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ВВЕДЕНИЕ 

 

Инженер любой специальности должен обладать достаточными знаниями в 

области химии. Изучение курса химии способствует развитию логического хими-

ческого мышления, позволяет получить современное научное представление о ма-

терии и формах ее движения, о веществе как одном из видов движущейся мате-

рии, о механизме превращения химических соединений. Необходимо прочно 

усвоить основные законы и теории химии и овладеть техникой химических расче-

тов, выработать навыки самостоятельного выполнения химических эксперимен-

тов и обобщения наблюдаемых фактов. Знание химии необходимо для успешного 

изучения последующих общенаучных и специальных дисциплин. 

Основной вид учебных занятий студентов-заочников – самостоятельная ра-

бота над учебными материалами. По курсу химии она слагается из следующих 

элементов: изучение материала по учебникам и учебным пособиям; выполнение 

контрольных заданий; выполнение лабораторного практикума; индивидуальные 

консультации; посещение лекций; сдача зачета по лабораторному практикуму; 

сдача экзамена по всему курсу. 

Работа с книгой. Изучать курс рекомендуется по темам, предварительно 

ознакомившись с содержанием каждой из них. (Расположение материала курса в 

программе не всегда совпадает с расположением его в учебнике). Изучая курс, об-

ращайтесь и к предметному указателю в конце книги. При первом чтении не за-

держивайтесь на математических выводах, составлении уравнения реакций: ста-

райтесь получить общее представление об излагаемых вопросах, а также отмечай-

те трудные или неясные места. Внимательно прочитайте текст, выделенный 

шрифтом. При повторном изучении темы усвойте все теоретические положения, 

математические зависимости и их выводы, а также принципы составления урав-

нения реакций. Вникайте в сущность того или иного вопроса и не пытайтесь за-

помнить отдельные факты и явления. Изучение любого вопроса на уровне сущно-

сти, а не на уровне отдельных явлений способствует более глубокому и прочному 

усвоению материала. Чтобы лучше запомнить и усвоить изучаемый материал, 

надо обязательно иметь рабочую тетрадь. В тетерадь вносить формулировки зако-

нов и основных понятий химии, новые незнакомые термины и названия, формулы 

и уравнения реакций и т. п. Во всех случаях, когда материал поддается система-

тизации, составляйте графики, схемы, диаграммы, таблицы. Они очень облег-

чают запоминание и уменьшают объем конспектируемого материала. Пока тот 

или иной раздел не усвоен, переходить к изучению новых разделов не следует. 

Краткий конспект курса будет полезен при повторении материала в период подго-

товки к экзамену. Изучение курса должно обязательно сопровождаться выполне-

нием упражнений и решением задач. Решение задач – один из лучших методов 

прочного усвоения, проверки и закрепления теоретического материала. 

Контрольные задания. В процессе изучения курса химии студент должен 

выполнить одну или две контрольные работы. К выполнению контрольной рабо-

ты можно приступить только тогда, когда будет изучена определенная часть курса 

и тщательно разобраны решения примеров. 



 3 

Решение задач и ответы на теоретические вопросы должны быть коротко, 

но четко обоснованы, за исключением тех случаев, когда по существу вопроса та-

кая мотивировка не требуется, например, когда нужно составить электронную 

формулу атома, написать уравнение реакции и т. п. При решении задач нужно 

приводить весь ход решения и математические преобразования. 

Контрольная работа должна быть аккуратно оформлена; для замечаний ре-

цензента надо оставлять широкие поля; писать четко и ясно; номера и условия за-

дач переписывать в том порядке, в каком они указаны в задании. В конце работы 

привести список использованной литературы с указанием года издания. Работа 

должна быть датирована, подписана студентом и представлена в университет на 

рецензирование. 

Если контрольная работа не зачтена, ее нужно выполнить повторно в соот-

ветствии с указаниями рецензента и выслать на рецензию вместе с незачтенной 

работой. Исправление следует выполнить в конце тетради, а не в рецензирован-

ном тексте. Контрольная работа, выполненная не по своему варианту, препода-

вателем не рецензируется и не зачитывается. 

Зачет. К сдаче зачета допускаются студенты с зачтенными контрольными 

работами.  
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КОНТРОЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ 
 

Каждый студент выполняет вариант контрольных заданий, обозначенный 

двумя последними цифрами номера студенческого билета (шифра). Например, 

номер студенческого билета 712135, две последние цифры 35, им соответствует 

вариант контрольного задания 35. Если выполняется одна контрольная работа, за-

дачи выбираются через одну в двух контрольных заданиях. 

 

КОНТРОЛЬНОЕ ЗАДАНИЕ 1 

 

Моль. Эквиваленты и молярные массы эквивалентов 

 простых и сложных веществ. Закон эквивалентов 

 

Пример 1. 

0,075 г металла вытесняет из раствора соли никеля 0,183 г никеля, а из рас-

твора кислоты – 70 мл водорода, измеренного при нормальных условиях. Опреде-

лите молярные массы эквивалентов металла и никеля. 

Решение. 

Эквивалентом называется реальная или условная частица вещества, которая 

может замещать, присоединять, высвобождать или быть эквивалентна одному 

иону водорода в обменных или одному электрону в окислительно-

восстановительных реакциях. 

Масса одного эквивалента называется молярной массой эквивалента. За-

дачу решают по закону эквивалентов: «Массы (объемы) реагирующих друг с 

другом веществ пропорциональны молярным массам эквивалентов (объемам)»: 

m1 : m2 = Мэкв.1 : Мэкв.2. 

В условии задачи количество выделившегося водорода дано в объемных 

единицах. Поэтому в выражении закона эквивалентов масса и молярная масса эк-

вивалента газа заменяются объемом и молярным объемом эквивалента:  

2

m(M)

V(H )
 = 

ýêâ.

ýêâ. 2

Ì (M)

V (H )
. 

Молярный объем эквивалента атома водорода (объем, занимаемый моляр-

ной массой эквивалента газа при нормальных условиях): 

22,4 : 2 = 11,2 л/моль. 

Рассчитываем молярную массу эквивалента металла:  

070

0750

,

,
 = 

ýêâ.Ì (M)

11,2
,   Мэкв.(M) = 

0,075 11,2

0,07


 = 12 г/моль. 

Зная молярную массу эквивалента металла, по закону эквивалентов можно 

определить молярную массу эквивалента никеля: 

m(M)

m(Ni)
= 

ýêâ.

ýêâ.

Ì (M)

Ì (Ni)
,  

183,0

075,0
 = 

ýêâ.

12

Ì (Ni)
, 
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Мэкв.(Ni) =
0,183 12

0,075


  = 29,35 г/моль. 

 

Пример 2. 

При сгорании трёхвалентного металла в количестве 23,48 г было получено 

44,40 г его оксида. Какой металл был сожжен? Определите массу оксида. 

Решение. 

Чтобы определить, какой металл был сожжен, рассчитаем молярную массу 

его эквивалента по закону эквивалентов: 

ýêâ.

m(M)

Ì (M)
 = 

2

ýêâ. 2

m(O )

Ì (O )
, Мэкв.(М) = 

23,48 8

20,92


 = 9 г/моль. 

Молярная масса эквивалента кислорода равна 8 г/моль, а массу соединив-

шегося с металлом кислорода определяем из соотношения: 

m(Me2O3) = m(M) + m(O2), m(O2) = 44,40 – 23,48 = 20,92 г. 

Из формулы A(M) = Мэкв.(M) · n рассчитываем атомную массу металла: 

AM = 9 · 3 = 27 г. 

По Периодической системе Д. И. Менделеева определяем, что металл с 

атомной массой 27 – алюминий. Формула оксида алюминия Al2O3. Его молярная 

масса эквивалента: 

Мэкв.(Al2O3) = Мэкв.(Al) + Мэкв.(O2); 

Мэкв.(Al2O3) = 9 + 8 = 17 г/моль. 

Пример 3. 

Определите молярные массы эквивалентов кислот и гидроксидов в реакци-

ях: 

1. H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O. 

2. 2H3PO4 + Ca(OH)2 = Ca(H2PO4)2 + 2H2O. 

3. Al(OH)3 + 3NaCl = AlCl3 + 3NaOH. 

4. Zn(OH)2 + NaCl = ZnOHCl + NaOH. 

Решение. 

 Молярные массы эквивалентов сложных веществ могут иметь различные 

значения (в зависимости от реакции, в которую они вступают).  

Молярные массы эквивалента кислоты, а также гидроксида металла равны  

их молекулярной массе, деленной на количество атомов водорода или на количе-

ство OH групп соответственно,  замещенных в данной реакции другими атомами 

или ионами. 

В первой реакции в молекуле серной кислоты 2 атома водорода замещаются 

на металл, во второй – 1 атом водорода фосфорной кислоты замещается на металл, 

поэтому 

Мэкв.(H2SO4) = 
2 4Ì (H SO )

2
 = 

98

2
, 

Мэкв.(H2SO4) = 49 г/моль. 
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Мэкв.(Н3PO4) = 
3 4M(H PO )

1
 = 

98

1
, 

Мэкв.(H3PO4) = 98 г/моль. 
 

В третьей и четвертой реакциях замещаются на хлорид- ионы  три и один 

гидроксид-иона и молярные массы эквивалентов гидроксидов металлов соответ-

ственно равны: 
 

Мэкв.[Al(OH)3] = 
3M[Al(OH) ]

3
 = 

78

3
 = 26 г/моль, 

 

Мэкв.[Zn(OH)2] = 
2M[Zn(OH) ]

1
 = 

99,4

1
 = 99,4 г/моль. 

Пример 4. 

На реакцию с 13,61 г дигидрофосфата калия израсходовано 5,61 г гидрокси-

да калия. Вычислите молярную массу эквивалента дигидрофосфата калия и напи-

шите уравнения реакции. 

Решение. 

Молярную массу эквивалента дигидрофосфата калия можно рассчитать по 

закону эквивалентов: 

2 4m(KH PO )

m(KOH)
 = 

ýêâ. 2 4

ýêâ.

M (ÊÍ ÐÎ )

Ì (ÊÎ Í )
, 

Мэкв.(KH2PO4)  = 
2 4 ýêâ.m(KH PO ) Ì (ÊÎ Í )

m(KOH)


. 

Молярная масса эквивалента гидроксида калия рассчитывается из соотно-

шения (пример 1.3): 

Мэкв.(KOH) = 
M(KOH)

n
 = 

56,1

1
 = 56,1 г/моль, 

Мэкв.(KH2PO4) = 
13,61 56,1

5,61


 = 136,1 г/моль. 

Чтобы написать уравнения реакции, необходимо рассчитать число молей 

дигидрофосфата калия, вступивших в реакцию. Для этого разделим молекуляр-

ную массу дигидрофосфата калия на его молярную массу эквивалента: 

2 4

ýêâ. 2 4

M(KH PO )

M (ÊÍ ÐÎ )
 = 

136,1

136,1
 =1 моль. 

Уравнение реакции имеет вид 

KH2PO4 + KOH = K2HPO4 + H2O. 

 

Задания 

 

1. Определите эквивалент и молярную массу эквивалента фосфора, кисло-

рода и брома в соединениях PH3, H2O, HBr. 
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2. Молярная масса эквивалента трехвалентного металла равна 9 г/моль. Вы-

числите мольную и атомную массу металла, молярную массу эквивалента оксида 

и процентное содержание кислорода в оксиде. 

3. Из 1,35 г оксида металла получается 3,15 г его нитрата. Вычислите мо-

лярную массу эквивалента металла. Ответ: 32,5 г/моль. 

4. Из 1,35 г гидроксида металла получается 2,85 г его сульфата. Вычислите 

молярную массу эквивалента металла. Ответ: 9 г/моль. 

5. Оксид трехвалентного элемента содержит 31,58 % кислорода. Вычислите 

молярную массу эквивалента, мольную массу и атомную массу этого элемента. 

6. Один оксид марганца содержит 22,56 % кислорода, а другой – 50,50 %. 

Вычислите молярную массу эквивалента и стехиометрическую валентность мар-

ганца в этих оксидах. Составьте формулы оксидов. 

7. Выразите в молях: а) 6,021022 молекул С2Н2; б) 1,801014 атомов N2;  

в) 3,011023 молекул NH3. Чему равна мольная масса указанных веществ? 

8. Вычислите эквивалент и молярную массу эквивалента Н3РО4 в реакциях 

образования: а) гидрофосфата; б) дигидрофосфата; в) ортофосфата. 

9. В 2,48 г оксида одновалентного металла содержится 1,84 г металла. Вы-

числите молярные массы эквивалента металла и его оксида. Чему равна мольная и 

атомная масса этого металла? 

10. 3,04 г некоторого металла вытесняют 0,252 г водорода, 26,965 г серебра 

и 15,885 г меди из соединений этих элементов. Вычислите молярные массы экви-

валентов указанных металлов. Ответ: 12,16 г/моль, 107,86 г/моль, 63,54 г/моль. 

11. Оксид металла содержит 28,57 % кислорода, а его фторид 48,72 % фто-

ра. Вычислите молярные массы эквивалента металла и фтора. Ответ: 20,0 г/моль, 

19,0 г/моль. 

12. Напишите уравнения реакций Fe(OH)3 с хлороводородной (соляной) 

кислотой, при которых образуются следующие соединения железа: а) дигидрок-

сохлорид; б) гидроксохлорид; в) трихлорид. Вычислите эквивалент и молярную 

массу эквивалента Fe(OH)3 в каждой из этих реакций. 

13. Избытком гидроксида калия подействовали на растворы: а) дигидро-

фосфата калия; б) дигидроксонитрата висмута(III). Напишите уравнения реакций 

этих веществ с КОН и определите их эквиваленты и молярные массы эквивален-

тов. 

14. Вещество содержит 38,0 % серы и мышьяк. Молярная масса эквивалента 

серы 16,0 г/моль. Вычислите молярную массу эквивалента и стехиометрическую 

валентность мышьяка, составьте формулу данного сульфида. 

15. Избытком хлороводородной (соляной) кислоты подействовали на рас-

творы: а) гидрокарбоната кальция; б) гидроксодихлорида алюминия. Напишите 

уравнения реакций этих веществ с НСl и определите их эквиваленты и молярные 

массы эквивалентов. 

16. При окислении 16,74 г двухвалентного металла образовалось 21,54 г ок-

сида. Вычислите молярные массы эквивалентов металла и его оксида. Чему равна 

мольная и атомная масса металла? 



 8 

17. При взаимодействии 3,24 г трехвалентного металла с кислотой выделя-

ется 4,03 л водорода (н. у.). Вычислите молярную массу эквивалента, мольную 

массу и атомную массу металла. 

18. Исходя из мольной массы углерода и воды, определите абсолютную 

массу атома углерода и молекулы воды. Ответ: 2,010–23 г, 3,110–27 г. 

19. Какой объем при  н. у. занимает молярная масса эквивалента кислорода? 

Вычислите мольную и атомную массу двухвалентного металла, если на окисление 

6,34 г этого металла пошло 0,68 л кислорода (н. у.). 

20. На нейтрализацию 0,943 г фосфористой кислоты Н3РОз израсходовано 

1,291 г КОН. Вычислите эквивалент, молярную массу эквивалента и основность 

кислоты. Ответ: 0,5 моль, 41 г/моль, 2. 

 

Строение атома 

 

Пример 1. 

Определите количество протонов и нейтронов в ядре атома платины. 

Решение. 

Символ ядра атома обозначается символом соответствующего элемента. 

Слева вверху над символом указывается массовое число (А), слева внизу  заряд 

атома (Z), численно равный порядковому номеру элемента. 

Известно, что ядро атома состоит из положительно заряженных протонов 

(p) и не обладающих электрическим зарядом нейтронов (n). Массовое число атома 

и есть сумма протонов и нейтронов. Число протонов равно порядковому номеру 

элемента (т. е. его положительному заряду), тогда количество нейтронов находим 

по разности между массовым числом и порядковым номером элемента: A  Z = N. 

Для платины с зарядом ядра 78 число протонов равно 78, а число нейтронов 

рассчитываем по разности атомной массы и заряда ядра атома:  

195  78 = 117.           195
78

Pt (78 p, 117 n). 

Пример 2. 

При бомбардировке нейтронами изотопов 10
5

B и 55
25

Mn выделяется ча-

стица и образуются изотопы 7
3

Li и 52
23

V. Составьте в полной и сокращенной фор-

мах уравнения протекающих ядерных реакций.  

Решение.  

При записи уравнения ядерной реакции в левой части пишут вступающие в 

реакцию ядра, в правой  продукты реакции. При этом следует учитывать законы 

сохранения заряда и массы частиц. Массы электронов и позитронов не учитыва-

ются. Уравнения ядерных реакций: 

    1. 10
5

B + 1
0

n = 7
3

Li + 4
2

He,  

    2. 55
25

Mn + 1
0

n = 52
23

V + 4
2

He. 

Суммы массовых чисел и зарядов в левой и правой частях равны: 
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1. 10 + 1 = 7 + 4,  5 + 0 = 3 + 2, 

2. 55 + 1 = 52 + 4,  25 + 0 = 23 + 2. 

При сокращенной записи уравнения вначале указывают символ исходного 

ядра, в скобках пишут бомбардирующую частицу и образующуюся частицу, а за 

скобками  символ получающегося ядра: 

1. 10B (n, ) 7Li, 

2. 55Mn (n, ) 52V. 

Пример 3. 

Электрон в атоме характеризуется набором квантовых чисел: n = 3, l = 1, ml = 0. 

Какая форма записи отражает энергетическое состояние электрона? 

Решение. 

Математический аппарат квантовой химии (волновой механики) разработан 

на принципах корпускулярно-волнового дуализма частиц микромира и неопреде-

ленности Гейзенберга. Энергетическое состояние каждого электрона в атоме 

определяется решением волнового уравнения Шредингера Hψ = Eψ, где Н-

оператор Гамильтона, ψ-волновая функция электрона, Е-полная энергия электрона 

в атоме. Волновая ψ функция не имеет физического смысла, это чисто математи-

ческое уравнение. Не любое волновое уравнение пригодно для применения в 

уравнении Шредингера. На волновую ψ-функцию электрона в атоме налагаются 

определенные условия. Решая уравнение Шредингера, находят зависимость вол-

новой функции от координат ψ = f(x, y, z).В этом случае квадрат абсолютной вели-

чины |ψ|2 , вычисленной для определенной координаты времени пространства, 

пропорционален вероятности обнаружить частицу в этой точке и в указанное вре-

мя. Величину |ψ|2 называют плотностью вероятности, а величина |ψ|2 dV-

вероятность нахождения электрона в объеме пространства dV, окружающее атом-

ное ядро. Объем пространства dV получил название электронного облака или ор-

битали. Следствием решения уравнения Шредингера являются три квантовых 

числа, характеризующих поведение электрона в атоме. Квантовые числа прини-

мают следующие значения: 

n = 1, 2, 3, 4, …∞; 

l = 0, 1 ,2, 3, … (n  1); 

ml = 0,   1,   2, …   l; 

Главное квантовое число n характеризует энергию электрона, т. е. располо-

жение электрона на том или ином энергетическом уровне. При n = 3 электрон 

находится на третьем энергетическом уровне. При записи электронной формулы 

главное квантовое число пишется цифрой. 

Орбитальное квантовое число l характеризует энергию электрона на энерге-

тическом подуровне, определяет значение орбитального момента количества 

движения электрона и форму электронного облака. Орбитальное квантовое число 

при записи электронной формулы пишется буквой. При l = 0, s-подуровень; l = 1, 

p-подуровень; l = 2, d-подуровень; l = 3, f-подуровень. Соответственно электроны 
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этих подуровней называются s-, p-, d-, f-электронами. По условию задачи l = 1, это 

p-электрон. 

Магнитное квантовое число ml определяет количество магнитных моментов 

в соответствии с симметрией атомных орбиталей, а следовательно их простран-

ственную ориентацию в магнитном поле и принимает значения от –l через 0 до +l, 

т.е. (2l + 1) значений.  

S-состоянию (l = 0) отвечает всегда только одна орбиталь; p-состоянию  

(l = 1)  три орбитали с одинаковой энергией; d-состоянию (l = 2)  пять орбита-

лей и f-состоянию (l = 3)  семь орбиталей с одинаковой энергией. В условии за-

дачи l = 1, этому состоянию отвечают три орбитали: px, py, pz, соответственно ко-

ординатным осям. 

Итак, запись, отражающая энергетическое состояние электрона при n = 3,  

l = 1, ml = 0, будет иметь вид 3pz. 

Три квантовых числа характеризуют состояние электрона в атоме. Они 

определяют энергию электрона, размер и форму атомной орбитали. Элементарные 

частицы имеют собственный момент количества движения, связанный с внутрен-

ней степенью свободы частицы (spin – вращение). Поскольку спин является мо-

ментом количества движения, он обладает общими свойствами квантово-

механического момента. Электрон имеет полуцелый спин: ms = +1/2 и ms = –1/2. 

Спиновой момент количества движения имеет любой электрона и это квантовое 

число не связано с движением электрона относительно ядра в атоме. При переходе 

электрона с одного квантового уровня или подуровня на другие уровни или под-

уровни меняются значения квантовых чисел, соответственно меняется состояние 

электрона в атоме. 

 

Пример 4. 

Какой энергетический подуровень заполняется электронами раньше: 5s или 

4d; 6s или 5p и почему?  

Решение. 

Заполнение электронами энергетических уровней и подуровней подчиняет-

ся принципу «минимума энергии», т. е. вначале заполняются орбитали с меньшей 

энергией. Энергетическое состояние электрона характеризуется главным и орби-

тальным квантовыми числами и заполнение орбиталей происходит в последова-

тельности увеличения их суммы (n + l). Для 5s-орбитали эта сумма равна 5 + 0 = 5, 

а для 4d-орбитали 4 + 2 = 6. Поэтому 5s- орбиталь заполняется электронами рань-

ше. 

Если сумма главного и орбитального квантовых чисел для двух орбиталей 

одинакова, то раньше заполняется та, у которой меньше значение главного кван-

тового числа. Так, для 6s- и 5d-орбиталей эти суммы одинаковы (6 + 0 = 6 и 5 + 1 = 6), по-

этому, вначале заполняется 5p-орбиталь, а потом 6s. Под семейством понимают 

ряд атомов элементов, у которых заполняется или заполнился однотипный ва-

лентный подуровень. 
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Задания 

 

21. Напишите электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 9 и 28. Распределите электроны этих атомов по квантовым ячейкам. К ка-

кому электронному семейству относится каждый из этих элементов? 

22. Напишите электронные формулы атомов фосфора и ванадия. Распреде-

лите электроны этих атомов по квантовым ячейкам. К какому электронному се-

мейству относится каждый из этих элементов? 

23. Какое максимальное число электронов может занимать s-, p-, d- и f-

орбитали данного энергетического уровня? Почему? 

24. Напишите электронные формулы атомов марганца и селена. К какому 

электронному семейству относится каждый из этих элементов? 

25. Какие орбитали атома заполняются электронами раньше: 4s или 3d; 5s 

или 4р? Почему? Составьте электронную формулу атома элемента с порядковым 

номером 21. 

26. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

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

3d-подуровень. К какому электронному семейству относится каждый из этих эле-

ментов? 

27. Какие орбитали атома заполняются электронами раньше: 5d или 6s; 7s 

или 6р? Почему? Составьте электронную формулу атома элемента с порядковым 

номером 43. 

28. Что такое изотопы? Чем можно объяснить, что у большинства элементов 

периодической системы атомные массы выражаются дробным числом? Могут ли 

атомы разных элементов иметь одинаковую массу? Как называются подобные 

атомы? 

29. В чем сущность -, –- и +-радиоактивного распада? Изотоп какого 

элемента получится в результате последовательного излучения 4- и 2-частиц с 

атомным ядром 238U? 

30. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 14 и 40. Какие электроны этих атомов являются валентными? 

31. Какую радиоактивность называют искусственной? Изотоп какого эле-

мента образуется в результате ядерной реакции, происходящей при бомбардиров-

ке ядер атомов 27Аl протонами, если при этом поглощается один протон и выделя-

ется одна -частица? Составьте уравнение этой ядерной реакции. 

32. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 16 и 28. К какому электронному семейству относится каждый из этих эле-

ментов? 

33. Изотоп какого элемента образуется в результате ядерной реакции, про-

исходящей при бомбардировке ядер атомов 54Fe -частицами, если при этом по-

глощается одна -частица и выделяется один нейтрон. Составьте уравнение этой 

ядерной реакции. 
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34. Сколько и какие значения может принимать магнитное квантовое число 

ml при орбитальном квантовом числе l = 0; 1; 2 и 3? Какие элементы в периодиче-

ской системе носят название s-, р-, d- и f-элементов? Приведите примеры. 

35. Какие значения могут принимать квантовые числа n, l, ml  и ms, характе-

ризующие состояние электронов в атоме. Какие значения они принимают для 

внешних электронов атома магния? 

36. Чем отличается последовательность в заполнении атомных орбиталей у 

атомов d-элементов от последовательности заполнения их у атомов s- и  

р-элементов? Составьте электронную формулу атома элемента с порядковым но-

мером 46, учитывая, что, находясь в пятом периоде, атомы этого элемента на пя-

том энергетическом уровне не содержат ни одного электрона. 

37. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 24 и 33, учитывая, что у первого происходит провал одного 4s-электрона 

на 3d-подуровень. К какому электронному семейству относится каждый из этих 

элементов? 

38. Значения какого квантового числа определяют число s-, p-, d- и  

f-орбиталей на энергетическом уровне? Сколько всего s-, p- и d-электронов в ато-

ме кобальта? 

39. В чем заключается принцип запрета Паули? Может ли быть на каком-

нибудь подуровне атома p7 или d12-электронов? Почему? Составьте электронную 

формулу атома элемента с порядковым номером 22 и укажите его валентные 

электроны. 

40. Составьте электронные формулы атомов элементов с порядковыми но-

мерами 32 и 42, учитывая, что у последнего происходит провал одного  

5s-электрона на 4d-подуровень. К какому электронному семейству относится каж-

дый из этих элементов? 

 

Периодическая система элементов Д. И. Менделеева 

 

Пример 1. 

Составьте электронные формулы атомов элементов № 20 и № 53. На каких 

энергетических уровнях и подуровнях находятся валентные электроны? 

Решение. 

Порядковый номер элемента, равный заряду ядра атома, указывает число 

электронов в структуре атома. Согласно принципу «минимума энергии» (см. при-

мер 2.4) заполнение электронами энергетических уровней и подуровней идет в 

следующем порядке:  

1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s2, 3d10, 4p6, 5s2, 4d10, 5p6, 6s2, (5d1), 4f14, 5d2  10, 6p6, 

7s2, (6d1  2), 5f14, 6d3  10, 7p. 

Цифрой указывается значение главного квантового числа n – энергетиче-

ский уровень, буквой  значение орбитального квантового числа l  энергетиче-

ский подуровень. Индекс справа вверху показывает число электронов на данном 

подуровне. Суммарное число индексов должно совпадать с числом электронов в 
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атоме, т. е. с его порядковым номером. При записи электронной формулы исполь-

зуют только главное и орбитальное квантовые числа. 

Электронные формулы атомов элементов № 20 и № 53 имеют вид:  

№ 20 (Ca)  1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s2 , 

№ 53 (I)  1s2, 2s2, 2p6, 3s2, 3p6, 4s2, 3d10, 4p6, 5s2, 4d10, 5p5. 

Валентные электроны в атоме расположены на последнем энергетическом 

уровне и на заполняющемся подуровне. У Ca это 4s2, у I  5s2 5p5. Поскольку в 

атоме кальция последним заполняется электронами s-подуровень, то он относится 

к семейству s-элементов, а I  к семейству p-элементов. 

 

Пример 2. 

Определите, каким элементам соответствуют приведенные электронные 

структуры: 

а) …. 4s2 3d6, 

б) …. 6s2 5d1 4f7, 

в) …. 5s2 4d10 5p2? 

Решение. 

В электронной формуле главное квантовое число n (пишется цифрой) опре-

деляет энергетический уровень и совпадает с номером периода в периодической 

таблице Д. И. Менделеева. Число валентных электронов (электроны последнего 

энергетического уровня) равно номеру группы, в котором находится элемент. 

В примере 2а n = 4, следовательно, элемент находится в четвертом периоде. 

Число валентных электронов (показатель степени в электронной формуле) равно  

2 + 6 = 8, т. е. элемент расположен в восьмой группе  это железо. 

В примере 2б n = 6, элемент шестого период, в атоме заполняется электро-

нами f-подуровень (7 e ) при частично заполненном d-подуровне (1 e ). Один элек-

трон на d-подуровне имеет лантан № 57, за ним в таблице расположены лантанои-

ды (№ 5871, f-элементы) и семь электронов на f-подуровне у гадолиния. 

В примере 2в n = 5, элемент пятого периода. Валентные электроны 2 + 2 = 4, 

т. е. это элемент четвертой группы  олово. 

 

Пример 3. 

Заряды ядер элементов в периодической системе непрерывно увеличивают-

ся, а свойства простых веществ повторяются периодически. Как это объяснить? 

Решение. 

Д. И. Менделеев заметил, что свойства элементов периодически повторяют-

ся с возрастанием значений их массовых чисел. Он расположил открытые к тому 

времени 63 элемента в порядке увеличения их атомных масс с учетом химических 

и физических свойств. Менделеев считал, что открытый им периодический закон 

является отражением глубоких закономерностей во внутреннем строении веще-

ства, он констатировал факт периодических изменений свойств элементов, но 

причины периодичности не знал. 
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Дальнейшее изучение строения атома показало, что свойства веществ зави-

сят от заряда ядра атомов, и элементы можно систематизировать, основываясь на 

их электронной структуре. Свойства простых веществ и их соединений зависят от 

периодически повторяющейся электронной конфигурации валентного подуровня 

атомов элемента. Потому «электронные аналоги» являются также и «химически-

ми аналогами». 

Распишем электронные формулы атомов элементов главных подгрупп вто-

рой и седьмой групп. 

Элементы второй группы имеют общую электронную формулу валентных 

электронов ns2. Распишем их электронные формулы: 

   Be 1s2 2s2, 

   Mg 1s2 2s2 2p6 3s2, 

   Ca 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2, 

   Sr 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2. 

У элементов седьмой группы общая электронная формула валентных элек-

тронов ns2 np5, а полные электронные формулы имеют вид: 

   F 1s2 2s2 2p5 , 

   Cl 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 , 

   Br 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p5 , 

   I 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p5 . 

Итак, электронные структуры атомов периодически повторяются у элемен-

тов одной группы, поэтому периодически повторяются и их свойства, так как они 

зависят в основном от электронной конфигурации валентных электронов. Эле-

менты одной группы имеют общие свойства, но есть и отличия. Это можно объяс-

нить тем, что хотя атомы и имеют одинаковую электронную структуру валентных 

электронов, но эти электроны расположены на разном расстоянии от ядра, сила 

притяжения их к ядру при переходе от периода к периоду ослабевает, атомный 

радиус увеличивается, валентные электроны становятся более подвижными, что 

отражается на свойствах веществ. 

Задания 

 

41. Исходя из положения германия, цезия и технеция в периодической си-

стеме, составьте формулы следующих соединений: мета и ортогерманиевой кис-

лот, дигидрофосфата цезия и оксида технеция, отвечающего его высшей степени 

окислении. Изобразите структурные формулы этих соединений. 

42. Что такое энергия ионизации? В каких единицах она выражается? Как 

изменяется восстановительная активность s- и p-элементов в группах периодиче-

ской системы с увеличением порядкового номера? Почему? 

43. Что такое электроотрицательность? Как изменяется электроотрицатель-

ность элементов во втором и третьем периодах, в группе периодической системы 

с увеличением порядкового номера? 

44. Исходя из положения германия, молибдена и рения в периодической си-

стеме, составьте брутто формулы следующих соединений: водородного соедине-
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ния германия, рениевой кислоты и оксида молибдена, отвечающего его высшей 

степени окисления. Изобразите структурные формулы этих соединений. 

45. Что такое сродство к электрону? В каких единицах оно выражается? Как 

изменяется окислительная активность неметаллов в периоде и в группе периоди-

ческой системы с увеличением порядкового номера? Ответ мотивируйте строени-

ем атома соответствующего элемента. 

46. Составьте формулы оксидов и гидроксидов элементов третьего периода 

периодической системы, отвечающих их высшей степени окисления. Как изменя-

ется химический характер этих соединений при переходе от натрия к хлору? 

47. Какой из элементов четвертого периода – ванадий или мышьяк – обла-

дает более выраженными металлическими свойствами? Какой из элементов обра-

зует газообразное соединение с водородом? Ответ мотивируйте, исходя из строе-

ния атомов данных элементов. 

48. Какие элементы образуют газообразные соединения с водородом? В ка-

ких группах периодической системы находятся эти элементы? Составьте форму-

лы водородных и кислородных соединений хлора, теллура и сурьмы, отвечающих 

их низшей и высшей степеням окисления. 

49. У какого элемента четвертого периода – хрома или селена – сильнее вы-

ражены металлические свойства? Какой из этих элементов образует газообразное 

соединение с водородом? Ответ мотивируйте строением атомов хрома и селена. 

50. Какую низшую степень окисления проявляют хлор, сера, азот и углерод? 

Почему? Составьте формулы соединений алюминия с данными элементами в этой 

их степени окисления. Как называются соответствующие соединения? 

51. У какого из p-элементов пятой группы периодической системы – фосфо-

ра или сурьмы – сильнее выражены неметаллические свойства? Какой из водо-

родных соединений данных элементов более сильный восстановитель? Ответ мо-

тивируйте строением атома этих элементов. 

52. Исходя из положения металла в периодической системе, дайте мотиви-

рованный ответ на вопрос; какой из двух гидроксидов более сильное основание: 

Ba(OH)2 или Mg(OH)2; Ca(OH)2 или Fe(OH)2; Сd(ОН)2 или Sr(OH)2? 

53. Почему марганец проявляет металлические свойства, а хлор – неметал-

лические? Ответ мотивируйте электронным строением атомов этих элементов. 

Напишите формулы оксидов и гидроксидов хлора и марганца. 

54. Какую низшую степень окисления проявляют водород, фтор, сера и 

азот? Почему? Составьте формулы соединений кальция с данными элементами в 

этой их степени окисления. Как называются соответствующие соединения? 

55. Какую низшую и высшую степени окисления проявляют кремний, мы-

шьяк, селен и хлор? Почему? Составьте формулы соединений данных элементов, 

отвечающих этим степеням окисления. 

56. К какому семейству относятся элементы, в атомах которых последний 

электрон поступает на 4f- и 5f-орбитали? Сколько элементов включает каждое из 

этих семейств?  

57. Атомные массы элементов в периодической системе непрерывно увели-

чиваются, тогда, как свойства простых тел изменяются периодически. Чем это 

можно объяснить? 
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58. Какова современная формулировка периодического закона? Объясните, 

почему в периодической системе элементов аргон, кобальт, теллур и торий поме-

щены соответственно перед калием, никелем, йодом и протактинием, хотя и име-

ют большую атомную массу? 

59. Какую низшую и высшую степени окисления проявляют углерод, фос-

фор, сера и йод? Почему? Составьте формулы соединений данных элементов, от-

вечающих этим степеням окисления. 

60. Какую высшую степень окисления могут проявлять германий, ванадий, 

марганец и ксенон? Почему? Составьте формулы оксидов данных элементов, от-

вечающих этой степени окисления. 
 

Химическая связь и строение молекул. 

Конденсированное состояние вещества 
 

Пример 1. 

Исходя из теории ковалентной связи, изобразите в виде валентных схем 

строение молекул: HCl, H2O, NH3. 

Решение. 

Согласно методу валентных связей (метод ВС), ковалентная связь образует-

ся путем перекрывания электронных облаков неспаренных электронов. Эта связь 

двухэлектронная, двуцентровая. 

Выпишем валентные электроны атомов, образующих указанные молекулы, 

и распределим их по орбиталям: 
 

H   1s1, 

Cl   2s2 2p5, 

O   2s2 2p4, 

N  2s2 2p3. 
 

При образовании молекулы HCl происходит перекрывание неспаренных s-

электрона атома водорода и p-электрона атома хлора: 

H Cl : Í :Cl :.    

В молекуле воды перекрываются два неспаренных p-электрона атома кис-

лорода и два s-электрона атомов водорода: 

H Î H Í :Î :Í .      

И, наконец, в молекуле аммиака три неспаренных p-электрона атома азота 

перекрываются с тремя s-электронами атомов водорода: 

 Н 

3H N : H : N :H
 

 
    . 

Во всех трех случаях у атомов при обобществлении электронов происходит 

достройка внешнего энергетического уровня до устойчивой двухэлектронной (ге 
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лиевой) конфигурации у атомов водорода или восьмиэлектронной (неоновой) у 

атомов кислорода и азота. 

 

Пример 2. 

Почему энергия двойной связи С = С (613,2 кДж) не равна удвоенному зна-

чению энергии одинарной связи С  С (348,6 кДж)? 

Решение. 

Энергия связи в значительной мере зависит от способа перекрывания элек-

тронных облаков при образовании связи. Если перекрывание орбиталей двух ато-

мов происходит в направлении оси симметрии (максимальная площадь перекры-

вания), то химическая относится к типу -связи. Если область перекрывания элек-

тронных облаков перпендикулярна линии связи (боковое перекрывание), то это -

связь. Поэтому - и -связи неравноценны по энергии, прочнее -связь.  

 

        

 
 s–s   s–p   p–p 

 

           

  

    p–p  p–d   d–d 

 

Следовательно атомы не могут образовывать между собой более одной  

-связи. Ординарная -связь СС в молекуле этана имеет энергию 348,6 кДж. 

Энергия  -связи оценивается величиной в 264,6 кДж, поэтому энергия двойной 

связи С=С не равна удвоенному значению ординарной связи СС. 

 

Пример 3. 

Как изменяется полярность связи и прочность молекул в ряду HF, HCl, HBr, HI? 

Решение. 

Если ковалентная связь образована при взаимодействии разных атомов, то 

электронное облако связи всегда смещается к атому с большей относительной 

электроотрицательностью и связь становится полярной, т. е. полярность связи за-

висит от разности электроотрицательностей атомов. Чем больше разность относи-

тельных электроотрицательностей, тем полярнее связь. Элементы F, Cl, Br, I 

находятся в одной группе периодической системы Д. И. Менделеева. В группе 
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электроотрицательность сверху вниз падает, значит, самый электроотрицательный 

элемент  фтор и поэтому связь в молекуле HF будет самой полярной. 

Приведенные в условии задачи молекулы двухатомны, и прочность их 

определяется прочностью связи водород-галоген. Прочность же связи при прочих 

равных условиях зависит от длины связи, т. е. от радиуса атома галогена. По 

группе сверху вниз радиусы атомов галогенов увеличиваются, длина связи гало-

гена с водородом растет, и энергия связи соответственно уменьшается, так как чем 

длиннее связь, тем она менее прочна.  

 

Пример 4. 

Какие химические связи имеются в ионах [NH4]
+, [BF4]

?  

Решение. 

Напишем валентные электроны взаимодействующих атомов: 
 

N 2s2 2p3, 

B 2s2 2p1, 

F 2s2 2p5, 

H 1s1. 
 

При образовании молекулы аммиака (см. пример 3.1) атом азота не исчер-

пал все валентные возможности, так как у него осталась свободной одна пара 

электронов. При взаимодействии с ионом водорода H+, имеющего незанятую 1s-

орбиталь, образуется ещё одна ковалентная связь: 

NH3 + H+  [NH4]
+. 

Такая ковалентная связь, когда атом-комплексообразователь (азот) предо-

ставляет для образования связи пару электронов, а атом-лиганд  (водород) сво-

бодную орбиталь, называется дативной. 

Для образования молекулы BF3 атом бора переходит в возбужденное состо-

яние с тремя неспаренными электронами: 

B   2s2 2p1   B*   2s1 2p2. 

Три образующихся гибридных облака (sp2-гибридизация) перекрываются с 

тремя p-облаками трех атомов фтора и получается молекула BF3. Но у атома бора 

остается свободная орбиталь, а у иона фтора имеются свободные электронные па-

ры (F0 + 1 e  = F) Поэтому в ионе [BF4]
 четвертая ковалентная связь образуется по 

донорно-акцепторному механизму: 
 

BF3 + F  [BF4]
. 

 

Атом бора  комплексообразователь дает для связи пустую орбиталь (ак-

цептор), а ион фтора  лиганд, дает пару электронов (донор).  

Итак, в ионах [NH4]
+ и [BF4]

 четыре ковалентные связи образованы разны-

ми способами: 

а) одноэлектронный  1:1, 

б) дативный     2:0, 
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в) донорно-акцепторный  0:2. 

Первая цифра указывает число электронов комплексообразователя, вторая  

лиганда. 

Все четыре связи в катионе аммония и в тетрафторборат анионе одинаковы 

по энергии, длине и другим параметрам, т. е. это не новый тип связи, а разные ме-

ханизмы образования одной ковалентной связи. 

 

Задания 

 

61. Какую химическую связь называют ковалентной? Чем можно объяснить 

направленность ковалентной связи? Как метод валентных связей (ВС) объясняет 

строение молекулы воды? 

62. Какая ковалентная связь называется -связью? Что служит количествен-

ной мерой полярности ковалентной связи? Составьте электронные схемы строе-

ния молекул N2, H2O, HJ. Какие из них являются диполями? 

63. Какой способ образования ковалентной связи называется донорно-

акцепторным? Какие химические связи имеются в ионах [Cu(NH3)4]
2+ и SbF4

–? 

Укажите донор и акцептор. 

64. Как метод валентных связей (ВС) объясняет линейное строение молеку-

лы BeCl2 и тетраэдрическое – СН4? 

65. Какая ковалентная связь называется -связью и какая -связью? Приве-

дите атомно-орбитальную схему образования тройной связи в молекуле N2.  

66. Сколько неспаренных электронов в нормальном и возбужденном состо-

яниях атома хлора? Распределите эти электроны по квантовым ячейкам. Чему 

равны валентности атома хлора, обусловленная неспаренными электронами? 

67. Распределите электроны атома серы по квантовым ячейкам. Сколько не-

спаренных электронов имеет атом серы в нормальном и возбужденном состояни-

ях? Чему равна переменная валентность атома серы, обусловленная неспаренны-

ми электронами? 

68. Что называется электрическим моментом диполя? Какая из молекул 

HCl, HBr, HJ имеет наибольший момент диполя? Почему? 

69. Какие кристаллические структуры называются ионными, атомными, мо-

лекулярными и металлическими? Кристаллы каких веществ: алмаз, хлорид 

натрия, диоксид, углерода, цинк – имеют указанные структуры? 

70. Приведите структурные формулы строения молекул Сl2, H2S, ССl4, H2O. 

В каких молекулах ковалентная связь является полярной? Как метод валентных 

связей (ВС) объясняет угловое строение молекул H2S и H2O (валентные углы рав-

ны 92о и 104о соответственно)? 

71. Чем отличается структура кристаллов NаСl от структуры кристаллов 

натрия? Какой вид связи осуществляется в этих кристаллах? Какие кристалличе-

ские решетки имеют натрий и NaCl? Чему равно координационное число натрия в 

этих решетках? 
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72. Какая химическая связь называется водородной? Между молекулами, 

каких веществ, она образуется? Почему Н2O и НF, имея меньшую молекулярную 

массу, плавятся и кипят при более высоких температурах, чем их аналоги? 

73. Какая химическая связь называется ионной? Механизм ее образования. 

Какие свойства ионной связи отличают её от ковалентной? Приведите два приме-

ра растворов ионных соединений. Напишите уравнения превращения соответ-

ствующих ионов в нейтральные атомы. 

74. Что следует понимать под степенью окисления атома? Определите сте-

пень окисления атома углерода и его валентность, обусловленную числом неспа-

ренных электронов в соединениях СН4, СН3ОН, НСООН, СО2. 

75. Какие силы молекулярного взаимодействия называются ориентацион-

ными, индукционными и дисперсионными? Когда возникают и какова природа 

этих сил? 

76. Какая химическая связь называется координационной или донорно-

акцепторной? Разберите строение комплексного иона [Zn(NH3)4]
2+. Укажите донор 

и акцептор. Как метод валентных связей (ВС) объясняет тетраэдрическое строение 

этого иона? 

77. Какие электроны атома бора участвуют в образовании ковалентных свя-

зей? Как метод валентных связей (ВС) объясняет симметричную треугольную 

форму молекулы BF3? 

78. Как метод молекулярных орбиталей объясняет парамагнитные свойства 

молекулы кислорода? Нарисуйте энергетическую схему образования молекулы O2 

по методу молекулярных орбиталей (МО). 

79. Нарисуйте энергетическую схему образования молекулы F2 по методу 

МО. Сколько электронов находится на связывающих и разрыхляющих орбиталях, 

определите порядок связи и молекуле F2 

80. Как метод молекулярных орбиталей объясняет большую энергию диссо-

циации молекулы азота? Нарисуйте энергетическую схему образования молекулы 

N2 по методу МО, определите порядок связи. Сколько электронов находится на 

связывающих и разрыхляющих орбиталях? 

 

Энергетика химических процессов 

(термохимические расчеты) 

 

Пример 1. 

Вычислите энтальпию образования хлорида меди, если известно, что при 

образовании 8,10 г этой соли выделилось 13,39 кДж тепла. 

Решение. 

Раздел термодинамики, изучающий тепловые эффекты  химических реак-

ций, называется термохимией. Было установлено, что если при образовании со-

единения выделяется какое-то количество теплоты, то при разложении этого со-

единения в тех же условиях то же количество теплоты поглощается. Таким обра-

зом, в любом процессе соблюдается закон сохранения энергии: 
 

Q = U + A. 
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Это равенство показывает, что если к системе подвести теплоту Q, то она 

расходуется на изменение ее внутренней энергии U = U2  U1 и на совершение 

работы A. Если давление постоянно, то Qp = U + PV. Сумму U + PV обозна-

чили H и назвали энтальпией (теплосодержанием) системы. 

Стандартной энтальпией образования H0 называется изменение энтальпии 

в реакции образования 1 моля химического соединения из простых веществ при 

стандартных условиях (298 К, 101325 Па). Энтальпия образования простых ве-

ществ приравнивается к нулю. 

В термохимическом уравнении необходимо указывать агрегатное состояние 

вещества и величину изменения термодинамической функции. 

Запишем термохимическое уравнение реакции образования хлорида меди:  

Cu(К) + Cl2(Г) = CuCl2(К)   H0  ? 

Мольная масса хлорида меди  134,44 г/моль. При образовании 8,10 г этой 

соли выделилось 13,39 кДж тепла. Чтобы найти стандартную энтальпию, рассчи-

таем количество теплоты, выделяющееся при образовании 134,44 г (1 моля) хло-

рида меди: 

H0  = 
134,44 13,39

8,10


= 222,24 кДж. 

 

Пример 2. 

Вычислите теплоту образования оксида железа, исходя из уравнения 

8Al + 3Fe3O4 = 4Al2O3 + 9Fe,  H0 = 3326 кДж. 

Энтальпия образования оксида алюминия равна 1669 кДж/моль. 

Решение. 

В основе термохимических расчетов лежит закон Гесса: «Тепловой эффект 

реакции зависит только от конечного и начального состояния веществ и не зави-

сит от промежуточных стадий процесса». Часто в термохимических расчетах ис-

пользуется следствие из закона Гесса: «Тепловой эффект реакции равен сумме эн-

тальпий образования продуктов реакции за вычетом суммы энтальпий образова-

ния исходных веществ с учетом коэффициентов реакции»: 

H0
х.р. =  n  H0

продуктов   n  H0
исходных веществ. 

Распишем тепловой эффект реакции восстановления железа, используя 

следствие из закона Гесса: 

H0
х.р. = (9 · H0(Fe) + 4 · H0(Al2O3)  (8 · H0(Al) + 3 · H0(Fe3O4). 

Поскольку энтальпии образования простых веществ равны нулю, а теп-

ловой эффект реакции и энтальпия образования оксида алюминия даны в условии 

задачи, то можно рассчитать энтальпию образования оксида железа. 

3326 = [9 · 0 + 4 · (1669)]  (2 · 0 + 3H0(Fe3O4), 

H0(Fe3O4) = 
4 ( 1669) 3326

3

  
 = 1116,7 кДж/моль. 
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Пример 3. 

Вычислите энтальпию перехода графита в алмаз, если известно, что энталь-

пия образования CO2 из графита равна  393,5 кДж/моль, а из алмаза   

395,4 кДж/моль. 

Решение. 

Разность энтальпий реакций, идущих от различных начальных фазовых со-

стояний к одинаковому конечному состоянию продукта, есть энтальпия фазового 

перехода. Энтальпию перехода графита в алмаз измерить непосредственно невоз-

можно, но ее можно рассчитать по разности энтальпий сгорания графита и алмаза. 

Распишем эти термохимические уравнения: 

1. С(графит) + O2 (Г) = CO2(Г),  H1 = 393,3 кДж, 

2. С(алмаз) + O2(Г) = CO2(Г),  H2 = 395,4 кДж, 

H0
превращ. = H0

сгорания С(гр.)  Hсгорания С(алмаза) = H1  H2 = 

= [(393,3)  (395,4)] = 2,1 кДж. 

 

Задания 

 

81. Вычислите тепловой эффект реакции восстановления 1 моль Fe2О3 ме-

таллическим алюминием. Ответ: –847,7 ,кДж. 

82. Газообразный этиловый спирт С2H5ОН можно получить при взаимодей-

ствии этилена С2H4 (г) и водяных паров. Напишите термохимическое уравнение 

этой реакции, вычислив ее тепловой эффект. Ответ: –45,76 кДж. 

83. Вычислите тепловой эффект реакции восстановления оксида железа(II) 

водородом, исходя из следующих термохимических уравнений: 

FeO (к) + СО (г) = Fe (к) + СО2 (г);   H = –13,18 кДж 

СО (г)+ 1/2O2 (г) = СО2, (г);     H = –283,0 кДж 

Н2 (г) + 1/2О2 (г) = Н20 (г);     H = –241,83 кДж 

Ответ: +27,99 кДж. 

84. При взаимодействии газообразных сероводорода и диоксида углерода 

образуются пары воды и сероуглерод CS2 (г). Напишите термохимическое уравне-

ние этой реакции, вычислив ее тепловой эффект. Ответ: +65,43 кДж. 

85. Напишите термохимическое уравнение реакции между СО (г) и водоро-

дом, в результате которой образуются СН4 (г) и H2O (г). Сколько теплоты выде-

лится при этой реакция? Ответ: 206,16 кДж. 

86. При взаимодействии газообразных метана и сероводорода образуются 

сероуглерод CS2 (г) и водород. Напишите термохимическое уравнение этой реак-

ции, вычислив ее тепловой эффект. Ответ: +230,43 кДж. 

87. Кристаллический хлорид аммония образуется при взаимодействии газо-

образных аммиака и хлорида водорода. Напишите термохимическое уравнение 

этой реакции, вычислив ее тепловой эффект. Сколько теплоты выделится, если в 

реакции было израсходовано 10 л аммиака в пересчете на нормальные условия? 

Ответ: 78,97 кДж. 
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88. Вычислите энтальпию образования метана, исходя из следующих тер-

мохимических уравнений: 

H2 (г) + 1/2О2 (г) = Н2О (ж)     H = –285,84 кДж 

С (к) + О2, (г) = СО2, (г);     H =.–393,51 кДж 

СН4 (г) + 2О2, (г) = 2Н2О (ж) + СО (г);   H = –890,81 кДж 

Ответ: –74,88 кДж. 

89. Вычислите энтальпию образования гидроксида кальция, исходя из сле-

дующих термохимических уравнений: 

Са (к) + 1/2О2, (г) = СаО (к);    H = –635,60 кДж 

Н2, (г) +1/2О2 (г) = Н2О (ж);    H = –285,84 Дж 

СаО (к) + Н2О (ж) = Са(ОН)2 (к);   H = –65,06 кДж 

Ответ; –986,50 кДж. 

90. Тепловой эффект реакции сгорания жидкого бензола с образованием па-

ров воды и диоксида углерода равен –3135,58 кДж. Составьте термохимическое 

уравнение этой реакции и вычислите энтальпию образования С6Н6(ж).  

Ответ: +49,03 кДж. 

91. При взаимодействии трех молей закиси азота N2O с аммиаком образу-

ются азот и пары воды. Тепловой эффект реакции равен –877,76 кДж. Напишите 

термохимическое уравнение этой реакции и вычислите энтальпию образования  

N2O (г). Ответ: +81,55 кДж. 

92. При сгорании газообразного аммиака образуются пары воды и оксид 

азота NO (г). Напишите термохимическое уравнение этой реакции, вычислив, ее 

тепловой эффект в расчете на 1 моль NH3 (г). Ответ: –226,18 кДж. 

93. Реакция горения метилового спирта выражается термохимическим, 

уравнением: 

СН3ОН (ж) + 3/2О2 (г) = СО2, (г} + 2Н2О (ж);   H = ? 
 

Вычислите тепловой аффект этой реакции, если известно, что мольная теп-

лота парообразования СН3ОН (ж) равна +37,4 кДж. Ответ: –726,62 кДж. 

94. Напишите термохимическое уравнение реакции горения 1 моль этилово-

го спирта, в результате которой образуются пары воды и диоксид углерода. Вы-

числите энтальпию образования C2H5OH (ж), если известно, что при сгорании 11,5 

г его выделилось 308,71 кДж теплоты. Ответ: –277,67 кДж. 

95. Реакция горения бензола выражается термохимическим уравнением: 

С6Н6 (ж) + 71/2О2, (г) = 6CО2 (г) + ЗН2О (г);   H = ? 

Вычислите тепловой эффект этой реакции, если известно, что мольная эн-

тальпия парообразования бензола равна +33,9 кДж. Ответ: –3135,58 кДж. 

96. Вычислите тепловой эффект и напишите термохимическое уравнение 

реакции горения I моль этана С2Н6 (г), в результате которой образуются пары во-

ды и диоксид углерода. Сколько теплоты выделится при сгорании 1 м3 этана в пе-

ресчете на нормальные условия? Ответ: 63742,86 кДж. 

97. Реакция горения аммиака выражается термохимическим уравнением: 

4NH3, (г) + ЗО2, (г) = 2N2, (г) + 6Н2О (ж);  H = –1530,28 кДж 

Вычислите энтальпию образования NH3 (г). Ответ: –46,19 кДж. 
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98. Энтальпия растворения безводного хлорида стронция SrCl2 –47,70 кДж, 

а энтальпия растворения кристаллогидрата SrCl26H2O +30,96 кДж. Вычислите эн-

тальпию гидратации SrCl2. Ответ: –78,66 кДж. 

99. Энтальпии растворения сульфата меди CuSO4 и медного купороса 

CuSO45H2O соответственно равны –66,11 кДж и +11,72 кДж. Вычислите энталь-

пию гидратации: CuSO4. Ответ: –77,83 кДж. 

100. При получении молярной массы эквивалента гидроксида кальция из 

СaO (к) и H2O (ж) выделяется 32,53 кДж теплоты. Напишите термохимическое 

уравнение этой реакции и вычислите энтальпию образования оксида кальция.  

Ответ: –635,6 кДж. 

 

Химическое сродство 

 

Пример 1. 

Вычислите изменение энтропии в реакции горения этана: 

C2H4(Г) + 3O2(Г) = 2CO2(Г) + 2H2O(Г). 

Решение. 

Термодинамическая функция энтропия (S) характеризует возможные состо-

яния вещества и их непрерывные изменения. Частицы вещества  атомы, молеку-

лы, ионы и. т. д. совершают непрерывные колебательные и другие виды движе-

ния, переходя в каждый момент времени из одного микросостояния в другое. Чем 

больше таких изменений, тем больше беспорядок в системе, тем стабильнее мак-

росостояние системы. Количественной характеристикой беспорядка в системе яв-

ляется функция состояния энтропия. 

Так, газообразное состояние более неупорядочено по сравнению с жидким, 

поэтому переход жидкости в газ (испарениe, кипение) сопровождается увеличени-

ем энтропии. Энтропия возрастает также в реакциях, идущих с увеличением объ-

ема, усложнением состава молекул, повышением температуры. 

Чтобы можно было сравнивать энтропии различных веществ, пользуются 

стандартной энтропией S0. Величины стандартных энтропий приведены в термо-

динамических таблицах [14]. 

Энтропия, как и энтальпия, является функцией состояния, т. е. подчиняется 

закону Гесса и следствию из него: 

S0
х.р. =  n S0

продукт.   n S0
исход. веществ. 

По условию задачи нужно вычислить S0 реакции горения этана. Для этого 

из таблицы [1] выпишем энтропии образования веществ и подставим их в уравне-

ние: 

Вещество   C2H4 (Г)  O2 (Г)   CO2 (Г)  H2O(Г), 

 

S0, Дж/мольК               219,45          205,03         213,65           188,72, 
 

S0
х.р. = [2S0(H2O) + 2S0(CO2)]  [S0(C2H4) + 3S0(O2)] =  

= (2  188,72 + 2  213,65)  (219,45 + 3  205,03) = 29,80 ДжK. 
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Пример 2. 

Возможна или не возможна в стандартных условиях реакция 

4HCl + O2 = 2H2O + 2Cl2 

Решение. 

Для процессов, протекающих в природе самопроизвольно, характерно 

стремление к минимуму энергии, т. е. понижение энтальпии и стремление перейти 

в наиболее вероятное состояние с максимально допустимой в данных условиях 

степенью беспорядка, т. е. повышение энтропии. 

Для реакций, протекающих при постоянном давлении и температуре, введе-

на термодинамическая функция G  энергия Гиббса (изобарно-изотермический 

потенциал), определяющая влияние энтальпии и энтропии на ход реакции. Энер-

гия Гиббса является функцией состояния и расчет ее ведут по формулам: 

G0
х.р. = H0

х.р.  T S0
х.р.,                                           (1) 

 

G0
х.р. =  n G0

продукт.   n G0
исх. веществ.                                 (2) 

По знаку и величине энергии Гиббса можно судить о направлении реакции. 

Если G0 < 0, возможно самопроизвольное протекание реакции в прямом направ-

лении; если G0 = 0, то в системе наступает состояние равновесия. 

Чтобы ответить на вопрос, поставленный в условии задачи, необходимо 

рассчитать энергию Гиббса реакции горения хлороводорода. Выпишем из спра-

вочных таблиц [1] необходимые данные: 
 

Вещество   HCl (Г)  O2 (Г)   CI2 (Г)   H2O (Г), 

 

H0, кДж/моль         92,31              0    0         241,83, 
 

S0, Дж/мольК       186,68         205,03        222,95           188,72, 
 

H0
х.р. = 2H0(H2O) + 2H0(Cl2)  4H0(HCl) + H0(O2 ) = 

= (2  (241,83) + 2  0]  [4  (92,31) + 0] = 112 кДж, 

S0
х.р. = [2S0(H2O) + 2S0(Cl2)]  4S0(HCl) + 3S0(O2)] =  

= (2  188,72 + 2  222,95)  (4  186,68 + 205,03) = 130 ДжK =  

= 0,13 кДжК, 

G0
х.р. = H0

х.р  TS0
х.р., 

 

G0
х.р. = (112)  298  (0,13) = 73,36 кДж. 

Энергия Гиббса химической реакции меньше нуля, следовательно, в стан-

дартных условиях эта реакция возможна. 
 

Пример 3. 

При какой температуре наступит равновесие в системе 
 

BaO(кр.) + 0,5 O2(Г)  BaO2(кр.), 
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если H0
х.р. = 81,51 кДж, а S0

х.р. = 0,11 кДжК? 
 

Решение. 

В состоянии равновесия энергия Гиббса равна нулю, G = H  TS, если 

G = 0, то H = TS. Из этого равенства можно рассчитать температуру, при ко-

торой наступит равновесие в системе: 

Тр = 

0

0

H

S




; Tр = 

85,61

0,11




 = 731,9 К или 458,9 С. 

Задания 
 

101. Энтальпии образования Н0
298 оксида(II) и оксида(IV) азота соответ-

ственно равны +90,37 кДж и +33,85 кДж. Определите S0
298 и G0

298 для реакций 

получения NO и NO2 из простых веществ. Можно ли получить эти оксиды при 

стандартных условиях? Какой из оксидов образуется при высокой температуре? 

Почему? Ответ: +11,94 Дж/(моль К); –60,315 Дж/(моль К); +86,81 кДж;  

+51,82 кДж. 

102. При какой температуре наступит равновесие системы  

4HCI (г)+О2 (г)  2Н2О (г) + 2С12 (г); H = –114,42 кДж?  

При каких температурах хлор или кислород в этой системе является более 

сильным окислителем? Ответ: 891 К. 

103. Восстановление Fe3О4 оксидом углерода идет по уравнению  

Fe3O4 (к) + СО (г)  3FеO (к) + СО2 (г). 

Вычислите G0
298 и сделайте вывод о возможности самопроизвольного про-

текания этой реакции при стандартных условиях. Чему равно S0
298 в этом про-

цессе? Ответ: +24,19 кДж; +31,34 ДжК. 

104. Реакция горения ацетилена идет по уравнению  

С2Н2 (г) + 5/2О2 (г) = 2СО2 (г) + Н2О (ж) 

Вычислите G0
298 и S0

298. Объясните уменьшение энтропии в результате 

этой реакции. Ответ: –1235,15 кДж; –216,15 ДжК. 

105. Уменьшается или увеличивается энтропия при переходах: а) воды в 

пар; б) графита в алмаз? Почему? Вычислите S0
298 для каждого превращения. 

Сделайте вывод о количественном изменении энтропии при фазовых и аллотро-

пических превращениях.  

Ответ: а) 118,78 Дж/(моль К); б) –3,25 Дж/(моль К). 

106. Чем можно объяснить, что при стандартных условиях невозможна эк-

зотермическая реакция 

Н2 (г) + СО2 (г) = СО (г) + Н2О (ж); H = –2,85 кДж 

Зная тепловой эффект реакции и абсолютные стандартные энтропии соот-

ветствующих веществ, определите G0
298 этой реакции. 

Ответ: +19,91 кДж. 

107. Прямая или обратная реакция будет протекать при стандартных усло-

виях в системе 

2NO (г) + O2 (г)  2NO2 (г) 
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Ответ мотивируйте, вычислив G0
298 прямой реакции. 

Ответ:–69,70 кДж. 

108. Исходя из значений стандартных энтальпий образования и абсолютных 

стандартных энтропий соответствующих веществ, вычислите G0
298 реакции, про-

текающей по уравнению NH3 (г) + HCl (г) = NH4CI (к) 

Может ли эта реакция при стандартных условиях идти самопроизвольно? 

Ответ: –92,08 кДж. 

109. При какой температуре наступит равновесие системы 

CO (г) + 2Н2 (r)  СH3OH (ж);  Н = –128,05 кДж 

Ответ: 385,5 К. 

110. Эндотермическая реакция взаимодействия метана с диоксидом углеро-

да протекает по уравнению 

СH4 (г) + СO2 (г) = 2СО (г) + 2Н2 (г);  H = + 247,37 кДж 

При какой температуре начнется эта реакция? Ответ: 961,9 К.  

111. Определите G0
298 реакции, протекающей по уравнению 

4NH3 (г) +5O2 (r) = 4NO (г) + 6Н2О (г) 

Вычисления сделайте на основании стандартных энтальпий образования и 

абсолютных стандартных энтропий соответствующих веществ. Возможна ли эта 

реакция при стандартных условиях? Ответ: –957,77 кДж. 

112. На основании стандартных энтальпий образования и абсолютных стан-

дартных энтропий соответствующих веществ вычислите G0
298 реакции, протека-

ющей по уравнению 

СО2 (г) + 4Н 2 (г) = СН4 (г) + 2H2O (ж) 

Возможна ли эта реакция при стандартных условиях?  

Ответ: –130,89 кДж. 

113. Вычислите изменение энтропии в реакции образования аммиака из азо-

та и водорода. При расчете можно исходить из S0
298 соответствующих газов, так 

как S с изменением температуры изменяется незначительно. Чем можно объяс-

нить отрицательные значения S?  

Ответ: –198,26 кДж/(моль К). 

114. Какие из карбонатов: ВеСО3, CaCO3 или ВаСО3 можно получить по ре-

акции взаимодействия соответствующих оксидов с CO2? Какая реакция идет 

наиболее энергично? Вывод сделайте, вычислив G0
298 реакций. 

Ответ: +31,24 кДж; –130,17 кДж; –216,02 кДж. 

115. На основании стандартных энтальпий образования и абсолютных стан-

дартных энтропий соответствующих веществ вычислите G0
298 реакции, протека-

ющей по уравнению 

СО (г) + ЗН2 (г) = СН4 (г) + Н2О (г) 

Возможна ли эта реакция при стандартных условиях?  

Ответ: –142,16 кДж. 

116. Образование сероводорода из простых веществ протекает по уравне-

нию 

Н2 (г) + S (ромб.) = H2S (г); H = –20.15 кДж 
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Исходя из значений S0
298 соответствующих веществ, определите S0

298 и 

G0
298 для этой реакции. 

Ответ: +43,15 ДжК); –33,01 кДж.117. На основании стандартных энталь-

пий образования и абсолютных стандартных энтропий соответствующих веществ 

вычислите G0
298 реакции, протекающей по уравнению 

С2Н4 (г) + 3О2 (г) = 2СО2 (г) + 2Н2О (ж) 

Возможна ли эта реакция при стандартных условиях?  

Ответ: –1331,21 кДж. 

118. Определите, при какой температуре начнется реакция восстановления 

Fe3O4, протекающая по уравнению 

Fe3О4 (к) + СО (г) = 3FeO (к) + СО2 (г); H = +34,55 кДж 

Ответ: 1102,4 К. 

119. Вычислите, при какой температуре начнется диссоциация пентахлори-

да фосфора, протекающая по уравнению 

PCI5 (г) = PCI3 (г) + Cl2 (г): H = +92,59 кДж 

Ответ: 509 К. 

120. Вычислите изменение энтропии для реакций, протекающих по уравне-

ниям: 

2СН4 (г) = C2H2 + ЗН2 (г) 

N2 (г) + ЗН2 (г) = 2NH3 (г)  

С(графит) + О2 (г) = СО2 (г) 

Почему в этих реакциях S0
298 >0; <0; 0? Ответ: 220,21 ДжК;  

–198,26 ДжК; 2,93 ДжК. 

 

Химическая кинетика и равновесие 

 

Пример 1. 

Как изменится скорость реакции образования аммиака N2 + 3H2  2NH3, ес-

ли увеличить давление в системе в два раза и увеличить объем газовой смеси в три 

раза? 

Решение. 

Для того чтобы началась химическая реакция, необходимо выполнение 

условия G < 0. Это условие необходимо, но недостаточно. Оно указывает на то, 

что нет энергетического запрета на протекание реакции, однако скорость ее может 

быть настолько мала, что реакция практически не идет. 

Раздел химии, изучающий закономерности протекания химических реак-

ций, называется химической кинетикой. Скорость химической реакции  это из-

менение концентрации реагирующих веществ (или продуктов реакции) в единицу 

времени в единице объема: 
 

V =
dc

d
 . 
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По условию задачи меняется объем и давление в системе, которые тесно 

связаны с изменением концентрации компонентов реакции. Зависимость скорости 

реакции от концентрации реагирующих веществ выражает закон действующих 

масс (з. д. м.): «При постоянной температуре скорость реакции прямо пропорцио-

нальна произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степе-

ни, равные коэффициентам реакции». Аналитическая запись закона для реакции в 

общем виде следующая: 

aA + bB  cC + dD, 

V = k[A]a  [B]b, 

где k  константа скорости реакции, равная скорости реакции при концентрации 

компонентов равной единице. Запишем уравнение реакции и по закону действу-

ющих масс выразим скорость реакции: 
 

N2 +3H2  2NH3, 

V = k[N2]  [H2]
3. 

 

Чтобы увеличить давление в системе в два раза, можно в два раза умень-

шить объем, при этом во столько же раз увеличится концентрация каждого ком-

понента и скорость реакции в этих случаях будет представлена формулой 
 

V' = k' [2N2]  [2H2]
3 = k'  16 [N2][H2]

3. 
 

Найдем отношение скоростей реакций до и после увеличения давления: 
 

' 3

2 2

' 3

2 2

k 16 [N ][H ]V
16.

V k [N ][H ]


 


 

 

Таким образом, при увеличении давления в два раза скорость реакции уве-

личится в 16 раз. 

Увеличение объема газовой смеси в три раза равносильно уменьшению 

концентрации компонентов во столько же раз, и скорость реакции будет пред-

ставлена формулой 

3 32 2
2 2

N H 1
V'= k' [ ][ ] = k' [N ][H ] .

3 3 81
    

Найдем отношение скоростей до и после увеличения объема: 
3

2 2

3

2 2

k' 1 [N ][H ]V' 1
= =

V k 81 [N ][H ] 81

 

 
. 

 

Итак, при увеличении объема газовой смеси в три раза, скорость химиче-

ской реакции уменьшится в 81 раз. 

 

Пример 2. 
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Вычислите температурный коэффициент скорости реакции, зная, что с по-

вышением температуры на 60 С скорость возрастает в 128 раз. 

Решение. 

Зависимость скорости химической реакции от температуры выражается эм-

пирическим правилом ВантГоффа: «При повышении температуры на каждые  

10 С скорость большинства реакций увеличивается в два  четыре раза». 
 

2 1

2 1

10
t tV = V

t t




 , 

 

где Vt2  скорость реакции при температуре t2; Vt1  скорость реакции при темпе-

ратуре t1;   температурный коэффициент скорости реакции: 
 

2 1

2 1

10
t tV = V

t t




 ;   128 = 

60

10 ;   128 = 6;    = 2. 

 

Пример 3. 

Окисление аммиака идет по уравнению 4NH3 + 5O2  4NO + 6H2O. 

Через некоторое время концентрации веществ были равны следующим зна-

чения (моль/л): 
 

[NH3] = 0,009;   [O2] = 0,002;   [NO] = 0,003. 
 

Вычислите концентрацию водяного пара в этот момент и исходные концен-

трации аммиака и кислорода. 

Решение. 

До начала реакции концентрации продуктов равны нулю, а через некоторое 

время концентрация [NO] стала равной 0,003 моль/л, т. е. 
 

[NO] = [NO] = 0,003. 
 

Изменение концентрации компонентов реакции происходит в строгом соот-

ветствии со стехиометрическим соотношениями, т. е. коэффициентами уравнения. 

Тогда 
 

[H2O] = [H2O], 

[H2O] : [NO] = 6 : 4, 

[H2O] : 0,003 = 6 : 4, 

[H2O] = (6  0,003) : 4 = 0,0045 моль/л, 

[H2O] = [H2O] = 0,0045 моль/л. 
 

Чтобы найти исходные концентрации аммиака и кислорода, необходимо 

рассчитать их убыль в ходе реакции и сложить с конечной концентрацией [NH4] и 

[O2]: 
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[NH3] : [NO] = 4 : 4, 

  [NH3] = (0,003  4) : 4 = 0,003 моль/л; 
 

[NH3] : 0,003 = 4 : 4, 

[H2O]: [O2] = 6 : 5, 

[O2] = (0,0045  5) : 6 = 0,00375 моль/л, 

0,0045: [O2] = 6 : 5. 

Отсюда 

[NH3]исх. = [NH3] + [NH3] = 0,009 + 0,003 = 0,012 моль/л, 

[O2]исх. = [O2] + [O2] = 0,02 + 0,00375 = 0,0238 моль/л. 

 

Пример 4. 

Равновесие системы 2SO2 + O2  2SO3 установилось, когда концентрации 

компонентов (моль/л) были: [SO2]равн. = 0,6; [O2]равн. = 0,24; [SO3]равн. = 0,21. 

Вычислите константу равновесия этой реакции и исходные концентрации 

кислорода и диоксида серы. 

Решение. 

Химическим равновесием называется такое состояние, когда скорости пря-

мой и обратной реакций равны. Характеризуется химическое равновесие констан-

той К, она имеет вид 
 

aA + bB  cC + dD, 

c d

a b

[C] [D]
K =

[A] [B]




K= . 

 

В условии задачи даны равновесные концентрации. Поэтому сразу можно 

рассчитать константу химического равновесия для реакции: 
 

2SO2 + O2  2SO3, 

2 2

3

2 2

2 2

[SO ] 0,21
K = = = 0,51.

[SO ] [O ] 0,6 0,24 
 

 

Чтобы рассчитать исходные концентрации кислорода и диоксида серы, 

необходимо найти, сколько этих компонентов было израсходовано на получение 

0,21 моля триоксида серы и сложить с равновесными концентрациями. Согласно 

уравнению реакции для получения 2 молей триоксида серы требуется 2 моля ди-

оксида серы, а для получения 0,21 моля триоксида серы  Х молей диоксида серы. 

Отсюда 
 

X = 
0, 21 2

2


 = 0,21 моля. 

Итак, [SO2]изр. = 0,21 моль/л. 
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На получение SO3 было израсходовано 0,21 моля SO2, тогда  

[SO2]исх. = [SO2]равн. + [SO2]изр. = 0,6 + 0,21 = 0,81 моль/л, 

[SO2]исх  = 0,81 моль/л. 
 

Для получения 2 молей SO3 требуется 1 моль O2. 

Для получения 0,21 моля SO3   X молей O2. 
 

X = 
0, 21 1

2


 = 0,105 молей.  

 

Итак, [O2]изр. = 0,105 моль/л. 
 

[O2]исх. = [O2]равн. + [O2]изр. = 0,24 + 0,105 = 0,345 моль/л. 

 

Пример 5. 

В каком направлении сместится равновесие в реакциях: 
 

1. CO(г) + H2O(г)  CO2(г) + H2(г),  H0 = 41,84 кДж; 

2. N2(г) + 3H2(г)  2NH3(г),   H0 = 92,40 кДж; 

3. H2(г)  + S(тв)  H2S(г),   H0 = 20,50 кДж, 
 

при повышении температуры, понижении давления и увеличении концентрации 

водорода? 

Решение. 

Химическое равновесие в системе устанавливается при постоянстве внеш-

них параметров (Р, С, Т и др. ) Если эти параметры меняются, то система выходит 

из состояния равновесия и начинает преобладать прямая или обратная реакции. 

Влияние различных факторов на смещение равновесия отражено в принципе  

Ле Шателье: «Если на систему, находящуюся в равновесии, оказать какое-либо 

воздействие, то равновесие сместится в таком направлении, что оказанное воздей-

ствие уменьшится». Используем этот принцип для решения задачи.  

При повышении температуры равновесие смещается в сторону эндотерми-

ческой реакции, т. е. реакции, идущей с поглощением тепла. Первая и третья ре-

акции  экзотермические (H0 < 0), следовательно, при повышении температуры 

равновесие сместится в сторону обратной реакции, а во второй реакции (H0 > 0) 

 в сторону прямой реакции. 

При понижении давления равновесие смещается в сторону возрастания чис-

ла молей газов, то есть в сторону большего давления. В первой и третьей реакциях 

в левой и правой частях уравнения одинаковое число молей газов (22 и 11 соот-

ветственно). Поэтому изменение давления не вызовет смещения равновесия в си-

стеме. Во второй реакции в левой части 4 моля газов, в правой  2 моля, поэтому 

при понижении давления равновесие сместится в сторону обратной реакции. 

При увеличении концентрации компонентов реакции равновесие смещается 

в сторону их расхода. В первой реакции водород находится в продуктах, и увели-
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чение его концентрации усилит обратную реакцию, в ходе которой он расходует-

ся. Во второй и третьей реакциях водород входит в число исходных веществ, по-

этому увеличение его концентрации смещает равновесие в сторону прямой реак-

ции, идущей с расходом водорода. 

 

Задания 

 

121. Окисление серы и ее диоксида протекает по уравнениям: 

a) S (к) + O2 (г) = SO2 (г); 

б) 2SO2 (г) + О2 (г) = 2SO3 (г). 

Как изменятся скорости этих реакций, если объемы каждой из систем 

уменьшить в четыре раза? 

122. Напишите выражение для константы равновесия гомогенной системы 

N2 + 3H2  2NH3. Как изменится скорость прямой реакции образования аммиака, 

если увеличить концентрацию водорода в три раза? 

123. Реакция идет по уравнению N2 + O2  = 2NO. Концентрации исходных 

веществ до начала реакция были: [N2] = 0,049 моль/л; [О2] = 0,01 моль/л. Вычис-

лите концентрацию этих веществ в момент, когда [NO]=0,005 моль/л.  

Ответ: [N2] = 0465 моль/л; [О2] = 0,0075 моль/л. 

124. Реакция идет по уравнению N2 + 3H2 = 2NH3. Концентрации участвую-

щих в ней веществ были: [N2] = 0,80 моль/л, [Н2] = 1,5 моль/л; [NH3] = 0,10 моль/л. 

Вычислите концентрацию водорода и аммиака, когда [N2] = 0,5 моль/л.  

Ответ: [NH3] = 0,7 моль/л; [H2 ] = 0,60 моль/л. 

125. Реакция идет по уравнений H2 + J2 = 2НJ. Константа скорости этой ре-

акции при 508 0С равна 0,16. Исходные концентрации реагирующих веществ: [H2] 

= 0,04 моль/л;[J2] = 0,05 моль/л. Вычислите начальную скорость реакции и ско-

рость ее, когда [H2] = 0,03 моль/л. Ответ: 3,210–4; 1,9210–4. 

126. Вычислите, во сколько раз уменьшится скорость реакции, протекаю-

щей в газовой фазе, если понизить температуру от 120 до 80 °С. Температурный 

коэффициент скорости реакции 3. 

127. Как изменится скорость реакции, протекающей в газовой фазе, при по-

вышении температуры на 60 °С, если температурный коэффициент скорости дан-

ной реакции 2? 

128. Как изменится скорость реакции, протекающей в газовой фазе, при по-

нижении температуры на 30 °С, если температурный коэффициент скорости дан-

ной реакции 3? 

129. Напишите выражение для константы равновесия гомогенной системы 

2SO2 + O2  2SO3. Как изменится скорость прямой реакции – образования SO3, 

если увеличить концентрацию SO2 в три раза? 

130. Напишите выражения для константы равновесия гомогенной системы 

CH4 + CO2  2CO + 2H2. Как следует изменить температуру и давление, чтобы 

повысить выход водорода? Реакция образования водорода эндотермическая. 

131. Реакция идет по уравнению 2NО + О2 = 2NО2. Концентрации исходных 

веществ: [NO] = 0,03 моль/л; [О2] = 0,05 моль/л. Как изменится скорость реакции, 
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если увеличить концентрацию кислорода до 0,10 моль/л и концентрацию NO до 

0,06 моль/л? 

132. Напишите выражение для константы равновесия гетерогенной системы 

CО2 + С  2CO. Как изменится скорость прямой реакции – образования СО, если 

концентрацию СО2 уменьшить в четыре раза? Как следует изменить давление, 

чтобы повысить выход СО? 

133. Напишите выражение для константы равновесия гетерогенной системы 

C + H2O (г)  СО + Н2. Как следует изменить концентрацию и давление, чтобы 

сместить равновесие в сторону обратной реакции – образования водных паров? 

134. Равновесие гомогенной системы 
 

4HCl (г) +O2 (г)  2H2О (г) + Cl2 (г) 
 

установилось при следующих концентрациях реагирующих веществ: [Н2О] = 0,14 

моль/л; [Сl2] = 0,14 моль/л; [НС1] = 0,20 моль/л; [O2] = 0,32 моль/л. Вычислите ис-

ходные концентрации хлороводорода и кислорода  

Ответ: [HCI]исх. = 0,48 моль/л; [О2]исх. = 0,39 моль/л. 

135. Вычислите константу равновесия для гомогенной системы 
 

СО (г) + Н2О (г)  СО2 (г) + Н2 (г) 
 

если равновесные концентрации реагирующих веществ: [СО] = 0,004 моль/л; 

[H2O] = 0,064 моль/л; [СО2] = 0,016 моль/л; [H2]-=0,016 моль/л. Ответ: К = 1. 

136. Константа равновесия гомогенной системы  
 

СО (г) + Н2О (г)  СО2 (г) + Н2 (г) 
 

при некоторой температуре равна 1. Вычислите равновесные концентрации всех 

реагирующих веществ, если исходные концентрации: [CO] = 0,10 моль/л;  

[H2O] = 0,40 моль/л. Ответ: [CO2] = [H2] = 0,08 моль/л [СО] = 0,02 моль/л;  

[Н2О] = 0,32 моль/л. 

137. Константа равновесия гомогенной системы N2 + 3H2  2NH3 при тем-

пературе 400 0С равна 0,1. Равновесные концентрации водорода и аммиака соот-

ветственно равны 0,2 и 0,08 моль/л. Вычислите равновесную и исходную концен-

трацию азота. Ответ: 8 моль/л; 8,04 моль/л. 

138. При некоторой температуре равновесие гомогенной системы  

2NO + O2  2N2 установилось при следующих концентрациях реагирующих ве-

ществ: [NO] = 0,2 моль/л; [О2] = 0,1 моль/л; [NO2] = 0,1 моль/л. Вычислите кон-

станту равновесия и исходную концентрацию NO и О2. 

Ответ: К = 2,5; [NO] = 0,3 моль/л; [О2] = 0,15 моль/л. 

139. Почему при изменении давления смещается равновесие системы  

N2 + 3H2  2NH3 и не смещается равновесие системы N2 + O2  2NO? 

Напишите выражения для констант равновесия каждой из данных систем. 

140. Исходные концентрации NO и Cl2 в гомогенной системе  

2NО + Cl2  2NOCl составляют соответственно 0,5 и 0,2 моль/л. Вычислите кон-

станту равновесия, если, к моменту наступления равновесия прореагировало  

20 % NО. Ответ: 0,416. 
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Способы выражения концентрации растворов 

 

Пример 1. 

К 1 литру раствора с массовой долей HCl 20 % (d = 1,100 г/см3) добавили 

400 см3 раствора с массовой долей HCl 5 % (d = 1,024 г/см3). Вычислите массовую 

долю HCl в полученном растворе. 

Решение.  

В условии задачи требуется рассчитать массовую долю (), которая пока-

зывает, сколько граммов вещества растворено в 100 граммах раствора: 
 

 = 
m 100

ρ V




, 

 

где m  масса растворенного вещества, г;   плотность раствора, г/см3; V  объем 

раствора, мл. 

Рассчитаем массу HCl, содержащейся в 1000 · 1,100 = 1100 г раствора из со-

отношения: 

в 100 г раствора с массовой долей HCl 20 % содержится 20 г HCl,  

в 1100 г раствора HCl содержится Х г HCl. 

Отсюда, X = 
1100 20

1000


 = 220 г; 

400 см3  раствора с массовой долей HCl 5 % весят m =  · V = 400 · 1,024 = 

409,6 г, а количество HCl в этом растворе определим из соотношения: 

в 100 г раствора с массовой долей HCl 5 % содержится 5 г HCl, 

в 409,6 г  Х г HCl. 

Найдем X: X = 
409,6 5

100


 = 20,48 г. 

Общая масса раствора после сливания будет 1100 + 409,6 = 1509,6 г. Коли-

чество растворенной в нем кислоты будет 220 + 20,48 =240,48 г. 

Массовую долю HCl в полученном растворе вычислим из соотношения: 

в 1509,6 г раствора HCl содержится 240,48 г HCl, 

в 100 г раствора HCl содержится Х г HCl. 

Отсюда X = 
100 240,48

1509,6


 = 15,93 г, а  (HCl) = 15,93 %. 

 

Пример 2. 

Вычислите молярную концентрацию раствора сульфата калия,  

20 мл которого содержат 1,74 г этой соли. 

Решение.  

Молярная концентрация указывает на количество молей вещества в 1000 мл 

раствора. Ее вычисляют по формуле, (моль/л): 
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См = 
m 1000

,
M V




 моль/л, 

где m  масса растворенного вещества, г; М  молярная масса растворенного ве-

щества, г; V  объем раствора, мл. 

Молярная масса сульфата калия (К2SO4) равна:  

39,10 + 32,06 + 4 · 16 = 174 г/моль. 

Рассчитаем массу сульфата калия, содержащегося в 1 литре раствора, из со-

отношения: 

в 20 мл раствора К2SO4 содержится 1,74 г К2SO4; 

в 1000 мл  Х г К2SO4. 

Тогда Х = 
1000 1,74

20


 = 87 г. 

Молярная масса сульфата калия 174,26 г/моль, а 87 г этой соли составят  

87 : 174,26 = 0,5 молей. 

Итак, в 1 литре раствора сульфата калия содержится 0,5 молей этой соли. 

Следовательно, раствор 0,5 молярный (0,5 М). Эту же задачу можно решить по 

формуле 

См = 
m 1000 1,74 1000

M V 174,26 20

 


 
 = 0,5моль/л. 

 

Пример 3. 

Сколько граммов оксида кальция содержится в 200 мл 0,3 н. раствора? Рас-

считайте титр раствора. 

Решение. Молярная концентрация эквивалентов или нормальная концен-

трация (Сэкв) показывает, сколько молей эквивалентов вещества содержится в 1 

литре раствора, ее рассчитывают по формуле, (моль/л): 

Сэкв = 
экв.

m 1000

М V




. 

Здесь m  масса растворенного вещества, г; Мэкв.  молярная масса эквива-

лента вещества, г/моль; V  объем раствора, мл. 

Титр раствора (Т) показывает, сколько граммов вещества содержится в 1 мл 

раствора. Титр раствора связан с нормальной концентрацией соотношением, 

(г/мл): 

Т = ýêâ. ýêâ.Ñ Ì

1000


, г/мл, 

Рассчитаем молярную массу эквивалента гидроксида кальция: 

Мэкв.Ca(OH)2 = 
2M[Ca(OH) ] 74

n 2
  = 37 г/моль 

и массу Ca(OH)2 в 200 мл раствора по формуле 
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Сэкв = 
экв.

m 1000

М V




.  Мэкв. = 

экв. экв.C М V 0,3 37 200

1000 1000

   
  = 2,22 моль/л. 

Зная нормальную концентрацию раствора, можно рассчитать его титр: 

Т = 
ýêâ. ýêâ.Ñ Ì 0,3 37

1000 1000

 
  = 0,0111 г/мл. 

Задания 

 

141. Вычислите молярную и нормальную концентрации раствора с массо-

вой долей хлорида кальция 20%, плотность которого 1,178 г/см3. Ответ: 2,1 М; 

4,2 н. 

142. Чему равна нормальная концентрация раствора с массовой долей NaOH 

30 %, плотность которого 1,328 г/см3? К 1 л этого раствора прибавили 5 л воды. 

Вычислите массовую долю NaOH в полученнм растворе. Ответ: 9,96 н.; 6.3%. 

143. К 3 л раствора с массовой долей HNO3 10%, плотность которого 1,054 

г/см3, прибавили 5 л раствора той же кислоты с массовой долей 2% плотностью 

1,009 г/см3. Вычислите массовую долю и молярную концентрации полученного 

раствора, если считать, что его объем равен 8 л. Ответ: 5,0 %; 0,82 М. 

144. Вычислите нормальную и моляльную концентрации раствора HNO3 с 

массовой долей 20,8 %, плотность, которого 1,12 г/см3. Сколько граммов кислоты 

содержится в 4 л этого раствора? Ответ: 3,70 н.; 4,17 м; 931,8 г. 

145. Вычислите молярную, нормальную и моляльную концентрации рас-

твора с массовой долей хлорида алюминия 16 %, плотность которого 1,149 г/см3.  

Ответ: 1,38 М; 4,14 н; 1,43 м. 

146. Сколько и какого вещества останется в избытке, если к 75 см3 0,3 н. 

раствора H2SO4 прибавить 125 см3 0,2 н. раствора КОН? Ответ: 0,14 г КОН. 

147. Для осаждения в виде AgCl всего серебра, содержащегося в 100 см3 

раствора AgNO3, потребовалось 50 см3 0,2 н раствора НСl. Чему равна нормальная 

концентрация раствора AgNO3? Сколько граммов АgCl выпало в осадок?  

Ответ: 0,1 н; 1,433 г. 

148. Какой объем раствора с массовой долей НСl 20,01 % (плотность  

1,100 г/см3) требуется для приготовления 1 л раствора с массовой долей HCl  

10,17 % (плотность 1,050 г/см3)? Ответ: 485,38 см3. 

149. Смешали 10 см3 раствора с массовой долей HNO3 10 % (плотность 1,056 г/см3) 

и 100 см3 раствора с массовой долей HNO3 30 % (плотность 1,184 г/см3). Вычисли-

те массовую долю HNO3 в полученном растворе. Ответ: 28,38 %. 

150. Какой объем раствора с массовой долей КОН 50 % (плотность  

1,538 г/см3) требуется для приготовления 3 л раствора с массовой долей КОН 6 % 

(плотность 1,048 г/см3)? Ответ: 245,5см3. 

151. Какой объем раствора с массовой долей карбоната натрия 10 % (плот-

ность 1,105 г/см3) требуется для приготовления 5 л раствора с массовой долей 

карбоната натрия 2 % (плотность 1,02 г/см3)? Ответ: 923,1 см3. 

162. На нейтрализацию 31 см3 0,16 н. раствора щелочи требуется 217 см3 

раствора H2SO3. Чему равны нормальная концентрация и титр раствора H2SO4? 
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Ответ: 0,023 н.; 1,12710–3 г/см3. 

153. Какой объем 0,3 н. раствора кислоты требуется для нейтрализации рас-

твора, содержащего 0,32 г NaOH в 40 см3? Ответ: 26,6 см3. 

154. На нейтрализацию I л раствора, содержащего 1,4 г КОН, требуется 50 см3 

раствора кислоты. Вычислите нормальную концентрацию раствора кислоты.  

Ответ: 0.53 н. 

155. Сколько граммов HNO3 содержалось в растворе, если на нейтрализа-

цию его потребовалось 35 см3 0,4 н. раствора NaOH? Чему равен титр раствора 

NaOH? Ответ: 0,882 г, 0,016 г/см3. 

156. Сколько граммов NaNO3 нужно растворить в 400 г воды, чтобы приго-

товить раствор с массовой долей NaNO3 20 %? Ответ: 100 г. 

157. Смешали 300 г раствора с массовой долей NaCl 20 % и 500 г раствора c 

массовой долей NaCl 40 %. Чему равна массовая доля NaCl в полученном раство-

ре? Ответ: 32,5%. 

158. Смешали 247 г раствора с массовой долей серной кислоты 62 % и 145 г 

раствора с массовой долей серной кислоты 18%. Какова массовая доля серной 

кислоты в полученном растворе после смешения?  

Ответ: 45,72 %. 

159. Из 700 г раствора серной кислоты с массовой долей 60 % выпаривани-

ем удалили 200 г воды. Чему равна массовая доля серной кислоты в оставшемся 

растворе? Ответ: 84 %. 

160. Из 10 кг раствора с массовой долей растворенного вещества 20 % при 

охлаждении выделилось 400 г соли. Чему равна массовая доля растворенного ве-

щества охлажденного раствора? Ответ 16,7 %. 

 

Свойства растворов 

 

Пример 1. 

Вычислите температуры кристаллизации, и кипения раствора с массовой 

долей сахара C12H22O11 5 %. 

Решение.  

При растворении в растворителе нелетучего вещества давление пара рас-

творителя над раствором уменьшается, что вызывает повышение температуры ки-

пения раствора и понижение температуры его замерзания по сравнению с чистым 

растворителем. При этом, согласно закону Рауля, повышение температуры кипе-

ния (tкип.) и понижение температуры замерзания (tзам.) раствора пропорциональ-

но моляльной концентрации раствора: 
 

Тк = Э · Cm,  Тз = К · Сm. 

Здесь Cm  моляльная концентрация раствора (число молей растворенного 

вещества в 1000 г растворителя); Э  эбуллиоскопическая константа растворителя, 

град; К  криоскопическая константа растворителя, град. 

Так как молярная концентрация m

1

m 1000
С =

M m




,  
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где m  масса растворенного вещества, г; M  молярная масса растворенного 

вещества, г/моль; m1  масса растворителя, г, то формулы закона Рауля можно 

записать следующим образом: 

Тк = 
1

m 1000

M m
Э





,  Тз = 

1

m 1000

M m
К





. 

Эти формулы позволяют определить температуры замерзания и кипения 

растворов по их концентрации, а также находить молекулярную массу растворен-

ного вещества по понижению температуры замерзания и повышению температу-

ры кипения раствора. 

Для воды криоскопическая константа (К) и эбуллиоскопическая константа 

(Э) соответственно равны 1,86 и 0,52 град. Молярная масса сахара 342 г/моль. 

Рассчитаем понижение температуры кристаллизации раствора с массовой долей 

сахара 5 %:  

Тз = 
1,86 5 1000

342 95

 


 = 0,29 С. 

Вода кристаллизуется при 0 С, следовательно, температура кристал-

лизации раствора будет 0  0,29 =  0,29 С. 

Из формулы рассчитываем повышение температуры кипения этого раство-

ра: 
 

Тк = 
0,52 5 1000

342 95

 


 = 0,06 С. 

 

Вода кипит при 100 С. Следовательно, температура кипения этого раствора 

будет 100 + 0,06 = 100,06 С. 

Пример 2. 

Рассчитайте, при какой температуре будет кристаллизоваться раствор, со-

держащий в 200 г бензола, 12 г нафталина? 

Решение. 

Криоскопическая константа бензола равна 5,10 град. Молярная масса 

нафталина C10H8 = 128 г/моль. Из формулы понижение температуры замерзания 

этого раствора 
 

Тз = 
5,10 12 1000

128 200

 


 = 2,38 С. 

 

Бензол кристаллизуется при 5,53 С. Таким образом, температура кристал-

лизации раствора равна: 5,5  2,38 = 2,15 С. 

 

Пример 3. 

В каком количестве воды следует растворить 20 г глюкозы, чтобы получить 

раствор с температурой кипения 100,2 С? 
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Решение. 

Температура кипения воды 100 С. Повышение температуры кипения рас-

твора Тк = 100,2  100 = 0,2 С. Молярная масса глюкозы  

C6H12O6  180 г/моль. 

Из формулы находим количество воды, в котором нужно растворить 20 г 

глюкозы, чтобы получить раствор с температурой кипения 100,2 С:  

Тк = 
1

m 1000

M m
Э





,    m1 = 

к

m 1000

M
Э

Т





, = 

0,52 20 1000

0,2 180

 


 = 289 г. 

 

Пример 4. 

При растворении 6,9 г глицерина в 500 г воды температура замерзания по-

низилась на 0,279 С. Определите молярную массу глицерина. 

Решение. 

Для расчета молярной массы глицерина преобразуем формулу и подставим 

известные величины:  

Тз = 
1

m 1000

M m
К





.   M = 

з 1

m 1000

m
К

Т



 

 = 
1,86 6,9 1000

0,279 500

 


 = 92 г/моль. 

 

Здесь 1,86  криоскопическая константа воды. 

 

Пример 5. 

Раствор, приготовленный из 1 кг этилового спирта (C2H5OH) и 9 кг воды, 

залили в радиатор автомобиля. Вычислите температуру замерзания раствора. 

Решение. 

Молярная масса этилового спирта равна 44 г/моль, криоскопическая кон-

станта  1,85 град. По формуле находим понижение температуры замерзания рас-

твора: 

Тз = 
1

m 1000

M m
К





.  Тз = 

1,86 1000 1000

44 9000

 


 = 4,7 С. 

Вода кристаллизируется при 0 С, следовательно, температура кристалли-

зации раствора этилового спирта будет 0  4,7 =  4,7 С. 

 

Задания 

 

161. Раствор, содержащий 0,512 г неэлектролита в 100 г бензола, кристалли-

зуется при 5,296°С. Температура кристаллизации бензола 5,5 °С. Криоскопическая 

константа 5,1 град. Вычислите мольную массу растворенного вещества.  

Ответ: 128 г/моль. 

162. Вычислите массовую долю сахара С12Н22О11 в водном растворе, зная 

температуру кристаллизации раствора (–0,93 °С). Криоскопическая константа во-

ды 1,86 град. Ответ: 14,6 %. 
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163. Вычислите температуру кристаллизации раствора мочевины (NH2)2CO, 

содержащего 5 г мочевины в 150 г воды. Криоскопическая константа воды  

1,86 град. 

164. Раствор, содержащий 3,04 г камфары C10H16O в 100 г бензола, кипит 

при 80,714 °С. Температура кипения бензола 80,2 °С. Вычислите эбуллиоскопиче-

скую константу бензола. 

165. Вычислите массовую долю водного раствора глицерина С3Н5(ОН)3, 

зная, что этот раствор кипит при 100,39°С. Эбуллиоскопическая константа воды 

0,52 град. Ответ: 6,45 %. 

166. Вычислите мольную массу неэлектролита, зная, что раствор, содержа-

щий 2,25 г этого вещества в 250 г воды, кристаллизуется при –0,279°С. Криоско-

пическая константа воды 1,86 град. Ответ: 60 г/моль. 

167. Вычислите температуру кипения раствора с массовой долей нафталина 

С10Н8 5 % в бензоле. Температура кипения бензола 80,2 °С. Эбуллиоскопическая 

константа его 2,57 град. Ответ: 81,25 °С. 

168. Раствор, содержащий 25,65 г некоторого неэлектролита в 300 г воды, 

кристаллизуется при –0,465 °С. Вычислите мольную массу растворенного веще-

ства. Криоскопическая константа воды 1,86 град. Ответ: 342 г/моль. 

169. Вычислите криоскопическую константу уксусной кислоты, зная, что 

раствор, содержащий 3,56 г антрацена С14H10 в 100 г уксусной кислоты, кристал-

лизуется при 15,718 °С. Температура кристаллизации уксусной кислоты 16,65 °С. 

170. Равные массовые количества камфары С10Н16О и нафталина С10Н8 рас-

творены в одинаковых количествах бензола. Какой из растворов кипит при более 

высокой температуре? 

171. Температура кристаллизации раствора, содержащего 66,3 г некоторого 

неэлектролита в 500 г воды, равна –0,558 0С. Вычислите мольную массу раство-

ренного вещества. Криоскопическая константа воды 1,86 град. Ответ: 442 г/моль. 

172. Сколько граммов анилина C6H5NH2 следует растворить в 50 г этилово-

го эфира чтобы температура кипения раствора была выше температуры кипения 

этилового эфира на 0.53 0С. Эбуллиоскопическая константа этилового эфира  

2,12 град. Ответ: 1,16 г. 

173. Вычислите температуру кристаллизации раствора с массовой долей 

этилового спирта C2H5OH 2 %, зная, что криоскопическая константа воды  

1,86 град. Ответ: –0,82 °С. 

174. Сколько граммов мочевины (NH2)2CO следует растворить в 75 г воды, 

чтобы температура кристаллизации понизилась на 0,465 0C? Криоскопическая 

константа воды 1,86 град. Ответ: 1,12 г, 

175. Вычислите массовую долю глюкозы С6Н12О6 в водном растворе, зная, 

что этот раствор кипит при 100,26 0С. Эбуллиоскопическая константа воды  

0,52 град. Ответ: 8,25 %. 

176. Сколько граммов фенола С6Н5ОН следует растворить в 125 г бензола, 

чтобы температура кристаллизации раствора была ниже температуры кристалли-

зации бензола на 1,7 0С? Криоскопическая константа бензола 5,1 град. 

Ответ: 3,91 г. 
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177. Сколько граммов мочевины (NH2)2CO следует растворить в 250 г воды, 

чтобы температура кипения повысилась на 0,26 °С? Эбуллиоскопическая кон-

станта воды 0,52 град. Ответ: 7,5 г. 

178. При растворении 2,3 г некоторого неэлектролита в 125 г воды темпера-

тура кристаллизации понижается на 0,372 0С. Вычислите мольную массу раство-

ренного вещества. Криоскопическая константа воды 1,86 град. 

Ответ: 92 г/моль. 

179. Вычислите температуру кипения водного раствора с массовой долей 

пропилового спирта C3H7OН 15 %, зная, что эбуллиоскопическая константа воды 

0,52 град. Ответ: 101,52 0С. 

180. Вычислите массовую долю метанола CH3OH в воде, температура кри-

сталлизации  которого –2,79 °С. Криоскопическая константа воды 1,86 град.  

Ответ: 4,58 %. 

 

Ионно-молекулярные (ионные) реакции обмена 

 

Пример 1. 

Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, протекающих между 

веществами: 
 

1. AgNO3 + FeCl3  

2. Na2S + HCl  

3. HCN + KOH  

4. Zn(OH)2 + NaOH  
 

Решение. 

Реакции в растворах электролитов протекают между ионами, их записывают 

с помощью ионных уравнений. Большинство этих реакций относят к типу обмен-

ных, и сущность их сводится к соединению ионов в молекулы новых веществ. 

Обязательным условием протекания реакций обмена между электролитами в рас-

творах является образование: 

малорастворимых веществ, 

слабых электролитов, 

газообразных веществ, 

комплексных ионов. 

При составлении ионного уравнения все перечисленные выше вещества 

пишутся в виде молекул, а сильные электролиты  в виде ионов, независимо от 

того, в левой или правой частях уравнения они находятся. 

Распишем реакции, приведенные в условии задачи в молекулярном и ион-

ном виде. 

Молекулярное уравнение: 
 

1. 3AgNO3 + FeCl3 = 3AgCl + Fe(NO3)3. 
 

Полное ионное уравнение: 
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3Ag+ + 3NO 3


 + Fe3+ + 3Cl = 3AgCl + 3Fe3+ + 3NO 3


. 

 

Если из правой и левой частей уравнения исключить одинаковые ионы, то 

получим краткое ионное уравнение, выражающее суть данной реакции. 

Краткое ионное уравнение: 
 

3Ag+ + 3Cl  = 3AgCl. 
 

Подобным образом расписываем остальные реакции. 
 

2. Na2S + 2HCl =2NaCl + H2S. 

2Na+ + S2– + 2H+ + 2Cl– =2Na+ + 2Cl– + H2S. 

2H+ + S2–  = H2S. 
 

3. HCN + KOH = KCN + H2O. 

HCN + K+ + OH = K+ + CN + H2O. 

HCN + OH = CN + H2O. 
 

4. Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]. 

Zn(OH)2 + 2Na+ + 2OH = 2Na+ + [Zn(OH)4]
2. 

Zn(OH)2 + 2OH = [Zn(OH)4]
2. 

 

Пример 2. 

К растворам NaCl, HNO3, CuSO4, KNO3 прибавили раствор гидроксида 

натрия. В каком случае произошла реакция? Напишите молекулярные и ионные 

уравнения этих реакций. 

Решение. 

Чтобы определить, произошла или нет реакция, распишем молекулярные и 

ионные уравнения: 
 

1. NaCl + NaOH = NaOH + NaCl, 

Na+ + Cl + Na+ + OH = Na+ + OH + Na+ + Cl. 
 

В левой части и правой части уравнения ионы не претерпевают никаких из-

менений, реакция не идет. 
 

2. HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O, 

H+ + NO 3


 + Na+ + OH = Na+ + NO 3


 + H2O, 

H+ + OH = H2O. 
 

Реакция протекает с образованием слабого электролита  воды. 
 

3. CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4, 
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Cu2+ + SO 2

4

  + 2Na+ + 2OH = Cu(OH)2 + 2Na+ + SO 2

4

 . 

Cu2+ + 2OH– = Cu(OH)2 
 

Реакция протекает с образованием трудно растворимого дигидроксида ме-

ди, который выпадает в осадок. 
 

4. KNO3 +NaOH = KOH + NaNO3, 

K+ + NO 3


 + Na+ + OH = K+ + OH + Na+ + NO 3


. 

 

Реакция не идет, левая и правая части уравнения идентичны. 

 

Задания 

 

181. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: a) NaHCO3 и NаOH; б) K2SiО3 и НСl; в) BaCl2 

и Na2SO4. 

182. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: a) K2S и НСl; б) FеSO4 и (NH4)2S; в) Сг(ОН)3 и 

КОН. 

183. Составьте по три молекулярных уравнения реакций, которые выража-

ются ионно-молекулярными уравнениями: 
 

а) Mg2+ + СО
2
3


 = MgCО3 

б) Н+ + ОН– = Н2О 
 

184. Какое из веществ: AI(OH)3, H2SO4, Ba(OH)2 будет взаимодействовать с 

гидроксидом калия? Выразите эти реакции молекулярными и ионно-

молекулярными уравнениями. 

185. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) КНСОз и H2SO4 б) Zn(OH).2 и NaOH;  

в) CaCI2 и AgNO3,. 

186. Составьте молекулярные и инонно-молекулярные уравнения взаимо-

действия в растворах между: a) CuSO4 и H2S , BaCO3 и HNO3, в) FeCI3 и КОH. 

187. Составьте по три молекулярных уравнения реакций, которые выража-

ются ионно-молекулярными уравнениями: 
 

а) Сu2+ + S2– = CuS  

б) SiО
2
3


 + 2H+ = H2SiO3 

 

188. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия а растворах между; a) Sn(OH)2 и НС1; б) BeSO4 и КОН;  

в) NH4Cl и Ba(OH)2. 

189. Какое из веществ KHCO3, CH3COOH, NiSO4, Na2S будет взаимодей-

ствовать с раствором серной кислоты? Напишите для этих реакций молекулярные 

и ионно-молекулярные уравнения. 
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190. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: a) Hg(NO3)2 и NaJ; б) Pb(NO3)2 и KJ  

в) CdSO4 и Na2S. 

191. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые выражаются 

ионно-молекулярными уравнениями: 
 

а) СаСO3 + 2Н+ = Ca2+ + H2O + CO2 

б) А1(ОН)3 + ОH– =А1O 2


 + 2Н2O 

в) РЬ2+ + 2J– =РbJ2. 
 

192. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: а) Ве(ОН)2 и NaOH; б) Сu(ОН)2 и HNO3;  

в) ZnOHNO3 и HNO3. 

193. Составите, молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: a) Na3PO4 и CaCl2; б) К2СО3 и BaCI2;  

в) Zn(OH)2 и КОН. 

194. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые выражаются 

ионно-молекулярными уравнениями: 

 

а) Fe (ОН)3 + 3Н+ = Fe3+ + 3Н2О  

в) Cd2+ + 2OH– = Cd(OH)2 

в) H+ + NO 2


 = HNO2 
 

195. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: a) CdS и HCI; б) Cr(OH)3 и NaOH; в) Ва(ОН)2 

и CoCI2. 

196. Составьте молекулярные уравнения реакции, которые выражаются 

ионно-молекулярными уравнениями: 
 

а) Zn2+ + H2S = ZnS + 2H+ 

я) HCO 3


 + H+ = H2O + CO2 

в) Ag+ + Cl– = AgCI 
 

197. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: a) H2SO4 и Ва(ОН)2; б) FeCl3 и NH4OH; 

в) CH3COONa и HCI. 

198. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций 

взаимодействия в растворах между: a) FeCl3 и КОН; б) NiSO4 и (NH4)2S;  

в) MgCO3 и HNO3. 

199. Составьте молекулярные уравнения реакций, которые выражаются 

ионно-молекулярными уравнениями: 
 

а) Be (ОН)2 + 2 ОН– = BeO
2
2


 + 2H2O 

б) СН3СОО– + Н+ = СН3СООН  
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в) Ba2+ + SO
2
4


 = BaSO4 

 

200. Какое из веществ: NaCl, NiSO4, Ве(ОН)2, KHCO3 будет взаимодейство-

вать с раствором гидроксида натрия. Напишите эти реакции в молекулярной и 

ионно-молекулярной форме. 

 

Гидролиз солей 

 

Пример 1. 

Какое значение pH > 7 или pH < 7 имеют растворы следующих солей: 

Na2SO4, Na2S, NaCl, CuSO4? Ответ мотивируйте, составив молекулярные и ионные 

уравнения гидролиза соответствующих солей. 

Решение. 

Гидролиз солей  это обменная реакция между веществом и водой, ведущая 

к образованию слабого электролита. При это, как правило, нарушается равенство 

концентраций протонов и гидроксид-ионов, изменяется pH раствора. Поэтому 

гидролизу не подвергаются соли, образованные сильным основанием и сильной 

кислотой, так как они не могут дать слабых электролитов. 

Если гидролизу подвергаются многозарядные ионы, гидролиз всегда проте-

кает ступенчато с преобладанием первой стадии и образованием основных и кис-

лых солей. Гидролиз можно усилить, если раствор подогреть или сильно разба-

вить. 

Из солей, приведенных в условии задачи, NaCl и Na2SO4 образованы силь-

ными основаниями и сильными кислотами, поэтому они гидролизу не подверга-

ются, pH растворов этих солей будет примерно равен 7. 

Соль Na2S образована сильным основанием NaOH и слабой кислотой H2S . 

Гидролиз пойдет по слабому звену  аниону ступенчато: 
 

Na2S  2Na+ + S2, 

S2 + HOH  HS + OH, 

Na2S + H2O  NaHS + NaOH. 
 

Выше записано краткое ионное уравнение гидролиза. Чтобы написать на его 

основе молекулярное уравнение, необходимо к ионам уравнения дописать до 

компенсации зарядов противоионы от исходной соли, в данном случае ионы Na+. 

Соль CuSO4 образована слабым основанием Cu(OH)2 и сильной кислотой 

H2SO4. Гидролиз пойдет по слабому звену  катиону Cu2+: 
 

CuSO4  Cu2+ + SO
2
4


. 

 

Краткое ионное уравнение гидролиза: 
 

Cu2+ + HOH  (CuOH)+ + H+. 
 

Молекулярное уравнение гидролиза: 
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2CuSO4 + 2H2O  (CuOH)2SO4 + H2SO4. 

 

Пример 2. 

Составьте молекулярные и ионные уравнения гидролиза, происходящего 

при сливании растворов Cr2(SO4)3 и К2S, зная, что образующийся сульфид хрома 

не существует в водной среде и полностью гидролизуется. 

Решение. 

При сливании растворов солей происходит следующая обменная реакция: 
 

Cr2(SO4)3 + 3K2S  Cr2S3 + 3K2SO4. 
 

Соль K2SO4 образована сильным основанием KOH и сильной кислотой 

H2SO4 и гидролизу не подвергается. Соль Cr2S3 образована слабым основанием 

Cr(OH)3 и слабой кислотой H2S, поэтому гидролиз пойдет по катиону и по аниону 

до конца. 

Краткое ионное уравнение гидролиза соли Cr2S3: 
 

2Cr3+ + 3S2- + 6HOH  2Cr(OH)3 + 3H2S. 
 

Молекулярное уравнение реакции с учетом гидролиза соли: 
 

Cr2(SO4)3 + 3K2S + 6H2O  3K2SO4 + 2Cr(OH)3 + 3H2S. 

 

Задания 

 

201. Составьте ионно-молекулярное и молекулярное уравнения совместного 

гидролиза, происходящего при смешивании растворов K2S и AlCl3. Каждая из взя-

тых солей гидролизуется необратимо до конца. 

202. Какое значение рН (>7, 7 ,<7) имеют растворы солей МnСl2, Na2CO3, 

Ni(NO3)2? Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 

этих солей. 

203. Какие из солей Al2(SО4)3, K2S, Pb(NO3)2, КС1 подвергаются гидролизу? 

Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соответ-

ствующих солей. 

204. При смешивании растворов FeCl3 и Na2CO3, каждая из взятых солей 

гидролизуется необратимо до конца. Выразите этот совместный гидролиз ионно-

молекулярным и молекулярным уравнениями. 

205. Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 

солей CH3COOK, ZnSO4, AI(NO3)3. Какое значение рН (>7, 7, <7) имеют раство-

ры этих солей? 

206. Какое значение рН (>7, 7, <7) имеют растворы солей Li2S, А1Сl3, 

NiSO4? Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 

этих солей. 
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207. Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 

солей РЬ(NO3)2, Na2CO3, CoCl2. Какое значение рН (>7, 7, <7) имеют растворы 

этих солей? 

208. Составьте ионно-молекулярное и молекулярное уравнения гидролиза 

соли, раствор которой имеет: а) щелочную реакцию; б) кислую реакцию. . 

209. Какое значение рН (>7, 7, <7) имеют растворы солей Na3PO4, K2S, 

CuSО4? Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 

этих солей. 

210. Составьте ионные и молекулярные уравнения гидролиза солей CuCl2, 

Cs2CO3, ZnCl2. Какое значение рН (>7, 7, <7) имеют растворы этих солей? 

211. Какие из солей RbCI, Cr2(SO4)3, Ni(NO3)2 подвергаются гидролизу? Со-

ставьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соответству-

ющих солей. 

212. При смешивании растворов CuSO4 и K2CO3 выпадает осадок основной 

соли (CuOH)2CO3 и выделяется CO2. Составьте ионно-молекулярное и молекуляр-

ное уравнения происходящего гидролиза 

213. Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза 

солей K2S, Cs2CO3, NiCl2, Рb(СН3СОО)2. Какое значение рН (>7, 7, <7) имеют 

растворы этих солей? 

214. При смешивании растворов AI2(SO4)3 и Na2CO3 каждая из взятых солей 

гидролизуется необратимо до конца. Составьте ионно-молекулярное и молеку-

лярное уравнения происходящего совместного гидролиза. 

215. Какие из солей NaBr, Na2S, K2CO3, СоСl2 подвергаются гидролизу? Со-

ставьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соответству-

ющих солей. 

216. Какие из солей KNO3, CrCl3, Cu(NО3)2, NаСN подвергаются гидролизу? 

Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соответ-

ствующих солей. 

217. Составьте ионно-молекулярное и молекулярное уравнения совместного 

гидролиза, происходящего при смешивания растворов Сr(NО3)3 и Na2S? Каждая из 

взятых солей гидролизуется необратимо до конца. 

218 Какое значение рН (>7, 7, <7) имеют растворы следующих солей: 

К3РO4, Рb(NОз)2, Na2S? Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравне-

ния гидролиза солей. 

219. Какие из солей К2СО3, FeCl3, K2SO4, ZnCl2 подвергаются гидролизу? 

Составьте ионно-молекулярные и молекулярные уравнения гидролиза соответ-

ствующих солей. 

220. При смешивании растворов Al2(SO4)3 и Na2S каждая из взятых солей 

гидролизуется необратимо до конца. Выразите этот совместный гидролиз ионно-

молекулярным и молекулярным уравнениями. 

 

КОНТРОЛЬНОЕ ЗАДАНИЕ 2 

 

Окислительно-восстановительные реакции 
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Пример 1. 

Какие из приведенных ниже реакций являются окислительно-

восстановительными? Укажите для каждой из них окислитель и восстановитель. 
 

1. Fe + 2HCl = FeCl2 + H2. 

2. FeCl2 + 2NaOH = Fe(OH)2 + 2NaCl. 

3. Ba(NO3)2 + K2SO4 = BaSO4 + 2KNO3. 

4. 2KI + Cl2 = 2KCl + I2. 

 

Решение. 

Окислительно-восстановительными называются реакции, протекающие с 

изменением степеней окисления атомов. Степень окисления – это условный, це-

лочисленный заряд, появляющийся на атоме в результате смещения электронного 

облака к более электроотрицательному атому. Степень окисления может быть от-

рицательной, положительной и нулевой. 

Окисление – это процесс отдачи электронов, сопровождающийся повыше-

нием степени окисления. Атомы, молекулы и ионы, отдающие электроны, назы-

ваются восстановителями. 

Восстановление – процесс присоединения электронов, сопровождающийся 

понижением степени окисления. Атомы, молекулы и ионы, принимающие элек-

троны, называют окислителями. 

Определим степени окисления атомов. 
 

1. 
0

Fe  + 2
1

H


Cl = 
+2

FeCl2 + 
0

H 2. 
 

Железо и водород меняют степени окисления. Следовательно, данная реак-

ция относится к окислительно-восстановительным: 
 

0

Fe   2e  = 
+2

Fe  – процесс окисления, железо – восстановитель. 

2
1

H


 + 2e  = 
0

H 2 – процесс восстановления, ион водорода – окислитель. 

2. 
+2

Fe
-1

Cl2 + 2
+1

Na
12

OH


 =  
+2 -2+1

Fe OH 2 + 2
1 1

NaCl
 

. 

Степени окисления атомов в веществах не изменяются, поэтому реакция не 

является окислительно-восстановительной. 
 

3. 
+2

Ba (
+5-2

NO 3)2 + 

+1 +6 -2

42K S O  = 2

+1+5-2

KNO3 + 
+2 +6 -2

4Bа S O  

 

Эта реакция также не относится к окислительно-восстановительным, степе-

ни окисления атомов постоянны. 
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4. 2K
-1

I  + 
0

Cl2 = 2K
-1

Cl  + 
0

I 2. 
 

Хлор и йод меняют степени окисления, это  окислительно-восстано-

вительная реакция: 
 

2
-1

I  2e  = 
0

I 2 – процесс окисления, ион йода – восстановитель, 
 

0

Cl2 + 2e  = 2
-1

Cl  – процесс восстановления, молекула хлора – окислитель. 
 

Пример 2. 

Какой процесс окисления или восстановления происходит при следующих 

превращениях: 
 

-1

Cl 
+5

Cl ;    
0

S 
+6

S ;    
+5

N 
+2

N ; 
 

+4

Cr 
+6

Cr ;  
-3

As 
0

As ;  
+3

Fe 
+2

Fe? 
 

Решение. 

Повышение степени окисления происходит в результате отдачи электронов 

(окисления), понижение – за счет присоединения электронов (восстановления): 
 

-1

Cl 
+5

Cl           
-1

Cl   6e  = 
+5

Cl            – окисление, 
 

0

S 
+6

S               
0

S   8e  =
+6

S   – окисление, 
 

+5

N 
+2

N             
+5

N  + 3e  =
+2

N   – восстановление, 
 

+4

Cr 
+6

Cr          
+4

Cr   2e  = 
+6

Cr           – окисление, 
 

-3

As 
0

As          
-3

As   3e  = 
0

As           – окисление, 
 

+3

Fe 
+2

Fe          
+3

Fe  + 1e  = 
+2

Fe          – восстановление. 

 

Пример 3. 

Реакция выражается схемами: 
 

1. KClO3  KClO4 + KCl. 
 

2. (NH4)2S + K2Cr2O7 + H2O  S + Cr(OH)3 + NH3 + KOH. 
 

Составьте электронные уравнения, расставьте коэффициенты, укажите 

окислитель и восстановитель. 
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Решение. 

Для подбора коэффициентов уравнения воспользуемся методом электрон-

ного баланса. 

1. Записываем уравнение реакции и находим атомы, меняющие степень 

окисления: 

K
5

Cl


O3  K
7

Cl


O4 + K
1

Cl


.  
 

2. Составляем электронные уравнения и находим окислитель и восстано-

витель: 

Cl+5 – 2 e  = Cl+7, Cl+5 – восстановитель, 
 

Cl+5 + 6 e  = Cl–1, Cl+5 – окислитель. 
 

В этом уравнении Cl+5(KClO3) является одновременно и окислителем, и вос-

становителем. Такая окислительно-восстановительная реакция называется реак-

цией диспропорционирования (самоокислениясамовосстановления).  

3. Находим коэффициенты для окислителя, восстановителя и продуктов их 

превращения. Число электронов, отданных восстановителем, должно быть равно 

числу электронов, принятых окислителем. Для этого находим наименьшее общее 

кратное и множители: 
 

  Cl+5 – 2 e  = Cl+7   3           (1) 

              6 

 Cl+5 + 6 e  = Cl–     1        (2) 
 

Ставим эти множители в уравнение (1). Перед KClO3 (
5

Cl


) ставится суммар-

ный множитель (3 + 1 = 4). Коэффициенты у формул остальных веществ подби-

раются как обычно, путем сопоставления числа атомов в правой и левой частях 

уравнения: 
 

4KClO3 = 3KClO4 + KCl. 
 

По той же методике расставим коэффициенты во втором уравнении: 
 

3(NH4)2S
–2 + K2Cr2

+6O7 + H2O = 3S0 + 2Cr+3(OH)3 + 2KOH + 6NH3 
 

 S–2 – 2e  = S0              3    

   6   

 Cr+6 + 6e  = 2Cr+3       1 

 

Пример 4. 

Диоксид азота при растворении в воде образует смесь двух кислот. Напи-

шите уравнение реакции. 
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Решение. 

Исходными веществами являются вода и диоксид азота NO2. Кислород и 

водород имеют в молекуле воды степени окисления (2) и (+1), характерные и 

устойчивые для них. Следовательно, реакция происходит только за счет измене-

ния степени окисления азота. В молекуле NO2 азот находится в промежуточной 

степени окисления (+4), он может и отдавать, и принимать электроны по схеме:  
 

N+4 – 1e  = N+5  – окисление, 
 

N+4 + 1e  = N+3  – восстановление. 
 

Поэтому при растворении NO2 в воде образуются азотная (
+5

N ) и азотистая 

(
+3

N ) кислоты: 
 

2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2. 

 

Задания 

 

221.С учетом степени окисления хлора в соединениях HCl, HClO3, НСlO4, 

определите: какое из них является только окислителем и только восстановителем 

и какое может проявлять как окислительные, так и восстановительные свойства. 

Почему? На основании электронных уравнений расставьте коэффициенты в урав-

нении реакции, идущей по схеме 
 

КВr + KВrO2 + H2SO4  Br2 + K2SO4 + Н2О. 

 

222. Реакции представлены схемами 
 

P + HJO3 + H2O  H3PO4 + HJ, 
 

KMnO4 + KNO2 + H2SO4 = MnSO4 + KNO3 + K2SO4 + H2O. 
 

Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 

223. Составьте электронные уравнения и укажите, какой процесс – окисле-

ние или восстановление – происходит при следующих превращениях: 
 

As3–  As5+;  N3++  N3–;  S2–  S°. 
 

На основании электронных уравнений расставьте коэффициенты в уравне-

нии реакции, идущей по схеме 
 

Na2SO3 + KMnO4+ Н2О  Na2SO4 + MnO2 + KOH. 
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224. Учитывая степени окисления фосфора в соединениях РН3, Н3РО4, 

Н3РО3, определите: какое соединение является только окислителем и только вос-

становителем? Какое соединение может проявлять как окислительные, так и вос-

становительные свойства, почему? На основании электронных уравнений рас-

ставьте коэффициенты в уравнении реакции, идущей по схеме 
 

PbS + HNO3 S + Pb (NO3)2 + NO + H2O. 
 

225. По схемами реакций 
 

P+ HNO3 + H2O  H3PO4 + NO, 
 

KMnO4 + Na2SO3 + KOH  K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 
 

составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

226. Составьте электронные уравнения и укажете, какой процесс – окисле-

ние или восстановление – происходит при следующих превращениях: 
 

Мn6+ Мn2–;  Cl5+  С1–; N3–  N5+. 
 

На основании электронных уравнений расставьте коэффициенты в реакции, 

идущей по схеме 
 

Сu2О + HNO3  Cu(NO3)2 + NO+ H2O.  
 

227 Реакции выражаются схемами. 
 

HNO3 + Ca  NH4NO3 + Ca(NO3)2 = H2O, 
 

K2S + KMnO4 + H2SO4  S + K2SO4 + MnSO4 + H2O. 
 

Составьте электронные уравнения. Расставьте стехиометрические коэффи-

циенты. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

228. Учитывая степени окисления хрома, йода и серы в соединениях 

K2Cr2O7, КJ и H2SO3, определите, какое из них является только окислителем, толь-

ко восстановителем и какое может проявлять как окислительные, так и восстано-

вительные свойства. Почему? На основании электронных уравнений расставьте 

коэффициенты в уравнении реакции, идущей по схеме 

 

NaCrO2 + PbO2 + NaOH  Na2CrO4 + Na2PbO2+ H2O. 
 

229. Реакции протекают по схемам 
 

H2S + Cl2 + H2O  H2SO4 + HCl, 
 

K2Cr2O7 + H2S + H2SO4  S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O. 
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Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

230. Реакции представлены схемами. 
 

KСlO3 + Na2SO3  КСl + Na2SO4, 
 

KMnO4 + HBr  Br2 + KBr + MnBr2 + H2O.  
 

Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

231 Реакции протекают по схемам. 
 

P + НlO3 + H2O  H3PO4 + HCl, 
 

H3AsO3 + KMnO4 + H2SO4  H3AsO4 + MnSO4 + K2SO4 + H2O. 
  

Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

232. Реакции представлены схемами. 
 

NaCrO2 + Br2 + NaOH Na2CrO4 + NaBr + H2O, 
 

FeS + HNО3  Fe (NO3)3 + S + NO + H2O. 
 

Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

233. Реакции представлены схемами. 
 

HNO3 + Zn  N2O+ Zn(NO3)2 + H2O, 
 

FeSO4 + KCIO3 + H2SO4  Fe2 (SO4)3 + КСl + H2O.  
 

Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

234. Реакции протекают по схемам. 
 

К2Сг2O7 + HCl  CI2 + CrCI3 + KC1 + H2O, 
 

Au + HNO3 + HCl  AuCI3 + NO + H2O. 
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Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

235. Могут ли происходить окислительно-восстановительные реакции меж-

ду веществами: a) NH3 и КМnО4; б) HNO2 и HJ; в) НСl и H2Se? Почему? На осно-

вании электронных уравнений расставьте коэффициенты в уравнении реакции, 

идущей по схеме: 
 

KMnO4 + KNO2 + H2SO4  MnSO4 + KNO3 + K2SO4 +H2O. 
 

236. Реакции представлены схемами. 
 

HCl + CrO3  Cl2 + CrCl3 + H2O, 
 

Cd + KMnO4 + H2SO4  CdSO4 + K2SO4 + MnSO4 + Н2О. 
 

237. Реакции представлены схемами. 
 

J2 + NaOH  NaOJ + NaJ, 
 

MnSO4 + PbO2 + HNO3  HMnO4 + Pb (NO3)2 + PbSO4 + H2O. 
 

Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

238. По схемам реакций 
 

H2SO3 + HC1O3  H2SO4 + HCl, 
 

FeSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4  Fe2 (SO4)3 + Cr2 (SO4)3 + K2SO4 + H2O. 
 

составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

239. Реакции протекают по схемам. 
 

J2 + Cl2 + H2O HJO3 + HCl, 
 

FeCO3 + KMnO4 + H2SO4  Fe2(SO4)3 + CO2 + MnSO4 + K2SO4 + H2O. 
 

Составьте электронные уравнения. Расставьте коэффициенты в уравнениях 

реакций. Для каждой реакции укажите, какое вещество является окислителем, ка-

кое – восстановителем; какое вещество окисляется, какое – восстанавливается. 
 

240. Могут ли происходить окислительно-восстановительные реакции меж-

ду веществами: a) PH3 и НBr; б) K2Cr2O7 и Н3РО3; в) HNO3 и H2S? На основании 

электронных уравнений расставьте коэффициенты в уравнении реакции, идущей 

по схеме 
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AsH3 + HNO3  H3AsO4 + NO2 + H2O. 

 

Электродные потенциалы и электродвижущие силы 

 

Пример 1. 

Увеличивается, уменьшается или остается без изменения масса никелевой 

пластинки, опущенной в растворы 
 

Pb(NO3)2;  ZnSO4;  AgNO3;  FeSO4;  Al2(SO4)3;  CuSO4? 
 

Составьте молекулярные и электронные уравнения соответствующих реак-

ций. 

Решение. 

Чтобы ответить на вопрос, поставленный в условии задачи, необходимо 

знать значение стандартного электродного потенциала металла. 

Стандартным (нормальным) электродным потенциалом металла называется 

скачок потенциала, возникающий на границе раздела фаз металлраствор его соли 

с активной концентрацией ионов I моль-ион/л. Измеряется он по отношению к 

нормальному водородному электроду, величина потенциала которого условно 

принята равной нулю. Если расположить металлы в ряд по мере возрастания зна-

чений потенциалов, получится ряд напряжений металлов (ряд стандартных элек-

тродных потенциалов). Каждый металл вытесняет из растворов солей все метал-

лы, стоящие за ним в ряду напряжений, т. е. менее активные. 

Итак, никель (E0
Ni

2+
/Ni = –0,23 В) будет вытеснять из растворов солей ионы 

свинца Pb2+(E0
Pb

2+
/Pb = 0,13 В), меди Cu2+(E0

Cu
2+

/Cu = 0,34 В) и серебра  

Ag+(E0
Ag

+
/Ag = 0,80 В). Запишем уравнения реакций: 

 

Ni + Pb(NO3)2 = Pb + Ni(NO3)2, 
 

Ni0 – 2 e  = Ni2+, 

Pb2+ + 2 e  = Pb; 
 

Ni + CuSO4 = Cu + NiSO4, 
 

Ni0 – 2 e  = Ni2+, 

Cu2+ + 2 e  = Cu; 
 

Ni + 2AgNO3 = 2Ag + Ni(NO3)2, 
 

Ni0 – 2 e  = Ni2+, 

2Ag+ + 2 e  = 2Ag. 
 

Никелевая пластинка при этом частично растворяется, а восстановленный 

металл оседает на ее поверхности. Атомная масса никеля (58,7 а. е. м.) меньше 

атомных масс свинца (207,2 а. е. м.), меди (63,5 а. е. м.) и серебра (107,8 а. е. м.), 

поэтому масса никелевой пластинки увеличится. 
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В растворах солей железа, цинка и алюминия масса никелевой пластинки не 

изменится, так как никель не может вытеснить эти металлы из растворов их солей 

и реакция не пойдет. 
 

Пример 2. 

Вычислите величину электродного потенциала кобальта в 0,001-молярном 

растворе его соли. 

Решение. 

Значение электродного потенциала металла зависит от многих факторов – 

природы металла, температуры, концентрации соли и т. д. Эта зависимость выра-

жается уравнением Нернста: 
 

 n n
0

M / M M / M

0,059
E E lg

n
   [Mn+  mH2O],  

 

где EM
n+

/ M – определяемый электродный потенциал металла; E0
M

n+
/M – стандарт-

ный электродный потенциал металла; n  заряд иона металла в соли; [Mn+  mH2O] 

– активная концентрация ионов металла в растворе. 

Рассчитаем значение электродного потенциала кобальта в 0,001-молярном 

растворе его соли. Значения стандартных электродных потенциалов металлов 

приведены в таблице приложения: 
 

ECo
2+

/ Co = E0
Co

2+
/ Co + 

n

0590,
 lg [Co2+  mH2O], 

ECo
2+

/ Co = – 0,27 + 
n

0590,
 lg 0,001, 

 

ECo
2+

/ Co = – 0,27 + 
n

0590,
 (–3), 

 

ECo
2+

/ Co = – 0,27  0,088, 
 

ECo
2+

/ Co = – 0,358 В. 

 

Пример 3. 

Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из которых кад-

мий будет анодом, в другом – катодом. Напишите для каждого из этих элементов 

электронные уравнения реакций, протекающих на электродах, и посчитайте элек-

тродвижущую силу (ЭДС) элементов. 

Решение. 

Устройства, используемые для преобразования энергии химической реак-

ции в электрическую энергию, называются гальваническими элементами. Эле-

мент работает за счет окислительно-восстановительной реакции. Электрод, на ко-

тором идет восстановление, называется катодом. Электрод, на котором идет окис-
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ление, называется анодом. Если анод и катод изготовлены из разных металлов, то 

на электроде из более активного металла (с меньшим значением электродного по-

тенциала) идет процесс окисления. Менее активный металл будет катодом и на 

нем протекает процесс восстановления. 

Электродвижущая сила гальванического элемента равна разности значений 

равновесных электродных потенциалов катода и анода: ЭДС = EК  EА. 

Чтобы в гальваническом элементе кадмий был катодом (E0
Cd = – 0,40 В), в 

качестве анода нужно подобрать электрод из более активного металла, например, 

марганца (E0
Mn = – 1,18 В). 

Схема гальванического элемента: 
 

Mn0  Mn2+  Cd2+  Cd0. 
 

Напишем реакций, протекающие на электродах: 

 

на аноде ()    Mn0 – 2 e  = Mn2+ – окисление,  

на катоде (+)  Cd2+ + 2 e  = Cd0   – восстановление, 
 

Mn0 + Cd2+ = Mn2+ + Cd0. 
 

Рассчитаем ЭДС элемента по формуле 
 

ЭДС = EК  EА = ECd  EMn = – 0,40  (– 1,18) = 0,78 В. 
 

Если в пару с кадмием в качестве другого электрода взять менее активный 

металл, например, свинец (E0
Pb = – 0,13 В), то кадмий будет играть роль анода. 

Схема гальванического элемента: 
 

Cd0  Cd2+  Pb2+  Pb0. 
 

Уравнения реакций протекающих на электродах: 

на аноде ()     Cd0 – 2e  = Cd2+  – окисление,  

на катоде (+)    Pb2+ + 2 e  = Pb0 – восстановление. 

Рассчитаем ЭДС элемента по формуле  
 

ЭДС = EК  EА = EPb  ECd =  0,13  ( 0,40) = 0,27 В. 
 

Пример 4. 

Рассчитать ЭДС концентрационного гальванического элемента, в котором 

один медный электрод находится в 0,0001-молярном растворе соли меди, другой 

такой же электрод в 0,01-молярном растворе соли. 

Решение. 

Если медные электроды опущены в раствор сульфата меди разной концен-

трации, то, поскольку значение электродного потенциала металла зависит от кон-

центрации раствора соли, возникает разность потенциалов и появляется электро-

движущая сила. Такой гальванический элемент работает за счет выравнивания 

концентрации соли и называется концентрационным. 
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Чтобы рассчитать ЭДС элемента, найдем значения электродных потенциа-

лов меди в растворах разной концентрации: 

ECu = E0
Cu + 

n

0590,
 lg [Cu2+  mH2O], 

 

E1
Cu = 0,34 + 

2

0590,
 lg 0,0001 = 0,34  0,118 = 0,222 В, 

E2
Cu = 0,34 + 

2

0590,
 lg 0,01 = 0,34  0,059 = 0,281 В, 

 

E1
Cu < E2

Cu. 
 

Медный электрод в 0,0001-молярном растворе соли будет анодом и на нем 

идет процесс окисления, а в 0,01-молярном растворе – катодом, на нем идет про-

цесс восстановления: 
 

на аноде ()  Cu0 – 2 e  = Cu2+  – окисление,  

на катоде (+)         Cu2+ + 2 e  = Cu0  – восстановление. 
 

ЭДС = EК  EА = E2
Cu  E1

Cu = 0,281  0,222 = 0,059 В. 

 

Задания 

 

241. В два сосуда с голубым раствором медного купороса поместили в пер-

вый цинковую пластинку, а во второй серебряную. В каком сосуде цвет раствора 

постепенно пропадает? Почему? Составьте электронные и молекулярное уравне-

ния соответствующей реакции. 

242. Увеличится, уменьшится или останется без изменения масса цинковой 

пластинки при взаимодействии ее с растворами a) CuSO4; б) MgSO4 в) Pb(NO3)2. 

Почему? Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих ре-

акций. 

243. При какой концентрации ионов Zn2+ (в моль/л) потенциал цинкового 

электрода будет на 0,015 В меньше его стандартного электродного потенциала. 

Ответ: 0,30 моль/л. 

244. Увеличится, уменьшится или останется без изменения масса кадмиевой 

пластинки при взаимодействии её с растворами: a) AgNО3; б) ZnSO4; в) NiSO4. 

Почему? Составьте электронные и молекулярные уравнения соответствующих ре-

акций. 

245. Марганцевый электрод в растворе его соли имеет потенциал –1,23 В. 

Вычислите концентрацию ионов Мn2+ в моль/л. Ответ: 1,8910–2 моль/л. 

246. Потенциал серебряного электрода в растворе AgNO3 составил 95 % от 

величины его стандартного электродного потенциала. Чему равна концентрация 

ионов Ag+ в моль/л. Ответ: 0,20 моль/л. 
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247. Никелевый и кобальтовый электроды опущены соответственно в рас-

творы Ni(NO3)2 и Со(NO3)2. В каком соотношении должна быть концентрация 

ионов этих металлов, чтобы потенциалы обоих электродов были одинаковыми?  

Ответ: [Ni2+] : [Co2+]  0,117. 

248. Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из которых 

медь была бы катодом, а в другом – анодом. Напишите для каждого из этих эле-

ментов электронные уравнения реакций, протекающих на катоде и на аноде. 

249. При какой концентрации ионов Сu2+ в моль/л значение потенциала 

медного электрода становится равным стандартному потенциалу водородного 

элемента? Ответ: 1,8910–12 моль/л. 

250. Какой гальванический элемент называется концентрационным? Со-

ставьте схему, напишите электронные уравнения электродных процессов и вы-

числите э.д.с. гальванического элемента, состоящего из серебряных электродов, 

опущенных первый в 0,01 н., а второй – в 0,1н. растворы AgNO3. Ответ: 0,058 В. 

251. При каком условии будет работать гальванический элемент, электроды 

которого сделаны из одного и того же металла? Составьте схему, напишите элек-

тронные уравнения электродных процессов и вычислите э.д.с. гальванического 

элемента, в котором один никелевый электрод находится в 0,001 М растворе, а 

другой такой же электрод – в 0,01 М растворе сульфата никеля. Ответ: 0,029 В. 

252. Составьте схему гальванического элемента, состоящего из свинцовой и 

магниевой пластин, опущенных в растворы своих солей. Напишите электронные 

уравнения электродных процессов и вычислите э.д.с. гальванического элемент 

при концентрации ионов [Pb2+] = [Mg2+] = 0,0l моль/л в растворе. Изменится ли 

э.д.с. этого элемента, если концентрацию каждого из ионов увеличить в одинако-

вое число раз? Ответ: 2,244 В. 

253. Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из которых 

никель является катодом, а в другом – анодом. Напишите для каждого из этих 

элементов электронные уравнения реакций, протекающих на катоде и на аноде. 

254. Железная и серебряная пластины соединены внешним проводником и 

погружены в раствор серной кислоты. Составьте схему данного гальванического элемента 

и напишите электронные уравнения процессов, происходящих на аноде и на като-

де. 

255. Составьте схему гальванического элемента, состоящего из пластин 

кадмия и магния, опущенных в растворы своих солей. Напишите электронные 

уравнения электродных процессов и вычислите э.д.с. гальванического элемента 

если концентрация ионов в растворе [Мg2+] = [Cd2+] = 1 моль/л. Изменится ли ве-

личина э.д.с., если концентрацию каждого из ионов понизить до 0,01 моль/л. От-

вет: 1,967 В. 

256. Составьте схему гальванического элемента, состоящего из пластин 

цинка и железа, погруженных в растворы их солей. Напишите электронные урав-

нения процессов, протекающих на аноде и на катоде. Какой должна быть концен-

трация ионов железа (в моль/л), чтобы э.д.с. элемента стала равной нулю, при 

концентрации ионов [Zn2+] = 0,001 моль/л? Ответ: 7,310–15 моль/л. 

257. Составьте схему гальванического элемента, в основе которого лежит 

реакция, протекающая по уравнению: 
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Ni + Pb (NO3)2 = Ni (NO3)2 + Pb. 
 

Напишите электронные уравнения анодного и катодного процессов. Вычислите 

э.д.с. элемента, если [Ni2+] = 0,01 моль/л, [Pb2+] = 0,0001моль/л. Ответ: 0.066 В. 

258. Какие химические процессы протекают на электродах при зарядке и 

разрядке кислотного свинцового аккумулятора? 

259. Какие химические процессы протекают на электродах при зарядке и 

разрядке щелочного кадмий-никелевого аккумулятора? 

260. Какие химические процессы протекают на электродах при зарядке и 

разрядке щелочного железо-никелевого аккумулятора? 

 

Электролиз 

 

Пример 1. 

Составьте электронные уравнения процессов, протекающих на электродах 

при электролизе раствора и расплава хлорида магния. 

Решение. 

Электролизом называется окислительно-восстановительный процесс, про-

текающий на электродах при пропускании электрического тока через раствор или 

расплав электролита. Процесс электролиза показывают в виде схемы, которая 

учитывает диссоциацию электролита, окисление на аноде, восстановление на ка-

тоде и образующиеся продукты.  

Напишем схему электролиза расплава хлорида магния: 
 

MgCl2  Mg2+ + 2Cl–, 
 

катод (); Mg2+; Mg2+ + 2 e  = Mg0 – восстановление, 

анод  (+); 2Cl–; 2Cl–  2 e  = Cl
0
2    – окисление. 

 

При электролизе водных растворов солей нужно учитывать и электролиз 

молекул воды. Так, на катоде можно ожидать восстановление не только катионов 

металла, но и ионов водорода по схеме: 
 

1. Mn+ + ne  = M0.        (1) 
 

2. 2H+ + 2 e  = 2H0;    2H0  H
0
2 .  

(2Н2О + 2 e  = Н
0
2  + 2ОН–)       (2) 

 

Из этих конкурирующих процессов протекает тот, который выгоднее энер-

гетически и для которого больше алгебраическое значение потенциала. Величина 

потенциала восстановления ионов водорода в нейтральном растворе равна  

(– 0,41 В). Металлы, стоящие в ряду напряжений за водородом, восстанавливают-

ся прежде, чем водород. Если значение потенциала металла намного меньше, чем 

(– 0,41 В), на катоде восстанавливается водород. Это – металлы, стоящие в начале 



 62 

ряда напряжений до алюминия включительно. Они из водных растворов не вос-

станавливаются. Если потенциал металла близок к (– 0,41 В), то возможно одно-

временное протекание (1) и (2) процессов (по ряду напряжений  это металлы от 

алюминия до водорода). 

На аноде, если имеется несколько конкурирующих процессов, окисление 

протекает в последовательности: 

Анионы бескислородных кислот (кроме F), например, 
 

An–  n e  = А0. 
 

2. Электрохимическое окисление воды по схеме 
 

2H2O  4 e  = O2 + 4H+. 
 

3. При очень высоких потенциалах разложения и из расплавов возможно 

окисление остатков кислородсодержащих кислот, например, 
 

4NO 3


  4 e  =2N2O5 + O2;  2SO
2
4


  2e  = 2SO3 + O2. 
 

Напишем схему электролиза раствора хлорида магния: 
 

MgCl2  Mg2+ + 2Cl–, 

H2O  H+ + OH–. 
 

катод (); Mg2+; H+; 2H+ + 2 e  = H2              – восстановление, 

анод   (+); OH–; Cl–; 2Cl–  2 e  = 2Cl0  Cl
0
2  – окисление, 

в растворе  Mg2+ + 2OH– = Mg(OH)2. 

 

Пример 2. 

Составьте электродные уравнения процессов, протекающих на электродах 

при электролизе раствора сульфата никеля в случае никелевого анода. 

Решение. 

Материалом для анода могут служить как металлы, так и любые токопрово-

дящие материалы, например, графит или уголь. 

При электролизе сульфата никеля с никелевым анодом он будет активным 

(растворимым). Металл анода окисляется, в отличие от угольного электрода, ко-

торый является инертным и служит только как проводник электронов. Процесс с 

растворимым анодом нашел широкое применение в технике. 

Напишем схему электролиза сульфата никеля с никелевым анодом: 
 

NiSO4  Ni2+ + SO
2
4
  

H2O  H+ + OH– 
 

катод  (); Ni2+; H+; Ni2+ + 2 e  = Ni0; 

анод   (+); Ni0; OH–; SO
2
4


; Ni0  2 e  = Ni2+. 

 

Пример 3. 
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В одном сосуде имеется раствор, содержащий ионы меди, в другом  рас-

твор, содержащий ионы висмута. Через оба раствора пропущено одинаковое ко-

личество электричества. Сколько выделилось висмута, если масса выделившейся 

меди равна двум граммам? 

Решение. 

По второму закону электролиза Фарадея: “Массы выделившихся на элек-

тродах веществ пропорциональны молярным массам эквивалентов ”:  
 

m(Cu)

m(Bi)
 = ÝÊÂ.

ÝÊÂ.

M  (Cu)

Ì  (Bi)
. 

 

Молярная масса эквивалента металла равна частному от деления атомной 

массы металла на его валентность: 
 

МЭКВ. (Cu) = A(Cu)
n

 = 
2

563,  = 31,8 г/моль. 

МЭКВ.(Bi) = A(Bi)
n

 = 
3
209  = 69,6 г/моль. 

m(Cu)

m(Bi)
 = ÝÊÂ.

ÝÊÂ.

M  (Cu)

Ì  (Bi)
  mBi =

   

 
ýêâ.

ýêâ.

m Cu Ì Cu

Ì Cu


= 2 69,5

31,8

  = 4,4 г. 

 

Задания 

 

261. Электролиз раствора K2SO4 проводили при силе тока 5 А в течение 3 ч. 

Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на электродах, вы-

числите объем выделяющихся на электродах веществ. 

262. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на элек-

тродах при электролизе растворов AlCl3, NiSО4. В обоих случаях анод угольный. 

263. При электролизе раствора CuSO4 на аноде выделилось 168 см3 кисло-

рода (н.у.). Сколько граммов меди выделилось на катоде? 

264. Сколько граммов воды разложилось при электролизе раствора Nа2SO4 

при силе тока 7 А в течение 5 ч? 

265. Электролиз раствора нитрата серебра проводили при силе тока 2 А в 

течение 4 ч. Сколько граммов серебра выделилось на катоде? 

266. Электролиз раствора сульфата некоторого металла проводили при силе 

тока 6 А в течение 45 мин, в результате чего на катоде выделилось 5,49 г металла. 

Вычислите эквивалентную массу металла. 

267. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на элек-

тродах при электролизе раствора KOH, расплава KOH. 

268. Электролиз раствора сульфата цинка проводили в течение 5 ч, в ре-

зультате чего выделилось 6 л кислорода (н. у.). Вычислите силу тока. 

269. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на элек-

тродах при электролизе раствора Al2(SО4)3 в случае угольного анода; в случае 

алюминиевого анода. 
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270. Какие вещества и в каком количестве выделятся на угольных электро-

дах при электролизе раствора NaJ в течение 2,5 ч, если сила тока равна 6 А? 

271. При электролизе раствора AgNO3 масса серебряного анода уменьши-

лась на 5,4 г. Сколько кулонов электричества израсходовано на этот процесс? 

272. Какие вещества и в каком количестве выделяются на угольных элек-

тродах при электролизе раствора KВr в течение 1 ч 35 мин при силе тока 15 А? 

273. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих при элек-

тролизе CuCl2, если анод медный, если анод угольный? 

274. На электролиз раствора CaCl2 израсходовано 10722,2 Кл электричества. 

Вычислите массу выделившихся на угольных электродах и образующихся в ка-

тодном пространстве веществ. 

275. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на элек-

тродах при электролизе раствора КСl; расплава КСl. 

276. Сколько времени проводят электролиз раствора электролита при силе 

тока 5 А, если на катоде выделяется 0,1 эквивалент вещества? Сколько вещества 

выделится на аноде? 

277. При электролизе растворов MgSO4 и ZnCl2 соединенных последова-

тельно с источником тока, на одном из катодов выделилось 0,25 г водорода. 

Сколько граммов вещества выделится на другом катоде; на анодах? 

278. Чему равна сила тока, если при электролизе раствора MgCl2 в течение 

30 мин на катоде выделилось 8,4 л водорода (н.у.). Вычислите массу вещества, 

выделяющегося на аноде. 

279. Сколько граммов H2SО4 образуется в анодном пространстве при элек-

тролизе раствора Na2SO4, если на аноде выделяется 1,12 л кислорода, измеренного 

при н.у.? Вычислите массу вещества, выделяющегося на катоде. 

280. Вычислите силу тока, зная, что при электролизе раствора KOH в тече-

ние 1 ч 15 мин 20 с на аноде выделилось 6,4 г кислорода. Какое вещество и в ка-

ком количестве выделяется на катоде? 

 

Коррозия металлов 

 

Пример 1. 

Железная пластинка, погруженная в раствор серной кислоты, медленно раз-

рушается, выделяя водород. Если к железной пластинке в растворе серной кисло-

ты прикоснуться платиновой проволокой, то водород начинает выделяться на пла-

тине, а железо – разрушаться интенсивнее. Дайте объяснение этому явлению. 

Решение. 

Процесс самопроизвольного разрушения металла, вызываемый химическим 

или электрохимическим взаимодействием его с окружающей средой, называется 

коррозией. 

При погружении железной пластинки в раствор серной кислоты протекает 

окислительно-восстановительная реакция: 
 

Fe + H2SO4 = FeSO4 + H2, 

Fe0 – 2 e  = Fe2+ – окисление, 
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2H+ + 2 e  = H2 – восстановление. 
 

Если к железной пластинке прикоснуться платиновой проволокой, то в сре-

де электролита возникает в месте контакта металлов гальванический элемент, по-

является электродвижущая сила и окислительно-восстановительная реакция уско-

ряется. Железо в этом элементе – анод, оно окисляется и разрушается; платина – 

катод, на ней протекает восстановление ионов водорода. Такой вид электрохими-

ческой коррозии называется микрогальванической коррозией. Схема коррозии 

железа в контакте с платиной в среде серной кислоты имеет вид: 
 

Fe  H2SO4  Pt , 

анод (Fe)  Fe0 – 2 e  = Fe2+ – окисление, 

катод (Pt)  2H+ + 2 e  = H2 – восстановление, 

Fe2+ + SO
2
4


 = FeSO4. 
 

Пример 2. 

Приведите схему коррозии цинка при нарушении защитного никелевого по-

крытия в кислой и нейтральной средах. 

Решение. 

При контакте двух металлов с разными значениями электродных потенциа-

лов в среде электролита образуется микрогальваническая пара и протекает элек-

трохимическая коррозия. 

При электрохимической коррозии анодный процесс – это всегда окисление, 

разрушение металла. Из двух контактирующих металлов окисляется более актив-

ный металл, с меньшим значением электродного потенциала, по схеме: 
 

M0  ne  = Mn+. 
 

Ионы металла переходят в раствор электролита, а в металле накапливается 

избыток электронов. 

Катодный процесс протекает по-разному, в зависимости от pH среды: 

1. В кислой среде обычно восстанавливаются ионы водорода по схеме 
 

2H+ + 2 e  = H2. 
 

2. В нейтральной и щелочной средах восстанавливается кислород по схеме 
 

O2 + 2H2O + 4e  = 4OH–. 
 

Рассмотрим процесс коррозии цинка, покрытого никелем в кислой среде: 
 

() A    Zn  H2SO4  Ni     K (+). 
 

Анодом в этой паре будет цинк (E0
Zn = – 0,74 В, E0

Ni = – 0,25 В), он и будет 

окисляться, разрушаться: 
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анод (Zn) – Zn0  2 e  = Zn2+. 
 

Никель является катодом, и, на нем в кислой среде восстанавливаются ионы 

водорода: 
 

катод (Ni) – 2H+ + 2 e  = H2, 
 

Zn2+ + SO
2
4


 = ZnSO4. 

 

Аналогично протекает процесс коррозии в нейтральной среде. Отличие 

только в катодном процессе, т. к. в данном случае на катоде восстанавливается 

кислород: 

Zn  O2, H2O  Ni , 
 

анод (Zn) – Zn0  2 e  = Zn2+, 

катод (Ni) – O2 + 2H2O + 4 e  = 4OH–, 
 

Zn2+ + 2OH– = Zn(OH)2. 
 

При микрогальванической коррозии металл катода не разрушается. 

 

Пример 3. 

Приведите пример анодной и катодной защиты железа от коррозии (метод 

металлических покрытий). Как будет протекать коррозия при нарушении целост-

ности покрытия в кислой среде? Какое покрытие – анодное или катодное  более 

надежно защищает железо? 

Решение. 

Для защиты металлов от коррозии применяют различные виды покрытий, в 

том числе и металлические. Металлические покрытия могут быть анодными и ка-

тодными, в зависимости от того, анодом или катодом будет покрытие металла в 

микрогальванической паре. 

Анодным покрытием на железе будет металл, стоящий в ряду напряжений 

левее, т. е. с меньшим значением электродного потенциала, например, марганец 

(E0
Mn = – 1,05 В, E0

Fe = – 0,44 В). 

В технике в качестве анодного покрытия на железе используется цинк 

(оцинкованное железо). Составим схему коррозии оцинкованного железа в кислой 

среде: 

Zn  HCl  Fe, 
 

анод (Zn) – Zn0  2 e  = Zn2+, 

катод (Fe) – 2H+ + 2 e  = H2, 
 

Zn2+ + 2Cl– = ZnCl2. 
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Чтобы покрытие было катодным, железо нужно покрыть металлом с боль-

шим значением электродного потенциала, например, оловом (железо луженое). 

Олово в паре с железом играет роль катода. Напишем схему коррозии луженого 

железа в кислой среде: 
 

Zn  HCl  Sn, 
 

анод (Fe) – Fe0 – 2 e  = Fe2+, 

катод (Sn) – 2H+ + 2 e  = H2, 
 

Fe2+ + 2Cl– = FeCl2  FeCl3. 
 

Как видно из приведенных примеров, нарушение целостности покрытия 

анодного типа (оцинкованное железо), вызывает коррозию металла покрытия, по-

этому основной металл не разрушается. Если же нарушается целостность покры-

тия катодного типа, то корродирует защищаемый металл. Следовательно, анодное 

покрытие более надежно, чем катодное. 

 

Пример 4. 

Если на стальную пластинку нанести каплю воды и оставить на некоторое 

время, то после высыхания воды в центре появится пятно ржавчины. Чем можно 

объяснить это явление? 

Решение. 

Различные концентрации электролита могут вызывать коррозию, создавая 

гальваническую пару даже с одинаковыми металлами (уравнения Нернста, см. 

пример 2.4). Различное содержание кислорода в электролите также приводит к 

образованию гальванической пары – менее окисленный и более окисленный ме-

талл. Поверхностные слои воды в капле содержат больше кислорода, чем внут-

ренние,  поэтому смоченный металл в средней части оказывается более активным 

(анод), чем во внешней (катод). После высыхания капли в ее центре появляется 

довольно большое пятно ржавчины, так как всегда разрушается при коррозии ме-

талл анода. Если взять достаточно тонкую пластинку стали, то можно получить 

сквозное отверстие. Напишем схему коррозии железа под каплей воды: 
 

(–)Fe | H2O, O2 | Fe(+), 
 

анод (Fe) – Fe0 – 2 e  = Fe2+, 

катод (Fe) – 2H2O + O2 + 4e  = 4OH–, 
 

Fe2+ + 2OH– = Fe(OH)2 
2O  Fe(OH)3. 

 

Задания 
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281. Как происходит атмосферная коррозия луженого и оцинкованного же-

леза при нарушении покрытия? Составьте электронные уравнения анодного и ка-

тодного процессов. 

282. Медь не вытесняет водород из разбавленных кислот. Почему? Однако 

если к медной пластинке, опущенной в кислоту, прикоснуться цинковой, то на 

меди начинается бурное выделение водорода. Дайте этому объяснение. Напишите 

электронные уравнения анодного и катодного процессов и уравнение протекаю-

щей химической реакции. 

283. Как происходит атмосферная коррозия луженого железа и луженой ме-

ди при нарушении покрытия? Составьте электронные уравнения анодного и ка-

тодного процессов. 

284. Если пластинку из чистого цинка опустить в разбавленную кислоту, то 

начинающееся выделение водорода вскоре почти прекращается. Однако при при-

косновении к цинку медной палочкой на последней начинается бурное выделение 

водорода. Дайте этому объяснение, составив электронные уравнения анодного и 

катодного процессов. Напишите уравнение протекающей химической реакции. 

285. В чем заключается сущность протекторной защиты металлов от корро-

зии? Приведите пример протекторной защиты никеля в электролите, содержащем 

растворенный кислород. Составьте электронные уравнения анодного и катодного 

процессов. 

286. Если на стальной предмет нанести каплю воды, то коррозии подверга-

ется средняя, а не внешняя часть смоченного металла. После высыхания капли в 

ее центре появляется пятно ржавчины. Чем это можно объяснить? Какой участок 

металла, находящийся под каплей воды, является анодным и какой катодным. Со-

ставьте электронные уравнения соответствующих процессов. 

287. Если гвоздь вбить во влажное дерево, то ржавчиной покрывается та его 

часть, которая находится внутри дерева. Чем это можно объяснить? Анодом или 

катодом является эта часть гвоздя? Составьте электронные уравнения соответ-

ствующих процессов. 

288. В раствор соляной кислоты поместили цинковую пластинку и цинко-

вую пластинку, частично покрытую медью. В каком случае процесс коррозии 

цинка происходит интенсивнее? Ответ мотивируйте, составив электронные урав-

нения соответствующих процессов. 

289. Почему химически чистое железо является более стойким против кор-

розии, чем техническое железо? Составьте электронные уравнения анодного и ка-

тодного процессов, происходящих при коррозии технического железа во влажном 

воздухе и в сильнокислой среде. 

290. Назовите несколько металлов, которые могут быть использованы для 

анодного и катодного покрытия железа. Составьте электронные уравнения анод-

ного и катодного процессов, происходящих при коррозии железа, покрытого ме-

дью во влажном воздухе и в сильнокислой среде. 

291. Железное изделие покрыли кадмием. Какое это покрытие – анодное 

или катодное? Почему? Составьте электронные уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии этого изделия при нарушении покрытия во влажном воздухе 
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и в соляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях? 

292. Железное изделие покрыли свинцом. Какое это покрытие – анодное 

или катодное? Почему? Составьте электронные уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии этого изделия при нарушении покрытия во влажном воздухе 

и в соляной кислоте. Какие продукты коррозии образуются в первом и во втором 

случаях? 

293. Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая ме-

дью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быстрее образу-

ется ржавчина? Почему? Составьте электронные уравнения анодного и катодного 

процессов коррозии этих пластинок. Каков состав продуктов коррозии железа? 

294. В обычных условиях во влажном воздухе оцинкованное железо при 

нарушении покрытия не ржавеет, тогда как при температуре выше 70 °С оно по-

крывается ржавчиной. Чем это можно объяснить? Составьте электронные уравне-

ния анодного и катодного процессов коррозии оцинкованного железа в первом и 

во втором случаях. 

295. Если пластинку из чистого железа опустить в разбавленную серную 

кислоту, то выделение водорода идет медленно и со временем почти прекращает-

ся. Однако если цинковой палочкой прикоснуться к железной пластинке, то на по-

следней начинается бурное выделение водорода. Почему? Какой металл при этом 

растворяется? Составьте электронные уравнения анодного и катодного процессов. 

296. Цинковую и железную пластинки опустили в раствор сульфата меди. 

Составьте электронные и ионные уравнения реакций, происходящих на каждой из 

этих пластинок. Какие процессы будут проходить на пластинках, если наружные 

концы их соединить проводником? 

297. Как влияет рН среды на скорость коррозии железа и цинка? Почему? 

Составьте электронные уравнения анодного и катодного процессов атмосферной 

коррозии этих металлов. 

298. В раствор электролита, содержащего растворенный кислород, опустили 

цинковую пластинку и цинковую пластинку, частично покрытую медью. В каком 

случае процесс коррозии цинка происходит интенсивнее? Составьте электронные 

уравнения анодного и катодного процессов. 

299. Магниевую и никелевую пластинки опустили в раствор нитрата меди. 

Составьте электронные и ионные уравнения реакций, происходящих на каждой из 

этих пластинок. Какие процессы будут проходить на пластинках, если наружные 

концы их соединить проводником? 

300. Как протекает атмосферная коррозия железа, покрытого слоем никеля, 

если покрытие нарушено? Составьте электронные уравнения анодного и катодно-

го процессов. Каков состав продуктов коррозии? 

 

Комплексные соединения  

 

Пример 1. 
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Составьте формулы комплексных ионов для, Cu2+, Au3+, Ag+, в которых ко-

ординационные числа равны четырем, а лигандами являются следующие 

нейтральные молекулы и ионы: NH3, Cl–, S2O
2
3


. 

Решение. 

Комплексные соединения состоят из центрального атома в той или иной 

степени окисления (чаще это бывают переходные металлы), называемого ком-

плексообразователем. Вокруг него координируются ионы противоположного зна-

ка или нейтральные молекулы, называемые лигандами, число которых определя-

ется координационным числом комплексообразователя. Комплексообразователь и 

лиганды образуют внутреннюю координационную сферу, которая при записи за-

ключается в квадратные скобки. Все, что находится за скобками, – это внешняя 

координационная сфера. Заряды внутренней и внешней координационных сфер 

равны по величине и противоположны по знаку, т. е. в комплексном соединении, 

как и в любой молекуле, сумма степеней окисления равна нулю. 

В условии задачи даны ионы комплексообразователи Cu2+, Au3+, Ag+, а их 

координационные числа равны 4, т. е. они присоединяют четыре лиганда. Ком-

плексные ионы будут иметь вид: 
 

[Cu(NH3)4]
2+;  [Ag(NH3)4]

+;  

[CuCl4]
2–;   [AgCl4]

3–; 

[Cu(S2O3)4]
6–;  [Ag(S2O3)4]

7–; 

[Au(NH3)4]
3+;  [Au(S2O3)4]

5–; 

[AuCl4]
–. 

 

Пример 2. 

Составьте формулы всех возможных комплексных соединений, используя в 

качестве комплексообразователя Co3+ (координационное число его равно шести), 

в качестве лигандов – NH3, NO 2


, внешней сферы – K+, NO 2


. 

Решение. 

Поскольку координационное число иона кобальта равно 6, во внутренней 

координационной сфере должно быть 6 лигандов. Заряды внутренней и внешней 

координационных сфер в сумме равны нулю. Учитывая эти правила, можно со-

ставить следующие комплексные ионы и соответствующие им комплексные со-

единения: 
 

1. [Co(NH3)6]
3+,   [Co(NH3)6](NO2)3. 

2. [Co(NH3)5(NO2)]
2+,  [Co(NH3)5(NO2)](NO2)2. 

3. [Co(NH3)4(NO2)2]
+,  [Co(NH3)4(NO2)2](NO2). 

4. [Co(NH3)3(NO2)3]
0,  [Co(NH3)3(NO2)3]. 

5. [Co(NH3)2(NO2)4]
–,  K[Co(NH3)2(NO2)4].  

6. [Co(NH3)(NO2)5]
2–,  K2[Co(NH3)(NO2)5].

 

7. [Co(NO2)6]
3–,   K3[Co(NO2)6]. 
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Пример 3. 

Напишите диссоциацию в растворе следующих комплексных соединений и 

выражения для констант нестойкости их комплексных ионов: [Zn(NH3)4]Cl2; 

K2[PtCl6]; K4[Mo(CN)8]; Ba[Pt(NO3)4Cl2]; [Co(NH3)3(H2O)3]Cl3; [Cr(H2O)3Cl3].  

Решение. 

Диссоциация комплексных соединений определяется характером связи в 

них. Между внутренней и внешней сферами связь ионного типа, поэтому по пер-

вой ступени диссоциация идет полностью с образованием комплексного иона и 

ионов внешней координационной сферы. 

Во внутренней сфере связь между комплексообразователем и лигандами ко-

валентная (образована по донорно-акцепторному механизму), прочная, поэтому 

диссоциация по второй ступени идет незначительно и также ступенчато. Диссоци-

ация комплексного иона, как и любого слабого электролита, процесс обратимый и 

характеризуется константой равновесия, называемой в данном случае константой 

нестойкости комплексного иона (КН). 

Учитывая вышесказанное, напишем уравнения диссоциации и константы 

нестойкости комплексных ионов: 
 

1. [Zn(NH3)4]Cl2  [Zn(NH3)4]
2+ + 2Cl–. 

2. [Zn(NH3)4]
2+  Zn2+ + 4NH3, 

КН = 
 

 

42+

3

2+

3 4

Zn NH

Zn(NH )

   
. 

 

1. K2[PtCl6]  2K+ + [PtCl6]
2–.  

2. [PtCl6]
2–  Pt4+ + 6Cl–,  

КН = 
 

6
4+ -

2-

6

Pt Cl

PtCl

      
. 

 

1. K4[Mo(CN)8]  4K+ + [Mo(CN)8]
4–.  

2. [Mo(CN)8]
4–  Mo4+ + 8CN–, 

КН = 
 

8
4+ -

4-

8

Mo CN

Mo(CN)

      
. 

 

1. Ba[Pt(NO3)4Cl2]  Ba2+ + [Pt(NO3)4Cl2]
2–. 

2. [Pt(NO3)4Cl2]
2–  Pt4+ + 4NO3

– + 2Cl–, 
 

КН = 
 

4 2
4+ - -

3

3 4 2

Pt NO Cl

Pt(NO ) Cl

           
. 
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1. [Co(NH3)3(H2O)3]Cl3  [Co(NH3)3(H2O)3]
3+ + 3Cl–. 

2. [Co(NH3)3(H2O)3]
3+  Co3+ + 3NH3 + 3H2O, 

КН = 
   

 

3 33+

3 2

3+

3 3 2 3

Co NH H O

Co(NH ) (H O)

    
. 

 

1. [Cr(H2O)3Cl3]  Cr3+ + 3H2O + 3Cl–, 

КН = 
 

 

333+ -

2

2 3 3

Cr H O Cl

Cr(H O) Cl

       
. 

 

Последнее комплексное соединение относится к типу комплексных неэлек-

тролитов, практически очень трудно разрушить его внутреннюю сферу. 

 

Пример 4. 

Константы нестойкости комплексных ионов: [Ag(CN)2]
–, [Au(CN)2]

–, 

[Cu(CN)2]
–, имеют значения соответственно: 1  10–21, 5  10–39, 1  10–16. Какой из 

этих ионов самый прочный? Напишите выражения для констант нестойкости 

комплексных ионов. 

Решение. 

Мерой устойчивости комплексного иона служит его константа нестойкости 

Кн; чем больше ее значение, тем ниже устойчивость комплексного иона. Напишем 

константы нестойкости: 
 

КН = 
 

2
+ -

-

2

Ag CN

Ag(CN)

      
;  КН = 

 

2
+ -

-

2

Au CN

Au(CN)

      
;  КН = 

 

2
+ -

-

2

Cu CN

Cu(CN)

      
 

 

Самый прочный комплексный ион из приведенных  [Au(CN)2]
–, так как ве-

личина его константы нестойкости имеет наименьшее значение. 

 

Задания 

 

301. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень окисления и 

координационное число комплексообразователя в соединениях [Cu(NH3)4]SO4, 

K2[PtCI6], K[Ag(CN)2]. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в вод-

ных растворах. 

302. Составьте координационные формулы следующих комплексных со-

единений платины: PtCl46NH3, PtCI44NH3, PtCl4 2NH3. Координационное число 

платины(IV) равно шести. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в 

водных растворах. Какое из них является комплексным неэлектролитом? 

303. Составьте координационные формулы следующих комплексных со-

единений кобальта: СоСl36NН3, СоСl35NН3, CoCl3 4NH3. Координационное число 
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кобальта(+3) равно шести. Напишите уравнения диссоциации этих соединений в 

водных растворах. 

304. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень окисления и 

координационное число сурьмы в соединениях Rb[SbBr6], K[SbCl6], Na[Sb(SO4)2]. 

Как диссоциируют эти соединения в водных растворах? 

305. Составьте координационные формулы следующих комплексных со-

единений серебра: AgCI2NH3, AgCNKCN, AgNO2NaNO2. Координационное 

число серебра(I) равно двум. Напишите уравнения диссоциации этих соединений 

в водных растворах. 

306. Определите, чему равны заряд комплексного иона, степень окисления и 

координационное число комплексообразователя в соединениях K4[Fe(CN)6], 

K4[TiCl8], K2[HgJ4]. Как диссоциируют эти соединения в водных растворах? 

307. Из сочетания частиц Со3+, NH3, NO 2


 и К+ можно составить семь коор-

динационных формул комплексных соединений кобальта, одна из которых 

[Co(NH3)6](NO2)3. Составьте формулы других шести соединений и напишите 

уравнения их диссоциации в водных растворах. 

308. Определите, чему равен заряд следующих комплексных ионов: 

[Cr(H2O)4CI2], [HgBr4], [Fe(CN)6], если комплексообразователями являются Cr3+, 

Hg2+, Fe3+, Напишите формулы соединений, содержащих эти комплексные ионы. 

309. Определите, чему равен заряд комплексных ионов [Cr(NH3)5NO3], 

[Pd(NH3)Cl3], [Ni(CN)4], если комплексообразователями являются Cr3+, Pd2+, Ni4+. 

Напишите формулы комплексных соединений, содержащих эти ионы. 

310. Из сочетания частиц Cr3+, H2O, С1– и К+ можно составить семь коорди-

национных формул комплексных соединений хрома, одна из которых 

[Cr(H2O)6]Cl3. Составьте формулы других шести соединений и напишите уравне-

ния их диссоциации в водных растворах. 

311. Составьте координационные формулы следующих комплексных со-

единении кобальта: 3NaNO2Co(NO2)3, CoCl33NH32H2O, 2KNO2NH3Co(NO2)3. 

Координационное число кобальта(III) равно шести. Напишите уравнения диссо-

циации этих соединений в водных растворах  

312. Напишите выражения для констант нестойкости комплексных ионов 

[Ag(NH3)
2]+, [Fe(CN)6]

4-, [PtCl6]
2–. Чему равны степень окисления и координацион-

ное число комплексообразователей в этих ионах? 

313. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(CN)4]
2–, [Hg(CN)4]

2–, 

[Cd(CN)4]
2–соответственно равны 8I0–20, 410–41, 1,410–17. В каком растворе, со-

держащем эти ионы (при равной молярной концентрации), ионов CN– больше? 

Напишите выражения для констант нестойкости указанных комплексных ионов. 

314. Напишите выражения для констант нестойкости следующих комплекс-

ных ионов: [Ag(CN)2]
–, [Ag(NH3)2]

+, [Ag(SCN)2]
–. Зная, что они соответственно 

равны 1,010–21, 6,810–8, 2,010–11, укажите, в каком растворе, содержащем эти ио-

ны (при равной молярной концентрации), больше ионов Ag+. 

315. При прибавлении раствора KCN к раствору [Zn(NH3)4]SO4 образуется 

растворимое комплексное соединение K2[Zn(CN)4]. Напишите молекулярное и 
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ионно-молекулярное уравнения реакции. Константа нестойкости какого иона: 

[Zn(NH3)4]
2+ или [Zn(CN)4]

2– больше? Почему? 

316. Напишите уравнения диссоциации солей K3[Fe(CN)6] и NH4Fe(SO4)2 в 

водном растворе. К каждой из них прилили раствор щелочи. В каком случае вы-

падает осадок гидроксида железа? Напишите молекулярное и ионное уравнения 

реакции. Какие комплексные соединения называются двойными солями? 

317. Составьте координационные формулы следующих комплексных со-

единений платины (II), координационное число которой равно четырем: 

PtCl23NH3, PtCl2NH3KCl, PtCl22NH3. Напишите уравнения диссоциации этих со-

единений в водных растворах. Какое из них является комплексным неэлектроли-

том? 

318. Хлорид серебра растворяется в растворах аммиака и тиосульфата 

натрия. Дайте этому объяснение и напишите молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

319. Какие комплексные соединения называются двойными солями? Напи-

шете уравнения диссоциации солей K4[Fe(CN)6] и (NH4)2Fe(SO4)2 в водном рас-

творе. В каком случае выпадает осадок гидроксида железа, если к каждой из них 

прилить раствор щелочи? Напишите молекулярное и ионно-молекулярное урав-

нения реакции. 

320. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(NH3)6]
3+, [Fe(CN)6]

4–, 

[Fe(CN)6]
3– соответственно равны 6,210–36; 1,010–37; 1,010–44. Какой из этих ионов 

является более прочным? Напишите выражения для констант нестойкости ука-

занных комплексных ионов и формулы соединений, содержащих эти ноны. 

 

s-элементы 

 

Пример 1. 

Почему водород в периодической системе обычно помещают либо в первой 

группе и в то же время в скобках в седьмой, либо в седьмой группе и в то же вре-

мя в скобках в первой. Приведите примеры реакций, доказывающих двойствен-

ную химическую природу водорода. 

Решение. 

Особенность строения электронной оболочки атома водорода (как и гелия), 

а именно отсутствие промежуточного электронного слоя (его валентный электрон 

находится непосредственно в сфере действия атомного ядра), не позволяет одно-

значно решить, в какой группе периодической системы он должен находиться. 

Если исходить из числа валентных электронов его атома, то водород должен 

находиться в первой группе. Однако, в отличие от щелочных металлов, водород 

вследствие высокого значения энергии ионизации не способен образовывать ион-

ных соединений, в которых он был бы катионом. Его соединения, даже с наиболее 

активными неметаллами, например, фтором, представляют вещества с полярной 

ковалентной связью. 

Если же исходить из того, что для завершения внешнего энергетического 

слоя атому водорода не хватает одного электрона, его следует поместить в седь-
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мую группу. Атом водорода, как и атомы галогенов, характеризуется высоким 

значением энергии ионизации. 

Таким образом, отдавая один электрон, водород проявляет сходство со ще-

лочными металлами первой группы, а присоединяя электрон – с галогенами седь-

мой группы. Поэтому водород в периодической системе помещают либо в первой 

группе и в скобках в седьмой, либо в седьмой группе и в скобках в первой. Вместе 

с тем водород – элемент особый и его размещение в той или иной группе таблицы 

в значительной мере условно. 

Из вышесказанного следует, что в химических процессах водород может 

выступать в качестве восстановителя при взаимодействии с окислителями, напри-

мер, хлором: 
0

2H  + 
0

2Cl  = 2HCl, 
0

2H  – 2e  = 2
+1

H  – окисление, 
0

2Cl  + 2 e  = 2
-1

Cl – восстановление. 

Водород может проявлять и окислительные свойства при взаимодействии с 

сильными восстановителями, например, щелочными металлами: 

2M + 
0

2H  = 2MH, 

2
0

M  – 2 e  = 2
+1

M  – окисление, 
0

2H  + 2e  = 2
+1

H  – восстановление. 

Степень окисления водорода в образующихся гидридах металлов – (1), 

химическая связь в них ионного типа, в галогеноводородах химическая связь – ко-

валентная полярная. 
 

Пример 2. 

Чем обусловлена высокая химическая активность щелочных металлов? Со-

ставьте электронные схемы строения атомов натрия и цезия. У какого из этих 

элементов ярче выражены металлические свойства и почему? 

Решение. 

Имея во внешнем энергетическом слое только по одному электрону, нахо-

дящемуся на сравнительно большом удалении от ядра (за исключением лития), 

атомы щелочных металлов довольно легко отдают этот электрон, т. е. характери-

зуются низкой энергией ионизации, что и является причиной их высокой активно-

сти. Энергия ионизации уменьшается при переходе от лития к цезию за счет уве-

личения числа электронных слоев в структуре атома и уменьшения притяжения 

внешнего валентного электрона к ядру. Химическая активность при этом возрас-

тает. 

Составим электронные формулы атомов натрия и цезия: 
 

 Na (Z = 11) – 1s2 2s2 2p6 3s1, 

 Cs (Z = 55) – 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d105p6 6s1. 
 

Способность атома элемента отдавать электроны характеризует его метал-

лические свойства, восстановительную активность, и чем легче атомы теряют 
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электроны, тем ярче выражены эти свойства. Следовательно, цезий – элемент с 

самыми сильными металлическими свойствами не только среди щелочных метал-

лов, но и среди элементов периодической системы. 
 

Пример 3. 

Рассмотрите восстановительную способность щелочных металлов на при-

мере взаимодействия лития с кислородом, водородом, хлором, серой, азотом, уг-

леродом и водой. 

Решение. 

Литий и его аналоги являются сильными восстановителями в окислительно-

восстановительных реакциях и проявляют постоянную степень окисления, рав-

ную (+ 1). 

При сгорании лития в избытке кислорода образуется оксид лития, осталь-

ные щелочные металлы образуют пероксиды Me2O2: 
 

4Li + O2 = 2Li2O. 
 

При нагревании в атмосфере водорода литий и его аналоги образуют гидри-

ды, имеющие характер типичных солей, в которых отрицательным ионом являет-

ся ион водорода: 
 

2Li + H2 = 2LiH. 
 

При взаимодействии с хлором образуются хлориды металлов: 
 

2Li + Cl2 = 2LiCl. 
 

Щелочные металлы при повышенной температуре энергично реагируют с 

серой, образуя сульфид и дисульфид (Li2S2): 
 

2Li + S = Li2S. 
 

С азотом непосредственно взаимодействует только литий, образуя нитрид 

Li3N, реакция идет при повышенной температуре: 
 

6Li + N2 = 2Li3N. 
 

Литий также единственный щелочной металл, который непосредственно 

взаимодействует с углеродом, образуя карбид лития. Эта реакция идет при нагре-

вании: 
 

2Li + 2C = Li2C2. 
 

Литий разлагает воду без плавления по реакции 
 

2Li + 2H2O = LiOH + H2. 

 

Пример 4. 
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Почему пероксид водорода может проявлять как окислительные, так и вос-

становительные свойства? На основании электронных уравнений напишите реак-

ции взаимодействия пероксида водорода с диоксидом свинца в азотнокислой сре-

де, с сульфидом свинца в нейтральной среде. 

Решение. 

Окислительно-восстановительная двойственность характерна для веществ, 

содержащих атомы элементов в промежуточной степени окисления. Так, степень 

окисления кислорода в пероксиде водорода равна (– 1), т. е. имеет промежуточное 

значение между (– 2) в молекуле воды и (0) в молекулярном кислороде. Поэтому 

пероксид водорода обладает окислительно-восстановительной двойственностью. 

Более характерными для него являются окислительные свойства, так как стан-

дартный потенциал электрохимической системы 
 

H2O2 + 2H+ + 2 e  = 2H2O, 
 

в которой H2O2 выступает как окислитель, равный 1,776 В, больше, чем стандарт-

ный потенциал (0,682 В) электрохимической системы 
 

O2 + 2H+ + 2 e  = H2O2, 
 

где пероксид водорода является восстановителем.  

Учитывая окислительные и восстановительные свойства пероксида водоро-

да, составим уравнения реакции, необходимые по условию задачи: 
 

H2O2
–1 + Pb+4O2 + 2HNO3 = Pb+2(NO3)2 + O

0

2  + 2H2O, 

O
2

2


  2e  = O

0

2    – окисление, 

Pb+4 + 2 e  = Pb+2 – восстановление, 
 

PbS–2 + 4H2O2
–1 = PbS+6O4 + 4H2O

–2, 

S–2  8e  = S+6      – окисление, 

O
2

2


 + 2e  = 2O–2 – восстановление. 

 

Пример 5. 

Допишите уравнения реакций: 
 

1. Na2O2 + KI + H2SO4   

2. Na2O2 + Fe(OH)2 + H2O  

3. Na2O2 + KMnO4 + H2SO4  

4. Na2O2 + H2O  

5. Na2O2 + H2SO4  
 

Окислителем или восстановителем является пероксид натрия в этих реакци-

ях? 
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Решение. 

Пероксид натрия очень сильный окислитель. При взаимодействии с восста-

новителями KI и Fe(OH)2 (реакции 1 и 2) он проявляет окислительные свойства: 
 

Na2O2 + 2KJ– + 2H2SO4 = J2
0 + Na2SO4 + K2SO4 + 2H2O

–, 

1| 2J– – 2 е   = J2
0, 

1| O
2

2


 + 2е  = 2O–2, 

 

Na2O2 + 2Fe(OH)2 + 2H2O =  2Fe(OH)3 + 2NaOH, 

1  O
2

2


  + 2е   = 2O–2, 

2  Fe+2 – 1 е  = Fe+3, 
 

Восстановительные свойства менее характерны для Na2O2, но при взаимо-

действии с сильными окислителями KMnO4 (реакция 3) он проявляет восстанови-

тельные свойства: 
 

5Na2O2 + 2KMn+7O4 + 8H2SO4 = 

= 5O2
0 + 2Mn+2SO4 + K2SO4 + 5Na2SO4 + 8H2O. 

 

2 | Mn+7 + 5 e  = Mn+2, 

5 | O
2

2


 – 2 e  = 2O–2. 

 

При осторожном растворении пероксида натрия в холодной воде  

(реакция 4) получается раствор, содержащий гидроксид натрия и пероксид водо-

рода. Взаимодействие пероксида натрия с водой – это реакция гидролиза соли, 

образованной слабой кислотой H2O2 и сильным основанием NaOH: 
 

O
2

2


 + 2H2O  H2O2 + 2OH–, 

Na2O2 + 2H2O  H2O2 + 2NaOH. 
 

При взаимодействии с разбавленными кислотами (реакция 5) также получа-

ется пероксид водорода:  
 

Na2O2 + H2SO4 = Na2SO4 + H2O2. 

 

Пример 6. 

Вычислите объем кислорода (при нормальных условиях), выделившегося 

при получении 4,6 кг металлического натрия электролизом расплава едкого 

натрия. 

Решение. 

Схема электролиза расплава едкого натрия: 
 

NaOH  Na+ + OH–, 

катод (–) – Na+ + e  = Na0; 
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анод (+) – 4OH– – 4 e  = O2 + 2H2O. 
 

Согласно второму закону Фарадея, одинаковые количества электричества 

выделяют на электродах эквивалентные массы веществ. Определим, сколько эк-

вивалентов содержится в 4,6 кг металлического натрия. Молярная масса эквива-

лента натрия равна 23 г/моль, следовательно, в 4,6 кг (4600 г) натрия содержится: 

4600

23
 = 200 экв. 

На аноде также выделится 200 экв. кислорода. Рассчитаем, сколько это со-

ставит литров. Объем 1 экв. кислорода равен 5,6 л, а 200 экв. кислорода:  

200  5,6 = 1120 л. 

Итак, при электролизе расплава гидроксида натрия на аноде выделится при 

нормальных условиях 1120 л кислорода. 

 

Пример 7. 

Какие из газов (H2S, H2, Cl2, CO2, SO2) будут поглощаться при пропускании 

их через раствор гидроксида натрия? Напишите уравнения соответствующих ре-

акций. 

Решение. 

При пропускании хлора через раствор гидроксида натрия идет реакция дис-

пропорционирования с образованием хлорида и гипохлорита натрия:  
 

2NaOH + Cl2  = NaCl + NaClO + H2O. 
 

Гидроксид натрия поглощает углекислый газ и оксид серы с образованием 

кислых солей NaHCO3 и NaHSO3 соответственно: 
 

NaOH + CO2 = NaHCO3, 
 

NaOH + SO2 = NaHSO3. 

 

Пример 8. 

Основываясь на строении электронной оболочки атома бериллия, объясните 

амфотерные свойства гидроксида бериллия. Напишите ионно-молекулярные 

уравнения взаимодействия гидроксида бериллия со щелочью и кислотой. 

Решение. 

Электронная формула атома бериллия 1s2 2s1. 

Первый (внутренний) электронный слой содержит два электрона, а не во-

семь, как у остальных sэлементов (за исключением лития). Это приводит к зна-

чительному уменьшению атомного радиуса, увеличению энергии ионизации, 

снижению его химической активности. Бериллий среди sэлементов обладает 

наиболее слабыми металлическими свойствами. Связь в соединениях бериллия 

имеет очень сильный ковалентный характер. Отличие строения атома бериллия от 

строения атомов щелочноземельных элементов сказывается и на свойствах соеди-
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нений. Так, гидроксид бериллия Be(OH)2  – единственный гидроксид,в подгруппе, 

обладающий амфотерными свойствами. 

Напишем реакции взаимодействия гидроксида бериллия с кислотой и со 

щелочью: 
 

Be(OH)2 + 2HCl = BeCl2 + H2O, 

Be(OH)2 + 2H+ + 2Cl– = Be2+ + 2Cl– + H2O, 

Be(OH)2 + 2H+ = Be2+ + H2O, 
 

Be(OH)2 + 2NaOH = Na2[Be(OH)4], 

Be(OH)2 + 2Na+ + 2OH– = 2Na+ + [Be(OH)4]
2–, 

Be(OH)2 + 2OH– = [Be(OH)4]
2–. 

 

Пример 9. 

Напишите реакции получения нитрида и гидроксида бария и разложения их 

водой. К окислительно-восстановительным реакциям составьте электронные 

уравнения. 

Решение. 

Уже при комнатной температуре щелочноземельные металлы медленно 

взаимодействуют с азотом, образуя нитриды. Для получения нитридов металлы 

нагревают до 900 С в атмосфере азота. Процесс протекает по уравнению 
 

3Ba0 + N
0
2  = Ba

2
3


N
3

2


. 

 

3 | Ba0 – 2 e  = Ba+2, 

1 | N
0
2  + 6e  = 2N–3. 

 

Разложение нитрида бария водой протекает по реакции 
 

Ba3N2 + 6H2O = 3Ba(OH)2 + 2NH3. 
 

Щелочноземельные металлы соединяются с водородом, образуя гидриды, 

аналогичные гидридам щелочных металлов: 
 

Ba0 + H2
0 = Ba+2H2

-1. 

H2
0 + 2 e  = 2H–1, 

Ba0 – 2 e  = Ba+2.  
 

Гидрид бария бурно реагирует с водой, выделяя водород: 
 

BaH2
–1 + 2H2O = Ba(OH)2 + 2H

0
2 . 

2H–1 – 2 e  = H
0
2 , 

2H+1 + 2 e  = H
0
2 . 



 81 

 

Пример 10. 

Как взаимодействуют с водой элементы главной подгруппы второй группы? 

Почему бериллий нерастворим в воде, магний плохо растворим, а кальций, строн-

ций и барий растворимы хорошо? 

Решение. 

Необходимым условием реакции металла с водой является удаление с его 

поверхности оксидной пленки с образованием растворимого гидроксида.  

Теоретически бериллий должен раствориться в воде (значение электродного 

потенциала данной реакции – 1,85 В), но защитная пленка оксида бериллия пре-

пятствует взаимодействию бериллия с водой, так как BeO не взаимодействует с 

водой ни при каких условиях. 

Защитные свойства оксидной пленки магния и других щелочноземельных 

металлов выражены слабо. С холодной водой магний взаимодействует очень мед-

ленно. Образующийся гидроксид магния на поверхности плохо растворим в хо-

лодной воде. При нагревании реакция ускоряется вследствие увеличения скорости 

растворения гидроксида. Реакция идет в две стадии с образованием вначале окси-

да, который затем при гидратации дает гидроксид магния: 

 

Mg + H2O = MgO + H2, 

MgO + H2O = Mg(OH)2. 

 

Щелочноземельные металлы взаимодействуют с водой, вытесняя из нее во-

дород и образуя растворимые гидроксиды:  

 

Ba + 2H2O = Ba(OH)2 + H2. 

 

Пример 11. 

Как получают негашеную и гашеную известь, известковую воду и известко-

вый раствор? Что происходит на воздухе с известковой водой? 

Решение. 

В технике оксид кальция называют негашеной известью и получают ее при 

обжиге карбоната кальция в шахтной печи по реакции  

 

CaCO3 
t  CaO + CO2. 

 

Гашеная известь Ca(OH)2 образуется при взаимодействии оксида кальция с 

водой (процесс гашения): 

 

CaO + H2O = Ca(OH)2. 
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Насыщенный раствор гидроксида кальция называется известковой водой и 

имеет щелочную реакцию. На воздухе известковая вода быстро становится мут-

ной вследствие поглощения ею углекислого газа и образования нерастворимого 

карбоната кальция: 
 

Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3 + H2O. 

 

Гашеную известь широко используют в строительном деле. Смесь её с пес-

ком и водой называется известковым раствором и служит для скрепления кирпи-

чей при кладке стен. 

 

Задания 

 

321. Приведите уравнение реакции образования комплексного соединения 

при взаимодействии BeCl2 и КОН. Какое число лигандов координирует в данном 

соединении ион Ве2+? Какие атомные орбитали предоставляет Ве2+ для образова-

ния связей по донорно-акцепторному механизму? Напишите электронную конфи-

гурацию лиганда. 

322. Напишите уравнения реакций натрия с водородом, кислородом, азотом 

и серой. Какую степень окисления приобретают атомы окислителя в каждой из 

этих реакций? 

323. Напишите уравнения реакций с водой следующих соединений натрия: 

Na2O2, Na2S, NaH, Na3N. 

324. Как получают металлический натрий?. Составьте электронные уравне-

ния процессов, проходящих на электродах при электролизе расплава NaCl. 

325. Какие свойства может проявлять пероксид водорода в окислительно-

восстановительных реакциях? Почему? На основании электронных уравнений 

напишите уравнения реакций H2O2: а) с Ag2O; б) с NaI. 

326. Почему пероксид водорода способен диспропорционировать (само-

окисляться – самовосстанавливаться) ? Составьте электронные и молекулярные 

уравнения процесса разложения H2O2. 

327. Как можно получить гидрид и нитрид кальция? Напишите уравнения 

реакций этих соединений с водой. К окислительно-восстановительным реакциям со-

ставьте электронные уравнения. 

328. Назовите три изотопа водорода. Укажите состав их ядер. Что такое тя-

желая вода? Как она получается и каковы ее свойства? 

329. Гидроксид какого из s-элементов проявляет амфотерные свойства? Со-

ставьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций этого гидрокси-

да: а) с кислотой, б) со щелочью. 

330. При пропускании диоксида углерода через известковую воду (раствор 

Ca(OH)2) образуется осадок, который при дальнейшем пропускании СО2 раство-

ряется. Дайте объяснение этому явлению. Составьте уравнения реакций. 

331. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) берил-

лия с раствором щелочи; б) магния с концентрированной серной кислотой; имея в 

виду максимальное восстановление последней. 
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332. При сплавлении оксид бериллия взаимодействует с диоксидом кремния 

и с оксидом натрия. Напишите уравнения соответствующих реакций. Какие свой-

ства ВеО характеризуют эти реакции? 

333. Какие соединения магния и кальция применяются в качестве вяжущих 

строительных материалов? Чем обусловлены их вяжущие свойства? 

334. Как можно получить карбид кальция? Что образуется при его взаимо-

действии с водой? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

335. Как можно получить гидроксиды щелочных металлов? Почему едкие 

щелочи необходимо хранить в хорошо закрытой посуде? Составьте уравнения ре-

акций, происходящих при насыщении гидроксида натрия: а) хлором; б) оксидом 

серы SO3; в) сероводородом. 

336. Чем можно объяснить большую восстановительную способность ще-

лочных металлов. При сплавлении гидроксида натрия c металлическим натрием 

последний восстанавливает водород щелочи в гидрид-ион. Составьте электронные 

и молекулярное уравнения этой реакции. 

337. Какое свойство кальция позволяет применять его в металлотермии для 

получения некоторых металлов из их соединений? Составьте электронные и мо-

лекулярные уравнения реакций кальция: а) с V2O5; б) с CaSO4. В каждой из этих 

реакций окислитель восстанавливается максимально, приобретая низшую степень 

окисления. 

338. Какие соединения называют негашеной и гашеной известью? Составьте 

уравнения реакций их получения. Какое соединение образуется при прокаливании 

негашеной извести с углем? Что является окислителем и восстановителем в по-

следней реакции? Составьте электронные и молекулярные уравнения. 

339. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) кальция 

с водой; б) магния с азотной кислотой, учитывая максимальное восстановление 

последней. 

340. Составьте уравнения реакций, которые нужно провести для осуществ-

ления следующих превращений: 
 

Са  СаН2  Са(ОН)2  СаСО3  Са(НСО3)2. 

 

Жесткость воды и методы ее устранения 

Примеры решения задач 

 

Пример 1.  

Почему в жесткой воде мыло плохо пенится? Напишите соответствую-

щие уравнения реакций. 

Решение.  

Природная вода, содержащая в растворе значительное количество ионов 

Ca2+ и Mg2+ в виде солей, называется жесткой. В жесткой воде мыло плохо пенит-

ся, т. к. ионы кальция и магния образуют с ним нерастворимые соединения. Глав-

ная составная часть мыла – это натриевые соли высокомолекулярных органиче-

ских кислот – стеариновой (C17H35COOH) и олеиновой (C15H31COOH). При сопри-

косновении мыла с жесткой водой происходит реакция: 
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2C17H35COONa + Ca2+ = Ca(C17H35COO)2 + 2Na+. 
 

Моющее действие мыла снижено в жесткой воде. 

Пример 2. 

Как можно устранить карбонатную (временную) и некарбонатную (по-

стоянную) жесткость воды? 

Решение. 

Различают карбонатную жесткость воды, обусловленную присутствием в 

воде гидрокарбонатов кальция и магния, и некарбонатную, вызванную присут-

ствием в воде сульфатов и хлоридов кальция и магния. Карбонатную жесткость 

можно устранить кипячением воды, при этом ионы кальция и магния образуют 

нерастворимые осадки карбоната кальция и гидроксида магния: 

Ca(HCO3)2 
t

  CaCO3 + CO2 + H2O, 
 

Mg(HCO3)2 
t

  Mg(OH)2 + 2CO2. 
 

Временную жесткость можно устранить добавлением к воде гашеной из-

вести и других реагентов, при этом протекает реакция: 
 

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = 2CaCO3 + 2H2O. 
 

Для устранения карбонатной жесткости вводят вещества (соду Na2CO3, 

фосфат натрия), способные связывать ионы кальция и магния в нерастворимые 

соли: 
 

CaCl2 + Na2CO3 = CaCO3 + 2NaCl, 
 

3MgSO4 + 2Na3PO4 = Mg3(PO4)2 + 3Na2SO4. 
 

Ионы кальция и магния можно удалить из жесткой воды посредством ка-

тионирования. Катиониты – это высокомолекулярные соединения кремния, 

алюминия и других веществ, нерастворимые в воде и способные обменивать 

свои катионы на Ca2+ и Mg2+. При пропускании жесткой воды через катионит 

происходит реакция 
 

Ca2+ + Na2R = 2Na+ + CaR, 
 

где R – сложный кислотный остаток. Ионы Ca2+ и Mg2+ осаждаются на катиони-

те, что приводит к умягчению воды.  

 

Пример 3.  

Определите временную жесткость воды, зная, что на реакцию с гидро-

карбонатом, содержащимся в 200 мл этой воды, потребовалось 10 мл 0,05 н. 

раствора HCl. 

Решение.  

Временная жесткость воды рассчитывается по формуле 
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Жвр. = 
1000K Í

B

V C

V

 
, 

 

здесь Жвр. – временная жесткость воды, ммоль  экв/л; VK – объем кислоты, по-

шедший на титрование, мл; VВ – объем воды, мл; CH – нормальная концентра-

ция раствора кислоты, экв/л. 
 

Жвр. = 
10 0,05 1000

200

 
 = 2,5 ммоль  экв/л. 

 

Пример 4. 

Сколько карбоната натрия нужно добавить к 20 литрам воды, чтобы 

устранить общую жесткость воды, равную 2,0 ммоль  экв/л? 

Решение. 

Для решения задачи воспользуемся формулой определения жесткости во-

ды: 

Ж = 
ýêâ

m

M V
, 

 

где m – масса вещества, обусловливающего жесткость воды или добавляе-мого 

для ее устранения, г; Мэкв – молярная масса эквивалента вещества, г/моль; V – 

объем воды, л. 

Рассчитаем молярную массу эквивалента карбоната натрия путем деления 

молекулярной массы его на валентность натрия и число атомов натрия: 
 

Мэкв (Na2CO3) = M(Na2CO3) / n = 106 / 2 = 53 г/моль, 
 

Ж = M(Na2CO3) / Мэкв (Na2CO3)  V   

 M(Na2CO3) = Ж  Мэкв (Na2CO3) V; 
 

M(Na2CO3) = 2,0  53  20 = 2120 мг = 2,12 г. 
 

Пример 5.  

К 200 литрам жесткой воды добавили 25,9 кг гидроксида кальция. На 

сколько миллимоль-эквивалентов понизилась карбонатная жесткость? 

Решение. 

Жесткость воды измеряется количеством миллимоль-эквивалентов 

(ммоль  экв) ионов кальция и магния. Молярная масса эквивалента гидроксида 

кальция равна половине молекулярной массы: 72 : 2 = 37 г/моль. Воспользуем-

ся формулой для определения жесткости воды и рассчитаем, на сколько она 

понизилась при добавлении гидроксида кальция: 
 

Ж = 
2

экв 2

m[Ca(OH) ]

M [Ca(OH) ] V
 = 

25900

37 250
 = 2,8 ммоль  экв/л. 

 

Жесткость воды понизилась на 2,8 ммоль  экв/л. 
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Задания 

 

341. Сколько граммов Na3PO4 надо прибавить к 500 л воды, чтобы устра-

нить ее карбонатную жесткость, равную 5 ммольэкв/л? 

342. Какие соли обусловливают жесткость природной воды? Какую жест-

кость называют карбонатной, некарбонатной? Как можно устранить карбонатную, 

некарбонатную жесткость? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

343. Вычислите карбонатную жесткость воды, зная, что для реакции с гид-

рокарбонатом кальция, содержащимся в 200 см3 воды, требуется 15 см3 0,08 н. 

раствора HCl. 

344. В 1 л воды содержится 36,47 мг ионов магния и 50,1 мг ионов кальция. 

Чему равна жесткость этой воды? 

345. Сколько граммов карбоната натрия надо прибавить к 400 л воды, чтобы 

устранить жесткость, равную 3 ммоль  экв/л? 

346. Вода, содержащая только сульфат магния, имеет жесткость  

7 ммоль  экв/л. Сколько граммов сульфата магния содержится в 300 л этой воды? 

347. Вычислите жесткость воды, зная, что в 600 л ее содержится 65,7 г гид-

рокарбоната магния и 61,2 г сульфата кальция. 

348. В 220 л воды содержится 11 г сульфата магния. Чему равна жесткость 

этой воды? 

349. Жесткость воды, в которой растворен только гидрокарбонат кальция, 

равна 4 ммоль  экв/л. Сколько 0,1 н. раствора HCl потребуется для реакции с гид-

рокарбонатом кальция, содержащимся в 75 см3 этой воды? 

350. В 1 м3 воды содержится 140 г сульфата магния. Вычислите жесткость 

этой веды. 

351. Вода, содержащая только гидрокарбонат магния, имеет жесткость  

3,5 ммоль  экв/л. Сколько граммов гидрокарбоната магния содержится в 200 л 

этой воды? 

352. К 1 м3 жесткой йоды прибавили 132,5 г карбоната натрия. На сколько 

ммоль  экв/л понизилась жесткость? 

353. Чему равна жесткость воды, если для ее устранения к 50 л воды потре-

бовалось прибавить 21,2 г карбоната натрия? 

354. Сколько граммов, CaSO4 содержится в 200 л воды, если жесткость, 

обусловливаемая этой солью, равна 8 ммоль  экв/л? 

355. Вода, содержащая только гидрокарбонат кальция, имеет жесткость  

9 ммоль  экв/л. Сколько граммов гидрокарбоната кальция содержится в 500 л 

этой воды? 

356. Какие ионы надо удалить из природной воды, чтобы сделать ее мягкой? 

Введением каких ионов можно умягчить воду? Составьте уравнения соответству-

ющих реакций. 

357. Сколько граммов карбоната натрия надо прибавить к 0,1 м3 воды, что-

бы устранить жесткость, равную 4 ммоль  экв/л? 

358. К 100 л жесткой воды прибавили 12,95 г гидроксида кальция. На сколь-

ко ммоль  экв/л понизилась карбонатная жесткость? 
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359. Чему равна карбонатная жесткость воды, если в 1 л ее содержится  

0,292 г гидрокарбоната магния и 0,2025 г гидрокарбоната кальция? 

360. Сколько граммов гидроксида кальция надо прибавить к 275 л воды, 

чтобы устранить ее карбонатную жесткость, равную 5,5 ммоль  экв/л? 

 

р-элементы (...ns2np1–6) 

 

Пример 1. 

Дайте общую характеристику p-элементов, основываясь на их положении в 

таблице Д. И. Менделеева. 

Решение. 

На внешнем энергетическом уровне у p-элементов находится по 2 s-

электрона и от 1 до 6 p-электронов. Количество p-электронов возрастает по пери-

одам слева направо. С увеличением порядкового номера (заряда ядра атомов), 

уменьшается радиус и металлические (основные) свойства, нарастают неметалли-

ческие (кислотные). По группам сверху вниз у p-элементов увеличивается радиус 

атомов за счет увеличения числа энергетических уровней, постепенное ослабле-

ние неметаллических и нарастание металлических свойств. Условная граница 

между элементами с ярко выраженными металлическими и неметаллическими 

свойствами находится на диагонали, проведенной из верхнего левого угла в ниж-

ний правый угол таблицы Д. И. Менделеева. 

Металлические p-элементы обладают способностью к отдаче валентных 

электронов и проявляют положительные степени окисления, являясь восстанови-

телями во многих химических реакциях. 

Неметаллические p-элементы имеют тенденцию к присоединению электро-

нов до завершения внешнего валентного энергетического уровня, проявляют от-

рицательные степени окисления и в химических реакциях являются окислителя-

ми. 

 

Пример 2. 

Почему хлор способен к реакциям самоокислениясамовосстановления 

(диспропорционирования)? На основании электронных уравнений напишите ре-

акцию растворения хлора в едком натре. 

Решение. 

Степень окисления хлора в молекуле равна нулю, т. е. имеет промежуточное 

значение между (–1) и (+1, +3, +5, +7) в соединениях. Поэтому один атом хлора в 

молекуле присоединяет к себе электрон от другого атома, другой отдает. В ре-

зультате один атом хлора окисляется (степень окисления повышается), а другой 

восстанавливается (степень окисления понижается). Распишем электронные урав-

нения и на их основе уравнения реакций. 

Электронные уравнения: 
 

Cl
0
2  – 2 e  = 2Cl+1 – окисление , 

Cl
0
2  + 2e  = 2Cl–1 – восстановление. 
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Уравнения реакции растворения хлора в щелочи: 
 

2NaOH + Cl2 = NaClO + NaCl + H2O. 
 

Пример 3. 

На основании электронных уравнений составьте уравнение реакции взаи-

модействия серы с азотной кислотой, учитывая, что сера окисляется максимально, 

а азот восстанавливается минимально. 

Решение. 

Определим, какие вещества могут образовываться в результате реакции. 

Сера в своих соединениях проявляет следующие степени окисления: (–2, +2, +4, 

+6). Максимальная степень окисления (+6), она реализуется в следующих соеди-

нениях: серной кислоте, триоксиде серы и сульфатах. В кислой среде образуется 

серная кислота. 

Для азота характерны степени окисления (–3, +1, +2, +3, +4, +5). В азотной 

кислоте степень окисления равна (+5), а так как азот восстанавливается мини-

мально, то он принимает один электрон и приобретает степень окисления (+4). 

Устойчивым соединением азота с такой степенью окисления является NO2. 

Электронные уравнения: 
 

6 | S0 – 6 e  = 
+6

S   – окисление,  

1 | 
+5

N  +1 e  = 
+4

N  – восстановление. 
 

Уравнение реакции взаимодействия серы с азотной кислотой  
 

S + 6HNO3 = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O. 
 

Пример 4. 

Составьте уравнения реакций, которые нужно провести для осуществления 

следующих превращений:  

C  Al4C3  CH4  CO2  H2CO3. 
 

 

При каких превращениях происходят окислительно-восстановительные ре-

акции? 

Решение. 

Уравнения реакций: 
 

1. 3C + 4Al = Al4C3. 

2. Al4C3 + 12H2O = 4Al(OH)3 + 3CH4. 

3. CH4 + 2O2 = CO2 +2H2O. 

4. CO2 + H2O = H2CO3. 
 

Определим степени окисления углерода в соединениях: 
 

C – (0),   Al4C3 – (–4),   CH4 – (–4),   CO2 – (+4),   H2CO3 – (+4). 
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Степень окисления углерода изменяется в реакциях 1 и 3, следовательно, 

они являются окислительно-восстановительными. 
 

Пример 5. 

К раствору, содержащему нитраты алюминия и висмута, добавили избыток 

раствора едкого калия. Напишите молекулярные и ионные уравнения реакций. 

Какое вещество находится в осадке? 

Решение. 

Степень окисления алюминия и висмута в нитратах равна (+3). При дей-

ствии едкого калия протекают реакции: 
 

Al(NO3)3 + 3KOH = Al(OH)3 + 3KNO3, 

Al3+ + 3NO 3


 + 3K+ + 3OH– = Al(OH)3 + 3K+ + 3NO 3


, 

Al3+ + 3OH– = Al(OH)3, 
 

Bi(NO3)3 + 3KOH = Bi(OH)3 + 3KNO3, 

Bi3+ + 3NO 3


 + 3K+ + 3OH– = Bi(OH)3 + 3K+ + 3NO 3


, 

Bi3+ + 3OH– = Bi(OH)3. 
 

В результате реакций образуются нерастворимые гидроксиды алюминия и 

висмута. Гидроксид алюминия обладает амфотерными свойствами и при избытке 

раствора гидроксида калия растворяется в нем с образованием хорошо раствори-

мого тетрагидроксоалюмината калия: 
 

Al(OH)3 + KOH = K[Al(OH)4]. 
 

Гидроксид висмута амфотерными свойствами не обладает и при добавлении 

избытка щелочи остается в осадке. 

Пример 6. 

В каком газообразном соединении мышьяк проявляет свою низшую степень 

окисления? Напишите уравнения реакций: 1. Получение этого соединения при 

взаимодействии мышьяка с водородом в момент выделения. 2. Взаимодействии 

этого соединения с кислородом. 

Решение. 

Низшая степень окисления мышьяка (–3). Гидрид мышьяка или арсин – 

AsH3, представляет собой газ, в котором мышьяк проявляет свою низшую степень 

окисления. 

1. Реакция образования AsH3 при взаимодействии As2O3 с водородом: 
 

As2O3 + 6Zn + 6H2SO4 = 2AsH3 + 6ZnSO4 +3H2O. 
 

2. Реакция взаимодействия AsH3 с кислородом: 
 

2AsH3 + 3O2 = As2O3 + 3H2O. 
 

Пример 7. 
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Какие реакции нужно провести, имея бор и воду, чтобы получить борную 

кислоту? 

Решение. 

Непосредственным взаимодействием бора с водой борную кислоту полу-

чить нельзя, так как вода не растворяет бор. Поэтому борная кислота получается 

по следующим стадиям: 

1. Электролиз воды: 

2H2O = 2H2 + O2. 
 

2. Сжигание бора в кислороде при 700 С: 
 

4B + 3O2 = 2B2O3. 
 

3. Растворение оксида бора в воде с образованием борной кислоты: 
 

B2O3 + 3H2O = 2H3BO3. 

 

Пример 8. 

Напишите формулы и назовите оксиды азота, укажите степени окисления 

азота в каждом из них. Какой из этих оксидов более сильный окислитель? На ос-

новании электронных уравнений закончите уравнение реакции, учитывая, что азот 

приобретает минимальную степень окисления: 
 

KNO2 + Al + KOH + H2O = KAlO2 + … 
 

Решение. 

Формула   Наименование оксида  Степени окисления 
 

N2O   оксид азота (I)   +1 

NO    оксид азота (II)   +2 

N2O3   оксид азота (III)   +3 

NO2   оксид азота (IV)   +4 

N2O5   оксид азота (V)   +5 
 

Наиболее сильным окислителем является оксид азота (V), так как в этом со-

единении азот имеет максимальную степень окисления.  

Определим, какие вещества образуются в результате реакции, приведенной 

в условии задачи. Минимальная степень окисления азота равна (–3). Она реализу-

ется в аммиаке и ионе аммония NH4
+. Среда щелочная, следовательно, образуется 

аммиак: 
 

KNO3 + KOH + Al + H2O = KAlO2 + NH3. 
 

Составим электронные уравнения: 
 

8 | Al0 – 3 e  = Al3+ – окисление, 
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3 | 
+5

N  + 8e  = 
-3

N  – восстановление. 

 

С учетом коэффициентов, уравнение реакции будет иметь вид: 
 

8Al + 3KNO3 + 5KOH + 2H2O = 8KAlO2 + 3NH3. 

 

Задания 

 

361. Составьте уравнения реакций, которые нужно провести для осуществ-

ления следующих превращений: Аl  Al2(S04)3  Na[Al(OH)4]  Аl(NO3)3. 

362. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) алюми-

ния с раствором щелочи; б) бора с концентрированной азотной кислотой. 

363. Какой процесс называется алюминотермией? Составьте электронные и 

молекулярное уравнения реакции применения термита. 

364. Составьте уравнения реакций, которые нужно провести для осуществ-

ления следующих превращений: В  Н3ВО3  Na2B4O7  Н3ВО3. Уравнение 

окислительно-восстановительной реакции составьте на основании электронных 

уравнений. 

365. Какая степень окисления наиболее характерна для олова, и какая для 

свинца? Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций олова и 

свинца с концентрированной азотной кислотой. 

366. Чем можно объяснить восстановительные свойства соединений оло-

ва(+2) и окислительные свинца(+4)? На основании электронных уравнений со-

ставьте уравнения реакций: a) SnCl2 c HgCl2; б) Рb02 с НСl конц. 

367. Какие оксиды и гидроксиды образуют олово и свинец? Как изменяются 

их кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойства в зависимо-

сти от степени окисления элементов? Составьте молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения реакций взаимодействия раствора гидроксида натрия:  

а) с оловом; б) с гидроксидом свинца(II). 

368. Какие соединения называются карбидами и силицидами? Напишите 

уравнения реакции: а) карбида алюминия с водой; б) силицида магния с хлорoво-

дородной (соляной) кислотой. Являются ли эти реакции окислительно-

восстановительными? Почему? 

369. На основании электронных уравнений составьте уравнение реакции 

фосфора с азотной кислотой, учитывая, что фосфор окисляется максимально, а 

азот восстанавливается минимально. 

370. Почему атомы большинства р-элементов способны к реакциям диспро-

порционирования (самоокисления – самовосстановления)? На основании элек-

тронных уравнений напишите уравнение реакции растворения серы в концентри-

рованном растворе щелочи. Один из продуктов содержит серу в степени окисле-

ния (+4). 
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371. Почему сернистая кислота может проявлять как окислительные, так и 

восстановительные свойства? На основании электронных уравнений составьте 

уравнения реакций H2SO3: а) с сероводородом; б) с хлором. 

372. Как проявляет себя сероводород в окислительно-восстановительных реак-

циях? Почему? Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций взаи-

модействия раствора сероводорода: а) с хлором; б) с кислородом. 

373. Почему азотистая кислота может проявлять как окислительные, так и 

восстановительные свойства? На основании электронных уравнений составьте 

уравнения реакций HNO2: а) с бромной водой; б) с HJ. 

374. Почему диоксид азота способен к реакциям самоокисления-

самовосстановления (диспропорционирования)? На основании электронных урав-

нений напишите уравнение реакции растворения NО2 в гидроксиде натрия. 

375. Какие свойства в окислительно-восстановительных реакциях проявляет 

серная кислота? Напишите уравнения реакций взаимодействия разбавленной сер-

ной кислоты с магнием и концентрированной – с медью. Укажите окислитель и 

восстановитель. 

376. В каком газообразном соединении азот проявляет свою низшую сте-

пень окисления? Напишите уравнения реакций получения этого соединения:  

а) при взаимодействии хлорида аммония с гидроксидом кальция; б) разложением 

нитрида магния водой. 

377. Почему фосфористая кислота способна к реакциям самоокисления – 

самовосстановления (диспропорционнрования)? На основании электронных урав-

нений составьте уравнение процесса разложения Н3РО3, учитывая, что при этом 

фосфор приобретает минимальную и максимальную степени окисления. 

378. В каком газообразном соединении фосфор проявляет свою низшую 

степень окисления? Напишите уравнения реакций: а) получения этого соединения 

при взаимодействии фосфида кальция с соляной кислотой; б) горения его в кисло-

роде. 

379. Какую степень окисления проявляют мышьяк, сурьма и висмут. Какая 

степень окисления является более характерной для каждого из них? Составьте 

электронные и молекулярные уравнения реакций: а) мышьяка с концентрирован-

ной азотной кислотой; б) висмута с концентрированной серной кислотой. 

380. Как изменяются окислительные свойства галогенов при переходе от 

фтора к йоду и восстановительные свойства их отрицательно заряженных ионов? 

Почему? Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций:  

а) Cl2 + J2+ H2О = ;    б) KJ + Br2 =. Укажите окислитель и восстановитель. 

381. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакции, происхо-

дящей при пропускании хлора через горячий раствор гидроксида калия. К какому 

типу окислительно-восстановительных процессов относится данная реакция? 

382. Какие реакции нужно провести для осуществления следующих пре-

вращений: NaС1  HCl  Сl2  КСlO3. Уравнения окислительно-

восстановительных реакций составьте на основании электронных уpавнений. 

383. К раствору, содержащему SЬС13 и BiCl3, добавили избыток раствора 

гидроксида калия. Напишите молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

происходящих реакций. Какое вещество находится в осадке? 
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384. Чем существенно отличается действие разбавленной азотной кислоты 

на металлы от действия хлороводородной (соляной) и разбавленной серной кис-

лот? Что является окислителем в первом случае, что – в двух других. Приведите 

примеры. 

385. Напишите формулы и назовите кислородные кислоты хлора, укажите 

степень окисления хлора в каждой из них. Какая из кислот более сильный окисли-

тель? На основании электронных уравнений  закончите уравнение реакции: 
 

KJ + NaOCl + H2SO4  I2 + . . . .  
 

Хлор приобретает минимальную степень окисления. 

386. Какие реакции нужно провести, имея азот и воду, чтобы получить нит-

рат аммония? Составьте уравнения соответствующих реакций. 

387. Какую степень окисления может проявлять кремний в своих соедине-

ниях? Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществления 

следующих превращений: 
 

Mg2Si  SiH4  SiO2  K2SiO3 
 

При каких превращениях происходит окислительно-восстановительная ре-

акция? 

388. Какое применение находит кремний? Составьте уравнения реакций, ко-

торые надо провести для осуществления следующих превращений: 
 

SiO2 Si  K2SiO3  H2SiO3. 
 

Окислительно-восстановительные реакции напишите на основании элек-

тронных уравнений. 

389. Как получают диоксид углерода в промышленности и в лаборатории? 

Напишите уравнения соответствующих реакций и реакций, с помощью которых 

можно осуществить следующие превращений: 
 

NaHСО3  СО2  СаСО3  Са(НСO3)2. 
 

390. Какие из солей угольной кислоты имеют наибольшее промышленное 

применение? Как получить соду, исходя из металлического натрия хлороводород-

ной (соляной) кислоты, мрамора и воды? Почему в растворе соды лакмус приоб-

ретает синий цвет? Ответ подтвердите составлением уравнений соответствующих 

реакций. 

 

d-элементы (...(n – l)d1-10ns0-2) 

 

Пример 1. 

При постепенном прибавлении раствора аммиака к раствору сульфата меди, 

образующийся вначале осадок основной меди растворяется. Составьте ионные и 

молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

Решение. 
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Из нормальной соли CuSO4 можно получить единственную основную соль 

(CuOH)2SO4 (медь(II) гидроксид сульфат). Следовательно, вначале протекает сле-

дующая реакция: 

2CuSO4 + 2NH4OH = (CuOH)2SO4 + (NH4)2SO4. 

В сокращенной ионной форме уравнение имеет вид 
 

2Cu2+ + SO
2
4


 + 2NH4OH = (CuOH)2SO4 + 2NH 4


. 

При дальнейшем добавлении аммиака осадок растворяется, так как образу-

ется растворимое комплексное соединение. Уравнение реакции в молекулярной 

форме: 

Cu(OH)2SO4 + 10NH4OH = 2[Cu(NH3)4](OH)2 + (NH4)2SO4 + 10H2O. 
 

Ионно-молекулярное уравнение реакции: 
 

Cu(OH)2SO4 + 10NH4OH = 2[Cu(NH3)4]
2+ + 2OH– + 2NH 4


 + SO

2
4


 + 10H2O. 

 

Пример 2. 

К какому классу соединений относятся вещества, получаемые при действии 

избытка раствора аммиака на растворы AgNO3, Hg(NO3)2, Zn(NO3)2?   

Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций. 

Решение. 

При действии избытка раствора аммиака на растворы приведенных в усло-

вии задачи солей протекают следующие реакции: 
 

AgNO3 + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]NO3 + 2H2O, 

Hg(NO3)2 + 4NH4OH = [Hg(NH3)4](NO3)2 + 4H2O, 

Zn(NO3)2 + 4NH4OH = [Zn(NH3)4](NO3)2 + 4H2O. 
 

Уравнения реакций в сокращенной ионной форме: 
 

Ag+ + 2NH4OH = [Ag(NH3)2]
+ + 2H2O,  

Hg2+ + 4NH4OH = [Hg(NH3)4]
2+ + 4H2O, 

Zn2+ + 4NH4OH = [Zn(NH3)4]
2+ + 4H2O. 

 

При действии избытка аммиака образуются соединения: [Ag(NH3)2]NO3, 

[Hg(NH3)4](NO3)2, [Zn(NH3)4](NO3)2, которые относятся к классу комплексных со-

единений. 
 

Пример 3. 

Какие степени окисления проявляет марганец в соединениях? Составьте 

формулы оксидов марганца, отвечающих этим степеням окисления. Как меняются 

кислотно-основные свойства оксидов марганца при переходе от низшей к высшей 

степени окисления? Составьте уравнения реакций взаимодействия оксида марган-

ца (II) с серной кислотой и оксида марганца(III) с гидроксидом калия. 
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Решение. 

В соединениях марганец проявляет пять степеней окисления  (+2, +3, +4, 

+6, +7), но образует всего четыре простых устойчивых оксида: MnO – оксид мар-

ганца(II), Mn2O3 – оксид марганца(III), MnO2 – оксид марганца(IV) и Mn2O7 – ок-

сид марганца(VII). Первые два оксида MnO и Mn2O3 обладают основными свой-

ствами. 

Оксид марганца(IV) амфотерен со слабо выраженными кислотными и ос-

новными свойствами. Высший оксид марганца Mn2O7 является типичным кислот-

ным оксидом. Триоксид марганца (степени окисления +6), не получен. 

Напишем уравнения реакций, необходимых по условию задачи:  
 

MnO + H2SO4 = MnSO4 + H2O. 

Mn2O7 + 2KOH = 2KMnO4 + H2O. 
 

Пример 4. 

Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций растворения зо-

лота в царской водке и взаимодействия вольфрама с хлором. Золото окисляется до 

степени окисления (+3), а вольфрам  до максимальной. 

Решение. 

Царская водка – это смесь одного объема азотной и трех – четырех объемов 

концентрированной соляной кислоты. При смешивании кислот образуется хлор в 

момент выделения, который и окисляет золото: 
 

2HNO3 + 6HCl = 3Cl2 + 4H2O + 2NO. 

Электронные уравнения: 
 

2 | Au0 – 3 e  = Au3+,    

3 | Cl
0
2  +2 e  =2Cl–.     

Молекулярное уравнение реакции: 
 

2Au + 2HNO3 + 8HCl = 2H[AuCl4] + 4H2O + 2NO. 
 

Максимальная степень окисления вольфрама, элемента шестой группы, 

равна (+6). Хлор, в данном случае, является окислителем и, присоединяя электро-

ны, приобретает степень окисления (–1). По методу электронного баланса соста-

вим электронные уравнения: 
 

   | W – 6 e  = 
6

W


, 

3 | Cl2 +2 e  =2Cl–1. 

Уравнение реакции имеет вид 
 

W + 3Cl2 = WCl6. 
 

Пример 5. 
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Через подкисленный серной кислотой раствор дихромата калия пропустили 

газообразный сероводород. Через некоторое время оранжевая окраска перешла в 

зеленую и одновременно жидкость стала мутной. Составьте молекулярное и элек-

тронное уравнения происходящей реакции, учитывая минимальное окисление се-

роводорода. 

Решение. 

Оранжевая окраска исходного раствора обусловлена ионами Cr2O
2
7


. Зеле-

ный цвет после пропускания сероводорода сообщают ионы Cr3+. 

Следовательно, хром (+6) восстанавливается до хрома (+3). В сероводороде 

степень окисления серы равна (–2). Минимальное окисление сероводорода озна-

чает, что сера (–2) отдает минимальное число электронов и приобретает степень 

окисления, равную нулю. Составим электронные уравнения: 
 

2 | 
6

Cr


 + 3e  = 
3

W


, 

3 | S2– – 2 e  =S0. 

На основании электронных уравнений составим молекулярное уравнение 

реакции: 

K2Cr2O7 + 4H2SO4 + 3H2S = 3S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O. 

 

Пример 6. 

На гидроксиды хрома (III) и никеля (II) подействовали избытком раствора 

серной кислоты, едкого натрия и аммиака. Какие соединения хрома и никеля об-

разуются в каждом из этих случаев? Составьте молекулярные и ионные уравнения 

реакций. 

Решение. 

Гидроксид хрома(III) Cr(OH)3 является амфотерным основанием. Поэтому 

он взаимодействует и с кислотами, и с гидроксидами:  
 

2Cr(OH)3 + 3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 6H2O, 

2Cr(OH)3 + 6H+ = 2Cr3+ + 6H2O. 
 

Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6],  

Cr(OH)3 + 3OH– = [Cr(OH)6]
3–. 

 

Cr(OH)3 + 6NH4OH = [Cr(NH3)6](OH)3 + 6H2O, 

Cr(OH)3 + 6NH4OH = [Cr(NH3)6]
3+ + 3OH– + 6H2O. 

 

Гидроксид никеля(II) обладает только основными свойствами и с едким 

натрием не взаимодействует. В серной кислоте и аммиаке он растворяется с обра-

зованием комплексных соединений: 

Ni(OH)2 + H2SO4 + 4H2O = [Ni(H2O)6]SO4, 

Ni(OH)2 + 2H+ + 4H2O = [Ni(H2O)6]
2+. 
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Ni(OH)2 + 6NH4OH = [Ni(NH3)6](OH)2 + 6H2O, 

Ni(OH)2 + 6NH4OH = [Ni(NH3)6]
2+ + 6H2O + 2OH–. 

 

Пример 7. 

Как получить берлинскую лазурь, имея в качестве исходных веществ же-

лезный купорос, азотную кислоту и цианистый калий? Напишите молекулярное и 

ионные уравнения реакций, приводящих к образованию берлинской лазури из 

указанных веществ. 

Решение. 

В состав берлинской лазури Fe4[Fe(CN)6]3 входит железо в степени окисле-

ния (+2) и (+3). 

Последовательность операций. 

Делим железный купорос FeSO4 на две части, к первой прибавляем избыток 

раствора цианистого калия:  
 

FeSO4 + 6KCN = K4[Fe(CN)6] + K2SO4,  

Fe2+ + 6CN– = [Fe(CN)6]
4–. 

 

Ко второй части приливаем раствор азотной кислоты для окисления железа 

от (+2) до (+3): 

  3FeSO4 + 4HNO3 = 3FeNO3SO4 + NO + 2H2O,  

  3Fe2+ + 4NO3
– = 3Fe3+ + NO + 2H2O. 

 

Слив оба раствора, получим нерастворимый в воде осадок берлинской лазу-

ри: 

 FeNO3SO4 + K4[Fe(CN)6] = КFe[Fe(CN)6] + KNO3 + 2K2SO4, 

 К+ + Fe3+ + [Fe(CN)6]
4– = КFe[Fe(CN)6]. 

 

Пример 8. 

Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, которые необходимо 

провести для осуществления следующих превращений:  
 

Co(OH)2  Co(OH)3  CoCl2  CoOHCl. 

Решение. 

Окисление гидроксида кобальта(II) гипохлоритом натрия: 
 

2Co(OH)2 + NaClO + H2O = Co(OH)3 + NaCl, 

2Co(OH)2 + ClO– + H2O = Co(OH)3 + Cl–. 
 

При действии кислот на Co(OH)3 получаются соли кобальта(II), а не кобаль-

та(III): 

2Co(OH)3 + 6HCl = 2CoCl2 + Cl2 + 6H2O, 

2Co(OH)3 +6H+ + 2Cl– = 2Co2+ + Cl2 + 6H2O. 
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При действии щелочи на раствор соли кобальта(II) при комнатной темпера-

туре выпадает осадок основной соли: 
 

CoCl2 + NaOH = CoOHCl +NaCl, 

Co2+ + Cl– + OH– = CoOHCl. 
 

Пример 9. 

Могут ли в растворе существовать совместно следующие вещества: FeCl2 и 

KMnO4; NiCl2 и NaOH; FeCl2 и K4[Fe(CN)6]? Составьте уравнения реакций. 

Решение. 

Указанные пары могут существовать совместно, если между ними не будут 

протекать окислительно-восстановительные реакции или реакции обмена. 

Степень окисления железа в FeCl2, равная (+2), – промежуточная, а марган-

ца в KMnO4, равная (+7), – высшая. Следовательно, эти вещества будут взаимо-

действовать, причем KMnO4 – окислитель, а FeCl2 – восстановитель.  

Напишем реакции: 
 

3FeCl2 + KMnO4 + 2H2O = 3FeOHCl2 + MnO2 +KOH, 

3Fe2+ + MnO 4


 + 2H2O = 3Fe3+ + MnO2. 

 

Раствор хлорида никеля содержит только ионы Ni2+ и Cl–. Гидроксид натрия 

также полностью диссоциирует в растворе на ионы Na+ и OH–. При смешивании 

растворов NiCl2 и NaOH ионы Ni2+ и OH– связываются друг с другом и образуют 

нерастворимый в воде гидроксид никеля (II):  
 

NiCl2 + 2NaOH = Ni(OH)2 + 2NaCl, 

Ni2+ + 2OH– = Ni(OH)2. 
 

В водном растворе FeCl2 и K4[Fe(CN)6] диссоциируют по уравнениям: 
 

FeCl2  Fe2+ + 2Cl–, 

K4[Fe(CN)6]  4K+ + [Fe(CN)6]
4–. 

 

При смешивании растворов любые комбинации ионов Fe2+, K+, Cl–, 

[Fe(CN)6]
4– не приводят к образованию малорастворимого, летучего или слабо 

диссоциирующего вещества. Следовательно, никакой реакции не происходит. 

Итак, в растворе могут существовать совместно только FeCl2 и K4[Fe(CN)6]. 
 

Пример 10. 

Металлическая ртуть часто содержит примеси так называемых “неблаго-

родных” металлов – цинка, олова, свинца. Для их удаления ртуть взбалтывают в 

насыщенном растворе сульфата ртути. На чем основан такой способ очистки рту-

ти? Выразите происходящие реакции уравнениями. 

Решение. 
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Цинк, олово и свинец стоят в ряду напряжений левее ртути. Поэтому они 

вытесняют ртуть из растворов ее солей. Составим молекулярные и ионные урав-

нения протекающих реакций: 
 

Zn + HgSO4 = ZnSO4 + Hg, 

Zn + Hg2+ = Zn2+ + Hg. 

Sn + HgSO4 = SnSO4 + Hg, 

Sn + Hg2+ = Sn2+ + Hg. 

Pb + HgSO4 = PbSO4 + Hg, 

Pb + Hg2+ = Pb2+ + Hg. 
 

Задания 
 

391. Серебро не взаимодействует с разбавленной серной кислотой, тогда как 

в концентрированной оно растворяется. Чем это можно объяснить? Составьте 

электронные и молекулярное уравнения соответствующей реакции. 

392. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле-

ния следующих превращений: Сu  Cu(NO3)2  Сu(ОН)2  CuCl2  

[Cu(NH3)4]CI2. 

393. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций цинка: а) с 

раствором гидроксида натрия; б) с концентрированной серной кислотой, учитывая 

восстановление серы до нулевой степени окисления. 

394. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле-

ния следующих превращений: Ag  AgNO3  AgCl  [Ag(NH3)2]CI  AgCl: 

395. При постепенном прибавлении раствора KJ к раствору AgNO3 образу-

ющийся вначале осадок растворяется. Какое комплексное соединение при этом 

получается? Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения соответ-

ствующих реакций. 

396. При постепенном прибавлении раствора аммиака к раствору сульфата 

кадмия образующийся вначале осадок основной соли растворяется. Составьте мо-

лекулярные и ионно-молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

397. При сливании растворов нитрата серебра и цианида калия выпадает 

осадок, который легко растворяется в избытке KCN. Какое комплексное соедине-

ние при этом получается? Составьте молекулярные и ионно-молекулярные урав-

нения соответствующих реакций. 

398. К какому классу соединений относятся вещества, полученные при дей-

ствии избытка гидроксида натрия на растворы ZnCl2, CdCl2, HgCl2? Составьте мо-

лекулярные и электронные уравнения соответствующих реакций. 

3S9. При действии на титан концентрированной хлороводородной (соляной) 

кислотой образуется трихлорид титана, а при действии азотной – осадок метати-

тановой кислоты. Составьте электронные и молекулярные уравнения соответ-

ствующих реакций. 
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400. При растворении титана в концентрированной серной кислоте послед-

няя восстанавливается минимально, а титан переходит в катион с максимальной 

степенью окисления. Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции. 

401. Какую степень окисления проявляют медь, серебро и золото в соедине-

ниях? Какая степень окисления наиболее характерна для каждого из них? Иодид 

калия восстанавливает ионы меди (+2) в соединения меди со степенью окисления 

(+1). Составьте электронные и молекулярное уравнения взаимодействия KJ с 

сульфатом меди. 

402. Диоксиды титана и циркония при сплавлении взаимодействуют со ще-

лочами. О каких свойствах оксидов говорят эти реакции? Напишите уравнения 

реакций между; а) ТiO2 и ВаО; б) ZrO2 и NaOH. В первой реакции образуется ме-

татитанат, а во второй – ортоцирконат соответствующих металлов. 

403. На гидроксиды цинка и кадмия подействовали избытком растворов 

серной кислоты, гидроксида натрия и аммиака. Какие соединения цинка и кадмия 

образуются в каждой из этих реакций? Составьте молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения реакций. 

404. Золото растворяется в царской водке и в селеновой кислоте, приобретая 

при этом максимальную степень окисления. Составьте электронные и молекуляр-

ные уравнения соответствующих реакций. 

405. В присутствии влаги и диоксида углерода медь окисляется и покрыва-

ется зеленым налетом. Как называется и каков состав образующегося соединения? 

Что произойдет, если на него подействовать хлороводородной (соляной) кисло-

той? Напишите соответствующие уравнения реакций. Окислительно-

восстановительную реакцию составьте на основании электронных уравнений. 

406. Кусок латуни обработали азотной кислотой. Раствор разделили на две 

части. К одной из них прибавили избыток раствора аммиака, к другой – избыток 

раствора щелочи. Какие соединения цинка и меди образуются при этом? Составь-

те уравнения соответствующих реакций. 

407. Ванадий получают алюминотермическим способом или термическим 

восстановлением оксида ванадия(V) V2О5 кальцием. Кальций легко растворяется в 

щелочах с образованием метаванадатов. Напишите электронные уравнения окисли-

тельно-восстановительных реакций.  

408. Азотная кислота окисляет ванадий до метаванадиевой кислоты. Со-

ставьте электронное и молекулярное уравнения реакции. 

409. Составьте формулы оксидов ванадия, отвечающих возможным степе-

ням окисления. Объясните изменения кислотно-основных свойств при переходе 

от низшей к высшей степени окисления оксидов ванадия. Составьте уравнения ре-

акций: a) V2O3 с H2SО4; б) V2O5 с NaOH. 

410. При внесении цинка в подкисленный серной кислотой раствор метава-

надата аммония NH4VО3 желтая окраска постепенно переходят в фиолетовую за 

счет образования сульфата ванадия (+2). Составьте электронное и молекулярное  

уравнения реакции. 

411. Хромит калия окисляется бромом в щелочной среде. Зеленая окраска 

раствора переходит в желтую. Составьте электронное и молекулярное уравнения 

реакции. Какие ионы обусловливают начальную и конечную окраску раствора? 
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412. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакций: а) раство-

рения молибдена в азотной кислоте; б) растворения вольфрама в щелочи в при-

сутствии кислорода. Учтите, что молибден и вольфрам приобретают высшую сте-

пень окисления. 

413. При сплавлении хромита железа Fe(CrO2)2 с карбонатом натрия в при-

сутствии кислорода хром (+3) и железо (+2) окисляются и приобретают соответ-

ственно степени окисления (+6) и (+3). Составьте электронные и молекулярное 

уравнения реакции. 

414. К подкисленному серной кислотой раствору дихромата калия прибави-

ли порошок алюминия. Через некоторое время оранжевая окраска раствора пере-

шла в зеленую. Составьте электронные и молекулярное уравнения реакции. 

415. Хром получают методом алюмотермии из его оксида(III), а вольфрам 

восстановлением оксида вольфрама(VI) водородом. Составьте электронные и мо-

лекулярные уравнения соответствующих реакций. 

416. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле-

ния превращений: Na2Cr2O7  Na2CrO4  Na2Cr2O7  СгС1з. Уравнение окисли-

тельно-восстановительной реакции напишите на основании электронных уравне-

ний. 

417. Марганец азотной кислотой окисляется минимально, а рений макси-

мально. Какие соединения при этом получаются? Составьте электронные и моле-

кулярные уравнения соответствующих реакций. 

418. Хлор окисляет манганат калия K2MnO4. Какое соединение при этом по-

лучается? Как меняется окраска раствора в результате этой реакции? Составьте 

электронные и молекулярное уравнения. 

419. Как меняется степень окисления марганца при восстановлении КМпО4 

в кислой, нейтральной и щелочной средах? Составьте электронные и молекуляр-

ное уравнения реакции между КМnО4 и KNO2 в нейтральной среде. 

420. На основании электронных уравнений составьте уравнение реакции 

получения манганата калия K2MnO4 сплавлением оксида марганца(IV) с хлоратом 

калия КСlO3 в присутствии гидроксида калия. Хлорат восстанавливается макси-

мально. 

421. Почему оксид марганца (IV) может проявлять и окислительные, и вос-

становительные свойства? Исходя из электронных уравнений, составьте уравне-

ния реакций: a) MnO2 + KJ + H2SO4=; б) MnO2 + KNO3 + KOH = 

422. Для получения хлора в лаборатории смешивают оксид марганца(IV) с 

хлоридом натрия в присутствии концентрированной серной кислоты. Составьте 

электронные и молекулярное уравнения этой реакции. 

423. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле-

ния следующих превращений: Fe  FeSO4  Fe(OH)2  Fe(OH)3. Уравнения 

окислительно-восстановительных реакций напишите на основании электронных 

уравнений. 

424. Какую степень окисления проявляет железо в соединениях? Как можно 

обнаружить ионы Fe2+ и Fe3+ в растворе? Составьте молекулярные и ионно-

молекулярные уравнения реакций. 



 102 

425. Чем отличается взаимодействие гидроксидов кобальта(III) и никеля(III) 

с кислотами от взаимодействия гидроксида железа(III) с кислотами? Составьте 

электронные и молекулярные уравнения соответствующих реакций. 

426. Могут ли существовать совместно в растворе следующие вещества:  

a) FeCl3 и SnCl2; б) FeSO4 и NaOH; б) FeCI3 и K3|Fe(CN)6]? Для взаимодействую-

щих веществ составьте уравнения реакций. 

427. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для осуществле-

ния превращений Ni  Ni(NO3)2  Ni(OH)2  Ni(OH)3. Уравнения окислительно-

восстановительных реакций напишите на основании электронных уравнений. 

428. Составьте электронные и молекулярные уравнения реакции: а) раство-

рения платины в царской водке; б) взаимодействия осмия с фтором. Платина 

окисляется до степени окисления (+4), а осмий – до (+8). 

429. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций, 

которые надо провести для осуществления следующих превращений: Fe  FeCl2 

 Fe(CN)2  K4[Fe(CN6]. 

430. Феррат калия K2FeO4 образуется при сплавлении Fe2O3 с калийной се-

литрой KNO3 в присутствии KOH. Составьте электронные и молекулярное урав-

нение реакции. 

 

Органические соединения. Полимеры 

 

Пример 1.  

Как, имея карбид кальция, окислитель, воду и катализатор получить поли-

винилацетат? 

Решение.  

Поливинилацетат получают из винилацетата по реакции полимеризации. 

Формула винилацетата:  

 
Винилацетат получают взаимодействием ацетилена с уксусной кислотой, 

следовательно необходимо получить эти соединения из веществ, перечисленных в 

условии задачи. 

При действии воды на карбид кальция получают ацетилен по реакции: 

. 

Уксусная кислота получается при окислении уксусного альдегида, который 

может быть получен по реакции М. Г. Кучерова при взаимодействии ацетилена с 

водой в присутствии катализатора – соли ртути. 

Получение уксусного альдегида: 
ÑÍ

ÑÍ

+ ÑÍ 3 Ñ

Î

Í

Í Î Í

Í Î Í . 
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Получение уксусной кислоты окислением уксусного альдегида кислородом: 

 

ÑÍ 3 Ñ

Î

Í

Î 2

ÑÍ 3 Ñ

Î

ÎÍ . 

 

Получение винилацетата по реакции: 

 

. 

 

Полимеризация – это процесс, в результате которого молекулы низкомоле-

кулярного соединения мономера соединяются друг с другом прочными ковалент-

ными связями. Процесс полимеризации характерен для соединений с кратными 

(двойными и тройными) связями. 

Полимеризация винилацетата: 

 
nCH2

CH

O

C
O

CH3

O

C
O

CH3

( CH2 CH2 )n

 
 

Пример 2.  

Чем отличаются процессы поликонденсации фенола и формальдегида, про-

текающие при участии кислоты и щелочи? Укажите, где в основном применяются 

фенолформальдегидные смолы. 

Решение.  

Реакция поликонденсации – это процесс образования полимера из мономе-

ров, содержащих две или несколько функциональных групп, сопровождающийся 

выделением низкомолекулярных веществ (воды, хлороводородной кислоты, ам-

миака, спирта и др.). Фенолформальдегидные смолы получаются при конденсации 

фенола (С2Н5ОН) и формальдегида (СН2=О) в присутствии в качестве катализато-

ров кислот и щелочей. При соотношении фенола и формальдегида 7:6 в присут-

ствии кислого катализатора (HCl, H2SO4 и др.) образуется линейный полимер – 

новолачная фенолформальдегидная термореактивная смола. При нагревании но-

волачная смола размягчается, при охлаждении снова затвердевает. Новолаки ис-

пользуют для производства лаков и прессовочных порошков. 

Присоединяясь к фенолу, формальдегид вначале бразует метилолпроизвод-

нын (фенолоспирты): 
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    фенолоспирты 

Затем следует поликонденсация фенолоспиртов с образованием линейного 

полимера новолака и выделением воды: 

 

 
 

Если в качестве катализатора использовать щелочи (NaOH, NH4OH и др.), 

получают разветвленные полимеры – резолы: 

 
Или пространственные полимеры – резиты: 
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Реакция ведется при низкой температуре, так как при нагревании происхо-

дит пространственное сшивание полимера и смола переходит в необратимо нерас-

творимое состояние. Такие смолы называются термопластичными. Резолы нахо-

дят применение в производстве пластмасс с наполнителями (фенопласты). Из них 

формуют различные изделия, а также используют для изготовления слоистых 

пластиков, пропитывая резолом ткани (текстолит) или бумагу (гетинакс). Фенол-

формальдегидные смолы обладают высокой химической и механической стойко-

стью. Поэтому они используются для производства некоторых деталей автома-

шин, электрооборудования, телефонной и телевизионной аппаратуры. 

Пример 3.  

Составьте уравнение реакции сополимеризации бутадиена и акрилонитрила 

и приведите структурную формулу образующегося при этом бутадиен-

нитрильного каучука. 

Решение.  

Реакция сополимеризации (совместной полимеризации) отличается от реак-

ции полимеризации тем, что исходные мономеры имеют различное строение, и 

они чередуются в цепочке получающегося сополимера. Этот тип реакций широко 

используется при получении различных видов синтетических каучуков (бутадиен-

стирольного, бутадиен-нитрильного и др.). Натуральный (природный) каучук яв-

ляется высокомолекулярным полимером мономера изопрена. 

Бутадиен-нитрильный каучук – это продукт сополимеризации бутадиена 

(СН2 = СН – СН = СН2) и акрилонитрила (СН2 = CН – CN). 

Схема реакции сополимеризации: 

nCH2 = CH – CH = CH2 + nCH2 = CH  (– CH2 – CH = CH – CH2 – CH2 – CH –)n. 

                  

         CN      CN 

 

Задания 
 

431. Напишите структурную формулу простейшей непредельной одноос-

новной карбоновой кислоты и уравнение реакции взаимодействия этой кислоты с 

метиловым спиртом. Составьте схему полимеризации образовавшегося продукта. 

432. Как из карбида кальция и воды получить винилацетат, применив реак-

цию Кучерова? Напишите уравнения реакций. Составьте схему полимеризации ви-

нилацетата. 
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433. Какие соединения называют аминами? Составьте схему поликонденсации 

адипиновой кислоты и гексаметилендиамина. Назовите образовавшийся полимер. 

434. Как можно получить винилхлорид, имея карбид кальция, хлорид 

натрия, серную кислоту и воду? Напишите уравнения соответствующих реакций. 

Составьте схему полимеризации винилхлорида. 

435. Полимером какого непредельного углеводорода является натуральный 

каучук? Напишите структурную формулу этого углеводорода. Как называют про-

цесс превращения каучука в резину? Чем по строению и свойствам различаются 

каучук и резина? 

430. Напишите уравнения реакций получения ацетилена, превращения аце-

тилена в ароматический углеводород. При взаимодействии какого вещества с аце-

тиленом образуется акрилонитрил? Составьте схему полимеризации акрилонит-

рила. 

437. Напишите структурную формулу метакриловой кислоты. Какое соеди-

нение получается при взаимодействии ее с метиловым спиртом? Напишите урав-

нение реакции. Составьте схему полимеризации образующегося продукта. 

438. Какие углеводороды называют диеновыми? Приведите пример. Какой 

общей формулой выражают состав диеновых углеводородов? Составьте схему 

полимеризации одного из диеновых углеводородов. 

430. Какие соединения называют олефинами? Приведите их общую форму-

лу и схему полимеризации одного из них. 

440. Какой общей формулой выражают состав этиленовых углеводородов? 

Какие химические реакции наиболее характерны для них? Что такое полимериза-

ция, поликонденсация? Чем отличаются друг от друга эти реакции? 

441. Каковы различия в свойствах предельных и непредельных углеводоро-

дов? Составьте схему образования каучука из дивинила и стирола. Что такое вул-

канизация? 

442. Какие соединения называют аминокислотами? Напишите формулу 

простейшей аминокислоты. Составьте схему поликонденсации аминокапроновой 

кислоты. Как называют образующийся при этом полимер? 

443. Какие соединения называют альдегидами? Укажите их важнейшие 

свойства. Что такое формалин? Составьте схему получения мочевиноформальде-

гидной смолы. 

444. Как называют углеводороды, представителем которых является  изо-

прен? Составьте схему сополимеризации изопрена и изобутилена. 

445. Какие соединения называют элементорганическими, кремнийорганическ-

нми? Укажите важнейшие свойства  кремнийорганических полимеров. Как влияет 

на свойства кремнийорганических полимеров увеличение числа органических ра-

дикалов, связанных с атомами кремния? 

446. Какие соединения называют диолефинами? Составьте схему полимери-

зации одного из диолефинов. Укажите три состояния линейных полимеров. Чем 

характеризуется переход из одного состояния в другое? 

447. Напишите уравнение реакции дегидратации пропилового спирта. Со-

ставьте схему полимеризации полученного углеводорода. 
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448. Какие полимеры называют стереорегулярными? Чем объясняется более 

высокая температура плавления и большая механическая прочность стереорегу-

лярных полимеров по сравнению с нерегулярными полимерами? 

449. Как получают в промышленности стирол? Приведите схему его поли-

меризации. Изобразите с помощью схем линейную и трехмерную структуры по-

лимеров. 

450. Какие полимеры называются термопластичными, термореактивными? 

Приведите примеры. 



 108 

ТАБЛИЦА ВАРИАНТОВ КОНТРОЛЬНЫХ ЗАДАНИЙ 
 

Номер 

варианта 

Номера 

контроль- 

ного за-

дания 

 

Номера задач, относящихся к данному заданию 

01 I 

II 

    1,   21,   41,   61,   81, 101, 121, 141, 161, 181, 201 

221, 241, 261, 281, 301, 321, 341, 361, 391, 411, 431 

02 I 

II 

     2,  22,   42,   62,   82, 102, 122, 142, 162, 182, 202 

222, 242, 262, 282, 302, 322, 342, 362, 392, 412, 432 

03 I 

II 

    3,   23,   43,  63,   83, 103, 123, 143, 163, 183, 203 

223, 243, 263,303, 283, 323, 343, 363, 393, 413, 433 

04 I 

II 

   4,    24,   44,   64,   84, 104, 124, 144, 164, 184, 204 

224, 244, 264, 284, 304, 324, 344, 364, 394, 414, 434 

05 I 

II 

    5,   25,   45,   65,   85, 105, 125, 145, 165, 185, 205 

225, 245, 265, 285, 305, 325, 345, 365, 395, 415, 435 

06 I 

II 

    6,   26,   46,   66,   86, 106, 126, 146, 166, 186, 206 

226, 246, 266, 286, 306, 326, 346, 366, 396, 416, 436 

07 I 

II 

    7,   27,   47,   67,   87, 107, 127, 147, 167, 187, 207 

227, 247, 267, 287, 307, 327, 347, 367, 397, 417, 437 

08 

 

I 

II 

    8,   28,   48,   68,   88, 108, 128, 148, 168, 188, 208 

228, 248, 268, 288, 308, 328, 348, 368, 398, 418, 438 

09 I 

II 

    9,   29,   49,   69,   89, 109, 129, 149, 169, 189, 209 

229, 249, 269, 289, 309, 329, 349, 369, 399, 419, 439 

10 I 

II 

  10,   30,   50,   70,   90, 110, 130, 150, 170, 190, 210 

230, 250, 270, 290, 310, 330, 350, 370, 400, 420, 440 

11 I 

II 

  11,   31,   51,   71,   91. 111, 131, 151, 171, 191, 211 

231, 251, 271, 291, 311, 331, 351, 371, 401, 421, 441 

12 I 

II 

  12,   32,   52,   72,   92, 112, 132, 152, 172, 192, 212 

232, 252, 272, 292, 312, 332, 352, 372, 402, 422, 442 

13 I 

II 

  13,   33,   53,   73,   93, 113, 133, 153, 173, 193, 213 

233, 253, 273, 293, 313, 333, 353, 373, 403, 423, 443 

14 I 

II 

  14,   34,   54,   74,   94, 114, 134, 154, 174, 194, 214 

234, 254, 274, 294, 314, 334, 354, 374, 404, 424, 444 

15 I 

II 

  15,   35,   55,   75,   95, 115, 135, 155, 175, 195, 215 

235, 255, 275, 295, 315, 335, 355, 375, 405, 425, 445 

16 I 

II 

  16,   36,   56,   76,   96, 116, 136, 156, 176, 196, 216 

236, 256, 276, 296, 316, 336, 356, 376, 406, 426, 446 

17 I 

II 

  17,   37,   57,   77,   97, 117, 137, 157, 177, 197, 217 

237, 257, 277, 297, 317, 337, 357, 377, 407, 427, 447 

18 I 

II 

  18,   38,   58,   78,   98, 118, 138, 158, 178, 198, 218 

238, 258, 278, 298, 318, 338, 358, 378, 408, 428, 448 

19 I 

II 

  19,   39,   59,   79,   99,  119,  139, 159, 179, 199, 219 

239, 259, 279, , 299, 319, 339, 359, 379, 409, 429, 449 
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  Продолжение таблицы 

20 I 

II 

  20,   40,  60,   80, 100, 120, 140, 160, 180, 200, 220 

240, 260, 280, 300, 320, 340, 360, 380, 410, 430, 450 

21 I 

II 

    1,   22,   43,   64,   85, 106, 127, 148, 169, 190, 211 

222, 234, 264, 285, 306, 327, 348, 381, 391, 412, 433 

22 I 

II 

    2,   23,   44,   65,   86, 107, 128, 149, 170, 191, 212 

223, 244, 265, 286, 307, 328, 349, 382, 392, 413, 434 

23 I 

II 

    3,   24,   45,   66,   87, 108, 129, 150, 171, 192, 213 

224, 245, 266, 287, 308, 329, 350, 383, 393, 414, 435 

24 I 

II 

    4,   25,   46,   67,   88, 109, 130, 151, 172, 193, 214 

225, 246, 267, 288, 309, 330, 351, 384, 394, 415, 436 

25 I 

II 

    5,   26,   47,   68,   89, 110, 131, 152, 173, 194, 215 

226, 247, 268, 289, 310, 331, 352, 385, 395, 416, 437 

26 I 

II 

    6,   27,   48,   69,   90, 111, 132, 153, 174, 195, 216 

227, 248, 269, 290, 311, 332, 353, 386, 396, 417, 438 

27 I 

II 

    7,   28,   49,   70,   91, 112, 133, 154, 175, 196, 217 

288, 249, 270, 291, 312, 333, 354, 387, 397, 418, 439 

28 I 

II 

    8,   29,   50,   71,   92, 113, 134, 155, 176, 197, 218 

229, 250, 271, 292, 313, 334, 355, 388, 398, 419, 440 

29 I 

II 

    9,   30,   51,   72,   93, 114, 135, 156, 177, 198, 219 

230, 251, 272, 293, 314, 335, 356, 389, 399, 420, 441 

30 I 

II 

  10,   31,   52,   73,   94, 115, 136, 157, 178, 199, 220 

231, 252, 273, 294, 315, 336, 357, 390, 400, 421, 442 

31 I 

II 

  11,   32,   53,   74,   95, 116, 137, 158, 179, 200, 201 

232, 253, 274, 295, 316, 337, 358, 361, 401, 422, 443 

32 I 

II 

  12,   33,   54,   75,   96, 117, 138, 159, 180, 181, 202 

233, 254, 275, 296, 317, 338, 359, 362, 402, 423, 444 

33 I 

II 

  13,   34,   55,   76,   97, 118, 139, 160, 161, 182, 203 

234, 255, 276, 297, 318, 339, 360, 363, 403, 424, 445 

34 I 

II 

  14,   35,   56,   77,   98, 119, 140, 141, 162, 183, 204 

235, 256, 277, 298, 319, 340, 347, 364, 404, 425, 446 

35 I 

II 

  15,   36,   57,   78,   99, 120, 121, 142, 163, 184, 205 

236, 257, 278, 299, 320, 322, 346, 365, 405, 426, 447 

36 I 

II 

  16,   37,   58,   79, 100, 101, 122, 143, 164, 185, 206 

237, 258, 279, 300, 301, 323, 345, 366, 406, 427, 448 

37 I 

II 

   17,  38,   59,  80,    81, 102, 123, 144, 165, 186, 207 

238, 259, 280, 181, 302, 324, 344, 367, 407, 428, 449 

38 I 

II 

  18,   39,  60,    65,  86,  107, 128, 145, 166, 187, 208 

239, 260, 261, 282, 303, 325, 343, 368, 408, 429, 450 

39 I 

II 

  19,  40,   44,    66,   87, 108, 129, 146, 167, 188, 209 

240, 241, 262, 283, 304, 326, 342, 369, 409, 430, 432 

40 I 

II 

  20,   23,   45,   67,  88, 109, 130, 147, 168, 189, 210 

221, 242, 263, 284, 305, 327, 341, 370, 410, 411, 431 
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  Продолжение таблицы 

41 I 

II 

    2,   24,   46,   68,   89, 110, 131, 148, 170, 190, 201 

223, 241, 265, 281, 306, 328, 341, 371, 391, 411, 431 

42 I 

II 

    3,   25,   47,   69,   90, 111, 132, 149, 171, 191, 202 

224, 242, 266, 282, 307, 329, 342, 372, 392, 412, 432 

43 I 

II 

    4,   26,   48,   70,   91, 112, 133, 150, 172, 192, 203 

225, 243, 267, 283, 308, 330, 343, 373, 393, 413, 433 

44 I 

II 

    5,   27,   49,   71,   92, 113, 134, 151, 173, 193, 204 

226, 244, 268, 284, 309, 331, 344, 374, 394, 414, 434 

45 I 

II 

    6,   28,   50,   72,   93, 114, 135, 152, 174, 194, 205 

227, 245, 269, 285 ,310, 332, 345, 375, 395, 415, 435 

46 I 

II 

    7,   29,   51,   73,   94, 115, 136, 153, 175, 195, 206 

228, 246, 270, 286, 311, 333, 346, 376, 396, 416, 436 

47 I 

II 

    8,   30,   52,   74,   95, 116, 137, 154, 176, 196, 207 

229, 247, 271, 287, 312, 334, 347, 377, 397, 417, 437 

48 I 

II 

    9,   31,   53,   75,   96, 117, 138, 155, 177, 197, 208 

230, 248, 272, 288, 313, 335, 348, 378, 398, 418, 438 

49 I 

II 

  10,   32,   54,   76,   97, 118, 139, 156, 178, 198, 209 

231, 249, 273, 289, 314, 336, 349, 379, 399, 419, 439 

50 I 

II 

  11,   33,   55,   77,   98, 119, 140, 157, 179, 199, 210 

232, 250, 274, 290, 315, 337, 350, 380, 400, 420, 440 

51 I 

II 

  12,   34,   56,   78,   99, 120, 122, 158, 180, 200, 211 

233, 251, 275, 291, 316, 321, 351, 281, 401, 411, 433 

52 I 

II 

  13,   35,   57,   79, 100, 103, 121, 159, 169, 182, 212 

234, 252, 276, 292, 317, 325, 352, 382, 402, 412, 432 

53 I 

II 

  14,   36,   58,   80,   85, 104, 123, 160, 161, 183, 213 

235, 253, 277, 293, 318, 324, 353, 383, 403, 413, 431 

54 

 

I 

II 

  15,   37,   59,   61,   84, 105, 124, 141, 162, 184, 214 

236, 254, 278, 294, 319, 323, 354, 384, 404, 414, 434 

55 I 

II 

  16,   38,   60,   62, 183, 106, 125, 143, 163, 185, 215 

237, 255, 279, 295, 320, 322, 255, 385, 405, 415, 435 

56 I 

II 

  17,   33,   41,   63,   82, 101, 126, 142, 164, 186, 216 

238, 256, 280, 296, 301, 321, 356, 386, 406, 416, 436 

57 I 

II 

  18,   40,   42,   61,   81, 102, 127, 144, 165, 187, 217 

239, 257, 271, 297, 302, 326, 357, 387, 407, 417, 437 

58 I 

II 

  19,   21,   43,   62,   87, 103, 128, 145, 166, 188, 218 

240, 258, 272, 298, 303, 327, 358, 388, 408, 418, 438 

59 I 

II 

  20,   22,   41,   63,   88, 104, 129, 146, 167, 189, 219 

223, 259, 273, 299, 304, 328, 359, 389, 409, 419, 433 

60 I 

II 

    1,   24,   42,   64,   89, 105, 130, 147, 168, 190, 220 

222, 260, 274, 300, 305, 329, 260, 390, 410, 420, 440 

61 I 

II 

    3,   25,   43,   65,   90, 106, 131, 148, 169, 191, 201 

221, 250, 275, 281, 301, 330, 341, 361, 392, 421, 441 
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  Продолжение таблицы 

62 I 

II 

    4,   26,   44,   66,   91, 107, 132, 149, 170, 192, 202,  

222, 251, 276, 282, 302, 331, 342, 362, 393, 422, 442 

63 I 

II 

    5,   27,   45,   67,   92, 108, 133, 150, 171, 193, 203, 

224, 252, 277, 283, 303, 332, 343, 363, 394, 423, 443 

64 I 

II 

    6,   28,   46,   68,   93, 109, 134, 151, 172, 194, 204 

223, 253, 278, 284, 304, 333, 344, 364, 395, 424, 444 

65 I 

II 

    7,   29,   47,   69,   94, 110, 135, 152, 173, 195, 205 

225, 254, 279, 285, 305, 334, 345, 365, 396, 425, 445 

66 I 

II 

    8,   30,   48,   70,   95, 111, 136, 153, 174, 196, 206 

226, 255, 280, 286, 306, 335, 346, 366, 397, 426, 446 

67 I 

II 

    9,   31,   49,   71,   96, 112, 137, 154, 175, 197, 207 

227, 256, 261, 287, 307, 336, 347, 367, 398, 427, 446 

68 I 

II 

  10,   32,   50,   72,   97, 113, 138, 155, 176, 198, 208 

228, 257, 262, 288, 308, 337, 348, 368, 399, 428, 447 

69 I 

II 

  11,   33,   51,   73,   98, 114, 139, 156, 177, 199, 209 

229, 258, 263, 289, 309, 338, 349, 369, 400, 429, 448 

70 I 

II 

  12,   34,   52,   74,   99, 115, 140, 157, 178, 200, 210 

230, 259, 264, 290, 310, 339, 350, 370, 291, 430, 449 

71 I 

II 

  13,   35,   53,   75, 100, 116, 121, 158, 179, 181, 211 

231, 260, 265, 291, 311, 340, 351, 371, 404, 411, 450 

72 I 

II 

  14,   36,   54,   76,   86, 117, 122, 159, 180, 182, 212 

232, 241, 266, 292, 312, 321, 352, 372, 401, 412, 431 

73 I 

II 

  15,   37,   55,   77,   85, 118, 123, 160, 162, 183, 213 

233, 242, 267, 293, 313, 322, 353, 373, 402, 413, 432 

74 I 

II 

  16,   38,   56,   78,   84, 119, 124, 142, 161, 184, 214 

234, 243, 268, 294, 314, 323, 354, 374, 403, 414, 433 

75 I 

II 

  17,   39,   57,   79,   83, 120, 125, 141, 163, 185, 215 

235, 144, 269, 295, 315, 324, 355, 375, 406, 415, 434 

76 I 

II 

  18,   40,   58,   80,   82, 101, 126, 143, 164, 186, 216 

236, 245, 270, 296, 316, 325, 356, 376, 407, 416, 435 

77 I 

II 

  19,   23,   59,   61,   81, 102, 127, 144, 165, 187, 217 

237, 246, 271, 297, 317, 326, 357, 377, 408, 417, 436 

78 I 

II 

  20,   21,   60,   62, 100, 103, 128, 145, 166, 188, 218 

238, 247, 272, 298, 318, 327, 358, 378, 409, 418, 437 

79 I 

II 

    4,   22,   51,   63,   99, 104, 129, 146, 167, 189, 219 

239, 248, 273, 300, 319, 328, 359, 379, 410, 419, 438 

80 I 

II 

    5,   23,   52,   64,   98, 105, 130, 147, 168, 190, 220 

240, 249, 274, 281, 320, 329, 360, 380, 391, 420, 439 

81 I 

II 

    6,   24,   53,   65,   97, 106, 131, 148, 169, 191, 211 

231, 250, 275, 282, 301, 330, 351, 381, 392, 421, 440 

82 I 

II 

    7,   25,   54,   66,   96, 107, 132, 149, 170, 192, 212 

232, 251, 276, 283, 302, 334, 352, 382, 393, 422, 441 
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  Окончание таблицы 

83 I 

II 

    8,   26,   55,   67,   95, 108, 133, 150, 171, 193, 213 

233, 252, 277, 284, 303, 335, 353, 383, 394, 423, 442 

84 I 

II 

    9,   27,   56,   68,   94, 109, 134, 151, 172, 194, 214 

234, 253, 278, 285, 304, 336, 354, 384, 395, 424, 443 

85 I 

II 

  10,   28,   56,   69,   93, 110, 135, 152, 173, 195, 215 

235, 254, 279, 286, 305, 337, 355, 385, 396, 425, 444 

86 I 

II 

  11,   29,   58,   70,   92, 111, 136, 153, 174, 196, 216 

236, 255, 280, 287, 306, 338, 356, 386, 397, 426, 446 

87 I 

II 

  12,   30,   59,   71,   91, 112, 137, 154, 175, 197, 217 

237, 256, 264, 288, 307, 339, 357, 387, 398, 427, 445 

88 I 

II 

  13,   31,   60,   72,   90, 113, 138, 155, 176, 198, 218 

238, 257, 265, 289, 308, 340, 358, 388, 399, 428, 447 

89 I 

II 

  14,   32,   41,   73,   89, 114, 139, 156, 177, 199, 219 

239, 258, 266, 290, 309, 331, 359, 389, 400, 429, 448 

90 I 

II 

  15,   33,   42,   74,   88, 115, 140, 157, 178, 200, 220 

240, 259, 267, 291, 310, 332, 360, 390, 401, 430, 449 

91 I 

II 

  16,   34,   43,   75,   87, 116, 131, 158, 179, 181, 201, 

221, 260, 268, 292, 311, 333, 341, 365, 402, 416, 450 

92 I 

II 

  17,   35,   44,   76,   86, 117, 132, 159, 180, 182, 202 

222, 241, 269, 293, 312, 321, 342, 367, 403, 417, 431 

93 I 

II 

  18,   36,   45,   77,   85, 118, 133, 160, 161, 183, 203 

223, 242, 270, 294, 313, 322, 343, 369, 404, 418, 432 

94 I 

II 

  19,   37,   46,   78,   84, 119, 134, 141, 162, 184, 204 

224, 243, 261, 295, 314, 323, 344, 371, 405, 419, 433 

95 I 

II 

  20,   38,   47,   79,   83, 120, 135, 142, 163, 185, 205 

225, 244, 262, 296, 315, 324, 345, 375, 406, 420, 434 

96 I 

II 

    1,   39,   48,   80,   82, 110, 136, 143, 164, 186, 206 

226, 245, 263, 297, 316, 325, 346, 377, 407, 421, 435 

97 I 

II 

    2,   40,   49,   61,   81, 111, 137, 144, 165, 187, 207 

227, 246, 271, 298, 317, 326, 347, 380, 408, 422, 436 

98 I 

II 

    3,   24,   50,   62, 100, 112, 138, 145, 166, 188, 208 

228, 247, 272, 299, 318, 327, 348, 383, 409, 423, 437 

99 I 

II 

    4,   25,   51,   63,   99, 113, 139, 146, 167, 189, 209 

229, 248, 273, 300, 319, 328, 349, 384, 410, 424, 438 

00 I 

II 

    5,   26,   52,   64,   98, 114, 140, 147, 168, 190, 210 

230, 249, 274, 281, 320, 329, 350, 385, 391, 425, 450 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 

 

Стандартные теплоты (энтальпии) образования  

Н0 
298  некоторых веществ 

 
В е щ е с т в о  С о с т о я -

н и е  
Н0 

298, 

кДж/моль 

В е щ е с т в о  С о с т о я -

н и е  
Н0 

298, 

кДж/моль 

C S 2  

N O  

C 6 H 8  

C 2 H 4  

H 2 S  

N H 3  

C H 4  

C 2 H 6  

H C l  

C O  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

1 1 5 , 2 8  

+ 9 0 , 3 7  

+ 8 2 , 9 3  

+ 5 2 , 2 8  

– 2 0 , 1 5  

– 4 6 , 1 9  

– 7 4 , 8 5  

– 8 4 , 6 7  

– 9 2 , 3 1  

– 1 1 0 , 5 2  

 

C H 3 O H  

C 2 H 5 O H  

H 2 O  

H 2 O  

N H 4 C l  

C O 2  

F e 2 O 3  

C a ( O H ) 2  

A l 2 O 3  

Г  

Г  

Г  

Ж  

К  

Г  

К  

К  

К  

 

– 2 0 1 , 1 7  

– 2 3 5 , 3 1  

– 2 4 1 , 8 3  

– 2 8 5 , 8 4  

– 3 1 5 , 3 9  

– 3 9 3 , 5 1  

– 8 2 2 , 1 0  

– 9 8 6 , 5 0  

– 1 6 6 9 , 8  

 

 

 

 

С т а н д а р т н ы е  а б с о л ю т н ы е  э н т р о п и и  S0 
298  

некоторых веществ 

 
В е щ е с т в о  С о с т о я -

н и е  
S0 

298, 

Дж/(моль  

К) 

В е щ е с т в о  С о с т о я -

н и е  
S0 

298, 

Дж/(моль  

К) 
С  

C  

S  

F e O  

H 2 O  

N H 4 C l  

C H 3 O H  

H 2  

F e 3 O 4  

C H 4  

H C l  

H 2 O  

N 2  

А л м а з  

Г р а ф и т  

Р о м б .  

К  

Ж  

К  

Ж  

Г  

К  

Г  

Г  

Г  

Г  

 

2 , 4 4  

5 , 6 9  

3 1 , 9  

5 4 , 0  

6 9 , 9 4  

9 4 , 5 0  

1 2 6 , 8  

1 3 0 , 5 9  

1 4 6 , 4 0  

1 8 6 , 1 9  

1 8 6 , 6 8  

1 8 8 , 7 2  

1 9 1 , 4 9  

N H 3  

C O  

C 2 H 2  

O 2  

H 2 S  

N O  

C O 2  

C 2 H 4  

C l 2  

N O 2  

P C l 3  

P C l 5  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

1 9 2 , 5 0  

1 9 7 , 9 1  

2 0 0 , 8 2  

2 0 5 , 0 3  

2 0 5 , 6 4  

2 1 0 , 2 0  

2 1 3 , 6 5  

2 1 9 , 4 5  

2 2 2 , 9 5  

2 4 0 , 1 6  

3 1 1 , 6 6  

3 5 2 , 7 1  
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С т а н д а р т н а я  э н е р г и я  Г и б б с а  о б р а з о в а н и я  

 G0 
298 некоторых веществ 

 

В е щ е с т в о  С о с т о я -

н и е  
G0 

298, 

кДж/моль  

В е щ е с т в о  С о с т о я -

н и е  
G0 

298, 

кДж/моль  

B a C O 3  

C a C O 3  

F e 3 O 4  

B e C O 3  

C a O  

B e O  

B a O  

C O 2  

К  

К  

К  

К  

К  

К  

К  

Г  

– 1 1 3 8 , 8 0  

– 1 2 2 8 , 7 5  

– 1 0 1 4 , 2 0  

– 9 4 4 , 7 5  

– 6 0 4 , 2 0  

– 5 8 1 , 6 1  

– 5 2 8 , 4 0  

– 3 9 4 , 3 8  

F e O  

H 2 O  

H 2 O  

C O  

C H 4  

N O 2  

N O  

C 2 H 2  

 

К  

Ж  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

Г  

– 2 4 4 , 3 0  

– 2 3 7 , 1 9  

– 2 2 8 , 5 9  

– 1 3 7 , 2 7  

– 5 0 , 7 9  

+ 5 1 , 8 4  

+ 8 6 , 6 9  

+ 2 0 9 , 2 0  

 

 

 

 

Константы диссоциации слабых электролитов 

 

Название 

электролита 

Химическая фор-

мула 
Константа диссоциации 

Азотистая кислота HNO2 К =  4,0  10–4 

Пероксид водорода H2O2 K1 = 2,610–12; К2 = 2,010–25 

Кремниевая кислота H2SiO3 К1 = 2,210–10; К2 = 1,010–12 

Сернистая кислота H2SO3 К1 = 1,610–2; К2 = 6,310–2 

Сероводород H2S К1 = 6,010–2; К2 = 1,010–14 

Ортофосфорная 

кислота 
H3PO4 

К1 = 7,510–3; К2 = 6,310–8; 

К3 = 1,310–12 

Угольная кислота H2CO3 К1 = 4,510–7; К2 = 4,710–11 

Уксусная кислота CH3COOH К = 1,810–5 

Фтороводород HF К = 6,610–4 

Циановодород 

(синильная кислота) 
HCN К = 7,810–10 

Гидроксид аммония NH4OH К =  1,810–5 
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Растворимость солей и оснований в воде 

 

Кати-

оны 

А н и о н ы  

Cl– Br– J– NO3
– CH3COO– S2– SO3

2– SO4
2– CO3

2– SiO3
2– PO4

3– OH– 

Li+ Р Р Р Р Р Р Р Р Р Н Н   Р 

Na+, Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р 

K+ Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р Р 

NH4
+ Р Р Р Р Р Р Р Р Р – Р Р 

Cu2+ Р Р – Р Р Н Н Р – – Н Н 

Ag+ Н Н Н Р Р Н Н М Н – Н – 

Mg2+ Р Р Р Р Р – Н Р Н Н Н Н 

Са2+ Р Р Р Р Р Р Н М Н Н Н М 

Sr+ Р Р Р Р Р Р Н Н Н Н Н М 

Ba2+ Р Р Р Р Р Р Н Н Н Н Н Р 

Zn2+ Р Р Р Р Р Н Н Р Н Н Н Н 

Hg2+ Р М Н Р Р Н – Р – – Н – 

Al3+ Р Р Р Р Р – – Р – Н Н Н 

Sn2+ Р Р Р – – Н – Р – – Н Н 

Pb2+ М М Н Р Р Н Н Н Н Н Н Н 

Bi3+ – – – Р – Н Н – Н – Н Н 

Cr3+ Р Р Р Р – – – Р – – Н Н 

Mn2+ Р Р Н – Р Н    Н Р Н Н Н Н 

Fe3+ Р Р – Р – Н – Р – Н Н Н 

Fe2+ Р Р Р Р Р Н Н Р Н Н Н Н 

 

(Р – растворимое вещество; М – малорастворимое вещество; 

Н – практически нерастворимое вещество; прочерк означает, что вещество не 

существует или разлагается  водой) 
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Ряд стандартных электродных потенциалов металлов 

 

Электрод Электродная реакция Е0, В 

Li+/Li Li+ + e  = Li –3,045 

K+/K K+ + e  = K –2,925 

Rb+/Rb Rb+ + e  = Rb –2,925 

Cs+/Cs Cs+ + e  = Cs –2,923 

Ba2+/Ba Ba2+ + 2e  = Ba –2,906 

Ca2+/Ca Ca2+ + 2e  = Ca –2,866 

Na+/Na Na+ + e  = Na –2,714 

Mg2+/Mg Mg2+ + 2e  = Mg –2,363 

Be2+/Be Be2++ 2e  = Be –1,847 

Al3+/Al Al3+ + 3e  = Al –1,662 

Mn2+/Mn Mn2+ + 2e  = Mn –1,179 

Zn2+/Zn Zn2+ + 2e  = Zn –0,763 

Cr3+/Cr Cr3+ + 3e  = Cr –0,744 

Fe2+/Fe Fe2+ + 2e  = Fe –0,440 

Cd2+/Cd Cd2+ + 2e  = Cd –0,403 

Co2+/Co Co2+ + 2e  = Co –0,277 

Ni2+/Ni Ni2+ + 2e  = Ni –0,250 

Sn2+/Sn Sn2+ + 2e  = Sn –0,136 

Pb2+/Pb Pb2+ + 2e  = Pb –0,126 

2H+/H2 2H+ + 2 e  = H2 0,000 

Cu2+/Cu Cu2+ + 2e  = Cu +0,337 

Ag+/Ag Ag+ + e  = Ag +0,799 

Hg2+/Hg Hg2+ + 2e  = Hg +0,854 

Pd2+/Pd Pd2+ + 2e  = Pd +0,987 

Pt2+/Pt Pt2+ + 2e  = Pt +1,190 

Au3+/Au Au3+ + 3e  = Au +1,498 
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