410102,4 −−− ⋅=⋅⋅=⋅= СС α  моль/л. 

Следовательно, СОН-= 4102,4 −⋅ моль/л. Определяем рОН и рН в 0,01 М 
растворе гидроксида аммония: 

33.3102.4lglg 4 =⋅−=−= −
−OHCрОН  

рН=14-3,33=10,67 
 
 
3.3.4 Ионное произведение воды. Водородный показатель рН 
 
Вода является очень слабым электролитом, поэтому равновесие реак-

ции 
 
Н2О   ↔ Н+  +  ОН-                                                                                                                 (3.27) 

 
сильно смещено влево (примерно 1 молекула воды из миллиона распадается 
на ионы). 
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Установлено, что любой водный раствор (и даже чистейшая дистилли-
рованная вода) содержит ионы Н+ и ОН-, причем произведение концентраций 
этих ионов есть величина постоянная и равная 10-14. Поэтому, зная содержа-
ние в растворе ионов Н+, можно определить концентрацию и ионов ОН- , и 
наоборот. 

Таким образом, концентрация ионов Н+ в любом растворе является од-
ной из характеристик этого раствора. В зависимости от соотношения концен-
траций ионов Н+ и ОН- все растворы делятся на три типа: 

- нейтральные растворы (или нейтральная среда), в которых концен-
трация ионов водорода равна концентрации гидроксильных ионов [Н+]=[ОН-

]; 
- кислые растворы (или кислая среда), в которых концентрация ионов 

водорода больше концентрации гидроксильных ионов [Н+] > [ОН-]; 
- щелочные растворы (или щелочная среда), в которых концентрация 

ионов водорода меньше концентрации гидроксильных ионов [Н+] < [ОН-]. 
Как уже отмечалось, произведение концентраций ионов [Н+] и [ОН-] в 

любом водном растворе есть величина постоянная, равная 10-14. То есть 
 
      [Н+]*[ОН-] = 10-14 = КН2О                                                            (3.28) 
 
Величина КН2О называется ионным произведением воды. 
Используя выражение (3.28) определим концентрации ионов [Н+] и 

[ОН-] в различных средах. Тогда: 
- в нейтральной среде [Н+] = [ОН-] = √10-14 = 10-7 моль/дм3;   
- в кислой среде [Н+] > 10-7 моль/дм3;   
- в щелочной среде [Н+] < 10-7 моль/дм3 

Чтобы не проводить вычисления с малыми числами, был введен так на-
зываемый показатель водорода – величина рН раствора (читается: пэ аш). Эта 
величина равна отрицательному значению десятичного логарифма от кон-
центрации ионов водорода: 
                              
                          рН = -lg[Н+]                                                                      (3.29) 

 
Величина рН является обязательной и важнейшей характеристикой 

питьевой воды и многих технологических растворов. 
Для нейтральной среды рН=7, для кислых растворов рН<7, для щелоч-

ных растворов рН>7. 
 

 
3.3.5 Произведение растворимости 
 
Абсолютно нерастворимых веществ нет, поэтому при растворении ма-

лорастворимого сильного электролита, растворение его прекращается, когда 
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устанавливается равновесие между осадком (твердой фазой) электролита и 
ионами, например, 

 

                   
растворевосадкев
SOBaBaSO −+ +↔ 2

4
2

4 .                                                (3.30) 

 
Такой раствор называется насыщенным. 
К уравнению можно применить закон действующих масс и вывести 

константу равновесия 
 

                     
][

]][[
4

2
4

2

BaSO
SOBaK

−+

= .                                                         (3.31) 

 
Поскольку в растворах сильных электролитов состояние ионов опреде-

ляется их активностями, то константа равновесия процесса выразится: 
 

                   
)(

)()(
4

2
4

2

BaSOa
SOaBaaK

−+ ⋅
= .                                                     (3.32) 

 
Активность твердой фазы сульфата бария есть величина постоянная 

при данной температуре, поэтому K(BaSO4) или Kа(BaSO4) тоже является при 
данной температуре константой. Отсюда следует, что произведение 

][][ 2
4

2 −+ ⋅ SOBa  или )()( 2
4

2 −+ ⋅ SOBaa  - также представляет постоянную величину, 
называемую произведением растворимости 

 
                   )(][][ 4

2
4

2 BaSOПРSOBa =⋅ −+                                               (3.33) 
 
Таким образом, произведение концентраций (активностей) ионов ма-

лорастворимого электролита, содержащихся в его насыщенном растворе, 
есть величина постоянная (при данной температуре) называемая произведе-
нием растворимости. Она определяется природой самого электролита и ха-
рактеризует растворимость данного малорастворимого сильного электролита.  

Изменение концентрации одного из ионов повлечет за собой изменение 
концентрации другого иона, однако величина ПР остается постоянной. Это 
постоянство ПР дает возможность прогнозировать образование и растворе-
ние осадков. 

Например, возьмем растворы: 
 
BaCl2                     +   Na2SO4             →  BaSO4 
0,05 моль/дм3               0,05 моль/дм3 

 
[Ba2+]=0,05 моль/дм3; =− ][ 2

4SO 0,05 моль/дм3; 05,0][][ 2
4

2 =⋅ −+ SOBa  
моль/дм3; 

0,05=2,5 310−⋅ моль/дм3. 
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Сравнивая эту практическую  величину ПР с теоретической  

10
4 101,1)( −⋅=BaSOПР  видим, что ионов в растворе больше, чем требуется для 

образования осадка, следовательно осадок образуется и раствор находится в 
состоянии пересыщенности. Над осадком содержится ионов больше, чем 
требуется для насыщенного раствора. 

Растворение осадка малорастворимого электролита происходит при ус-
ловии, когда произведение концентраци1 его ионов меньше величины ПР – 
раствор ненасыщенный. 

Если произведение концентраций ионов равно величине его ПР – рас-
твор насыщенный. 

Зная растворимость малорастворимого электролита, можно вычислить 
его произведение растворимости. Зная величину произведения растворимо-
сти малорастворимого электролита, можно вычислить его растворимость. 

Пример 1 – растворимость карбоната кальция равна 0,013 г/л. Рассчи-
тайте ПР. Находим молярную растворимость: 

34

3

3
3 моль/дм 101,3

г/моль  100
г 0.013

)(
)(

)( −⋅===
CaCOM
CaCOm

СaCOс . 

Следовательно, ПР(CaCO3)=[Ca2+] 8442
3 107,1103,1103,1][ −−−− ⋅=⋅⋅⋅=⋅ CO / 

Зная ПР найдем растворимость (S): 
48 103,1107,1

3

−− ⋅=⋅== ПРSCaCO моль/дм3. 
Для 3-х ионного малорастворимого сильного электролита, например 

CaF2 соотношение между мольной растворимостью  (S) и ПР имеет более 
сложный вид.  

Так, при диссоциации 1 моль  CaF2 образуется 1 моль ионов Ca2+ и 2 
моль ионов F-: 

−+ +↔ FCaСaF 22
2 , 

 
Тогда концентрация этих ионов составит: [Ca2+]=S моль ионов, а 
 [F-]=2S моль ионов. 
Подставляя эти выражения в уравнение: 22

2 ]][[)( −+= FCaСaFПР , получим 
ПР: 32

2 4)2()( SSSСaFПР =⋅= . 
Пример 2 – Вычислите ПР PbI2, если в 1 л его насыщенного раствора 

содержится 6102,1 −⋅ г соли. 
−+ +↔ IPbPbI 22

2  
32

2 4)2()( SSSPbIПР =⋅=  
39

6

2

2 моль/дм 103,0
г/моль 461

г 101,2
)(
)( −

−

⋅=
⋅

==
PbIM
PbImS . 

Тогда, 253932
2 1008,1)100,3(44)2()( −− ⋅=⋅⋅==⋅= SSSPbIПР . 

Зная произведение растворимости можно рассчитать растворимость 
PbI2: 
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9
25

100,3
4
1008,1 −

−

⋅=
⋅

=S моль/дм3. 

 
Растворимость малорастворимого электролита уменьшается при введе-

нии электролитов с одноименным ионом. 
Например, если в растворе хлорида серебра увеличить концентрацию  

хлорид ионов Cl- в 10 раз, то в 10 раз уменьшится концентрация ионов сереб-
ра Ag+, а значит в 10 раз уменьшится и растворимость AgCl . Произведение 
растворимости сульфидов железа, цинка, марганца больше, чем сульфидов 
йода, свинца, ртути, поэтому для осаждения первых трех ионов нужна более 
высокая концентрация [S2-]. Это достигается применением, например, вместо 
H2S реагента ( NH4)2S. 

Для растворения малорастворимого электролита необходимо, чтобы 
произведение концентраций ионов было меньше произведения растворимо-
сти. 

Растворение малорастворимого осадка происходит в тех случаях, когда 
связывается один из ионов, посылаемых осадком в раствор. В результате об-
разуется:  

1) малодиссоциированное соединение; 
2) комплексный ион; 
3) менее растворимое соединение. 
 
 
3.3.6 Гидролиз солей 
 
Растворы многих солей имеют не нейтральную, а либо кислую, либо 

щелочную среду. Связано это с процессом гидролиза солей. 
 Гидролизом солей является процесс химического взаимодействия со-

лей с водой. Таким образом, гидролизом называют взаимодействие вещества 
с водой, при котором составные части вещества соединяются с составными 
частями воды. Например, следующие реакции являются реакциями гидроли-
за 

 
             KCN+H2O→HCN+KOH,                                                     (3.34) 
             AlCl3+ H2O→Al(OH)Cl2+HCl.                                             (3.35) 
 
Гидролизу подвергаются соли, образованные: 
1) слабой кислотой и слабым основанием; 
2) слабой кислотой и сильным основанием; 
3) сильной кислотой и слабым основанием. 
Соли же, образованные сильной кислотой и сильным основанием, не 

гидролизуются, а процесс нейтрализации в этом случае сводится к следую-
щему процессу: Н++ОН- →  H2O. Следует учитывать, что обратная реакция 
диссоциации воды на ионы протекает в мизерной степени. 
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1 Гидролиз соли, образованной слабой кислотой и сильным основани-
ем (на примере ацетата и карбоната натрия): 

 

                   
−− +→+

+→+

OHCOOHCHOHCOOCH
NaOHCOOHCHOHCOONaСH

323

323 ,
                           (3.36) 

 
В данном случае гидролизуется анион соли, а реакция сопровождается 

образованием ионов ОН-. Реакция среды – щелочная. 
В первой ступени образуется кислая соль: 
 

                   
.

,

32
2
3

3232

−−− +=+

+=+

OHHCOOHCO
NaOHNaHCOOHCONa

                                       (3.37) 

 
Вторая ступень: 
 

                    
.

,

3223

3223
−−

−−

+=+

+=+

OHCOHOHHCO
OHCOHOHNaHCO                                           (3.38) 

 
2 Гидролиз соли, образованной слабым основанием и сильной кисло-

той: 
 

                     
.

,

424

34234

++ +=+

+=+

HOHNHOHNH
HNOOHNHOHNONH

                                       (3.39) 

 
Здесь гидролизуется катион соли и реакция сопровождается образова-

нием ионов Н+. Реакция среды – кислая. 
Соль образованная многокислотным основанием может диссоцииро-

вать ступенчато с образованием основных солей: 
 

      
+++ +=+

+=+

HFeOHOHFe
HClClOHFeOHFeCl

2
2

3

223 )(
-       первая ступень;                    (3.40) 

 

      
+++ +=+

+=+

HOHFeOHFeOH
HClClOHFeOHClOHFe

))(()(
))(()(

22
2

222  - вторая ступень.              (3.41) 

 
3 Гидролиз соли, образованной слабой кислотой и слабым основанием 
 

       
.

,

43243

43243

OHNHCOOHCHOHNHCOOCH
OHNHCOOHCHOHCOONHCH

+=++

+=+
+−

                               (3.42) 

 
Здесь гидролиз идет и по катиону, и по аниону с образованием сразу 

двух слабых электролитов. Среда в растворах таких солей зависит от относи-
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тельной силы образующихся в результате гидролиза кислоты и основания, но 
в целом близка к нейтральной. 

Соль, образованная сильной кислотой и сильным основанием, не гид-
ролизуется. 

Если на практике инженера-технолога будет интересовать среда, обра-
зующаяся при растворении в воде заданной соли (например, технологические 
растворы обогащения и т.д.), то на этот вопрос  можно ответить, не прибегая 
к составлению уравнения гидролиза. Для этого достаточно проанализировать 
формулу соли.  

 Если рассматривать формулу соли, то можно отметить, что она содер-
жит две части: 

- первая часть  - часть основания, которая представляет собой атом 
(ион) металла (или ион аммония), соответствующий основанию; 

- вторая часть – часть кислоты, которая представляет собой кислотный 
остаток, соответствующий кислоте. 

Среда раствора данной соли будет соответствовать сильной части соли. 
Например, соль К2СО3 содержит часть основания, соответствующую 

основанию КОН и часть кислоты, соответствующую кислоте Н2СО3. В дан-
ном случае сильным электролитом является основание КОН, т.е. раствор 
К2СО3 будет иметь щелочную среду. 

Соль NaCl при растворении в воде гидролизоваться не будет. Так как 
она образована сильным основанием NaOH и сильной кислотой HCl. Среда 
такого раствора будет близка к нейтральной. 

 
 
3.4 Коллигативные свойства растворов 
3.4.1 Общее определение 
 
Коллигативными свойствами называются свойства, зависящие от кон-

центрации частиц растворенного вещества и мало или совсем не зависящие 
от природы растворителя. К таким свойствам относят: 

- давление насыщенного пара растворителя; 
- понижение температуры замерзания раствора; 
- повышение температуры кипения раствора; 
- осмотическое давление. 
 
 
3.4.2 Давление насыщенного пара растворителя 
 
 Под давлением насыщенного пара вещества (растворителя) понимают 

давление его паров, находящихся в равновесии с жидкой фазой, в отсутствие 
других газов, в частности воздуха.  

Если раствор содержит нелетучее растворенное вещество (например, 
соль, щелочь и т.д.), то давление насыщенного пара растворителя над раство-
ром снижается.  
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Относительное понижение давление пара над раствором равно 
 

                       вN
р
рр

=
−

0

0 ,                                                                 (3.43) 

 
где р0 – давление насыщенного пара растворителя над чистым раство-

рителем;  
р  - давление насыщенного пара растворителя над раствором;  
Nв – мольная доля растворенного вещества.  
Это уравнение является математической формулировкой закона Рауля:  
- относительное понижение давления насыщенного пара над раствором 

равно мольной доле растворенного вещества. 
 Явление понижения давления насыщенного пара над раствором выте-

кает из принципа Ле-Шателье. 
 
 
3.4.3 Осмотическое давление 
 
Осмос – это явление однонаправленной диффузии молекул раствори-

теля через полупроницаемую мембрану в раствор. Полупроницаемая мем-
брана (кожа, специальные фильтры) имеет поры. Диаметр которых позволяет 
проходить через них молекулам растворителя (воды), но через поры не про-
ходят ионы и молекулы растворенного вещества (их диаметр всегда больше 
диаметра молекул воды из-за наличия так называемой сольватной оболочки). 
Если между раствором и чистым растворителем поместить полупроницае-
мую мембрану, то молекулы растворителя будут проходить через неё, раз-
бавляя раствор. Осмотическое давление – это такое давление, которое нужно 
приложить к раствору, отделенному от растворителя полупроницаемой пере-
городкой, чтобы наступило состояние равновесия. То есть молекулы раство-
рителя не должны проходить через полупроницаемую мембрану. 

 В 1885 г. Вант-Гофф сформулировал закон (закон Вант-Гоффа), со-
гласно которому «в разбавленном растворе растворенное вещество ведет се-
бя подобно идеальному газу» и показал, что для растворов неэлектролитов 
невысоких концентраций осмотическое давление Рос равно 

 
                      TR

M
mTRСРос ⋅⋅⋅=⋅⋅= 310 ,                                           (3.44) 

где 
VM
m

V
nC в ==  - молярность, моль/м3;  

R=8,314 Дж/(моль∙К) – универсальная газовая постоянная;  
Т – абсолютная температура раствора, К. 
Для растворов электролитов величина Рос составляет  
 
                     TRСiРос ⋅⋅⋅= ,                                                                (3.45) 
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где i – изотонический коэффициент. 
 Явление осмоса играет важную роль в различных процессах. Так как 
кожа является полупроницаемой мембраной, то понятны лечебные свойства 
соленых вод Мёртвого моря или соляных озер Соль-Илецка. При нахожде-
нии в такой воде избыточная вода из организма человека переходит через 
кожу в соленую воду. Явление осмоса объясняет также невозможность про-
израстания большинства растений на засоленных почвах: окружающие соле-
ные грунтовые воды вытягивают через поверхность корней (полупроницае-
мая мембрана) воду из растений и оно, в сущности, погибает от жажды. 
 Если на мембрану со стороны раствора оказать давление, больше осмо-
тического, то будет наблюдаться эффект обратного осмоса: молекулы рас-
творителя (воды) будут продавливаться из раствора через мембрану. На 
принципе обратного осмоса разработаны наиболее эффективные способы 
очистки и опреснения воды. 
  
 

3.4.4 Понижение температуры замерзания раствора  
          (криоскопия)  
 
Экспериментально установлено и теоретически показано, что любой 

раствор замерзает при более низкой температуре, чем температура замерза-
ния чистого растворителя. Это явление называется криоскопическим эффек-
том  или криоскопией. 

Из всех коллигативных свойств чаще других используются криоскопи-
ческие измерения ввиду простоты и высокой точности измерения температу-
ры замерзания. Последняя обычно измеряется с помощью специальных мета-
статических ртутных термометров (термометров Бекмана) с ценой деления 
0,01 К. Такие термометры имеют шкалу только на 5 К, но снабжены допол-
нительным резервуаром для ртути, позволяющим настроить его на любые аб-
солютные температуры от 260 до 380 К.  

В связи с резким развитием микроэлектроники в настоящее время раз-
работано большое количество электронных термометров, обладающих чув-
ствительностью, превышающей таковую у термометров Бекмана. К  тому же 
электронные термометры значительно проще в эксплуатации.   

Понижение температуры замерзания раствора по сравнению с темпера-
турой замерзания чистого растворителя можно найти как 

 
                             mKitзам ⋅⋅=∆ ,                                                         (3.46) 
 
где ∆tзам – понижение температуры замерзания раствора,  
m – моляльность раствора;  
i – изотонический коэффициент,  
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К – криоскопическая константа, зависящая только от природы раство-
рителя и не зависящая от природы растворенного вещества. Для воды 
К=1,86; для бензола К=5,07. 

Эффект криоскопии приводит к тому, что водные растворы замерзают 
при температурах ниже нуля градусов по шкале Цельсия. То есть температу-
ра замерзания растворов после расчета по уравнению (3.46) равна 

 
                                    tзам.раствора = - ∆tзам                                                      (3.47) 

 
Можно приготовить растворы. которые замерзают при температурах 

ниже минус 40 оС. На практике это используют, например, в приготовлении 
строительных растворов и бетонов. В них добавляют специальные соли и при 
отрицательных температурах бетон не замерзает (это позволяет вести строи-
тельные работы в зимнее время). На этом же эффекте основана борьба с го-
лоледом, когда дорогу посыпают специальными реагентами и вместо льда 
образуется незамерзающий рассол.   

 
 
3.4.5 Повышение температуры кипения раствора  
          (эбуллиоскопия) 

 
Помимо криоскопического метода в химии применяется эбуллиоско-

пический метод, основанный на измерении температуры кипения растворов. 
Экспериментально установлено и теоретически показано, что любой раствор 
кипит при более высокой температуре, чем температура кипения чистого 
растворителя. Это явление называется эбуллиоскопическим эффектом или 
эбуллиоскопией. 

Повышение температуры кипения можно найти как 
              mЕitкип ⋅⋅=∆ ,                                                                      (3.48) 

 
где ∆tкип – повышение температуры кипения раствора по сравнению с 

температурой кипения чистого растворителя;  
m – моляльность раствора;  
Е – эбуллиоскопическая константа, зависящая только от природы рас-

творителя и не зависящая от природы растворенного вещества. Для воды 
Е=0,52; для бензола Е=2,6. 
 Как следует из выражения (3.48) все водные растворы кипят при тем-
пературах выше 100 оС. Температура кипения водных растворов определяет-
ся по формуле 
 
                                    tкип.раствора = 100 оС + ∆tкип                                      (3.49) 
 

Методы криоскопии и эбуллиоскопии метода позволяют определять 
молекулярные массы растворенных веществ. 
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3.5 Контрольные вопросы  
 
1 Какие системы называются растворами? 
2 Какие обязательные компоненты входят в состав любого раство-

ра? 
3 Что такое растворимость (коэффициент растворимости) вещест-

ва? 
4 Дайте определение процентной концентрации растворенного ве-

щества? 
5 Как определяется молярная концентрация эквивалента, титр рас-

твора? 
6 Какие факторы и как влияют на растворимость вещества? 
7 Отличается ли температура кипения и замерзания раствора и чис-

того растворителя? 
8 Что такое электролиты, какие вещества к ним относятся? 
9 Какое явление называется процессом электролитической диссо-

циации? 
10 Как количественно определяется сила электролита? 
11 Каков физический смысл изотонического коэффициента, как он 

вычисляется? 
12 Отличаются ли температуры кипения растворов электролитов и 

неэлектролитов? 
13 Как влияют концентрации ионов водорода и гидроксид-ионов на 

среду растворов? 
14 Что такое рН раствора, как она определяется? 
15 Что такое гидролиз и как процесс гидролиза влияет на среду рас-

твора? 
16 Как по формуле соли определить среду образующегося раствора? 
17 Что называется произведением растворимости? 
 
 
4 Окислительно-восстановительные реакции 
4.1 Степень окисления, окислители и восстановители 
 
Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) – это реакции, проте-

кающие с переходом электронов от одних частиц (атомов, ионов, молекул) к 
другим. 

Частицы, к которым переходят электроны, называются окислителями. 
Частицы, от которых переходят электроны, называют восстановителя-

ми. 
Для определения числа электронов, теряемых или приобретаемых реа-

гентами, участвующими в реакции введено понятие окислительного числа 
(ОЧ) или степень окисления (СО) атома элемента в данной молекуле. 
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ОЧ – условный электрический заряд атома элемента, который он может 
приобрести в том случае, если все его связи считать ионными. 

У атомов элементов, находящихся в свободном состоянии, степени 
окисления равны «0». 

Не следует отождествлять СО элемента с его валентностью. 
Валентность – это число, показывающее, сколько связей образованно 

элементом в данной молекуле. 
Например, в молекуле азота N2: NN ≡  валентность равна 3, а степень 

окисления равна нулю. 
Для определения (СО) элементов в разных соединениях следует знать: 
1) СО кислорода почти во всех соединениях (кроме пероксидов, на-

пример, Н2О2) равна минус двум, в Н2О2 СО кислорода равна минус единице; 
2) степень окисления водорода почти во всех соединениях равна +1; 
3) в простых неполярных молекулах, например,. Cl2, I2, H2, CO равна 

нулю. 
4) у элементов в свободном состоянии, например, всех металлов, серы, 

фосфора ОЧ равна нулю; 
5) алгебраическая сумма СО элементов всякой молекулы с учетом чис-

ла атомов равно нулю. 
Учитывая это положение, легко найти СО одного элемента, если из-

вестны СО остальных элементов, входящих в состав данной молекулы. Для 
этого нужно решить простое уравнение. Например, найти СО серы в молеку-
ле H2S2O7. 

Составляем для этой молекулы следующее уравнение: 
07)2(212 =⋅−+⋅+⋅х , 

где  
1 х – СО серы в данной молекуле; 2 – число атомов серы в данной мо-

лекуле; 
2 – СО водорода; 2 – число атомов водорода; (-2) 
3  – СО кислорода; 7 – число атомов кислорода. 
Решая уравнение с одним неизвестным, получим х=6. Следовательно, 

СО серы в данной молекуле равна +6. 
 
 
4.2 Составление уравнений ОВР 
4.2.1 Общие положения 
 
Чтобы составить уравнение окислительно-восстановительной реакции, 

необходимо определить вещество-окислитель и вещество-воссстановитель. 
Положение элемента в периодической системе Д.И.Менделеева помо-

гает ответить на этот вопрос. 
К типичным элементам восстановителям могут быть отнесены: 
– нейтральные атомы, на внешнем энергетическом уровне которых 

имеется от 1 до 3 электронов (s, d, f  элементы), обычно это чистые металлы и 
газообразный водород; 



 

65 
 

- отрицательно заряженные ионы неметаллов; 
- положительно заряженные ионы металлов в низших степенях окисле-

ния (As3+, Fe2+, Cr2+, Cr3+, Cu+, Mn2+); 
 - сложные ионы и молекулы, содержащиеся в состоянии промежуточ-

ной степени окисления ( −2
2SO , −

2NO , −3
3AsO  и др.). 

 К типичным окислителям относят: 
- нейтральные атомы и молекулы неметаллов (F2, Cl2, O2 и др.), кото-

рые характеризуются большим значением электроотрицательности, то есть 
способность присоединять к себе электроны от других атомов; 

- положительно заряженные ионы металлов. Наибольшие окислитель-
ные свойства проявляют ионы в высшей степени окисления (Fe3+, Sn4+, Cu2+ 
и др.); 

- сложные ионы и молекулы, содержащие атомы металла в состоянии 
высшей степени окисления ( −

4MnO , −2
72OCr , −

3BiO   и т.д.), которые в процессе 
ОВР стремятся понизить свою СО. 

 Вещества, проявляющие, в зависимости от условий, окислительные 
или восстановительные свойства – это соединения, в состав которых входят 
атомы в промежуточных СО (H2SO3, HNO2, H2O2 и др., из простых веществ – 
все неметаллы, кроме фтора и кислорода). 

Окислительно-восстановительные реакции могут протекать в различ-
ных средах: в кислой (избыток H+), в нейтральной (Н2О), щелочной (избыток 
ОН-). 

В зависимости от среды изменяется характер реакции между одними и 
теми же веществами. Поэтому характер среды, в которой протекает ОВР, 
часто создают искусственно. Для создания кислой среды в систему вводят 
обычно серную кислоту (азотную и соляную применяют редко, так как пер-
вая – сама сильный окислитель, а вторая – способна окисляться). Для созда-
ния щелочной среды обычно используют КОН или NaOH. Нейтральная среда 
создается молекулами воды. 

При составлении окислительно-восстановительных реакций применя-
ют два метода: метод электронного баланса и ионно-электронный метод. 

 
 
4.2.2 Метод электронного баланса 
 
Метод электронного баланса основан на определении общего количе-

ства электронов, перемещающихся от восстановителя к окислителю. 
Например, рассмотрим химическую систему 
 
                        

2

2

40

2

2

4

6

2

111 −+−++−+

+→+ OSBrOSHBrH                                               (4.1) 
 
Составление уравнения ОВР и расстановку коэффициентов произво-

дим в следующей последовательности: 
а) определяем СО всех элементов до и после реакции; 
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б) записываем схему перемещения электронов в виде электронного 
уравнения: 

0BreBr →−−  (процесс окисления), 
46 2 ++ →+ SeS  (процесс восстановления). 

Процесс отдачи электронов атомом, молекулой, ионом называется про-
цессом окисления. Частица, отдающая электроны, называется восстановите-
лем. Восстановитель в ходе реакции повышает свою степень окисления. 

Процесс принятия электронов атомом, молекулой, ионом называется 
восстановлением. Частица, принимающая электроны, называется окислите-
лем. Окислитель в процессе реакции понижает степень окисления. 

Следовательно, в нашем примере, −Br  - восстановитель, 6+S  - окисли-
тель; 

в) так как количество отданных электронов восстановителем и приня-
тых окислителем должно быть одинаково, то подбираем множители для 
окислителя и восстановителя:   

 
Из баланса вытекает, что на каждый атом серы приходится два иона 

брома. Следовательно, с одной молекулой H2SO4 реагирует два иона бромо-
водорода. Эти цифры проставляем перед соответствующими молекулами как 
коэффициенты:  

 
                      22422 SOBrSOHHBr +→+ ;                                             (4.2)              
 
г) затем сравниваем левую и правую части схемы реакции и видим, что 

в левой части имеется 4 атома водорода и 4 атома кислорода, которые в ре-
зультате реакции образуют 2 молекулы воды, и тогда уравнение примет вид  

 
                        OHSOBrSOHHBr 222422 ++→+ ;                                  (4.3) 
д) правильность составленной ОВР проверяем путем подсчета атомов 

кислорода в обеих частях уравнения, затем стрелку заменяем на знак равен-
ства. 

Пример 1 – Реакция идет в кислой среде: 

OHSOMnSOKSOMnKSOHSH 24

2

42

0

4

7

42

2

2 +++→++
++−

 
Находим окислитель и восстановитель. 

 
Далее расставляем коэффициенты: 

OHSOMnSOKSOMnKSOHSH 24

2

42

0

4

7

42

2

2 2525 +++→++
++−

 

Восстановитель: 02 2 SeS →−−   

27 5: ++ →+ MneMnОкислитель  
5 – процесс окисления 
2 -  процесс восстановления 

0BreBr →−−  

46 2 ++ →+ SeS  
2 
1 
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Затем уравниваются числа атомов тех элементов, которые имеют по-
стоянное окислительное число. Это касается щелочных и щелочно-
земельных металлов, т.е. ионов калия. Далее определяется коэффициент пе-
ред кислотой. Для этого подсчитывается число кислотных остатков в правой 
части уравнения и из него вычитается число кислотных остатков в левой час-
ти, не учитывая молекулы среды, т.е. это 3-0=3. Это и будет коэффициент для 
молекул в левой части. 

Затем определяют число молекул воды. Для этого подсчитывается чис-
ло атомов водорода в левой части уравнения. Их равно 16, отсюда следует, 
что после реакции образуется 8 молекул воды. 

 

OHSOMnSOKSOMnKSOHSH 24

2

42

0

4

7

42

2

2 82535 +++→++
++−

. 
 

Пример 2 – Реакция ОВР в щелочной среде. 
В щелочной среде подбор коэффициентов осуществляется также: 

OHBrNaOCrNaNaOHBrCrONa 2

1

4

6

22

3

2 ++→++
−++

 

 
OHBrNaOCrNaNaOHBrCrONa 2

1

4

6

22

3

2 6232 ++→++
−++

 
Коэффициент перед молекулой основания находят как разницу между 

числом ионов Na, входящих в состав молекулы щелочи и числом тех же ио-
нов (если они имеются), входящих в состав молекул окислителя и восстано-
вителя. В нашем примере это 10-2=8 

Следовательно, перед молекулой щелочи ставится коэффициент 8. 
OHBrNaOCrNaNaOHBrCrONa 2

1

4

6

22

3

2 62832 ++→++
−++

 
По числу атомов водорода в левой части находят коэффициент перед 

водой: 
OHBrNaOCrNaNaOHBrCrONa 2

1

4

6

22

3

2 462832 ++→++
−++

. 
Правильность составленного уравнения проверяем путем подсчета 

атомов кислорода в обеих частях уравнения. 
 
 
4.2.3 Ионно-электронный метод составления ОВР  
 
Данный метод основан на составлении ионных уравнений для процесса 

окисления восстановителя и процесса восстановления окислителя с после-
дующим суммированием их в общее ионное уравнение. 

Пример 1   
 →++

++− 2,
424

72

2 )( MnSсредаSOHOMnKSH  

1
2 22 −→+ BreBr  

63 3 ++ →− CreCr  
3 
2 
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Чтобы правильно составить полуреакции окислителя и восстановителя, 
необходимо определить влияние среды  - окислительно-восстановительные 
свойства перманганата калия: 

- в кислой среде −+ )( 4
7OMn  перейдет в +2Mn , т.е. образует ион типичного 

металла; 
- в щелочной среде образуется ион −+ 2

4
6 )( OMn ; 

- в нейтральной среде образуется 2
4OMn+ . 

1 Составляем ионное уравнение в кислой среде: 

 
При составлении ионного уравнения восстановления окислителя ионы 

водорода берем из среды (H2SO4).  
В кислой среде ионы кислорода с ионами водорода среды образуют во-

ду. На четыре иона кислорода потребуется восемь ионов водорода. 
Затем суммируем ионные уравнения в общее и сокращаем число ионов 

водорода до и после реакции на 10 и получим: 
OHHSMnHSHMnO 2

2
24 81052165)(2 +++→++ +++− . 

Из ионного уравнения составляем молекулярное: 
OHSOKSMnSOSOHSHKMnO 24244224 852352 +++→++ . 

Правило: в кислой среде все ионы типичных металлов (К+, Mn2+) при-
обретают кислотные остатки среды, образуя средние соли. 

2 В щелочной среде образуется вода: 
 →++

−−+
BrСrONaOHBrCrONa ,)(

2

3

2

2
4  

 
При образовании кислотного остатка (СrO4)2- потребуется еще 2 атома 

кислорода. Их возьмем из удвоенного количества гидроксогрупп. Два атома 
кислорода пойдут на образование кислотного остатка (СrO4)2-, а два на обра-
зование двух молекул воды. 

Суммируем ионные уравнения в общее ионное уравнение: 
 

OHBrCrOOHBrCrO 2
2

422 46)(283)(2 ++→++ −−−−  
 

Из ионного уравнения составляем молекулярное: 
 

OHNaBrCrONaNaOHBrNaCrO 24222 46)(2832 ++→++ . 
 

OHCrOOHeCrO 2
2

42 2)(43)( +→+− −−− - процесс окисления 

2 
3 

−→+ BreBr 222 - процесс восстановления 

OHMnHeMnO 2
2

4 45)( +→++ ++−  

++→− HSeSH 22 0
2

 
2 
5 
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3 В нейтральной среде ОВР протекают в присутствии молекул воды. В 
результате реакции образуется основание: 

 

2423)( 224

,)(
2324

2
2

4

ениявосстановлпроцессOHMnOOHeMnO
OHSONaKMnO MnOSO

−+→++

 →++
−−

−

 

 
Из кислотного остатка образуется нейтральная молекула MnO2 и осво-

бождается 2 иона кислорода, которые с молекулами воды образуют гидро-
ксогруппы: 

 
32)(2)( 2

42
2

3 окисленияпроцессHSOOHeSO −+→+− +−−  
 
При недостатке атомов кислорода в нейтральной среде их берут из мо-

лекул воды Н2О.  
Составляем полное ионное уравнение: 
 

−+−−− +++→++ OHHSOMnOOHSOMnO 86)(327)(3)(2 2
422

2
34  

 
Сокращаем молекулы воды до и после ОВР и из ионного уравнения со-

ставляем полное молекулярное: 
 

KOHSONaMnOOHSONaKMnO 23232 4222324 ++→++ . 
 
Все окислительно-восстановительные реакции можно классифициро-

вать на: 
1) реакции межмолекулярного окисления-восстановления, в кото-

рых окислитель и восстановитель находятся в разных молекулах. К таким от-
носятся все  рассмотренные выше реакции; 

2) реакции внутримолекулярного окисления-восстановления. В та-
ких реакциях окислитель и восстановитель входят в состав одной молекулы 
вещества. 

22

32

3

5
22

0

OONNaONNa t +→
+

+
−+

; 
 

3) реакции диспропорционирования. В таких процессах происходит 
одновременное уменьшение и увеличение степени окисления атомов одного 
и того же элемента: 

KOHOMnOMnKOHOMnK 4223 2

4

4

7

24

6

2 ++→+
+++

 
 

 

76 1 ++ →− MneMn  

46 2 ++ →+ MneMn  
2 
1 
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Суммируем коэффициенты (3) и его ставим к исходному веществу, а 
затем коэффициент (2) к KMnO4.  

Эквивалентом окислителя (восстановителя) называется такое количе-
ство, которое восстанавливаясь (окисляясь), присоединяет (высвобождает) 1 
моль электронов. 

В соответствии с этим молярная масса эквивалента окислителя (вос-
становителя) равна его молярной массе, деленной на число электронов, от-
данных восстановителем или число электронов, принятых окислителем. 

Так при переходе: 1) 
2

4

7
5

+
−

+

→+ MneOMn  

г/моль 31,61
5
г/моль 158,4)()1( 4

4 ===
z

KMnOMKMnO
z

M ; 

2) 4

6

23

4

2 2 OSNaeOSNa
++

→−  

г/моль 62,9
2
г/моль 125,8

2
)(

)1( 32
32 ===

SONaMSONa
z

M . 

 
Вероятность протекания ОВР определяется по окислительно-

восстановительному потенциалу любого восстановителя и его окисленной 
формы и любого окислителя и его восстановленной формы. 

Для каждой пары ОВ-потенциалы определяются относительно посто-
янной величины потенциала сравнения водородного электрода, потенциал 
которого условно принят равным нулю. ОВ-потенциал для любой пары опре-
деляют при стандартных условиях, т.е. при t=25 0C; С (соли)=1 моль/дм3. Чем 
меньше потенциал пары, тем больше его восстановительные свойства. Чем 
больше потенциал пары, тем больше его окислительные свойства. 

Окислительно-восстановительная реакция возможна при условии, ко-
гда потенциал окислителя больше потенциала восстановителя, так E0(MnO4)-

/Mn2+=1,52 B; E0(SO4)2-/(SO3)2-=0,22 B. 
 
 
4.3 Контрольные вопросы  
 
1 Какие химические реакции относятся к окислительно-

восстановительным? 
2 Что такое степень окисления атома химического элемента? 
3 Атомы каких элементов имеют постоянную степень окисления в хи-

мических соединениях? 
4 Как определяется максимальная и минимальная степень окисления 

атомов элементов исходя из положения в Периодической системе элементов 
Д.И.Менделеева? 

5 Что называется процессом окисления (восстановления)?  
6 Что называется окислителем (восстановителем)? 
7 Какие вещества относятся к типичным окислителям? 
8 Какие вещества относятся к типичным восстановителям? 
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          5 Основы электрохимии 
 5.1 Электродные потенциалы 
 

Электрохимия изучает механизм образования электрического тока при 
протекании в системе окислительно-восстановительных реакций, а также 
окислительно-восстановительные реакции, возникающие в системе при про-
пускании через нее электрического тока. 

В основе многих электрических процессов лежит явление образования 
электрического скачка потенциала на границе раздела фаз металл-раствор. 
Установлено, что на границе раздела фаз между электропроводящим (чаще 
всего металлическим) электродом, погруженным в раствор, и самим раство-
ром возникает электрический (электродный) потенциал. Скачок потенциала 
возникает из-за наличия на границе раздела металл-раствор электрохимиче-
ского равновесия, которое может быть выражено окислительно-
восстановительным уравнением 

 
           0MeneMen →++                                                                           (5.1) 

 
Особенностью данного электрохимического равновесия является то, 

что ионы металлов находятся в растворе, а электроны могут находиться 
только непосредственно на металлическом электроде. 

Именно наличие противоположно заряженных частиц в различных фа-
зах (ионы в растворе, электроны в металлическом электроде) приводит к то-
му, что между раствором и металлическим электродом возникает разность 
электрических потенциалов или электродный потенциал. 

Величина его зависит, главным образом, от природы металла, концен-
трации ионов в растворе и температуры раствора. Наиболее изучены элек-
тродные потенциалы, возникающие на поверхности металлов, погруженных 
в растворы своих солей (т.е. содержащих ионы данного металла). Экспери-
ментально для всех известных металлов определены значения электродных 
потенциалов, возникающих между ними и раствором их солей. Измеренный 
при стандартных условиях (Т=298 К и Р=105 Па) такой электродный потен-
циал называется стандартным относительным электродным потенциалом. 
Само собой разумеется, что величины стандартных электродных потенциа-
лов сведены в таблицы, которые имеются в соответствующих справочниках. 

Зависимость величины электродного потенциала от различных факто-
ров определяется уравнением Нернста: 

 
            ]lg[059.0]lg[ 00 ++ ⋅+=⋅+= nn Me

n
EMe

nF
RTЕЕ ,                               (5.2) 

где Е0 – стандартный относительный электродный потенциал данного 
металла (табличная величина); 

 [Men+] – концентрация ионов металла в растворе,  
n+ – заряд иона металла;   
R – универсальная газовая постоянная;  
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Т – температура раствора;  
F – постоянная Фарадея, равная 96500 кулонов. 
Возникновение электродных потенциалов между металлом и раство-

ром его соли позволяет создать несколько электрохимических систем, в ко-
торых реализуются задачи, вынесенные в самом начале раздела. Рассмотрим 
некоторые из них. 

 
 
5.2  Гальванический элемент 
 
Различие в величинах электродных потенциалов у разных металличе-

ских электродов позволяет создать гальванический элемент – систему, в ко-
торой энергия химических реакций превращается в электрическую энергию. 

В гальваническом элементе два различных металлических электрода 
погружены в растворы своих солей. Растворы солей через мембрану (или 
фильтр) соединены между собой (внутренняя электрическая цепь). К метал-
лическим электродам подключена нагрузка или измерительный прибор 
(внешняя электрическая цепь). Схема гальванического элемента обозначает-
ся в виде 

 
                           0

221
0
1 MeMeMeMe nn ++ ,                                                      (5.3) 

 
где  0

2
0
1 , MeMe  - металлические электроды (степень окисления равна нулю); 

++ nn MeMe 21 ,  - ионы соответствующих металлов в растворе. 
В гальваническом элементе имеется два электрода – катод и анод, ко-

торые легко определяются при сравнении их стандартных электродных по-
тенциалов металлов. 

Анод – это металл с более отрицательным электродным потенциалом, 
на поверхности анода происходит процесс окисления чистого металла анода 
до ионов и их переход в раствор. 

Анодный процесс:  
 

+→− nMeneMe0  или ++= nMeneMe0 ,                                                     (5.4) 
 
где n – число электронов, участвующих в процессе. 

Катод – это металл с более положительным значением электродного 
потенциала, на поверхности катода происходит процесс восстановления ио-
нов металла из раствора до чистого металла, который оседает на поверхности 
катода. 

Катодный процесс записывается в виде уравнения 
 
 0MeneMen →++ .                                                                                   (5.5) 
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Ясно, что анод является источником свободных электронов, которые 
образуются на аноде в результате окислительно-восстановительной реакции. 
Электроны направлено движутся через внешнюю электрическую цепь (про-
вода и нагрузка) к катоду. Катод является приемником (ассимилятором) 
электронов, и на поверхности катода ионы катодного металла принимают 
электроны. 

Окисление металла на аноде и превращение его в ионы сопровождается 
переходом чистого металла из твердого электрода в раствор. Таким образом, 
при работе гальванического элемента всегда происходит разрушение анода, 
поэтому гальванический элемент считается одноразовым химическим источ-
ником тока (различные батарейки для карманных фонарей и переносной ап-
паратуры это подтверждают). 

Величина максимального напряжения или электродвижущей силы 
(ЭДС) Е∆  гальванического элемента определяется по выражению: 

 
             анодкатод ЕЕЕ −=∆ ,                                                                    (5.6) 

 
где Екатод, Еанод – электродные потенциалы металлов, являющихся катодом и 
анодом соответственно. 

Например, разобрать работу железо-серебряного гальванического эле-
мента, если известно, что 44.00 −=FeЕ В 80.00 =AgЕ В. 

Решение: Ионы железа имеют в растворе заряд Fe2+ , а ионы серебра 
Ag+. Поэтому, железо-серебряный электрод имеет схему: 

020 AgAgFeFe ++ . 
Сравнивая электродные потенциалы, имеем: 
ЕFe=-0.44 B<EAg=0.80 B, т.е. железо – анод, серебро – катод. 
Тогда: 

ВEЕЕ FeAg 24.1)44.0(80.0 =−−=−=∆ . 
Анодный процесс: +=− 20 2 FeeFe . 
Катодный процесс: 0AgeAg =++ . 
В процессе работы данного гальванического элемента происходит раз-

рушение анода, т.е. в данном случае разрушается железный электрод. 
 
 
5.3 Электролиз и законы электролиза 
5.3.1 Характер электродных процессов 
 
Электролиз – это совокупность процессов, происходящих на поверхно-

стях электродов, погруженных в раствор или расплав электролита, при про-
пускании через них электрического тока. 

При электролизе внешний источник тока подключен к электродам - ка-
тоду и аноду: при этом к катоду подключен отрицательный полюс источника 
тока, а к аноду – положительный. Электроды погружаются в раствор или 



 

74 
 

расплав электролита. Так как в растворах электролитов имеются ионы, то под 
действием внешнего электрического поля они движутся к противоположно 
заряженным электродам (положительные ионы – катионы движутся к катоду, 
а отрицательные ионы – анионы движутся к аноду) и на поверхности их 
окисляются (на аноде) или восстанавливаются (на катоде) до чистых (эле-
ментарных) веществ. 

Наиболее простым является электролиз расплавленных электролитов, 
так как эта система содержит только ионы, образующиеся из молекул элек-
тролита. 

Например, рассмотрим электролиз расплава NaCl. 
При расплавлении NaCl происходит распад молекул на ионы, которые 

движутся к соответствующим электродам. 
 
                 −+ +→ ClNaNaCl                                                                    (5.7) 

 
Катодный процесс: 0NaeNa →++ . 
Анодный процесс: 0

222 CleCl →−− . 
То есть на катоде выделяется чистый натрий, а на аноде – газообраз-

ный чистый хлор. 
Таким образом, при электролизе расплавов электролитов на электродах 

в чистом виде получаются вещества, входящие в состав самого электролита. 
Электролиз растворов электролитов – более сложный процесс, так как 

помимо самого электролита в данной системе содержатся молекулы воды. 
Рассмотрим процессы, происходящие на поверхности инертных электродов, 
в этом случае характер катодных процессов определяется величиной элек-
тродного потенциала того металла, ионы которого движутся к катоду. 

1 Если ЕМе<-1,68 В (а к таким металлам относятся Na, K, Ca, Mg. Al), то 
ион этого металла не может восстановиться на катоде, а вместо него восста-
навливаются молекулы воды 

 
                  −+↑→+ OHHeOH 222 22 ,                                                      (5.8) 

 
а на катоде выделяется газообразный водород. 

2 Если -1,6 В<EMe,<0 B (к таким металлам относятся Zn, Fe, Sn, Cr, Ni, 
Pb), то на катоде одновременно восстанавливаются ионы металла и молеку-
лы воды: 

 

                 
,

, 222
0

22

MeneMe
OHHeOH

n →+

+↑→+
+

−

                                                      (5.9)                                    

 
т.е. на катоде выделяется чистый металл и газообразный водород. 

3 Если ЕМе>0 В (к таким металлам относятся Cu, Ag, Hg, Au), то на ка-
тоде выделяется чистый металл 
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                           0MeneMen →++ .                                                        (5.10) 
 
Характер анодных процессов определяется строением анионов (к ним 

относятся ионы кислотных остатков и ион ОН-), а также материалов, из кото-
рых  изготовлены аноды. 

В данном случае возможны следующие варианты: 
1) анионы простого строения (Cl, Br, I, S2-) непосредственно окисляют-

ся на поверхности анода до чистого вещества. 
Например, 
 
                      222 CleСl →−−  ;                                                                (5.11) 
 
2) анионы сложного строения (кислородсодержащие ионы 

−−− 3
4

2
3

2
4 ,, POCOSO  и т.д.) на аноде не изменяются, а вместо них окисляются мо-

лекулы воды: 
 
                 ++↑→− НОeOH 442 22                                                          (5.12) 

 
и при этом выделяется газообразный кислород; 

3) если анод выполнен из инертного (уголь, графит, платина) материа-
ла, то в процессе электролиза происходит окисление металла анода и переход 
ионов металла в раствор (то есть анод разрушается): 

 
                               +→− nMeneMe0                                                                  (5.13) 

 
Таким образом, при электролизе растворов на катоде можно получить 

чистые металлы или газообразный водород, на аноде – чистые неметаллы 
(галогены и серу) и газообразный кислород. 

 
 
5.3.2 Законы электролиза 
 
Законы электролиза (иначе их называют законами Фарадея) позволяют 

количественно оценивать электрохимические превращения, протекающие в 
системе при электролизе расплавов или растворов. 

Первый закон электролиза формулируется следующим образом: 
- масса превратившегося на электроде вещества прямо пропорциональ-

на величине электрохимического эквивалента вещества и количеству пропу-
щенного через систему электричества. 

Электрохимический эквивалент определяется по формуле 
 
                            

nF
A

F
mk экв == ,                                                            (5.14) 
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где k – электрохимический эквивалент, г/(моль∙Кл);  
mэкв - эквивалентная масса вещества, г/моль;  
F – постоянная Фарадея, F=96500 Кл;  
А  - атомная (мольная) масса вещества, превращающаяся на электроде;  
n – заряд иона вещества или степень окисления (по модулю). 
Количество вещества Q (в Кл), прошедшего через систему, определяет-

ся по известной в курсе физики формуле 
 
                                   ItQ = ,                                                               (5.15) 

 
где I – сила тока электролиза, А;  
t – время электролиза, с. 
Таким образом, полное математическое выражение для первого закона 

электролиза имеет вид 
 
                      

nF
tImkQm экв

⋅
⋅⋅

==                                                             (5.16) 

 
или  
 
                         

nF
tIAm

⋅
⋅⋅

= .                                                                  (5.17) 

 
Нетрудно определить, что если Q=F, то эквm

n
Am == , т.е. физический 

смысл постоянной Фарадея F – это количество электричества, которое необ-
ходимо пропустить через систему при электролизе, чтобы на электроде вы-
делилась масса вещества, равная его эквивалентной массе (F=96500 Кл). 

Например, определить массу вещества, которая выделится на аноде 
при электролизе раствора H3PO4 током 10 А в течении 965 с.  

Решение 
 1 Рассмотрим схему электролиза раствора H3PO4 и определим вещест-

во, которое будет выделяться на аноде при электролизе данного раствора 
−+ +→ 3

443 3 POHPOH . 
 

Так как ион −3
4PO  является сложным анионом, то согласно характеру 

анодных процессов, на аноде будет выделяться газообразный кислород 
(атомная масса кислорода по таблице Д.И, Менделеева равна 16, степень 
окисления равна -2). 

2 Определим массу выделившегося вещества, согласно первому закону 
электролиза 

г 0,8
965002

9651016
=

⋅
⋅⋅

=
⋅

⋅⋅
=

nF
tIAm  

 
Ответ: на аноде выделится 0,8 г кислорода. 
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Второй закон электролиза:  
- при последовательно включенных в электрическую цепь электродах, 

массы выделившихся при электролизе веществ относятся друг к другу, как 
их эквивалентные массы, то есть: 

 
                      

)2(
)1(

)2(
)1(

экв

экв

m
m

m
m

= ,                                                                 (5.18) 

 
где m(1), m(2)- массы выделившихся на электродах веществ,  
mэкв(1), mэкв(2) – эквивалентные массы этих веществ. 
Из данного закона можно выделить очень важное следствие: массы 

веществ, выделившихся на катоде и аноде, при электролизе относятся друг к 
другу, как их эквивалентные массы, то есть 

 
                         

)(
)(

)(
)(

аm
km

am
km

экв

экв= ,                                                             (5.19) 

 
где m(k), m(a)- массы выделившихся на катоде и аноде веществ,  
mэкв(k), mэкв(a) – эквивалентные массы этих веществ. 
Применяя второй закон электролиза, можно определить массу выде-

лившегося на электроде вещества, если известна масса вещества, выделив-
шаяся на другом электроде. 

Например, определить массу выделившегося на катоде вещества при 
электролизе раствора K2CO3, если на аноде при этом выделилось 4 г вещест-
ва. 

Решение 
 Определим вещества, выделяющиеся на электродах при электролизе 

раствора K2CO3. 
−+ +→ 2

332 2 COKCOK . 
 
По характеру катодных и анодных процессов определяем, что на като-

де выделяется газообразный водород Н2, а аноде  - газообразный кислород 
О2. 

Используем второй закон электролиза для определения массы вещест-
ва, выделившегося на катоде: 

)(
)(

)(
)(

аm
km

am
km

экв

экв= , следовательно 
)(

)()()(
2

22
2 Om

OmHmHm
экв

экв ⋅
= , т.к. 

г/моль 11/1
)(
)(

)(
2

2
2 ===

Hn
НАНmэкв  и г/моль 82/16

)(
)(

)(
2

2
2 ===

Оn
ОАОmэкв , то имеем: 

г 0,5
8
41

)(
)()(

)(
2

22
2 =

⋅
=

⋅
=

Om
OmHm

Hm
экв

экв . 

Ответ: на катоде выделилось 0,5 г водорода. 
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5.4 Электрохимическая коррозия металлов 
 
Коррозия – это самопроизвольное разрушение металлов под воздейст-

вием окружающей среды. 
По механизму протекания подразделяют химическую и электрохими-

ческую коррозию. Коррозионное разрушение металла происходит, в основ-
ном, за счет электрохимической коррозии (по некоторым оценкам – до 95 % 
металла). 

В результате коррозии чистый металл превращается в продукты корро-
зии – оксиды и некоторые другие соединения  (хорошо знакомая Вам ржав-
чина), которые обладают малой механической прочностью. 

В основе электрохимической коррозии лежит работа, так называемого, 
самопроизвольного гальванического элемента. 

Самопроизвольный гальванический элемент образуется всегда при 
контакте двух различных металлов, находящихся во влажном воздухе или в 
растворе электролита (соли, кислоты, щелочи и даже обыкновенной питьевой  
или технической воде). Самопроизвольный гальванический элемент отлича-
ется от обычного гальванического элемента следующими показателями: 

1) в самопроизвольном гальваническом элементе внешняя электриче-
ская цепь всегда замкнута, так как различные металлы находятся в непосред-
ственном механическом (а, следовательно, и электрическом) контакте друг с 
другом. 

2) в самопроизвольном гальваническом элементе различные металлы 
контактируют не с растворами своих солей, а с произвольным раствором, 
причем оба металла контактируют с одним и тем же электролитом. 

Несмотря на, казалось бы, существенные отличия, работа самопроиз-
вольного гальванического элемента не сильно отличается от работы обычно-
го гальванического элемента. Самым важным в процессе электрохимической 
коррозии является то, что при этом всегда разрушается (корродирует или 
превращается в ржавчину) анод, входящий в состав самопроизвольного галь-
ванического элемента. Вспомним, что анод в гальваническом элементе опре-
деляется при сравнении табличных значений электродных потенциалов ме-
таллов, составляющих данный гальванический элемент (анодом является ме-
талл с более отрицательным значением электродного потенциала). 

Таким образом, если известно, что два различных металла (или сплава) 
находятся в контакте друг с другом и при этом находятся во влажном воздухе 
или в растворе электролита, то при этом всегда можно определить разрушае-
мый металл. Зная это, можно применить различные способы защиты этого 
металла от коррозионного разрушения. 

Процесс электрохимической коррозии металла - сложный процесс, со-
стоящий из трех основных процессов: 
 1) анодный процесс - образования гидратированных ионов металла в элек-
тролите и некомпенсированных электронов на анодных участках по реакции 
 
                                 Мео  → n℮         +             Me+n        ;                                     (5.20)    
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 2) процесс перетекания электронов по металлу от анодных участков к ка-
тодным и соответствующего перемещения катионов и анионов в растворе; 
 3) катодный процесс - ассимиляции электронов какими-либо ионами или 
молекулами раствора (деполяризаторами), способными к восстановлению на ка-
тодных участках по реакции 
 
                                                    D + ne = [ ]Dne .                                                   (5.21) 
  
 Характер катодных процессов зависит, прежде всего, от величины рН рас-
твора: 
 а) в нейтральных и щелочных растворах на поверхности катодного металла 
восстанавливаются молекулы растворенного в жидкости кислорода с образовани-
ем гидроксид-ионов 
 

     О 2 + 4е + 2Н2О = 4ОН-,                                                                       (5.22) 
 
б) в кислых растворах на поверхности катодных металлов восстанавлива-

ются ионы водорода 
 
                 2Н+ + 2е =  Н2 .                                                                                                                   (5.23) 
 
Так как в катодных процессах сам катодный металл не участвует, то данный 

металл защищается от коррозии. 
Продукты электродных реакций, протекающих при электрохимической 

коррозии, называются первичными продуктами коррозии. Между первичными 
продуктами коррозии могут протекать химические взаимодействия с образовани-
ем вторичных продуктов коррозии.  

Пример -  При постройке водопровода латунный кран соединили меха-
нически (на резьбовом соединении) со стальной трубой. Какая часть конст-
рукции будет подвергаться коррозионному разрушению при эксплуатации. 

Решение 
В нашем случае два различных металла (медный и железный сплавы) 

контактируют друг с другом и раствором электролита (водой), то есть обра-
зуется самопроизвольный гальванический элемент. Определим анод в данной 
системе, сравнив для этого табличные значения стандартных электродных 
потенциалов.  

Из таблицы имеем:  
Ео(Fe) = -0,44 В и Ео(Cu) = +0,34 В. 

Так как Ео(Fe) = -0,44 В < Ео(Cu)=+0,34 В, то стальная труба в данном 
случае будет являться анодом, а латунный кран - катодом. В самопроизволь-
ном гальваническом элементе разрушается анод, значит, коррозионному раз-
рушению будет подвергаться стальная труба. Уравнения электродных про-
цессов  
Анодный процесс:      Fe0  -  2e    =  Fe+2 . 
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Катодный процесс:     O2 + 2H2O  +  4e  = 4 OH-  (на поверхности латуни).  
Первичными продуктами коррозии являются ионы железа Fe2+ и гид-

роксильные ионы OH- .  Эти ионы будут взаимодействовать между собой с 
образованием нерастворимого гидроксида железа Fe(OH)2  

 
Fe2+ + 2OH- =  Fe(OH)2 
  
Таким образом,  Fe(OH)2  - вторичный продукт коррозии  
 
 
5.5 Контрольные вопросы  
 
1 Что такое электродный потенциал металлического электрода, почему 

он возникает именно на границе раздела фаз металл-раствор? 
2 От каких факторов зависит величина электродного потенциала? Ка-

кое уравнение это показывает? 
3 Какой электрод в гальваническом элементе называется анодом (като-

дом), какие процессы происходят на аноде (катоде)? 
4 Как определяется величина ЭДС гальванического элемента? 
5 Какой из электродов гальванического элемента разрушается при ра-

боте гальванического элемента? 
6 Что такое электролиз, как он осуществляется практически? 
7 Почему электролиз расплавов отличается от электролиза водных рас-

творов электролитов? 
8 От чего зависит характер катодных (анодных) процессов при элек-

тролизе растворов? 
9 Сформулируйте первый и второй законы электролиза. 
10 Что такое электрохимический эквивалент вещества? 
11 Каков физический смысл постоянной Фарадея? 
12 Что такое коррозия металла? 
13 В чем причина электрохимической коррозии металла? 
 
 
6 Строение атома и химическая связь 
6.1 Строение электронных оболочек атомов химических элементов 
 
Атом любого элемента состоит из положительно заряженного ядра и 

отрицательно заряженных электронов, в целом же атом – система электро-
нейтральная. Атомное ядро состоит из нуклонов: протонов (заряд +1, массо-
вое число 1) и нейтронов (заряд 0, массовое число 1). Заряд ядра, равный по-
рядковому номеру элемента в таблице Д.И.Менделеева, совпадает с числом 
протонов: массовое число ядра равно суммарному количеству протонов и 
нейтронов. У одного элемента возможно существование атомов с различным 
массовым числом ядер – изотопов, т.е. атомов с различным числом нейтро-
нов и одинаковым числом протонов. 
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Согласно современным представлениям, электрон обладает одновре-
менно свойствами волны и частицы, поэтому для описания его поведения ис-
пользуют полную энергию электрона (сумма потенциальной и кинетической 
энергии) и вероятность обнаружения электрона в заданной области про-
странства. 

Состояние электрона в атоме характеризуется волновой функцией, яв-
ляющейся решением волнового уравнения Шредингера. Из математического 
анализа уравнения вытекает дискретность значений энергии электрона. Дис-
кретность выражается квантовыми числами: главным – n, орбитальным – l, 
магнитным – ml. Четвертое квантовое число  - ms – называют спиновым. 
Квантовые числа (n, l, ml) описывают состояние электрона, характеризуют 
атомную орбиталь (АО). 

Каждой АО соответствует область пространства определенного разме-
ра, формы и ориентации, равноценная понятию электронного облака. 

 Главное квантовое число – n определяет энергию АО и номер энерге-
тического уровня, на котором находится электрон (т.е. допустимые уровни 
энергии электрона) и может принимать значения от единицы до бесконечно-
сти. 

Орбитальное квантовое число – l  определяет форму АО и энергетиче-
ский подуровень (т.е. квантование вытянутости эллиптической орбиты) и 
может принимать значения от нуля до n-1. 

Магнитное квантовое число - ml определяет пространственную ориен-
тацию данной АО и отчасти ее форму (т.е. ориентацию электронных облаков 
в пространстве) и может принимать значения от 0 ± l. 

Спиновое квантовое число - ms характеризует собственный момент им-
пульса и связанный с ним магнитный момент (т.е. вращение электрона во-
круг оси) и может принимать значения 2/1± . 

Число АО в пределах энергетического подуровня определяется число-
вым значением магнитного квантового числа (2l+1). Число АО в пределах 
всего энергетического уровня равно сумме АО всех его подуровней. 

Строение атома фтора выражается электронной формулой 522 221 pss  и 
электронно-графической формулой 

 
При заполнении АО действует принцип Паули (или запрет Паули), со-

гласно которому в атоме не может быть двух электронов,  у которых все че-
тыре квантовых числа одинаковые. Основным следствием этого принципа 
является то, что на одной АО не может находиться более двух электронов. 
Состояние электронов в атоме должно отличаться значением хотя бы одного 

 

1S 

2S 2p 
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квантового числа. При переходах электронов с одной орбиты на другую атом 
поглощает или излучает энергию. 

Принцип Паули определяет емкость (максимальное число электронов) 
энергетических уровней и подуровней, которая соответственно равна 2n2 и 
2(2l+1), т.е. удвоенному числу АО. 

Заполнение энергетических подуровней подчиняется правилу Хунда, 
согласно которому устойчивому состоянию атома соответствует такое рас-
пределение электронов в пределах энергетического подуровня, при котором 
абсолютное значение суммарного спина атома максимально. Например, че-
тыре валентных p –электрона атома кислорода размещаются в квантовых 
ячейках следующим образом: 

 
Закономерная последовательность заполнения энергетических уровней 

и подуровней в атомах с увеличением порядкового номера элемента выража-
ется правилами Клечковского, которые называют правилом суммы n+l. Со-
гласно первому правилу Клечковского, при росте заряда ядра атома последо-
вательное заполнение электронных орбиталей происходит от орбиталей с 
меньшим значением суммы главного и орбитального квантовых чисел к ор-
биталям с большим значением этой суммы. При одинаковом значении этой 
суммы порядок заполнения электронами энергетических подуровней опреде-
ляется вторым правилом Клечковского: при одинаковых значениях суммы 
главного и орбитального квантовых чисел заполнение орбиталей происходит 
последовательно в направлении возрастания значения главного квантового 
числа. Таким образом, первым заполняется подуровень с меньшим значением 
n в этой сумме 

 
...654543433221 →→→→→→→→→→→→ spdspdspspss     (6.1) 

 
Правила Клечковского позволяют заранее предвидеть появление в пе-

риодической системе Д.И.Менделеева рядов из d -, а затем из f – элементов, 
которые находятся между s- и  p-элементами больших периодов. 

Принадлежность элемента к электронному семейству определяется ха-
рактером заполнения энергетических подуровней: s – элементы – заполнение 
внешнего s – подуровня при наличии на предвнешнем уровне двух или вось-
ми электронов, например: Li 1s22s2. 

p – элементы заполнение внешнего p- подуровня, например:  
F 1s22s22p5; 
d – элементы – заполнение предвнешнего d – подуровня, например:  
V 1s22s22p63s23p64s23d3 
f –элементы – заполнение f – подуровня второго снаружи уровня, на-

пример: Nd 1s22s22p63s23p64s23d104p65s24d105p66s24f4. 

2p 



 

83 
 

Если на валентных энергетических уровнях имеются вакантные АО, то 
при возбуждении атома (получении ими порции энергии) становится воз-
можным «разъединение» валентных электронов, то есть их переходы с тех 
подуровней, где все АО заняты полностью, или частично на другие валент-
ные подуровни того же уровня, имеющие незаполненные АО. При этом с тех 
АО, которые в основном (соответствующем минимальной энергии атома) со-
стоянии были заняты полностью, «уходит» по одному электрону последова-
тельно, т.е. возможно несколько возбужденных состояний. Возбуждение ме-
няет валентное состояние атома (число его неспаренных электронов). На-
пример, валентными электронами атома осмия в основном состоянии являет-
ся следующее: 5d66s2. Их распределение по квантовым ячейкам:  

 
(атом осмия находится в 4-валентном состоянии). 
При этом как на пятом, так и на шестом уровнях имеются вакантные 

АО. Получение атомом осмия двух последовательных порций энергии при-
водит к следующим возбужденным состояниям – атом осмия находится: 1) в 
шестивалентном состоянии; 2) в 8 – валентном состоянии. 

 
 
6.2  Химические связи. Механизм их образования 

 
Химическая связь – это вид межатомных взаимодействий в молекулах, 

ионах, кристаллах, характеризуемый определенной энергией. При всем мно-
гообразии химических связей их природа едина и носит электростатический 
характер. 

Механизм образования химической связи может быть смоделирован 
различными способами. Простейшим является метод валентных связей (ВС), 
предложенный Льюисом. 

Метод валентных связей рассматривает химическую связь как резуль-
тата притяжения ядер двух атомов к одной или нескольким общим для них 
электронным парам. Такая двух электронная и двух центровая связь, локали-
зованная между двумя атомами, называется ковалентной. 

Принципиально возможны два механизма образования ковалентной 
связи:  

1)  спаривание электронов двух атомов при условии противополож-
ной ориентации их спинов; 

2) донорно-акцепторное взаимодействие, при котором общей стано-
вится готовая электронная пара одного из атомов (донора) при наличии энер-
гетически выгодной свободной орбитали другого атома (акцептора). 

5d 6s 
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Причиной образования любого типа химической связи является пони-
жение энергии системы, которая сопровождает этот процесс. Разность энер-
гии начального и конечного состояния системы называется энергией связи 
(Есв) и определяется количеством теплоты, выделяющейся при ее образова-
нии. Энергия ковалентных химических связей оценивается значениями по-
рядка от 125 до 1050 кДж/моль. 

Расстояние между ядрами двух связанных атомов называется длиной 
связи. Длина и энергия связи зависит от ее кратности, которая определяется 
числом электронных пар, связывающих два взаимодействующих атома. Чем 
кратность связи выше, тем больше энергия связи и меньше длина. 

Ковалентную связь характеризуют насыщаемость, направленность и 
полярность. 

Насыщаемость ковалентной связи обусловлена ограниченными ва-
лентными возможностями атомов, т.е. их способностью к образованию стро-
го определенного числа связей, которое обычно лежит в пределах от 1 до 6. 
Общее число валентных орбиталей в атоме определяет максимально возмож-
ную ковалентность элемента. Число уже использованных для этого орбита-
лей определяет ковалентность элемента в данном соединении. 

Если атом образует все связи только за счет спаривания электронов, то 
обычно говорят просто о его валентности, которая определяется числом не-
спаренных электронов в основном или возбужденном состояниях. 

Если атом образует связи по обменному и донорно-акцепторному ме-
ханизмам, то говорят о ковалентности. 

В таком случае валентность бора в молекуле 3BF  равна трем, а в ком-
плексном ионе −

4BF ковалентность равна четырем. 
Направленность ковалентной связи является результатом стремления 

атомов к образованию наиболее прочной связи за счет возможно большей 
электронной плотности между ядрами взаимодействующих атомов. Это дос-
тигается при такой пространственной направленности перекрывания элек-
тронных облаков, которая совпадает с их собственной. Исключение состав-
ляют s – электронные орбитали, поскольку они имеют сферическую форму. 
Перекрывание орбиталей может осуществляться различным образом: δπσ ,,  - 
способами. При образовании σ - связи возникает одна область перекрывания 
орбиталей, ось симметричная относительно линии, соединяющей ядра. 

После образования между двумя атомами σ - связи для остальных 
электронных орбиталей той же формы и с тем же главным квантовым числом 
остается только возможность бокового перекрывания по разные стороны от 
линии связи, перпендикулярно которой в этом случае проходит узловая 
плоскость. В результате образуются π  или δ - связи. В первом случае возни-
кают две, во втором – четыре области перекрывания. 

Число σ - связей, которые образует центральный атом в сложных моле-
кулах или ионах, определяет для него значение координационного числа. 

Связи, образованные атомом за счет орбиталей с различным значением 
орбитального квантового числа, должны быть энергетически неравноценны-
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ми, что, однако, не подтверждается экспериментом. В подобных случаях 
пользуются представлением о гибридизации орбиталей, согласно которым 
при образовании связи орбитали разной симметрии смешиваются и превра-
щаются в гибридные орбитали одинаковой формы.  

Геометрическая конфигурация молекул полностью определяется типом 
гибридизации орбиталей центрального атома только при условии, что все 
гибридные атомные орбитали участвуют  в образовании связей. Если же хотя 
бы на одной из них остается неподеленная электронная пара, то конфигура-
ция, определяемая типом гибридизации не реализуется. Приблизительное 
значение валентных углов в различных молекулах составляет 900. Значение 
валентного угла в молекуле воды, например, равно 104,50. 

Метод валентных связей позволяет объяснить полярность ковалентной 
связи. Если электроотрицательность атомов, образующих молекулу, одина-
кова или очень близка, то общая электронная пара располагается симметрич-
но по отношению к обоим ядрам. Такая ковалентная связь называется непо-
лярной (гомоядерные молекулы). Например, в молекуле Н2 связь ковалентная 
неполярная. 

Если электроотрицательность атомов различная, то электронная пара 
смещается в сторону более электроотрицательного атома. В этом случае цен-
тры (+) и (-) зарядов не совпадают, и возникает система (электрический ди-
поль) из двух равных по величине, но противоположных по знаку зарядов 
(δ + и δ -), расстояние между которыми (l) называют длиной диполя. Подоб-
ные ковалентные связи называют полярными. Степень полярности такой свя-
зи оценивается значением электрического момента диполя - µ , равного про-
изведению эффективного заряда на длину диполя 

 
                                      lq ⋅=µ                                                              (6.2) 

 
Наконец, если разница электроотрицательностей ( χ∆ ) превышает 1,9; 

то образуется ионная связь – предельный случай ковалентной полярной свя-
зи. Ее можно рассматривать как электростатическое притяжение, возникаю-
щее между разноименно заряженными ионами. 

Ионная связь, в отличии от ковалентной, является ненаправленной, не-
насыщенной, а координационные числа в ионных соединениях определяются 
соотношением радиусов взаимодействующих ионов. Например, в молекуле 
NaCl  связь относится к ионной. 

Водородной называют связь, образуемую атомом водорода, который 
ковалентно связан с атомом сильно электроотрицательного элемента А и дру-
гим подобным атомом В: 

 
−−−→−−− →−−− −+− НВНА связьполярнаяяковалентна δδσ  
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Чем выше электроотрицательность атомов А и В, тем больше эффек-
тивные заряды δ + на атоме Н и δ - на атоме В, а следовательно, тем сильнее 
между ними электростатическое взаимодействие и прочнее водородная связь. 

Силы взаимодействия между молекулами, которые называют Ван-дер-
ваальсовыми или межмолекулярными, обусловлены тремя видами взаимо-
действия: ориентационное, индукционное и дисперсионное. С ростом отно-
сительных молярных масс силы межмолекулярного взаимодействия возрас-
тают и, как следствие, повышаются температуры плавления и кипения ве-
ществ. 

Под первым потенциалом ионизации понимают энергию отрыва от 
атома первого электрона, под вторым потенциалом ионизации понимают 
энергию отрыва от атома второго электрона и т.д. Величина потенциала ио-
низации является мерой такого свойства элемента, как эффекта экранирова-
ния заряда ядра. Последовательные потенциалы ионизации атома возраста-
ют. 

 
 
6.3  Периодический закон и периодическая система 
Д.И.Менделеева. Характер изменения свойств элементов 

 
В настоящее время периодический закон формулируется следующим 

образом: «свойства простых веществ, а также свойства и формы соединений 
элементов находятся в периодической зависимости от зарядов ядра атомов 
элементов». 

Периодичность в изменении свойств химических элементов, располо-
женных в порядке возрастания заряда ядра их атомов, является результатом 
периодического повторения структуры внешнего электронного слоя, что свя-
зано с последовательным заполнением атомных орбиталей в соответствии с 
принципом наименьшей энергии. Каждый элемент в одно и то же время об-
ладает как набором сугубо индивидуальных свойств, связанных с особенно-
стью строения его атомов, так и совокупностью свойств, сходных со свойст-
вами его электронных аналогов. 

Химический элемент – это вид атомов, характеризующихся определен-
ным зарядом ядра, равным порядковому номеру в периодической системе. 
Он может существовать как в форме изолированных атомов или ионов, так и 
в форме атомов и ионов в составе соединений с другими атомами. 

Химические соединения состоят из атомов или ионов, находящихся в 
связанном состоянии, и характеризуются определенным составом и строени-
ем. Они могут существовать в различных формах и состояниях, в виде как 
кристаллов, так и изолированных молекул. 

Периодическая система Д.И.Менделеева – это наглядное графическое 
изображение периодического закона. Наиболее распространена ее так назы-
ваемая короткопериодная форма. 

В структуре таблицы (системы) выделяют периоды, группы и подгруп-
пы. 
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Периодом называют горизонтальную совокупность элементов, распо-
ложенных в порядке возрастания заряда ядра. Каждый период начинается s – 
элементом с конфигурацией внешнего электронного уровня ns1 и завершаю-
щийся p – элементом с конфигурацией внешнего электронного уровня ns2np6 
(кроме первого периода, который заканчивается гелием - 1s2). Номер периода 
определяется значением главного квантового числа внешнего электронного 
уровня. Первые три периода называют малыми и состоят они только из s и p 
– элементов. Четыре остальных периода называют большими. В составе чет-
вертого и пятого периодов появляются d – элементы, а в шестой и седьмой 
периоды входят f –элементы. В связи с закономерным изменением электрон-
ного строения атомов в пределах малых периодов свойства элементов изме-
няются резко, в больших периодах – медленно. 

Группой называют совокупность элементов, расположенных в таблице 
вертикально в порядке возрастания заряда ядра. В периодической системе 
находится 8 групп, т.к. на внешнем электронном уровне не может быть 
больше восьми валентных электронов. 

Каждая группа состоит из главной и побочной подгрупп. В состав 
главных подгрупп входят только  s и p – элементы, а побочных d – и f –
элементы (f –элементы вынесены в отдельные строки внизу таблицы). Атомы 
элементов одной подгруппы являются полными электронными аналогами, 
т.е. распределение валентных электронов по уровням полностью совпадает 
(за некоторыми исключениями, например Nb – 5s14d4 вместо 5s24d3). Атомы 
элементов группы в целом не являются полными электронными аналогами. 

Рассмотрим характер изменения некоторых свойств элементов с изме-
нением заряда ядра их атомов. 

Радиусы атомов элементов и ионов – условные величины. Их обычно 
вычисляют из межатомных (межъядерных) расстояний, которые зависят не 
только от природы атомов, но также и от характера химической связи между 
ними и от агрегатного состояния вещества. 

Атомные радиусы в периоде с увеличением зарядов ядер в основном 
уменьшаются (что не исключает локальных максимумов) в связи с увеличе-
нием сил кулоновского притяжения. Радиусы одинаково заряженных ионов 
изменяются по такому же закону. В подгруппе с увеличением заряда ядра 
атомные и ионные радиусы, как правило, увеличиваются, что связано с уве-
личением числа электронных уровней. 

Энергия ионизации (I) (потенциал ионизации) в периоде возрастает с 
ростом заряда ядра (хотя и не монотонно, т.к. зависит от энергетического со-
стояния электрона), в главных и третьей побочной подгруппах – убывает 
сверху вниз в связи с появлением нового энергетического уровня. В осталь-
ных побочных подгруппах энергия ионизации возрастает с ростом заряда яд-
ра. 

Сродством к электрону (Е) – называют энергию, которая выделяется 
при присоединении дополнительного электрона к атому, иону или молекуле. 
Максимальным сродством к электрону обладают атомы галогенов. Сродство 
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к электрону зависит не только от заряда атома, но и степени заполнения 
атомных орбиталей валентных уровней. 

Электроотрицательность (ЭО) представляет собой обобщенную харак-
теристику элемента, связанную не с электронами на отдельных орбиталях, а с 
внешними электронами вообще, определяемую как сумма энергии ионизации 
и сродства к электрону. Под электроотрицательностью понимают относи-
тельную характеристику способности атома, притягивать электронную пару. 
Относительная электроотрицательность в периоде возрастает и уменьшается 
в подгруппе с ростом заряда ядра. Относительную электроотрицательность 
по Полингу определяют как отношение ЭО элемента к ЭО атома лития. 

Окислительная способность элемента меняется, так же как и электро-
отрицательность, а восстановителя наоборот. 

Плотность простых веществ в периоде обычно проходит через макси-
мум, лежащий примерно по середине периода и закономерно возрастает в 
подгруппе с ростом заряда ядра. 

Основные свойства высших оксидов и гидроксидов элементов в перио-
де закономерно ослабляются, что связано с увеличением силы притяжения 
гидроксид-ионов к центральному атому с ростом заряда его ядра и уменьше-
нием атомного радиуса, а в подгруппе, в основном, усиливаются, потому что 
атомный радиус элементов возрастает. 

Кислотные свойства этих соединений изменяются в обратном направ-
лении. Неметаллические свойства в периоде, как правило усиливаются слева 
направо, а в подгруппе – ослабевают сверху вниз, металлические – наоборот. 
Граница между металлами и неметаллами в таблице проходит по диагонали 
таким образом, что все неметаллы находятся в верхней правой части таблицы 
(исключение составляют d –элементы). 

 
 

      6.4 Контрольные вопросы  
 
1  Какими квантовыми числами характеризуется энергетическое со-

стояние электрона в атоме? 
2  Дайте характеристику главного, орбитального и магнитного кванто-

вых чисел. Их обозначение, и какие значения они принимают? 
3 Напишите формулу для определения числа энергетических состояний 

в подуровне. Определите число энергетических состояний в s-, p-, d-, f- поду-
ровнях. 

4  Что такое спин электрона? Его математическое выражение. 
5  В чем суть принципа Паули, правила наименьшей энергии, правила 

Гунда? 
6  Какие элементы в периодической системе относятся к семейству  s-, 

p-, d-, f- элементам? 
7  Природа химической связи. Энергия ионизации и сродства к элек-

трону. Понятие об электроотрицательности и изменение ее в периодах и 
группах. 
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8  Какова ковалентность бора в нормальном и возбужденном состоя-
нии? 

9  Ионная связь. Теория ковалентной связи. Полярная и неполярная ко-
валентная связь. 

10  Рассмотрите sp-гибридизацию на примере молекулы BCl3. 
11  Что такое сигма- и пи-связи и как они образуются? 
12  Рассмотрите образование  sp2-гибридизации на примере молекулы 

BеCl2. 
13 Что такое гибридизация химической связи. Образование sp3-

гибридизации на примере образования метана. 
14 Как изменяется активность металлов в группе периодической сис-

темы  химических элементов сверху вниз? 
15 Как изменяется радиус атомов в периоде слева направо? 
16 Как изменяются химические свойства элементов с увеличением по-

рядкового номера в пределах одного периода? 
17 Что называется энергией ионизации? Как изменяется эта величина в 

главных подгруппах с увеличением порядкового номера элемента? 
18 Как изменяется сродство к электрону и радиус атомов с увеличени-

ем порядкового номера элемента в пределах одного периода? 
19 Как изменяются свойства p-элементов в пределах подгруппы с уве-

личением порядкового номера? 
20 Что называется сродством к электрону? Как изменяется эта величи-

на в главных подгруппах с увеличением порядкового номера элемента? 
21 Как изменяются свойства d-элементов в пределах подгруппы с уве-

личением порядкового номера? 
22 Как изменяется радиус и потенциал ионизации атомов щелочных 

металлов с ростом порядкового номера элемента? 
23 По какому принципу элементы объединяются в группы и подгруп-

пы? 
24 Почему у элементов VII группы – марганца преобладают металли-

ческие свойства, а группы галогенов являются типичными неметаллами. 
25 Как изменяются кислотно-основные и окислительные свойства ок-

сидов и гидроксидов в главных и побочных подгруппах с ростом заряда ядер 
атомов? 

26 Чем объяснить отличие свойств элементов второго периода от 
свойств электронных аналогов в последующих периодах? 

27 Как изменяются в ряду HOCl-HClO2-HClO3-HClO4 окислительные  и 
кислотные свойства? 

28 Привести примеры соединений азота в молекулах которых имеются 
связи, образованные по донорно-акцепторному механизму. 

29 Описать электронное строение молекулы азота с позиции ВС (ва-
лентных связей). 
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7 Комплексные соединения 
 7.1 Определение, строение  и номенклатура комплексных  
                соединений 
 

Комплексными соединениями называются химические соединения, об-
разованные сочетанием сложных ионов или молекул, способных к существо-
ванию как в кристаллическом, так и в растворенном состоянии. 

Комплексные соединения состоят из внутренней (координационной 
сферы) и внешней сферы. Внутренняя сфера получила название комплекса. 
Положительно заряженный ион занимает центральное место в комплексе и 
называется комплексообразователем или центральным атомом (чаще всего 
это атом металла). 

Вокруг комплексообразователя расположены или координированы ли-
ганды, ионы противоположного знака или нейтральные молекулы. 

Комплексообразователь и лиганды образуют внутреннюю сферу ком-
плексного соединения. 

При написании внутренняя сфера отделяется от внешней скобками. 
Так комплексное соединение Fe(CN)3∙3CN может быть изображено: 
K3[Fe(CN)6]; CrCl3∙5H2O может быть изображено в виде – 

[Cr(H2O)5Cl]Cl2. 
Число, показывающее количество лигандов называется координацион-

ным. В наших примерах оно равно 6. 
Для написания формулы комплексного соединения надо знать степень 

окисления (заряд) комплексообразователя, заряд лигандов, координационное 
число, ионы внешней сферы. 

Типичными комплексообразователями являются катионы d-элементов. 
Это: Ag+, Au+, Cu+, Cu2+, Hg2+, Cd2+, Zn2+, Fe2+, Fe3+, Ni2+, Pt4+ и др. 

Однако и катионы других элементов в определенных условиях способ-
ны к комплексообразованию. 

Важнейшими лигандами являются: 
а) нейтральные молекулы: H2O, NH3, NO, CO  и др.; 
б) ионы: CN-, ;2

−NO Cl-; Br-; I-; OH-; ;2
3

−CO −2
32OS  и др. 

Химическая связь между комплексообразователем (акцептором) и ли-
гандами (донором) осуществляется по донорно-акцепторному механизму. 

Комплексы могут быть катионные [Cu(NH3)4]2+, анионные [Fe(CN)6]3+ 
и нейтральные [Ni(CO)4]. По типу лигандов комплексы называют аквоком-
плексы (лиганд H2O), аминокомплексы (лиганд NH3), ацидокомплексы (ли-
ганды – анионы кислот). 

Название комплексных соединений. Сначала называют анион в имени-
тельном падеже, а затем катион в родительном падеже. Название комплекс-
ного катиона составляется следующим образом: 

- сначала указывают числа (используя греческие ди-, три-, тетра-, пен-
та- и т.д.) и название отрицательно заряженных лигандов с окончанием «о»;  

- затем указывают числа (и названия нейтральных лигандов);  
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- последним называют комплексообразователь, указывая степень его 
окисления в скобках римскими цифрами после комплексообразователя, на-
пример: [Pt(NH3)Cl]Cl  -  хлорид хлоротриамминоплатины (II); 

[Co(NH3)5Br]SO4 – сульфат бромопентааминкобальта (III). 
Название комплексного аниона составляют аналогично названию ка-

тиона и заканчивают суффиксом «ат», например: 
Ba[Cr(NH3)2(SCN)4] – тетрароданодиамминхромат (III) бария; 
(NH4)2[Pt(OH)2Cl4] – тетрахлородигидроксоплатинат (IV)аммония. 
Названия нейтральных комплексных частиц образуются также, как и 

катионов, только комплексообразователь называют в именительном падеже, 
а степень его окисления не указывают, так как она определяется электроней-
тральностью комплекса, например: 

[Pt(H2O)2Cl]- дихлордиакваплатина. 
 
 
7.2 Устойчивость комплексных соединений 
   
Комплексные соединения в растворе диссоциируют на комплексный 

ион и внешнюю сферу: 
 
           −+ +→ 2

4
2

43443 ])([])([ SONHCuSONHCu ;                                          (7.1) 
            −+ +→ ClNHAgClNHAg ])([)([ 2323 .                                               (7.2) 

 
Эта диссоциация называется первичной. 
Обратимый распад внутренней сферы комплексного соединения назы-

вают вторичной диссоциацией. 
Например, ион диамминсеребра диссоциирует по схеме: 
 
                            323 2])([ NHAgNHAg +↔ ++ .                                         (7.3) 

 
В результате вторичной диссоциации устанавливается равновесие ме-

жду комплексным ионом, центральным ионом и лигандами. Диссоциация 
комплексного иона характеризуется константой равновесия, называемой кон-
стантой нестойкости комплексного иона: 

 

                      8

23

2
3 108,6

])([
]][[ −

+

⋅==
NHAg

NHAgКнест .                                            (7.4) 

 
Чем устойчивее комплексный ион, тем меньше его константа нестой-

кости. Например, для +])([ 23NHAg  и −])([ 2CNAg  соответствуют константы не-
стойкости: 
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                          8

23

2
3 108,6

])([
]][[ −

+

⋅==
NHAg

NHAgКнест ;                                       (7.5) 

                          22

2

2

108
])([
]][[ −

−

−+

⋅==
CNAg
CNAgКнест .                                         (7.6) 

 
Следовательно, второй комплекс более устойчив, так как у него мень-

ше величина константы. 
 
 
7.3 Контрольные вопросы 
 
1 Что называют комплексом? Какие виды комплексов вы знаете? 
2 Что такое комплексообразователь? 
3 Что такое лиганд? Какие виды лигандов вы знаете? 
4 По какому механизму осуществляется химическая связь между ком-

плексообразователем и лигандами? 
5 Определить степень окисления и координационное число комплексо-

образователя в следующих комплексных соединениях и привести их назва-
ния: 

а) K[AuBr4]; 
б) K2[Cd(CN)4]; 
в) Ca[ZrF6]; 
г) Na3[Ag(S2O3)2]; 
д) [Pt(NH3)2Cl2]. 
6 Определить величину и знак заряда комплексных ионов. Составить 

формулы комплексных соединений с приведенным катионом или анионом: 
а) [Bi+3I4]; 
б) [Cr+3(NH3)5Cl]; 
в) [Zr+4(OH)6]; 
г) [Fe+3F6]; 
д) [Pd+2(NH3)2(CN)2]. 
7 Составьте координационные формулы следующих комплексных со-

единений: 
а) дицианоаргенат калия; 
б) гексанитрокобальтат (III) калия; 
в) хлорид гексамминникеля (II); 
г) гексацианохромат(III) натрия. 
8 Какие соединения называют амминокомплексами, аквакомплексами, 

ацидокомплексами? 
9 Что называют первичной, вторичной диссоциацией комплексного со-

единения? 
10 Как называется величина определяющая устойчивость комплексно-

го иона? 
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8 Контрольная работа 
8.1 Требования по оформлению и содержанию контрольной работы 

 
При изучении в ВУЗе курса «Общая и неорганическая химия» студент 

выполняет по данной дисциплине одну контрольную работу, которая вклю-
чает в себя 15 заданий, охватывающие основные разделы дисциплины. 

Контрольная работа может выполняется в машинописном (компьютер-
ном) или рукописном варианте. Контрольная работа может быть оформлена в 
тетради или на листах формата А4.  

Титульный лист оформляется в соответствии с требованиями учебно-
методического отдела (деканата). 

Номер варианта определяется по двум последним цифрам номера за-
четной книжки. Номера заданий, относящиеся к данному варианту, приведе-
ны в таблице А.13 (приложение А). 

При выполнении контрольной работы необходимо указать номер вари-
анта, записать условие заданий и записать весь ход их решения. При всех вы-
числениях необходимо вначале записать формулу, подставить в нее число-
вые значения и записать конечный результат. В конце задания отдельно пи-
шется ответ. 

Каждое задание желательно начинать с новой страницы. 
При оформлении контрольной работы на каждой странице необходимо 

оставлять поля шириной от 3 до 3,5 см для заметок преподавателя. 
В конце контрольной работы необходимо оставить 1-2 чистых страни-

цы для замечаний рецензента (преподавателя). 
Если у рецензента имеются замечания, то преподаватель ставит «неза-

чет». При этом контрольная работа возвращается студенту и студент исправ-
ляет ошибки, после чего вновь направляет работу на проверку. Если  на кон-
трольной работе стоит отметка рецензента «Зачет», то студент допускается к 
экзамену. 

При изучении курса «Химия» и выполнения контрольной работы реко-
мендуется использование учебной литературы, указанной ниже. 

 
 
8.2 Задания по контрольной работе 
 
1 При восстановлении водородом 10,17 г оксида двухвалентного ме-

талла образовалось 2,25 г воды, эквивалент которой 9,00. Вычислите моляр-
ные массы эквивалента оксида и металла. 

2 Вычислите молярную массу эквивалента серы в соединении, содер-
жащем Н (массовая доля 5,92 %), S (массовая доля 94,08 %)/ 

3 Найдите эквиваленты металлов в соединениях; AgNO3, K2SO4, FeCl3, 
PbO, NaHCO3. 

4 Определите молярную массу эквивалента металла, если при взаимо-
действии металла массой 3,6 г с хлором получена соль массой 14,1 г (эквива-
лент хлора считать равным 35).  
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5 Из 1,35 г оксида металла получается 3,15 г его нитрата. Вычислите 
молярную массу эквивалента металла. 

6 Из 1,3 г гидроксида металла получается 2,85 г сульфата этого же ме-
талла. Вычислите молярную массу эквивалента металла. 

7 Одна и та же масса металла соединяется с 1,591 г галогена и с 70,2 
см3 кислорода, измеренного при н.у. Вычислите молярную массу эквивалента 
галогена. 

8 На нейтрализацию 0,943 г фосфористой кислоты H3PO3 израсходова-
но 1,291 г КОН. Вычислите молярную массу эквивалента кислоты и ее ос-
новность. 

9 Оксид металла содержит массовую долю кислорода 17, 2 %, а соеди-
нение этого же металла с иодом – массовую долю иода 6,51 %. Определите 
молярную массу эквивалента иода. 

10 Определите молярные массы эквивалентов металла и серы, если 
3,24 г металла образует 3,48 г оксида и 3,72 г сульфида. 

11 Определите молярную массу эквивалента железа в оксиде, если семь 
массовых частей железа соединяется с двумя массовыми частями кислорода. 

12  Определите молярную массу эквивалента цинка, если при раство-
рении цинка массой 10 г в кислоте выделяется водород объемом 3,43 л. 

13 Вычислите эквиваленты H3PO3 в реакциях образования: а) гидро-
фосфата; б) дигидрофосфата; в) ортофосфата. 

14 При восстановлении 1,2 г оксида металла водородом образовалось 
0,27 г воды. Вычислите молярную массу эквивалента оксида и металла. 

15 Какое количество вещества эквивалента содержится: а) в образце 
магния массой 60 г; б) в образце натрия массой 230 г; в) в образце алюминия 
массой 108 г. 

16 Для растворения 16,8 г металла потребовалось 14,7 г серной кисло-
ты. Определить молярную массу эквивалента металла и объем выделившего-
ся водорода (условия нормальные). 

17 Составьте уравнения реакций взаимодействия гидроксида алюминия 
с азотной кислотой, чтобы получились возможные основные соли. Вычисли-
те молярные массы эквивалента гидроксида алюминия в этих реакциях. 

18 Чему равен эквивалент воды при взаимодействии ее: а) с натрием; б) 
с оксидом натрия. 

19 В 2,48 г оксида одновалентного металла содержится 1,84 г металла. 
Вычислите молярные массы эквивалента металла и его оксида. 

20 Эквивалент трехвалентного металла равен 9. Вычислите атомную 
массу металла и процентное содержание кислорода в оксиде. 

21 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического кадмия, если его 
плотность равна 8,65 г/см3  

22 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического калия, если его 
плотность равна 0,86 г/см3  

23 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического золота, если его 
плотность равна 19,3 г/см3  
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24 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического железа, если его 
плотность равна 7,86 г/см3  

25 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического бария, если его 
плотность равна 3,76 г/см3  

26 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического алюминия, если его 
плотность равна 2,7 г/см3  

27 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического бериллия, если его 
плотность равна 1,85 г/см3  

28 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического кальция, если его 
плотность равна 1,54 г/см3  

29 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического кобальта, если его 
плотность равна 8,86 г/см3  

30 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического лития, если его 
плотность равна 0,54 г/см3  

31 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического магния, если его 
плотность равна 1,74 г/см3  

32 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического марганца, если его 
плотность равна 7,44 г/см3  

33 Сколько атомов содержит 1 см3 металлической меди, если ее плот-
ность равна 8,96 г/см3  

34 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического натрия, если его 
плотность равна 0,97 г/см3  

35 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического никеля, если его 
плотность равна 8,91 г/см3  

36 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического олова, если его 
плотность равна 5,85 г/см3  

37 Сколько атомов содержит 1 см3 металлической платины, если ее 
плотность равна 21,45 г/см3  

38 Сколько атомов содержит 1 см3 металлической ртути, если ее плот-
ность равна 13,5 г/см3  

39 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического свинца, если его 
плотность равна 10,69 г/см3  

40 Сколько атомов содержит 1 см3 металлического серебра, если его 
плотность равна 10,50 г/см3  

41 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг метана 
СН4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(СН4) = -76 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

42 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг ацети-
лена С2Н2, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚(С2Н2) = +226 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

43 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 2 кг метана 
СН4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
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расчетах принять: ΔΗ˚(СН4) = -76 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

44 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг этиле-
наС2Н4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(С2Н4) = +52 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

45 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг этиле-
на С2Н6, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚( С2Н6) = -85 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

46 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг про-
пана С3Н8, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚( С3Н8) = -103 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

47 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1кг пропи-
лена С3Н6, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚(С3Н6) = 20,4 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

48 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг метана 
СО, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(СО) = -110,5 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

49 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 2 кг про-
пана С3Н8, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚(С3Н8) = -103,8 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

50 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг ам-
миака NH3, если продуктами реакции являются NO и пары воды. При расче-
тах принять: ΔΗ˚(NН3) = -45,9 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(NO)  = +34,2 кДж/моль 

51 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг метана 
СН4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(СН4) = -76 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

52 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг ацети-
лена С2Н2, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды.  
При расчетах принять: ΔΗ˚(С2Н2) = +226 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

53 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 2 кг метана 
СН4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(СН4) = -76 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

54 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг этиле-
наС2Н4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
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расчетах принять: ΔΗ˚(С2Н4) = +52 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

55 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг этиле-
на С2Н6, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚( С2Н6) = -85 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

56 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг метана 
СН4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(СН4) = -76 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

57 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг ацети-
лена С2Н2, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚(С2Н2) = +226 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

58 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 2 кг метана 
СН4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(СН4) = -76 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

59 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг этиле-
наС2Н4, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. При 
расчетах принять: ΔΗ˚(С2Н4) = +52 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 кДж/моль; 
ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

60 Рассчитайте тепловой эффект, получаемый при сгорании 1 кг этиле-
на С2Н6, если продуктами реакции являются углекислый газ и пары воды. 
При расчетах принять: ΔΗ˚( С2Н6) = -85 кДж/моль; ΔΗ˚(Н2О) = -241 
кДж/моль; ΔΗ˚(СО2) = -393 кДж/моль 

61 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    2SO2 + O2 = 2SO3  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А.  

62 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    2NO + O2 = 2NO2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

63 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    2CO + O2 = 2CO2   
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

64 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO + Cl2 = COCl2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

65 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO2 + C = 2CO 
 исходя из термодинамических справочных данных  (таблица А.2)  
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приложения А. 
66 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 

    CO2 + H2 = CO + H2O  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А.    

67 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO2 + CaO = CaCO3  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

68 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO2 + MgO = MgCO3  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

69 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CаCO3    = CO2 + CаO  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

70 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO2 + BaO = BaCO3  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

71 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO2 + ZnO = ZnCO3  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2) 
 приложения А.   

72 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO2 + Na2O = Na2CO3  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

73 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    H2O + CaO = Ca(OH)2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2) 
 приложения А. 

74 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    H2O + MgO = Mg(OH)2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

75 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    H2O + BaO = Ba(OH)2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

76 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    2SO2 + O2 = 2SO3  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 



 

99 
 

77 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    2NO + O2 = 2NO2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

78 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    2CO + O2 = 2CO2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

79 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    CO + Cl2 = COCl2  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

80 Рассчитайте температуру равновесия химической реакции 
    2CO2 = CO2 + C  
исходя из термодинамических справочных данных (таблица А.2)  
приложения А. 

81 Укажите, как необходимо изменить: 
 а) давление;  
б) температуру;  
в) концентрацию SO2, чтобы равновесие в системе 
 2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г)  ; ΔН < 0; 

 сместилось вправо? Объясните, почему. 
82 Укажите, как необходимо изменить: 
 а) давление;  
б) температуру;  
в) концентрацию О2, чтобы равновесие в системе 
          2CO(г) + O2(г) = 2CO2(г) ; ΔН < 0; 

 сместилось влево? Объясните, почему. 
83 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;  

в) концентрацию NO , чтобы равновесие в системе 
           N2(г) + O2(г) = 2NO(г) ; ΔН > 0; 

сместилось вправо? Объясните, почему. 
84 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;       

в) концентрацию СО, чтобы равновесие в системе 
                       CO(г) + Cl2(г) = COCl2(г) ; ΔН > 0; 
 сместилось влево? Объясните, почему. 

85 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;     
   в) концентрацию Н2, чтобы равновесие в системе 
                       CO2(г) + H2(г) = CO(г) + H2О(г) ; ΔН > 0; 
сместилось вправо? Объясните, почему. 

86 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;         
в) концентрацию NO, чтобы равновесие в системе 
                       NOCl2(г)  = NO(г) + Cl2(г) ; ΔН < 0; 
 сместилось влево? Объясните, почему. 

87 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;       
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  в) концентрацию CO(NH2)2(г), чтобы равновесие в системе 
                      CO2(г) + 2NH3(г) = CO(NH2)2(г)  + H2O(г) ; ΔН > 0; 
сместилось вправо? Объясните, почему. 

88 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;    
     в) концентрацию SO2(г) , чтобы равновесие в системе  
                  2H2S(г) + 3O2(г) = 2H2O(г) + 2SO2(г) ; ΔН < 0; 
 сместилось влево? Объясните, почему. 

89 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;         
в) концентрацию CO2(г), чтобы равновесие в системе 
                       SrO(т) + CO2(г) = SrCO3(т) ; ΔН < 0; 
 сместилось вправо? Объясните, почему. 

90 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;      
   в) концентрацию CO2(г), чтобы равновесие в системе 
                      BaO(т) + CO2(г) = BaCO3(т) ; ΔН < 0; 
 сместилось влево? Объясните, почему. 

91 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;     
    в) концентрацию CO2(г), чтобы равновесие в системе 
                      MgO(т) + CO2(г) = MgCO3(т) ; ΔН < 0; 
сместилось вправо? Объясните, почему. 

92 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;    
     в) концентрацию CO2(г), чтобы равновесие в системе 
                       CaO(т) + CO2(г) = CaCO3(т) ; ΔН < 0; 
сместилось влево? Объясните, почему. 

93 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;       
  в) концентрацию H2(г) веществ, чтобы равновесие в системе 
                     3Fe2O3(т) + H2(г) = 2Fe3O4(т) + H2O(г) ; ΔН > 0; 
сместилось вправо? Объясните, почему. 

94 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;      
   в) концентрацию H2(г), чтобы равновесие в системе 
                     Fe3O4(т) + H2(г) = 3FeO(т) + H2O(г) ; ΔН > 0; 
 сместилось влево? Объясните, почему. 

95 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;      
   в) концентрацию H2(г), чтобы равновесие в системе 

 FeO(т) + H2(г) = Fe(т) + H2O(г) ; ΔН > 0; 
сместилось вправо? Объясните, почему. 

96 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;     
    в) концентрацию H2(г), чтобы равновесие в системе 
                  Fe2O3(т) + 3H2(г) = 2Fe(т) + 3H2O(г) ; ΔН > 0; 
сместилось влево? Объясните, почему. 

97 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;   
      в) концентрацию H2(г), чтобы равновесие в системе 
                  Fe3O4(т) + 4H2(г) = 3Fe(т) + 4H2O(г) ; ΔН > 0; 
сместилось вправо? Объясните, почему. 

98 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;       
  в) концентрацию CO(г), чтобы равновесие в системе 
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                  Fe2O3(т) + CO(г) = Fe3O4(т) + CO2(г) ; ΔН > 0; 
сместилось влево? Объясните, почему. 

99 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;    
     в) концентрацию CO(г), чтобы равновесие в системе 
                  Fe3O4(т) + CO(г) = FeO(т) + CO2(г) ; ΔН > 0; 
сместилось вправо? Объясните, почему. 

100 Укажите, как необходимо изменить: а) давление; б) температуру;       
  в) концентрацию CO(г), чтобы равновесие в системе 
                 FeO(т) + CO(г) = Fe(т) + CO2(г) ; ΔН > 0; 
сместилось влево? Объясните, почему. 

101 Исходные концентрации веществ в системе  
                 2SO2 + O2 = 2SO3  
составляют: С(SO2) = 0,3 моль/л; С(O2) = 0,1 моль/дм3; С(SO3) = 0. Опреде-
лить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  0,05 
моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в системе? 
Объяснить, почему? 

102 Исходные концентрации веществ в системе  
2NO + O2 = 2NO2  
составляют: С(NO) = 0,3 моль/дм3; С(O2) = 0,1 моль/дм3; С(NO2) = 0. Опреде-
лить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  0,05 
моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в системе? 
Объяснить, почему? 

103 Исходные концентрации веществ в системе  
N2 + O2 = 2NO  
составляют: С(N2) = 0,3 моль/дм3; С(O2) = 0,1 моль/дм3; С(NO) = 0. Опреде-
лить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  0,05 
моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в системе? 
Объяснить, почему? 

104 Исходные концентрации веществ в системе  
N2 + 3H2 = 2NH3  
составляют: С(N2) = 1,0 моль/дм3; С(H2) = 2,0 моль/дм3; С(NH3) = 0,5 
моль/дм3. Определить константу равновесия, если равновесная концентрация 
С(H2)равн =  1,1 моль/л. Куда сместится равновесие при изменении давления в 
системе? Объяснить, почему? 

105 Исходные концентрации веществ в системе  
4HCl + O2 = 2H2O + Cl2  
составляют: С(HCl) = 0,3 моль/дм3; С(O2) = 0,1 моль/дм3; С(H2O) = C(Cl2) = 0. 
Определить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн 
=  0,05 моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в сис-
теме? Объяснить, почему? 

106 Исходные концентрации веществ в системе  
2H2O + 2Cl2 = 4HCl + O2  
составляют: С(H2O) = 0,3 моль/дм3; С(Cl2) = 0,1 моль/дм3; С(HCl) = C(O2) = 0. 
Определить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн 
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=  0,05 моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в сис-
теме? Объяснить, почему? 

107 Исходные концентрации веществ в системе  
СО + 3Н2 = СН4 + Н2О  
составляют: С(СO) = 0,3 моль/дм3; С(Н2) = 0,5 моль/дм3; С(СН4) = С(Н2О) = 0. 
Определить константу равновесия, если равновесная концентрация С(Н2)равн 
=  0,05 моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в сис-
теме? Объяснить, почему? 

108 Исходные концентрации веществ в системе  
СН4 + Н2О = СО + 3Н2  
составляют:С(СН4) = 0,3 моль/дм3; С(Н2O) = 0,1 моль/дм3; С(СО) = С(Н2) = 0. 
Определить константу равновесия, если равновесная концентрация С(СН4)равн 
=  0,25 моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в сис-
теме? Объяснить, почему? 

109 Исходные концентрации веществ в системе  
4NH3 + 2O2 = 4NO + 6H2O  
составляют:С(NH3) = 0,8 моль/дм3; С(O2) = 0,5 моль/дм3; С(NO) = C(H2O) = 0. 
Определить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн 
=  0,3 моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в систе-
ме? Объяснить, почему? 

110 Исходные концентрации веществ в системе  
CO2 + 4H2 = CH4 + 2H2O  
составляют:С(CO2) = 0,3 моль/дм3; С(H2) = 0,8 моль/дм3; С(CH4) =C(H2O) = 0. 
Определить константу равновесия, если равновесная концентрация С(H2)равн 
=  0,4 моль/дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в систе-
ме? Объяснить, почему? 

111 Исходные концентрации веществ в системе  
2NO + O2 = 2NO2  
составляют: С(NO) = 0,3 моль/дм3; С(O2) = 0,1 моль/ дм3; С(NO2) = 0. Опре-
делить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  
0,05 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в систе-
ме? Объяснить, почему? 

112 Исходные концентрации веществ в системе  
N2 + O2 = 2NO  
составляют: С(N2) = 0,3 моль/ дм3; С(O2) = 0,1 моль/ дм3; С(NO) = 0. Опреде-
лить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  0,05 
моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в системе? 
Объяснить, почему? 

113 Исходные концентрации веществ в системе  
N2 + 3H2 = 2NH3  
составляют: С(N2) = 1,0 моль/ дм3; С(H2) = 2,0 моль/ дм3; С(NH3) = 0,5 моль/ 
дм3. Определить константу равновесия, если равновесная концентрация 
С(H2)равн =  1,1 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давле-
ния в системе? Объяснить, почему? 

114 Исходные концентрации веществ в системе  
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4HCl + O2 = 2H2O + Cl2  
составляют: С(HCl) = 0,3 моль/ дм3; С(O2) = 0,1 моль/ дм3; С(H2O) = C(Cl2) = 
0. Определить константу равновесия, если равновесная концентрация 
С(O2)равн =  0,05 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давле-
ния в системе? Объяснить, почему? 

115 Исходные концентрации веществ в системе  
2H2O + 2Cl2 = 4HCl + O2  
составляют: С(H2O) = 0,3 моль/ дм3; С(Cl2) = 0,1 моль/ дм3; С(HCl) = C(O2) = 
0. Определить константу равновесия, если равновесная концентрация 
С(O2)равн =  0,05 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давле-
ния в системе? Объяснить, почему? 

116 Исходные концентрации веществ в системе  
2SO2 + O2 = 2SO3  
составляют: С(SO2) = 0,3 моль/ дм3; С(O2) = 0,1 моль/ дм3; С(SO3) = 0. Опре-
делить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  
0,05 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в систе-
ме? Объяснить, почему? 

117 Исходные концентрации веществ в системе  
2NO + O2 = 2NO2  
составляют: С(NO) = 0,3 моль/ дм3; С(O2) = 0,1 моль/ дм3; С(NO2) = 0. Опре-
делить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  
0,05 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в систе-
ме? Объяснить, почему? 

118 Исходные концентрации веществ в системе  
N2 + O2 = 2NO  
составляют: С(N2) = 0,3 моль/ дм3; С(O2) = 0,1 моль/ дм3; С(NO) = 0. Опреде-
лить константу равновесия, если равновесная концентрация С(O2)равн =  0,05 
моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давления в системе? 
Объяснить, почему? 

119 Исходные концентрации веществ в системе  
N2 + 3H2 = 2NH3  
составляют: С(N2) = 1,0 моль/ дм3; С(H2) = 2,0 моль/ дм3; С(NH3) = 0,5 моль/ 
дм3. Определить константу равновесия, если равновесная концентрация 
С(H2)равн =  1,1 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давле-
ния в системе? Объяснить, почему? 

120 Исходные концентрации веществ в системе  
4HCl + O2 = 2H2O + Cl2  
составляют: С(HCl) = 0,3 моль/ дм3; С(O2) = 0,1 моль/ дм3; С(H2O) = C(Cl2) = 
0. Определить константу равновесия, если равновесная концентрация 
С(O2)равн =  0,05 моль/ дм3. Куда сместится равновесие при изменении давле-
ния в системе? Объяснить, почему? 

121 Сколько граммов 20 %-ного раствора соли необходимо добавить к  
200 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор соли?  

122 Сколько граммов 10 %-ного раствора соли необходимо добавить к  
200 граммам 15 %-ного раствора, чтобы получился 10 %-ный раствор соли?  
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123 Сколько граммов 25 %-ного раствора соли необходимо добавить к   
200 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор соли?  

124 Сколько граммов 2 %-ного раствора соли необходимо добавить к  
200 граммам 15 %-ного раствора, чтобы получился 10 %-ный раствор соли?  

125 Сколько граммов 40 %-ного раствора соли необходимо добавить к 
500 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор соли?  

126 Сколько граммов 10 %-ного раствора соли необходимо добавить к 
200 граммам 25 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор соли?  

127 Сколько граммов 5 %-ного раствора соли необходимо добавить к 
400 граммам 25 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор соли?  

128 Сколько граммов 25 %-ного раствора соли необходимо добавить к 
200 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 10 %-ный раствор соли?  

129 Сколько граммов 3 %-ного раствора соли необходимо добавить к 
200 граммам 15 %-ного раствора, чтобы получился 10 %-ный раствор соли?  

130 Сколько граммов 25 %-ного раствора соли необходимо добавить к 
300 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 20 %-ный раствор соли?  

131 Сколько граммов 10%-ного раствора соли необходимо добавить к    
800 граммам 25 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор  соли?  

132 Сколько граммов 4 %-ного раствора соли необходимо добавить к    
200 граммам 15 %-ного раствора, чтобы получился 10 %-ный раствор  соли?  

133 Сколько граммов 2 %-ного раствора соли необходимо добавить к    
20 граммам 25 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор  соли?  

134 Сколько граммов 20 %-ного раствора соли необходимо добавить к   
20 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор  соли?  

135 Сколько граммов 30 %-ного раствора соли необходимо добавить к    
600 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор  соли?  

136 Сколько граммов 1 %-ного раствора соли необходимо добавить к   
200 граммам 15 %-ного раствора, чтобы получился 5 %-ный раствор соли?  

137 Сколько граммов 5 %-ного раствора соли необходимо добавить к   
1000 граммам 25 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный  раствор  со-
ли?  

138 Сколько граммов 10 %-ного раствора соли необходимо добавить к    
200 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 8 %-ный раствор соли?  

139 Сколько граммов 15 %-ного раствора соли необходимо добавить к   
1200 граммам 5 %-ного раствора, чтобы получился 10 %-ный раствор соли?  

140 Сколько граммов 2 %-ного раствора соли необходимо добавить к    
20 граммам 25 %-ного раствора, чтобы получился 15 %-ный раствор соли?  

141 Произведение растворимости PbI2 равно 91035,1 −⋅ . Вычислите рас-
творимость PbI2 и концентрацию ионов. 

142 Определите во сколько раз растворимость CaSO4 в 0,01 М растворе 
Na2SO4 меньше, чем в чистой воде, если 51026.6

4

−⋅=СaSOПР . 
143 К  1 л 0,1н раствора HCl прибавили 1 мл 0,01н раствора AgNO3. 

Выпадет ли осадок и почему? 10106.1
34

−⋅=AgNOПР . 
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144 Выпадет ли осадок, если смешать 100 мл 0,04 н раствора CaCl2 со 
100 мл 0,02 н раствора Na2SO4? 51026.6

4

−⋅=СaSOПР . 
145 Выпадет ли осадок, если к 2л раствора Mg(NO3)2, содержащем 1,48 

г этой соли, добавили 4 л 0,05 н раствора едкого натрия? 11
)( 103

2

−⋅=OHMgПР . 
146 Произведение растворимости Zn(OH)2 равно 17105 −⋅ . Выпадет ли 

осадок, если смешать 20 мл 0,02 н раствора ZnSO4 с 80 мл 0,01 н раствора 
NaOH. 

147 Вычислить 
2)(OHMgПР , если растворимость равна 4102 −⋅  моль/дм3. 

148 Вычислить произведение растворимости сульфата бария в 0,1 М 
растворе сульфата натрия, если 10101

4

−⋅=BaSOПР . 
149 Выпадет ли осадок сульфата кальция при смешивании равных объ-

емов 0,02 н раствора CaCl2 и Na2SO4? 4103.2
4

−⋅=СaSOПР . 
150 Концентрация ионов фтора в насыщенном растворе CaF2 равна  

4104 −⋅  моль/дм3. Найдите 
2СaFПР . 

151 Для растворения 1 г иодистого свинца  PbI2 при 180С требуется 
1470 мл воды. Найдите произведение растворимости PbI2. 

152 Сколько воды потребуется для растворения при комнатной темпе-
ратуре 1 г BaCO3? 9109,1

3

−⋅=BaCOПР . 
153 Сколько  граммов PbSO4 можно растворить при обычной темпера-

туре в одном литре воды, если 8103.2
4

−⋅=PbSOПР . 
154 Растворимость иодистого свинца при 180С равняется 3105,1 −⋅  моль/ 

дм3. Чему равна концентрация ионов? 
155 Растворимость карбоната кальция  CaCO3 при 18 0С равняется  
4103,1 −⋅  моль/ дм3. Вычислите произведение растворимости. 
156 В 500 мл воды при 18 0С растворяется 0,0165 г Ag2CrO4. Чему рав-

но ПР этой соли? 
157 Растворимость бромида свинца PbBr2 при 18 0С равна 2107,2 −⋅  

моль/л. Чему равно ПР этой соли? 
158 Концентрация ионов фтора в насыщенном растворе CaF2 равна  

4104 −⋅  моль/ дм3. Найдите 
2СaFПР . 

159 Во сколько раз уменьшится концентрация ионов серебра, если к 
раствору прибавить столько соляной кислоты, чтобы концентрация HCl стала 
равной 0,03 моль/ дм3. 10102.1 −⋅=AgClПР . 

160 Произведение растворимости 4103.2
2

−⋅=PbClПР . Образуется ли оса-
док, если к 0,1 н раствору AgNO3 прибавить равный объем 0,4 н раствор 
NaCl. 

161 Определить температуру замерзания водного раствора, если в 200 г   
этого раствора содержится 2,76 г К2СО3 (сильный электролит,           ά=1,0). 
Криоскопическая   константа для  воды  К=1,86. 

162 Определить температуру кипения водного раствора, если в 200 г   
этого раствора содержится 1,42 г Na2SО4 (сильный электролит,   ά=1,0). 
Эбуллиоскопическая   константа для  воды  Е=1,86. 
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163 Определить температуру замерзания водного раствора, если в 500 г   
этого раствора содержится 12,0 г MgSО4 (сильный электролит,   ά=1,0). 
Криоскопическая   константа для  воды  К=1,86. 

164 Определить температуру кипения водного раствора, если в 200 г   
этого раствора содержится 10,6 г Na2СО3 (сильный электролит,   ά=1,0). 
Эбуллиоскопическая   константа для  воды  Е=1,86. 

165 Определить температуру замерзания водного раствора, если в 500 г   
этого раствора содержится 7,4 г Сa(OH)2 (сильный электролит,   ά=1,0). 
Криоскопическая   константа для  воды  К=1,86. 

166 Определить температуру кипения водного раствора, если в 2000 г   
этого раствора содержится 80,0 г CuSО4 (сильный электролит,   ά=1,0). Эбул-
лиоскопическая   константа для  воды  Е=1,86. 

167 Определить температуру замерзания водного раствора, если в 800 г   
этого раствора содержится 16,0 г NaOH (сильный электролит,   ά=1,0). Крио-
скопическая   константа для  воды  К=1,86. 

168 Определить температуру кипения водного раствора, если в 500 г   
этого раствора содержится 1,42 г Na2SО4 (сильный электролит,   ά=1,0). 
Эбуллиоскопическая   константа для  воды  Е=1,86. 

169 Определить температуру кипения водного раствора, если в 400 г   
этого раствора содержится 13,5 г CuCl2 (сильный электролит,   ά=1,0). Эбул-
лиоскопическая   константа для  воды  Е=1,86. 

170 Определить температуру замерзания водного раствора, если в 600 г   
этого раствора содержится 14,8 г Mg(NO3)2 (сильный электролит,           
ά=1,0). Криоскопическая   константа для  воды  К=1,86. 

171 Какую массу NaCl необходимо растворить в 2000 г воды. чтобы 
температура замерзания раствора понизилась на 3,64 оС?  Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

172 Какую массу MgCl2 необходимо растворить в 5000 г воды, чтобы  
температура кипения раствора повысилась на 1,56 оС? Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

173 Какую массу MgSO4 необходимо растворить в 2000 г воды. чтобы 
температура замерзания раствора понизилась на 3,64 оС? Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

174 Какую массу Na2SO4 необходимо растворить в 2000 г воды, чтобы  
температура кипения раствора повысилась на 1,56 оС? Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

175 Какую массу KOH необходимо растворить в 2000 г воды. чтобы  
температура замерзания раствора понизилась на 3,64 оС? Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

176 Какую массу NaCl необходимо растворить в 2000 г воды, чтобы  
температура кипения раствора повысилась на 1,56 оС? Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

177 Какую массу CuSO4 необходимо растворить в 2000 г воды. чтобы  
температура замерзания раствора понизилась на 3,64 оС?   Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 
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178 Какую массу AgNO3 необходимо растворить в 2000 г воды, чтобы  
температура кипения раствора повысилась на 1,56 оС?  Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

179 Какую массу FeCl2 необходимо растворить в 2000 г воды. чтобы  
температура замерзания раствора понизилась на 3,64 оС? Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

180 Какую массу Na2CO3 необходимо растворить в 2000 г воды, чтобы  
температура кипения раствора повысилась на 1,56 оС? Вещество является 
сильным электролитом  (ά=1,0). 

181 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHKClIHClKIОН 2222 ++→++  
182 Используя:  
а) метод электронного баланса; 
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

HISONaOHISONa +→++ 422232  
183 Используя:  
а) метод электронного баланса; 
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHNOSOFeSOHHNOFeSO 23424234 )( ++→++ ; 
184 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

NOSOHHNOS +→+ 423 ; 
185 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHNaClCrONaNaOHOHCrCl 242223 ++→++  
186 Используя:  
а) метод электронного баланса; 
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 
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OHSOKMnSOSOHSOHKMnO 242442324 ++→++  
187 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHSONaMnOKNaOHSOHKMnO 24242324 ++→++  
188 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

KOHKNOMnOOHKNOKMnO ++→++ 32224  
189 Используя:  
а) метод электронного баланса; 
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHSOKSONaSOCrSOHSONaOCrK 242423424232722 )( +++→++  
190 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHSOKISOСrSOHKIOCrK 242234242722 )( +++→++  
191 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHSOKSSOCrSOHSHOCrK 242342422722 )( +++→++ . 
192 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHPbSOOCrNaNaOHPbOSOCr 247222342 )( ++→++  
193 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHKIAsOKKOHIOAs 243232 ++→++  
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194 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

 4222324 SOKMnOKOHOHSOKKMnO ++→++  
195 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHMnSOSOKSOHSOKKMnO 244242324 ++→++  
196 Используя:  
а) метод электронного баланса; 
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHKClClMnClHClKMnO 2224 +++→+  
197 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHSOKSOCrSOHSKOCrK 242342422722 )( ++→++  
198 Используя:  
а) метод электронного баланса; 
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHKNONONHHNOK 23343 ++→+  
199 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHNOCaONHNOCa 22323 )( ++→+  
200 Используя:  
а) метод электронного баланса;  
б) ионно-электронный  метод,  

подберите коэффициенты в следующем уравнении, укажите окислитель и 
восстановитель 

OHNOZnONHNOZn 2233 )( ++→+  
201 Железная и серебряная пластинки находятся в контакте и погруже-

ны в раствор КОН. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверх-
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ности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При 
необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

202 Свинцовая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор соли NaCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на 
поверхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

203 Магниевая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор КОН. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

204 Свинцовая и медная пластинки находятся в контакте и погружены 
в раствор кислоты HCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

205 Никелевая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор НCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверх-
ности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При 
необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

206 Магниевая и свинцовая пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор КОН. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

207 Магниевая и железная и медная  пластинки находятся в контакте и 
погружены в раствор К2CО3. Напишите уравнения реакций, протекающие на 
поверхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

208 Алюминиевая и медная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор КCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверх-
ности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При 
необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

209 Марганцевая и медная пластинки находятся в контакте и погруже-
ны в раствор КОН. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверх-
ности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При 
необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

210 Свинцовая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор КCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверх-
ности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При 
необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

211 Свинцовая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор HCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверх-
ности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При 
необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

212 Магниевая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор NaCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
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верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

213 Свинцовая и медная пластинки находятся в контакте и погружены 
в раствор NaOH. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверхно-
сти металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При не-
обходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

214 Никелевая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор Н2SO4. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

215 Магниевая и свинцовая пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор КОН. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

216 Железная и серебряная пластинки находятся в контакте и погруже-
ны в раствор КОН. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверх-
ности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При 
необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

217 Свинцовая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор соли NaCl. Напишите уравнения реакций, протекающие на 
поверхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

218 Магниевая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор КNО3. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

219 Свинцовая и медная пластинки находятся в контакте и погружены 
в раствор NaNO3. Напишите уравнения реакций, протекающие на поверхно-
сти металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? При не-
обходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

220 Никелевая и серебряная пластинки находятся в контакте и погру-
жены в раствор NaОН. Напишите уравнения реакций, протекающие на по-
верхности металлов. Какой из металлов разрушается, а какой защищается? 
При необходимости взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

221 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора К2СО3 током 100 А в  течение 9650 с. Напиши-
те уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

222 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора Na2SО4 током 100 А в       течение 9650 с. На-
пишите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости 
взять данные из таблицы А.4 приложения, А. 

223 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при    
электролизе водного раствора CuSО4 током 100 А в  течение 9650 с. Напиши-
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те уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

224 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора AgNО3 током 100 А в  течение 9650 с. Напи-
шите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

225 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора CuCl2 током 100 А в течение 9650 с. Напишите 
уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять дан-
ные из таблицы А.4 приложения, А. 

226 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора КОH током 100 А в течение 9650 с. Напишите 
уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять дан-
ные из таблицы А.4 приложения, А. 

227 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора Ca(NО3)2 током 100 А в течение 9650 с. Напи-
шите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

228 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора NaСl током 100 А в течение 9650 с. Напишите 
уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять дан-
ные из таблицы А.4 приложения, А. 

229 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при    
электролизе водного раствора MgSО4 током 100 А в течение 9650 с. Напиши-
те уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

230 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора MgCl2 током 100 А в течение 9650 с. Напиши-
те уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

231 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора Al2(SО4)3 током 100 А в течение 9650 с. Напи-
шите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

232 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при    
электролизе водного раствора К2S током 100 А в течение 9650 с. Напишите 
уравнения анодного и катодного  процессов. При необходимости взять дан-
ные из таблицы А.4 приложения, А. 

233 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при            
электролизе водного раствора NaOH током 100 А в течение 9650 с. Напишите 
уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять дан-
ные из таблицы А.4 приложения, А. 

234 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при    
электролизе водного раствора К3PО4 током 100 А в течение 9650 с. Напишите 
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уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять дан-
ные из таблицы А.4 приложения, А. 

235 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора Cu(NO3)2 током 100 А в течение 9650 с. Напи-
шите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

236 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора Al(NO3)3 током 100 А в течение 9650 с. Напи-
шите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

237 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора MgCl2 током 100 А в течение 9650 с. Напиши-
те уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

238 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора Na2СО3 током 100 А в течение 9650 с. Напи-
шите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

239 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора AuCl3 током 100 А в течение 9650 с. Напишите 
уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять дан-
ные из таблицы А.4 приложения, А. 

240 Определить массы веществ, выделившихся на катоде и аноде при     
электролизе водного раствора Ca(OH)2 током 100 А в течение 9650 с. Напи-
шите уравнения анодного и катодного процессов. При необходимости взять 
данные из таблицы А.4 приложения, А. 

241 Напишите электронную формулу азота. Исходя из электронной 
формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
242 Напишите электронную формулу углерода. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
243 Напишите электронную формулу фосфора. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 
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- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
244 Напишите электронную формулу кремния. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
245 Напишите электронную формулу серы. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
246 Напишите электронную формулу хрома. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
247 Напишите электронную формулу марганца. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
248 Напишите электронную формулу германия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
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249 Напишите электронную формулу мышьяка. Исходя из электронной 
формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
250 Напишите электронную формулу селена. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
251 Напишите электронную формулу молибдена. Исходя из электрон-

ной формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
252 Напишите электронную формулу олова. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
253 Напишите электронную формулу висмута. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
254 Напишите электронную формулу теллура. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
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- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
255 Напишите электронную формулу вольфрама. Исходя из электрон-

ной формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
256 Напишите электронную формулу алюминия. Исходя из электрон-

ной формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
257 Напишите электронную формулу титана. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
258 Напишите электронную формулу ванадия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
259 Напишите электронную формулу галлия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
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260 Напишите электронную формулу индия. Исходя из электронной 
формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
261 Напишите электронную формулу скандия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
262 Напишите электронную формулу железа. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
263 Напишите электронную формулу сурьмы. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
264 Напишите электронную формулу брома. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
265 Напишите электронную формулу йода. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
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- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
266 Напишите электронную формулу серебра. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
267 Напишите электронную формулу цезия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
268 Напишите электронную формулу рубидия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
269 Напишите электронную формулу ниобия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
270 Напишите электронную формулу фтора. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 



 

119 
 

271 Напишите электронную формулу стронция. Исходя из электронной 
формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
272 Напишите электронную формулу лития. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
273 Напишите электронную формулу кадмия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
274 Напишите электронную формулу никеля. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
275 Напишите электронную формулу индия. Исходя из электронной 

формулы и положения атома этого элемента в Периодической системе 
Д.И.Менделеева, определить: 

- минимальную и максимальную степени окисления; 
- формулы возможных оксидов; 
- формулу высшего гидроксида; 
- формулу химического соединения данного элемента с водородом; 
- формулу химического соединения данного элемента с хлором. 
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Приложение А 
(справочное) 

Справочные данные 
 

Таблица А.1– Название некоторых кислот и их солей 
 

Кислота Кислотный остаток 
Название Формула Название Формула 

Азотистая HNO2 Нитриты NO2
-
 

Азотная HNO3 Нитраты NO3
- 

Бромоводородная HBr Бромиды Br- 

Дихромовая H2Cr2O7 Дихроматы Cr2O7
2-

 

Иодоводородная HI Иодиды I- 

Кремневая H2SiO3 Силикаты SiO3
2-

 

Марганцовая HMnO4 Перманганаты MnO4
-
 

Сероводородная H2S Сульфиды S2- 

Серная H2SO4 Сульфаты SO4
2- 

Тиосерная H2S2O3 Тиосульфаты S2O3
2- 

Тиоциановодородная HNCS Тиоцианаты NCS- 

Угольная H2CO3 Карбонаты CO3
2-

 

Уксусная CH3COOH Ацетаты CH3COO- 

Фосфорная H3PO4 Фосфаты PO4
3-

 

Фтороводородная HF Фториды F- 
Хлороводородная (соля-
ная) HCl Хлориды Cl- 

Хлорноватистая HClO Гипохлориты ClO- 

Хлористая HClO2 Хлориты ClO2
-
 

Хлорноватая HClO3 Хлораты ClO3
- 

Хлорная HClO4 Перхлораты ClO4
- 

Хромовая H2CrO4 Хроматы CrO4
2-

 

Цианистоводородная HCN Цианиды CN- 
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Таблица А.2 –Растворимость солей, кислот и оснований в воде 
 

Ионы 
Н

+ 

N
H

4+ 

K
+ 

N
a+ 

A
g+ 

B
a+2

 

C
a+2

 

M
g+2

 

Z
n+2

 

C
u+2

 

H
g+2

 

Pb
+2

 

Fe
+2

 

Fe
+3

 

A
l+3

 

C
r+3

 

OH-  P P P ─ P M M H H ─ H H H H H 
F- 

P P P P P M H H M H ─ H H H M H 
Cl- 

P P P P H P P P P P P M P P P P 
Br- 

P P P P H P P P P P M M P P P P 
I- 

P P P P H P P P P P H H P P P P 
S-2 

P ─ P P H P M H H H H H H ─ ─ ─ 
SO3

-2 
P P P P H H H H H H H H H ─ ─ ─ 

SO4
-2 P P P P M H M P P P P H P P P P 

NO3
- 

P P P P P P P P P P P P P P P P 
CO3

-2 
P P P P H H H H H H H H H H ─ ─ 

SiO3
-2 

H ─ P P H H H H H H ─ H H H H H 
PO4

-3 
P P P P H H H H H H H H H H H H 

CH3COO- 
P P P P P P P P P P P P P P M P 

Р – растворимые (более 10 г в 100 г воды); 
М – малорастворимые (от 10 до 1 г в 100 г воды); 
Н – нерастворимые (меньше 1 г в 100 г воды); 
прочерк – разлагаются водой или не существуют 
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Таблица А.3 – Термодинамические величины некоторых веществ 
 

Вещество ∆Но298 , 
кДж / моль 

Sо298 , 
Дж /(моль·К) 

∆Gо298 , 
кДж / моль 

Ср 
Дж /(моль·К) 

1 2 3 4 5 
Al2O3(к.) –1676,0 50,9 –1582,0 79,0 
BaO(к.) –558,1 70,3 –528,4 47,28 
BaCO3(к.) –1218,8 112,1 –1138,8 85,34 
ВаCl2 –860,06 125,5 –810,9 75,4 
C(графит) 0 5,7 0 8,66 
СО(г.) –110,5 197,5 –137,1 29,142 
СО2 (г.) –393,5 213,7 –394,4 37,129 
СОCl2(г.) –223,1 289,24 –210,5 60,71 
CaCO3(к.) –1207,0 88,7 –1127,7 81,89 
CaO(к.) –635,5 39,7 –604,2 48,53 
Ca(OH)2(к.) –986,6 76,1 –898,8 84,5 
Cl2(г.) 0 222,9 0 33,93 
CuCO3(к.) –595,0 87,8 –518,0  
CuO(к.) –155,2 43,51 –127,2 44,4 
CuSO4 –769,9 113,4 –662,0 103,3 
H2(г.) 0 130,5 0 28,83 
H2O(г.) –241,8 188,7 –228,6 33,57 
H2O(ж.) –285,8 70,1 –237,3 75,29 
Hg2SO4 –741,99 200,75 –623,92 132,0 
KBr –392,17 92,26 –379,20 53,63 
KCl –435,87 82,67 –408,32 51,51 
KI –327,65 104,35 –322,31 55,06 
KNO3 –492,71 132,92 –393,13 96,28 
MnCl2 –482,4 117,1 –441,4 72,88 
MgCO3(к.) –1112,93 65,7 –1029,2 75,52 
MgO(к.) –601,83 26,8 –569,57 37,41 
Mg(OH)2(к.) –924,7 63,14 –833,74 77,03 
N2(г.) 0 191,5 0 29,12 
NH3(г.) –46,2 192,6 –16,7 35,65 
NH4Cl –313,59 133,0 –213,60 87,0 
NO(г.) 90,3 210,6 86,6 29,86 
NO2(г.) 33,5 240,2 51,5 37,90 
NaBr –359,95 84,1 –350,2 52,01 
NaC2H3O2 –710,4 123,0 –608,4 80,3 
NaCl –411,0 72,38 –384,03 50,71 
NaHCO3 –947,7 102,1 –851,8 87,61 
NaNO3 –466,68 116,3 –365,9 93,01 
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Продолжение таблицы А.3 
 

1 2 3 4 5 
Na2CO3(к.) –1130,9 136,0 –1047,7 109,6 
Na2O –415,89 72,8 –376,6 70,9 
Na2SO4 –1384,5 149,5 –1266,9 127,2 
O2(г.) 0 205,0 0 29,37 
SO2(г.) –296,9 248,1 –300,2 39,79 
SO3(г.) –395,8 256,7 –371,2 50,7 
ZnCO3(к.) –812,6 82,4 –731,4 82,17 
ZnO(к.) –347,99 44,0 –318,2 40,25 
ZnSO4 –978,55 124,7 –871,57 119,2 
 
    
 
Таблица А.4 – Плотность растворов некоторых кислот и оснований при  20 0С 
 
 

Плотность растворов, г/см3 Массовая 
доля, % Н2SO4 НNO3 НСl NaОН NH3 

1 2 3 4 5 6 
2 1,012 1,009 1,008 1,021 0,990 
4 1,025 1,020 1,018 1,043 0,981 
6 1,038 1,031 1,023 1,065 0,973 
8 1,052 1,043 1,038 1,087 0,965 

10 1,066 1,054 1,047 1,109 0,958 
12 1,080 1,066 1,057 1,131 0,950 
14 1,095 1,078 1,069 1,153 0,943 
16 1,109 1,090 1,078 1,175 0,936 
18 1,124 1,103 1,088 1,197 0,930 
20 1,139 1,115 1,098 1,219 0,923 
22 1,155 1,128 1,0108 1,241 0,916 
24 1,170 1,140 1,119 1,263 0,910 
26 1,186 1,153 1,129 1,285 0,904 
28 1,202 1,167 1,139 1,306 0,898 
30 1,219 1,180 1,149 1,328 0,892 
32 1,235 1,193 1,159 1,349 0,886 
34 1,252 1,207 1,169 1,370  
36 1,268 1,221 1,179 1,390  
38 1,286 1,234 1,189 1,410  
40 1,303 1,246 1,198 1,430  
42 1,321 1,259  1,449  
44 1,337 1,272  1,469  
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Продолжение таблицы А.4 
 
 1 2 3 4 5 6 

46 1,357 1,285  1,487  
48 1,376 1,298  1,507  
50 1,395 1,310  1,525  
52 1,415 1,322  1,543  
54 1,435 1,334    
56 1,456 1,345    
58 1,477 1,356    
60 1,498 1,367    
62 1,520 1,377    
64 1,542 1,387    
66 1,565 1,396    
68 1,587 1,405    
70 1,611 1,413    
72 1,634 1,422    
74 1,651 1,430    
76 1,681 1,438    
78 1,704 1,445    
80 1,727 1,452    
82 1,749 1,459    
84 1,769 1,466    
88 1,802 1,477    
90 1,814 1,483    
92 1,824 1,487    
94 1,831 1,491    
98 1,836 1,501    
100 1,841 1,513    
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Таблица А.5 – Электронные конфигурации элементов 
  

Пе-
риод 

Поряд 
ковый 
номер 

Эле- 
мент 

Электронная 
конфигура- 
рация 

Пе-
риод 

Поряд 
ковый 
номер 

Эле- 
мент 

Электронная 
конфигура- 
рация 

   1      2 3 4 5      6 7 8 

1 1 
2 

H 
He 

1s1 

1s2 

2 

3 
4  
5 
6 
7 
8 
9 
10 
 

Li 
Be 
B 
C 
N 
O 
F 
Ne 

[Xe]2s1  

 2s2 

2s22p1 

2s22p2 

2s22p3 
2s22p4 
2s22p5 
2s22p6 

3 

 
11 
12 
13 
14 
15 
16 
17 
18 
 

 
Na 
Mg 
Al 
Si 
P 
S 
Cl 
Ar 

 
[Ne]3s1 
3s2 
3s23p1 
3s23p2 
3s23p3 
3s23p4 
3s23p5 

3s23p6 

4 

 
19 
20 
21 
22 
23 
24 
25 
26 
27 
28 
29 
30 
31 
32 
33 
34 
35 
36 

 
K 
Ca 
Sc 
Ti 
V 
Cr 
Mn 
Fe 
Co 
Ni 
Cu 
Zn 
Ga 
Ge 
As 
Se 
Br 
Kr 
 

[Ar]4s1 
4s2 
3d14s2 
3d24s2 
3d34s2 
3d54s1 
3d54s2 
3d64s2 
3d74s2 
3d84s2 
3d104s1 
3d104s2 
3d104s24p1 
3d104s24p2 
3d104s34p3 
3d104s24p4 
3d104s24p5 
3d104s24p6 

 

5 

 
37 
38 
39 
40 
41 
42 
43 
44 
45 
 

 
Rb 
Sr 
Y 
Zr 
Nb 
Mo 
Tc  
Ru 
Rh  

               
[Kr]5s2 
5s2 
4d15s2 
4d25s2 
4d45s1 

4d55s1 
4d55s2 
4d75s1 
4d85s1 
 

5 

 
46 
47 
48 
49 
50 
51 
52 
53 
54 

 
Pd 
Ag 
Cd 
In 
Sn 
Sb 
Te 
I 
Xe 

 
4d105s0 
4d105s1 
4d105s2 
4d105s25p1 
4d105s25p2 
4d105s25p3 
4d105s25p4 
4d105s25p5 
4d105s25p6 
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Продолжение таблицы А.5 
 
   1      2 3 4 5      6 7 8 

6 

55 
56 
57 
58 
59 
60 
61 
62 
63 
64 
65 
66 
67 
68 
69 
70 
71 
72 
73 
74 
75 
76 
77 
78 
79 
80 
81 
82 
83 
84 
85 
86 

Cs 
Ba 
La              
Ce 
Pr 
Nd 
Pm 
Sm 
Eu 
Gd 
Tb 
Dy 
Ho 
Er 
Tm 
Yb 
Lu 
Hf 
Ta 
W 
Re 
Os 
Ir 
Pt 
Au 
Hg 
Tl 
Pb 
Bi 
Po 
At 
Rn 

[Xe]6s1 
 6s2 
5d16s2 
4f26s2 
4f36s2 
4f46s2 
4f56s2 
4f66s2   
4f76s2 
4f75d16s2 
4f96s2 
4f106s2 
4f116s2 
4f126s2 
4f136s2 
4f146s2 
4f145d16s2 
5d26s2 
5d36s2 
5d46s2 
5d56s2 
5d66s2 
5d76s2 
5d96s1 
5d106s1 
5d106s2 
5d106s26p1 
5d106s26p2 
5d106s26p3 
5d106s26p4 
5d106s26p5 
5d106s26p6 
 

7 

87 
88 
89 
90 
91 
92 
93 
94 
95 
96 
97 
98 
99 
100 
101 
102 
103 
104 
105 
106 
107 
108 
109     

Fr 
Ra 
Ac 
Th 
Pa 
U 
Np 
Pu 
Am 
Cm 
Bk 
Cf 
Es 
Fm 
Vd 
(No) 
(Lr) 
(Ku) 
(Ns) 
  –  
  – 
  – 
  – 

[Rn]7s1 
7s2 
6d17s2 
6d27s2 
5f27d17s2 
5f36d17s2 
5f46d17s2 
5f67s2 
5f77s2 
5f76d17s2 
5f86d17s2 
5f107s2 
5f117s2 
5f127s2 
5f137s2 
5f147s2 
5f146d17s2 
6d27s2 
6d27s2 
6d47s2 
6d57s2 
6d67s2 
6d77s2 
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Таблица А.6 – Электроотрицательность химических элементов  (по шкале 
Л. Полинга) 
 
Эле- 
Мент  ЭО Эле- 

Мент  ЭО Эле- 
мент  ЭО Эле- 

мент ЭО 

Ac 1,1 Cs 0,7 Mn 1,5 Sc 1,3 

Ag 1,4 Cu 1,9 Mo 1,8 Se 2,4 

Al 1,5 F 4,0 N 3,0 Si 1,8 

As 2,0 Fe 1,8 Na 0,9 Sn 1,8 

At 2,2 Fr 0,7 Nb 1,6 Sr 1,0 

Au 2,4 Ga 1,6 Ni 1,8 Ta 1,5 

B 2,0 Ge 1,8 O 3,5 Tc 1,9 

Ba 0,9 H 2,1 P 2,1 Te 2,1 

Be 1,5 Hf 1,3 Pb 1,8 Ti 1,5 

Bi 1,9 Hg 1,9 Po 2,0 Tl 1,8 

Br 2,8 I 2,5 Pt 2,2 V 1,6 

С 2,5 In 1,8 Ra 0,9 W 1,7 

Ca 1,0 K 0,8 Rb 0,8 Y 1,2 

Cd 1,7 La 1,1 Re 1,9 Zn 1,6 

Cl 3,0 Li 1,1 S 2,5 Zr 1,4 

Cr 1,6 Mg 1,2 Sb 1,9   
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Таблица А.7 – Константы нестойкости некоторых комплексных ионов при 
указанных температурах 

 
Комплексный 

ион t, oC нК  Комплексный 
ион t, oC нК  

1 2 3 4 5 6 
[ ]+AgEn  20 2,0∙10-5 ( )[ ] −3

6CNFe  25 1∙10-31 

[ ]−

2AgCl  25 1,76∙10-5 [ ] −2
4HgCl  25 8,5∙10-16 

( )[ ]+

23NHAg  30 9,3∙10-8 ( )[ ] +2

43NHHg  22 5,3∙10-20 

[ ]−

2AgBr  25 7,8∙10-8 [ ] −2
4HgBr  25 1∙10-21 

[ ] −3AgEDTA  20 4,8∙10-8 [ ] −2
4HgI  25 1,48∙10-30 

( )[ ] −3

232OSAg  20 2,5∙10-14 ( )[ ] −2
4CNHg  25 4∙10-12 

( )[ ]−

2CNAg  18 8∙10-22 [ ] −2MgEDTA  20 2,4∙10-9 

[ ] −2CaEDTA  20 2,58∙10-11 ( )[ ] +2

43NHNi  25 1,12∙10-8 

( )[ ] +2
2EnCd  25 6∙10-11 ( )[ ] +2

2EnNi  25 8,32∙10-15 

( )[ ] +2

43NHСd  25 7,56∙10-8 ( )[ ] −2
4CNNi  25 1,8∙10-14 

[ ] −2CdEDTA  20 3,3∙10-17 [ ] −2NiEDTA  20 3,54∙10-19 
( )[ ] −2

4CNCd  25 1,41∙10-19 [ ] −2
4PbBr  25 1∙10-3 

( )[ ] +2

43NHCd  30 2,8∙10-6 [ ]−

3PbI  25 2,22∙10-5 

( )[ ] −6

272OPCu  25 1,0∙10-9 ( )[ ] +2

43NHZn  30 3,46∙10-10 

[ ] −2CuEDTA  20 1,6∙10-19 ( )[ ] +2
2EnZn  25 8,5∙10-12 

( )[ ] +2
2EnCu  25 7,41∙10-21 ( )[ ] −2

4OHZn  25 3,6∙10-16 

( )[ ] −2
4CNCu  25 9,6∙10-29 ( )[ ] −2

4CNZn  18 1,3∙10-17 

( )[ ] −4
6CNFe  25 1,0-24 [ ] −2ZnEDTA  20 3,2∙10-17 

Примечание – En – этилендиамин 2222 NHCHCHNH −−− ;  
EDTA – этилендиаминтетрауксусная кислота (комплексон); 

( )2222 COOHCHNCHNCH)(HCOO −=−−=−  
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Таблица  А.8  –  Приближенные  значения  коэффициентов  активности от-
дельных ионов 
 
 

Ионная сила раствора Ионы 
0,001 0,005 0,01 0,05 0,1 

Водорода 0,98 0,95 0,92 0,88 0,84 
Однозарядные 0,98 0,95 0,92 0,85 0,80 
Двухзарядные 0,77 0,65 0,58 0,40 0,30 
Трехзарядные 0,73 0,55 0,47 0,28 0,21 

 
 
 
Таблица  А.9 – Константы диссоциации (Кд) кислот и оснований 

 

 
 
 
 
 
 
 
 

Вещество Кд Вещество Кд 
СН 3СООН 

 
1,75 10-5 NH 4 OH 

 
1,77 10-5 

  Сu(OH ) 2  К 2 3,4 10-7 

Н 2 СО3  К1 

 
4,45 10-7 Zn(OH )2  К 2 4,9 10-7 

К 2 

 
4,8 10-11   

Н 2 S  К1 6,0 10-8 Al(OH )3  К 3 

 
1,4 10-9 

К 2 

 
1,0 10-14 Ni(OH )2  К 2 2,5 10-5 

Н 2 SiО3 К1 2,2 10-10 Fe(OH )3  К 3 

 
1,4 10-12 

К 2 

 
1,6 10-22 Fe(OH )2  К 2 1,3 10-4 

НCN 
 

7,9 10-10 Ba (OH ) 2  К 2 

 
2,3 10-1 

Н 3 ВО3  К1 

 
5,8 10-10 Сd (OH ) 2  К 2 

 
5,0 10-3 

Н 3 PО4  К1 

 
7,52 10-3 Сo(OH ) 2  К 2 

 
7,94 10-6 

    
К2  

 
6,3 10-8   

К3  
 

1,3 10-12 Mg (OH ) 2  К 2 

 
2,5 10-3 

НNО2 4,6 10-4 Mn(OH ) 2  К 2 5,0 10-4 

Н 2 SО3 К1 

 
1,6 10-2 Pb(OH ) 2  К 2 

 
3,0 10-8 

К 2 

 
6,2 10-8 AgOH 

 
5,0 10-3 

  Be(OH )2  К 2 

 
5,0 10-9 

Н 2 С2О4       К1 

 
5,9 10-2   Н 3 AsO4  К1 5,3 10-3 

К 2 

 
6,4 10-5   

НClO 
 

5,0 10-8   
  НCOOH 1,7 10-4   
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Таблица А.10 – Произведение растворимости малорастворимых веществ 
при 18-25 0С. 

 
 
 
 

Вещество ПР Вещество ПР 

AgBr 6,0 10-13 CaSO4      2H 2O 1,0 10-5 

AgCl 1,8 10-10 CuC2 O4 2,5 10-22 

Ag2CrO4 4,0 10-12 Fe(OH )2 1,0 10-15 

AgI 1,1 10-16 FeS 5,0 10-18 

BaCO3 5,0 10-9 MnS 2,5 10-10 

BaCrO4 1,6 10-12 PbCl2 2,0 10-5 

BaSO4 1,1 10-10 PbI 2 8,0 10-9 

CaCO3 5,0 10-9 PbS 1,0 10-27 

CaC2O4       H 2O 2,0 10-9 ZnS 1,6 10-24 

CuS 6,0 10-36   
 
 
                         
Таблица  А.11– Стандартные относительные электродные   потенциалы  
металлов 
 

Электродная реакция Е°, В 

  K+     +    ē  <=> K° 
  Ca2+   +  2ē  <=>  Ca° 
  Na+   +    ē  <=> Na° 
  Mg2+ +  2ē  <=> Mg° 
  Al3+  +  3ē  <=>  Al° 
  Ti2+ +  2ē  <=>  Ti° 
  Zn2+ +  2ē  <=>  Zn° 
  Cr3+ +  3ē  <=>  Cr° 
  Fe2+ +  2ē  <=>  Fe° 
  Ni2+ +  2ē  <=>  Ni° 
  Sn2+ +  2ē  <=>  Sn° 
  Pb2+ +  2ē  <=>  Pb° 
  2H+   + 2ē  <=>  H2° 
  Cu2+ + 2ē  <=>  Cu° 
  Hg2+ + 2ē  <=>  Hg° 
  Ag+ +    ē  <=>  Ag° 
  Au3+ +  3ē  <=>  Au° 

-2,93 
-2,87 
-2,71 
-2,36 
-1,62 
-1,628 
-0,763 
-0,744 
-0,44 
-0,25 
-0,136 
-0,126 
0,00 

+0,337 
+0,788 
+0,799 
+1,69 
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Таблица А.12 – Области рН перехода окраски некоторых индикаторов 
 
 
 
Название индикатора Область перехода 

единицы рН 
Изменение окраски 

Тимоловый синий 1,2-2,8 Красная-желтая* 
Метиловый оранжевый 3,1-4,4 Красная-оранжево-желтая 
Метиловый красный 4,4-6,2 Красная-желтая 
Лакмус 5,0-8,0 Красная-синяя 
Тимоловый синий 8,0-9,6 Желтая-синяя 
Фенолфталеин 8,2-10,0 Бесцветная-малиновая 
Ализарин желтый 10,1-12,1 Желтая-лиловая 
Тропеолин 0 11,0-13,0 Желтая-оранжево-коричневая 
Индигокармин 12,0-14,0 Голубая-желтая 

 

 
*Индикатор тимоловый синий имеет две области перехода. При pH ≤ 1,2 окраска 

его красная; при повышении рН до 2,8 она переходит в желтую и остается желтой до рН=8. 
При дальнейшем  увеличении  рН окраска раствора переходит  в синюю  и  остается  синей  
при рН ≥  9,6. 

 
Таблица А.13  Номера задач в вариантах 
 
Но-
мер 
вари
анта 

 
Номера задач 

1           
2           
3           
4           
5           
6           
7           
8           
9           
10        
11        
12        
13        
14        
15        
16    

1, 21, 41, 61, 81, 101, 121, 141, 161, 181, 201, 221, 241, 261 
2, 22, 42, 62, 82, 102, 122, 142, 162, 182, 202, 222, 242, 262 
3, 23, 43, 63, 83, 103, 123, 143, 163, 183, 203, 223, 243, 263 
4, 24, 44, 64, 84, 104, 124, 144, 164, 184, 204, 224, 244, 264 
5, 25, 45, 65, 85, 105, 125, 145, 165, 185, 205, 225, 245, 265 
6, 26, 46, 66, 86, 106, 126, 146, 166, 186, 206, 226, 246, 266 
7, 27, 47, 67, 87, 107, 127, 147, 167, 187, 207, 227, 247, 267 
8, 28, 48, 68, 88, 108, 128, 148, 168, 188, 208, 228, 248, 268 
 9, 29, 49, 69, 89, 109, 129, 149, 169, 189, 209, 229, 249, 269 
10, 30, 50, 70, 90, 110, 130, 150, 170, 190, 210, 230, 250, 270 
11, 31, 51, 71, 91, 111, 131, 151, 171, 191, 211, 231, 251, 271 
12, 32, 52, 72, 92, 112, 132, 152, 172, 192, 212, 232, 252, 272 
13, 33, 53, 73, 93, 113, 133, 153, 173, 193, 213, 233, 253, 273 
14, 34, 54, 74, 94, 114, 134, 154, 174, 194, 214, 234, 254, 274 
15, 35, 55, 75, 95, 115, 135, 155, 175, 195, 215, 235, 255, 275 
16, 36, 56, 76, 96, 116, 136, 156, 176, 196, 216, 236, 256, 266 
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Продолжение таблицы А.13 
Но-
мер 
вари
анта 

 
Номера задач 

17        
18        
19        
20        
21        
22        
23        
24        
25        
26        
27        
28        
29        
30        
31        
32        
33        
34        
35        
36        
37   
38 
39   
40 
41 
42 
43 
44 
45 
46 
47 
48 
49 
50 
51 
52 
53 
54 

17, 37, 57, 77, 97, 117, 137, 157, 177, 197, 217, 237, 257, 271 
18, 38, 58, 78, 98, 118, 138, 158, 178, 198, 218, 238, 258, 273  
19, 39, 59, 79, 99, 119, 139, 159, 179, 199, 219, 239, 259, 260 
20, 40, 60, 80, 100, 120, 140, 160, 180, 200, 220, 240, 260, 200 
1, 22, 43, 64, 85, 106, 127, 148, 169, 190, 202, 223, 244, 265 
2, 23, 44, 65, 86, 107, 128, 149, 170, 191, 203, 224, 245, 266 
3, 24, 45, 66, 87, 108, 129, 150, 171, 192, 204, 225, 246, 267 
4, 25, 46, 67, 88, 109, 130, 151, 172, 193, 205, 226, 247, 268 
5, 26, 47, 68, 89, 110, 131, 152, 173, 194, 206, 227, 248, 269 
6, 27, 48, 69, 90, 111, 132, 153, 174, 195, 207, 228, 249, 270 
7, 28, 49, 70, 91, 112, 133, 154, 175, 196, 208, 229, 250, 271 
8, 29, 50, 71, 92, 113, 134, 155, 176, 197, 209, 230, 251, 272 
9, 30, 51, 72, 93, 114, 135, 156, 177, 198, 210, 231, 252, 273 
10, 31, 52, 73, 94, 115, 136, 157, 178, 199, 211, 232, 253, 274 
11, 32, 53, 74, 95, 116, 137, 158, 179, 200, 212, 233, 254, 275 
12, 33, 54, 75, 96, 117, 138, 159, 180, 181, 213, 234, 255, 273 
13, 34, 55, 76, 97, 118, 139, 160, 161, 182, 214, 235, 256, 274 
14, 35, 56, 77, 98, 119, 140, 141, 162, 183, 215, 236, 257, 275 
15, 36, 57, 78, 99, 120, 121, 142, 163, 184, 216, 237, 258, 268 
16, 37, 58, 79, 100, 101, 122, 143, 164, 185, 217, 238, 259, 267 
17, 38, 59, 80, 81, 102, 123, 144, 165, 186, 218, 239, 260, 261 
18, 39, 60, 61, 82, 103, 124, 145, 166, 187, 219, 240, 241, 262  
19, 40, 41, 62, 83, 104, 125, 146, 167, 188, 220, 221, 242, 263 
20, 31, 42, 63, 84, 105, 126, 147, 168, 189, 201, 222, 243, 264 
1, 23, 45, 67, 89, 111, 133, 155, 177, 199, 201, 223, 245, 267 
2, 24, 46, 68, 90, 112, 134, 156, 178, 200, 202, 224, 246, 268 
3, 25, 47, 69, 91, 113, 135, 157, 179, 181, 203, 225, 247, 269 
4, 26, 48, 70, 92, 114, 136, 158, 180, 182, 204, 226, 248, 270  
5, 27, 49, 71, 93, 115, 137, 159, 161, 183, 205, 227, 249, 271 
6, 28, 50, 72, 94, 116, 138, 160, 162, 184, 206, 228, 250, 272 
7, 29, 51, 73, 95, 117, 139, 141, 163, 185, 207, 229, 251, 273  
8, 30, 52, 74, 96, 118, 140, 142, 164, 186, 208, 230, 252, 274 
9, 31, 53, 75, 97, 119, 121, 143, 165, 187, 209, 231, 253, 275 
10, 32, 54, 76, 98, 120, 122, 144, 166, 188, 210, 232, 254, 275 
11, 33, 55, 77, 99, 101, 123, 145, 167, 189, 211, 233, 255, 268 
12, 34, 56, 78, 100, 102, 124, 146, 168, 190, 212, 234, 256, 274 
13, 35, 57, 79, 81, 103, 125, 147, 169, 191, 213, 235, 257, 275 
14, 36, 58, 80, 82, 104, 126, 148, 170, 192, 214, 236, 258, 273 
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Продолжение таблицы А.13 
Но-
мер 
вари
анта 

Номера задач 

55 
56 
57 
58 
59 
60 
61     
62 
63 
64 
65 
66 
67 
68 
69 
70 
71 
72 
73 
74 
75 
76 
77 
78 
79 
80 
81 
82 
83 
84 
85 
86 
87 
88 
89 
90 
91 
92 
93 

15, 37, 59, 61, 83, 105, 127, 149, 171, 193, 215, 237, 259, 261 
16, 38, 60, 62, 84, 106, 128, 150, 172, 194, 216, 238, 260, 262 
17, 39, 41, 63, 85, 107, 129, 151, 173, 195, 217, 239, 241, 263 
18, 40, 42, 64, 86, 108, 130, 152, 174, 196, 218, 240, 242, 264 
19, 21, 43, 65, 87, 109, 131, 153, 175, 197, 219, 221, 243, 265 
20, 22, 44, 66, 88, 110, 132, 154, 176, 198, 220, 222, 244, 266 
1, 24, 47, 69, 92, 115, 138, 151, 174, 197, 220, 234, 257, 272 
2, 25, 48, 70, 93, 116, 139, 152, 175, 198, 201, 235, 258, 261 
3, 26, 49, 71, 94, 117, 140, 153, 176, 199, 202, 236, 259, 262 
4, 27, 50, 72, 95, 118, 121, 154, 177, 200, 203, 237, 260, 263 
5, 28, 51, 73, 96, 119, 122, 155, 178, 181, 204, 238, 241, 264 
6, 29, 52, 74, 97, 120, 123, 156, 179, 182, 205, 239, 242, 265 
7, 30, 53, 75, 98, 101, 124, 157, 180, 183, 206, 240, 243, 266 
8, 31, 54, 76, 99, 102, 125, 158, 161, 184, 207, 221, 244, 267 
9, 32, 55, 77, 100, 103, 126, 159, 162, 185, 208, 222, 245, 268 
10, 33, 56, 78, 81, 104, 127, 160, 163, 186, 209, 223, 246, 269 
11, 34, 57, 79, 82, 105, 128, 141, 164, 187, 210, 224, 247, 270 
12, 35, 58, 80, 83, 106, 129, 142, 165, 188, 211, 225, 248, 271 
13, 36, 59, 61, 84, 107, 130, 143, 166, 189, 212, 226, 249, 272 
14, 37, 60, 62, 85, 108, 131, 144, 167, 190, 213, 227, 250, 273 
15, 38, 41, 63, 86, 109, 132, 145, 168, 191, 214, 228, 251, 274 
16, 39, 42, 64, 87, 110, 133, 146, 169, 192, 215, 229, 252, 275 
17, 40, 43, 65, 88, 111, 134, 147, 170, 193, 216, 230, 253 
18, 21, 44, 66, 89, 112, 135, 148, 171, 194, 217, 231, 254 
19, 22, 45, 67, 90, 113, 136, 149, 172, 195, 218, 232, 255 
 20, 23, 46, 68, 91, 114, 137, 150, 173, 196, 219, 233, 256 
1, 25, 49, 73, 97, 101, 125, 149, 173, 197, 201, 225, 249, 273 
2, 26, 50, 74, 98, 102, 126, 150, 174, 198, 202, 226, 250, 274 
3, 27, 51, 75, 99, 103, 127, 151, 175, 199, 203, 227, 251, 275 
4, 28, 52, 76, 100, 104, 128, 152, 176, 200, 204, 228, 252  
5, 29, 53, 77, 81, 105, 129, 153, 177, 181, 205, 229, 253 
6, 30, 54, 78, 82, 106, 130, 154, 178, 182, 206, 230, 254  
7, 31, 55, 79, 83, 107, 131, 155, 179, 183, 207, 231, 255 
8, 32, 56, 80, 84, 108, 132, 156, 180, 184, 208, 232, 256 
9, 33, 57, 61, 85, 109, 133, 157, 161, 185, 209, 233, 257, 261 
10, 34, 58, 62, 86, 110, 134, 158, 162, 186, 210, 234, 258, 262 
11, 35, 59, 63, 87, 111, 135, 159, 163, 187, 211, 235, 259, 263 
12, 36, 60, 64, 88, 112, 136, 160, 164, 188, 212, 236, 260, 264 
13, 37, 41, 65, 89, 113, 137, 141, 165, 189, 213, 237, 241, 265 
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Продолжение таблицы А.13 
Но-
мер 
вари
анта 

Номера задач 

94 
95 
96 
97 
98 
99 
100 

14, 38, 42, 66, 89, 114, 138, 142, 166, 190, 214, 238, 242, 266 
15, 39, 43, 67, 91, 115, 139, 143, 167, 191, 215, 239, 243, 267 
16, 40, 44, 68, 92, 116, 140, 144, 168, 192, 216, 240, 244, 268 
17, 21, 45, 69, 93, 117, 121, 145, 169, 193, 217, 221, 245, 269 
18, 22, 46, 70, 94, 118, 122, 146, 170, 194, 218, 222, 246, 270 
19, 23, 47, 71, 95, 119, 123, 147, 171, 195, 219, 223, 247, 271 
20, 24, 48, 72, 95, 120, 124, 148, 172, 196, 220, 224, 248, 272 

 


