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1.1. Строение атома.
Строение электронных оболочек
атомов первых 20 элементов
Периодической системы
Д.И. Менделеева

Ядро атома. Нуклоны. Изотопы

Атом — мельчайшая частица химического элемен-
та. В течение долгого времени атомы считались недели-
мыми, что и отражено в самом их названии («атомос» 
по-гречески означает «неразрезаемый, неделимый»). 
Экспериментальные исследования, проведённые в конце 
XIX  — начале ХХ в. знаменитыми физиками В. Крук-
сом, В.К. Рентгеном, А. Беккерелем, Дж. Томсоном, 
М. Кюри, П. Кюри, Э. Резерфордом и другими, с убе-
дительностью доказали, что атом — сложная система, 
состоящая из более мелких частиц, первыми из которых 
были открыты электроны. В конце XIX в. было уста-
новлено, что некоторые вещества при сильном освеще-
нии испускают лучи, представлявшие собой поток отри-
цательно заряженных частиц, которые и были названы 
электронами (явление фотоэффекта). Позднее было уста-
новлено, что есть вещества, самопроизвольно испускаю-
щие не только электроны, но и другие частицы, причём 
не только при освещении, но и в темноте (явление ра-
диоактивности).

По современным представлениям, в центре атома 
находится положительно заряженное атомное ядро, во-
круг которого по сложным орбитам двигаются отри-
цательно заряженные электроны. Размеры ядра очень 
малы  — ядро примерно в 100 000 раз меньше раз-
меров самого атома. Практически вся масса атома со-
средоточена в ядре, поскольку электроны имеют очень 
маленькую массу — они в 1837 раз легче атома водоро-
да (самого лёгкого из атомов). Электрон — самая лёг-
кая из известных элементарных частиц, его масса всего 
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9,11 · 10 –31  кг. Поскольку электрический заряд элек-
трона (равный 1,60 · 10 –19 Кл) является наименьшим 
из всех известных зарядов, его называют элементарным 
зарядом. Так как все остальные заряды (отрицательные 
и положительные) кратны заряду электрона, их величи-
ну выражают в условных единицах, принимая абсолют-
ный заряд электрона за единицу измерения. Условный 
заряд электрона при этом равен –1, катиона кальция +2, 
сульфат-иона –2 и т.д.

Ядро атома состоит из протонов и нейтронов. Про-
тоны и нейтроны объединяют одним названием — ну-
клоны («нуклеос» — по-гречески «ядро»). Протоны 
представляют собой положительно заряженные части-
цы с условным зарядом +1, нейтроны заряда не име-
ют. Следовательно, весь положительный заряд атомных 
ядер обусловлен присутствием в ядрах протонов. В це-
лом атом электронейтрален, поскольку число протонов 
в ядре равно числу электронов в атоме. Общее число 
нуклонов в ядре (протонов и нейтронов) называют мас-
совым числом атома: А = Z + N. Массовое число ато-
ма — величина всегда целая и близкая к значению его 
атомной массы (поскольку масса каждого нуклона, как 
это видно из таблицы 1, примерно равна 1 а.е.м.).

Таблица 1
Основные характеристики электронов и нуклонов

Частица Заряд,
Кл

Заряд,
усл.
ед.

Мас-
совое
число

Масса,
кг

Масса,
а.е.м.

Электрон e –1,60 · 10–19 –1 0 9,11 · 10–31 5,5 · 10–4

Протон р +1,60 · 10–19 +1 1 1,67 · 10–27 1,0073

Нейтрон n 0 0 1 1,67 · 10–27 1,0087

В соответствии с законом Г. Мозли (1913), заряд ядра 
численно равен порядковому номеру элемента в Перио-
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дической системе элементов Д.И. Менделеева. Другими 
словами:

Порядковый
номер

= Заряд
ядра

= Число
протонов

в ядре

= Число
электронов

в атоме

Так, все атомы натрия имеют заряд ядра +11 (т.е. со-
держат 11 протонов в ядре), так как порядковый номер 
натрия в Периодической системе равен 11. Все атомы 
хлора имеют заряд ядра +17 (т.е. содержат 17 протонов 
в ядре), так как порядковый номер хлора равен 17. Все 
атомы урана имеют заряд ядра +92, так как порядко-
вый номер урана равен 92.

В то же время число нейтронов в ядрах атомов од-
ного и того же элемента может быть различно. Так, в 
природе есть три разновидности атомов водорода. Ядро 
любого из атомов водорода содержит один протон, но 
разное число нейтронов. В ядрах атомов самой лёгкой 
разновидности водорода нейтронов нет, ядра двух дру-
гих разновидностей содержат либо один, либо два ней-
трона. Следовательно, существуют три разновидности 
атомов водорода — с массовым числом 1, массовым чис-
лом 2 и массовым числом 3. Это условно записывают 
следующим образом:

1
1H, 2

1H, 3
1H

Слева внизу от символа элемента обозначают его по-
рядковый номер в Периодической системе (заряд ядра 
или число протонов в ядре). Слева вверху указывают 
массовое число (сумму протонов и нейтронов в ядре).

Следовательно, атомы одного и того же элемента мо-
гут различаться по массе. Разновидности атомов одного и 
того же элемента, различающиеся по массе, называются 
изотопами. Так, для водорода существует три изотопа: 
1H, 2H и 3Н. Только для водорода каждый изотоп имеет 
своё название — протий, дейтерий и тритий соответствен-
но. Изотопы остальных элементов называют, прибавляя 
к  названию элемента массовое число изотопа, например: 
12С — изотоп углерода-12, 235U — изотоп урана-235 и т.д. 
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Всего известно около 2000 различных изотопов, причём 
в природе существует чуть более 250 из них, осталь-
ные получены искусственным путём. Все изотопы од-
ного химического элемента имеют одинаковые свойства.

Наличие изотопов — одна из причин* дробных зна-
чений атомных масс элементов, приведённых в Пери-
одической системе. Так, хлор в природе представлен 
смесью двух изотопов: 35Cl (75% от числа всех атомов 
хлора) и 37Cl (25%). Атомная масса элемента рассчиты-
вается с учётом распространённости отдельных изотопов 
в природе и для хлора составляет: Аr(Cl) = 35 · 0,75 +
+ 37 · 0,25 � 35,5.

Электронные оболочки

В соответствии с современными представлениями, 
электрон имеет двойственную природу, проявляя и 
свойства частицы, и свойства волны. Волна отличает-
ся от частицы тем, что её положение в пространстве в 
данный момент времени нельзя точно определить. В си-
лу этого электрон может находиться в любой части око-
лоядерного пространства, но вероятность его пребыва-
ния в разных частях этого пространства неодинакова. 
Состояние электрона в атоме характеризуют с помощью 
понятия атомной орбитали. Атомная орбиталь — это 
область пространства в атоме, в которой наиболее веро-
ятно находится электрон**.

Каждая атомная орбиталь имеет определённую фор-
му, орбитали разной симметрии обозначают буквами s, 
p, d и f.

s-Орбитали имеют форму сферы (шара), р-орбита-
ли  — форму объёмной восьмёрки, вытянутой вдоль со-
ответствующей оси координат (рис. 1):

* Другая причина связана с так называемым дефектом массы при 
образовании ядра из отдельных нуклонов. Более подробно об этом 
говорится в старших классах на уроках физики.

** Более строгое определение атомной орбитали даётся в курсе химии 
высшей школы.
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Рис. 1

d- и f-Орбитали имеют более сложную форму (рис. 2).

Рис. 2
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Атомные орбитали группируются, образуя энергети-
ческие уровни и подуровни. Энергетические уровни обо-
значают числом (n = 1, 2, 3, 4 и т.д.) или буквой (K, L, 
M, N и т.д.).

Электроны на ближайшем к ядру энергетическом 
уровне (n = 1) обладают наименьшей энергией. По ме-
ре увеличения номера уровня запас энергии электронов 
возрастает. Наибольшей энергией обладают электроны 
на внешнем энергетическом уровне: поскольку они наи-
менее связаны с ядром, то именно они принимают уча-
стие в образовании химических связей.

В каждом атоме существует бесконечное множество 
энергетических уровней, однако заполняются электро-
нами только некоторые из них. Это связано с опреде-
лённой ёмкостью каждого уровня. Так, первый энерге-
тический уровень максимально может вместить только 
2  электрона. На втором уровне максимально может 
находиться 8 электронов. На третьем — 18, на четвёр-
том  — 32. Другими словами, максимальное число элек-
тронов на любом энергетическом уровне равно 2n2, где 
n — номер уровня. Следует запомнить также, что чис-
ло электронов на внешнем уровне не может превышать 
восьми. Ниже мы выясним, почему каждый энергетиче-
ский уровень имеет определённую ёмкость.

Каждый энергетический уровень состоит из несколь-
ких подуровней. Подуровень объединяет орбитали од-
ного вида, поэтому говорят о s-подуровне, p-подуровне, 
d-подуровне и т.д. Число подуровней в энергетическом 
уровне равно номеру этого уровня. Так, первый уровень 
состоит только из одного подуровня (1s-подуровень), 
второй уровень — из двух подуровней (2s и 2р), тре-
тий — из трёх подуровней (3s, 3p и 3d) и т.д. Следу-
ет запомнить, что любой s-подуровень состоит из од-
ной s-орбитали, р-подуровень — из трёх р-орбиталей, 
d-подуровень — из пяти d-орбиталей. Для данного энер-
гетического уровня энергия s-подуровня наименьшая, 
а  энергия f-подуровня — наибольшая:

Es < Ep < Ed < Ef
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Всё сказанное поясняет следующая схема располо-
жения энергетических уровней и подуровней (рис. 3).

E

1s
1-й уровень

2s 2p 2-й уровень

3s 3p
3d 3-й уровень

Рис. 3

Итак, первый энергетический уровень состоит из 
1  атомной орбитали, второй энергетический уровень 
включает 4 атомные орбитали, третий — 9 атомных ор-
биталей, четвёртый — 16 атомных орбиталей.

Число электронов на каждой атомной орбитали огра-
ниченно. В соответствии с принципом В. Паули, на 
атомной орбитали не может находиться более двух элек-
тронов. Следовательно, первый энергетический уровень 
максимально вмещает только 2 электрона, второй уро-
вень — максимально 8 электронов, третий уровень  — 
18 электронов, четвёртый уровень — 32 электрона.

Итог сказанному подведён в виде таблицы (табл. 2):

Таблица 2

Энергети-
ческий
уровень

(n)

Под-
уровень

Число атомных
орбиталей

Максимальное
число электронов

на уровне
(2n2)

на под-
уровне

на уровне
(n2)

1 1s 1 1 2

2
2s 1

4 8
2p 3

3
3s 1

9 183p 3
3d 5

4

4s 1

16 32
4p 3
4d 5
4f 7
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Для дальнейшего обсуждения вспомним принцип 
В. Паули. В соответствии с этим принципом, на одной 
атомной орбитали не может находиться более двух элек-
тронов. Более того, эти электроны должны различаться 
своим спином. Что же такое спин? На этот вопрос отве-
тить очень сложно. Во многих пособиях спин (от англ. 
spin — вертеть[-ся]) связывают со способностью электро-
на вращаться вокруг своей оси (рис. 4).

Рис. 4

Поскольку вращение возможно в двух направлени-
ях, то электрон может иметь два различных значения 
спина.

Однако в действительности такого вращения не про-
исходит. Строго говоря, спином называют собственный 
момент импульса элементарной частицы, имеющий су-
губо квантовую природу и никак не связанный с движе-
нием частицы в пространстве. Спин — это внутренняя 
характеристика электрона, причём характеристика ис-
ключительно квантовая, не имеющая аналогий в клас-
сической механике, не имеющая наглядного толкова-
ния. Это неизменное, неустранимое свойство электрона, 
такое же, как его масса и заряд. Не вдаваясь в подроб-
ности, на первых порах следует запомнить, что:

— электрон обладает спином;
— спин — важная характеристика электрона, не 

имеющая наглядного толкования;
— для электрона возможны два состояния, отлича-

ющиеся спином;
— поскольку спин — величина векторная, для ус-

ловного обозначения спина используют стрелки, 
например:

�  или �
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— если два электрона занимают одну атомную ор-
биталь, они должны отличаться своим спином, что ус-
ловно обозначают так:

��
Два электрона, находящиеся на одной атомной орби-

тали, называются спаренными. Они имеют противопо-
ложно направленные спины.

Электронные конфигурации атомов

Упрощённая схема строения атома, например на-
трия, может быть записана следующим образом (рис. 5).

2e
8e

1e

K
n = 1

L
n = 2 M

n = 3

+11Na

Рис. 5

В центре изображено ядро с указанием его заряда: 
+11, следовательно, в атоме натрия 11 электронов, они 
распределены по трём энергетическим уровням, изобра-
жённым в виде дуг. Обозначения уровней даны вверху 
схемы. Цифры под дугами показывают число электро-
нов на данных уровнях. В атоме натрия на первом уров-
не находятся 2 электрона, на втором — 8 электронов и 
на третьем (внешнем) — 1 электрон.

При более подробном описании электронного стро-
ения атома принято записывать его электронную кон-
фигурацию.

Электронная конфигурация показывает распреде-
ление электронов в атоме по энергетическим уровням, 
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подуровням и орбиталям. Электронная конфигурация 
составляется в соответствии с принципом минимума 
энергии — вначале электронами заполняются атомные 
орбитали с наименьшей энергией, расположенные ближе 
к ядру. Экспериментально установлено, что атомные ор-
битали заполняются электронами в следующем порядке:

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s < 3d < 4p < 5s...

Обратите внимание: сначала заполняется 4s-атомная 
орбиталь и лишь затем — 3d. Причины этого изучают-
ся в старшей школе.

Составляя электронную формулу атома, сначала 
цифрой указывают номер энергетического уровня, за-
тем буквой (s, p, d, f) обозначают подуровень и, нако-
нец, указывают число электронов на данном подуровне 
(в виде верхнего индекса). Так, запись 1s2 означает, что 
на 1s-подуровне находятся два электрона.

Для составления электронной формулы любого ато-
ма достаточно знать порядковый номер элемента в Пе-
риодической системе (это даёт число электронов в ато-
ме), номер периода (указывает на число энергетических 
уровней, заполняющихся электронами) и приведённую 
выше последовательность заполнения атомных орбита-
лей электронами.

Рассмотрим электронное строение атомов первых че-
тырёх периодов Периодической системы Д.И. Менделеева.

Первый период содержит 2 элемента — водород и ге-
лий. Атом водорода имеет 1 электрон, располагающий-
ся на 1s-подуровне, что записывается следующей элек-
тронной формулой:

1H  1s1

Иногда используют так называемые графические 
электронные формулы, в которых каждая атомная ор-
биталь обозначается условно квадратиком, а каждый 
электрон — стрелкой. Для атома водорода графическая 
электронная формула выглядит так:

1s �
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Атом гелия содержит 2 электрона, оба они размеща-
ются на 1s-орбитали:

2Hе  1s2

Или в графическом виде:

1s ��
Обратите внимание на взаимное расположение стре-

лок: в соответствии с принципом В. Паули, 2 электрона, 
занимая одну атомную орбиталь, должны различаться 
своим спином.

На этом первый уровень, максимально вмещающий 
2 электрона, полностью заполнен. Именно поэтому пер-
вый период Периодической системы Д.И. Менделеева со-
держит только 2 элемента.

Второй период начинается элементом литием и за-
канчивается элементом неоном. Все электроны в атомах 
элементов второго периода располагаются на двух энер-
гетических уровнях.

В атоме лития всего 3 электрона, два из них на-
ходятся на первом энергетическом уровне и занимают
1s-орбиталь, третий электрон, в соответствии с выше-
сказанным, находится на втором энергетическом уров-
не, занимая 2s-орбиталь. Электронная конфигурация 
атома лития:

3Li  1s22s1

Строение внешнего электронного уровня можно за-
писать в графическом виде:

2s � 2p

За литием в Периодической системе следует элемент 
бериллий. Электронная конфигурация атома бериллия:

4Ве  1s22s2
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Строение внешнего электронного уровня можно за-
писать в графическом виде:

2s �� 2p

На этом 2s-подуровень полностью заполнился. 
В  атоме бора следующий электрон расположится на 
р-по дуровне:

5В  1s22s22р1,

или в графическом виде:

2s 
�

�� 2p

В атомах следующих элементов (углерод, азот, кис-
лород, фтор и неон) каждый последующий электрон так-
же располагается на р-подуровне. Если элементы Li и 
Be относятся к s-элементам, то B, C, N, O, F и Nе — 
к  р-элементам.

Электронные конфигурации атомов от углерода до 
неона таковы:

 6С 1s22s22р2

 7N 1s22s22р3

 8O 1s22s22р4

 9F 1s22s22р5

 10Ne 1s22s22р6

Изображая графическую электронную формулу ато-
мов р-элементов, следует руководствоваться правилом 
Хунда, в соответствии с которым электроны так рас-
полагаются в пределах подуровня, чтобы суммарный 
спин был максимальным (т.е. число неспаренных элек-
тронов должно быть наибольшим). Так, для атома угле-



24

рода можно изобразить строение внешнего электронного 
уровня двумя способами:

2s 
��

�� 2p  или 2s 
� �

�� 2p

Очевидно, что только вторая схема отвечает правилу 
Хунда. Аналогично, в атоме азота, находящемся в ос-
новном состоянии, имеется три неспаренных электрона:

2s 
� � �

�� 2p

Начиная с атома кислорода, каждый следующий 
р-электрон попадает на атомную орбиталь, уже занятую 
одним электроном. Это приводит к спариванию электро-
нов на р-орбиталях:

2s 
�� � �

�� 2p  2s 
���� �

�� 2p  2s 
������

�� 2p

O F Ne

Таким образом, в атоме неона все электроны — спа-
ренные. Кроме того, в атоме неона полностью завершён 
не только р-подуровень, но и весь второй энергетиче-
ский уровень (8 электронов). Вот почему второй пери-
од Периодической системы Д.И. Менделеева содержит 
8 элементов.

В третьем периоде Периодической системы Д.И. Мен-
делеева расположены также 8 элементов, это s-элементы 
натрий и магний:
 11Nа 1s22s22р63s1

 12Mg 1s22s22р63s2

и р-элементы — алюминий, кремний, фосфор, сера, 
хлор и аргон:
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 13Al 1s22s22р63s23p1

 14Si 1s22s22р63s23p2

 15P 1s22s22р63s23p3

 16S 1s22s22р63s23p4

 17C 1s22s22р63s23p5

 18Ar 1s22s22р63s23p6

Элементом аргоном третий период заканчивается.
Казалось бы, на третьем уровне остались вакант-

ными 3d-орбитали, и именно они должны запол-
няться электронами после того, как в атоме аргона 
полностью заполнился 3р-подуровень. Однако после ар-
гона в атомах калия и кальция начинают заполняться 
4s-орбитали:

 19K 1s22s22р63s23p64s1

 20Ca 1s22s22р63s23p64s2

Таким образом, четвёртый период, как и другие пе-
риоды, начинается с s-элементов — калия и кальция, 
в атомах которых происходит заполнение электронами 
4s-орбиталей. Это становится возможным с учётом то-
го, что в атомах этих элементов энергия 4s-подуровня 
меньше энергии 3d-подуровня. И только после запол-
нения 4s-оболочки происходит заполнение вакантной 
3d-оболочки. Первый 3d-электрон появляется в атоме 
скандия*:

 21Sc 1s22s22р63s23p63d14s2

Скандий и последующие элементы называют-
ся 3d-элементами, всего их десять (так как на пяти 
d-орбиталях может максимально разместиться 10 элек-

* Обратите внимание, что заполняется сначала 4s-подуровень, 
а  затем — 3d, а записывается в электронной формуле сначала 
3d-подуровень, а затем 4s (в порядке увеличения номера энергети-
ческого уровня).
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тронов). d-Элементы наряду с f-элементами относятся 
к  так называемым переходным элементам. Переходные 
элементы всегда располагаются в побочных подгруппах 
Периодической системы.

Приведём электронные конфигурации переходных 
элементов четвёртого периода:

 21Sc 1s22s22р63s23p63d14s2

 22Ti 1s22s22р63s23p63d24s2

 23V 1s22s22р63s23p63d34s2

 24Cr 1s22s22р63s23p63d54s1

 25Mn 1s22s22р63s23p63d54s2

 26Fe 1s22s22р63s23p63d64s2

 27Co 1s22s22р63s23p63d74s2

 28Ni 1s22s22р63s23p63d84s2

 29Cu 1s22s22р63s23p63d104s1

 30Zn 1s22s22р63s23p63d104s2

Обратите внимание на электронные конфигурации 
атомов хрома и меди. Вместо конфигурации 3d44s2 атом 
хрома имеет конфигурацию 3d54s1. Это связано с пере-
ходом одного из 4s-электронов на 3d-подуровень, что 
объясняют повышенной устойчивостью наполовину за-
полненной d-оболочки. Аналогичный «провал электро-
на» имеет место и в атоме меди, что связано с повышен-
ной устойчивостью полностью заполненной d-оболочки.

После заполнения 3d-подуровня происходит заполне-
ние электронами 4p-подуровня. Электронные конфигу-
рации остальных элементов четвёртого периода таковы:

 31Ga 1s22s22р63s23p63d104s24p1

 32Ge 1s22s22р63s23p63d104s24p2

 33As 1s22s22р63s23p63d104s24p3

 34Se 1s22s22р63s23p63d104s24p4

 35Br 1s22s22р63s23p63d104s24p5

 36Kr 1s22s22р63s23p63d104s24p6
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В атоме криптона заканчивается заполнение р-по д- 
уровня, криптон — последний элемент 4-го перио-
да. Всего в 4-м периоде 18 химических элементов  — 
2  s-элемента, 10 d-элементов и 6 р-элементов.

Электроны, находящиеся на последнем энергетиче-
ском уровне, называются внешними электронами. Так, 
в атоме фосфора (элемент 3 периода) внешними являют-
ся 3s23p3-электроны, в атоме железа (элемент 4 периода) 
внешними являются 4s2-электроны, в атоме брома (эле-
мент 4 периода) внешними являются 4s24p5-электроны.

Электроны, которые могут принимать участие в об-
разовании химических связей, называются валентными 
электронами. Для элементов главных подгрупп валент-
ными являются внешние s- и р-электроны. Для элемен-
тов побочных подгрупп валентными являются внешние 
s- и предвнешние d-электроны. Так, валентными элек-
тронами являются:

— для атома фосфора — 3s23p3-электроны (5 ва-
лентных электронов);

— для атома железа — 3d64s2-электроны (8 валент-
ных электронов);

— для атома брома — 4s24p5-электроны (7 валент-
ных электронов).

Число валентных электронов в большинстве своём 
равно номеру группы, в которой располагается элемент 
в Периодической системе.

Задания

1. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер перио-
да и номер группы, в которых распо-
ложен  данный химический элемент. 

Ответ: 
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2. На приведённом рисунке изображе-
на модель атома химического эле-
мента.
Запишите в поле ответа номер пери-
ода и номер группы, в которых рас-
положен данный химический эле-
мент. 

Ответ: 

3. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер периода 
и номер группы, в которых расположен  
данный химический элемент. 

Ответ: 

4. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер периода, 
в котором расположен данный химиче-
ский элемент, и величину заряда ядра 
его атома. 

Ответ: 

5. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер перио-
да и номер группы, в которых располо-
жен данный химический элемент. 

Ответ: 

2 4

2 6

2 8 1



29

6. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер груп-
пы, в которой расположен  данный 
химический элемент, и значение за-
ряда ядра его атома. 

Ответ: 

7. На приведённом рисунке изображе-
на модель атома химического эле-
мента.
Запишите в поле ответа номер пери-
ода и номер группы, в которых рас-
положен данный химический эле-
мент. 

Ответ: 

8. На приведённом рисунке изображе-
на модель атома химического эле-
мента.
Запишите в поле ответа номер пери-
ода, в котором расположен  данный 
химический элемент, и величину за-
ряда ядра его атома. 

Ответ: 

9. На приведённом рисунке изо-
бражена модель атома химиче-
ского элемента.
Запишите в поле ответа номер 
периода и номер группы, в ко-
торых расположен данный хи-
мический элемент. 

Ответ: 

2 8 5e–
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10. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер пери-
ода, в котором расположен  данный 
химический элемент, и валентность 
элемента в его водородном соедине-
нии. 

Ответ: 

11. На приведённом рисунке изображена мо-
дель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер периода, 
в котором расположен  данный химиче-
ский элемент, и его высшую валентность 
по кислороду. 

Ответ: 

12. На приведённом рисунке изображе-
на модель атома химического эле-
мента.
Запишите в поле ответа номер пери-
ода, в котором расположен данный 
химический элемент, и его высшую 
валентность по кислороду. 

Ответ: 

13. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер периода, 
в котором расположен данный химиче-
ский элемент, и его валентность по во-
дороду.  

Ответ: 

2e–2e–

2 6
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14. На приведённом рисунке изображена 
модель атома химического элемента.
Запишите в поле ответа номер пери-
ода, в котором расположен данный 
химический элемент, и его валент-
ность в водородном соединении. 

Ответ: 

15. На приведённом рисунке изображе-
на модель атома химического эле-
мента.
Запишите в поле ответа номер груп-
пы, в которой расположен данный 
химический элемент, и значение его 
валентности в летучем водородном 
соединении.

Ответ: 

16. Каким из частиц соответствует электронная конфи-
гурация атома 1s22s22p63s23p6?

1) Li+

2) K+

3) Cs+

4) Na+

5) Cl–

17. Каким из частиц соответствует электронная конфи-
гурация атома 1s22s22p63s23p6?
1) N3–

2) Cl–

3) S6+

4) Na+

5) S2–

2 8 5e–



18. Восемь электронов на внешнем энергетическом уров-
не имеют ионы
1) P3+

2) S2–

3) Cl5+

4) Н+

5) Si4–

19. Восьмиэлектронную внешнюю оболочку имеют ионы
1) N3–

2) S4+

3) Br5+

4) N2+

5) Br7+

20. Число электронов в атоме аргона равно числу элек-
тронов в ионах
1) S2–

3) Na+

2) Al3+

4) F–

5) Ca2+
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1.2. Периодический закон
и Периодическая система химических 
элементов Д.И. Менделеева.
Физический смысл порядкового
номера химического элемента

Периодический закон — один из фундаментальных 
законов природы. Он был открыт великим русским 
учёным Д.И. Менделеевым в 1869 г. Дмитрий Ивано-
вич Менделеев пытался найти естественную классифи-
кацию химических элементов. В основу своих поисков 
учёный положил значения атомных масс элементов. Вы-
бор атомной массы связан с тем, что в середине XIX в. 
это была единственная определяемая характеристика 
химического элемента (никаких представлений об атом-
ных или ионных радиусах, энергии ионизации, сродстве 
к электрону, электроотрицательности в те времена не су-
ществовало).

Расположив 63 известных в то время химических эле-
мента в порядке возрастания атомных масс, Д.И. Мен-
делеев подметил определённую повторяемость свойств 
элементов. Периодический закон помог учёным понять, 
как устроен атом. В свою очередь, учение об атомном 
строении позволило уточнить формулировку Периоди-
ческого закона. Оказалось, что основная характеристи-
ка химического элемента — не атомная масса, а заряд 
ядра атома, поэтому современная формулировка Пери-
одического закона звучит так: «Свойства элементов, а 
также свойства образуемых ими соединений находятся 
в периодической зависимости от величины заряда ядер 
их атомов».

Графическим выражением Периодического закона 
является Периодическая система химических элемен-
тов, которую представляют обычно в виде таблицы. При 
разработке Периодической системы Д.И. Менделееву 
пришлось столкнуться с огромными трудностями. Так, 
в 1869 г. одни химические элементы были ещё не от-
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крыты, свойства многих других были изучены явно не-
достаточно, атомные массы некоторых элементов были 
определены неправильно. На основании Периодическо-
го закона учёный исправил атомные массы некоторых 
элементов (бериллия, урана, индия и др.), предсказал 
существование нескольких неизвестных тогда элемен-
тов (скандия, германия, галлия и др.), детально описал 
свойства не только неоткрытых элементов, но и их важ-
нейших соединений (оксидов, гидроксидов, солей). В те-
чение последующих 15 лет все предсказанные Менделе-
евым элементы были открыты. Более того, оказалось, 
что многие свойства этих элементов были определены 
первооткрывателями неверно — предсказания Менделе-
ева лучше соответствовали действительности. Открытие 
предвиденных Д.И. Менделеевым химических элемен-
тов привело к всеобщему признанию Периодического 
закона.

Каждый элемент в Периодической системе имеет своё 
место, определяемое номером группы и номером перио-
да. Порядковый номер элемента в Периодической систе-
ме — наиболее важная характеристика элемента. Имен-
но порядковый номер (или атомный номер) указывает 
на заряд ядра атома данного элемента, а следователь-
но, на число протонов в ядре и на число электронов в
атоме.

Совпадение величины заряда ядра и атомного номе-
ра элемента в Периодической таблице Д.И. Менделеева 
было в 1913 г. экспериментально подтверждено Г. Мозли, 
изучавшим рентгеновские спектры различных элемен-
тов. Г. Мозли подтвердил, что Д.И. Менделеев правиль-
но разместил элементы в Периодической системе даже 
в  тех случаях, когда был нарушен принцип возрастания 
атомных масс (в случае аргона, кобальта, иода). Неосо-
знанно Менделеев предугадал, что в соответствии с най-
денным им порядком расположения этих элементов про-
исходит увеличение заряда ядер их атомов, тем самым 
незначительные отступления в Периодической системе 
были устранены.
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1.2.1. Группы и периоды Периодической системы

Периодическая система химических элементов Д.И. Мен-
делеева состоит из вертикально расположенных коло-
нок (групп элементов) и горизонтально расположенных 
рядов (периодов). В настоящее время известно множе-
ство модификаций Периодической таблицы элементов. 
В последнее время в соответствии с рекомендациями 
ИЮПАК начинает использоваться длиннопериодная Пе-
риодическая таблица, состоящая из 18 групп (рис. 6):

Рис. 6

В этой таблице группы элементов обозначаются 
арабскими цифрами.

Большинство химиков продолжает пользоваться ко-
роткопериодной Периодической таблицей (рис. 7).

Рис. 7
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В короткопериодном варианте Периодическая табли-
ца содержит 8 групп элементов, они обозначаются рим-
скими цифрами. Группами называют вертикальные ко-
лонки Периодической системы. Группа состоит из двух 
подгрупп — главной и побочной. В последнее время 
вместо термина «главная подгруппа» используют тер-
мин «группа А» (с указанием номера группы), а вместо 
«побочной подгруппы» — «группа В». Так, пятую груп-
пу образуют элементы азот, фосфор, мышьяк, сурьма, 
висмут (группа VA) и ванадий, ниобий, тантал (груп-
па VB).

Атомы элементов, принадлежащих к одной группе, 
имеют, как правило, одинаковое число валентных элек-
тронов и, следовательно, — одинаковую высшую сте-
пень окисления. Так, электронные конфигурации ато-
мов фосфора и ванадия таковы:

 P 1s22s22p63s23p3

 V 1s22s22p63s23p63d34s2

И атомы фосфора, и атомы ванадия содержат по 
5  валентных электронов (они подчёркнуты). В атоме 
фосфора валентными являются 5 электронов внешнего 
уровня 3s23p3. В атоме ванадия валентными являются 
внешние s- и предвнешние d-электроны 3d34s2. За счёт 
пяти валентных электронов и фосфор, и ванадий про-
являют высшую степень окисления +5, образуя высшие 
оксиды Р2О5 и V2O5. Различия в электронном строении 
атомов фосфора и ванадия, а также различия в валент-
ных электронах обуславливают отнесение этих элементов 
к разным подгруппам — главной и побочной. Главные 
подгруппы образованы s- и р-элементами, побочные под-
группы — d- и f-элементами (переходными металлами).

Для d-элементов I и VIII групп число валентных элек-
тронов не совпадает с номером группы. Так, в IB группе 
расположены элементы медь и золото, для которых бо-
лее характерна степень окисления не +1, а соответствен-
но +2 и +3. В VIIIВ группе есть элементы: кобальт, ни-
кель, палладий и др., — которые не проявляют высшей 
степени окисления +8.
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Период — это горизонтальный ряд элементов, распо-
ложенных в порядке возрастания зарядов ядер атомов. 
В Периодической системе Д.И. Менделеева семь перио-
дов, последний период незавершённый. Каждый период 
(кроме первого) начинается щелочным металлом и за-
канчивается инертным газом. Первый период содержит 
лишь 2 элемента (водород и гелий), второй и третий пе-
риоды — по 8 элементов. Первые три периода называют 
малыми периодами. В отличие от первых трёх периодов 
все последующие периоды называют большими, они со-
держат по 18 и более элементов.

Если порядковый номер указывает на общее число 
электронов в атоме элемента, то номер периода указы-
вает на число энергетических уровней, на которых рас-
положены электроны в этом атоме. Так, все 15 электро-
нов в атоме фосфора (элемент № 15) расположены на 
трёх энергетических уровнях (так как фосфор — эле-
мент третьего периода). Все 26 электронов в атоме желе-
за (элемент № 26) расположены на четырёх энергетиче-
ских уровнях (так как железо — элемент 4-го периода).

1.2.2. Закономерности изменения свойств элементов
и их соединений в связи с положением
в Периодической системе химических элементов
Изменение свойств элементов в главных подгруппах

В состав подгрупп входят химические элементы со 
сходными свойствами. Если число электронов на внеш-
нем уровне одинаково для всех элементов одной под-
группы (оно равно номеру группы), то другие свойства 
элементов закономерно изменяются в подгруппе с уве-
личением зарядов ядер атомов. Так, сверху вниз воз-
растает число заполненных электронных слоёв, следова-
тельно, возрастают атомные радиусы элементов. В силу 
этого возрастает лёгкость отдачи внешних электронов, 
уменьшается электроотрицательность элементов, усили-
ваются металлические свойства и, напротив, ослабева-
ют неметаллические свойства простых веществ, образо-
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ванных этими элементами. Соответственно, кислотные 
свойства оксидов и гидроксидов сверху вниз по подгруп-
пе уменьшаются, а оснóвные — усиливаются.

Так, для элементов IVA группы:

6C — 14Si — 32Ge — 50Sn — 82Pb

с увеличением заряда ядра от 6 до 82:
— возрастает атомный радиус от 0,77Å для углерода 

до 1,75Å для свинца;
— уменьшается энергия, необходимая для отрыва 

электрона из атома (энергия ионизации), от зна-
чения 11,3 эВ для углерода до 7,4 эВ для свинца;

— уменьшается электроотрицательность элементов 
от 2,5 для углерода до 1,5 для свинца.

Все эти данные свидетельствуют об ослаблении не-
металлического характера элементов и усилении метал-
лического характера. Действительно, углерод и кремний 
относятся к типичным неметаллам, в то время как про-
стые вещества олово и свинец — металлы.

В ряду высших оксидов

CО2 — SiО2 — GeО2 — SnО2 — PbО2

первые два проявляют исключительно кислотные свой-
ства; оксид германия — амфотерный, с преобладанием 
кислотных свойств; оксид олова — амфотерный, с пре-
обладанием оснóвных свойств; оксид свинца — преиму-
щественно проявляет оснóвные свойства. Следовательно, 
происходит закономерное ослабление кислотных свойств 
оксидов (и гидроксидов) и усиление оснóвных.

Свойства элементов главной и побочной подгрупп су-
щественно различаются. В то же время, благодаря Пе-
риодической системе, мы находим много общего в свой-
ствах всех элементов, образующих данную группу.

Так, в VII группе имеются два элемента — хлор 
(VIIA группа) и марганец (VIIB группа). Хлор образует 
простое вещество — неметалл, газообразный при обыч-
ных условиях, очень ядовитый. Марганец — типичный 
металл со всеми свойствами металлов (твёрдый, пла-
стичный, электропроводный). Что же объединяет эти 
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несхожие элементы? Почему они находятся в одной 
группе Периодической системы? Всё дело в том, что и 
атомы хлора, и атомы марганца содержат по 7 валент-
ных электронов:

 Cl 1s22s22p63s23p5

 Mn 1s22s22p63s23p63d54s2

Поэтому высшая степень окисления для этих эле-
ментов одна и та же, а именно +7.

Хлор и марганец образуют высшие оксиды одного 
состава: Cl2O7 и Mn2O7. Оба эти оксида кислотные, энер-
гично взаимодействуют с водой с образованием кислот 
одного и того же состава:

Cl2O7 + Н2О = 2HClO4 — хлорная кислота,
Mn2O7 + Н2О = 2HMnO4 — марганцевая кислота.

Оба оксида (и отвечающие им кислоты) — очень не-
устойчивы и являются сильнейшими окислителями.

И хлорная, и марганцевая кислоты относятся к 
наиболее сильным кислотам. При нейтрализации кис-
лот получаются однотипные соли — перхлораты и пер-
манганаты, например KClO4 и KMnO4. При небольшом 
нагревании обе соли легко разлагаются с выделением 
кислорода. Всё это и позволяет рассматривать элементы 
хлор и марганец в одной группе Периодической системы 
элементов Д.И. Менделеева.

Изменение свойств элементов по периоду

Рассмотрим свойства элементов второго периода:

3Li — 4Be — 5B — 6C — 7N — 8O — 9F — 10Ne

Второй период, как и все остальные периоды, на-
чинается с s-элемента, в данном случае с лития. Элек-
тронная конфигурация внешнего электронного уровня 
атома лития 2s1. Заканчивается второй период, как и 
все остальные периоды, р-элементом, в данном случае 
инертным газом неоном, внешняя электронная конфи-
гурация которого 2s22p6. С увеличением зарядов ядер 
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атомов по периоду происходит последовательное увели-
чение числа электронов на внешнем уровне — от 1 в ато-
ме лития до 8 в атоме неона. Это приводит к уменьше-
нию атомного радиуса от 1,59Å в случае лития до 0,35Å 
в случае неона. Следствием уменьшения атомных ради-
усов является ослабление металлических свойств про-
стых веществ, образованных элементами второго пе-
риода, и усиление неметаллических. С уменьшением 
атомных радиусов увеличивается электроотрицатель-
ность элементов от 1,0 у лития до 4,1 у фтора. Всё это 
обуславливает ослабление оснóвного характера оксидов 
и гидроксидов и усиление кислотных свойств оксидов и 
гидроксидов по периоду слева направо.

Так, первые два химических элемента второго пе-
риода — литий и бериллий — относятся к металлам, 
остальные элементы — к неметаллам. Оксид лития Li2O 
обладает сильными оснóвными свойствами, ему отвеча-
ет гидроксид LiOH — сильное основание, щёлочь. Сле-
дующий элемент — бериллий — образует оксид ВеО и 
гидроксид Ве(ОН)2 — с амфотерными свойствами. Та-
ким образом, основность оксида и гидроксида значи-
тельно уменьшается при переходе от Li к Ве. После-
дующие элементы — бор, углерод и азот — образуют 
оксиды и гидроксиды кислотного характера, причём 
в ряду оксидов В2О3 — СО2 — N2O5 или гидроксидов 
Н3ВО3 — Н2СО3 — HNO3 кислотность существенно воз-
растает. Если борная кислота относится к наиболее сла-
бым кислотам, то азотная кислота — одна из сильней-
ших неорганических кислот.

В третьем периоде характер изменения свойств эле-
ментов и их соединений в принципе такой же, посколь-
ку аналогичны электронные конфигурации элементов 
третьего и второго периодов. Начинается третий пери-
од s-элементом — щелочным металлом натрием, обра-
зующим оксид Na2O и гидроксид NaOH с сильными ос-
но вными свойствами. Основность оксида и гидроксида 
магния (MgO и Mg(OH)2) существенно ниже, чем у со-
единений натрия — это связано с уменьшением атом-
ного радиуса, увеличением электроотрицательности и 
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ослаблением металлических свойств элементов по пе-
риоду. Металлические свойства алюминия — первого 
р-элемента третьего периода — ещё более ослаблены по 
сравнению с магнием. Поэтому алюминий образует ок-
сид Al2O3 и гидроксид Al(OH)3, обладающие амфотерны-
ми свойствами. Следовательно, оснóвный характер ок-
сида и гидроксида алюминия ещё менее выражен, чем 
у  соединений магния. Более того, сам факт амфотерно-
сти указывает на проявление слабых кислотных свойств 
у соединений алюминия. Кислотный характер оксидов и 
гидроксидов ещё более усиливается при переходе к сле-
дующим элементам третьего периода. Кремний, фосфор, 
сера и хлор образуют оксиды и гидроксиды с ярко вы-
раженными кислотными свойствами, причём от крем-
ния к хлору кислотность соединений существенно уси-
ливается. Если кремниевая кислота H4SiO4 относится 
к  слабым кислотам, то фосфорная Н3РО4 — к кисло-
там средней силы, а серная H2SO4 и хлорная HClO4 — 
к сильным кислотам. Завершается третий период инерт-
ным газом аргоном.

Рассмотренные тенденции в изменении свойств эле-
ментов и их соединений по периодам Периодической си-
стемы химических элементов сохраняются и в больших 
периодах, например в четвёртом. Однако в больших пе-
риодах есть и особенности в изменении свойств элемен-
тов. Так, четвёртый период начинается s-элементами 
калием и кальцием, атомы которых имеют на внешнем 
энергетическом уровне соответственно 1 и 2 электрона:

 19K 4s1

 20Ca 4s2

Если в малых периодах после s-элементов следуют
р-элементы, то в больших периодах между s- и р-элемен-
тами вклинивается семейство d-элементов. В четвёртом 
периоде за элементом кальцием следуют 10 d-элементов, 
в атомах которых заполняется предвнешний 3d-подуро-
вень:
 21Sc 1s22s22р63s23p63d14s2

 22Ti 1s22s22р63s23p63d24s2
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 23V 1s22s22р63s23p63d34s2

 24Cr 1s22s22р63s23p63d54s1

 25Mn 1s22s22р63s23p63d54s2

 26Fe 1s22s22р63s23p63d64s2

 27Co 1s22s22р63s23p63d74s2

 28Ni 1s22s22р63s23p63d84s2

 29Cu 1s22s22р63s23p63d104s1

 30Zn 1s22s22р63s23p63d104s2

После заполнения 3d-подуровня происходит заполне-
ние электронами 4p-подуровня. Электронные конфигу-
рации р-элементов четвёртого периода таковы:

 31Ga 1s22s22р63s23p63d104s24p1

 32Ge 1s22s22р63s23p63d104s24p2

 33As 1s22s22р63s23p63d104s24p3

 34Se 1s22s22р63s23p63d104s24p4

 35Br 1s22s22р63s23p63d104s24p5

 36Kr 1s22s22р63s23p63d104s24p6

Поскольку в атомах переходных элементов заполня-
ется не внешний, а предвнешний подуровень (в то вре-
мя как число электронов на внешнем уровне остаётся 
практически одинаковым), то свойства элементов при 
переходе от скандия к цинку меняются более плавно. 
Медленнее, чем во втором и третьем периодах, умень-
шаются атомные радиусы, уменьшаются металлические 
свойства, возрастает электроотрицательность. Следует 
заметить, что если переходный элемент образует произ-
водные в нескольких степенях окисления, то с ростом 
степени окисления происходит закономерное уменьше-
ние оснóвных свойств оксидов и гидроксидов и усиле-
ние кислотных свойств.

Так, марганец образует оксиды MnO, Mn2O3, MnO2, 
Mn2O7. В этом ряду основность оксидов заметно уменьша-
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ется. Оксиду марганца(II) отвечает основание Mn(OH)2,
являющееся основанием средней силы, способным вы-
теснять, например, аммиак из его солей (так ведут себя 
гидроксиды щелочных и щёлочно-земельных металлов). 
Основность оксидов марганца(III) и (IV) заметно ниже. 
Оксид же марганца(VII) оснóвных свойств практически 
не проявляет, он относится к кислотным оксидам, обра-
зующим с водой кислоту, в данном случае  — марган-
цевую кислоту HMnO4. Таким образом, оксид марган-
ца(II) MnO проявляет оснóвные свойства, оксиды Mn2O3 
и MnO2  — амфотерные свойства, а оксид Mn2O7  — 
кислотные. Таков же характер изменения кислот-
но-оснóвных свойств оксидов и гидроксидов в зависимо-
сти от степени окисления и для остальных переходных
элементов.

В заключение раздела укажем, что химические 
элементы, расположенные в диагональном направле-
нии Периодической системы, также иногда могут про-
являть близость многих физических и химических 
свойств. Это явление носит название «диагонального 
сходства». Так, химические свойства лития и его со-
единений иногда оказываются гораздо ближе к свой-
ствам магния, чем к свойствам остальных щелочных 
металлов. Аналогично, свойства бериллия гораздо бли-
же к свойствам алюминия, чем к свойствам щёлочно-
земельных металлов, а свойства бора — ближе к свой-
ствам кремния:

Li Be B C

Na Mg Al Si

Диагональное сходство можно объяснить, если 
принять во внимание характер изменения атомных 
радиусов по группам и периодам: уменьшение ради-
усов в периодах (слева направо) приблизительно ком-
пенсируется увеличением радиусов в группах (сверху 
вниз). Тем самым оказываются весьма близки атом-
ные радиусы лития и магния, бериллия и алюминия
и др.



44

Задания

1. Расположите предложенные химические элементы — 
1) алюминий 
2) углерод 
3) кремний
в порядке увеличения их электроотрицательности.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

2. Расположите предложенные химические элементы —
1) кислород 
2) фтор 
3) хлор
в порядке увеличения их электроотрицательности.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

3. Расположите предложенные химические элементы — 
1) кислород 
2) фтор 
3) хлор
в порядке увеличения их атомного радиуса.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

4. Расположите предложенные химические элементы — 
1) кислород 2) сера  3) фосфор
в порядке уменьшения их атомного радиуса.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 
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5. Расположите предложенные химические элементы — 
1) сера  2) кислород  3) фосфор
в порядке увеличения их электроотрицательности.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

6. Расположите предложенные химические элементы — 
1) углерод  2) азот  3) фосфор
в порядке увеличения кислотного характера их выс-
ших оксидов. 
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

7. Расположите предложенные химические элементы — 
1) кремний  2) азот  3) хлор
в порядке увеличения кислотного характера их выс-
ших оксидов.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

8. Расположите предложенные химические элементы — 
1) фосфор  2) углерод  3) хлор
в порядке уменьшения кислотного характера их выс-
ших оксидов.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

9. Расположите предложенные химические элементы — 
1) кальций  2) барий 3) алюминий
в порядке увеличения основного характера их окси-
дов. 
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Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.
Ответ:  ��  � 

10. Расположите предложенные химические элементы — 
1) бор  2) литий  3) натрий
в порядке уменьшения восстановительных свойств 
отвечающих им простых веществ.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

11. Расположите предложенные химические элементы — 
1) кремний  2) магний  3) азот
в порядке увеличения восстановительных свойств 
отвечающих им простых веществ.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

12. Расположите предложенные химические элементы — 
1) бром  2) хлор   3) водород
в порядке увеличения их электроотрицательности.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

13. Расположите предложенные химические элементы — 
1) водород  2) гелий  3) литий
в порядке увеличения их атомного радиуса.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 



47

14. Расположите предложенные химические элементы — 
1) водород  
2) гелий  
3) литий
в порядке увеличения лёгкости отдачи электрона.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

15. Расположите предложенные химические элементы — 
1) бор  
2) алюминий  
3) азот
в порядке увеличения кислотного характера их выс-
ших гидроксидов.
Запишите номера указанных элементов в соответ-
ствующем порядке.

Ответ:  ��  � 

16. В ряду химических элементов Na — Mg — Al:
1) уменьшается заряд ядер атомов
2) увеличивается число электронов во внешнем 

электронном слое
3) уменьшается электроотрицательность
4) уменьшается радиус атомов
5) усиливаются металлические свойства
Ответ:  ______________ .

17. В ряду химических элементов Li — Be — B
1) увеличивается заряд ядер атомов
2) возрастают кислотные свойства образуемых ги-

дроксидов
3) увеличивается число электронных уровней
4) уменьшается электроотрицательность
5) возрастает атомный радиус
Ответ:  ______________ .
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18. В ряду химических элементов Be — Mg — Ca
1) увеличивается атомный радиус
2) возрастает высшая степень окисления
3) увеличивается значение электроотрицатель-

ности
4) увеличиваются оснóвные свойства образуемых 

гидроксидов
5) уменьшается число электронов на внешнем 

уровне
Ответ:  ______________ .

19. В ряду химических элементов F — Cl — Br
1) уменьшается электроотрицательность
2) увеличивается сила образуемых кислородсодер-

жащих кислот
3) увеличивается сила образуемых бескислородных 

кислот
4) уменьшается радиус атомов
5) увеличивается значение высшей степени окисле-

ния
Ответ:  ______________ .

20. В ряду химических элементов Na — K — Rb
1) возрастает высшая степень окисления
2) увеличивается атомный радиус
3) увеличивается значение электроотрицательно-

сти
4) увеличиваются оснóвные свойства образуемых 

гидроксидов
5) уменьшается число электронов на внешнем уровне
Ответ:  ______________ .
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1.3. Строение молекул.
Химическая связь: ковалентная
(полярная и неполярная),
ионная, металлическая

Под химической связью понимают взаимодействие, 
приводящее к образованию физически устойчивой двух-
атомной системы. Термин «физически устойчивая си-
стема» означает, что при образовании химической связи 
энергия выделяется, что схематически может быть изо-
бражено в виде диаграммы, изображённой на рисунке 8.

A + B

A — B

E

�E

Рис. 8

Из диаграммы видно, что образование химической 
связи А—В при взаимодействии двух атомов А и В со-
провождается выделением энергии �Е. Эту энергию на-
зывают энергией связи: чем больше энергия связи, тем 
прочнее молекула.

Химическая связь образуется за счёт валентных элек-
тронов. Валентными являются s- и р-электроны внешнего 
уровня (для непереходных элементов), а также d-электроны 
предвнешнего уровня (для переходных элементов).

Различают три основных типа химических связей: 
ковалентную, ионную и металлическую.

Ковалентная связь

Ковалентная связь осуществляется за счёт образова-
ния общих электронных пар. Ковалентная неполярная 
связь образуется между атомами одного и того же хи-
мического элемента, например в молекулах Н2, О2, Cl2, 
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Na2
*. Ковалентная полярная связь образуется между 

атомами (обычно неметаллов), отличающимися по элек-
троотрицательности, например в молекулах HCl, H2O, 
NH3, а также AlCl3, TiCl4 и др.

Существуют два механизма образования ковалентной 
связи — обменный механизм (или механизм обобществ-
ления электронов) и донорно-акцепторный механизм.

В соответствии с первым механизмом ковалентная 
связь образуется при спаривании электронов, принадле-
жавших разным атомам. Так, при взаимодействии двух 
атомов водорода (электронная конфигурация 1s1) проис-
ходит образование общей электронной пары:

H  +  H � Н : Н

Аналогично, образование общей электронной пары 
происходит и при взаимодействии атомов водорода и 
хлора (конфигурация 3s23p5):

H  + •  Cl: ��H :  Cl   : 

В обоих случаях при сближении атомов происходит 
частичное перекрывание их электронных облаков, при 
этом в области между ядрами увеличивается плотность 
электронного заряда, что и приводит к образованию хи-
мической связи.

В соответствии с донорно-акцепторным механизмом об-
разования ковалентной связи, у одного атома (донора) долж-
на быть неподелённая электронная пара, которая взаимо-
действует с вакантной орбиталью другого атома (акцептора):

A: +  B ��A : B

И в этом случае химическая связь обусловлена по-
явлением общей электронной пары, которая до взаимо-
действия принадлежала одному из атомов.

* Да-да, существуют и молекулы Na2. В кристаллическом натрии ре-
ализуется металлическая кристаллическая решётка и металличе-
ская связь. Но в газовой фазе возможно взаимодействие отдельных 
атомов натрия друг с другом с образованием двухатомных молекул. 
Химическая связь в такой молекуле ковалентная неполярная.



Нельзя говорить об особых донорно-акцепторных 
связях: и в первом случае, и во втором случае образу-
ется ковалентная связь. Механизмы образования кова-
лентной связи различны, но природа связи одинакова 
во всех этих случаях.

Донорно-акцепторный механизм образования кова-
лентной связи реализуется во многих неорганических 
соединениях. Одна из связей образована по донорно-ак-
цепторному механизму в ионе аммония NH4

+, ионе ги-
дроксония Н3О+, молекулах озона О3 и азотной кис лоты.

Так, молекула аммиака взаимодействует с ионом во-
дорода (протоном) с образованием иона аммония:

H—

H

N

H

 : + H+ � H—

H

N

H

—H  

+

Одна из связей в ионе аммония образована по донор-
но-акцепторному механизму, но она ничем не отличает-
ся от остальных химических связей в этом ионе — ни 
длиной, ни прочностью (энергией).

Если между двумя атомами образовалась одна ко-
валентная связь (одна общая электронная пара), то 
она называется одинарной. Между двумя атомами мо-
гут возникать и кратные связи — двойные (две общие 
электронные пары) и тройные (три общие электронные 
пары). В структурных формулах одинарные связи изо-
бражаются одним валентным штрихом, двойные свя-
зи  — двумя валентными штрихами, тройные — тре-
мя. Ниже приведены структурные формулы некоторых 
молекул (с изображением неподелённых электронных 
пар, оставшихся на атомах после образования химиче-
ских связей):

H—

H

C

H

—H : N  N : : O   C   O  : H— O 

  O :
 

—S—
 

: O :

  O —H
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Среди ковалентных связей принято выделять, в со-
ответствии с симметрией электронного облака, �- и
	-связи. �-Связи образуются при перекрывании элек-
тронных облаков вдоль линии связи (рис. 9):

линия
связи

s s sp p p

Рис. 9

	-Связи образуются при боковом перекрывании 
р-электронных облаков над и под линией связи (рис. 10):

Рис. 10

Если между двумя атомами действует одинар-
ная связь, то она относится всегда к �-связям. В слу-
чае кратных связей между двумя атомами одна из них 
всегда �-связь, остальные — 	-связи. Так, в приведён-
ных выше формулах 	-связи имеются в молекулах азо-
та (1�  и 2	), углекислого газа (2� и 2	) и серной кисло-
ты (6� и 2	). В молекуле же метана все атомы связаны 
только �-связями (4�).

Основными характеристиками ковалентной связи 
являются длина и энергия. Под длиной связи понима-
ют соответствующее межъядерное расстояние. Химиче-
ская связь тем прочнее, чем меньше её длина. Так, в 
ряду однотипных соединений HF — HCl — HBr — HI 
происходит увеличение длины связи, вызванное увели-
чением размера атомов галогенов сверху вниз по под-
группе. Соответственно, в этом же ряду происходит и 
уменьшение прочности химической связи, уменьшение 
её энергии. Под энергией связи понимают энергию, ко-
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торая выделяется при образовании химической связи. 
Энергию связи выражают обычно в кДж/моль. Энергия 
связи по модулю равна энергии диссоциации (т.е.  раз-
рыва) связи. Энергия связи также зависит от кратно-
сти  — с увеличением кратности длина связи уменьша-
ется, а  прочность её возрастает. Основными свойствами 
ковалентной связи являются также её насыщаемость и 
направленность в пространстве.

Особо рассмотрим образование химических связей 
в  молекуле азотной кислоты HNO3.

Атом азота максимально может образовать четыре 
ковалентные связи — три по механизму спаривания 
электронов и одну по донорно-акцепторному механиз-
му, что вытекает из его электронного строения (рис. 11).

� � �
��

2s

2p

По механизму
 спаривания

По донорно-
акцепторному

механизму 

Рис. 11

Пять ковалентных связей атом азота, как известно, 
образовать не может из-за отсутствия вакантных (сво-
бодных) атомных орбиталей во втором энергетическом 
уровне.

Структурную формулу молекулы азотной кислоты с 
учётом четырёхковалентности азота можно изобразить 
двумя способами (рис. 12).

H— O —N
O:

O
 
:

 или H— O
 
—N

O:

O:

Рис. 12

Наличие формальных зарядов «+» и «–» связано с 
донорно-акцепторным механизмом образования одной 
из связей — электронная плотность от атома азота (доно-
ра) поступает на орбиталь атома кислорода (акцептора).
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Если бы верны были изображённые нами формулы, 
то в молекуле азотной кислоты должны быть разные 
концевые связи NO — одна более короткая (двойная), 
другая — более длинная (одинарная). Однако экспе-
риментальное исследование позволило установить рав-
ноценность этих двух концевых NO-связей. Их длина 
оказалась меньше, чем у одинарных связей, и больше, 
чем у двойных. Эту ситуацию можно объяснить, если 
предположить, что истинное строение молекулы азот-
ной кислоты является промежуточным между приведён-
ными выше двумя так называемыми граничными (или 
предельными) структурами. Это возможно, если пред-
положить, что в этой молекуле 	-связь, в отличие от 
�-связи, делокализована (как бы «размазана») по двум 
направлениям (более подробно с этой ситуацией вы бу-
дете знакомиться в старших классах при профильном 
изучении химии). В соответствии с этим предположени-
ем структурную формулу азотной кислоты изображают 
так (рис. 13):

H—O—N
O

O
1/2 

1/2 

Рис. 13

Делокализована не только 	-связь, но и формаль-
ный заряд на атомах кислорода. Говорят, что в моле-
куле азотной кислоты кратность концевых связей NO 
равна 1,5 (1� и 0,5	). Подобные «полуторные связи» из-
вестны во многих и неорганических, и органических мо-
лекулах.

Ионная связь

Химическая связь, осуществляемая за счёт электро-
статического взаимодействия разноимённо заряженных 
ионов, называется ионной.

Ионом называют заряженную частицу, которая обра-
зуется при присоединении электрона к атому или моле-
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куле или при отдаче электрона атомом или молекулой.
Соединения с ионной связью образуются при вза-

имодействии атомов элементов, резко отличающихся 
по электроотрицательности, например — при взаимо-
действии щелочных или щёлочноземельных металлов с 
кислородом или галогенами.

Рассмотрим, например, взаимодействие атомов на-
трия и хлора. Электронные конфигурации этих атомов 
таковы:
 Na 1s22s22p63s1

 Cl 1s22s22p63s23p5

Видно, что это атомы с незавершёнными внешними 
электронными оболочками. Атому натрия до получения 
завершённого внешнего уровня легче отдать 1 электрон, 
чем принять недостающие 7. Атому хлора, наоборот, 
легче принять недостающий 8-й электрон, чем отдать 
7  электронов. Это представлено схемами:

Na � Na+ + e 1s22s22p63s1 � 1s22s22p6 + e
Cl + e � Cl– 1s22s22p63s23p5 + e � 1s22s22p63s23p6

И в одном, и в другом случае получаются ионы 
с  полностью завершённым 8-электронным внешним 
уровнем (подчёркнуто в формуле). Подобные частицы 
с полностью завершённым внешним уровнем обладают 
повышенной устойчивостью, это и является движущей 
силой образования ионных соединений.

Образовавшиеся ионы Na+ и Cl– взаимодействуют 
и  объединяются в ионную молекулу:

Na  +     Cl   : �� [Na]+ [:  Cl  :]–

Ионная связь присутствует в таких соединениях, 
как NaCl, KI, CsBr, CaO, BaF2 и др.

Ионные молекулы существуют только в газовой фа-
зе при высоких температурах. В твёрдом (кристалличе-
ском состоянии) каждый положительно заряженный ион 
взаимодействует не с одним отрицательно заряженным 
ионом, а с множеством таких ионов. Это является след-

e
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ствием ненаправленности и ненасыщаемости ионной 
связи. В результате такого взаимодействия образуются 
ионные кристаллы, характеризующиеся регулярным, 
упорядоченным расположением ионов в пространстве 
(в узлах так называемой кристаллической решётки). 
Так, в реальном кристалле поваренной соли каждый 
ион натрия окружён шестью хлорид-ионами, а каждый 
хлорид-ион — шестью ионами натрия.

Отметим, что в реальности 100%-ной ионной свя-
зи не существует. Даже в таком соединении, как CsF, 
степень ионности связи не превышает 92%, а в кри-
сталлическом NaCl ещё меньше — всего 85%. Поэтому 
правильнее говорить о веществах с преимущественно 
ионным типом связи.

Металлическая связь

Металлическая связь — разновидность ненаправ-
ленной ковалентной связи. Она осуществляется между 
атомами с небольшим числом валентных электронов, 
слабо удерживаемых ядром, и большим числом вакант-
ных валентных орбиталей. Металлическая связь суще-
ствует в твёрдых металлах и их сплавах.

В атомах металлов на внешнем уровне находится не-
большое число электронов (один-два, реже — три). В то 
же время имеется относительно большое число свобод-
ных орбиталей на внешнем уровне. Так, у атома лития 
на 1 внешний электрон приходится 3 вакантных орби-
тали, в атоме натрия — на 1 внешний электрон при-
ходится 8 вакантных орбиталей. Валентные электроны 
слабо удерживаются ядром и способны свободно пере-
мещаться в пределах всех свободных орбиталей. В ре-
зультате при образовании кристаллической решётки 
валентные орбитали соседних атомов перекрываются и 
электроны свободно перемещаются с одной орбитали на 
другую в пределах всего кристалла, осуществляя тем 
самым химическую связь между всеми атомами метал-
ла. Так и  образуется металлическая связь. Таким об-
разом, твёрдый металл представляет собой «каркас» 



57

из атомов и положительных ионов, находящихся в уз-
лах кристаллической решётки и погружённых в «море» 
подвижных электронов. Как и другие виды химической 
связи, металлическая связь также имеет электростати-
ческую природу.

С особенностями металлической связи связаны та-
кие свойства металлов, как высокие электро- и тепло-
проводность, характерный металлический блеск, ков-
кость и пластичность.

Основное отличие металлической связи от ковалент-
ной связано с ненаправленностью металлической связи 
и её меньшей прочностью.

Задания

1. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ионная связь.
1) SrО
2) РBr3
3) Br2
4) KBr
5) H2S
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

2. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ионная связь.
1) Li2О
2) FeCl3
3) Cl2
4) H3N
5) BaH2
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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3. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует как ионная, так и 
ковалентная связи.
1) Nа2SО4   4)  NH4Br
2) H2SО4   5)  CaO
3) NH3
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

4. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ковалентная поляр-
ная связь.
1) Li2O   4)  CO
2) СaF2   5)  BaO
3) NH3
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

5. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ковалентная поляр-
ная связь.
1) K2SO4   4)  CO2
2) BaBr2   5)  CaO
3) NaCl
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

6. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ковалентная непо-
лярная связь.
1) H2   4)  CaO
2) BaBr2   5)  P4
3) NaCl
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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7. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ковалентная непо-
лярная связь.
1) бром   4)  красный фосфор
2) бромид кальция 5)  оксид фосфора(V)
3) кальций
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

8. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует как ковалентная по-
лярная, так и неполярная связи.
1) хлороводород  4)  пероксид натрия
2) сульфат кальция 5)  этан
3) пероксид водорода
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

9. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствуют два типа химиче-
ских связей.
1) фтороводород  4)  красный фосфор
2) сульфат кальция 5)  нитрат аммония
3) оксид марганца(VII)
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

10. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствуют два типа химиче-
ских связей.
1) H2O   4)  NH3
2) HNO3   5)  NH4Cl
3) KNO3
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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11. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствуют два типа химиче-
ских связей.
1) H2SO4   4)  H3PO4
2) Na2SO4   5)  NH3
3) KNO3
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

12. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ионная связь.
1) оксид углерода(IV)
2) оксид железа(III)
3) фтороводород
4) фторид кальция
5) гидрид калия
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

13. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых отсутствует ионная связь.
1) оксид углерода(IV) 4)  фторид кальция
2) оксид бария  5)  гидрид калия
3) фтороводород
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

14. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых отсутствует ионная связь.
1) CO   4)  K2SO4
2) BaO   5)  H2SO4
3) CaF2
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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15. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует ковалентная непо-
лярная связь.
1) пероксид водорода
2) бромоводород
3) бромид натрия
4) хлорид аммония 
5) алмаз
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

16. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, между молекулами которых образуется во-
дородная связь.
1) вода
2) бромоводород
3) водород
4) аммиак 
5) метан
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

17. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, между молекулами которых образуется во-
дородная связь.
1) H2
2) HF
3) CH4
4) NH3
5) SiH4
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 



18. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, между молекулами которых отсутствуют во-
дородные связи.
1) H2
2) HF
3) CH4
4) NH3
5) Н2О
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

19. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствуют как ионная, так и 
ковалентная химические связи.
1) H2SO4
2) NaNO3
3) CH4
4) NH4HSO4
5) NH3 ∙ H2O
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

20. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, в которых присутствует как неполярная, так 
и полярная ковалентная связь.
1) H2SO4
2) NaNO3
3) CH4
4) С2H6
5) H2O2
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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1.4. Валентность химических элементов.
Степень окисления
химических элементов

Валентность атома относится к основным химиче-
ским понятиям. Валентность характеризует способность 
атомов данного химического элемента к образованию хи-
мических связей. В разные исторические периоды раз-
вития химии это понятие имело различное содержание.

Ранее валентность определяли как число атомов од-
новалентного элемента, с которым соединяется один 
атом данного элемента. Так, водород считается типич-
ным одновалентным элементом. В молекуле бромово-
дорода HBr атом брома соединяется с одним атомом 
водорода, а атом серы в молекуле сероводорода H2S —
с двумя атомами водорода. Следовательно, бром в HBr 
одновалентен, а сера в H2S — двухвалентна. Значения 
валентности для различных элементов могут изменять-
ся от одного до восьми. Так, в хлорной кислоте HClO4 
элемент водород — одновалентный, кислород — двух-
валентный, хлор — семивалентный. В молекуле оксида 
ксенона XeO4 валентность ксенона достигает значения 
восемь. Всё это наглядно демонстрируют следующие 
структурные формулы, в которых показан порядок свя-
зи атомов в молекуле друг с другом в соответствии с их 
валентностями (причём каждой единице валентности от-
вечает один валентный штрих):

Н—Br H—S—H O  

O
 

Cl
 

O

—O—H O  

O
 

Xe
 

O

  O

Классическая теория не могла ответить на вопро-
сы, почему водород — одновалентный элемент, а кис-
лород — двухвалентный? Почему одни элементы про-
являют во всех соединениях одну и ту же постоянную 
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валентность (H, O, F, Са), а другие элементы — и их 
большинство — переменную валентность? Понять фи-
зический смысл валентности (и структурных формул) 
помогли современные теории строения атома и химиче-
ской связи. С развитием этих теорий изменилось и само 
понятие валентности. В настоящее время под валентно-
стью понимают число электронных пар, которыми дан-
ный атом связан с другими. Вот современное определе-
ние валентности:

Валентность (или ковалентность) определяется чис-
лом ковалентных связей, образуемых данным атомом 
в соединении.

Обратите внимание, валентность не имеет знака!
Валентные возможности атома определяются числом:
— неспаренных электронов;
— неподелённых электронных пар;
— вакантных валентных орбиталей.
Рассмотрим, например, валентные возможности ато-

мов ряда элементов.

1. Водород. Атом водорода имеет единственный ва-
лентный электрон, что отражает электронная формула 
1s1 или графическая формула

�

За счёт этого неспаренного электрона атом водорода 
может образовать только одну ковалентную связь с ка-
ким-либо другим атомом по механизму спаривания (или 
обобществления) электронов:

�

�

H

X

Другие валентные возможности у атома водорода 
отсутствуют. Поэтому водород проявляет единственную 
валентность, равную I.
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2. Углерод. Атом углерода, как элемент главной под-
группы IV группы, имеет четыре валентных электрона, 
что отражает электронная формула 2s22р2 или графи-
ческая формула

� �
��
2s

2p

Очевидно, что атом углерода может быть двухва-
лентным, образуя две ковалентные связи за счёт двух 
неспаренных электронов по механизму обобществления 
(спаривания) электронов. В частности, атом углерода 
проявляет валентность II в очень неустойчивых соеди-
нениях, например в карбене СН2:

� �
��
2s

2pС

� �1s 1s

H H

Однако наиболее многочисленны и устойчивы со-
единения углерода, в которых его валентность равна 
IV. Для образования четырёх ковалентных связей атом 
углерода переходит из основного в возбуждённое состо-
яние, характеризующееся наличием четырёх неспарен-
ных электронов:

С 2s22р2 � С 2s12р3

� �
��
2s

2p

  

�

  

� � �
�
2s

2p

Переход в возбуждённое состояние связан с некоторы-
ми энергетическими затратами (примерно 360 кДж/моль),
однако эти затраты полностью окупаются при образова-
нии 4 ковалентных связей. Так, при образовании 4 свя-
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зей С—Н выделяется 1640 кДж/моль, при образовании 
четырёх связей С—F выделяется 1910 кДж/моль.

Валентность IV атом углерода имеет в соединениях: 
CH4, CF4, CO2, H2CO3, CH3OH и многих других:

H—

H

C

H

—H F—

F

C

F

—F H—

H

C

H

—O—H

H—O

H—O
C  O O  C  O

Кроме валентности II и IV, углерод может проявлять 
и валентность III. Так, атом углерода образует три кова-
лентные связи в молекуле СО — в оксиде углерода(II). Это 
возможно за счёт одной вакантной атомной 2р-орбитали. 
Рассмотрим ещё раз электронную конфигурацию валент-
ных электронов атома углерода в основном состоянии:

� �
��
2s

2p

Атом углерода может образовать две ковалентные 
связи по механизму спаривания электронов (за счёт 
двух неспаренных электронов на р-подуровне) и ещё од-
ну связь — по донорно-акцепторному механизму (явля-
ется акцептором за счёт вакантной р-орбитали) (рис. 14).

� �
��
2s

2pС

�� � �
��
2s

2pO

Рис. 14
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На этой схеме две ковалентные связи, обозначенные 
волнистыми линиями, образованы по механизму обоб-
ществления (за счёт двух неспаренных электронов атома 
углерода и двух неспаренных электронов атома кислоро-
да), в то время как третья ковалентная связь, изображён-
ная прямой стрелкой, образована по донорно-акцептор-
ному механизму (атом кислорода — донор электронной 
пары, атом углерода — акцептор). Следовательно, валент-
ность углерода в молекуле СО равна III. Отсюда становит-
ся понятной современная структурная формула молеку-
лы СО, отражающая ковалентность углерода, равную III:

: С  O :

В этой формуле знаки «–» и «+» называются фор-
мальными зарядами, они показывают, что одна из свя-
зей образована по донорно-акцепторному механизму, 
причём электронная пара переходит с орбитали атома 
кислорода (поэтому на кислороде «+») на орбиталь угле-
рода (поэтому на углероде «–»).

Следовательно, атом углерода может проявлять ва-
лентности (ковалентности), равные II, III и IV (послед-
няя наиболее характерна).

3. Азот. Элемент азот находится во втором периоде, 
в главной подгруппе V группы, следовательно, элек-
тронная конфигурация внешнего электронного уровня 
2s22p3, или

� � �
��
2s

2p

Имея 5 валентных электронов, атом азота не может 
проявлять высшую валентность, равную номеру груп-
пы, и вот почему.

За счёт трёх неспаренных р-электронов атом азота 
может образовать максимально три ковалентные свя-
зи по механизму обобществления электронов. Ещё од-
ну связь, четвёртую, атом азота может образовать по 
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донорно-акцепторному механизму за счёт неподелён-
ной 2s-электронной пары (являясь донором её). По-
скольку во втором энергетическом (квантовом) слое 
нет вакантных орбиталей, то атом азота не может 
распарить 2s2-электронную пару и повысить свои ва-
лентные возможности. Таким образом, атом азота мо-
жет проявлять валентности I, II, III и IV, но не V! 
Азот не может быть пятивалентным! Даже в азот-
ной кислоте и своём высшем оксиде атом азота об-
разует только 4 ковалентные связи, являясь четы-
рёхвалентным, что видно из следующих формул:

H—O—N
O 

O 
    

O 

O 
N

O 
N

O 

O 

4. Фосфор. В отличие от атома азота, атом фосфо-
ра может увеличить свои валентные возможности. Эле-
мент фосфор находится в третьем периоде, в главной 
подгруппе V группы. Электронная конфигурация его 
валентных электронов 3s23p3, или

� � �
��
3s

3p

3d

Являясь аналогом азота, фосфор также может прояв-
лять валентности I, II, III и IV. Но так как для элемен-
тов третьего периода доступны вакантные 3d-орбитали, 
атом фосфора может перейти в возбуждённое состояние, 
переведя один из s-электронов на d-подуровень:

�
� � �

�
3s

3p

3d
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Таким образом, атом фосфора может образовать пять 
ковалентных связей по механизму спаривания электро-
нов. Валентность V фосфор проявляет в молекулах PF5, 
H3PO4, POCl3 и др.:

F

F

F

P

F

—F O  

OH

P—

OH

OH  

O
 

P

Подведём итог. Поскольку существует два механиз-
ма образования ковалентной связи (механизм обобщест-
вления электронов и донорно-акцепторный механизм), 
то валентные возможности атомов зависят в  первую 
очередь от числа неспаренных электронов в  данном 
атоме, во вторую очередь  — от наличия вакантных 
атомных орбиталей во внешнем уровне, в третью  — 
от числа неподелённых электронных пар. Валентность 
элементов первого периода не может превышать I, ва-
лентность элементов второго периода не может пре-
вышать  IV. В  общем случае максимально возможная 
валентность атома химического элемента не может пре-
вышать полного числа валентных атомных орбиталей.

Рассмотрим теперь ещё одно понятие — степень 
окисления.

Степень окисления — это условный заряд атома в 
соединении в предположении, что все связи в этом со-
единении ионные (т.е. все связывающие электронные 
пары полностью смещены к атому более электроотрица-
тельного элемента). В отличие от валентности, степень 
окисления имеет знак — она может быть отрицатель-
ной, нулевой или положительной.

Для подсчёта степеней окисления имеется ряд про-
стых правил. Суть их в следующем:

1. Степень окисления элемента в составе простого ве-
щества принимается равной нулю. Если вещество нахо-
дится в атомарном состоянии, то степень окисления его 
атомов также равна нулю.

2. Ряд элементов проявляют в соединениях постоян-
ную степень окисления. Среди них: фтор (–1), щелоч-

Cl Cl
Cl
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ные металлы (+1), щёлочно-земельные металлы, берил-
лий, магний и цинк (+2), алюминий (+3).

3. Кислород, как правило, проявляет степень окисле-
ния –2, за исключением пероксидов Н2О2 (–1) и фторида 
кислорода OF2 (+2).

4. Водород в соединениях с металлами (в гидридах) 
проявляет степень окисления –1, а в соединениях с не-
металлами, как правило, +1 (кроме SiH4, B2H6).

5. Алгебраическая сумма степеней окисления всех 
атомов в молекуле должна быть равной нулю, а в слож-
ном ионе — заряду этого иона.

Высшая положительная степень окисления равна, 
как правило, номеру группы элемента в Периодической 
системе. Так, сера (элемент VIA группы) проявляет выс-
шую степень окисления +6, азот (элемент V группы) — 
высшую степень окисления +5, марганец — переходный 
элемент VIIБ группы — высшую степень окисления +7. 
Это правило не распространяется на элементы побочной 
подгруппы I группы, степени окисления которых обыч-
но превышают +1, а также на элементы побочной под-
группы VIII группы. Также не проявляют своих высших 
степеней окисления, равных номеру группы, элементы 
кислород и фтор.

Низшая отрицательная степень окисления для эле-
ментов-неметаллов определяется вычитанием номера 
группы из числа 8. Так, сера (элемент VIA группы) 
проявляет низшую степень окисления –2, азот (элемент
V группы) — низшую степень окисления –3.

На основании приведённых выше правил можно 
найти степень окисления элемента в любом веществе.

Пример. Найдите степень окисления серы в кисло-
тах H2SO3, H2S2O5, H2S3O10.

Очевидно, что степень окисления водорода равна +1, 
кислорода –2. Обозначим степень окисления серы как q. 
Тогда можно записать:

2 · (+1) + q + 3 · (–2) = 0 q = +4

2 · (+1) + 2q + 5 · (–2) = 0 q = +4

2 · (+1) + 3q + 10 · (–2) = 0 q = +6



71

Таким образом, в первых двух кислотах степень 
окисления серы одинакова и равна +4, в последней кис-
лоте +6.

Задания

1. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и степенью окисления азота в этом соединении: 
к каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ 
ОКИСЛЕНИЯ АЗОТА

А) KNO3 1) – 3
Б) NO2 2) + 3
В) NF3 3) + 4

4) + 5
Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

2. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и степенью окисления азота в этом соединении: 
к каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой.

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ 
ОКИСЛЕНИЯ АЗОТА

А) HNO2 1) – 3
Б) NO2 2) + 3
В) NF3 3) + 4

4) + 5
Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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3. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и степенью окисления хлора в этом соединении: 
к каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой.

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
ХЛОРА

А) HClO2 1) – 1
Б) ClO2 2) + 3
В) ClF3 3) + 4

4) + 5

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

4. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и степенью окисления хлора в этом соединении: 
к каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой.

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
ХЛОРА

А) NaClO3 1) – 1
Б) HClO2 2) + 3
В) BrCl3 3) + 4

4) + 5

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В



5. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления кислорода в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
КИСЛОРОДА

А) HClO2 1) –2
Б) BaO2 2) –1
В) OF2 3) + 1

4) + 2

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

6. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и степенью окисления серы в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
СЕРЫ

А) K2S2O5 1) – 2
Б) SO2 2) – 1
В) FeS2 3) + 4

4) + 6

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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7. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и степенью окисления серы в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
СЕРЫ

А) K2S2O7 1) – 2
Б) H2SO4 2) – 1
В) H2S2 3) + 4

4) + 6

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

8. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления фосфора в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
ФОСФОРА

А) K2HPO4 1) – 3
Б) PH4Cl 2) – 1
В) P2S3 3) + 3

4) + 5

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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9. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления фосфора в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
ФОСФОРА

А) NaH2PO4

Б) PH4ClO4

В) PH3

1) – 3
2) – 1
3) + 3
4) + 5

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

10. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и степенью окисления серы в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой.

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
СЕРЫ

А) KHSO3

Б) NaHS
В) P2S3

1) – 2
2) – 1
3) + 4
4) + 6

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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11. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и валентностью углерода в этом соединении: к ка-
ждой позиции, обозначенной буквой, подберите соот-
ветствующую позицию, обозначенную цифрой.

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

ВАЛЕНТНОСТЬ 
УГЛЕРОДА

А) СO2
Б) СО
В) С2Н6

1) 1
2) 2
3) 3
4) 4

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

12. Установите соответствие между формулой соединения 
и валентностью серы в этом соединении: к каждой по-
зиции, обозначенной буквой, подберите соответству-
ющую позицию, обозначенную цифрой.

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

ВАЛЕНТНОСТЬ СЕРЫ

А) H2SO3

Б) SО3

В) FeS2

1) 2
2) 3
3) 4
4) 6

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

13. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и валентностью углерода в этом соединении: к ка-
ждой позиции, обозначенной буквой, подберите соот-
ветствующую позицию, обозначенную цифрой. 
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ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

ВАЛЕНТНОСТЬ 
УГЛЕРОДА

А) H2СO3 1) 1
Б) СО 2) 2
В) СН3COOH 3) 3

4) 4

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

14. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления углерода в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
УГЛЕРОДА

А) СBr4 1) –4
Б) СH4 2) 0
В) Н2С2О4 3) +3

4) +4

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

15. Установите соответствие между формулой соедине-
ния и валентностью углерода в этом соединении: к ка-
ждой позиции, обозначенной буквой, подберите соот-
ветствующую позицию, обозначенную цифрой. 
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ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

ВАЛЕНТНОСТЬ 
УГЛЕРОДА

А) СF4 1) 1
Б) СО 2) 2
В) С2F6 3) 3

4) 4

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

16. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления углерода в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
УГЛЕРОДА

А) CaC2 1) –4
Б) Al4C3 2) –1
В) Н2С2О4 3) +3

4) +4

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

17. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления фосфора в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой.
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ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
ФОСФОРА

А) Ca3P2 1) – 1
Б) PH3 2) – 3
В) H3PO3 3) + 3

4) + 5

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

18. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления фосфора в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
ФОСФОРА

А) PBr3 1) – 1
Б) H3PO3 2) + 1
В) H3PO2 3) + 3

4) + 5

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

19. Установите соответствие между формулой соединения 
и степенью окисления фосфора в этом соединении: 
к  каждой позиции, обозначенной буквой, подберите 
соответствующую позицию, обозначенную цифрой. 
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ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

СТЕПЕНЬ ОКИСЛЕНИЯ 
ФОСФОРА

А) Mg3P2 1) – 1
Б) PH3 2) – 3
В) H3PO2 3) + 1

4) + 3

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

20. Установите соответствие между формулой соединения 
и валентностью азота в этом соединении: к каждой по-
зиции, обозначенной буквой, подберите соответству-
ющую позицию, обозначенную цифрой. 

ФОРМУЛА 
СОЕДИНЕНИЯ

ВАЛЕНТНОСТЬ АЗОТА

А) N2O5 1) 5
Б) NH4Cl 2) 2
В) HNO3 3) 3

4) 4

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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1.5. Чистые вещества и смеси

В окружающем нас мире нет абсолютно чистых хи-
мических соединений. Обычно нас окружают смеси раз-
личных веществ. Так, смесями являются воздух, мор-
ская вода, газированные напитки, фруктовые соки, 
нефть, бензин, лекарства, молоко и даже оконное стек-
ло и металлы.

Чистыми веществами называются вещества, которые 
физическими методами не разделяются на два или более 
других веществ и не изменяют своих физических свойств.

Постоянные физические свойства имеют только чи-
стые вещества. Так, только чистая дистиллированная 
вода имеет tплавл = 0 �С и tкип = 100 �С. Если вы возь-
мёте морскую воду, то она замерзает при более низкой, 
а закипает при более высокой температуре, чем вода ди-
стиллированная. Дело в том, что морская вода содер-
жит множество других веществ (растворённых солей), 
т.е. она представляет собой смесь различных веществ, 
и состав этой смеси меняется в широких пределах. Так, 
вода Чёрного моря содержит больше растворённых со-
лей по сравнению с водой Балтийского моря и поэтому 
кипит при более высокой температуре. Свойства смесей 
не являются постоянными. Так, нефть не имеет опре-
делённой температуры кипения и выкипает в широком 
интервале температур — от 40 до 450 оС. Это связано с 
тем, что нефть — не индивидуальное вещество, а смесь 
тысяч различных веществ, каждое из которых характе-
ризуется своими свойствами.

Смеси веществ делятся на гомогенные (однородные) 
и гетерогенные (неоднородные). В гомогенных смесях 
составные части нельзя обнаружить ни визуально, ни с 
помощью оптических приборов, поскольку вещества на-
ходятся в раздробленном до молекулярного уровня со-
стоянии. Гомогенными смесями являются смеси любых 
газов (например, воздух или азотноводородная смесь в 
синтезе аммиака), истинные растворы (раствор сахара 
или спирта в воде), а также сплавы.
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В гетерогенных смесях либо визуально, либо с помо-
щью оптических приборов можно различить включения 
или агрегаты разных веществ, разграниченные поверх-
ностью раздела; каждая из этих областей называется 
фазой. Так, в граните можно невооружённым глазом за-
метить и красноватые зёрна полевого шпата, и тёмные 
чешуйки слюды, и бесцветные кристаллики кварца. Ка-
жущееся нам однородным молоко под микроскопом ясно 
показывает свою сложную природу — в нём становятся 
видными мельчайшие капельки жира.

В таблице 3 приведены некоторые характерные при-
меры гомогенных и гетерогенных смесей.

Таблица 3
Примеры возможных смесей веществ в разных агрегатных 
состояниях

Агрегатное со-
стояние состав-

ных частей

Гомогенная
смесь

Гетерогенная
смесь

Твёрдое —
твёрдое

Сплавы (например, 
нихром, бронза, ла-
тунь)

Горные породы 
(например, гранит, 
глина, бокситы)

Твёрдое —
жидкое

Жидкие растворы 
(например, водные 
растворы солей)

Суспензии или взве-
си (например, части-
цы глины в воде)

Твёрдое —
газообразное

Аэрозоли, в том чис-
ле дым, пыль, смог

Жидкое —
жидкое

Жидкие растворы 
(например, уксус — 
раствор уксусной 
кислоты в воде)

Эмульсии 
(например, моло-
ко — капли жидко-
го жира в воде)

Жидкое —
газообразное

Жидкие растворы 
(например, раствор 
кислорода в воде)

Аэрозоли 
(в том числе 
туманы)

Газообразное —
газообразное

Газовые растворы 
(например, воздух)
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С помощью физических методов разделения можно 
провести разделение смесей на их составные части, т.е. 
на чистые вещества. В таблице 4 приведены некоторые 
из известных физических методов разделения смесей 
веществ, используемых в химии и химической техно-
логии.

Таблица 4
Методы разделения смесей веществ

Агрегатное
состояние
составных

частей
смеси

Физическое
свойство,

используемое
для разделения

Метод разделения

Твёрдое —
твёрдое

Плотность
Смачиваемость
Размер частиц
Растворимость
Магнетизм

Отстаивание, седиментация,
пенная флотация,
просеивание,
экстракция,
магнитная сепарация

Твёрдое —
жидкое

Плотность
Температура ки-
пения жидкости
Размер частиц
Растворимость 
твёрдого веще-
ства

Седиментация, деканта-
ция (сливание жидкости 
с осадка), центрифугиро-
вание
Выпаривание, дистилля-
ция, осушка
Фильтрование
Кристаллизация

Жидкое —
жидкое

Плотность
Температура
кипения
Растворимость

Отстаивание, центрифуги-
рование
Дистилляция
Экстракция

Как видно, все эти способы основаны на различиях 
в физических свойствах компонентов смеси.

Отстаивание применяют для разделения неоднород-
ной смеси двух нерастворимых веществ, обладающих 
различной плотностью. Частицы вещества с бóльшей 
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плотностью постепенно оседают на дно, в то время как 
другое вещество собирается на поверхности или оказы-
вается равномерно распределённым в толще воды. От-
стаиванием можно разделить и две несмешивающиеся 
жидкости, например бензин и воду или воду и расти-
тельное масло. В лаборатории для этих целей исполь-
зуют делительную воронку.

Фильтрование используют для очистки жидкости 
от нерастворимых в ней веществ. Жидкость постепенно 
просачивается через фильтр, а частички примесей за-
держиваются на нём. В качестве фильтра используют 
фильтровальную бумагу, плотную ткань, специальные 
фильтровальные устройства.

Вам, конечно же, знакомы бытовые фильтры для 
очистки воды самой различной конструкции (рис. 15).

Рис. 15

Использование этих фильтров позволяет значитель-
но улучшить качество водопроводной воды.

В химической лаборатории для фильтрования ис-
пользуют обычно стеклянные фильтровальные воронки 
(рис. 16).

Рис. 16
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Рис. 17

Фильтруемую смесь очень осто-
рожно, по стеклянной палочке, вы-
ливают на фильтр, вставленный 
в  фильтровальную воронку. Про-
ходя через поры в фильтровальной 
бумаге, вода очищается от твёрдых 
частичек примесей.

Выпаривание применяют для 
выделения твёрдых веществ из рас-
твора.

В процессе выпаривания жид-
кость помещают обычно в фарфо-
ровую чашку (рис. 17), устанавли-

вают её на кольце лабораторного штатива и нагревают 
до кипения на пламени горелки или на водяной бане. 
Часто выпаривание сочетают с кристаллизацией, осно-
ванной на различной растворимости веществ при раз-
ных температурах.

Дистилляция (ректификация) основана на различии 
в температурах кипения компонентов смеси. В лаборато-
рии метод дистилляции используют для получения очи-
щенной (дистиллированной) воды. Для этого воду пере-
гоняют в установке, состоящей из нагреваемой колбы, 
снабжённой термометром, холодильника для конденсации 
водяных паров и приёмника очищенной воды (рис. 18).

Рис. 18
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Отметим, что дистилляцию как способ разделения 
смесей, использовали уже алхимики в Средние века. 
Вот, к примеру, как выглядела алхимическая установ-
ка для перегонки жидкостей (рис. 19).

Основными частями этой установки являются так-
же нагреваемый сосуд (перегонный куб), холодильник 
и приёмник.

Экстракцию применяют в тех случаях, когда веще-
ство лучше растворяется в органических растворителях 
по сравнению с водой. Если долго встряхивать сосуд, 
в  котором смешаны аптечная иодная настойка и бензол 
С6Н6, то через некоторое время окраска водного раство-
ра иода побледнеет, а бензольный слой окрасится в фи-
олетовый слой, характерный для молекулярного иода. 
В данном опыте произошла экстракция иода из водной 
фазы в бензольную, так как растворимость иода в С6Н6 
значительно превышает растворимость иода в воде.

Методом экстракции извлекают различные аромати-
ческие, а также растительные масла из природного сы-
рья.

Особым методом разделения компонентов, основан-
ным на различной поглощаемости их определённым ве-
ществом (адсорбентом), является хроматография. С  по-
мощью хроматографии русский ботаник М.С. Цвет 
впервые выделил хлорофилл из зелёных частей расте-
ний. В промышленности и лабораториях в качестве ад-
сорбента для хроматографии используют силикагель, 
уголь, оксид алюминия.

Рис. 19
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Современные хроматографы проводят химический 
анализ и разделение смесей в автоматическом режиме. 
На схеме приведена типичная хроматограмма промыш-
ленной пропан-бутановой смеси. Хроматограмма содер-
жит несколько пиков, указывающих на присутствие 
в  смеси пяти различных углеводородов — метана, эта-
на, пропана, изобутана и бутана на рисунке (рис. 20).
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Рис. 20

Самый интенсивный пик отвечает пропану, — сле-
довательно, его в смеси больше всего. Затем по убыва-
ющей следуют бутан, изобутан, этан и метан (метана в 
этой смеси меньше всего). Цифры вверху хроматограм-
мы показывают время, через которое отдельные компо-
ненты смеси выходят из хроматографа в процессе разде-
ления. Видно, что метан выходит из хроматографа уже 
через 2,5 минуты (маленькие и симметричные молекулы 
метана очень плохо поглощаются поверхностью сорбен-
та), бутан — только на пятой минуте (большие несим-
метричные молекулы бутана хорошо сорбируются). Это 
позволяет эффективно разделять подобные смеси газов.

В практике химических лабораторий, в фармаколо-
гии и в промышленности используют химические ве-
щества различной степени очистки. Химики использу-
ют следующую классификацию веществ по степени их 
очистки:

— «техн.» — препарат технический, не прошед-
ший необходимой очистки, содержание примесей 
в  нём больше 2%;
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— «ч.» — препарат категории «чистый», прошёл 
предварительную очистку, содержание примесей 
меньше 2%;

— «ч.д.а.» — препарат квалификации «чистый для 
анализа», содержание примесей до 1%;

— «х.ч.» — препарат «химически чистый», с наи-
высшей возможной степенью очистки при дан-
ном уровне развития науки и техники, содер-
жание примесей, как правило, не превышает 
10–1%;

— «о.с.ч.» — препарат особой степени чистоты, со-
держание примесей в таких препаратах строго 
регламентируется и обычно не превышает 10–5%.

Данные о содержании примесей приводятся на эти-
кетке химического реактива.

На этикетке приводится также содержание в реак-
тиве основных загрязнителей — нерастворимых и рас-
творимых в воде, например для сульфата железа это  — 
соединения мышьяка, меди, цинка и др.

В практике химических лабораторий используют 
обычно препараты категорий «ч.» и «ч.д.а.», химически 
чистые препараты стоят существенно дороже и приме-
няются в специальных целях.

Задания

1. Чистым веществом является
1) минеральная вода
2) морская вода
3) дистиллированная вода
4) родниковая вода

2. Чистым веществом является
1) озонированный кислород
2) воздух
3) кислород
4) газированная вода



89

3. К чистым веществам не относится
1) водород
2) воздух
3) серебро
4) дистиллированная вода

4. К чистым веществам не относится
1) медь 3) сталь
2) олово 4) цинк

5. Метод очистки веществ, основанный на их различ-
ной поглощаемости поверхностью некоторых ве-
ществ, называется
1) дистилляция 3) центрифугирование
2) сепарация 4) хроматография

6. Верны ли следующие суждения о способах разделе-
ния смесей?
А. Ректификация основана на различии в темпера-

турах кипения компонентов смеси.
Б. Смесь железных опилок и серы можно разделить 

с помощью магнита.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба суждения
4) оба суждения неверны

7. Для разделения смеси серы и железа необходимо
1) нагреть смесь до плавления серы и отфильтро-

вать её
2) использовать центрифугирование
3) воспользоваться действием магнита
4) окислить сначала железо кислородом

8. Для разделения смеси воды и керосина необходимо
1) нагреть смесь до полного выкипания воды
2) использовать центрифугирование
3) воспользоваться действием магнита
4) использовать метод отстаивания
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9. Для очистки воды от примесей речного песка можно 
воспользоваться
1) хроматографическим методом
2) фильтрованием
3) экстракцией
4) пенной флотацией

10. Для разделения смеси SiO2 и железа необходимо
1) нагреть смесь до плавления SiO2 и отфильтро-

вать его
2) использовать центрифугирование
3) воспользоваться действием магнита
4) растворить сначала SiO2 в воде

11. Для очистки воды от примесей сахара можно вос-
пользоваться
1) выпариванием с последующей конденсацией во-

дяных паров
2) фильтрованием с последующей кристаллизацией
3) центрифугированием
4) пенной флотацией

12. Верны ли следующие суждения о способах разделе-
ния смесей?
А. Отстаивание применяют для разделения неодно-

родной смеси двух нерастворимых веществ, обла-
дающих различной плотностью.

Б. Иод можно выделить из водной фазы экстракцией.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба суждения
4) оба суждения неверны

13. Верны ли следующие суждения о способах разделе-
ния смесей?
А. Фильтрование используют для очистки жидкости 

от нерастворимых в ней веществ.
Б. Иод можно выделить из водной фазы центрифу-

гированием.



1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба суждения
4) оба суждения неверны

14. Верны ли следующие суждения о способах разделе-
ния смесей?
А. Фильтрование используют для очистки жидкости 

от растворимых в ней веществ.
Б. Смесь серной кислоты и воды можно разделить 

отстаиванием.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба суждения
4) оба суждения неверны

15. В отличие от железа сталь
1) не притягивается к магниту
2) содержит несколько веществ
3) является простым веществом
4) является сложным веществом
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1.6. Простые и сложные вещества.
Основные классы неорганических
веществ. Номенклатура
неорганических соединений

В настоящее время химикам известно более 15 мил-
лионов веществ, как найденных в природе, так и полу-
ченных искусственным (синтетическим) путём. Без долж-
ной классификации изучать и использовать эти вещества 
практически невозможно. Под классификацией понимают 
объединение веществ в классы и группы по совокупности 
сходных характеристик, что позволяет систематизировать 
знания о веществах и облегчает изучение их свойств.

Все вещества делятся на простые и сложные:

Вещества

СложныеПростые

Простыми называют вещества, образованные атома-
ми одного элемента, например водород Н2, азот N2, же-
лезо Fe и т.д. Нельзя отождествлять понятия «простое 
вещество» и «химический элемент». Так, химических 
элементов на сегодня известно 118, в то время как про-
стых веществ — около 450. Это связано с тем, что не-
которые химические элементы образуют несколько про-
стых веществ. Данное явление называется аллотропией. 
Причина аллотропии заключается или в различном со-
ставе молекул (например, О2 и О3), или в различном 
кристаллическом строении аллотропных модификаций 
(серое и белое олово).

Сложные вещества состоят из нескольких химиче-
ских элементов, например вода H2O — из двух элемен-
тов (водорода и кислорода), серная кислота H2SO4 — из 
трёх (водород, сера и кислород).

Простые вещества, в свою очередь, делятся на ме-
таллы и неметаллы.
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Неметаллов известно всего 24. Это водород, инерт-
ные газы, углерод, азот, кислород, галогены, крем-
ний, фосфор, сера, германий, мышьяк, селен, сурьма 
и теллур. Остальным элементам отвечают простые ве-
щества  — металлы. Деление на металлы и неметал-
лы условно. Так, в ряде учебных пособий германий и 
сурьма относятся к металлам, хотя большинство авто-
ров не разделяют такую точку зрения. Свойства многих 
элементов являются промежуточными между свойства-
ми типичных металлов и типичных неметаллов. Есть 
элементы, у которых одна аллотропная модификация 
проявляет отчётливые металлические свойства, а дру-
гая модификация проявляет скорее свойства неметалла 
(например, белое и серое олово).

Сложные вещества принято делить на неорганиче-
ские и органические, хотя и здесь чёткой границы про-
вести нельзя:

Вещества

СложныеПростые

Металлы Неметаллы Органи-
ческие

Неоргани-
ческие

Сложные неорганические вещества принято делить 
на четыре важнейших класса (есть и другие классы со-
единений, но их не изучают в школе):

Сложные неорганические соединения

Оксиды Основания Кислоты Соли

Данная классификация сложилась ещё в древности 
и  пришла к нам практически без изменений из XIX в. 
Сегодня мы видим, что в этой классификации нет места 
амфотерным гидроксидам, изучение которых в XIX  в. 
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только началось. Поэтому лучше использовать такую 
классификацию сложных неорганических веществ:

Сложные неорганические соединения

Оксиды Гидроксиды Кислоты
бескислородные

Соли

Основания

Амфотерные

Кислоты
кислородсодержащие

Разумеется, что и эта классификация несовершенна 
и не отражает всего многообразия неорганических ве-
ществ. Так, в старших классах вы узнаете, что аммиак 
NH3, не являясь гидроксидом, относится тем не менее 
к классу оснований.

Рассмотрим важнейшие классы неорганических ве-
ществ.

Оксиды

Оксидами называются сложные вещества, состоящие 
из двух элементов, один из которых — кислород в сте-
пени окисления –2. Последнее уточнение связано с тем, 
что существуют и аналогичные по составу пероксиды, 
содержащие кислород в степени окисления –1. Сравните:

H2O — оксид водорода, H2O2 — пероксид водорода.
Номенклатура оксидов. Названия оксидов состоят 

из слова «оксид» и названия элемента в родительном 
падеже (с указанием в скобках степени окисления эле-
мента римскими цифрами):

CuO — оксид меди(II);
Cu2O — оксид меди(I);
NO2 — оксид азота(IV);
N2O5 — оксид азота(V).

–2 –1
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Иногда в литературе используют названия без ука-
зания степени окисления элемента, указывая, однако, 
число атомов кислорода, например:

CO — монооксид углерода;
CO2 — диоксид углерода;
SO3 — триоксид серы.

И наконец, в ряде случаев используют исторически 
сложившиеся, тривиальные названия, например:

H2O — вода;
CO2 — углекислый газ;
SO2 — сернистый газ;
N2O — закись азота (веселящий газ).

Классификация оксидов. Оксиды делятся на три 
группы: несолеобразующие, солеобразующие и соле-
образные.

Несолеобразующие оксиды (к ним относятся CO, 
NO, N2O) не взаимодействуют с водными растворами 
кислот и щелочей с образованием солей. Название «не-
солеобразующие» условно. Так, оксид углерода(II) не ре-
агирует с водным раствором щёлочи при обычных усло-
виях, однако реакция становится возможной с твёрдой 
щёлочью при сильном нагревании под давлением (при 
этом образуется соль муравьиной кислоты):

CO + NaOH  � HCOONa

Несолеобразующие оксиды называют иногда безраз-
личными оксидами.

Солеобразующие оксиды, в свою очередь, делят на 
кислотные, оснóвные и амфотерные:

Оксиды

Несолеобразующие Солеобразующие Солеобразные

Оснóвные
Кислотные Амфотерные

t�
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Кислотными называют оксиды, которым соответ-
ствуют кислоты. Кислотные оксиды реагируют с осно-
ваниями с образованием соли и воды. Это оксиды, об-
разованные неметаллами или переходными металлами 
в высоких степенях окисления. К ним, например, отно-
сятся: CO2, SO2, SO3, P2O5, SiO2, CrO3, Mn2O7. Кислотные 
оксиды взаимодействуют с водой, образуя соответствую-
щую кислоту (за исключением SiO2):

SO3 + H2O = H2SO4

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4

Mn2O7 + H2O = 2HMnO4

Кислотные оксиды иногда называют кислотными 
ангидридами, так, SO3 — ангидрид серной кислоты, 
P2O5  — ангидрид фосфорной кислоты и т.д.

Оснóвными называют оксиды, которым соответ-
ствуют основания. Оснóвные оксиды реагируют с кис-
лотами с образованием соли и воды. Оснóвные оксиды 
образуют только типичные (активные) металлы. Сте-
пень окисления металла в оснóвных оксидам не пре-
вышает, как правило, +2. К оснóвным принадлежат 
оксиды щелочных и щёлочно-земельных металлов, маг-
ния, таллия (I). В школьном курсе химии к оснóвным 
оксидам относят и такие оксиды, как CuO, MnO, CrO, 
FeO. Строго говоря, все оксиды переходных элементов 
проявляют слабоамфотерные свойства, но, поскольку 
оснóвные свойства CuO, MnO, CrO и FeO явно преоб-
ладают над кислотными, допустимо считать их окси-
дами оснóвными.

Амфотерными называют оксиды, проявляющие 
химическую двойственность. Они сочетают в себе каче-
ства как кислотных оксидов (реагируя с основаниями), 
так и оснóвных оксидов (реагируя с кислотами). Амфо-
терные свойства проявляют BeO, ZnO, Al2O3, Cr2O3, SnO, 
SnO2, Sb2O3, Fe2O3 и др.

К солеобразным (или двойным) оксидам относят ок-
сиды, содержащие элемент в двух различных степенях 
окисления, например Fe3O4, Pb3O4 и др. Так, минерал 
магнетит (железная окалина) Fe3O4 содержит катионы 
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железа в двух разных степенях окисления и может рас-
сматриваться, во-первых, как двойной оксид FeO ∙ Fe2O3, 
или (FeIIFe2

III)O4, и, во-вторых, как солеобразное соеди-
нение FeII(FeIIIO2)2.

При взаимодействии с кислотами магнетит образует 
не одну, а две разные соли:

FeO∙Fe2O3 + 4H2SO4 = FeSO4 + Fe2(SO4)3 + 4H2O

Аналогично свинцовый сурик Pb3O4 можно рас-
сматривать как двойной оксид (PbII

2PbIV)O4 или как соль 
PbII

2(PbIVO4).

Гидроксиды

Гидроксиды можно рассматривать как продукты вза-
имодействия оксидов с водой. Состав гидроксидов может 
быть выражен общей формулой ЭОn(ОН)m. Гидроксида-
ми являются гидроксид натрия NaOH, гидроксид каль-
ция Са(ОН)2, гидроксид алюминия Al(OH)3, гидроксид 
цинка Zn(OH)2, гидроксид серы(VI) SO2(OH)2, гидроксид 
азота(V) NO2(OH).

Гидроксиды можно классифицировать следующим 
образом:

Гидроксиды

Основания Кислоты
кислородсодержащие

Амфотерные

Среди приведённых выше гидроксидов основаниями 
являются NaOH и Са(ОН)2, амфотерными гидроксида-
ми   — Al(OH)3 и Zn(OH)2, кислородсодержащими кис-
лотами — SO2(OH)2 и NO2(OH).

Общепринято гидроксиды-основания и амфотерные 
гидроксиды называть именно гидроксидами, в то вре-
мя как гидроксиды неметаллов, проявляющих кислот-
ные свойства, относить к кислотам. В этой связи фор-
мулы гидроксидов неметаллов записывают так, как это 
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принято для кислот — на первом месте записывают 
атом водорода:

H2SO4 вместо SO2(OH)2;

HNO3 вместо NO2(OH) и т.д.

С точки зрения теории электролитической диссоциа-
ции основания — сложные вещества, при диссоциации 
которых в водных растворах образуются в качестве ани-
онов только гидроксид-ионы ОН–. Металлы, образующие 
оснóвные оксиды, образуют и гидроксиды-основания. 
К хорошо растворимым в воде основаниям, проявляю-
щим сильные оснóвные свойства, относятся гидроксиды 
щелочных и щёлочно-земельных металлов (Na, K, Sr, Ba 
и др.). Гидроксиды других металлов практически нерас-
творимы (например, Cu, Mn и др.). Гидроксиды-основа-
ния реагируют с кислотами с образованием соли и воды 
(реакция нейтрализации).

К амфотерным гидроксидам относятся гидроксиды 
алюминия, цинка, бериллия, хрома(III), железа(III), су-
рьмы(III) и (V) и др.

Если элемент-металл проявляет несколько степеней 
окисления, то оснóвные свойства гидроксидов с ростом 
степени окисления уменьшаются с одновременным уве-
личением кислотных свойств. Так, гидроксид хрома(II) 
Cr(OН)2 проявляет преимущественно оснóвные свойства, 
гидроксид хрома(III) Cr(OН)3 — амфотерные, гидроксид 
хрома(VI) CrO2(OH)2 — сильные кислотные свойства.

Номенклатура гидроксидов. В соответствии с но-
менклатурными правилами при названии гидроксида 
после слова «гидроксид» следует указать элемент и его 
степень окисления (если элемент проявляет постоянную 
степень окисления, то её можно не указывать):

KОН — гидроксид калия;
Ca(OH)2 — гидроксид кальция;
Cr(OH)3 — гидроксид хрома(III);
Sb(OH)3 — гидроксид сурьмы(III).

Классификация и номенклатура гидроксидов-кислот 
будет дана ниже.
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Кислоты

Кислотой, в соответствии с теорией Аррениуса, на-
зывается вещество, при электролитической диссоциа-
ции которого в качестве катионов образуются только 
ионы водорода H+. До Аррениуса использовали и дру-
гое определение понятия «кислоты», согласно которо-
му кислота — сложное вещество, состоящее из атомов 
водорода, способных замещаться на металл, и кислот-
ного остатка.

Главным химическим свойством кислот является 
взаимодействие с основаниями — реакция нейтрализа-
ции, приводящая к образованию соли и воды.

Классификация кислот. Единой классификации 
кислот не существует.

По своему составу кислоты делят на бескислородные 
и кислородсодержащие (кислородсодержащие кисло-
ты можно рассматривать и как гидроксиды). Примера-
ми бескислородных кислот являются хлороводородная 
HCl, сероводородная H2S, фтороводородная HF. К кис-
лородсодержащим кислотам (кислотным гидроксидам) 
относятся серная H2SO4, азотная HNO3, ортофосфорная 
H3PO4, хлорная HClO4.

По количеству атомов водорода, способных заме-
щаться на атомы металла, кислоты делят на одноосно в-
ные (HF, HCl, HClO4), двухосно вные (H2S, H2SO4 ), трёх-
осно вные (H3PO4), четырёхосно вные (H4SiO4).

По силе кислоты делят на сильные, полностью дис-
социирующие в разбавленных водных растворах, и сла-
бые, диссоциация которых весьма мала. К сильным кис-
лотам относится не так много кислот, это HCl, HClO4, 
H2SO4, HNO3, HMnO4 и некоторые другие. Большинство 
остальных кислот — слабые.

Кислоты можно классифицировать по растворимости 
в воде (кремниевые кислоты, в отличие от остальных, 
в воде не растворяются) и по термической устойчиво-
сти (весьма неустойчивы угольная, сернистая, азотистая 
кислоты, в то время как серная и фосфорная устойчи-
вы к нагреванию).
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В общем виде классификацию кислот можно пред-
ставить в следующем виде:

Кислоты

Одноосно вные

Двухосно вные

Трёхосно вные

Четырёхосно вные

Сильные

Слабые

Бескисло-
родные

Кислород-
содержащие

Номенклатура кислот. Названия кислот произ-
водятся от названия элементов, их образующих. Ес-
ли элемент образует несколько кислородсодержащих 
кислот, это отражается в названии кислоты введени-
ем суффиксов -оватая, -истая, -оватистая (по мере 
уменьшения степени окисления элемента). В случае ес-
ли одной степени окисления отвечает несколько кис-
лот, то в название вводят префикс ди- (отражающий 
наличие двух атомов кислотообразователя) или мета-,
орто- (если кислоты отличаются количеством связан-
ной воды). Ниже приведены названия изучаемых в 
средней школе кислот (в скобках приведены тривиаль-
ные названия) (табл. 5):

Таблица 5
Кислоты

Формула
кислоты

Название
кислоты

Название
аниона

HF Фтороводородная 
(плавиковая)

Фторид

HCl Хлороводородная 
(соляная)

Хлорид
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Окончание табл.

Формула
кислоты

Название
кислоты

Название
аниона

HClO Хлорноватистая Гипохлорит

HClO2 Хлористая Хлорит

HClO3 Хлорноватая Хлорат

HClO4 Хлорная Перхлорат

HBr Бромоводородная Бромид

HI Иодоводородная Иодид

HMnO4 Марганцевая Перманганат

H2S Сероводородная Сульфид

H2SO3 Сернистая Сульфит

H2SO4 Серная Сульфат

H2S2O7
Дисерная

(пиросерная)
Дисульфат

(пиросульфат)

H2CrO4 Хромовая Хромат

H2Cr2O7 Дихромовая Дихромат

HNO2 Азотистая Нитрит

HNO3 Азотная Нитрат

H3PO3 Фосфористая Фосфит

HPO3 Метафосфорная Метафосфат

H3PO4 Ортофосфорная Ортофосфат

H4P2O7
Дифосфорная

(пирофосфорная)
Дифосфат

(пирофосфат)

H2CO3 Угольная Карбонат

CH3COOH Уксусная Ацетат

H2SiO3 Метакремниевая Метасиликат

H4SiO4 Ортокремниевая Ортосиликат

H3BO3 Ортоборная Ортоборат
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Соли

Соли — это сложные вещества, состоящие из атомов 
металлов и кислотных остатков. Роль атомов металлов 
могут играть и другие катионы, например ионы аммо-
ния NH4

+. В соответствии с теорией электролитической 
диссоциации Аррениуса, соли — сложные вещества, 
при диссоциации которых образуются катионы метал-
лов и анионы кислотных остатков.

Классификация солей. С точки зрения соотношения 
катионов и анионов соли можно подразделить на нор-
мальные, двойные и смешанные, а с точки зрения пол-
ноты замещения атомов водорода на металл или гидрок-
согрупп на кислотные остатки — на средние, кислые и 
оснóвные:

СолиНормальные Средние

Двойные Оснóвные

Смешанные Кислые

Нормальные соли можно рассматривать как продукт 
нейтрализации одной кислоты одним основанием, дру-
гими словами, они содержат один катион и один ани-
он. Примеры нормальных солей: NaCl, K2SO4, K2HPO4, 
(CuOH)2CO3, FeS, NaHS, K3PO4.

Двойные соли содержат два различных катиона и 
один анион, например: KMgCl3, CaMg(CO3)2 (минерал 
доломит), NH4Al(SO4)2 (алюмоаммонийные квасцы).

Смешанные соли, напротив, содержат один кати-
он и два различных аниона, т.е. являются солью двух 
кислот. Примерами смешанных солей могут служить 
Ca(OCl)Cl (кальциевая соль хлорноватистой и хлороводо-
родной кислот, хлорная известь), Cu(NO3)Cl (медная соль 
азотной и хлороводородной кислот), Сa5(PO4)3F (кальци-
евая соль ортофосфорной и фтороводородной кислот — 
минерал фторапатит).
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Средние соли можно рассматривать как продукт 
полного замещения атомов водорода в молекулах кис-
лот на атомы металла. На средние соли приходит-
ся подавляющее большинство всех солей. Примеры 
средних солей: CaF2, Na2SO4, FeS, K3PO4, Ca(OCl)Cl, 
CaMg(CO3)2.

Кислые соли можно рассматривать как продукт не-
полного замещения атомов водорода в молекулах кис-
лот на атомы металла. Примеры кислых солей: K2HPO4, 
KH2PO4, NaHS.

Осно вные соли можно рассматривать как продукт 
неполного замещения гидроксогрупп в основаниях на 
кислотные остатки. К оснóвным солям принадлежит, 
например, (CuOH)2CO3 — минерал малахит.

Кроме указанных типов солей, иногда выделя-
ют ещё одну группу — комплексные соли, например 
[Al(H2O)6]Cl3, Na[Al(OH)4], Na3[AlF6] и т.д. Однако зна-
комство с  комплексными соединениями (в том числе 
солями) состоится лишь в старших классах профиль-
ной школы.

Номенклатура солей. Названия солей строятся из 
двух слов — названия аниона в именительном падеже 
и названия аниона в родительном падеже, например 
СаF2  — фторид кальция. Для металлов с переменной 
степенью окисления её указывают в скобках после на-
звания, например Cr(NO3)3 — нитрат хрома(III).

Названия кислых солей начинаются с префикса «ги-
дро-» (указание на атомы водорода). Если атомов водо-
рода два, то говорят «дигидро-». Например, NaHCO3  —
гидрокарбонат натрия, Ca(H2PO4)2 — дигидрофосфат 
кальция. Названия оснóвных солей начинаются с пре-
фикса «гидроксо-», например Fe(OH)Cl2 — гидроксохло-
рид железа(III).

При необходимости назвать кристаллогидрат ка-
кой-либо соли к её названию следует добавить слово 
«гидрат», например CuSO4 ∙ 5H2O имеет название пен-
тагидрат сульфата меди(II).

Названия кислотных остатков приведены в табли-
це  5.
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Задания

1. Выберите два утверждения, в которых говорится о же-
лезе как о химическом элементе.
1) Минерал арсенопирит состоит из железа, мышья-

ка и серы.
2) Оцинкованное железо устойчиво к атмосферным 

осадкам.
3) Железо — тугоплавкий металл.
4) Железо реагирует с фосфором.
5) Железо входит в состав обычной ржавчины.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

2. Выберите два утверждения, в которых говорится 
о меди как о химическом элементе.
1) Оксид меди(I) более богат медью, чем оксид ме-

ди(II).
2) Медь устойчива к действию азота.
3) Основной компонент бронзы — медь.
4) Медь легко сплавляется с цинком.
5) Медь входит в состав малахита.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

3. Выберите два утверждения, в которых говорится о же-
лезе как о простом веществе.
1) Железная окалина состоит из железа и кислорода.
2) Ведро сделано из оцинкованного железа.
3) Железо получают восстановлением руды
4) Железо, углерод и кислород входят в состав мине-

рала сидерита.
5) Гидроксид железа(II) не растворим в воде.
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Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

4. Выберите два утверждения, в которых говорится 
о меди как о простом веществе.
1) Оксид меди(I) — хороший восстановитель.
2) Медь отличается высокой электропроводностью.
3) Медь входит в состав малахита.
4) Медь входит в состав бронзы.
5) Некоторые средства защиты растений содержат 

медь.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

5. Выберите два утверждения, в которых говорится 
о кислороде как о простом веществе.
1) Воздух состоит, главным образом, из азота и кис-

лорода.
2) Малахит состоит из меди, углерода и кислорода.
3) Кислород входит в состав всех гидроксидов.
4) Температура кипения кислорода  –183оС.
5) Пероксид натрия содержит больше кислорода, чем 

оксид натрия.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

6. Выберите два утверждения, в которых говорится о 
хлоре как о простом веществе.
1) Поваренная соль содержит натрий и хлор.
2) Хлор — сильный окислитель.
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3) Хлор — газ жёлто-зелёного цвета.
4) Хлор входит в состав многих минералов.
5) Ионы хлора присутствуют в крови.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

7. Выберите два утверждения, в которых говорится 
о фторе как о химическом элементе.
1) Фтор получают электролизом.
2) Вода горит в атмосфере фтора.
3) Плавиковая кислота состоит из фтора и водорода.
4) Фтор реагирует со всеми металлами.
5) Зубная паста содержит фтор.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

8. Выберите два утверждения, в которых говорится о на-
трии как о простом веществе.
1) В состав многих минералов входит натрий.
2) Натрий — сильный восстановитель.
3) Бромид натрия содержит меньше натрия, чем его 

хлорид.
4) Атомы натрия больше атомов лития.
5) Натрий получают электролизом расплавов.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

9. Выберите два утверждения, в которых говорится 
о магнии как о простом веществе.
1) В состав доломита входит магний.
2) Магний получают электролизом расплавов.
3) Гидроксид магния плохо растворяется в воде.



4) Электроотрицательность магния и кальция мала.
5) Магний — сильный восстановитель.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

10. Выберите два утверждения, в которых говорится 
о кальции как о химическом элементе.
1) Кальций получают электролизом расплавов.
2) В промышленности используют сплавы кальция с 

другими металлами.
3) Кальций, наряду с углеродом и кислородом, вхо-

дит в состав мрамора.
4) Раковины моллюсков содержит довольно много 

кальция.
5) Кальций реагирует с хлором и кислородом.
Запишите в поле ответа номера выбранных утвержде-
ний.

Ответ: 

11. К кислотным оксидам относятся
1) Al2O3    2) SO3    3) MgO    4) Na2O    5) Cl2O7

12. К оснóвным оксидам относятся
1) ZnO     2) SO2    3) СаO    4) Cr2O3    5) K2O

13. К амфотерным оксидам относятся
1) CrO3    2) SO3    3) CO2     4) Cr2O3    5) ZnO

14. Оснóвным оксидом является каждое из двух ве-
ществ:
1) FeO и MgO     
2) ZnO и Al2O3 
3) Na2O и SO2
4) CO2 и SO3
5) CaO и Li2O
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15. Кислотным оксидом является каждое из двух ве-
ществ:
1) SO2 и MgO 4) ZnO и SO3
2) CO2 и N2O5 5) P2O5 и Mn2O7
3) Na2O и CuO

16. Кислотным и оснóвным оксидом соответственно яв-
ляются
1) SiO2 и CaO 3) Na2O и FeO    5) P2O5 и BaO
2) CO2 и Al2O3 4) ZnO и SO3

17. Только кислотные оксиды расположены в ряду?
1) CrO, SO2, Al2O3 4) Na2O, CaO, Cr2O3
2) CO2, Mn2O7, SO3 5) CrO3, CO2, SO3
3) CuO, SiO2, FeO

18. Амфотерным гидроксидом и кислотой соответствен-
но являются
1) H2SO4 и Zn(OH)Cl 4) Al(OH)3 и HNO3
2) Ca(OH)2 и Be(OH)2 5) Zn(OH)2 и HCl
3) KHSO4 и NaOH

19. Какие суждения об оксидах верны?
А. Кислотные оксиды взаимодействуют с щелоча-

ми.
Б. Оснóвные оксиды образуют только металлы.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба суждения
4) оба суждения неверны

20. Какие суждения об оксидах верны?
А. Вещество состава CaO2 относится к оксидам.
Б. Кислотные оксиды образуют как металлы, так 

и  неметаллы.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба суждения
4) оба суждения неверны



109

2.1. Химические реакции.
Условия и признаки протекания
химических реакций.
Химические уравнения.
Сохранение массы веществ
при химических реакциях

Химическими реакциями называют процессы превра-
щения одних веществ в другие. К химическим реакциям 
относятся сгорание топлива, коррозия металлов, выплав-
ка металлов из руд, гниение, фотосинтез, промышлен-
ный синтез аммиака и пр. Каждой химической реакции 
соответствует химическое уравнение. Химическое урав-
нение — это условная запись химической реакции с по-
мощью химических формул и коэффициентов, например:

2Mg + O2 = 2MgO
FeS2 + 8HNO3(конц) = Fe(NO3)3 + 5NO� + 2H2SO4 + 2H2O

Такая запись отражает не только качественную, но 
и количественную информацию о ходе реакции. Так, из 
первого уравнения мы видим, что магний взаимодей-
ствует с кислородом с образованием оксида магния(II). 
Это качественная информация. Мы видим также, что 
2 моль атомов магния (48 г) взаимодействуют с 1  моль 
молекул кислорода (32 г) с образованием 2 моль оксида 
магния (80 г). Это количественная информация, содер-
жащаяся в уравнении реакции.

Количественная информация основана на законе 
сохранения массы веществ, участвующих в реакции 
(М.В.  Ломоносов, 1748, А. Лавуазье, 1789): «Масса ве-
ществ, участвующих в реакции, равна массе веществ, 
образующихся в ходе реакции». Объяснение этого зако-
на даётся с позиций атомно-молекулярного учения: по-
скольку при химических реакциях атомы сохраняются, 
то масса атомов, вступивших в реакцию, равна массе ато-
мов, содержащихся в продуктах реакции. На основании 
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закона сохранения массы веществ можно проводить хи-
мические расчёты по уравнениям химических реакций.

Одни химические реакции могут протекать самопро-
извольно, при простом контакте или смешивании ве-
ществ, а другие — только при определённых условиях. 
Условиями протекания химических реакций могут быть:

— нагревание веществ,
— облучение светом или ультрафиолетом,
— действие катализатора,
— механическое воздействие на систему,
— действие высокого давления,
— воздействие электрического тока,
— использование специфического растворителя и др.
В таких случаях необходимо указать условия проведе-

ния реакции над стрелкой (знаком равенства), например:
N2 + 3H2 ���� 2NH3

CH4 + Cl2 ���� CH3Cl + HCl

Особенно важно указывать условия протекания ре-
акций в органической химии, так как одни и те же ре-
агенты образуют различные продукты в разных усло-
виях. Так, при дегидратации этилового спирта могут 
образоваться и этилен, и диэтиловый эфир:

2С2Н5ОН ������ С2Н5—О—С2Н5 + Н2О

С2Н5ОН ������ СН2  СН2 + Н2О

В зависимости от условий, угарный газ СО и водород 
Н2 могут дать и метиловый спирт, и муравьиный аль-
дегид, и синтетический бензин. Таких примеров можно 
привести достаточно много.

Если в ходе реакции выделяется (или поглощается) 
теплота, это отображается в уравнении химической ре-
акции символом +Q (или –Q), например:

2Mg + O2 = 2MgO + Q
2NH3 = N2 + 3H2 – Q

Уравнение химической реакции с указанием тепло-
вого эффекта этой реакции называется термохимиче-

t�, кат.

свет

H2SO4, 140 �С

H2SO4, 220 �С
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ским уравнением. Термохимическими уравнениями яв-
ляются следующие:

H2 + Cl2 = 2HCl + 184 кДж
N2 + O2 = 2NO – 182 кДж

Из термохимического уравнения видно, что образо-
вание 2 моль хлороводорода из газообразных водорода 
и хлора сопровождается выделением 184 кДж теплоты 
(реакция экзотермическая). Отсюда можно заключить, 
что тепловой эффект образования HCl из простых ве-
ществ равен 92 кДж/моль. Напротив, образование ок-
сида азота из простых веществ требует затрат энергии, 
этот процесс эндотермический.

О протекании химической реакции можно судить по 
ряду признаков, среди которых:

— выделение энергии (в виде теплоты или света),
— изменение окраски,
— выделение газа,
— появление запаха,
— образование осадка.
Так, при взаимодействии медного купороса и щёлочи:

CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2� + Na2SO4

выпадает синий осадок гидроксида меди(II), указывая 
на факт прохождения химической реакции. Образова-
ние осадка отмечено в уравнении реакции стрелкой, на-
правленной вниз.

При взаимодействии соды и серной кислоты проис-
ходит «вскипание» раствора, вызванное бурным выделе-
нием углекислого газа:

2NaHCO3 + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O + 2CO2�

Выделение газа обозначено в уравнении стрелкой, 
направленной вверх.

При взаимодействии магния с кислородом

2Mg + O2 = 2MgO + Q

признаками реакции являются: образование белого по-
рошка (MgO) и выделение энергии в виде яркого света.
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Задания

1. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.

РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) NaOH(р-р) и FeCl3(р-р)
Б) BaCl2(р-р) и FeSO4(р-р)
В) Ba(OH)2(р-р) и FeCl3(р-р)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выпадение синего осадка
2) выпадение зелёного 
осадка
3) выпадение бурого осадка
4) выпадение белого осадка

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

2. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.

РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) NaOH(р-р) и MgCl2(р-р)
Б) BaCl2(р-р) и ZnSO4(р-р)
В) Ca(OH)2(р-р) и 
      Fe(NO3)3(р-р)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выпадение синего осадка
2) выпадение зелёного 
осадка
3) выпадение бурого осадка
4) выпадение белого осадка

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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3. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.

РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) NaCl(р-р) и AgNO3(р-р)
Б) Al(OH)3 и KOH(р-р)
В) HCl(р-р) и K2S(р-р)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выделение газа без запаха
2) выделение газа с резким 
запахом
3) выпадение осадка
4) растворение осадка

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

4. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.

РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) СaI2(р-р)  и  AgNO3(р-р)
Б) Zn(OH)2  и  NaOH(р-р)
В) HCl(р-р)  и  K2CO3(р-р)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выделение газа 
2) образование жёлтого 
осадка
3) выпадение белого 
осадка
4) растворение осадка

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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5. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.
РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) Na2CO3(р-р) и HNO3(р-р)
Б) Na3PO4(р-р) и BaCl2(р-р)
В) Na3PO4(р-р) и AgNO3(р-р)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выпадение желтого 
осадка
2) выпадение белого 
осадка
3) выделение бурого газа
4) выделение бесцветно-
го газа

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

6. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.
РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) K2CO3(р-р) и HBr(р-р)
Б) K3PO4(р-р) и ZnCl2(р-р)
В) Na3PO4(р-р) и AgNO3(р-р)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выпадение желтого 
осадка
2) выпадение белого 
осадка
3) выделение бурого газа
4) выделение бесцветно-
го газа

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В



115

7. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.
РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) NaOH(р-р) и NH4Cl (тв.)
Б) K2СO3(р-р) и HCl(р-р)
В) Zn и HNO3 (конц.)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выделение 
бесцветного газа 
2) видимые признаки 
отсутствуют
3) выделение бурого газа 
4) выпадение белого 
осадка

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

8. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.
РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) KOH (тв) и NH4Cl (тв.)
Б) KOH (р-р) и HCl (р-р)
В) Ag и HNO3 (разб.)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выделение бесцветно-
го газа 
2) видимые признаки 
отсутствуют
3) выделение бурого газа 
4) выпадение белого 
осадка

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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9. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.
РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) Cu(OH)2 и HCl(p-p)
Б) K2S(p-p) и H2SO4(p-p)
В) K3PO4(p-p) и AgNO3(p-p)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выпадение желтого 
осадка
2) выпадение белого 
осадка
3) растворение осадка
4) выделение газа

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В

10. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и признаком протекающей между ними 
реакции: к каждой позиции, обозначенной буквой, 
подберите соответствующую позицию, обозначенную 
цифрой.
РЕАГИРУЮЩИЕ  
ВЕЩЕСТВА
А) Mg(OH)2  и  HNO3(p-p)
Б) K2S(p-p)  и  CuSO4(p-p)
В) K3PO4(p-p)  и  H2SO4(p-p)

ПРИЗНАК 
РЕАКЦИИ
1) выпадение чёрного 
осадка
2) выпадение белого 
осадка
3) растворение осадка
4) видимые признаки 
отсутствуют

Запишите в таблицу выбранные цифры под соответ-
ствующими буквами.

Ответ:
А Б В
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2.2. Классификация химических реакций 
по различным признакам: числу
и составу исходных и полученных 
веществ, изменению степеней
окисления химических элементов, 
поглощению и выделению энергии

Между известными на сегодня 15 миллионами ве-
ществ возможны миллиарды самых различных хими-
ческих реакций. Для того чтобы только записать все 
возможные уравнения реакций, не хватит человеческой 
жизни. А уж запомнить их невозможно даже современ-
ному компьютеру. С целью первоначального изучения 
химии полезно классифицировать эти всевозможные 
процессы. Огромное число химических реакций может 
быть разбито на несколько типов, которым присущи 
вполне определенные признаки.

В качестве классификационных признаков могут 
быть выбраны следующие:

1. Число и состав исходных веществ и продуктов 
реакции.

2. Изменение степеней окисления химических эле-
ментов в ходе реакции.

3. Знак теплового эффекта реакции.
Рассмотрим более подробно каждый из типов реакций.

Классификация по числу и составу реагентов
и конечных веществ

Реакции соединения. В ходе реакций соединения из не-
скольких более простых по составу реагирующих веществ 
получается одно, более сложное по составу, вещество:

A + B + C = D.

Как правило, эти реакции сопровождаются выделе-
нием теплоты, т.е. приводят к образованию более устой-
чивых соединений.
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Реакции соединения простых веществ всегда носят 
окислительно-восстановительный характер. Реакции со-
единения, протекающие между сложными веществами, 
могут происходить как без изменения степеней окисле-
ния, например:

Na2СО3 + СО2 + Н2О = 2NaНСО3,

так и с изменением степеней окисления:

2SO2 + O2 = 2SO3.

Реакции присоединения протекают и с участием ор-
ганических соединений, например — реакции гидрата-
ции и гидрирования:

C2H4 + H2O  ���� C2H5OH

C3H6 + H2  ���� C3H8

Реакции разложения. В ходе реакций разложения 
из одного более сложного по составу вещества образу-
ются несколько более простых по составу соединений:

А = В + С + D.

Продуктами разложения сложного вещества мо-
гут  быть как простые, так и сложные вещества, напри-
мер:

CaCO3 = CaO + CO2�
N2H4 = N2 + 2H2�

Из реакций разложения, протекающих без измене-
ния степеней окисления, отметим разложение кристал-
логидратов, гидроксидов, кислородсодержащих кислот и 
некоторых солей:

CuSO4 · 5H2O �� CuSO4 + 5H2O

2Al(OH)3 �� Al2O3 + 3H2O

MgCO3 �� MgO + CO2

К реакциям разложения, происходящим с изменени-
ем степеней окисления, относится разложение оксидов, 

t�, кат.

t�, кат.

t�

t�

t�
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кислот и солей, образованных элементами в высших сте-
пенях окисления, например:

4HNO3 �� 2H2O + 4NO2 + O2

(NH4)2Cr2O7 �� Cr2O3 + N2 + 4H2O.

Реакции разложения существуют и в органической 
химии, среди них, например, реакции крекинга:

С18H38 �� С9H18 + С9H20

или дегидрирования:

C3H8 �� C3H6 + H2

Реакции замещения. Реакцией замещения называ-
ют взаимодействие простого вещества и сложного, в хо-
де которого атомы простого вещества замещают один из 
элементов, входящих в состав сложного вещества. При-
меры таких реакций приведены ниже:

Zn + 2НСl = ZnСl2 + Н2
8Аl + 3Fe3O4 = 9Fе + 4Аl2О3

2K + 2H2O = 2KOH + H2
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu

В органической химии реакции замещения имеют 
свою специфику, с которой вы познакомитесь в старших 
классах. Так, к реакциям замещения относится хлори-
рование метана:

СН4 + Сl2 ��� СН3Сl + НСl

Практически все реакции замещения сопровождают-
ся изменением степеней окисления элементов, т.е. явля-
ются окислительно-восстановительными.

Реакции обмена. Реакциями обмена принято назы-
вать реакции между двумя сложными веществами, в хо-
де которых сложные вещества обмениваются между со-
бой своими составными частями:

АВ + СD = АD + ВС.

В отличие от реакций замещения, реакции обмена 
протекают без изменения степеней окисления элемен-

t�

t�

t�

t�

свет
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тов. Это наиболее распространённая группа реакций 
между сложными веществами — оксидами, основания-
ми, кислотами и солями, например:

Ba(OH)2 + Н2SО4 = BaSО4 + 2Н2О

AgNО3 + KВr = АgВr + KNО3

FeСl3 + 3KОН = Fe(ОН)3 + 3KСl

Частный случай реакций обмена — хорошо вам из-
вестная реакция нейтрализации:

НNO3 + NaОН = NaNO3 + Н2О

Классификация реакций по изменению степеней
окисления химических элементов

В ходе химических реакций элементы могут как не 
изменять степени окисления, например:

Na2SO4 + ВаСl2 = ВаSО4� + 2NaСl

СO2 + СаО = СаСO3

так и изменять их:

Mg + 2H+ � Mg2+ + H2�

Fe+2S2
–1 + 8HN+5O3(конц) =

= Fe+3(NO3)3 + 5N+2O� + 2H2S+6O4 + 2H2O

Реакции, протекающие с изменением степеней окис-
ления, называют окислительно-восстановительными. 
Окислительно-восстановительные реакции чрезвычайно 
распространены как в живой природе, так и в промыш-
ленной химии. Выплавка и очистка металлов, фотогра-
фические процессы, реакция фотосинтеза, получение 
аммиака и неорганических кислот, производство меди-
каментов и строительных материалов, реакции горения, 
дыхания — вот далеко не полный список окислитель-
но-восстановительных процессов, с которыми сталкива-
ется человечество. Ниже мы ещё раз вернёмся к окис-
лительно-восстановительным свойствам неорганических 
соединений.
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Классификация реакций
по тепловому эффекту

В зависимости от теплового эффекта химические ре-
акции подразделяются на экзотермические и эндотерми- 
ческие. Экзотермическими называют реакции, протека-
ющие с выделением энергии, например:

2Mg + О2 = 2MgO + Q

Примерами многочисленных экзотермических реак-
ций являются: горение веществ на воздухе или в кисло-
роде, взаимодействие металлов и неметаллов с галогена-
ми, реакции нейтрализации, взаимодействие щелочных 
металлов с водой, взаимодействие активных металлов с 
кислотами и т. д.

Реакции, сопровождающиеся поглощением энергии, 
называют эндотермическими:

СаСО3 = СаО + СО2 – Q

Как правило, реакции разложения протекают с по-
глощением энергии, а присоединения — с выделени-
ем энергии. Но и здесь есть свои исключения. Так, 
реакция взаимодействия азота и кислорода (реакция 
соединения) является эндотермической, а разложение 
перманганатов или хлоратов — реакции экзотермиче-
ские:

N2 + О2 = 2NO – Q

KClO4 = KCl + 2O2 + Q

Кроме рассмотренных признаков, химические реак-
ции можно классифицировать:

— по признаку обратимости (обратимые и необрати-
мые химические процессы),

— по фазовым признакам (газовые, в растворе, твёр-
дофазные, гомогенные, гетерогенные),

— по необходимости использовать катализатор (ка-
талитические и некаталитические) и по ряду дру-
гих признаков.



Задания

1. Из предложенного перечня выберите две пары веществ, 
между которыми протекает реакция замещения.
1) медь и нитрат серебра
2) оксид железа(III) и алюминий
3) нитрат меди(II) и гидроксид натрия
4) калий и хлор
5) оксид натрия и углекислый газ
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

2. Из предложенного перечня выберите две пары ве-
ществ, между которыми протекает окислительно-вос-
становительная реакция.
1) цинк и соляная кислота
2) сульфат железа(III) и хлорид бария
3) нитрат меди(II) и гидроксид натрия
4) натрий и вода
5) оксид натрия и вода
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

3. Из предложенного перечня выберите две пары веществ, 
между которыми протекает реакция соединения.
1) цинк и гидроксид натрия
2) сульфид цинка и азотная кислота
3) нитрат магния и гидроксид натрия
4) медь и хлор
5) оксид калия и оксид серы(VI)
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 
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4. Из предложенного перечня выберите два вещества, 
которые вступают  с сульфатом меди(II) в окислитель-
но-восстановительную реакцию.
1) гидроксид бария
2) цинк
3) нитрат кальция
4) серебро
5) железо
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

5. Из предложенного перечня выберите две пары ве-
ществ, между которыми протекает реакция соедине-
ния.
1) хлор и хлорид железа(II)
2) хлорид аммония и нитрат серебра
3) нитрат меди(II) и сульфид натрия
4) оксид цинка и соляная кислота
5) аммиак и азотная кислота
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

6. Из предложенного перечня выберите две пары ве-
ществ, между которыми протекает реакция замеще-
ния.
1) хлор и бромид калия
2) хлор и калий
3) хлорид кальция и карбонат калия
4) медь и нитрат серебра
5) хлор и медь
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 
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7. Из предложенного перечня выберите две пары ве-
ществ, между которыми протекает реакция окисли-
тельно-восстановительная реакция соединения.
1) хлор и бромид калия
2) хлор и калий
3) оксид кальция и углекислый газ
4) медь и нитрат серебра
5) хлор и медь
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

8. Из предложенного ниже перечня выберите две окис-
лительно-восстановительные реакции.
1) разложение гидроксида цинка
2) взаимодействие железа и серы
3) взаимодействие оксида углерода(II) и кислорода
4) разложение карбоната магния
5) взаимодействие оксида алюминия и оксида натрия
Запишите в поле ответа номера выбранных реакций.

Ответ: 

9. Из предложенного ниже перечня выберите две эндо-
термические реакции.
1) взаимодействие метана и кислорода
2) разложение мела
3) электролиз раствора серной кислоты
4) окисление угарного газа
5) взаимодействие железа и хлора
Запишите в поле ответа номера выбранных реакций.

Ответ: 



10. Из предложенного ниже перечня выберите две окис-
лительно-восстановительные реакции.
1) разложение нитрата магния
2) разложение нитрата меди
3) взаимодействие оксида серы(IV) и оксида кальция
4) взаимодействие сернистого газа и щёлочи
5) разложение гидрокарбоната кальция
Запишите в поле ответа номера выбранных реакций.

Ответ: 
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2.3.

2.4.

Электролиты и неэлектролиты.
Катионы и анионы

Электролитическая диссоциация
кислот, щелочей и солей (средних)

Уже в середине XIX в. было установлено, что есть ве-
щества, водные растворы которых (или расплавы) прово-
дят электрический ток, водные же растворы других ве-
ществ электрического тока не проводят. Соответственно 
эти различные вещества получили название электроли-
тов и неэлектролитов.

Электролиты — вещества, водные растворы которых 
или расплавы проводят электрический ток. Неэлектро-
литы — вещества, водные растворы которых не прово-
дят электрический ток.

К электролитам относятся соли, кислоты, основа-
ния. Так, типичными электролитами являются:

— кислоты (HCl, HNO3, H2SO4, H3PO4, CH3COOH, 
HF и др.);

— основания (KOH, NaOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2, 
NH3 · H2O и др.);

— соли (NaCl, K2SO4, Ca(NO3)2, CH3COONa, NH4Cl и др.).
Большинство органических веществ электролитами 

не являются. Так, не относятся к электролитам углево-
дороды, спирты, альдегиды, углеводы и др.

Электропроводность электролитов обусловлена при-
сутствием в их растворах (или расплавах) ионов, кото-
рые и обеспечивают прохождение электрического тока. 
Для объяснения электропроводности водных раство-
ров кислот, солей и оснований С. Аррениус выдвинул 
в  1887 г. теорию электролитической диссоциации.

В соответствии с этой теорией, электролиты при 
растворении в воде распадаются (диссоциируют) на 
ионы  — положительно и отрицательно заряженные. 
Положительно заряженные ионы называются катиона-
ми, отрицательно заряженные — анионами.
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В общем виде диссоциация электролита KatAn мо-
жет быть записана так:

KatAn �
 Kat+ + An–

На самом деле в водных растворах катионы металлов 
и анионы кислотных остатков существуют в гидратиро-
ванном виде. Например, состав гидратированных кати-
онов алюминия может быть записан так: [Al(OH)6]3+. 
Именно гидратация ионов является главной движу-
щей силой механизма электролитической диссоциации, 
так как энергия гидратации ионов довольно высока и 
вполне достаточна для разрушения прочных кристал-
лических решёток твёрдых веществ. Однако в уравне-
ниях реакций для простоты гидратные молекулы воды 
опускают и записывают просто Аl3+. Другой движущей 
силой процесса диссоциации является высокое значение 
диэлектрической константы воды: �(Н2О) = 81, т.е. вода 
в 81 раз ослабляет притяжение катионов и анионов по 
сравнению с вакуумом.

Наиболее легко диссоциируют вещества с ионным 
типом связи, это объясняется наличием уже имеющихся 
ионов в узлах кристаллической решётки. Диссоциация 
веществ с сильно полярными ковалентными связями 
протекает сложнее: в этом случае распад на ионы поляр-
ной молекулы проходит через стадию перехода полярной 
структуры в ионную под действием молекул воды. Ве-
щества с малополярными ковалентными связями и не-
полярными связями диссоциировать не могут и не от-
носятся к электролитам. Так, в ряду NaF — HF — H2 
способность веществ к электролитической диссоциации 
уменьшается, что связано с переходом типа связи от 
ионной (во фториде натрия) к ковалентной полярной 
(во фтороводороде) и к ковалентной неполярной (в во-
дороде).

Все электролиты можно разделить на сильные и сла-
бые. Сильные электролиты в разбавленных водных рас-
творах полностью диссоциируют на ионы. К сильным 
электролитам относятся все щёлочи, многие кислоты 
(такие, как HClO4, HClO3, HCl, HNO3, H2SO4, HMnO4
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и некоторые другие), а также практически все соли (да-
же если они малорастворимы, т.к. в водном растворе не 
существуют «молекулы» солей). Слабые электролиты 
лишь в малой степени диссоциируют на ионы. К слабым 
электролитам относятся вода, органические кислоты 
(уксусная, щавелевая, лимонная и т.д.), многие неорга-
нические кислоты (сернистая, сероводородная, плави-
ковая, азотистая, хлорноватистая и др.). В  отличие от 
сильных электролитов, диссоциация слабых электроли-
тов обратима, что отражают в уравнениях диссоциации:

NaF � Na+ + F –

(сильный электролит, диссоциация полная),

HF �
 H+ + F –

(слабый электролит, диссоциация обратима).

Для количественной характеристики меры диссоци-
ации электролита используют понятие степени диссо-
циации. Степень диссоциации равна отношению числа 
молекул, продиссоциировавших на ионы, к исходному 
числу растворённых молекул:

� = 
Nдисс

Nисх

� = 
Nдисс

Nисх
 · 100%

Таким образом, степень диссоциации может изме-
няться от 0 до 1 (или от 0 до 100%).

Степень диссоциации зависит от природы электро-
лита, природы растворителя*, концентрации и темпера-
туры. Чем ниже концентрация электролита в растворе, 
тем больше степень его диссоциации. С ростом темпе-
ратуры степень диссоциации возрастает (так как диссо-
циация большинства электролитов — процесс эндотер-
мический).

* Например, LiCl в воде — сильный электролит, а в спиртовом рас-
творе — слабый.
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Электролитическая диссоциация кислот

С точки зрения теории электролитической диссоци-
ации кислоты — это сложные вещества, при диссоциа-
ции которых в качестве катионов образуются только ги-
дратированные ионы водорода Н+ и анионы кислотных 
остатков. Сильные кислоты диссоциируют практически 
полностью, например:

HCl � H+ + Cl–

HNO3 � H+ + NO3
–

Диссоциация слабых кислот обратима:

HNO2 �
 H+ + NO2
–

HF �
 H+ + F –

Многоосно вные кислоты диссоциируют ступенчато, 
по стадиям. Например, в случае слабой сероводородной 
кислоты можно записать:

H2S �
 H+ + HS–   HS– �
 H+ + S2–

При этом степень диссоциации по каждой последую-
щей ступени намного меньше, чем по предыдущей. Так, 
степень диссоциации сероводородной кислоты по первой 
ступени составляет всего 1% (т.е. из 100 молекул H2S 
всего одна распадается на ионы). По второй ступени сте-
пень диссоциации ещё меньше и не превышает 10–7% 
(т.е. из 10 миллионов лишь один HS–-ион распадается 
дальше на ионы, поэтому можно считать, что по второй 
стадии сероводород почти не диссоциирует).

Электролитическая диссоциация оснований

С точки зрения теории электролитической диссоциа-
ции основания — сложные вещества, при диссоциации 
которых в качестве анионов образуются только гидрок-
сид-ионы ОН–. Сильные основания диссоциируют прак-
тически полностью:

KOH � K+ + OH–    Ba(OH)2 � Ba2+ + 2OH–
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Дисоциация слабых оснований обратима:
CuOH �
 Cu+ + OH–

NH3 · H2O �
 NH4
+ + OH–

Многокислотные слабые основания диссоциируют 
ступенчато, по отдельным стадиям, например:

Cu(OH)2 �
 CuОН+ + OH–

CuОН+ �
 Cu2+ + OH–

Как и в случае кислот, степень диссоциации по вто-
рой стадии намного меньше, чем по первой.

Электролитическая диссоциация солей

С точки зрения теории электролитической диссоциа-
ции соли — сложные вещества, при диссоциации которых 
образуются катионы металлов и анионы кислотных остат-
ков. Практически все соли относятся к сильным электро-
литам, полностью распадаясь в водных растворах на ионы:

K2CO3 � 2K+ + CO3
2–

Al(NO3)3 � Al3+ + 3NO3
–

Даже в случае таких малорастворимых солей, как 
AgCl или BaSO4 (их растворимость мизерна и не превы-
шает 10–5 моль/л), та часть их, которая перешла в рас-
твор, полностью распадается на ионы:

AgCl � Ag+ + Cl–

BaSO4 � Ba2+ + SO4
2–

Кислые и оснóвные соли диссоциируют ступенчато. 
Так, гидросульфит натрия в водном растворе диссоции-
рует следующим образом:

NaHSO3 � Na+ + HSO3
–

HSO3
– �
 H+ + SO3

2–

Диссоциация по первой стадии протекает полностью 
(сильный электролит, как и все соли), по второй ста-
дии   — обратимо (слабый электролит, как и все мно-
гоосно вные кислоты).
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Электролитическая диссоциация
амфотерных гидроксидов

Амфотерные гидроксиды могут одновременно дис-
социировать и как основания, и как кислоты. Рассмо-
трим амфотерный гидроксид состава НОЭ, в котором 
при электролитической диссоциации может разрывать-
ся или О—Э-связь, или О—Н-связь. В первом случае 
гидроксид НОЭ будет диссоциировать как основание, 
во  втором случае — как кислота:

как основание:

H—O—Э �
 Э+ + OH–

как кислота:

H—O—Э �
 Н+ + ЭO–

Так, гидроксид алюминия может диссоциировать 
и  как основание:

Al(OH)3 �
 Al(OH)2
+ + OH– �


�
 Al(OH)2+ + 2OH– �

�
�Al3+ + 3OH–

и как кислота*:

Al(OH)3 + Н2О �
 [Al(OH)4]–
 + H

+

Взаимодействуя с кислотами, гидроксид алюминия 
образует соли катиона Al3+, а при реакции с щелоча-
ми  — соли гидроксоалюминат-иона [Al(OH)4]–:

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O

Al(OH)3 + KOH = K[Al(OH)4]

* Раньше процесс электролитической диссоциации по кислотному ти-
пу записывали так:

H3AlO3 �
 Н2AlO3
–

 + H
+,

 что на самом деле не отвечает действительности. Причины этого 
рассматриваются в старших классах при углублённом изучении хи-
мии.
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Задания
1. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-

щества, относящиеся к сильным электролитам.
1) Al(NO3)3  4)  HBr
2) H2SO3   5)  НF
3) HNO2
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

2. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, относящиеся к сильным электролитам.
1) KBr   4)  HNO2
2) H2S   5)  Н2SiO3
3) KNO2
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

3. Формулы сильного и слабого электролита последова-
тельно приведены в паре:
1) H2S, HNO3  4)  K2S, KNO3
2) Ba(NO3)2, H2S  5)  CH4, H2SO4
3) KOH, HF
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

4. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, при диссоциации которых катионов образует-
ся больше, чем анионов.
1) нитрат бария  4)  фосфат калия
2) гидроксид кальция 5)  сульфат натрия
3) хлорид калия
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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5. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, при диссоциации которых анионов образует-
ся больше, чем катионов.
1) нитрат алюминия
2) гидроксид кальция
3) хлорид калия
4) фосфат натрия
5) сульфат хрома(II)
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

6. Из предложенного перечня выберите два слабых элек-
тролита.
1) H2SO4   4)  K2SO4
2) H2CO3   5)  NaOH
3) NH3 ∙ H2O
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

7. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, относящиеся к сильным электролитам.
1) СН4   4)  HF
2) КОН   5)  НBr
3) H2CO3
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

8. Из предложенного перечня веществ выберите два ве-
щества, относящиеся к неэлектролитам.
1) ацетон   4)  сероводород
2) хлороводород  5)  сода
3) оксид азота(II)
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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9. Из предложенного перечня выберите два сильных 
электролита:
1) H3PO
2) KNO3
3) Ba(OH)2
4) H2S
5) Zn(OH)2
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

10. Из предложенного перечня выберите два сильных 
электролита:
1) H2SO4
2) HNO2
3) Ba(OH)2
4) H2S
5) Mg(OH)2
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 
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2.5. Реакции ионного обмена
и условия их осуществления

Так как электролиты в воде диссоциируют на ионы, 
то реакции между электролитами в растворе следует рас-
сматривать как процесс взаимодействия соответствую-
щих ионов. Вот почему в учебной литературе наряду с мо-
лекулярными уравнениями подобных реакций принято 
записывать ионные уравнения. Именно ионные урав-
нения реакций отражают суть тех изменений, которые 
происходят при взаимодействии веществ-электролитов.

При написании уравнений реакций в ионном ви-
де следует помнить, что хорошо растворимые сильные 
электролиты записывают как набор ионов, образовав-
шихся при их полной диссоциации, в то время как не-
электролиты и слабые электролиты (а также газы и 
осадки) записывают в молекулярном виде.

Алгоритм составления ионного уравнения реакции 
может быть таким:

1. Записать молекулярное уравнение реакции и рас- 
ставить коэффициенты.

2. Переписать это уравнение, записывая хорошо рас-
творимые сильные электролиты в виде соответ-
ствующих ионов, а слабые электролиты, нераство-
римые вещества и газы — в молекулярном виде.

3. Сократить одинаковые ионы в левой и правой ча-
стях уравнения и записать сокращённое ионное 
уравнение.

Примеры составления сокращённых ионных уравнений

1.  Рассмотрим взаимодействие сульфата калия и 
нитрата бария. Молекулярное уравнение этой реакции 
выглядит так:

Ba(NO3)2 + K2SO4 = BaSO4� + 2KNO3

Все четыре соли являются сильными электролита-
ми, даже нерастворимый сульфат бария. Но в соответ-
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ствии с приведённым выше алгоритмом, сульфат бария 
(как нерастворимое вещество) запишем в молекулярном 
виде, в то время как все остальные соли представим 
в  виде набора ионов, получающихся при их диссоциа-
ции:

Ba2+ + 2NO3
– + 2K+ + SO4

2– =

= BaSO4� + 2K+ + 2NO3
–

И в левой, и в правой частях уравнения есть одина-
ковые ионы (NO3

– и K+), сократим их:

Ba2+ + SO4
2– = BaSO4�

Это и есть сокращённое ионное уравнение взаимо-
действия нитрата бария и сульфата калия. Видно, что 
сущность происходящей реакции заключается во вза-
имодействии ионов Ba2+ и SO4

2–, приводящем к образо-
ванию осадка сульфата бария.

2. Молекулярное уравнение взаимодействия азотной 
кислоты с гидроксидом рубидия запишется так:

HNO3 + RbOH = RbNO3 + H2O

В этом уравнении участвуют три сильных, хоро-
шо растворимых электролита (HNO3, RbOH и RbNO3) 
и один очень слабый электролит (Н2О). В соответствии 
с алгоритмом формулу воды следует оставить в ион-
ном уравнении, а вместо HNO3, RbOH и RbNO3 запи-
сать набор ионов, образующихся при их полной дис-
социации:

H+ + NO3
–

 + Rb+ + OH– = Rb+ + NO3
–

 + H2O

После сокращения одинаковых ионов (они подчёр-
кнуты) получим сокращённое ионное уравнение:

H+ + OH– = H2O

Таким образом, суть этой реакции состоит в связы-
вании ионов H+ и OH– с образованием слабого электро-
лита — молекул воды. Точно так же запишется краткое 
ионное уравнение любой химической реакции между 
сильной кислотой и щёлочью.
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3. Запишем уравнение химической реакции между 
карбонатом калия и соляной кислотой:

K2CO3 + 2HCl = 2KCl + H2O + CO2�

В соответствии с алгоритмом формулы воды (слабого 
электролита) и углекислого газа оставим без изменений, 
в то время как формулы K2CO3, HCl и KCl — сильных 
электролитов — запишем в виде набора ионов:

2K+ + CO3
2– + 2H+ + 2Cl– = 2K+ + 2Cl– + H2O + CO2�

Сократив одинаковые ионы, получим:

CO3
2– + 2H+ = H2O + CO2�

Из этого сокращённого ионного уравнения следует, 
что взаимодействие карбонат-ионов с ионами водорода 
приводит к образованию молекул воды (слабого электро-
лита) и молекул углекислого газа.

Условия осуществления реакций ионного обмена

Реакции в растворах электролитов идут практически 
до конца в том случае, если происходит связывание ис-
ходных ионов с образованием:

— слабого электролита,
— осадка малорастворимого вещества,
— газообразного продукта.
Именно эти примеры мы и рассмотрели выше. Если 

в ходе реакции связывания ионов не происходит, то та-
кие реакции не идут. Примером неосуществимых в рас-
творе реакций могут быть:

KNO3 + NaOH � KOH + NaNO3

KCl + H2SO4 �  KHSO4 + HCl

В то же время, изменив условия протекания, мож-
но заставить идти и, казалось бы, неосуществимую хи-
мическую реакцию. Так, в последнем случае реакция 
в растворе невозможна (все четыре вещества — сильные 
электролиты, полностью диссоциирующие на ионы). 
Но если взять твёрдый хлорид калия и концентри-
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рованную серную кислоту, реакция становится воз-
можной:

KCl(т) + H2SO4(конц) � KHSO4 + HCl�

В этом случае газообразный хлороводород удаляется 
из сферы реакции, и равновесие полностью смещается 
вправо. Именно так и получают хлороводород в лабора-
торном практикуме.

Задания

1. Краткое ионное уравнение Н+ + ОН− = Н2О отвечает 
взаимодействию веществ:
1) H2S и KОН
2) Н2S и Cu(OH)2
3) HNO3 и Ba(ОН)2
4) HCl и LiOH
5) HNO3 и Zn(ОН)2
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

2. Сокращенному ионному уравнению 
Zn2+ + 2OH– = Zn(OH)2

соответствует левая часть схемы уравнения химиче-
ской реакции
1) ZnSO4 + KOH �
2) Zn(NO3)2 + Cu(OH)2 �
3) ZnO + KOH �
4) ZnS + Ca(OH)2 �
5) ZnCl2 + Ba(OH)2 �
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 



3. Сокращенному ионному уравнению
Fe2+ + 2OH– = Fe(OH)2

соответствует левая часть схемы уравнения химиче-
ской реакции
1) FeSO4 + KOH �
2) Fe(NO3)2 + Cu(OH)2 �
3) FeO + KOH �
4) FeSO4+ Ba(OH)2 �
5) FeCl2 + Ba(OH)2 �
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

4. Краткое ионное уравнение Н+ + ОН− = Н2О отвечает 
взаимодействию веществ:
1) H2CO3 и KОН 4) HCl и Fe(OH)3
2) Н3PО4 и Fe(OH)2 5) HNO3 и Ba(OH)2
3) HCl и КОН
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

5. Сокращенному ионному уравнению
Al3+ + 3OH– = Al(OH)3

соответствует левая часть схемы уравнения химиче-
ской реакции
1) Al2(SO4)3 + KOH �
2) Al(NO3)3 + Cu(OH)2 �
3) Al2O3 + KOH �
4) AlCl3 + Ba(OH)2 �
5) Al2S3 + Ca(OH)2 �
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 
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6. Сокращенному ионному уравнению
Fe3+ + 3OH– = Fe(OH)3

соответствует левая часть схемы уравнения химиче-
ской реакции
1) Fe2(SO4)3 + Ba(OH)2 �
2) Fe2(SO4)3 + NaOH �
3) FeCl3 + Ba(OH)2 �
4) Fe2O3 + KOH �
5) Fe2S3 + Ca(OH)2 �
Запишите в поле ответа номера выбранных пар ве-
ществ.

Ответ: 

7. Сокращенному ионному уравнению
Fe2+ + 2OH– = Fe(OH)2

соответствует взаимодействие 
1) FeSO4 
2) Fe(NO3)2 
3) FeO 
4) Сu(OH)2
5) Ba(OH)2 
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

8. Сокращенному ионному уравнению
Mg2+ + 2OH– = Mg(OH)2

соответствует взаимодействие 
1) MgSO4 
2) Mg(NO3)2 
3) MgO 
4) Zn(OH)2
5) Ca(OH)2 
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 



141

9. Сокращенному ионному уравнению
Zn2+ + 2OH– = Zn(OH)2

соответствует взаимодействие 
1) ZnSO4 
2) ZnBr2 
3) ZnO 
4) Be(OH)2
5) Sr(OH)2 
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

10. Сокращенному ионному уравнению 
Ca2+ + CO3

2– = CaCO3 
соответствует взаимодействие 
1) Ca  4) Na2CO3
2) CaO 5) H2CO3
3) Ca(NO3)2 
Запишите в поле ответа номера выбранных веществ.

Ответ: 

11. Практически полностью в водном растворе взаимо-
действуют вещества:
1) серная кислота и карбонат калия
2) серная кислота и нитрат калия
3) серная кислота и хлорид калия
4) серная кислота и нитрат магния
5) серная кислота и хлорид бария

12. Практически полностью в водном растворе взаимо-
действуют вещества:
1) нитрат серебра и хлороводород
2) нитрат кальция и хлорид калия
3) хлороводород и нитрат натрия
4) хлороводород и нитрат калия
5) хлороводород и гидроксид натрия
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13. Выпадение осадка наблюдается при сливании рас-
творов
1) хлорида алюминия и гидроксида кальция
2) сульфата натрия и соляной кислоты
3) карбоната калия и азотной кислоты
4) гидроксида натрия и серной кислоты
5) гидроксида натрия и хлорида магния

14. Выделение газа наблюдается при сливании рас-
творов
1) сульфата натрия и гидроксида бария
2) гидроксида натрия и соляной кислоты
3) карбоната калия и азотной кислоты
4) гидроксида меди(II) и азотной кислоты
5) сульфида натрия и азотной кислоты

15. Практически необратимо протекает взаимодействие 
растворов
1) гидроксида бария и серной кислоты
2) сульфата натрия и азотной кислоты
3) нитрата бария и хлорида калия
4) карбоната калия и соляной кислоты
5) сульфата магния и нитрата натрия
Ответ:  ______________ .

16. Осадок выпадает при добавлении серной кислоты 
к  раствору
1) карбоната калия
2) нитрата меди(II) 
3) гидроксида бария 
4) хлорида кальция
5) гидроксида натрия
Ответ:  ______________ .

17. Практически полностью в водном растворе взаимо-
действуют вещества:
1) KOH и Fe2(SO4)3 4) K3PO4 и NaCl
2) NaOH и Ва(NO3)2 5) K3PO4 и AgNO3
3) Na2SO4 и KCl
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18. В водном растворе практически полностью взаимо-
действуют вещества:
1) BaCl2 и KOH 4) CaCl2 и K3PO4
2) NaCl и H2SO4 5) AgNO3 и HCl
3) K3PO4 и NaNO3

19. Краткое ионное уравнение Н+ + ОН– = Н2О отвечает 
взаимодействию веществ:
1) H2S и KОН
2) Н2S и Cu(OH)2
3) HNO3 и Ba(ОН)2
4) HNO3 и Zn(ОН)2
5) NaOH и HClO4

20. Сокращённое ионное уравнение

Fe2+ + 2OH– = Fe(OH)2

соответствует взаимодействию растворов веществ:
1) Fe(NO3)3 и KOH
2) FeSO4 и LiOH
3) Na2S и Fe(NO3)2
4) Ba(OH)2 и FeCl3
5) FeCl2 и NaOH
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2.6. Окислительно-восстановительные
реакции.
Окислители и восстановители

Окислительно-восстановительными называют реак-
ции, протекающие с изменением степеней окисления 
элементов, входящих в состав реагирующих веществ. 
Именно окислительно-восстановительные реакции ле-
жат в основе жизнедеятельности организма, с ними свя-
заны процессы дыхания и обмена веществ в живых ор-
ганизмах, фотосинтез в растениях, их используют для 
получения металлов, кислот, солей и других ценных 
продуктов. Реакции электролиза и коррозии также от-
носятся к окислительно-восстановительным. Наконец, 
эти реакции лежат в основе работы гальванических эле-
ментов, аккумуляторов и топливных элементов, превра-
щающих химическую энергию в электрическую.

Окисление с точки зрения электронной теории — 
процесс отдачи электронов атомами, молекулами или 
ионами:

Mg � Mg2+ + 2e
H2 � 2H+ + 2e
Cr2+ � Cr3+ + e
2Br– � Br2 + 2e

При окислении степень окисления элемента повыша-
ется.

Восстановление — процесс присоединения электро-
на атомом, молекулой или ионом:

P + 3e � P3–

F2 + 2e � 2F–

MnO4
– + e � MnO4

2–

Mn3+ + e � Mn2+

При восстановлении степень окисления элемента по-
нижается.
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Восстановитель — элемент, отдающий электроны 
(или вещество, содержащее такой элемент). Восстанови-
тель в ходе реакции окисляется.

Окислитель — элемент, принимающий электроны 
(или вещество, содержащее такой элемент). Окислитель 
в ходе реакции восстанавливается.

Классификация 
окислительно-восстановительных реакций

Все окислительно-восстановительные реакции при-
нято делить на четыре типа.

1. Реакции межмолекулярного окисления-восста-
новления. В подобных реакциях восстановитель и окис-
литель — разные химические элементы, находящиеся 
в  разных реагентах, например:

2Са + О2 = 2СаО

восстано-
витель

окислитель

4HCl + MnO2 = MnCl2 + Cl2 + 2H2O

восстанови-
тель

окислитель

2. Реакции внутримолекулярного окисления и вос-
становления. В этих реакциях окислитель и восстанови-
тель — разные химические элементы, но входящие в со-
став одного вещества, например:

(N–3H4)2Cr+6
2O7 = Cr2O3 + N2 + 4H2O

восстанови-
тель

окислитель

3. Реакции диспропорционирования. Так называ-
ются реакции, в которых и окислитель, и восстанови-
тель  — один и тот же химический элемент, входящий 
в состав одного вещества:

3Cl0
2 + 6KOH = 5KCl–1 + KCl+5O3 + 3H2O
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Здесь хлор в степени окисления 0 является и окис-
лителем (понижая степень окисления до –1), и восста-
новителем (повышая степень окисления до +5). Недаром 
раньше подобные реакции называли реакциями само-
окисления-самовосстановления.

4. Реакции сопропорционирования*. Реакции сопро-
порционирования являются обратными по отношению к 
реакциям диспропорционирования и являются частным 
случаем реакций межмолекулярного окисления-восста-
новления. Примером такой реакции может быть вза-
имодействие хлорида аммония и нитрита натрия, лежа-
щее в основе лабораторного способа получения азота:

N–3H4Cl + NaN+3O2 � NaCl + N2
0 + 2H2O

восстано-
витель

окислитель

Типичные восстановители и окислители

К типичным восстановителям могут быть отнесены:
— простые вещества — металлы (наиболее сильные 

восстановители из них — щелочные и щёлочно-
земельные);

— некоторые простые вещества — неметаллы (на-
пример, водород и углерод);

— производные элементов в низших или невысо-
ких степенях окисления (например, H2S, SO2, CO, 
CH4, HI, NH3, H3PO3, SnCl2, FeCl2);

— многие органические соединения (альдегиды, спир-
ты, муравьиная и щавелевая кислоты, глюкоза).

К типичным окислителям относятся:
— галогены;
— кислород О2, озон О3, пероксиды (H2O2);
— производные элементов в высшей или достаточ-

но высокой степени окисления (например, KMnO4, 
K2Cr2O7, HNO3, PbO2);

* Реакции диспропорционирования и сопропорционирования иногда 
называют реакциями дисмутации и конмутации.
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— кислородные соединения галогенов (Cl2O, ClO2, 
KClO, KClO3).

Очевидно, что элемент в высшей степени окисления 
может проявлять только окислительные свойства, в то 
время как элемент в низшей степени окисления — толь-
ко восстановительные. Производные в промежуточной 
степени окисления могут быть как окислителями, так 
и восстановителями, например:

2Fe(OH)3 + 6HI = FeI2 + I2 + 6H2O
2Fe(OH)3 + 3Cl2 + 10KOH =
= 2K2FeO4 + 6KCl + 8H2O

Видно, что в первой реакции железо(III) проявляет 
свойства окислителя и восстанавливается до железа(II), 
в то время как во второй — свойства восстановителя, 
окисляясь до железа(VI).

Подбор коэффициентов в уравнениях
окислительно-восстановительных реакций

Для подбора коэффициентов в сложных уравнени-
ях окислительно-восстановительных реакций на пер-
вых порах используют в основном метод электронного 
баланса. Его суть заключается в том, что число элек-
тронов, отданных восстановителем, должно быть равно 
числу электронов, принятых окислителем. Покажем на 
примере, как это можно сделать.

Пусть необходимо расставить коэффициенты в урав-
нении реакции, схема которой:

P + HNO3 � H3PO4 + NO

1. Находим элементы, изменившие степень окисле-
ния. В данном примере это фосфор и азот.

Элемент Степень окисления
в исходных веществах

Степень окисления
в продуктах

P 0 +5

N +5 +2
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2. Атом фосфора в степени окисления 0 в ходе реак-
ции превращается в фосфор в степени окисления +5, от-
давая 5 электронов. Атом азота в степени окисления +5 
превращается в азот в степени окисления +2, принимая 
3 электрона. Сказанное кратко записываем в виде схемы:

P0 – 5e � P+5

N+5 + 3e � N+2

Следовательно, фосфор (0) — восстановитель, азот 
(+5) — окислитель:

P0 – 5e � P+5 процесс окисления

N+5 + 3e � N+2 процесс восстановления

3. Для того чтобы число электронов, отданных фос-
фором(0), было бы равно числу электронов, принятых 
азотом(+5), необходимо всю первую строчку умножить 
на 3, а вторую на 5:

3

5

P0 – 5e � P+5

N+5 + 3e � N+2

4. Найденные главные коэффициенты переносим 
в  схему реакции:

3P + 5HNO3 � 3H3PO4 + 5NO

5. Подсчёт числа атомов водорода показывает, что 
в  левой части уравнения имеется 5 атомов водорода, 
а  в правой — 9. Следовательно, в левую часть уравне-
ния необходимо добавить 4 атома водорода. Сделать это 
можно, только добавив в левую часть 2 молекулы воды:

3P + 5HNO3 + 2H2O = 3H3PO4 + 5NO

6. Окончательная проверка правильности расстав-
ленных коэффициентов проводится по числу атомов 
кислорода: и в левой части уравнения, и в правой ча-
сти уравнения одинаковое число атомов кислорода (17), 
что говорит о правильности подбора коэффициентов.

восстановитель

окислитель
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Задания

1. К окислительно-восстановительным относится реак-
ция:
1) H2 + O2 � H2O
2) H2SO4 + SO3 � H2S2O7
3) K2Cr2O7 + KOH � K2CrO4 + H2O
4) H2Cr2O7 + KOH � K2CrO4 + H2O

2.  К окислительно-восстановительным относится реакция:
1) Cl2O + KOH � KClO + H2O
2) SO3 + H2SO4 � H2S3O10
3) BaO2 + H2SO4 � BaSO4 + H2O2
4) BaO2 + H2SO4 � BaSO4 + H2O + O2

3. В какой из представленных реакций сера является 
восстановителем?
1) S + O2 � SO2
2) S + Ca � CaS
3) SO3 + Na2O � Na2SO4
4) H2S + PbO � PbS + H2O

4. Окислительно-восстановительной является реакция, 
уравнение которой:
1) CaCO3 + SiO2 = CaSiO3 + CO2
2) BaSO3 = BaO + SO2
3) CuCl2 + Zn = ZnCl2 + Cu
4) CuSO4 + 2NaOH = Cu(OH)2 + Na2SO4

5. Окислительно-восстановительной не является реак-
ция:
1) 2Na + Cl2 = 2NaCl
2) 2NaCl + Н2SO4 = Na2SO4 + 2HCl
3) Zn + 2HCl = ZnCl2 + Н2
4) Fe + S = FeS

t�

t�

t�
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6. Реакции, уравнение которой

4NH3 + 5O2 ===== 4NO + 6H2O,

соответствует схема превращения азота:
1) N–3 � N–2

2) N+3 � N+2

3) N+3 � N–3

4) N–3 � N+2

7. В какой реакции оксид серы(IV) является восстано-
вителем?
1) SO2 + 2NaOH = Na2SO3 + H2O
2) SO2 + 2H2S = 3S + 2H2O
3) SO2 + H2O �
 H2SO3
4) 2SO2 + O2 �
 2SO3

8. В реакции оксида хрома(III) с алюминием восстано-
вительные свойства проявляет
1) Cr+3 

2) Al0 
3) O–2

4) Cr0

9. Только восстановительные свойства проявляет
1) фосфор
2) бром
3) магний
4) сера

10. К окислительно-восстановительным относятся реакции:
1) Cl2O7 + H2O � HClO4
2) Cl2 + H2O � HCl + O2
3) Cl2 + H2O � HCl + HClO
4) MnO2 + HF � MnF4 + H2O
5) MnO2 + CaO � CaMnO3
Ответ:  ______________ .

t�, кат.
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11. Процессы окисления представлены схемами:
1) N3– � N2

2) Cl2 � Cl–

3) O2 � O2–

4) S2– � S6+

5) Fe2+ � Fe0

Ответ:  ______________ .

12. Азотная кислота является окислителем в реакциях, 
схемы которых:
1) HNO3 + KOH � KNO3 + H2O
2) HNO3 + Fe(OH)3 � Fe(NO3)3 + H2O
3) HNO3 + Fe(OH)2 � Fe(NO3)3 + NO + H2O
4) HNO3 + Ba(CH3COO)2 � Ba(NO3)2 + CH3COOH
5) HNO3 + SO2 � H2SO4 + NO2
Ответ:  ______________ .

13. Серная кислота является окислителем в реакциях, 
схемы которых:
1) H2SO4 + KOH � KHSO4 + H2O
2) H2SO4 + NaOH � Na2SO4 + H2O
3) H2SO4 + Zn � ZnSO4 + H2
4) H2SO4 + Mg � MgSO4 + H2S + H2O
5) H2SO4 + ZnS � ZnSO4 + H2S
Ответ:  ______________ .

14. Серная кислота является окислителем в реакциях, 
схемы которых:
1) H2SO4 + Ba(OH)2 � BaSO4 + H2O
2) H2SO4 + Al � Al2(SO4)3 + H2
3) H2SO4 + FeS � FeSO4 + H2S
4) H2SO4 + KNO3 � KHSO4 + HNO3
5) H2SO4 + C � CO2 + SO2 + H2O
Ответ:  ______________ .

15. Одновременно и окислительные, и восстановитель-
ные свойства хлор проявляет в реакциях:
1) Cl2 + H2 � HCl
2) Na + Cl2 � NaCl
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3) H2S + Cl2 � HCl + S
4) Cl2 + H2O � HCl + HClO
5) KOH + Cl2 � KCl + KClO3 + H2O
Ответ:  ______________ .

16. Фосфор проявляет свойства окислителя в реакциях:
1) O2 + P � P2O5
2) P + Mg � Mg3P2
3) Al + P � AlP
4) P + Cl2 � PCl5
5) P + Br2 � PBr3

Ответ:  ______________ .

17. Сероводород проявляет свойства окислителя в реак-
циях:
1) H2S + O2 � H2O + S
2) H2S + O2 � H2O + SO2
3) H2S + Fe � H2 + FeS
4) H2S + Na � Na2S + H2
5) H2S + Cl2 � HCl + S
Ответ:  ______________ .

18. Установите соответствие между уравнением реакции 
и веществом-окислителем, участвующим в данной 
реакции.

УРАВНЕНИЕ РЕАКЦИИ ОКИСЛИТЕЛЬ

А) 2NO + 2H2 = N2 + 2H2O 1) H2
Б) H2 + 2K = 2KH 2) NO
В) 4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O 3) N2
Г) 4NH3 + 6NO = 5N2 + 6H2O  4) NH3
  5) O2

А Б В Г
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19. Установите соответствие между схемой химической 
реакции и изменением степени окисления окислите-
ля в ней.

СХЕМА РЕАКЦИИ ИЗМЕНЕНИЕ
СТЕПЕНИ

ОКИСЛЕНИЯ
ОКИСЛИТЕЛЯ

А) Cu + HNO3(конц) � 1) Cu+2 � Cu0

 �� Cu(NO3)2 + NO2 + H2O 2) N+3 � N0

Б) NH4NO2 � N2 + H2O 3) N+5 � N+4

В) CuO + NH3 � 4) N–3 � N0

 �� Cu + N2 + H2O 5) Cu0 � Cu+2

Г) NaNO3 � NaNO2 + O2 6) N+5 � N+3

А Б В Г

20. Используя метод электронного баланса, составьте 
уравнение реакции

KI + CuSO4 � CuI + I2 + K2SO4
Определите окислитель и восстановитель.

21. Используя метод электронного баланса, составьте 
уравнение реакции

K2S + FeCl3 � FeS + S + KCl
Определите окислитель и восстановитель.

22. Используя метод электронного баланса, составьте 
уравнение реакции

Zn + HNO3 � Zn(NO3)2 + N2+ H2O
Определите окислитель и восстановитель.

23. Используя метод электронного баланса, составьте 
уравнение реакции

NH3 + CuO � Cu + N2 + H2O
Определите окислитель и восстановитель.

t�

t�



154

3.1. Химические свойства
простых веществ

3.1.1. Химические свойства
простых веществ — металлов: щелочных
и щёлочно-земельных металлов, алюминия, железа

Щелочные металлы
К щелочным металлам относят s-элементы главной 

подгруппы I группы: литий, натрий, калий, рубидий, 
цезий и франций. Франций — искусственно получен-
ный радиоактивный элемент, практически не содержа-
щийся в природе. Получен он в количестве нескольких 
атомных ядер, свойства его не столько изучены, сколь-
ко теоретически предсказаны на основании Периодиче-
ского закона. В дальнейшем о франции мы говорить не 
будем.

Электронные конфигурации атомов всех щелочных 
металлов однотипны — поверх электронной конфигу-
рации инертного газа имеется один неспаренный элек-
трон:

Li 1s22s1  или [He]2s1

Na 1s22s22p63s1 или [Ne]3s1

K 1s22s22p63s23p64s1 или [Ar]4s1

Rb 1s22s22p63s23p63d104s24p65s1 или [Kr]5s1

Cs 1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s25p66s1 или [Xe]6s1

Наличие одного валентного (внешнего) электрона 
объясняет существование единственной степени окисле-
ния щелочных металлов в соединениях, равной +1.

С увеличением радиуса атома от Li к Fr энергия 
ионизации атомов уменьшается, следовательно, наблю-
даемая химическая активность металлов в этом ряду 
увеличивается. Щелочные металлы среди всех металлов 
обладают наибольшей химической активностью, явля-
ясь очень сильными восстановителями. Так, они вытес-



155

няют водород не только из кислот, но и из воды и да-
же из спиртов:

2Li + 2HCl = 2LiCl + H2

2Na + 2H2O = 2NaOH + H2

2K + 2C2H5OH = 2C2H5OK + H2

Литий взаимодействует с водой относительно спокой-
но, натрий — бурно, калий воспламеняется в контак-
те с водой, рубидий и цезий реагируют взрывообразно.

Все щелочные металлы довольно легко окисляются 
кислородом воздуха (поэтому хранят их или в керосине, 
или под слоем минерального масла, или в вакуумиро-
ванных ампулах). Продукты взаимодействия щелочных 
металлов с кислородом различны. Если литий окисляет-
ся до оксида, то натрий образует в основном пероксид, 
а калий — надпероксид:

4Li + O2 = 2Li2O
2Na + O2 = Na2O2

K + O2 = KO2

Пероксиды и надпероксиды щелочных металлов яв-
ляются сильнейшими окислителями. Щелочные метал-
лы реагируют практически со всеми неметаллами (ис-
ключая инертные газы). Вот примеры таких реакций:

с водородом:  2Na + H2 = 2NaH (гидрид натрия)
с серой:  2Li + S = Li2S (сульфид лития)
с азотом:  6Li + 3N2 = 2Li3N (нитрид лития)
с хлором:  2K + Cl2 = 2KCl (хлорид калия).

Важнейшими соединениями щелочных металлов яв-
ляются:

NaCl — хлорид натрия, пищевая соль, минерал галит,
Na2SO4 · 10H2O — декагидрат сульфата натрия, ми-

нерал мирабилит или глауберова соль,
Na2CO3 — карбонат натрия, кальцинированная сода,
Na2CO3 · 10H2O — декагидрат карбоната натрия, 

кристаллическая (стиральная) сода,
NaHCO3 — гидрокарбонат натрия, пищевая сода,
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NaOH — гидроксид натрия, едкий натр, каустик,
Na2O2 — пероксид натрия,
KCl — хлорид калия,
KOH — гидроксид калия, едкое кали,
K2СО3 — карбонат калия, поташ,
KNO3 — нитрат калия, калиевая селитра.

Качественной реакцией на ионы щелочных металлов 
является окрашивание пламени: ионы лития окрашива-
ют пламя в карминово-красный цвет, ионы натрия — 
в  жёлтый, ионы калия — в фиолетовый.

Получают щелочные металлы электролизом распла-
вов хлоридов или гидроксидов, или вытеснением други-
ми активными металлами:

2NaCl ������ 2Na + Cl2�
Na + KCl ���NaCl + K

Протекание последней реакции возможно из-за бó ль-
шей летучести калия по сравнению с натрием.

Щёлочно-земельные металлы

Главную подгруппу II группы Периодической систе-
мы образуют s-элементы бериллий, магний, кальций, 
стронций, барий и радий. Элементы кальций, строн-
ций и барий получили историческое название «щёлоч-
но-земельные металлы». Иногда это название не совсем 
оправданно переносят на все элементы IIА группы.

Электронные конфигурации атомов всех элементов 
IIА группы однотипны — поверх электронной кон-
фигурации инертного газа имеются два внешних элек-
трона:

Be  1s22s2 или [He]2s2

Mg 1s22s22p63s2 или [Ne]3s2

Ca 1s22s22p63s23p64s2 или [Ar]4s2

Sr  1s22s22p63s23p63d104s24p65s2 или [Kr]5s2

Ba 1s22s22p63s23p63d104s24p64d105s25p66s2 или [Xe]6s2

Ra 1s22s22p63s23p63d104s24p64d104f145s25p65d106s26p67s2    или [Ra]7s2

элект. ток

t�
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Наличие двух валентных (внешних) электронов объ-
ясняет существование единственной степени окисления 
этих элементов в соединениях, равной +2.

Поскольку заряд ядра в атомах этих элементов на 
единицу больше, чем в атомах щелочных металлов, то 
валентные электроны сильнее притягиваются к ядру, 
что приводит к некоторому увеличению энергии иони-
зации при переходе от щелочного металла к щёлочнозе-
мельному. Результатом этого является понижение хими-
ческой активности при переходе от щелочных металлов 
к щёлочно-земельным.

С увеличением радиуса атома от Be к Ra энергия 
ионизации атомов уменьшается, следовательно, химиче-
ская активность металлов по подгруппе увеличивается. 
Наименее активен бериллий. Свойства бериллия сильно 
отличаются от свойств остальных элементов IIA груп-
пы, что связано с меньшим атомным радиусом его и 
более высоким значением энергии ионизации. Химиче-
ские свойства бериллия гораздо ближе к свойствам алю-
миния, чем магния и кальция (диагональное сходство). 
Так, оксид и гидроксид бериллия проявляют амфотер-
ные свойства, в отличие от оксидов и гидроксидов щё-
лочноземельных металлов.

На воздухе бериллий и магний вполне устойчивы, 
так как покрыты прочной оксидной плёнкой. При вы-
сокой температуре эти металлы взаимодействуют с кис-
лородом, окисляясь до оксидов. Кальций и другие щё-
лочноземельные металлы, будучи более активными, 
окисляются кислородом уже на холоду:

2Са + О2 = 2СаО

При нагревании все металлы IIA группы взаимодей-
ствуют с галогенами, серой, азотом, фосфором:

3Mg + N2 = Mg3N2

3Ca + 2P = Ca3P2

Ba + Br2 = BaBr2

C водой бериллий не реагирует даже при темпера-
туре красного каления, в то время как магний взаимо-
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действует с горячей водой, а кальций и его аналоги  — 
даже с холодной:

Ва + 2Н2О = Ва(ОН)2 + Н2�

Все металлы IIA группы легко растворяются в кис-
лотах, образуя соли:

Mg + 2H+ = Mg2+ + H2�

Бериллий в силу амфотерности его оксида и гидрок-
сида может взаимодействовать и с растворами щелочей 
с образованием гидроксобериллатов:

Be + 2KOH + 2H2O =
= K2[Be(OH)4] + H2�

В ряду оксидов BeO — MgO — CaO — SrO — BaO 
— RaO осно вность возрастает, такая же тенденция дей-
ствует и в ряду гидроксидов. Если BeO и Be(OH)2 про-
являют амфотерные свойства, то остальные оксиды и 
гидроксиды — исключительно оснóвные. Гидроксиды 
кальция, стронция, бария и радия являются сильными 
основаниями и относятся к щелочам.

Важнейшими соединениями элементов IIA группы 
являются:

СаО — оксид кальция, негашёная известь,
Са(ОН)2 — гидроксид кальция, гашёная известь,
CaSO4 · 2H2O — дигидрат сульфата кальция, гипс.

Алюминий

Алюминий — элемент IIIA группы, электронная 
конфигурация его атома 1s22s22p63s23p1. Таким обра-
зом, на внешнем уровне атом алюминия содержит три 
валентных электрона. За счёт этих электронов типичная 
степень окисления алюминия +3.

Химическая активность алюминия довольно высо-
ка, в ряду активности металлов он расположен непо-
средственно за щелочноземельными металлами и маг-
нием. Проявляя сильные восстановительные свойства, 
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алюминий реагирует с неметаллами, кислотами, соля-
ми, а также растворами щелочей.

Кислородом алюминий окисляется с образованием 
оксида:

4Al + 3O2 = 2Al2O3

Из-за высокой теплоты образования Al2O3 металли-
ческий алюминий способен восстанавливать многие ок-
сиды до свободных металлов:

Mn2O3 + 2Al = Al2O3 + 2Mn
3V2O5 + 10Al = 6V + 5Al2O3

Эта реакция (реакция алюминотермии) используется 
в промышленности при получении бария, стронция, ва-
надия, хрома, вольфрама и др.

Галогены взаимодействуют с алюминием с образова-
нием галогенидов, например:

2Al + 3Br2 = 2AlBr3

Алюминий взаимодействует также с серой, фосфо-
ром, азотом, углеродом:

2Al + 3S = Al2S3

2Al + N2 = 2AlN

Кислоты взаимодействуют с алюминием с образова-
нием солей:

2Al + 6H+ = 2Al3+ + 3H2�

В то же время концентрированные серная и азот-
ная кислоты без нагревания на алюминий не действу-
ют (пассивация металла).

Алюминий может растворяться в растворах щело-
чей, образуя гидроксоалюминаты:

2Al + 2OH– + 6H2O = 2[Al(OH)4]– + 3H2�

2Al + 6OH– + 6H2O = 2[Al(OH)6]3– + 3H2�
(при избытке щёлочи)

При удалении с алюминия прочной оксидной плён-
ки (например, при амальгамировании) активность алю-
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миния повышается настолько, что возможно его вза-
имодействие с водой:

2Al + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2�

Наиболее важное соединение алюминия — его ок-
сид. И оксид, и гидроксид алюминия, проявляя амфо-
терные свойства, взаимодействуют как с кислотами, так 
и с щелочами:

Al2O3 + 2KOH  �����H2O + 2KAlO2
(оксоалюминат калия)

Al2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[Al(OH)4]
(гидроксоалюминат калия)

Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O
Al(OH)3 + KOH = 2K[Al(OH)4]

Al(OH)3 + 3HNO3 = Al(NO3)3 + 3H2O

Оксид алюминия может взаимодействовать при вы-
сокой температуре и с некоторыми солями, например:

Al2O3 + 6KHSO4 ���� Al2(SO4)3 + 3K2SO4 + 3H2O
Al2O3 + Na2CO3 � 2NaAlO2 + CO2

В первой реакции, взаимодействуя с кислой солью, 
оксид алюминия проявляет оснóвные свойства, а во вто-
рой — кислотные.

Железо

Железо — представитель переходных металлов — 
находится в побочной подгруппе VIII группы Периоди-
ческой системы элементов Д.И. Менделеева. Электрон-
ная конфигурация его атома

1s22s22p63s23p63d64s2.

Исходя из электронной конфигурации, можно сде-
лать вывод, что для железа, за счёт отдачи внешних 
4s2-электронов, должны существовать производные в 
степени окисления +2. Это действительно так. Однако 
вспомним, что для переходных элементов в образовании 

сплавление
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химических связей могут принимать участие не только 
внешние, но и предвнешние электроны с 3d-под уровня. 
В результате этого у железа есть и другая степень окис-
ления, а именно +3. Получены также неустойчивые про-
изводные в степени окисления +6, например K2FeO4  — 
феррат(VI) калия.

С химической точки зрения железо — металл сред-
ней активности. Кислородом железо окисляется, в зави-
симости от температуры, с образованием оксидов FeO, 
Fe3O4 и Fe2O3:

3Fe + 2O2 = Fe3O4

Оксид состава Fe3O4 можно рассматривать как двойной 
оксид, содержащий железо в двух степенях окисления: 
FeO · Fe2O3, или как FeII(FeIIIO2)2. В природе Fe3O4 встреча-
ется в виде минерала магнетита (магнитного железняка).

При нагревании железо реагирует с такими неметал-
лами, как сера, углерод, азот, фосфор, галогены, напри-
мер:

3Fe + C = Fe3C (карбид железа, цементит)
4Fe + N2 = 2Fe2N (нитрид железа)

Из галогенов фтор, хлор и бром окисляют железо до 
степени окисления +3, в то время как иод (слабый окис-
литель) — до степени окисления +2:

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3

Fe + I2 = FeI2

C водой железо реагирует при высоких температу-
рах, образуя железную окалину и водород:

3Fe + 4H2O � Fe3O4 + 4H2

В присутствии кислорода железо медленно взаимодей-
ствует с водой, окисляясь до гидроксида железа(III)  — 
процесс ржавления железа:

4Fe + 3O2 + 6H2O = 4Fe(OH)3

Железо легко взаимодействует с кислотами, обра-
зуя соли в степени окисления +2 (с кислотами-неокис-

t�
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лителями) или +3 (с кислотами-окислителями), напри-
мер:

Fe + 2HCl = FeCl2 + H2

Fe + H2SO4(разб) = FeSO4 + H2

Fe + 4HNO3(разб) = Fe(NO3)3 + NO + 2H2O

Концентрированными азотной и серной кислотами 
железо на холоду пассивируется, однако при нагрева-
нии возможны и эти реакции.

С водными растворами щелочей железо практически 
не реагирует, однако при длительном кипячении порош-
ка железа с концентрированным раствором щёлочи без 
доступа воздуха возможна реакция:

Fe + 4KOH + 2H2O � K4[Fe(OH)6] + H2�

Железо может взаимодействовать и с солями, вытес-
няя из них менее активные металлы:

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu

Железо образует два гидроксида*: Fe(OH)2 и Fe(OH)3. 
C  точки зрения кислотно-осно вных свойств при переходе 
от Fe(OH)2 к Fe(OH)3 осно вный характер гидроксидов умень-
шается. Если гидроксид железа(II) относится к основани-
ям, то гидроксид железа(III) — к амфотерным гидрокси-
дам. Так, Fe(OH)3 может растворяться и в кислотах, и в 
концентрированных растворах щелочей. Однако послед-
няя реакция протекает в малой степени, свидетельствуя о 
преобладании оснóвных свойств Fe(OH)3 над кислотными.

Соединения железа(II) легко окисляются до соедине-
ний железа(III), особенно в щелочной среде:

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3

Наоборот, сильными восстановителями железо(III) 
может быть восстановлено до железа(II):

2FeCl3 + H2 � 2FeCl2 + 2HCl

* Существует ещё мета-гидроксид железа состава FeO(OH), известный 
как минерал гётит.

t�
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Качественными реакциями на соли железа могут 
быть следующие:

на ионы Fe2+:
3FeCl2 + 3K3[Fe(CN)6] = 3KFe[Fe(CN)6]� + 6KCl

на ионы Fe3+:
4FeCl3 + 3K4[Fe(CN)6] = 4KFe[Fe(CN)6]� + 12KCl

В ходе первой реакции ионы Fe2+ реагируют с гек-
сацианоферратом(III) калия («красной кровяной солью») 
с образованием тёмно-синего осадка «турнбуллевой си-
ни». В ходе второй реакции ионы Fe3+ образуют с гек-
сацианоферратом(II) калия («жёлтой кровяной солью») 
тёмно-синий осадок «берлинской лазури». Кроме этого, 
ионы железа(III) можно обнаружить по появлению крова-
во-красной окраски при взаимодействии с роданид-ионами:

Fe3+ + 3NCS– �
 Fe(NCS)3

Задания

1. В ряду элементов

Cs � Rb � K � Na

увеличивается
1) число энергетических уровней
2) атомный радиус
3) число валентных электронов
4) электроотрицательность

2. В порядке усиления металлических свойств веще-
ства расположены в ряду
1) Na, Mg, Al 
2) Mg, Cа, Sr 
3) Rb, Ca, Na
4) Cа, Mg, Be
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3. В каком ряду простые вещества расположены в по-
рядке уменьшения металлических свойств?
1) Ba, Sr, Ca
2) Na, K, Rb
3) Mg, Ca, Sr
4) Al, Mg, Na

4. Металлические свойства усиливаются в ряду ве-
ществ:
1) натрий — магний — алюминий
2) рубидий — калий — натрий
3) кальций — стронций — барий
4) кальций — магний — бериллий

5. Верны ли следующие утверждения о щелочных ме-
таллах?
А. Для щелочных металлов характерна степень 

окисления +1.
Б. С неметаллами они образуют соединения, как 

правило, с ионной связью.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба утверждения
4) оба утверждения неверны

6. Верны ли следующие утверждения о железе?
А. Железо относится к d-элементам.
Б. Для железа характерна степень окисления +8.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба утверждения
4) оба утверждения неверны

7. Верны ли следующие утверждения о магнии?
А. Во всех соединениях магний проявляет степень 

окисления +2.
Б. Гидроксид магния проявляет оснóвные свойства.
1) верно только А
2) верно только Б
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3) верны оба утверждения
4) оба утверждения неверны

8. Какой из металлов не вытесняет водород из разбав-
ленной серной кислоты?
1) железо
2) натрий
3) медь
4) магний

9. Щёлочь образуется при взаимодействии с водой
1) магния
2) алюминия
3) бария
4) железа

10. С водой не взаимодействует
1) бериллий
2) магний
3) железо
4) натрий

11. Натрий реагирует с каждым из двух веществ:
1) вода и метан
2) кислород и хлор
3) аргон и водород
4) гелий и хлороводород

12. Алюминий реагирует с каждым из двух веществ:
1) оксид железа(III) и водород
2) вода и сульфат натрия
3) гидроксид натрия и соляная кислота
4) кислород и гидроксид цинка(II)

13. Какой из металлов можно использовать для вытес-
нения меди из раствора сульфата меди(II)?
1) серебро 3) платину
2) цинк 4) цезий
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14. Между какими веществами возможна химическая 
реакция?
1) Ag и H2О
2) Fe и Na3PO4
3) Cu и MgCl2
4) Zn и FeBr2

15. При обычных условиях практически осуществима 
реакция между железом и
1) серой (кр.)
2) серной кислотой (конц.)
3) нитратом магния (р-р)
4) хлоридом меди(II) (р-р)

16. Алюминий образует сульфат алюминия при взаимо-
действии с
1) серой
2) серной кислотой
3) сернистой кислотой
4) сероводородом

17. Натрий образует нитрат натрия при взаимодействии с
1) азотом
2) аммиаком
3) азотной кислотой
4) оксидом азота(I)

18. Магний легко растворяется в
1) дистиллированной воде
2) аммиачной воде
3) растворе HCl
4) растворе Na2CO3

19. C образованием соединения, содержащего ионы Н–, 
водород реагирует с
1) хлором
2) серой
3) натрием
4) кислородом
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20. Железо может взаимодействовать с растворами:
1) сульфата натрия
2) сульфата меди(II) 
3) хлорида кальция
4) серной кислоты
5) гидроксида кальция
Ответ:  ______________ .

21. Установите соответствие между металлом и элек-
тронным строением его атома.

МЕТАЛЛ ЭЛЕКТРОННОЕ СТРОЕНИЕ

А) Na 1) 1s22s22p1

Б) Ca 2) 1s22s22p63s23p64s2

В) Al 3) 1s22s22p63s2

Г) Fe 4) 1s22s22p63s23p1

  5) 1s22s22p63s1

  6) 1s22s22p63s23p63d64s2

А Б В Г

22. Установите соответствие между исходными веще-
ствами и продуктами реакции.

ИСХОДНЫЕ ВЕЩЕСТВА ПРОДУКТЫ РЕАКЦИИ

А) Na + H2O � 1) Ca(OH)2 + H2�
Б) CaO + H2O � 2) Al(ОН)3 + H2�
В) Al + H2O � 3) NaOH
Г) Al + O2� 4) Al2O3

  5) NaOH + H2�
  6) Ca(OH)2

А Б В Г
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23. Установите соответствие между формулами исход-
ных веществ и продуктов реакции.

ИСХОДНЫЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
РЕАКЦИИ

А) Al + O2 � 1) Na[Al(OH)4] + H2�
Б) Al2O3 + NaOH � 2) Al2O3

В) Al(OH)3 � 3) Al(OH)3 + Na2O
Г) Al + NaOH + H2O � 4) NaAlO2 + H2O
  5) Al2O3 + H2O
  6) Al + H2O

А Б В Г

24. Установите соответствие между формулами исход-
ных веществ и продуктов реакции.

ИСХОДНЫЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
РЕАКЦИИ

А) Fe + HCl  1) FeCl3 + H2O
Б) Fe2O3 + HCl  2) FeCl2 + H2�
В) Fe + Cl2  3) FeCl3 + H2�
Г) Fe(OH)3 + HCl 4) FeCl2 + H2O

  5) FeCl3

А Б В Г

25. В ряду химических элементов Na — Mg — Al:
1) уменьшается заряд ядер атомов
2) увеличивается число электронов во внешнем 

электронном слое

t�
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3) уменьшается электроотрицательность
4) уменьшается радиус атомов
5) усиливаются металлические свойства
Ответ:  ______________ .

3.1.2. Химические свойства простых веществ —
неметаллов: водорода, кислорода,
галогенов, серы, азота, фосфора,
углерода, кремния

В разделе приводятся необходимые сведения не 
только о свойствах простых веществ — неметаллов, 
но и о важнейших соединениях соответствующих эле-
ментов.

Водород

Водород — первый элемент в Периодической систе-
ме химических элементов Д.И. Менделеева, помеща-
емый обычно и в IA, и в VIIA группы. Электронная 
конфигурация атома водорода 1s1, аналогичную кон-
фигурацию имеют атомы щелочных металлов (элемен-
ты IA группы). В то же время, поскольку первый элек-
тронный уровень может максимально вместить только 
два электрона, атому водорода не хватает до завершения 
внешнего уровня одного электрона. Это роднит водород с 
элементами галогенами (VIIA группа), атомам которых 
также недостаёт одного электрона до завершения внеш-
него уровня. 

Итак, водород может проявлять две степени окисле-
ния в своих соединениях: +1 (как щелочные металлы) 
и –1 (как галогены).

При обычных условиях водород довольно мало акти-
вен, что объясняется высокой прочностью его молекулы 
Н2, энергия связи в которой 430 кДж/моль. Однако при 
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нагревании или в присутствии катализатора, ослабляю-
щего связь в молекуле, химическая активность водоро-
да усиливается.

Так, для водорода возможны реакции с простыми ве-
ществами:

— с металлами: 2Na + H2 � 2NaH (гидрид натрия)
— с неметаллами: H2 + S � H2S

 H2 + Cl2 ��� 2HCl
 3H2 + N2 ������ 2NH3

Реагирует водород и со сложными веществами:

— с оксидами металлов:

3H2 + WO3 � W + 3H2O

3H2 + Fe2O3 � 2Fe + 3H2O

— с оксидами неметаллов:

 H2 + CO ���� CH3OH (метиловый спирт)

 4H2 + 2NO2 = 4H2O + N2

— с некоторыми солями:

H2 + 2FeCl3 � 2FeCl2 + 2HCl
— с органическими веществами:

CH2  CH2 + H2 ���� CH3—CH3

Среди рассмотренных примеров только при взаимо-
действии с металлами водород проявляет окислитель-
ные свойства, восстанавливаясь до степени окисления 
–1. Более характерны для водорода восстановительные 
свойства, при этом водород окисляется до степени окис-
ления +1.

Ещё более сильными восстановителями, чем сам во-
дород, являются гидриды — соединения, содержащие 
водород в степени окисления –1. Так, они бурно вза-
имодействуют с водой с выделением газообразного во-
дорода:

NaH + H2O = NaOH + H2�

t�

t�

свет

t�, p, кат.

t�

t�

t�, кат.

t�

t�, кат.
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В промышленности гидриды используются в каче-
стве мощных восстановителей для получения металлов 
и в других случаях, например:

TiCl4 + 2NaH � Ti + 2NaCl + 2HCl

CO2 + NaH � HCOONa
(формиат натрия, натриевая соль

муравьиной кислоты)

Кислород

Кислород — химический элемент VIA группы. Элек-
тронная конфигурация его атома 1s22s22p4 или в графи-
ческом виде:

�� � �
��
2s

2p

До завершения внешнего уровня атому кислоро-
да не хватает двух электронов, поэтому типичная сте-
пень окисления кислорода –2. Возможны также степе-
ни окисления –1 (в пероксидах Н2О2 или ВаО2) и +2 (во 
фториде кислорода OF2). Ковалентность атома кислоро-
да в молекулярных соединениях равна двум, т.е. атом 
кислорода образует две связи за счёт двух неспаренных 
электронов. Используя донорно-акцепторный механизм, 
атом кислорода может дополнительно образовать ещё од-
ну ковалентную связь, что и происходит в молекуле озо-
на или в ионе гидроксония:

O  O
O

     O

Элемент кислород образует два простых вещества  — 
обычный кислород О2 и озон О3. Рассмотрим вначале хи-
мические свойства обычного кислорода.

Благодаря высокой электроотрицательности кисло-
род — довольно сильный окислитель, реагирует с боль-
шинством простых и сложных веществ.

t�

t�


 


H
H

H
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Из простых веществ не окисляются кислородом толь-
ко благородные металлы, галогены и инертные газы, в 
остальных случаях образуются оксиды или пероксиды, 
например:

4P + 5O2 = 2P2O5

N2 + O2 ���� 2NO
2Cu + O2 � 2CuO
Na + O2 = Na2O2

Кислород взаимодействует также со сложными ве-
ществами, как неорганическими, так и органическими, 
например:

2Na2SO3 + O2 = 2Na2SO4

2CuS + 3O2 = 2CuO + 2SO2

CH4 + 2O2 = CO2 + 2H2O
C2H5OH + 3O2 = 2CO2 + 3H2O

Во всех приведённых примерах кислород выступает 
как окислитель.

Озон — другая аллотропная модификация кислоро-
да — является более сильным окислителем, чем обыч-
ный кислород. Это связано с лёгкостью разрыва одной 
из связей в молекуле О3 с образованием атомарного кис-
лорода:

O  O
O

 � O  O + O

Озон, в отличие от кислорода, окисляет металличе-
ское серебро до оксида*:

2Ag + O3 = Ag2O + O2

Качественной реакцией на озон является выделение 
иода при пропускании газа через раствор иодида калия:

2KI + O3 + H2O = I2 + O2 + 2KOH

* Наряду с Ag2O образуется AgO.

2000 �C

t�
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Галогены

Галогены — элементы VIIА группы. К галогенам 
относятся фтор, хлор, бром, иод и астат. Астат — 
радиоактивный элемент, полученный искусственно, 
в  природе практически не содержится. Многие свой-
ства астата изучены недостаточно, поэтому в дальней-
шем о химических свойствах астата мы говорить не 
будем.

Атомы галогенов характеризуются аналогией 
в  строении внешней электронной оболочки: все га-
логены имеют внешнюю электронную конфигурацию 
ns2np5. Сходство в строении внешней электронной 
оболочки объясняет и сходство свойств самих гало-
генов.

Так, все галогены — окислители. Атомы галоге-
нов стремятся присоединить электрон до завершения 
внешнего энергетического уровня, поэтому все галоге-
ны образуют устойчивые производные в степени окисле-
ния –1. Галогены, кроме фтора, образуют производные 
и  в  положительных степенях окисления: +1, +3, +5 и 
+7. Фтор  является самым электроотрицательным эле-
ментом.

Молекулы галогенов двухатомны. В ряду простых 
веществ фтор — хлор — бром — иод температуры ки-
пения и плавления возрастают: так, фтор и хлор явля-
ются газами, бром — летучей жидкостью, иод — кри-
сталлическим телом. Отличительным свойством иода 
является его способность к сублимации (возгонке). По-
скольку молекулы галогенов неполярны, галогены луч-
ше растворяются в неполярных органических раствори-
телях (C6H6,  CCl4), чем в воде.

Окислительная способность простых веществ в ря-
ду F2 — Cl2 — Br2 — I2 убывает. Так, хлор реагирует 
с  железом с образованием трихлорида, а иод — с обра-
зованием дииодида железа:

2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3

Fe + I2 = FeI2
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Аналогично медь окисляется хлором или бромом до 
степени окисления +2, а иодом — только до +1:

Сu + Br2 = CuBr2

2Cu + I2 = 2CuI

Неметаллы фтором окисляются, как правило, до 
высших степеней окисления. Сравните:

S + 3F2 = SF6, но 2S + Cl2 = S2Cl2
2P + 5F2 = 2PF5, но 2P + 3I2 = 2PI3

Фтор настолько сильный окислитель, что он спосо-
бен окислять даже инертные (благородные) газы:

Xe + F2 = XeF2

Xe + 2F2 = XeF4

Непосредственно с галогенами не реагируют только 
кислород, азот, гелий, неон и аргон.

Отдельно рассмотрим взаимодействие галогенов с во-
дородом. Фтор, как самый сильный окислитель, реаги-
рует с водородом со взрывом при любых условиях, даже 
при низких температурах и в темноте:

H2 + F2 = 2HF + 548 кДж

Взаимодействие хлора с водородом требует сильного 
освещения для своего начала:

H2 + Cl2 ��� 2HCl + 188 кДж

Эта реакция протекает по цепному радикальному ме-
ханизму, который включает в себя три стадии:

— инициализация цепи под действием кванта све-
товой энергии:

Cl2 ��� 2Cl 

— развитие цепи за счёт последовательно протека-
ющих реакций:

Cl  + Н2 � НCl + H ·
H  + Cl2 � HCl + Cl 

свет

свет
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— обрыв цепи за счёт взаимодействия двух радика-
лов:

Cl  + Cl  � Cl2

H  + H  � H2

Взаимодействие брома с водородом происходит толь-
ко при нагревании:

H2 + Br2 � 2HBr + 74 кДж

Взаимодействие иода с водородом относится к эндо-
термическим реакциям и, кроме нагревания, требует 
присутствия платины как катализатора:

H2 + I2 �� 2HI – 52 кДж

Эти факты также свидетельствуют о снижении хи-
мической активности и окислительной способности в 
ряду галогенов. Иод, как самый слабый окислитель сре-
ди галогенов, сам может быть окислен действием более 
сильных окислителей, например:

I2 + 10HNO3 � 2HIO3 + 10NO2 + 4H2O

Кроме простых веществ, галогены активно взаимо-
действуют со сложными веществами.

При взаимодействии с водой фтор окисляет её до 
свободного кислорода:

2H2O + 2F2 = 4HF + O2

Взаимодействие с водой других галогенов протекает 
иначе. Так, при растворении хлора в воде («хлорная во-
да») происходит диспропорционирование хлора с пони-
жением и повышением степени окисления:

Cl2
0 + H2O �
 HCl–1 + HOCl+1

При этом в растворе, наряду с растворёнными мо-
лекулами хлора, образуются две кислоты — хлороводо-
родная и хлорноватистая. В соответствии с принципом 
Ле Шателье, для смещения равновесия вправо, в сторо-
ну диспропорционирования, необходимо образующиеся 
кислоты удалять из сферы реакции. Очевидно, это воз-
можно при добавлении в раствор щёлочи. Поэтому вза-

t�

кат.

t�
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имодействие галогенов с щелочами носит практически 
необратимый характер:

Cl2 + 2KOH = KCl + KClO + H2O
Cl2 + 6KOH � 5KCl + KClO3 + 3H2O

На холоду хлор окисляется до степени окисления 
+1  с образованием гипохлорита калия, а при нагрева-
нии — до степени окисления +5 с образованием хлора-
та калия.

Хлор образует следующие кислородсодержащие кис-
лоты:

HCl+1O — хлорноватистая (соли — гипохлориты),
HCl+3O2 — хлористая (соли — хлориты),
HCl+5O3 — хлорноватая (соли — хлораты),
HCl+7O4 — хлорная (соли — перхлораты).
Все кислородсодержащие кислоты галогенов и их со-

ли — сильные окислители. В ряду HClO, HClO2, HClO3, 
HClO4 сила кислот возрастает, а окислительная актив-
ность в водном растворе уменьшается.

Характерным свойством солей кислородсодержащих 
кислот галогенов является лёгкость их разложения при 
нагревании. Так, хлорат калия (бертолетова соль) может 
разлагаться как с выделением кислорода, так и по ино-
му пути:

2KClO3 ���� 2KCl + 3O2

4KClO3 � KCl + 3KClO4

Поскольку реакционная способность галогенов по 
ряду от F2 до I2 падает, то более активные галогены мо-
гут вытеснять менее активные из галогенидов:

Br2 + 2NaI = 2NaBr + I2

Галогены могут окислять не только неорганические, 
но и органические вещества, например:

CH2  CH2 + Br2 � CH2Br—CH2Br
(обесцвечивание бромной воды является качественной 
реакцией на непредельные соединения).*
__________

См. раздел «Первоначальные сведения об органических веще-
ствах», стр. 240.

t�

t�, кат.

t�
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Важнейшими соединениями галогенов являются га-
логеноводороды HF, HCl, HBr и HI. Эти соединения 
хорошо растворимы в воде, водные растворы проявля-
ют кислотные свойства. В указанном ряду кислотные 
свойства возрастают, фтороводородная (плавиковая) 
кислота HF относится к слабым кислотам, в то время 
как иодоводородная HI — одна из сильнейших кислот. 
В промышленности галогеноводороды получают по ре-
акциям:

CaF2 + H2SO4(конц) = CaSO4 + 2HF�

H2 + Cl2 = 2HCl

В лаборатории HCl получают действием концентри-
рованной серной кислоты на твёрдый хлорид натрия:

NaCl(т) + H2SO4(конц) � NaHSO4 + HCl�

Важным свойством плавиковой кислоты является её 
растворяющее действие на стекло, что связано реакцией 
с диоксидом кремния, входящим в состав стекла:

SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2O

Поскольку в ряду F2 — Cl2 — Br2 — I2 окислительная 
активность галогенов убывает, то соответственно воз-
растает восстановительная активность в ряду соответ-
ствующих галогенид-ионов: F– — Cl– — Br– — I–. Так, 
фторид-ион нельзя окислить в водном растворе до сво-
бодного фтора ни одним окислителем, хлорид-ион окис-
ляется только самыми сильными окислителями (НMnO4, 
Н2Cr2O7, НClO3 и др.), в то время как иодид-ион окисля-
ется даже слабыми окислителями, например кислоро-
дом воздуха или концентрированной серной кислотой:

4HI + O2 = 2H2O + 2I2

2KI + 3H2SO4(конц) � 2KHSO4 + I2 + SO2 + 2H2O

Последняя реакция поясняет, почему в лаборатории 
нельзя получить HI действием серной кислоты на KI (по 
аналогии с HCl).

Качественной реакцией на галогенид-ионы (кроме F–)
является взаимодействие их с нитратом серебра, при 

t�

t�
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этом выпадают характерного вида творожистые осадки 
галогенидов серебра, окрашенные в соответствующие 
цвета:

Ag+ + Cl– � AgCl� белый осадок
Ag+ + Br– � AgBr� светло-жёлтый осадок
Ag+ + I– � AgI� жёлтый осадок

Сера

Сера — химический элемент VIA группы. Электрон-
ная конфигурация его атома 1s22s22p43s23p4 или в гра-
фическом виде:

�� � �
��
3s

3p

3d

До завершения внешнего уровня (а на внешнем уров-
не не может быть больше восьми электронов) не хватает 
двух электронов, поэтому низшая степень окисления се-
ры –2. Высшая положительная степень окисления, по-
лучаемая при отдаче всех шести внешних электронов, 
равна +6 (совпадает с номером группы). Возможна так-
же промежуточная степень окисления +4.

Ковалентность атома серы в молекулярных соедине-
ниях равна двум, четырём или шести (т.е. атом серы об-
разует две, четыре или шесть связей за счёт двух, четы-
рёх или шести неспаренных электронов). Это возможно, 
так как для элементов третьего периода доступны ва-
кантные 3d-атомные орбитали:

�� � �
��
3s

3p

3d
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�
� � �

��
3s

3p

3d
� �

� � �
�
3s

3p

3d

Ковалентности серы II, IV и VI реализуются, напри-
мер, в соединениях:

H—S—H     O  S  O     O  S
 

O

  O

 сероводород оксид серы(IV) оксид серы(VI)

 O  S — Cl
 

Cl

 HO—

O
 

S
 

O

—OH

 оксохлорид серы(IV) серная кислота

При обычных условиях сера малоактивна, но при 
нагревании её активность возрастает. Сера взаимодей-
ствует с неметаллами, металлами, сложными вещества-
ми, проявляя свойства и восстановителя (с более элек-
троотрицательными элементами), и окислителя (с менее 
электроотрицательными элементами), например:

сера как восстановитель:
S + O2 = SO2

S + 3F2 = SF6

S + 6HNO3 � H2SO4 + 6NO2 + 2H2O

cера как окислитель:
S + H2 � H2S
S + Zn � ZnS

cера и окислитель, и восстановитель:

3S + 6KOH � 2K2S + K2SO3 + 3H2O

t�

t�

t�

t�
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Азот

Азот — химический элемент VA группы. Электрон-
ная конфигурация его атома 1s22s22p3, или в графиче-
ском виде:

� � �
��
2s

2p

До завершения внешнего уровня не хватает трёх 
электронов, поэтому низшая степень окисления азота 
–3 (например, в аммиаке NH3). Высшая степень окис-
ления, получаемая за счёт отдачи пяти валентных элек-
тронов, равна +5 (например, в азотной кислоте HNO3). 
Возможны также промежуточные степени окисления, 
например: –2 (в гидразине N2H4), +1 (в оксиде N2O), +2 
(в оксиде NO), +3 (в азотистой кислоте HNO2), +4 (в ок-
сиде NO2).

Атом азота за счёт неспаренных электронов может 
образовывать одну ковалентную связь, две или три свя-
зи. Используя донорно-акцепторный механизм, атом 
азота может дополнительно образовать ещё одну кова-
лентную связь, что и происходит в ионе аммония или 
молекуле азотной кислоты. Таким образом, максималь-
ная ковалентность азота равна четырём. Даже в азот-
ной кислоте и своём высшем оксиде атом азота образует 
только четыре ковалентные связи, являясь четырёхва-
лентным, что видно из следующих формул:

H—O—N
O 

O 
    

O 

O 
N

O 
N

O 

O 

Как простое вещество азот состоит из двухатомных 
молекул N2. При обычных условиях азот обладает весь-
ма низкой реакционной способностью. Это связано с вы-
сокой прочностью тройной связи в его молекуле: для раз-
рыва тройной связи необходима энергия 945 кДж/моль. 
И даже при нагревании активность азота возрастает не-
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значительно. Так, при нагревании азот взаимодействует 
с водородом, кислородом, активными металлами:

N2 + 3H2 ���
��  2NH3 (аммиак)

N2 + 3Mg � Mg3N2 (нитрид магния)

N2 + O2 ���� 2NO

Если в первых двух реакциях азот — окислитель 
и восстанавливается до степени окисления –3, то в по-
следней реакции азот проявляет восстановительные 
свойства.

Если оксид азота(II) NO может быть получен пря-
мым взаимодействием азота и кислорода, то остальные 
оксиды азота получаются косвенным путём, например:

NH4NO3 � N2O + 2H2O

2NO + O2 �
 2NO2

NO + NO2 �
 N2O3

2HNO3 + P2O5 = N2O5 + 2HPO3

Оксиды азота N2O3, NO2 и N2O5 являются кислот-
ными, взаимодействуют с водой с образованием кислот,
а с щелочами — с образованием солей:

N2O3 + 2KOH = 2KNO2 + H2O

N2O5 + 2KOH = 2KNO3 + H2O

2NO2 + 2KOH = KNO2 + KNO3 + H2O

Оксиды NO и N2O относят к несолеобразующим.
Важнейшие соединения азота — аммиак NH3, азо-

тистая кислота HNO2, азотная кислота HNO3 и их соли.

Фосфор

Как и азот, фосфор — элемент VA группы. Исходя из 
электронной конфигурации валентных электронов атома 
фосфора 1s22s22p63s23p3, можно предположить, что низ-
шая степень окисления фосфора –3, а высшая +5. Та-
ким образом, набор проявляемых степеней общий и для 

t�, p, кат.

2000 �С

t�
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азота, и для фосфора. Главное отличие атома фосфора 
от атом азота — наличие для элемента третьего периода 
вакантных 3d-орбиталей, за счёт которых атом фосфора 
может проявлять максимальную валентность V (в отли-
чие от максимальной валентности азота IV).

Элемент фосфор образует несколько простых ве-
ществ: белый фосфор, красный фосфор, чёрный фос-
фор. Известны и другие аллотропные модификации 
фосфора. Белый фосфор имеет молекулярное строение, 
его молекула состоит из четырёх атомов Р4. Остальные 
модификации имеют атомные (координационные) ре-
шётки.

Наибольшей химической активностью обладает бе-
лый фосфор, он самовоспламеняется уже при 40 �С, по-
этому хранят его под водой.

Фосфор в химических реакциях может быть как вос-
становителем:

4P + 5O2 = 2P2O5

2P + 5F2 = 2PF5

2P + 3Cl2 = 2PCl3

так и окислителем:

2P + 3Ca = Ca3P2 (фосфид кальция)

Когда необходимо показать, что в реакцию вступает 
именно белый фосфор, то уравнение реакции записы-
вают с участием молекул Р4. Так, при взаимодействии 
белого фосфора с горячим раствором щёлочи выделяет-
ся газ фосфин:

Р4 + 3KОН + 3Н2О � 3KН2РО2 + РН3�

Наряду с фосфином в этой реакции образуется соль 
фосфорноватистой кислоты Н3РО2. Другим способом по-
лучения фосфина является гидролиз фосфидов в воде 
или в растворе кислоты:

Ca3P2 + 6HCl = 3CaCl2 + 2PH3�

Напрямую фосфор с водородом практически не вза-
имодействует. Следует отметить, что, в отличие от ам-

t�



183

миака, фосфин обладает лишь весьма малыми оснóвны-
ми свойствами.

Фосфор легко окисляется сильными неорганически-
ми окислителями, такими как HNO3 или KMnO4:

Р + 5HNO3 � Н3РО4 + 5NO2 + H2O

Фосфор образует два оксида: Р2О3 и Р2О5. Оба оксида 
являются кислотными, взаимодействуя с водой, образу-
ют соответствующие кислоты:

Р2О3 + 3Н2О = 2Н3РО3  фосфористая кислота
Р2О5 + Н2О = 2НРО3  метафосфорная кислота*

Р2О5 + 3Н2О = 2Н3РО4  ортофосфорная кислота

Ортофосфорная кислота при нагревании до 200 �С 
превращается в дифосфорную (пирофосфорную) кисло-
ту Н4Р2

+5О7. И метафосфорная кислота, и дифосфорная 
кислота в растворе переходят в более устойчивую орто-
фосфорную кислоту.

Важнейшей кислотой фосфора является ортофосфор-
ная. В промышленности её получают тремя различны-
ми методами:

Р2О5 + 3Н2О = 2Н3РО4

Ca3(PO4)2 + 3H2SO4 = 3CaSO4� + 2Н3РО4

P4 + 16H2O ������ 4Н3РО4 + 10H2

Углерод и кремний
Углерод и кремний — элементы IVA группы. Элек-

тронные конфигурации их атомов приведены ниже:

С 1s22s22p2  

� �
��
2s

2p

Si 1s22s22p23s23p2  

� �
��
3s

3p

* Метафосфорная кислота — собирательное название различных 
кислот с общей формулой НnPnO3n.

t�

600 �С, кат.



184

Из четырёх валентных электронов два — неспарен-
ные, за счёт которых атомы углерода и кремния могут 
образовать две ковалентные связи. Но такое двухва-
лентное состояние для углерода и кремния нехарактер-
но. При небольших энергетических затратах происходит 
распаривание внешних ns2-электронов и перевод одного 
из них на вакантную р-орбиталь:

� �
��
ns

np

   ��   � � �
�
ns

np

Затраты энергии, необходимые для возбуждения 
атома, с избытком компенсируются энергией, выделя-
ющейся при образовании четырёх ковалентных связей. 
Валентность IV — наиболее характерна для углерода
и кремния.

В своих соединениях углерод и кремний могут про-
являть степени окисления от минимальной –4 до мак-
симальной, равной номеру группы, +4. Вот примеры со-
единений углерода в различных степенях окисления:

–4 метан СH4, карбид алюминия Al4C3,
–2 хлорметан CH3Cl,
–1 карбид кальция СаС2,

0 дихлорметан CH2Cl2, формальдегид HCHO,
+2 угарный газ СО, муравьиная кислота НСООН,
+3 щавелевая кислота Н2С2О4,
+4 углекислый газ СО2, карбонат кальция СаСО3.

Из перечисленных выше соединений только в од-
ном (СО) углерод образует три ковалентных связи, во 
всех других, несмотря на различную степень окисле-
ния, атом углерода четырёхвалентен, т.е. образует че-
тыре ковалентные связи.

При обычных условиях и углерод, и кремний обла-
дают малой реакционной способностью. Однако нагрева-
ние резко усиливает их химическую активность, угле-
род и кремний при нагревании реагируют со многими 
простыми и сложными веществами.

E
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При нагревании с кислородом оба неметалла образу-
ют оксиды, проявляя восстановительные свойства:

C + O2 = CO2

Si + O2 = SiO2

Окислительные свойства для углерода и кремния не-
характерны, эти элементы являются окислителями в ре-
акциях с активными металлами:

Ca + 2C � CaC2 (карбид кальция)
4Al + 3C � Al4C3 (карбид алюминия)
2Mg + Si � Mg2Si (силицид магния)

Восстановительные свойства углерода и кремния 
при высокой температуре настолько велики, что угле-
род и кремний используют в промышленных методах 
получения металлов:

2Fe2O3 + 3C � 4Fe + 3CO2

Углерод и кремний могут взаимодействовать друг 
с  другом, образуя карбид кремния:

Si + C � SiC

Карбид кремния под названием карборунд использу-
ется как эффективный абразивный материал.

Углерод и кремний образуют оксиды состава ЭО и 
ЭО2. Оксиды в степени окисления +2 относятся к не-
солеобразующим, в степени окисления +4 — к кислот-
ным.

Оксид углерода(II) получают несколькими методами, 
например:

C + H2O � CO + H2

С + CO2 � 2CO

HCOOH ����� CO + H2O

Оксид углерода(II) чрезвычайно токсичен, что от-
ражено в его бытовом названии «угарный газ». Вы-
сокая восстановительная способность СО позволяет 
использовать его в металлургии при получении ме-
таллов из руд.

t�

t�

t�
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t�
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Оксидам углерода(IV) и кремния(IV) соответству-
ют кислоты: H2CO3 — угольная, H2SiO3 — метакрем-
ниевая, H4SiO4  — ортокремниевая. Поскольку диоксид 
кремния не взаимодействует с водой, кремниевые кис-
лоты получают косвенно. Угольная кислота неустойчи-
ва и в момент получения разлагается на диоксид угле-
рода и воду.

Интересной особенностью диоксида кремния являет-
ся взаимодействие его с плавиковой кислотой:

SiO2 + 4HF = SiF4 + 2H2O

Эта реакция лежит в основе «травления» стекла.

Задания

1. Фосфор превращается в ортофосфорную кислоту при 
кипячении его с
1) азотной кислотой 3) водой
2) соляной кислотой 4) содой

2. Сера окисляется до серной кислоты при кипячении 
её с
1) HCl 3) NH3 ∙ H2O
2) H2O 4) HNO3

3. Возможно химическое взаимодействие между следу-
ющими веществами:
1) Ne и Al 3) P и Zn
2) H2 и Cu 4) H2 и Ag

4. C образованием соединения, содержащего ионы Н–, 
водород реагирует с
1) хлором 3) натрием
2) серой 4) кислородом

5. Фосфор практически не реагирует с
1) водородом 3) фтором
2) кислородом 4) хлором 



187

6. Кислород непосредственно не взаимодействует с
1) хлором 3) серой
2) фосфором 4) железом

7. Какой из химических элементов образует соедине-
ния состава KН2ЭО4 и K3ЭO4?
1) хлор 3) азот
2) сера 4) фосфор

8. Элементы какой группы образуют оксиды с общей 
формулой R2O5?
1) IVA 2) VA 3) IIIA 4) VIA

9. В ряду элементов:

углерод � азот � кислород � фтор

увеличивается
1) атомный радиус
2) число неспаренных электронов в атоме
3) число s-электронов в атоме
4) электроотрицательность

10. У атомов химических элементов, расположенных 
в  ряду:

Si — P — S — Cl,

увеличивается
1) радиус
2) окислительные свойства
3) восстановительные свойства
4) число неспаренных электронов

11. В соединениях фосфора с активными металлами его 
степень окисления равна
1) –3 2) 0 3) +3 4) +5

12. Какое из водородных соединений проявляет наибо-
лее сильные кислотные свойства?
1) РН3 2) СН4 3) H2S 4) NH3
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13. Какой из химических элементов образует водородное 
соединение с ярко выраженными оснóвными свой-
ствами?
1) углерод 3) хлор
2) азот 4) сера

14. Верны ли следующие утверждения о свойствах хло-
ра?
А. Хлор реагирует со щелочными металлами.
Б. Хлор не реагирует с алканами.
1) верно только А
2) верно только Б
3) верны оба утверждения
4) оба утверждения неверны

15. Водород может взаимодействовать с:
1) раствором гидроксида натрия
2) этиленом
3) фосфорной кислотой
4) этаном
5) оксидом меди(II)
Ответ:  ______________ .

16. Углерод может взаимодействовать с:
1) магнием
2) соляной кислотой
3) концентрированной серной кислотой
4) метаном
5) аргоном
Ответ:  ______________ .
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3.2. Химические свойства сложных веществ

3.2.1. Химические свойства оксидов:
оснóвных, амфотерных, кислотных

Оксидами называют сложные вещества, состоящие 
из двух элементов, один из которых кислород в степени 
окисления –2. Уточнение степени окисления кислорода 
связано с тем, что существуют и другие соединения, 
подпадающие под это определение, но не являющиеся 
оксидами. В качестве примера таких соединений ука-
жем на пероксид водорода H2O2, содержащий кислород 
в степени окисления –1, и на более сложные соедине-
ния  — надпероксид калия KО2 и озонид калия KО3.

Оксиды делят на две группы — солеобразующие и 
несолеобразующие (безразличные). Среди солеобразую-
щих выделяют оснóвные, кислотные и амфотерные.

Оснóвные оксиды

Все оснóвные оксиды взаимодействуют с кислотами, 
образуя соли, например:

Na2O + 2HCl = 2NaCl + H2O
BaO + H2SO4 = BaSO4 + H2O

Оснóвные оксиды реагируют с кислотными, а также 
с амфотерными оксидами с образованием солей:

BaO + SO3 = BaSO4

3Li2O + P2O5 = 2Li3PO4

Na2O + Al2O3 � 2NaAlO2

Na2O + PbO � Na2PbO2

Оксиды щелочных и щёлочно-земельных металлов,
а также таллия(I), взаимодействуют с водой с образова-
нием растворимых в воде оснований — щелочей:

Na2O + H2O = 2NaOH
BaO + H2O = Ba(OH)2
Tl2O + H2O = 2TlOH

t�

t�
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Некоторые из оснóвных оксидов могут восстанавли-
ваться под действием восстановителей или разлагаться 
при нагревании:

CuO + H2 � Cu + H2O

FeO + CO � Fe + CO2

4CuO � 2Cu2O + O2

Под действием сильных окислителей некоторые из 
осно вных оксидов могут быть окислены до более высо-
ких степеней окисления, например:

4FeO + O2 = 2Fe2O3

2MnO + O2 = 2MnO2

Кислотные оксиды

Кислотные оксиды взаимодействуют с водой с обра-
зованием соответствующих кислот:

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4

CO2 + H2O �
 H2CO3

SO3 + H2O = H2SO4

Как вы знаете, эта реакция невозможна для оксида 
кремния(IV).

Кислотные оксиды взаимодействуют с основаниями, 
образуя соли:

CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O

P2O5 + 6KOH = 2K3PO4 + 3H2O

P2O5 + 4NaOH = 2Na2HPO4 + H2O

Кислотные оксиды могут взаимодействовать с осно в-
ными и амфотерными оксидами с образованием солей:

CO2 + CaO = CaCO3

SO3 + Na2O = Na2SO4

3SiO2 + Al2O3 � Al2(SiO3)3

SO3 + BeO � BeSO4

t�
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Некоторые из кислотных оксидов могут вступать 
в окислительно-восстановительные реакции, проявляя 
как окислительные, так и восстановительные свойства:

2NO2 + 4H2 = N2 + 4H2O
SO2 + 2H2S = 3S + 2H2O

2SO2 + O2 �
 2SO3

SO2 + Cl2 = SO2Cl2

Некоторые из кислотных оксидов могут разлагаться 
при нагревании:

2SO3 � 2SO2 + O2

2N2O5 � 4NO2 + O2

При нагревании некоторые кислотные оксиды вытес-
няют более летучие из их солей. Так, при производстве 
стекла протекает реакция:

CaCO3 + SiO2 � CaSiO3 + CO2�

Na2CO3 + SiO2 � Na2SiO3 + CO2�

Амфотерные оксиды

Амфотерные оксиды взаимодействуют как с кисло-
тами, так и с щелочами с образованием солей:

Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O

Al2O3 + 2NaOH � 2NaAlO2 + H2O�

Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4]

Амфотерные оксиды могут взаимодействовать с кис-
лотными и оснóвными оксидами с образованием солей:

ZnO + SO3 = ZnSO4

ZnO + BaO � BaZnO2

Некоторые из амфотерных оксидов при нагревании 
реагируют с солями:

Al2O3 + Na2CO3 � 2NaAlO2 + CO2�
Амфотерные оксиды могут вступать в окислитель-

t�

t�

t�

t�

t�

t�



192

но-восстановительные реакции:

2ZnO + C � 2Zn + CO2

Cr2O3 + 2Al � Al2O3 + 2Cr

MnO2 + 4HCl � MnCl2 + Cl2 + 2H2O

При нагревании некоторые амфотерные оксиды мо-
гут разлагаться:

4MnO2 � 2Mn2O3 + O2

6Fe2O3 � 4Fe3O4 + O2

Задания

1. К кислотным оксидам относятся
1) оксид натрия
2) оксид цинка
3) оксид углерода(II)
4) оксид серы(VI)
5) оксид хрома(VI)

2. К кислотным оксидам относится каждое из двух ве-
ществ:
1) CO2 и CaO 
2) SO2 и CO 
3) SO2 и P2O5
4) P2O5 и Al2O3
5) NO2 и Cl2O7

3. Оксид цинка взаимодействует с каждым из двух ве-
ществ:
1) H2O и Fe 
2) HNO3 и C 
3) HCl и Cu
4) NaOH и O2
5) HCl и NaOH

t�

t�

t�

t�

t�
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4. Оксид алюминия взаимодействует с каждым из двух 
веществ:
1) медью и азотной кислотой
2) азотом и хлороводородом
3) оксидом калия и оксидом серы(VI)
4) гидроксидом кальция и сульфатом цинка
5) серной кислотой и оксидом кальция

5. Оксид алюминия реагирует с каждым из двух ве-
ществ:
1) CO и СО2
2) Н2О и HCl
3) CaO и HNO3
4) H2SO4 и H2S
5) Na2O и H2SO4

6. Оксид железа(II) реагирует с каждым из двух ве-
ществ:
1) водородом и серной кислотой
2) гидроксидом калия и углекислым газом
3) оксидом бария и азотом
4) азотом и водородом
5) угарным газом и соляной кислотой

7. Оксид железа(III) не взаимодействует с
1) соляной кислотой
2) водой
3) гидроксидом натрия
4) серной кислотой
5) с углекислым газом

8. Оксид магния взаимодействует с
1) кислородом
2) соляной кислотой
3) аммиаком
4) оксидом железа(II)
5) сернистым газом
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9. Оксид цинка взаимодействует с
1) оксидом азота(II)
2) гидроксидом калия
3) кислородом
4) азотной кислотой
5) серебром

10. При комнатной температуре взаимодействуют между 
собой
1) SiO2 и H2O 4) Na2O и Сa(OH)2
2) CO2 и H2SO4 5) Cl2O7 и H2O
3) CO2 и Сa(OH)2

11. С оксидом углерода(IV) могут взаимодействовать:
1) сульфат бария
2) соляная кислота
3) гидроксид бария
4) кислород
5) магний
Ответ:  ______________ .

12. Оксид серы(IV) взаимодействует с:
1) гидроксидом бария
2) фосфорной кислотой
3) кислородом
4) неоном
5) хлороводородом
Ответ:  ______________ .

13. Оксид кальция взаимодействует с каждым веще-
ством в рядах:
1) Сu, Cu(OH)2, CuCl2
2) CO2, H2O, HCl
3) NH3, H2O, NН4Cl
4) HNO3, SiO2, SO3
5) MgO, H2O, Fe(OH)2
Ответ:  ______________ .
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14. С оксидом цинка могут взаимодействовать:
1) серная кислота  4) медь
2) хлорид меди(II)  5) оксид натрия
3) гидроксид железа(III)
Ответ:  ______________ .

15. Оксид кальция взаимодействует с каждым из двух 
веществ:
1) водой и оксидом магния
2) водой и оксидом кремния(IV)
3) гидроксидом калия и соляной кислотой
4) хлоридом натрия и оксидом углерода(IV)
5) серной кислотой и оксидом фосфора(V)
Ответ:  ______________ .

16. Оксид алюминия может взаимодействовать с каж-
дым из двух веществ:
1) гидроксидом натрия и серной кислотой
2) гидроксидом железа(II) и водой
3) соляной кислотой и хлоридом натрия
4) нитратом калия и оксидом углерода(IV)
5) оксидом серы(VI) и соляной кислотой
Ответ:  ______________ .

17. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и продуктами их взаимодействия.

РЕАГИРУЮЩИЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

А) СO2 + H2O � 1) CaCO3
Б) СO2 + СаO � 2) CaCО3 + H2O
В) СO2 + Са(OH)2(изб) � 3) Ca(HCO3)2
  4) Ca(HCO3)2 + H2O
  5) CO + H2
  6) H2CO3

А Б В

18. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и продуктами их взаимодействия.
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РЕАГИРУЮЩИЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

А) Al2O3 + NaOH ������ 1) NaAlO2
Б) Al2O3 + NaOH + H2O � 2) NaAlO2 + H2O
В) Al2O3 + Na2СО3 ���� 3) NaAlO2 + CO2
Г) Al2O3 + HCl � 4) Na[Al(OH)4]
  5) AlCl3 + H2O
  6) AlCl3 + H2

А Б В Г

19. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и продуктами их взаимодействия.

РЕАГИРУЮЩИЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

А) SO2 + Н2O � 1) СаSO3 + H2
Б) SO3 + H2O � 2) СаSO3 + H2O
В) SO2 + Ca(OH)2 � 3) СаSO4 + H2
Г) SO3 + Ca(OH)2 � 4) СаSO4 + H2O

  5) H2SO3
  6) H2SO4

А Б В Г

20. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и продуктами их взаимодействия.

РЕАГИРУЮЩИЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

А) Fe2O3 + NaOH ������ 1) NaFeO2
Б) Fe(OH)3 + NaOH � 2) NaFeO2 + H2O
В) Fe2O3 + Na2СО3 ������ 3) NaFeO2 + CO2
Г) Fe2O3 + HCl � 4) Na3[Fe(OH)6]
  5) FeCl3 + H2O
  6) FeCl2 + H2

А Б В Г

сплавление

сплавление

сплавление

сплавление
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3.2.2. Химические свойства оснований

С точки зрения теории электролитической диссоциа-
ции основания — сложные вещества, при диссоциации 
которых в качестве анионов образуются только гидрок-
сид-ионы. Основаниями в соответствии с этим опреде-
лением являются гидроксиды металлов — щелочных, 
щёлочно-земельных и некоторых других в невысоких сте-
пенях окисления. Растворимые в воде основания изме-
няют окраску индикаторов: фенолфталеин становится 
малиновым, лакмус — синим, метилоранж — жёлтым.

Все основания реагируют с кислотами с образовани-
ем солей (реакция нейтрализации):

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O
Наряду со средними солями в ходе этих реакций мо-

гут образовываться кислые или оснóвные соли:
NaOH + H2SO4 = NaHSO4 + H2O

Mg(OH)2 + HCl = (MgOH)Cl + H2O
Основания реагируют с кислотными и амфотерны-

ми оксидами с образованием солей. В последнем случае 
в  водном растворе образуются комплексные гидроксосо-
ли, а при сплавлении реагентов — оксосоли,

2NaOH + CO2 = Na2CO3 + H2O
2KOH + ZnO + H2O = K2[Zn(OH)4]

2NaOH + Cr2O3 ������ 2NaCrO2 + H2O
Основания реагируют с амфотерными гидроксидами 

с образованием солей. При сплавлении образуются оксо-
соли, в водном растворе — комплексные гидроксосоли:

2NaOH + Pb(OH)2 ������ Na2PbO2 + H2O�
2NaOH + Pb(OH)2 = Na2[Pb(OH)4]

Нерастворимые в воде основания (а также гидроксид 
лития) разлагаются при нагревании с образованием со-
ответствующего оснóвного оксида и воды:

Mg(OH)2 ��MgO + H2O

2LiOH � Li2O + H2O

сплавление

сплавление

t�

t�
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Щёлочи могут взаимодействовать с солями. Подоб-
ные реакции возможны, если в ходе их образуются оса-
док, газ или слабый электролит:

2KOH + CuCl2 = Cu(OH)2� + 2KCl

KOH + NH4Cl � KCl + H2O + NH3�

NaOH + NaHCO3 = Na2CO3 + H2O
Следует также помнить, что щёлочи могут реагиро-

вать с некоторыми металлами и неметаллами (окисли-
тельно-восстановительные реакции). При этом происходит 
или выделение водорода (если электроотрицательность 
элемента меньше электроотрицательности водорода), или 
диспропорционирование (в противном случае):

2Al + 6KOH + 6H2O = 2K3[Al(OH)6] + 3H2�

Zn + 2NaOH � Na2ZnO2 + H2�

Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2�

3Cl2 + 6KOH = KClO3 + 5KCl + 3H2O

3S + 6NaOH � 2Na2S + Na2SO3 + 3H2O

Задания

1. С раствором гидроксида калия реагирует каждое из 
двух веществ:
1) оксид магния и гидроксид цинка
2) оксид серы(VI) и азотная кислота
3) сероводород и углерод
4) хлороводородная кислота и водород
5) аллюминий и углекислый газ

2. С раствором гидроксида калия реагирует
1) SO2 4) Na3PO4
2) C 5) Zn
3) Na2CO3

t�

t�

t�



199

3. C раствором гидроксида натрия реагирует
1) P2O5 4) K3PO4
2) K2CO3 5) KHCO3
3) BaCO3

4. C раствором гидроксида калия не реагирует
1) P2O5 4) Na2SO3
2) H3PO4 5) Cu
3) SO2

5. C раствором гидроксида натрия не реагирует
1) CO2 4) FeCl2
2) H2SO3 5) P(красн.)
3) K2SO4

6. Гидроксид кальция реагирует с
1) углекислым газом
2) кислородом
3) водородом
4) поваренной солью
5) содой

7. Возможно взаимодействие между гидроксидом бария и
1) азотом
2) кислородом
3) сернистым газом
4) хлоридом натрия
5) хлоридом цинка

8. С гидроксидом бария реагирует каждое из двух ве-
ществ:
1) HCl и KCl 4) NaCl и K2SO4
2) H2SO4 и K3PO4 5) HCl и Cl2
3) H2SO4 и NaOH

9. C гидроксидом рубидия реагирует каждое из двух 
веществ:
1) CaCl2 и Na2SO4 4) FeCl3 и H2SO4
2) H3PO4 и NaCl 5) Br2 и CuCl2
3) Fe и K3PO4
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10. Гидроксид железа(II) реагирует с раствором
1) сульфата натрия
2) карбоната калия
3) хлорида кальция
4) бромоводорода
5) азотной кислоты

11. Гидроксид железа(III) в отличие от гидроксида натрия
1) легко растворяется в H2SO4
2) разлагается при небольшом нагревании
3) взаимодействует с фосфорной кислотой
4) реагирует с алюминием
5) не реагирует с углекислым газом

12. Гидроксид натрия реагирует с
1) MgO
2) Ba(OH)2
3) H2SO4
4) O2
5) ZnO

13. Гидроксид кальция реагирует с
1) Br2
2) CO
3) H2
4) Fe(OH)2
5) AlCl3

14. Гидроксид алюминия реагирует с
1) CO
2) NaOH
3) H2O
4) O2
5) HCl

15. Гидроксид натрия не реагирует с
1) Al(OH)3 4) Ba(OH)2
2) ZnO 5) CaO
3) H2SO4
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16. И гидроксид калия, и гидроксид алюминия реаги-
руют с
1) Zn 4) FeCl2
2) H3PO4 5) HCl
3) NaOH    
Ответ:  ______________ .

17. Гидроксид калия реагирует с
1) оксидом фосфора(V) 4) оксидом кальция
2) алюминием 5) нитратом натрия
3) серебром
Ответ:  ______________ .

18. Гидроксид натрия реагирует с
1) K2CO3 4) Ba(NO3)2
2) SO3 5) Ca(OH)2
3) Zn
Ответ:  ______________ .

19. И гидроксид калия, и хлорид бария реагируют с
1) Na2SO4 4) SiO2
2) H2SO4 5) AgNO3
3) FePO4
Ответ:  ______________ .

20. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и продуктами их взаимодействия.

РЕАГИРУЮЩИЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

А) KOH + SO3(изб) � 1) KHSO4

Б) KOH(изб) + SO3 � 2) K2SO3

В) KOH + CO2(изб) � 3) K2CO3 и Н2О
Г) KOH(изб) + CO2 � 4) K2SO4 и Н2О

  5) KHCO3

  6) KHSO3

А Б В Г
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3.2.3. Химические свойства кислот

В соответствии с теорией электролитической диссо-
циации, кислоты — сложные вещества, при диссоциа-
ции которых образуются катионы водорода и анионы 
кислотных остатков. Кислоты делятся на бескислород-
ные и кислородсодержащие (последние можно рассма-
тривать как гидроксиды, проявляющие кислотные свой-
ства).

Химические свойства кислот, как правило, делят на 
общие (характерные для всех кислот) и специфические 
(характерные для конкретной кислоты).

Общие свойства кислот

Общие свойства кислот связаны с наличием в их 
водных растворах гидратированных ионов водорода, 
образующихся в процессе электролитической диссоци-
ации:

HCl � H+ + Cl–

HNO3 � H+ + NO3
–

HF �
 H+ + F–

Так, все кислоты изменяют окраску индикаторов: 
лакмус приобретает красный цвет, метилоранж — розо-
вый.

Все кислоты взаимодействуют с основаниями (раство-
римыми, нерастворимыми). Это — реакция нейтрализа-
ции:

HNO3 + NaOH = NaNO3 + H2O

H2SO4 + Mn(OH)2 = MnSO4 + 2H2O

В ходе этих реакций возможно образование не толь-
ко средних, но и кислых или оснóвных солей:

Cu(OH)2 + HCl(недостаток) = (CuOH)Cl + H2O

KOH + H2SO4(изб) = KHSO4 + H2O
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В случае нейтрализации сильной кислоты щелочью 
уравнение реакции нейтрализации запишется в кратком 
ионном виде как

H+ + OH– = H2O

Кислоты взаимодействуют с оксидами — осно вны-
ми и амфотерными. При этом образуются соль и вода:

2HNO3 + Na2О = 2NaNO3 + H2O

H2SO4 + ZnO = ZnSO4 + H2O

Кислоты взаимодействуют с металлами, стоящими в 
ряду напряжений металлов до водорода, с образованием 
соли и водорода:

Fe + 2HCl = FeCl2 + H2�
Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2�
2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2�

Взаимодействие с металлами азотной и концентри-
рованной серной кислот будет рассмотрено в специфи-
ческих свойствах кислот.

В некоторых случаях металлы не взаимодейству-
ют с растворами кислот, хотя стоят в ряду активности 
металлов до водорода. Так, свинец не реагирует с раз-
бавленной соляной кислотой, хотя растворяется в кон-
центрированной. Это связано с тем, что образующийся 
в  ходе реакции нерастворимый хлорид свинца покры-
вает металл плёнкой и защищает его от действия кис-
лоты:

Pb + 2HCl ≠ PbCl2� + H2

В случае концентрированной соляной кислоты про-
исходит растворение хлорида свинца с образованием 
комплексного соединения, и реакция становится воз-
можной:

Pb + 4HCl = H2[PbCl4] + H2

Кислоты могут взаимодействовать с солями. Этот 
тип реакций возможен в случае выделения газа, обра-
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зования осадка или слабого электролита:
H2S + CuSO4 = CuS� + H2SO4

H2SO4 + CaF2 = CaSO4 + 2HF
HCl + NaHCO3 = NaCl + H2O + CO2�

Некоторые кислоты могут разлагаться при нагрева-
нии, например:

H2SiO3 � SiO2 + H2O

H2CO3 �
 CO2� + H2O

4HNO3 � 4NO2 + O2 + 2H2O

В заключение укажем, что кислоты могут участво-
вать не только в кислотно-оснóвных, но и в окислитель-
но-восстановительных реакциях.

Так, кислоты, содержащие элемент в низшей сте-
пени окисления, могут проявлять восстановительные 
свойства:

H2S + Br2 = S + 2HBr
4HBr + MnO2 = MnBr2 + Br2 + 2H2O

Напротив, кислоты, содержащие элемент в высшей 
степени окисления, могут проявлять окислительные 
свойства:

4HNO3 + C = 4NO2 + CO2 + 2H2O

Cпецифические свойства серной кислоты
Концентрированная серная кислота обладает некото-

рыми специфическими свойствами. Так, она относится 
к эффективным водоотнимающим и осушающим сред-
ствам. Это свойство связано с образованием различных 
гидратов серной кислоты:

H2SO4 + nH2O � H2SO4 ∙ nH2O

Поскольку образование гидратов связано с выделе-
нием значительного количества энергии, то при разбав-
лении серной кислоты следует соблюдать простое пра-
вило — приливать тонкой струйкой серную кислоту в 
воду при постоянном перемешивании, чтобы не допу-
стить вскипания раствора.
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Концентрированная серная кислота является до-
вольно сильным окислителем, особенно при нагрева-
нии. Так, она окисляет бромид-, иодид-ионы, некоторые 
простые вещества (серу, уголь) и др.:

8KI + 9H2SO4(конц) � 8KHSO4 + H2S + 4I2 + 4H2O
C + 2H2SO4(конц) � CO2 + 2SO2 + 2H2O

Концентрированная серная кислота может окислять 
некоторые малоактивные металлы, стоящие в ряду ак-
тивности после водорода (Cu, Hg, Ag). Поскольку окис-
лителем в данном случае являются не ионы водорода Н+ 
(как в разбавленном растворе кислоты), а сера(VI), то в 
ходе реакции выделяется не водород, а продукты вос-
становления серы(VI): сероводород, диоксид серы, сера:

4Mg + 5H2SO4(конц) � 4MgSO4 + H2S + 4H2O
Cu + 2H2SO4(конц) � CuSO4 + SO2 + 2H2O

Концентрированная серная кислота не растворяет (пас-
сивирует) такие металлы, как алюминий, железо, хром.

Качественной реакцией на серную кислоту и её со-
ли является образование белого, нерастворимого в кис-
лотах осадка при действии солей бария:

Ba2+ + SO4
2– = BaSO4�

Специфические свойства азотной кислоты

Азотная кислота, особенно концентрированная, про-
являет сильные окислительные свойства. Так, она окис-
ляет сульфиды, сульфиты, многие простые вещества 
(иод, углерод, фосфор, серу) и т.д.:

2HNO3 + H2S = S + 2H2O + 2NO2

5HNO3 + P = H3PO4 + H2O + 5NO2

Азотная кислота (даже разбавленная) растворяет 
многие малоактивные металлы (медь, серебро, ртуть). 
Поскольку азотная кислота, даже разбавленная, яв-
ляется окислителем за счёт азота (V), то продуктом её 
восстановления являются различные соединения азота: 
NO2, NO, N2O, N2, NH4

+. Водород, как правило, при вза-

t�

t�

t�
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имодействии металлов с азотной кислотой не выделяется. 
Состав продукта восстановления азотной кислоты зави-
сит от концентрации азотной кислоты и активности ме-
талла. Схематически это может быть передано так:

Металл + HNO3 � NO2, NO, N2O, N2, NH4
+

Из схемы видно, что вероятность выделения NO2 
наибольшая в случае использования неактивного метал-
ла и концентрированной азотной кислоты. Напротив, об-
разование ионов аммония возможно при растворении в 
очень разбавленной азотной кислоте активного металла:

Сu + 4HNO3(конц) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O
3Сu + 8HNO3(разб) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O

4Mg + 10HNO3(оч. разб) = 4Mg(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O

Концентрированная азотная кислота не растворяет 
(пассивирует) такие металлы, как алюминий, железо, 
хром.

Специфические свойства ортофосфорной кислоты

Ортофосфорную кислоту относят обычно к кислотам 
средней силы. Это связано с тем, что в разбавленных 
водных растворах степень её диссоциации по первой ста-
дии достигает 30% (в то время как степень диссоциации 
слабых кислот не превышает 3—10%, а сильные кислоты 
диссоциируют практически нацело). По второй стадии 
степень диссоциации намного меньше, а по третьей  — 
ничтожно мала. Результатом этого является исчезающе 
малая концентрация ионов РО4

3– в растворе Н3РО4. 
Так, при приливании раствора нитрата серебра к 

раствору Н3РО4 никакого осадка фосфата серебра не об-
разуется, хотя Ag3PO4 относится к практически нерас-
творимым солям:

Н3РО4 + 3AgNO3 ≠ Ag3РО4 + 3HNO3

усиление активности металла

увеличение концентрации
кислоты
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Для проведения качественной реакции на фосфор-
ную кислоту её водный раствор предварительно нейтра-
лизуют раствором аммиака:

Н3РО4 + NH3 � NH4H2PO4

Н3РО4 + 2NH3 � (NH4)2HPO4

Н3РО4 + 3NH3 � (NH4)3PO4,

а затем уже добавляют нитрат серебра.
Другой особенностью ортофосфорной кислоты яв-

ляется поведение её при нагревании. При 200 �С ор-
 тофосфорная кислота, частично обезвоживаясь, пре-
вращается в дифосфорную (или пирофосфорную кис-
лоту):

2Н3РО4 � H4P2O7 + H2O

При дальнейшем нагревании пирофосфорная кисло-
та переходит в метафосфорную кислоту, что упрощённо 
описывает уравнение реакции:

H4P2O7 � 2HPO3 + H2O

Задания

5. Сероводородная кислота реагирует с каждым из ве-
ществ:
1) CuCl2 и О2 
2) NaOH и NaCl 
3) H3PO4 и КОН
4) NaOH и Al(OH)3
5) Na и KOH

6. Водный раствор серной кислоты реагирует с каждым 
из двух веществ:
1) с железом и оксидом углерода(II)
2) с цинком и оксидом натрия
3) с алюминием и хлоридом натрия
4) с медью и гидроксидом калия
5) с магнием и содой

t�

t�
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7.  Разбавленная соляная кислота реагирует с каждым 
из веществ:
1) Cu и KOH 4) FeSO4 и H2SO4
2) Na2CO3 и Al(OH)3 5) Na2СO3 и NaHCO3
3) AlCl3 и Ag

8. Концентрированная серная кислота при комнатной 
температуре не действует на
1) Na 4) Mg
2) Al 5) Fe
3) Zn

9. Водный раствор фосфорной кислоты реагирует с 
каждым из веществ:
1) Cu и Na2CO3 4) K2CO3 и С
2) Na2CO3 и K 5) NaHCO3 и Al
3) Ag и NaOH

10. Концентрированная серная кислота при комнатной 
температуре не действует на
1) Mg 4)  K
2) Na 5) Cr
3) Fe

12. В отличие от серной кислоты угольная кислота
1) является слабой кислотой
2) не взаимодействует с NaOH
3) легко разлагается
4) взаимодействует с содой
5) рагирует с натрием

13. Ни серная, ни фосфорная кислоты не реагируют с
1) KОН 4) Na2S
2) Al 5) N2
3) HCl

15. Для серной кислоты справедливо высказывание:
1) плотность серной кислоты примерно равна 1 г/мл
2) серная кислота — легкоподвижная жидкость
3) растворение кислоты в воде сильно экзотермично
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4) серная кислота не действует на цинк и медь
5) железо пассивируется в концентрированной сер-

ной кислоте

16. Соляная кислота при обычных условиях взаимодей-
ствует с
1) сульфатом бария 
2) углеродом 
3) железом
4) медью
5) содой

17. Концентрированная азотная кислота при обычных 
условиях не взаимодействует с
1) магнием
2) железом
3) гидроксидом натрия
4) оксидом магния
5) алюминием

20. Раствор серной кислоты реагирует с каждым из двух 
веществ:
1) Na2SO3 и HNO3 
2) FeO и NaNO3 
3) Cu и Cu(OH)2
4) Fe и Fe2O3
5) Na2S и CuO

23. Серная кислота реагирует с
1) хлороводородом
2) углекислым газом
3) оксидом углерода(II)
4) сульфидом натрия
5) медью
Ответ:  ______________ .

24. Азотная кислота реагирует с
1) Ag 4) FeS
2) Au 5) SiO2
3) CO2

Ответ:  ______________ .
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25. И серная, и соляная кислоты реагируют с
1) Ag 4) Al
2) CuS 5) BaCl2
3) K2S
Ответ:  ______________ .

26. И серная кислота, и сульфат натрия реагируют с
1) гидроксидом калия  4) гидроксидом
2) цинком      железа(III)
3) нитратом бария   5) хлоридом кальция
Ответ:  ______________ .

27. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и продуктами их взаимодействия.

РЕАГИРУЮЩИЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

А) H2SO4(конц) + Cu � 1) ZnSO4 + H2
Б) H2SO4(разб) + Mg � 2) CuSO4 + H2O
В) H2SO4(конц) + Zn � 3) CuSO4 + SO2 + H2O
Г) H2SO4(разб) + Zn � 4) ZnSO4 + H2S + H2O
  5) MgSO4 + SO2 + H2O
  6) MgSO4 + H2

А Б В Г

28. Установите соответствие между реагирующими ве-
ществами и продуктами их взаимодействия.

РЕАГИРУЮЩИЕ
ВЕЩЕСТВА

ПРОДУКТЫ
ВЗАИМОДЕЙСТВИЯ

А) HNO3(конц) + Cu � 1) Zn(NO3)2 + H2
Б) HNO3(разб) + Mg � 2) Cu(NO3)2 + NO + H2O
В) HNO3(конц) + Zn � 3) Cu(NO3)2 + NO2 + H2O
Г) HNO3(разб) + Cu � 4) Zn(NO3)2 + NO2+ H2O
  5) Mg(NO3)2 + N2O + H2O
  6) Mg(NO3)2 + H2О + NO2

А Б В Г
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3.2.4. Химические свойства солей (средних)

Соли — сложные вещества, при диссоциации кото-
рых в водном растворе образуются катионы металлов и 
анионы кислотных остатков. Химические свойства со-
лей определяются природой катиона и аниона, из кото-
рых соль образована.

В водных растворах или расплавах соли диссоции-
руют на составляющие ионы:

KCl � K+ + Cl–

Na2SO4 � 2Na+ + SO4
2–

Как правило, соли являются сильными электроли-
тами. Это справедливо и для таких солей, как BaSO4, 
Ca3(PO4)2, CaF2, и других, относящихся к практически 
нерастворимым. На самом деле сульфат бария имеет не-
большую растворимость в воде, равную 10–5 моль/л, или 
0,23 мг на 100 мл воды. И тот сульфат бария, который 
перешёл в раствор, находится в полностью диссоцииро-
ванном состоянии:

ВaSO4 � Вa2+ + SO4
2–

Если для всех кислот типичными были свой-
ства, связанные с присутствием ионов Н+ в вод-
ном растворе, а для оснований — с ионами ОН–, то 
для солей таких типичных свойств нет: слишком 
различаются соли по своему качественному соста-
ву и химическому поведению. В то же время некото-
рые из реакций с участием солей мы выделим ниже.

1. Соли могут вступать в реакции ионного обмена с 
кислотами, основаниями и другими солями. Непремен-
ным условием возможности таких реакций является вы-
деление газа, образование осадка или малодиссоцииру-
ющего соединения (слабого электролита). Рассмотрим 
примеры таких реакций:

— вытеснение слабой кислоты из её соли под дей-
ствием более сильной кислоты:

CaF2 + H2SO4 = CaSO4 + 2HF

2NaCH3COO + H2SO4 = Na2SO4 + 2CH3COOH
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— образование осадка малорастворимого основания 
при действии щёлочи на соль:

CuCl2 + 2KOH = Cu(OH)2� + 2KCl
— выделение газообразного продукта в ходе реак-

ции: FeS + 2HCl = FeS + H2S�
— образование осадка при взаимодействии двух солей:

Na2SO4 + BaCl2 = BaSO4� + 2NaCl
В ряде случаев при взаимодействии солей с кисло-

тами или основаниями могут получиться кислые или 
оснóвные соли, например:

Na2SO4 + H2SO4(конц) = 2NaHSO4

CaCO3 + H2O + CO2 = Ca(HCO3)2

2MgSO4 + 2KOH = (MgOH)2SO4 + K2SO4

2. Соли могут вступать в реакции замещения с ме-
таллами. В ходе этих реакций более активный металл 
вытесняет менее активный из раствора его соли:

Zn + CuSO4 = Cu + ZnSO4
Cu + 2AgNO3 = 2Ag + Cu(NO3)2

Для предсказания возможности таких реакций необ-
ходимо использовать ряд стандартных электродных по-
тенциалов (ряд активности металлов), фрагмент которо-
го приведён ниже:

усиление восстановительной активности металлов

Li K Ca Na Mg Al Mn
Li+ K+ Ca2+ Na+ Mg2+ Al3+ Mn2+

–3,0 –2,9 –2,9 –2,7 –2,4 –1,7 –1,2
усиление окислительной активности ионов

усиление восстановительной активности металлов

Zn Fe Pb H2 Cu Ag Au
Zn2+ Fe2+ Pb2+ H+ Cu2+ Ag+ Au3+

–0,8 –0,4 –0,1 0 0,3 0,8 1,5
усиление окислительной активности ионов
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В этом ряду металлы расположены в порядке умень-
шения химической активности — от щелочных и щёлоч-
но-земельных металлов к благородным и платиновым ме-
таллам. Так, металлический свинец может вытеснять из 
солей такие металлы, как медь, серебро, золото. В свою 
очередь, свинец может быть выделен из своих солей под 
действием магния, марганца, цинка.

Следует отметить, что не всегда возможна ожидае-
мая реакция вытеснения одного металла другим на ос-
новании положения этих металлов в ряду напряжений. 
Так, металлический калий при внесении в раствор хло-
рида цинка в первую очередь будет взаимодействовать 
с  водой с образованием щёлочи:

2K + 2Н2О = 2KОН + Н2�
Образовавшаяся щёлочь с солью цинка даст осадок 

гидроксида цинка:
ZnCl2 + 2KOH = Zn(OH)2� + 2KCl

Таким образом, выделения цинка происходить не бу-
дет.

Реакции вытеснения одних металлов другими могут 
идти не только в растворе. Так, первый металлический 
алюминий был получен вытеснением алюминия калием 
из расплавленного хлорида алюминия:

AlCl3 + 3K � Al + 3KCl
Металлический калий, в свою очередь, в промыш-

ленности получают взаимодействием хлорида калия 
и  натрия:

KCl + Na � NaCl + K
Эта примечательная реакция становится возможной 

при температуре выше 850 �С. Пусть вас не смущает, 
что в данном случае менее активный в стандартных ус-
ловиях натрий вытесняет более активный калий из его 
соли. При 850 �С стандартный ряд активности металлов 
уже не работает. Дело в том, что металлический калий 
более летуч по сравнению с натрием, калий испаряет-
ся, уходит из сферы реакции, и равновесие смещается 
вправо, в сторону образования калия.

t�

t�
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3. Соли могут участвовать в окислительно-восста-
новительных реакциях. Одни соли проявляют сильные 
восстановительные свойства, другие — окислительные. 
Сильными восстановителями являются SnCl2, CrCl2, 
FeCl2, CuCl, K2S, K2SO3 и др. Окислительные свойства 
проявляют KMnO4, K2Cr2O7, KNO3, KClO3 и др. Приме-
ры окислительно-восстановительных реакций с участи-
ем солей:

5KClO3 + 6P = 3P2O5 + 5KCl
2FeCl3 + Fe � 3FeCl2

2KMnO4 + 16HCl = 2KCl + 8H2O + 5Cl2 + 2MnCl2

2K2S + K2SO3 + 6HCl = 6KCl + 3S + 3H2O
4. Некоторые соли (главным образом, соли кисло-

родсодержащих кислот) разлагаются при нагревании. 
К таким солям относятся карбонаты, нитраты, перман-
ганаты, хлораты, перхлораты, дихроматы и др.:

2KMnO4 � K2MnO4 + MnO2 + O2

KClO4 � KCl + 2O2

CaCO3 � CaO + CO2

2NaHCO3 � Na2CO3 + CO2� + H2O
Если первые две реакции относятся к окислитель-

но-восстановительным, то две последние происходят без 
изменения степеней окисления.

Разлагаются при нагревании и соли бескислородных 
кислот, например галогениды:

2СuBr2 � 2CuBr + Br2

MnF4 � MnF2 + F2

5. Некоторые соли могут взаимодействовать с кис-
лотными оксидами:

Na2SO4 + SO3 = Na2S2O7

K2CO3 + SiO2 � Na2SiO3 + CO2�
В первой реакции при взаимодействии сульфата на-

трия и оксида серы(VI) образуется дисульфат (или пи-
росульфат) натрия — соль дисерной кислоты Na2S2O7, 
входящей в состав олеума. Во второй реакции диоксид 
кремния вытесняет более летучий диоксид углерода из 
силиката калия.

t�
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Задания

1. С раствором нитрата меди(II) взаимодействуют
1) цинк 4) углерод
2) гидроксид железа(III) 5) гидроксид натрия
3) оксид кремния(IV)

2. Хлорид железа(II) в водном растворе может реагиро-
вать с
1) K2S  4) Cu
2) CO2  5) K2CO3
3) SiO2  

3. Сульфат меди(II) в водном растворе не реагирует с
1) Ba(NO3)2  4) H2SiO3
2) Fe  5) Ag
3) NaOH  

4. При термическом разложении нитрата калия образу-
ются продукты:
1) KNO2   4) O2
2) K2O   5) K
3) K3N 

5. В отличие от сульфата натрия сульфат меди(II) реа-
гирует с
1) водой 
2) хлоридом бария 
3) нитратом кальция
4) гидроксидом калия
5) с содой

6. Не реагирует с разбавленной серной кислотой ка-
ждое из двух веществ:
1) сульфат натрия и хлорид бария
2) хлорид натрия и хлорид калия
3) карбонат калия и хлорид калия
4) хлорид бария и нитрат калия
5) хлорид калия и нитрат натрия
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7. Сульфат натрия реагирует с
1) KOH 4) H2CO3
2) Ba(OH)2 5) H2SO4(конц)
3) NaCl

8. Не реагирует с разбавленной азотной кислотой ка-
ждое из двух веществ:
1) Na2CO3 и FeCl2 4) Na2S и K2CO3
2) Al2(SO4)3 и K2S 5) NaNO3 и NaCl
3) BaCl2 и CaSO4

9. Соль не образуется в ходе реакции
1) Fe + Cl2 �
2) Fe + HCl �
3) CaCO3 + H2O + CO2 �
4) Cu(NO3)2 �
5)� FeS2 + O2 �

10. Хлорид меди(II) не реагирует с
1) H2S 4) AgNO3
2) K2S 5) K2SO4
3) H2CO3

11. Сульфат алюминия реагирует с
1) водой 
2) серебром 
3) нитратом калия
4) едким натром
5) серой
Ответ:  ______________ .

12. С раствором сульфата меди(II) реагируют:
1) соляная кислота    
2) водород     
3) алюминий
4) гидроксид бария
5) оксид кремния
Ответ:  ______________ .

t�
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13. Хлорид бария реагирует с
1) Ca(NO3)2 
2) AgNO3 
3) H2CO3
4) KNO3
5) H2SO4
Ответ:  ______________ .

14. И гидроксид калия, и хлорид бария реагируют с
1) Na2SO4 
2) H2SO4 
3) FePO4
4) SiO2
5) AgNO3
Ответ:  ______________ .

15. И серная кислота, и сульфат натрия реагируют с
1) гидроксидом калия
2) цинком
3) нитратом бария
4) гидроксидом железа(III)
5) хлоридом кальция
Ответ:  ______________ .
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3.3. Взаимосвязь различных классов
неорганических веществ

Между основными классами неорганических соеди-
нений — простыми веществами, оксидами, кислота-
ми, основаниями и солями — существует генетическая 
связь, под которой подразумевается возможность их вза-
имного перехода.

Предположим, что из простого вещества необходимо 
получить соль — сульфат лития. Простым веществом 
может быть как литий, так и сера. Покажем это.

Металлический литий, взаимодействуя с кислородом, об-
разует оксид, который под действием воды даёт гидроксид. 
Взаимодействие гидроксида лития с серной кислотой при-
водит к образованию соли — сульфата лития. Эти превра-
щения отражены следующими химическими уравнениями:

4Li + O2 = 2Li2O
Li2O + H2O = 2LiOH

2LiOH + H2SO4 = Li2SO4 + 2H2O

Эту же соль можно получить, исходя и из серы:
S + O2 = SO2

2SO2 + O2 = 2SO3

SO3 + H2O = H2SO4

H2SO4 + 2LiOH = Li2SO4 + 2H2O

Таким образом, один и тот же продукт может быть 
получен различными путями.

Возможен и обратный переход — от солей к другим 
классам неорганических соединений. Так, исходя из суль-
фата меди(II), можно получить гидроксид меди(II), кото-
рый при нагревании легко превращается в оксид меди(II). 
Последний при нагревании в атмосфере водорода или при 
прокаливании с углём превращается в металлическую медь:

CuSO4 + 2KOH = Cu(OH)2� + K2SO4

Cu(OH)2 � CuO + H2O
2CuO + C � 2Cu + CO2

t�

t�
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Итак, подобная связь между отдельными классами 
соединений, основанная на получении веществ одного 
класса из веществ другого класса, называется генети-
ческой.

Генетическую связь можно представить следующей 
упрощённой схемой:

Соль

Металл Неметалл

Осно вный
оксид

Основание

Кислотный 
оксид

Кислота

Обратите внимание, что стрелки на схеме направ-
лены в обе стороны. Это, например, означает, что не 
только можно получить соль взаимодействием основа-
ния и кислоты, но и выделить из этой соли кислоту или 
основание:

Cu(OH)2 + 2HCl = CuCl2 + 2H2O

CuCl2 + 2NaOH = Cu(OH)2� + 2NaCl

CuCl2 + H2SO4 � CuSO4 + 2HCl

Или, если при взаимодействии металла и неметал-
ла получается соль, то в определённых условиях из неё 
вновь можно выделить исходные простые вещества, на-
пример:

2Al + 3Br2 = 2AlBr3

AlBr3 + 3K � 3KBr + Al
2AlBr3 + 3Cl2 = 2AlCl3 + 3Br2

Следует иметь в виду, что довольно часто получение 
веществ в химии осуществляется не прямым, а косвен-
ным методом. Так из кислотного оксида SiO2 нельзя вза-
имодействием с водой получить соответствующую ему 
кислоту: 

SiO2 + H2O ≠

t�

t�
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В этом случае сначала получают соль, а затем вытесня-
ют из этой соли кислоту действием более сильной кислоты:

SiO2 + 2KОН = K2SiO3 + H2O
K2SiO3 + H2SO4 = H2SiO3 + K2SO4

Или при получении гидроксида меди(II) из оксида 
нельзя использовать взаимодействие CuO с водой (эти 
вещества не взаимодействуют),

CuO + H2O ≠

в этом случае необходимо осуществить реакции:

CuO + 2HCl = CuCl2 + H2O
CuCl2 + 2NaOH = 2NaCl + Cu(OH)2�

Знание генетической связи между различными клас-
сами неорганических соединений позволяет выбирать 
удобные методы синтеза необходимых веществ из до-
ступных реагентов.

Задания

1. В схеме превращений Fe(NO3)2 ���� X1 ����� X2
веществом «X2» является
1) FeO 3) Fe2O3
2) Fe(OH)3 4) Fe(OH)2

2. В схеме превращений FeCl3 � X � Fe2O3 веществом 
«Х» является
1) FeSO4 
2) FePO4
3) FeO
4) Fe(OH)3

3. В схеме превращений CaCO3 � X1 ���� X2 веще-
ством «X2» является
1) CaO
2) Ca(OH)2
3) Ca(HCO3)2
4) CaH2

+NaOH +O2, +H2O

t� +H2O
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4. В схеме превращений 

CaCO3 ��� X1 ���� X2 + NaCl
веществом «X2» является
1) CaCO3 3) CaO
2) CaCl2 4) Ca(OH)2

5. В cхеме превращений ZnO � X � Zn(OH)2 веществом 
«Х» является
1) Zn3(PO4)2 3) ZnCl2
2) ZnS 4) ZnCO3

6. В схеме превращений Cu(OH)2 � A ��� X веще-
ством «X» является
1) CuO 2) Cu 3) CuH2 4) CuCl2

7. В схеме превращений Fe(OH)3 � X1 ��� X2 веще-
ством «X2» является
1) FeCl3   3) Fe2O3

2) FeCl2   4) FeO

8. В схеме превращений Al(OH)3 �� Y �� Al(OH)3
веществами «X1» и «X2» могут быть соответственно
1) K2SO4 и KOH 3) Na2SO4 и H2SO4
2) NaCl и HCl 4) HCl и NaOH

9. В схеме превращений SO3 � X � Na2SO4 веществом 
«Х» является
1) BaSO4 3) S
2) H2SO4 4) H2S

10. В схеме превращений P � X � Na3PO4 веществом 
«Х» является
1) Са3Р2   3) P2O5

2) PCl3   4) H3PО3

+HCl +Na2CO3

t� +H2

t� +HCl

X1 X2
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11. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

Fe2O3 � Fe � X ��� Fe(OH)3

 Для последнего превращения запишите уравнение 
реакции в сокращённом ионном виде.

12. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

FeCl2 � Х � FeSO4 � Fe
 Для последнего превращения запишите уравнение 

реакции в сокращённом ионном виде.

13. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

CuO � Х � Cu(NO3)2 � Cu(OH)2

 Для последнего превращения запишите уравнение 
реакции в сокращённом ионном виде.

14. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

Na � Na2O2 ��� X �
� Na3PO4

 Для последнего превращения запишите уравнение 
реакции в сокращённом ионном виде.

15. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

Ca � Х � Ca(OH)2 �
� CaCO3

 Для последнего превращения запишите уравнение 
реакции в сокращённом ионном виде.

16. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

алюминий � гидроксид алюминия � Х �
� алюминат натрия

NaOH

H2O
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 Для последнего превращения запишите уравнение 
реакции в сокращённом ионном виде.

17. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

медь � нитрат меди(II) � X �
� оксид меди(II)

 Для второго превращения запишите уравнение реак-
ции в сокращённом ионном виде.

18. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

FeS2 � Х � сернистая кислота �
�� сульфит кальция

 Для последнего превращения запишите уравнение 
реакции в сокращённом ионном виде.

19. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

азотная кислота � оксид азота(II) � Х �
� азотная кислота

 Для первого превращения запишите уравнение реак-
ции в сокращённом ионном виде.

20. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:

оксид азота(IV) � Х � нитрат аммония �
�� аммиак

 Для второго превращения запишите уравнение реак-
ции в сокращённом ионном виде.
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4.1. Безопасное использование 
веществ в быту. 
Первая помощь 
при химических ожогах 
и отравлениях

Правила безопасной работы в школьной лаборатории

Работа в химической лаборатории часто связана 
с использованием вредных, ядовитых или опасных в по-
жарном отношении соединений. Поэтому с самого нача-
ла вы должны безукоснительно соблюдать правила тех-
ники безопасности при работе в лаборатории — как при 
выполнении отдельных лабораторных опытов, так и при 
выполнении практических работ.

Прежде всего, никогда не работайте в химической 
лаборатории в одиночестве. Рядом обязательно должен 
быть человек, который при необходимости сможет ока-
зать вам помощь. В то же время посторонние лица мо-
гут находиться в химическом кабинете только с разре-
шения учителя химии.

Во время работы учащиеся должны находиться в ха-
латах, соблюдать чистоту и порядок на рабочем месте. 
В  лаборатории работайте вдумчиво. Не приступайте 
к  выполнению опыта, не уяснив, что и как нужно де-
лать и к каким последствиям это может привести. До 
проведения эксперимента подробно по учебнику изучи-
те порядок его проведения. Строго соблюдайте все ука-
зания учителя по безопасному обращению с реактива-
ми, химической посудой, нагревательными приборами. 
Запрещается проводить опыты, не предусмотренные 
в  данной работе.

Помните, что стеклянная посуда хрупкая. При не-
брежном обращении она может быть разбита, а осколки 
стекла могут поранить руки. В случае порезов немед-
ленно обратитесь к учителю. Обо всех неполадках в  ра-
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боте оборудования сразу ставьте в из-
вестность учителя или лаборанта.

В химической лаборатории ка-
тегорически запрещен приём пищи. 
Не пробуйте вещества на вкус. Зна-
комьтесь с запахом веществ осторож-
но, лёгким движением руки направ-
ляя воздух от сосуда к носу (рис. 21). 
Все работы, связанные с выделением 
вредных паров или газов, следует про-
водить только в вытяжном шкафу.

Берите для опытов реактивы не больше того коли-
чества, которое указано в рекомендациях к опыту. Не 
следует излишки взятых веществ высыпать (или выли-
вать) обратно в банки с реактивами. Никогда не прика-
сайтесь к реактивам рукой. Твёрдые вещества берите из 
банки ложкой, шпателем или сухой пробиркой. Жидкие 
вещества и растворы приливаются для опытов понемно-
гу, по 1—2 мл. Склянка с жидкостью берётся таким об-
разом, чтобы рука была сверху этикетки. Перемешива-
ется жидкость с помощью стеклянной палочки.

При попадании на кожу растворов кислот или ще-
лочей необходимо смыть их сильной струёй холодной 
воды, а затем обработать нейтрализующим раствором 
(2%-ным раствором соды или уксусной кислоты) и опо-
лоснуть водой.

Запрещается выливать в канализацию использован-
ные растворы, используйте для этого специальные ём-
кости.

При проведении опытов с нагреванием помните, что 
зажигать спиртовку или газовую горелку разрешается 
только от спички. Наполняйте пробирки раствором не 
более чем на одну треть. Отверстие нагреваемой пробир-
ки должно быть направлено в сторону от себя и соседей. 
Начинайте нагревание со слабого прогрева всей пробир-
ки и только затем ведите дальнейший нагрев вещества. 
Не держите нагреваемую посуду руками — используй-
те для этой цели тигельные щипцы или пробиркодер-
жатель.

Рис. 21
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Осторожно обращайтесь с огнем. Запрещается остав-
лять нагревательные приборы без присмотра. Если про-
изошло возгорание, то позовите учителя. Вспыхнувшие 
реактивы засыпаются песком или накрываются влаж-
ным полотенцем. Вспыхнувшая одежда тушится с помо-
щью одеяла, которое имеется в любой химической ла-
боратории.

После окончания опыта уберите рабочее место и вы-
мойте посуду.

Все эти правила могут быть изложены и в шуточной 
форме, как это было сделано в одном из номеров жур-
нала «Химия и жизнь». Прочитайте инструкцию, кото-
рая в запоминающейся форме регламентирует порядок 
работы в химической лаборатории.

Правила поведения в химической лаборатории

��Если вы откупорили что-либо — закупорьте!
� Если в руках у вас жидкое — не разлейте, поро-

шок — не рассыпьте, газообразное — не выпу-
стите наружу!

� Если включили — выключите!
� Если открыли — закройте!
� Если разобрали — соберите!
� Если не можете собрать — позовите на помощь!
� Если не разбирали, то и не вздумайте собирать!
� Если одолжили что-либо — верните!
� Если пользуетесь чем-нибудь — держите в чисто-

те и порядке!
� Если сдвинули что-нибудь — верните на место!
� Если не знаете, как это действует, не трогайте!
� Если не можете понять что-либо — почешите 

в  затылке!
� Если вы всё же не поймёте, то и не пытайтесь!
� Если что-либо взорвалось, проверьте: осмотрите 

себя и убедитесь, что помощь не нужна!
� Если вы не усвоили этих правил, не входите 

в  лабораторию!
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Лабораторная посуда и оборудование

При выполнении химических опытов используется 
различная лабораторная посуда и специальное обору-
дование. Химическая посуда изготовляется обычно из 
специального стекла, устойчивого к перепадам темпе-
ратуры и действию агрессивных реагентов (кислот и 
щелочей). Используется также посуда, изготовленная 
из фарфора (и других огнеупорных материалов), а так-
же из полимерных материалов (полиэтилена, тефлона 
и др.).

Пробирки используют для проведения эксперимен-
тов с небольшими количествами реактивов (рис. 22).

В пробирках проводят опыты как с сухими веще-
ствами, так и с водными растворами. В химических 
пробирках можно нагревать вещества.

Стаканы различной ёмкости обычно изготовляют из 
термостойкого стекла и используют, как правило, для 
вспомогательных работ (чаще с водными растворами) 
(рис. 23).

Рис. 22 Рис. 23

Колбы применяют при проведении самых различ-
ных экспериментов. Они бывают круглодонными, пло-
скодонными и коническими. Плоскодонные и кониче-
ские колбы используют при перегонке жидкостей, для 
хранения растворов.

В ряде случаев используют фарфоровую посуду: ста-
каны, выпаривательные чашки, ступки для измельче-
ния твёрдых веществ (рис. 24, 25).
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Рис. 24 Рис. 25

Холодильники служат для охлажде-
ния и конденсации паров, образующих-
ся при кипении или перегонке жидкостей 
(рис. 26).

Стеклянные воронки используют в 
процессе переливания жидкостей из одно-
го сосуда в другой, а также при фильтро-
вании растворов (рис. 27).

Делительные воронки (рис. 28) приме-
няют для разделения несмешивающихся 
жидкостей или проведения процесса экс-
тракции. По конструкции делительные во-

ронки близки к капельным воронкам, используемым для 
постепенного приливания жидкости к реакционной смеси.

Эксикаторы — ёмкости из толстостенного стекла, 
предназначенные для высушивания твёрдых веществ 
(рис. 29).

Эксикатор заряжается высушивающим веществом 
(например, плавленой щёлочью, концентрированной 
серной кислотой, фосфорным ангидридом).

Рис. 27 Рис. 28 Рис. 29

Рис. 26
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Мерные цилиндры и мензурки используют для отме-
ривания приблизительных объёмов жидкостей (рис. 30,
31). Для точного отмеривания объёма используют специ-
альные химические пипетки и бюретки.

Мерные колбы предназначены для приготовления 
растворов с точной концентрацией. На их удлинённой 
шейке имеется кольцевая чер-
та, отвечающая определённому 
объёму (рис. 32).

Вещества из реактивных 
склянок следует брать с помо-
щью шпателей  — лопаточек, 
сделанных из металла, фарфо-
ра, пластмассы (рис. 33).

Термометры (ртутные и спиртовые) используют для 
определения температуры растворов (рис. 34).

Для проведения экспериментов, связанных с нагре-
ванием, используют следующие нагревательные прибо-
ры: спиртовки (рис. 35), газовые горелки (рис. 36), элек-
трические нагреватели.

Рис. 34 Рис. 36Рис. 35

Рис. 33

Рис. 30 Рис. 31 Рис. 32
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При работе с газовыми горелками 
необходимо особенно строго соблюдать 
правила техники безопасности. Органи-
ческие вещества и растворители нельзя 
нагревать на открытом пламени, для 
их нагрева используют асбестирован-
ную сетку, электроплитку с закрытой 
спиралью или водяную баню.

Для надёжного закрепления де-
талей или узлов приборов использу-
ют лабораторные штативы, снабжён-
ные зажимными «лапками», муфтами, 
кольцами (рис. 37).

В лабораторном практикуме 9 класса предусмотрены 
опыты по получению некоторых газов, а также по раз-
делению (очистке) веществ с помощью некоторых про-
стейших методов.

Разделение смесей и очистка веществ

Способы разделения смесей и очистки веществ осно-
ваны на различиях в физических свойствах компонен-
тов смеси.

Отстаивание применяют для разделения неоднород-
ной смеси двух нерастворимых веществ, обладающих 
различной плотностью. Частицы вещества с бóльшей 
плотностью постепенно оседают на дно, в то время как 
другое вещество собирается на поверхности или оказы-
вается равномерно распределённым в толще воды. От-
стаиванием можно разделить и две несмешивающиеся 
жидкости, например бензин и воду или воду и расти-
тельное масло. В лаборатории для этих целей исполь-
зуют делительную воронку.

Фильтрование используют для очистки жидкости от 
нерастворимых в ней веществ (рис. 38).

Жидкость постепенно просачивается через фильтр, а 
частички примесей задерживаются на нём. В качестве 
фильтра используют фильтровальную бумагу, плотную 
ткань, специальные фильтровальные устройства.

Рис. 37



231

Рис. 38 Рис. 39

Выпаривание применяют для выделения твёрдых ве-
ществ из раствора. Часто выпаривание сочетают с  кри-
сталлизацией, основанной на различной растворимости 
веществ при разных температурах.

Дистилляция (перегонка) основана на различии 
в  температурах кипения компонентов смеси. Для раз-
деления смесей методом перегонки используют про-
стейшую установку, состоящую из круглодонной колбы 
с  отводом (колбы Вюрца), термометра, нисходящего хо-
лодильника, аллонжа и приёмника (рис. 39).

Очистка жидкости достигается путём нагревания её 
до кипения с последующей конденсацией образовавших-
ся паров в виде дистиллята в стеклянном нисходящем 
холодильнике.

Экстракцию применяют в тех случаях, когда веще-
ство лучше растворяется в органических растворителях 
по сравнению с водой. Если долго встряхивать сосуд, 
в  котором смешаны аптечная иодная настойка и бензол 
С6Н6, то через некоторое время окраска водного раство-
ра иода побледнеет, а бензольный слой окрасится в фи-
олетовый слой, характерный для молекулярного иода. 
В   данном опыте произошла экстракция иода из водной 
фазы в бензольную, так как растворимость иода в С6Н6 
значительно превышает растворимость иода в воде. Для 
проведения процесса экстракции часто используют де-
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лительную воронку, с помощью которой удобно разде-
лять два слоя — органический и водный.

Возгонка (сублимация) — переход вещества из кри-
сталлического состояния в парообразное (минуя жид-
кое). При охлаждении пары  вновь конденсируются с 
образованием твёрдого сублимата. Этим способом хоро-

шо очищаются вещества, летучесть ко-
торых заметно отличается от летучести 
примесей. Для возгонки используют 
фарфоровую чашку (4), в которую поме-
щают очищаемое вещество, и стеклян-
ную воронку (3), которой накрывают 
чашку. Отверстие воронки закрывают 
ватным тампоном (2), а между чашкой 
и воронкой помещают фильтровальную 
бумагу (1) с проделанными в ней не-
сколькими отверстиями (рис. 40).

Таким образом в лаборатории можно очищать иод. 
Иод при нагревании испаряется из чашки и вновь осе-
дает на холодных частях воронки.

Особым методом разделения компонентов, основан-
ным на различной поглощаемости их определённым ве-
ществом (адсорбентом), является хроматография. С по-
мощью хроматографии русский ботаник М.С. Цвет 
впервые выделил хлорофилл из зелёных частей расте-
ний. В промышленности и лабораториях в качестве ад-
сорбента для хроматографии используют силикагель, 
уголь, оксид алюминия.

Приготовление растворов

Чаще всего в химической лаборатории приходится 
работать не с индивидуальными веществами (кислотами, 
основаниями, солями), а с их водными растворами. Не 
все вещества одинаково растворяются в воде. Для харак-
теристики способности вещества растворяться использу-
ют понятие «растворимость». Растворимость численно 
равна массе вещества, которая максимально может рас-
твориться в 100 г растворителя при данной температуре.

Рис. 40

2

3

41
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Растворимость веществ меняется в самых широких 
пределах. Есть вещества хорошо растворимые, к ним 
относятся серная кислота и спирт (смешиваются с во-
дой в любых соотношениях), поваренная соль, селитра, 
сахароза (растворимость сахарозы составляет 200 г на 
100  г воды). Есть вещества малорастворимые, например 
гидроксид магния, гипс (0,2 г гипса на 100 г воды). Есть 
вещества практически нерастворимые, например мел, 
сульфат бария, хлорид серебра (растворимость AgCl со-
ставляет 0,15 мг на 100 г воды). В большинстве случаев 
растворимость веществ с ростом температуры возраста-
ет. Однако растворимость гипса, гидроксида кальция и 
всех газов с ростом температуры уменьшается. Насы-
щенным называется раствор, в котором указанное ве-
щество при данной температуре больше не растворяется. 
Концентрированным называется раствор, в котором со-
держание растворённого вещества довольно велико. На-
против, если содержание вещества в растворе мало, рас-
твор называется разбавленным.

Для количественной характеристики содержания рас-
творённого вещества в растворе обычно используют две 
величины — массовую долю и молярную концентрацию.

Массовая доля вещества Х в растворе равна отноше-
нию массы растворённого вещества к массе всего раствора:

w = 
m(X)

m(р-р)
, w = 

m(X)
m(р-р)

 · 100%.

Массовая доля — величина безразмерная и выража-
ется в долях от единицы или в процентах. Так, если 
5 г KОН растворить в 70 г воды, то получится раствор 
с массовой долей щёлочи, равной:

w(KOH) = 5/75 = 0,067, или 6,7%.

Напомним, что в знаменателе стоит масса раствора, 
которая складывается из масс растворённого вещества и 
растворителя, в данном случае m(p-pa) = 5 + 70 = 75 г.

Молярная концентрация равна отношению количе-
ства растворённого вещества к объёму раствора:

c (X) = 
n(X)

V(р-р)
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Молярная концентрация имеет размерность моль/л. 
Очень часто вместо моль/л используют краткое обозна-
чение «М».

Так, если в 2 л раствора содержится 49 г серной кис-
лоты (0,5 моль), такой раствор будет иметь молярную 
концентрацию, равную

с(H2SO4) = 0,5/2 = 0,25 моль/л.

На склянке с таким раствором должна быть этикетка:

с(H2SO4) = 0,25 моль/л

или

0,25М H2SO4

При приготовлении заданного раствора поступают так.
Пример 1. Пусть необходимо приготовить 400 г рас-

твора соли, массовая доля NaCl в котором равна 5%.
1. Рассчитаем, сколько надо взять воды и соли:
m(NaCl) = w(NaCl) · m(p-pa) = 0,05 · 400 = 20 г,
m(H2O) = m(p-pa) – m(NaCl) = 400 – 20 = 380 г.

2. На весах отвешиваем 20 г соли и переносим её в 
стеклянный стакан. Мензуркой или мерным цилиндром 
отмериваем 380 мл дистиллированной воды, вливаем её 
в стакан с солью и перемешиваем стеклянной палочкой 
до полного растворения соли.

Пример 2. Пусть необходимо приготовить 0,5 л 0,2М 
раствора нитрата калия.

1. Рассчитаем, сколько надо взять соли:

n(KNO3) = c(KNO3) ∙ V = 0,2 ∙ 0,5 = 0,1 моль,

m(KNO3) = n(KNO3) ∙ M = 0,1 ∙ 101 = 10,1 г.

2. Взвешиваем на весах 10,1 г нитрата калия и количе-
ственно переносим соль в мерную колбу объёмом 500 мл.

3. Наливаем в колбу до половины дистиллированной 
воды и перемешиваем содержимое до полного растворения 
соли. После этого аккуратно доливаем в колбу дистиллиро-
ванную воду до круговой метки на горле колбы. После этого 
закрываем колбу пробкой и перемешиваем раствор ещё раз.
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Безопасное использование веществ 
в быту

Сам термин «бытовая химия» появился в 1933 г. 
И  в  этом же году появилось первое бытовое химическое 
моющее средство.

Первое синтетическое моющее средство изобрёл рус-
ский химик Григорий Петров в 1908 г. («контакт Пе-
трова»). При сернокислотной очистке нефтепродуктов 
им получены сульфокислоты, действующие как расще-
пители жиров, что оказалось весьма ценным в промыш-
ленности, а  затем и в быту. Моющие эффекты опреде-
лённых синтетических поверхностно-активных веществ 
(ПАВ) были подмечены в 1913 г. бельгийским химиком 
А. Рейхлером и в  1916 г. немецким учёным Ф. Понте-
ром. 

Сегодня потенциально опасные химические веще-
ства можно найти в каждом современном доме: стираль-
ный порошок, отбеливатель тканей, чистящие и мою-
щие средства, полироль, освежители воздуха, средства 
борьбы с насекомыми — всё это ежедневно использу-
ется для поддержания чистоты и порядка. Хотя совре-
менные производители непрерывно работают над увели-
чением безопасности бытовой химии, всегда требуется 
соблюдать меры осторожности при их использовании. 
От маленьких детей бытовую химию обязательно надо 
прятать в недоступное место.

Соблюдая меры предосторожности, можно обезопа-
сить себя и близких от вредного действия химических 
веществ.

Советы по безопасности применения бытовой химии

� Обязательно читайте информацию на этикетке о 
правильном применении, хранении продукта и воздей-
ствии его на организм, и всегда следуйте инструкции.

� Держите купленные средства в подлинной упа-
ковке с хорошо закрытой крышкой либо в специальном 
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контейнере с маркировкой для химических веществ. Это 
обезопасит от ошибки в дальнейшем их использовании 
и предотвратит выделение опасных испарений.

� Храните химикаты в темном прохладном месте, 
защищенном от света, вдали от нагревательных прибо-
ров.

� Всегда химикаты и чистящие средства должны 
быть надежно закрыты и находиться от детей вне до-
сягаемости.

� Работайте с химическими веществами только 
в  перчатках. Даже если средство имеет неагрессивный 
состав, его длительный контакт с вашей кожей и орга-
нами дыхания не пойдет вам на пользу.

� Будьте осторожны: попадание бытовых химиче-
ских составов в глаза, их случайное или преднамерен-
ное проглатывание может повлечь за собой серьезный 
вред здоровью. 

� Не смешивайте товары бытовой химии друг 
с  другом! Некоторые вещества при смешивании выде-
ляют ядовитые газы!

� Внимательно относитесь к удалению чистяще-
го средства с обрабатываемой поверхности. Многим из 
средств бытовой химии требуется многократное спо-
ласкивание, так как некоторые вещества, входящие 
в  состав, способны прочно адсорбироваться на поверх-
ности.

� Не используйте и не храните бытовую химию 
в непосредственной близости с пищевыми продуктами. 
Даже малые количества бытовой химии, попадая на пи-
щевые продукты, а впоследствии и в организм человека, 
могут вызвать сильнейшее отравление.

� По истечении срока хранения пользоваться пре-
паратами бытовой химии запрещено.

� После работы с химическими средствами обяза-
тельно проветрите помещение и вымойте руки.
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Химическое загрязнение окружающей среды 
и его последствия

Проблема химического загрязнения планеты стала 
глобальной экологической проблемой. 

Специальная дисциплина — экологическая хи-
мия  — исследует воздействие веществ на окружающую 
среду (воздух, воду, почву, живые организмы). 

Парниковый эффект

Под парниковым эффектом понимают атмосферный 
процесс, при котором отражённый Землёй видимый 
свет пропускается, а инфракрасный — поглощается, 
что повышает температуру у поверхности Земли и на-
носит вред всей природе. Причина — избыток в атмо-
сфере «парниковых» газов, среди которых важнейшие: 
углекислый газ, метан, оксиды азота. 

Парниковому эффекту способствуют:

� использование горючих полезных ископаемых в 
промышленности — угля, нефти, природного газа, при 
сжигании которых в атмосферу выделяется огромное 
количество углекислого газа и других вредных соеди-
нений;

� транспорт — легковые и грузовые автомобили 
выделяют выхлопные газы, которые также загрязняют 
воздух и усиливают парниковый эффект;

� вырубка лесов, которые, поглощая углекислый 
газ, выделяют кислород;

� рост промышленного производства, которое всё 
интенсивнее загрязняет воздух парниковыми газами;

� разложение и горение мусора на полигонах, что 
способствует увеличению парниковых газов.

Если в 1890 г. средняя температура планеты состав-
ляла 14,5 �С, то в 1980 г. уже 15,2 �С. По прогнозам к 
2030–50 г. температура вырастет ещё на 1,5–4,5 �С.
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Последствия парникового эффекта. Таяние вечных 
снегов и подъём уровня океана на 1,5 м, затопление 
наиболее урожайных территорий, неустойчивая погода, 
ускорение темпов вымирания животных и растений, та-
яние вечной мерзлоты.

Способы решения проблемы. В первую очередь нуж-
но прекратить вырубку лесов, сажать новые деревья и 
кустарники, поскольку они поглощают углекислый газ 
и вырабатывают кислород. Использование электромо-
билей сократит количество выхлопных газов. Также 
ведутся разработки альтернативного топлива, которое, 
к  сожалению, медленными темпами внедряется в нашу 
повседневную жизнь.

Разрушение озонового слоя

Разрушение озонового слоя — процесс понижения 
количества озона О3 в стратосфере на высоте пример-
но 25 км. Образование «озоновых дыр» вызывается в 
первую очередь фторхлоруглеродами (фреонами) и ни-
трозными газами. Некоторые виды фторхлоруглеродов 
использовались в качестве охладителей в холодильных 
установках и кондиционерах. Другие — применялись 
для производства поролонов и пенопластов — материа-
лов, широко используемых во многих потребительских 
товарах, начиная от одноразовой пенопластовой посуды 
и заканчивая изоляционными материалами. Использо-
вались фторхлоруглероды и в баллонах для распыления 
аэрозолей.

Когда фреоны поднимаются в верхние слои атмо-
сферы, от них под действием ультрафиолетового излу-
чения отщепляется атом хлора, который начинает одну 
за другой превращать молекулы озона О3 в кислород О2. 
Хлор может находиться в атмосфере до 120 лет, и за это 
время способен разрушить до 100 тысяч молекул озона.

В 1987 г. был подписан протокол в Монреале, соглас-
но которому установили контроль за использованием и 
производством фреонов, которое к 2010 году предпола-
галось завершить. Однако полное прекращение исполь-
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зования фреонов до сих пор не осуществлено. Макси-
мальная концентрация хлора в атмосфере отмечалась 
в  1993 г. С 1997 г. содержание озона в стратосфере по-
степенно стало увеличиваться.

Кислотные осадки

Кислотные дожди — это атмосферные осадки, кото-
рые содержат кислоты, образовавшиеся из-за поглоще-
ния водяными облаками оксидов серы и азота. Источник 
загрязнения — промышленный выброс газов в  метал-
лургии, теплоэнергетике, авиации и автотранспорте. 

Попавшие в атмосферу оксиды азота и серы взаимо-
действуют с водой с образованием кислот:

SO2+ Н2О = Н2SO3
2Н2SO3 +O2 = 2H2SO4

2NO + O2 = 2NO2
2NO2 + H2O = HNO3 + HNO2
4NO2 + 2H2O + O2 = 4HNO3

Кислотные осадки приводят к повреждению зелёных 
насаждений, коррозии металлов, порче памятников ар-
хитектуры, закислению почв и воды. Под действием 
кислотных дождей разрушаются строительные материа-
лы (мрамор, известняк, силикаты), начинает разрушать-
ся даже гранит:

KAlSi3O8 + 4H2O + H+ =
= K+ + Al(OH)3 + 3H2SiO3.

Загрязнение гидросферы

Жизнь, как физико-химический процесс, протекает 
в водной среде. Животные и растения на 70–80% состо-
ят из воды. Без воды невозможно было бы существова-
ние биосферы, поскольку круговорот веществ и энергии 
в биосфере возможен только с участием воды.
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Потребление воды человечеством каждый год уве-
личивается, поскольку она служит одним из основных 
видов сырья для промышленности. Так, в металлур-
гии для выплавки 1 т чугуна и переплавки его в сталь 
требуется до 300 м3 воды, для получения 1 т меди — 
500  м3, 1 т никеля — до 4000 м3. На получение 1 т 
синтетического каучука расходуется 2100 м3 воды, 1 т 
капрона — вдвое больше.

С ростом промышленного производства загрязнение 
водных ресурсов возросло и стало непосредственной 
опасностью для человечества. Происходит загрязнение 
воды минеральными веществами, в первую очередь — 
солями тяжёлых металлов. Неграмотное использование 
минеральных удобрений приводит к загрязнению водо-
ёмов азотом и фосфором. Происходит и масштабное за-
грязнение органическими продуктами промышленного 
происхождения, пестицидами, поверхностно-активными 
веществами, нефтью и нефтепродуктами.

Кардинальным решением проблемы борьбы с загряз-
нением водной среды был бы полный переход на безо-
пасные технологии, при которых исключался бы сброс 
каких-либо стоков, а также разработка технологий с ми-
нимальным потреблением воды.

Современная химическая технология переходит на 
промышленные процессы, в которых побочные продук-
ты либо совсем не образуются, либо представляют со-
бой безвредные вещества. Такое направление получило 
название «зелёная химия». К ней относят любое усовер-
шенствование химических процессов, которое не оказы-
вает негативного влияния на окружающую среду.

Первоначальные сведения об органических веществах

Изучаемые в 9 классе соединения углерода (оксиды, 
угольная кислота и её соли) представляют лишь малую 
долю известных соединений этого элемента. Гораздо 
больше известно так называемых органических соедине-
ний, в состав которых входит углерод.
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Углеводороды — простейшие органические вещества, 
все остальные органические вещества можно рассматри-
вать как производные углеводородов. Так, если в моле-
куле метана СН4 заменить один атом водорода на атом 
хлора –Cl, гидроксогруппу –OH, аминогруппу −NH2 или 
карбоксильную группу –СООН, то получаются формулы 
хлорметана CH3Cl, метилового спирта СН3−ОН, метила-
мина СН3−NH2, уксусной кислоты СН3−СООН. При заме-
не атома водорода на метильную группу −СН3 образуется 
новый углеводород — этан СН3−СН3, которому также от-
вечают множество производных. Поэтому органическую 
химию можно определить как науку, изучающую углево-
дороды и их производные.

Причина многообразия органических соединений со-
стоит в способности атомов углерода соединяться друг 
с другом с образованием длинных цепей (разветвлённых 
и нет), а также замкнутых циклов:

Подавляющее большинство органических веществ 
имеют молекулярное строение, т.е. состоят из отдельных 
молекул. Следствием этого являются низкие температуры 
плавления и кипения органических соединений. Химиче-
ские связи в молекулах органических соединений  — ко-
валентные, в большинстве своём малополярные. Резуль-
татом этого является то, что органические вещества, за 
редким исключением, не являются электролитами.

Все органические вещества горючи, а при нагревании 
без доступа воздуха разлагаются. Химические реакции 
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с  участием органических веществ протекают более мед-
ленно, чем с участием веществ неорганических, требуют 
нагревания и использования катализаторов. 

Основные классы органических соединений

Для классификации органических соединений рас-
сматривают как углеродный скелет молекулы, так и нахо-
дящиеся в молекуле функциональные группы (заместите-
ли). Углеродным скелетом называют последовательность 
связанных между собой атомов углерода (в некоторых 
случаях и других атомов) в молекуле. Функциональные 
группы — это атомы или группы атомов, связанные с 
углеродным скелетом, определяющие наиболее характер-
ные химические свойства органических веществ.

С точки зрения углеродного скелета все органические 
вещества можно разделить на ациклические (нецикличе-
ские) и циклические.

Ациклические соединения обычно подразделяют на 
предельные и непредельные (насыщенные и ненасыщен-
ные) в зависимости от того, отсутствуют или присутству-
ют в их молекулах кратные углерод-углеродные связи: 

Среди циклических соединений выделяют алицикли-
ческие и ароматические. Ароматические соединения со-
держат в своём составе бензольное кольцо:
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В зависимости от функциональной группы все орга-
нические соединения подразделяют на классы, важней-
шими из которых являются:

Функциональная группа Класс
−F, Cl, Br, I галогенпроизводные 

−OH спирты

альдегиды

карбоновые кислоты

−NO2 нитросоединения

−NH2 амины

В органической химии используют следующие виды 
химических формул: простейшие, молекулярные, струк-
турные.

Простейшие (эмпирические) формулы показывают 
соотношение атомов элементов в молекуле. Так, в моле-
куле этана на один атом углерода приходится три атома 
водорода: СН3. В молекуле этилена на один атом углерода 
приходится два атома водорода: СН2. В молекуле ацети-
лена на один атом углерода приходится один атом водо-
рода: СН. Такую же простейшую формулу имеет и бензол.

Молекулярные формулы показывают число атомов 
каждого элемента в молекуле вещества. Так, молекуляр-
ными формулами этана, этилена, ацетилена и бензола яв-
ляются, соответственно:
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этан этилен ацетилен бензол

С2Н6 С2Н4 С2Н2 С6Н6

Структурные формулы показывают последователь-
ность соединения атомов в молекулах друг с другом, 
их взаимное расположение (т.е. отражают химическое 
строение вещества). Для приведённых выше соединений 
структурные формулы (с учётом четырёхвалентности 
углерода) записываются так:

этан этилен ацетилен бензол

Гомологи — органические соединения, принадлежа-
щие к одному классу, обладающие сходным строением и 
свойствами, и отличающиеся друг от друга по составу на 
одну или несколько групп СН2.

Так, гомологами являются метан СН4, этан С2Н6 и 
пропан С3Н8:

Прибавив к формуле пропана гомологическую раз-
ницу СН2, получим формулу следующего представителя 
этого гомологического ряда — С4Н10:
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Изомеры — вещества, имеющие одинаковый каче-
ственный и количественный состав, но разное строение и 
разные свойства.

Так, для состава С4Н10 можно изобразить ещё одну 
структурную формулу:

Бутан и изобутан − изомеры.

Типичные представители органических веществ

Метан — простейший углеводород, имеющий состав 
СН4. Бесцветный газ без запаха, без вкуса, плохо раствори-
мый в воде, лёгкий (плотность 0,714 г/л при н.у.). Метан 
— первый представитель гомологического ряда алканов 
— углеводородов с общей формулой СnH2n+2. Следующим 
представителем этого ряда является этан — С2Н6. И метан, 
и этан относятся к предельным углеводородам, в их моле-
кулах нет кратных связей углерод — углерод:

В силу особенностей электронного строения, валент-
ные электронные облака атома углерода в молекулах ал-
канов имеют тетраэдрическую направленность: 
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Важнейшее химическое свойство алканов — реакция 
горения, сопровождающаяся выделением большого ко-
личества теплоты, что позволяет использовать алканы 
в виде топлива:

СН4 + 2О2 � СО2 + 2Н2О + 802 кДж
Метан входит в состав природного газа, другие алка-

ны (например, С6Н14, С8Н18) — в состав нефти и жидких 
продуктов её переработки (бензина, керосина). Смеси 
углеводородов с воздухом крайне взрывоопасны, что тре-
бует особых предосторожностей при работе с этими газа-
ми в быту.

Важнейший тип реакций для метана и его гомоло-
гов — реакции замещения, в ходе которых один или не-
сколько атомов водорода замещаются на атомы галоге-
нов, нитрогруппы и др.

К реакциям замещения относится взаимодействие 
метана с хлором, в ходе которого происходит замещение 
атома водорода на атом хлора:

CH4 + Cl2  HCl + CH3Cl   (монохлорметан)

и дальше:

CH3Cl + Cl2  Cl + CH2Cl2   (дихлорметан)

При высокой температуре алканы разлагаются. Так, 
метан при нагревании подвергается пиролизу с образова-
нием сажи:

CH4  C + 2H2

При кратковременном нагревании до 1500 оС метан 
разлагается с образованием ацетилена:

2CH4  C2Н2 + 3H2

Этилен C2H4 относится к непредельным углеводоро-
дам, его молекулы имеют двойную углерод–углеродную 
связь (�- и 	-связи):
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Этилен можно получить из этана при нагревании его в 
присутствии катализатора:

C2H6  C2Н4 + H2

Реакции отщепления водорода в органической химии 
называются реакциями дегидрирования.

Этилен является первым представителями гомоло-
гического ряда алкенов — непредельных углеводородов 
с общей формулой CnH2n.

Химическая активность алкенов намного больше, чем 
алканов. Это связано с наличием в их молекуле легко раз-
рываемых π-связей. За счёт разрыва π-связи возможны 
реакции присоединения:

Этилен может присоединять молекулы водорода, га-
логенов, воды:

С2Н4 + Br2 � С2Н4Br2  (дибромэтан)

С2Н4 + HCl � С2Н5Cl (хлорэтан) 

С2Н4 + H2O  С2Н5OH (этиловый спирт)

Обесцвечивание бромной воды является качествен-
ной реакцией на непредельные соединения. Реакция при-
соединения воды называется реакцией гидратации. При 
гидратации этилена образуется этиловый спирт.

Спирты — органические соединения, в молекулах ко-
торых углеводородный радикал соединён с одной или не-
сколькими гидроксогруппами, например:
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Этанол (этиловый спирт) — бесцветная легко кипя-
щая жидкость с характерным запахом, смешивается с во-
дой в любых соотношениях. 

Этиловый спирт получают различными способами, 
например — сбраживанием сахаристых веществ:

С6Н12О6  2СО2� + 2С2Н5ОН

При сгорании на воздухе выделяется большое количе-
ство теплоты:

С2Н5ОН + 3О2 � 3Н2О + 2СО2  + 1367 кДж/моль

При нагревании с водоотнимающими средствами 
спирты вступают в реакции дегидратации (отщепления 
воды). В случае этанола в ходе дегидратации могут обра-
зоваться или диэтиловый эфир, или этилен:

2С2Н5ОН  С2Н5−О−С2Н5  + Н2О

С2Н5ОН  С2Н4  + Н2О

Этанол взаимодействует с щелочными металлами с 
выделением водорода и с образованием этилатов:

2С2Н5ОН + 2Na � 2C2Н5ОNa + H2�
этилат натрия

Возможна реакция с галогеноводородными кислота-
ми, например:

С2Н5ОН + HBr � C2H5Br + Н2О 
бромэтан



В ходе этой реакции происходит замещение гидроксо-
группы в молекуле спирта на атом галогена. 

При окислении этанола сильными окислителями об-
разуется уксусная кислота, относящаяся к карбоновым 
кислотам.

Карбоновыми кислотами называют органические 
вещества, молекулы которых содержат карбоксильную 
группу −СООН.

Уксусная кислота имеет структурную формулу:

Уксусная кислота — летучая жидкость с резким и не-
приятным запахом, в воде хороша растворима. Водный 
раствор уксусной кислоты с содержанием её 3−9% назы-
вают столовым уксусом, с содержанием 70% — уксусной 
эссенцией. Уксусная кислота используется в пищевой и 
химической промышленности.

По химическим свойствам карбоновые кислоты напо-
минают кислоты минеральные (неорганические) и всту-
пают в те же реакции: 

– диссоциация в водном растворе:
СН3СООН 
� СН3СОО− + Н+

(знак обратимости указывает на слабые кислотные 
свойства СН3СООН), 

– реакция нейтрализации:
СН3СООН + КОН � СН3СООК + Н2О

(в ходе реакции нейтрализации образуется соль – аце-
тат калия вода), 

– взаимодействие с металлами:
2СН3СООН + Mg � Mg(СН3СОО)2 + H2�

– взаимодействие с оснóвными оксидами:
2СН3СООН + Na2O � 2СН3СООNa + H2O

– взаимодействие с солями:
2СН3СООН + К2СО3 � 2СН3СООК + Н2О + СО2�
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(эта реакция возможна, т.к. в ходе её уксусная кисло-
та выделяет более слабую угольную из её соли (угольная 
кислота сразу же распадается на углекислый газ и воду).

Уксусная кислота реагирует со спиртами (реакция 
этерификации):

CH3COOH + C2H5OH 
� CH3COOC2H5 + H2O

В ходе реакции этерификации образуются сложные 
эфиры.

Более подробно с органическими веществами вы буде-
те знакомиться в старшей школе.

Задания

1. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Бром можно получать только в вытяжном шкафу.
2) При приготовлении раствора кислоты концентри-

рованную серную кислоту приливают к воде.
3) При нагревании раствора пробирку с жидкостью 

держат неподвижно.
4) Работу с едкими веществами следует проводить в 

защитной маске.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

2. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Водород можно получать только в вытяжном 

шкафу.
2) При приготовлении раствора кислоты концентри-

рованную серную кислоту приливают к воде.
3) Кипятить раствор поваренной соли можно в фар-

форовом стаканчике.
4) Работу с кислотами следует проводить только под 

тягой.
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Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

3. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Углекислый газ можно получать только в вытяж-

ном шкафу.
2) Получаемый аммиак можно сушить, пропуская 

его через концентрированную серную кислоту.
3) Кипятить раствор поваренной соли можно в сте-

клянном стаканчике.
4) Нагревать спиртовой раствор следует без исполь-

зования открытого пламени.
Запишите в поле ответа номера всех верных суждений.
Ответ:  ______________ .

4. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Опыты с хлором проводят только в вытяжном 

шкафу.
2) В лаборатории можно знакомиться с запахом по-

лучаемых газов.
3) Кипятить раствор квасцов можно в стеклянном 

стаканчике.
4) Нагревать спиртовой раствор можно на открытом 

пламени газовой горелки.
Запишите в поле ответа номера всех верных суждений.
Ответ:  ______________ .

5. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Остатки реактивов после опытов надо поместить 

обратно в исходные склянки.
2) В лаборатории можно знакомиться с запахом по-

лучаемых газов.
3) Использованные батарейки можно выбрасывать 

только в специальные контейнеры для сбора отра-
ботанных элементов питания.
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4) Нагревать спиртовой раствор следует без исполь-
зования открытого пламени газовой горелки.

Запишите в поле ответа номера всех верных суждений.
Ответ:  ______________ .

6. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Остатки растворов после опытов надо вылить в ка-

нализацию.
2) В лаборатории можно знакомиться с запахом по-

лучаемых газов.
3) После попадания кислоты на руку следует обмыть 

пораженное место водой и нейтрализовать раство-
ром соды.

4) Спиртовку можно зажечь от пламени другой спир-
товки.

Запишите в поле ответа номера всех верных суждений.
Ответ:  ______________ .

7. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Остатки растворов после опытов собирают в осо-

бые склянки.
2) В лаборатории можно знакомиться с запахом и 

вкусом получаемых соединений.
3) После попадания кислоты на руку следует обмыть 

пораженное место раствором щелочи.
4) Спиртовку нельзя зажигать от пламени другой 

спиртовки.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

8. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Работать с органическими растворителями следу-

ет в хорошо проветриваемом помещении.
2) Смесь воды и бензина можно разделить фильтро-

ванием.
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3) После попадания кислоты на руку следует нейтра-
лизовать кожу раствором гидроксида натрия.

4) Все соли свинца и ртути ядовиты.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

9. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Все соли натрия и калия сильно ядовиты.
2) Смесь воды и керосина можно разделить фильтро-

ванием.
3) После попадания кислоты на руку следует нейтра-

лизовать кожу раствором гидроксида натрия.
4) После выполнения лабораторной работы следует 

тщательно вымыть руки.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

10. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Все препараты бытовой химии следует хранить от-

дельно от пищевых продуктов.
2) Смесь бензина и керосина можно разделить филь-

трованием.
3) После попадания кислоты на руку следует нейтра-

лизовать кожу раствором гидроксида калия.
4) Углекислый газ можно собирать в сосуд методом 

вытеснения воздуха.
Запишите в поле ответа номера всех верных суждений.
Ответ:  ______________ .

11. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Опыты с галогенами следует проводить в вытяж-

ном шкафу
2) Смесь железных опилок и порошка серы  можно 

разделить с помощью магнита.
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3) Соли свинца и меди очень ядовиты.
4) Аммиак и азот можно собирать в сосуд методом 

вытеснения воды.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

12. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Использовать уксусную эссенцию дома следует 

с особой осторожностью.
2) Смесь глины и речного песка можно разделить ме-

тодом фильтрования.
3) Соли бария и свинца очень ядовиты.
4) Хлороводород и кислород можно собирать в сосуд 

методом вытеснения воды.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

13. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Смесь железных и алюминиевых опилок можно 

разделить с помощью магнита.
2) Получение брома следует проводить в вытяжном 

шкафу.
3) Ртуть, пролившаяся на пол из разбитого термоме-

тра, представляет опасность.
4) Оксид азота(II) можно собирать в сосуд методом 

вытеснения воздуха.
Запишите в поле ответа номера всех верных суждений.
Ответ:  ______________ .

14. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Углекислый газ собирают в перевёрнутый вверх 

дном сосуд методом вытеснения воздуха.
2) Смесь йода и мела можно разделить с помощью 

возгонки.
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3) Соли свинца и ртути очень ядовиты.
4) Получение водорода следует проводить в вытяж-

ном шкафу.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

15. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Получение кислорода следует проводить в вытяж-

ном шкафу.
2) Смесь этилового спирта и воды  можно разделить с 

помощью отстаивания.
3) Аммиак собирают в перевёрнутый вверх дном со-

суд методом вытеснения воздуха.
4) При приготовлении раствора кислоты концентриро-

ванную серную кислоту осторожно приливают к воде.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

16. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) В химической лаборатории нельзя работать одному.
2) Смесь керосина и воды  можно разделить с помо-

щью фильтрования.
3) Аммиак собирают в перевёрнутый вверх дном со-

суд методом вытеснения воздуха.
4) Пробирку заполняют раствором не более, чем на 

2/3 её объёма.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ:  ______________ .

17. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) В химической лаборатории нельзя проводить до-

полнительные опыты, не согласовав их с учите-
лем.
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2) Йод от порошка поваренной соли можно очистить 
сублимацией.

3) Хлор собирают в перевёрнутый вверх дном сосуд 
методом вытеснения воздуха.

4) В пробирке нельзя кипятить жидкость.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ: _____________.

18. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Опыты с оксидом углерода(IV) следует проводить 

только в вытяжном шкафу.
2) Смесь сахара и воды можно разделить с помощью 

выпаривания.
3) При разбавлении концентрированной серной кис-

лоты следует вливать её тонкой струйкой при по-
мешивании в воду.

4) Работу с лакокрасочными материалами следует 
проводить в хорошо проветриваемом помещении.

Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ: _____________.

19. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Оксид серы(IV) — ядовитый газ, раздражающий 

органы дыхания.
2) Смесь керосина и воды  можно разделить с помо-

щью отстаивания.
3) Аммиак собирают в сосуд методом вытеснения 

воды.
4) При нагревании пробирку можно полностью за-

полнить раствором.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ: _____________.
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20. Из перечисленных суждений о правилах работы с ве-
ществами в лаборатории и в быту выберите верные.
1) Оксид углерода(II) — ядовитый газ, опыты по его 

получению проводят в вытяжном шкафу.
2) В химической лаборатории запрещено работать с 

органическими растворителями.
3) Углекислый газ можно «перелить» из одного ста-

кана в другой.
4) Гипохлорит натрия в быту встречается в составе 

жидкостей для отбеливания.
Запишите в поле ответа номера всех верных сужде-
ний.
Ответ: _____________.

21. К 220 г раствора серной кислоты с массовой долей 
95% добавили 120 г воды. Массовая доля кислоты в 
полученном растворе равна ________ %. (Запишите чис-
ло с точностью до десятых.)

22. К 150 г раствора нитрата бария с массовой долей 5% 
добавили 120 г раствора той же соли с массовой до-
лей 12%. Массовая доля соли в полученном раство-
ре равна ________ %. (Запишите число с точностью до 
целых.)

23. К 250 г раствора азотной кислоты с массовой долей 
20% добавили 120 г раствора той же кислоты с мас-
совой долей 15%. Массовая доля кислоты в получен-
ном растворе равна ________ %. (Запишите число с точ-
ностью до десятых.)

24. Для получения 10%-ного раствора хлорида аммония 
необходимо к 200 г раствора с массовой долей 4% до-
бавить твёрдую соль массой ________ г. (Запишите число 
с точностью до десятых.)
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4.2. Определение характера среды
растворов кислот и щелочей
с помощью индикаторов.
Качественные реакции на ионы
в растворе (хлорид-, сульфат-,
карбонат-ионы)

Определение характера среды растворов кислот
и щелочей с помощью индикаторов

Вода хоть и в очень малой степени, но подвергается 
электролитической диссоциации по схеме:

H2O �
 H+ + OH–

Поскольку количества образующихся ионов Н+ и 
ОН– равны друг другу:

с(H+) = с(OH–),

чистая вода имеет нейтральную среду.
При растворении в воде кислот среда становится 

кислой (кислотной), так как возрастает концентрация 
ионов водорода H+:

с(H+) > с(OH–)

При растворении в воде щелочей среда становится ще-
лочной, т. к. возрастает концентрация гидроксид-ионов:

с(H+) < с(OH–)

На практике для характеристики степени кислотно-
сти раствора используют так называемый водородный 
показатель, или рН. Поясним, что это такое.

В результате точных измерений было найдено, что 
концентрация ионов водорода в чистой воде равна 
с(H+) =  1 ∙ 10–7 моль/л. Это очень маленькая величина. 
Вы, должно быть, знаете, что в естественных науках для 
большего удобства вместо обычных масштабов (шкал, гра-
фиков) часто используют логарифмические, что позволя-
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ет работать с несопоставимыми, казалось бы, величина-
ми. Для удобства в химии используют не концентрацию 
ионов водорода, а отрицательный логарифм этой вели-
чины, называемый водородным показателем, или рН:

рН = –lg с(H+)

Следовательно, вместо громоздкой записи

с(H+) = 1 ∙ 10–7 моль/л

можно кратко записать:

рН = 7,0,

поскольку рН = –lg с(H+) = –lg (1∙10–7) = 7,0.
Итак, нейтральной среде соответствует значение 

рН  = 7,0. В кислой среде с(H+) > 1 ∙ 10–7 моль/л, следова-
тельно, рН < 7,0. В щелочной среде с(H+) < 1 ∙ 10–7 моль/л,
следовательно, рН > 7,0. Всё это наглядно представле-
но в таблице 6.

Таблица 6

Среда
раствора Кислая Нейтральная Щелочная

с(H+) > 1 ∙ 10–7 
моль/л

= 1 ∙ 10–7 
моль/л

< 1 ∙ 10–7 
моль/л

рН < 7,0 = 7,0 > 7,0

Используемая на практике шкала рН растворов из-
меняется от 0 до 14,0.

0 7,0 14,0 pH

нейтральная среда

кислая среда щелочная среда

Так, часто используемые в химической практике 
растворы кислот, оснований и солей имеют следующие 
значения рН (табл. 7).
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Таблица 7

Вещество с, М рН

Основания:

KOH 0,1 13,0

NH3 0,1 11,3

Кислоты:

CH3COOH 0,1 2,9

HCl 0,1 1,0

H2S 0,1 4,1

H3BO3 0,1 5,3

H3PO4 0,1 1,5

Н2SO4 0,005 2,1

лимонная H3C6O7H5 0,1 2,1

уксус столовый 6% 2,3

Соли:

AlCl3 0,01 2,5

K2CO3 0,1 11,5

KH2PO4 0,1 4,7

NH4Cl 0,1 4,6

NaHCO3 0,1 8,3

NaCH3COO 0,1 8,9

Na2SiO3 0,1 12,6

NaHSO4 0,1 1,4

NaH2PO4 0,1 4,5

Na2HPO4 0,1 9,2

Na3PO4 0,1 12,04

Соки:

апельсиновый — 3,5

лимонный — 2,1

томатный — 4,1

яблочный — 3,7



Окончание табл. 7

Вещество с, М рН

Биологические жидкости:
желудочный сок 1,65
желчь 6,8
кровь 7,36
молоко 6,7
моча 5,8
пот 7,4
слезы 7,7
слюна 6,75
яичный белок 8,0

Вода:
болотная �4,0
дождевая �6,0
морская 8,0
рудничная �3,0

Для определения среды раствора используют кис-
лотно-оснóвные индикаторы. В практике школьных ла-
бораторий широко используют фенолфталеин, лакмус и 
метиловый оранжевый, реже — так называемый уни-
версальный индикатор. Упрощённо считают, что инди-
каторы принимают следующую окраску в зависимости 
от среды раствора (табл. 8).

Таблица 8

Индикатор Кислая 
среда

Нейтральная
среда

Щелочная 
среда

Лакмус Розовый Фиолетовый Синий

Метилоранж Красный Оранжевый Жёлтый

Фенолфталеин Бесцветный Бесцветный Малиновый

Условность таблицы 8 в том, что каждый индика-
тор изменяет окраску не в одной определённой точке, 
а в некотором интервале значений рН. Так, метиловый 
оранжевый начинает изменять красную окраску при 
значении рН чуть более 3,0. При рН около 4,5 окраска 
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метилоранжа уже полностью жёлтая. В интервале рН 
от 3,0 до 4,5 окраска метилоранжа оранжевая — проме-
жуточная между красной и жёлтой. Аналогично и дру-
гие индикаторы имеют свою область перехода окраски 
от одной к другой. Ниже приведены значения рН, при 
которых указанные индикаторы изменяют свою окраску 
(рис. 41).

9,0 pH

лакмус

метилоранж

фенолфталеин

8,07,06,05,04,03,0

Рис. 41

Из этого рисунка видно, что, например, фенол-
фталеин имеет отчётливую малиновую окраску только 
в  умеренно щелочной среде при рН > 9,5. В слабоще-
лочной среде фенолфталеин остаётся бесцветным. Лег-
ко сообразить, что если метилоранж в каком-либо рас-
творе принял жёлтую окраску, а лакмус ещё розовый, 
то величина рН раствора около 5,0. Если лакмус уже 
синий, а фенолфталеин ещё практически бесцветен, то 
рН раствора около 8,0. Чтобы избежать таких сложно-
стей при определении рН, используют универсальный 
индикатор, который плавно меняет окраску на протя-
жении всей шкалы рН. Поэтому по универсальному 
индикатору можно определить не только среду раство-
ра (кислую, нейтральную или щелочную), но и оценить 
примерное значение рН. Цветовая шкала окраски уни-
версального индикатора со значениями рН нанесена на 
каждой коробочке с индикатором. Для определения рН 
стеклянной палочкой наносят каплю исследуемого рас-
твора на полоску универсальной индикаторной бума-
ги и сравнивают полученную окраску со стандартной 
шкалой.
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Качественные реакции на ионы в растворе

Качественными называют реакции, с помощью ко-
торых можно обнаружить данный ион (или вещество) в 
анализируемом растворе. Качественная реакция должна 
обязательно сопровождаться каким-либо эффектом  — 
выпадением осадка, выделением газа, изменением цвета 
раствора. Программа 9 класса предусматривает знаком-
ство с качественными реакциями на хлорид-, сульфат- 
и карбонат-ионы.

Определение хлорид-иона. Качественным реактивом 
на хлорид-ионы являются ионы серебра, при взаимодей-
ствии которых друг с другом выпадает белый творожи-
стый осадок хлорида серебра:

Ag+ + Cl– � AgCl�

Осадок хлорида серебра не расторяется в минераль-
ных кислотах, но растворяется в концентрированном 
растворе аммиака за счёт образования аммиачного ком-
плекса.

Определение сульфат-иона. Качественным реакти-
вом на сульфат-ионы являются ионы бария, образую-
щие с сульфат-ионами нерастворимый в воде и мине-
ральных кислотах белый мелкокристаллический осадок:

Ba2+ + SO4
2– � BaSO4�

Указание на «нерастворимость в кислотах» очень 
важно. Так, ионы бария образуют белые осадки и с 
карбонат-ионами, и с фосфат-ионами, но оба осадка — 
и ВаСО3, и Ва3(РО4)2 — растворяются в сильных мине-
ральных кислотах (азотной, соляной).

Определение карбонат-ионов. Качественными реак-
циями на карбонат-ионы могут быть реакции с кислота-
ми или с ионами кальция. В первом случае выделяется 
бесцветный газ, во втором случае — белый осадок, рас-
творимый в кислотах:

2H+ + CO3
2– � H2O + CO2�

Ca2+ + CO3
2– � CaCO3�
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Задания

1. Различить растворы соляной и серной кислот мож-
но, если добавить к ним раствор
1) лакмуса 
2) нитрата бария 
3) фенолфталеина
4) гидроксида калия

2. Ученик обнаружил на кухне две одинаковые банки. 
В одной из них находится поваренная соль (NaCl), 
а в другой — питьевая сода (NaНCO3). Каким из 
предложенных способов ему следует воспользовать-
ся, чтобы распознать содержимое банок?
1) исследовать запахи веществ
2) растворить вещества в воде
3) добавить в вещества раствор уксусной кислоты
4) добавить в вещества раствор иода

3. С помощью соляной кислоты можно распознать
1) карбонат натрия 
2) хлорид натрия 
3) сульфат бария
4) нитрат магния

4. С помощью раствора серной кислоты можно опреде-
лить наличие в растворе ионов
1) хлора 
2) натрия 
3) бария
4) цинка

5. Для обнаружения в растворе хлорид-ионов использу-
ют раствор, содержащий ионы
1) меди(II) 3) серебра
2) бария 4) алюминия

6. Чтобы на кухне отличить питьевую соду от поварен-
ной соли, необходимо
1) растворить вещества в воде
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2) добавить к каждому веществу нашатырный спирт
3) добавить к каждому веществу несколько капель 

мыльного раствора
4) прилить к каждому веществу уксус

7. Наличие в растворе ионов серебра можно установить 
в результате реакции с
1) NaNO3 
2) BaCl2 
3) FeCO3 
4) CuSO4

8. Наличие ионов бария в растворе можно доказать с 
помощью раствора
1) Na2SO4 
2) KNO3 
3) NaOH 
4) HCl

9. Различить серную и соляную кислоты можно, если
1) поместить в них кусочек цинка
2) добавить раствор фенолфталеина
3) добавить раствор метилоранжа
4) прилить раствор нитрата бария

10. Наличие в растворе карбонат-ионов можно устано-
вить в результате реакции с
1) соляной кислотой 
2) хлоридом калия
3) сульфид-ионами
4) фосфатом натрия

11. Различить растворы гидроксида кальция и гидрок-
сида калия можно, если
1) добавить раствор фенолфталеина
2) подействовать раствором хлорида меди(II)
3) добавить соляную кислоту
4) пропустить через них углекислый газ
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12. При добавлении в раствор кислоты раствора соли 
выделяется газ, окрашивающий влажную синюю 
лакмусовую бумагу в красный цвет. Процессу обра-
зования газа соответствует левая часть краткого ион-
ного уравнения:
1) Na0 + 2H+ =
2) NH4

+ + OH– =
3) 2H+ + S2– =
4) 2H+ + SiO3

2– =

13. При добавлении соляной кислоты к порошку соли 
белого цвета выделяется газ, от которого известко-
вая вода мутнеет. Образованию газа соответствует 
левая часть краткого ионного уравнения:
1) 2H– + H2O =
2) Ag+ + Cl– =
3) NH4

+ + OH– =
4) 2H+ + CO3

2– =

14. Фенолфталеин останется бесцветным в растворе
1) едкого натра
2) серной кислоты
3) гидроксида калия
4) извести

15. Выделение газа наблюдается при сливании растворов
1) сульфата натрия и гидроксида бария
2) гидроксида натрия и соляной кислоты
3) карбоната калия и азотной кислоты
4) гидроксида меди(II) и азотной кислоты

16. Выпадение осадка наблюдается при сливании раст-
воров
1) хлорида алюминия и гидроксида кальция
2) сульфата натрия и соляной кислоты
3) карбоната калия и азотной кислоты
4) гидроксида натрия и серной кислоты
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17. Лакмус окрасится в красный цвет в растворе
1) гидроксида натрия
2) поваренной соли
3) спирта
4) азотной кислоты

18. Лакмус окрасится в синий цвет в растворе
1) гидроксида натрия
2) поваренной соли
3) спирта
4) азотной кислоты

19. Фенолфталеин окрасится в малиновый цвет в рас-
т воре
1) гидроксида натрия
2) серной кислоты
3) спирта
4) азотной кислоты

20. Осадок выпадает при добавлении раствора серной 
кислоты к раствору
1) карбоната калия
2) нитрата меди(II)
3) гидроксида бария
4) хлорида кальция
5) нитрата свинца(II)
6) гидроксида натрия
Ответ:  ______________ .

21. Установите соответствие между двумя веществами 
и реактивом, с помощью которого можно различить 
эти вещества. К каждому элементу первого столб-
ца подберите соответствующий элемент из второго 
столбца.

ВЕЩЕСТВА РЕАКТИВ

А)  KCl(р-р) и KI(р-р)  1)  AgNO3(р-р)
Б)  Al(NO3)3(р-р) и Al2SO4(р-р)  2)  BaCl2(р-р)
В)  Al(OH)3(тв) и Mg(OH)2(тв)  3)  KOH(р-р)
   4)  NH3(р-р)
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А Б В

22. Установите соответствие между двумя веществами 
и реактивом, с помощью которого можно различить 
эти вещества. К каждому элементу первого столб-
ца подберите соответствующий элемент из второго 
столбца.

ВЕЩЕСТВА РЕАКТИВ

А)  KI(р-р) и K3PO4(р-р)  1)  CH3COOH(р-р)
Б)  Fe(NO3)3(р-р) и Fe2(SO4)2(р-р)  2)  NaOH(р-р)
В)  NaCl(р-р) и CaI2(р-р)  3)  AgNO3(р-р)
   4)  BaCl2(р-р)

А Б В

23. Установите соответствие между двумя веществами 
и реактивом, с помощью которого можно различить 
эти вещества. К каждому элементу первого столб-
ца подберите соответствующий элемент из второго 
столбца.

ВЕЩЕСТВА РЕАКТИВ

А)  AlCl3(р-р) и BaCl2(р-р)  1)  AgNO3(р-р)
Б)  CuCl2(р-р) и CuSO4(р-р)  2)  фенолфталеин
В)  Al(OH)3(тв) и Cа3(PO4)2(тв)  3)  KCl
   4)  NaOH(р-р)

А Б В



24. Установите соответствие между двумя веществами 
и реактивом, с помощью которого можно различить 
эти вещества. К каждому элементу первого столб-
ца подберите соответствующий элемент из второго 
столбца.

ВЕЩЕСТВА РЕАКТИВ

А)  CuSO4(р-р) и CuCl2(р-р)  1)  H2O
Б)  Na2SO4(тв.) и BaSO4(тв.)  2)  фенолфталеин
В)  NH3(р-р) и NH4Cl(р-р)  3)  Ba(NO3)2(р-р)
   4)  Cu

А Б В
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4.3. Качественные реакции
на газообразные вещества (кислород, 
водород, углекислый газ, аммиак). 
Получение газообразных веществ

Получение газообразных веществ

В соответствии с программой в основной школе уча-
щиеся должны уметь получать газы: кислород, водород, 
углекислый газ и аммиак.

Получение кислорода. Все лабораторные способы 
получения кислорода основаны на разложении богатых 
кислородом сложных веществ, таких как пероксид водо-
рода H2O2, бертолетова соль KClO3, перманганат калия 
KMnO4 и др. При получении кислорода из пероксида во-
дорода раствор последнего по каплям приливают к по-
рошкообразному диоксиду марганца MnO2 (катализатор 
разложения):

2Н2О2 ��� 2Н2О + О2�

Получение осуществляют в приборе, состоящем из 
круглодонной колбы с отводом (колбы Вюрца), капель-
ной воронки, газоотводной трубки и сосуда-приёмника, 
в который поступает кислород (рис. 42).

Рис. 42

H2O2

MnO2 O2

Диоксид марганца помещают в колбу Вюрца и из ка-
пельной воронки постепенно добавляют раствор перок-

MnO2
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сида водорода. Выделяющийся кислород накапливается 
в колбе-приёмнике. Так как плотность кислорода немно-
го больше плотности воздуха, его можно собирать в со-
суд методом «вытеснения воздуха».

Получение кислорода разложением бертолетовой со-
ли или перманганата калия осуществляют в следующем 
приборе (рис. 43).

Рис. 43

Перманганат калия или бертолетову соль, смешан-
ную с катализатором MnO2, помещают в химическую 
пробирку. В пробирку вставляют пробку с согнутой газо-
отводной трубкой, конец которой опущен в кристаллиза-
тор с водой. В кристаллизатор погружают перевёрнутый 
цилиндр, заполненный водой, так, чтобы выделяющий-
ся кислород поступал бы в цилиндр, вытесняя посте-
пенно из цилиндра воду. Этот способ собирания газов 
называется способом «вытеснения воды». При лёгком и 
весьма осторожном нагревании обе соли разлагаются с 
выделением кислорода:

2KClO3 ���� 2KCl + 3O2�

2KMnO4 � K2MnO4 + MnO2 + O2�

При наличии электричества кислород может быть 
получен электролизом воды:

2Н2О ����� 2Н2� + О2�

t�, MnO2

t�

электролиз
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Электролизёр может быть любой конструкции, в 
простейшем случае это может быть U-образная трубка 
или даже обычный химический стакан (рис. 44).

Поскольку вода плохо проводит электрический ток, 
для увеличения электропроводности к ней добавляют 
немного щёлочи или серной кислоты. Кислород выде-
ляется на аноде (положительном электроде).

Рис. 44

Получение водорода. Для получения водорода в ла-
боратории используют различные способы — действие 
цинка на разбавленные соляную или серную кислоту, 
действие алюминия на раствор щёлочи, электролиз во-
ды. Опыт по электролизу воды разобран выше (на аноде 
выделяется чистый кислород, а на катоде — водород).

Взаимодействие цинка с кислотами удобно прово-
дить в аппарате Кипа (рис. 45, а, б):

Рис. 45

а) б)
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В среднюю часть аппарата Киппа помещают палочки 
плавленого цинка. В верхнюю часть через воронку на-
ливают разбавленную соляную кислоту. Кислота по ко-
нической трубке поступает в нижний резервуар, запол-
няет его и входит в контакт с металлическим цинком. 
Интенсивно протекает реакция:

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2�

Образующийся водород выделяется из прибора че-
рез газовый кран в средней части прибора. Если водо-
род не нужен, кран закрывают. Выделяющийся водород 
давит на раствор кислоты, вытесняя его из нижнего ре-
зервуара по центральной конической трубке в верхний 
резервуар. Цинк перестаёт контактировать с кислотой, 
и выделение водорода прекращается.

Для получения водорода в небольших количествах 
используют прибор Кирюшкина (рис. 46).

Рис. 46

Цинк в этом приборе помещается на резиновой коль-
цевой прокладке в нижней части широкой пробирки. 
Кислота заливается сверху через воронку, достающую 
до дна пробирки. Принцип действия прибора аналоги-
чен рассмотренному выше.

Вместо соляной кислоты можно также использовать 
разбавленную серную кислоту; однако если концентра-
ция последней слишком высока, то выделяющийся газ 
легко загрязняется SO2 и H2S. При использовании не 
вполне чистого цинка образуются ещё и другие соеди-
нения, загрязняющие водород, например AsH3 и PH3. 
Их присутствие и обусловливает неприятный запах по-
лучаемого этим способом водорода.



Для очистки водород пропускают через подкислен-
ный раствор перманганата или дихромата калия, а за-
тем через раствор KОН, а также через концентрирован-
ную серную кислоту или через слой силикагеля для 
освобождения от влаги.

Водород можно получать также взаимодействием 
алюминия или кремния с растворами щелочей:

2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2�
Si + 2KOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2�

Эти реакции применяли раньше для получения во-
дорода в полевых условиях (для наполнения аэростатов). 
Для получения 1 м3 водорода (при 0 �С и 760 мм рт. ст.) 
требуется только 0,81 кг алюминия или 0,63 кг кремния, 
по сравнению с 2,9 кг цинка или 2,5 кг железа. Вместо 
кремния также применяют ферросилиций (сплав железа 
с кремнием). Смесь ферросилиция и едкого натра, вве-
дённая в употребление незадолго до Первой мировой во-
йны во французской армии под названием гидрогенита, 
обладает свойством после поджигания тлеть с энер-
гичным выделением водорода по следующей реакции:

Si + Ca(OH)2 + 2NaOH = Na2SiO3 + CaO + 2H2�.

Получение углекислого газа. В лаборатории угле-
кислый газ (оксид углерода(IV)) получают действием 
кислот на карбонаты:

CO3
2– + 2H+ � H2O + CO2�

Получение углекислого газа удобно проводить в ап-
парате Киппа. Для этого его заряжают небольшими 
кусочками мрамора и разбавленной соляной кислотой. 
При взаимодействии этих веществ протекает реакция:

CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2�

Для получения небольших количеств углекислого 
газа можно использовать прибор Кирюшкина.

Поскольку углекислый газ относительно хорошо рас-
творим в воде, его собирают только методом «вытесне-
ния воздуха», так как плотность углекислого газа зна-
чительно больше плотности воздуха.
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Получение аммиака. В лаборатории для получения 
аммиака используют свойство солей аммония разлагать-
ся при действии щелочей с выделением NH3. Получение 
аммиака можно провести в следующем приборе (рис. 47).

Рис. 47

Натронная известь +
хлорид аммония

Вата

NH3

В реакционной пробирке смешивают хлорид аммо-
ния и натронную известь или гидроксид кальция (на-
трия). При нагревании смеси протекает реакция:

Ca(OH)2 + 2NH4Cl � CaCl2 + 2H2O + 2NH3�

Выделяющийся аммиак собирают в пробирку, закре-
плённую отверстием вниз (т.к. аммиак в 1,7 раз легче 
воздуха). Собирать аммиак методом «вытеснения воды» 
нельзя, т.к. аммиак очень хорошо растворяется в воде.

Обратите внимание, что реакционная пробирка слег-
ка наклонена вправо. Это сделано для того, чтобы об-
разующиеся в ходе реакции капельки воды не стекали  
в горячую (нагреваемую) часть пробирки и не вызвали 
бы её разрушение.

Качественные реакции на газообразные вещества

Качественная реакция на кислород известна вам из 
курса ботаники: кислород поддерживает горение. Вспыхи-
вание тлеющей лучинки при внесении её в сосуд с газов мо-
жет указывать на присутствии в сосуде чистого кислорода.

t�
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Качественной реакцией на водород является реакция 
его горения. Водородом заполняют маленькую пробир-
ку, подносят её к пламени горелки. Водород моменталь-
но загорается голубоватым пламенем. Горение водорода 
сопровождается характерным звуком «ппахх». Посколь-
ку водород образует с воздухом взрывоопасные смеси, 
перед использованием водорода следует проверять его 
на чистоту.

Качественная реакция на углекислый газ состоит во 
взаимодействии его с известковой или баритовой водой:

CO2 + Ca(OH)2 = CaCO3� + H2O

При пропускании СО2 через известковую или бари-
товую воду образуется муть от выделяющегося мелко-
кристаллического осадка карбоната кальция или бария.

Поскольку углекислый газ относится к кислотным 
оксидам, то влажная синяя лакмусовая бумажка долж-
на порозоветь в контакте с углекислым газом.

Качественная реакция на аммиак заключается в 
посинении влажной красной лакмусовой бумажки, что 
объясняется оснóвными свойствами аммиака и щелоч-
ной средой его водного раствора:

NH3 + H2O �
 NH4
+ + OH–

Задания

1. В лабораторных условиях можно перелить из одного 
стакана в другой газ
1) кислород 
2) оксид углерода(II) 
3) оксид углерода(IV)
4) метан

2.  В опрокинутый вверх дном сосуд методом вытесне-
ния воздуха можно собирать газ
1) водород
2) хлороводород
3) хлор
4) озон
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3. Газообразный хлороводород образуется при взаимо-
действии
1) KCl(тв) и H2O 
2) NaCl(тв) и H2SO4(конц) 
3) HCl(р-р) и AgNO3(р-p)
4) BaCl2(р-p) и H2SO4(р-p)

4. Легче воздуха газообразный
1) метан 
2) озон 
3) оксид серы(IV)
4) кислород

5. Разложением бертолетовой соли получают
1) калий 
2) хлор 
3) углекислый газ
4) кислород

6. В лабораторных условиях водород получают взаимо-
действием
1) HCl и Cu 
2) HNO3 и Fe 
3) Zn и HCl
4) H2SO4 и Na

7. Качественной реакцией на углекислый газ является 
его взаимодействие с
1) KOH 
2) Fe(OH)3 
3) СuCl2 
4)  Са(ОН)2

8. В лабораторных условиях водород получают взаимо-
действием
1) HNO3 и Cu 
2) HCl и Ag 
3) Zn и H2SO4
4) HCl и Na
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9. В лабораторных условиях углекислый газ получают 
взаимодействием
1) HCl и CuCO3 
2) HNO3 и СО 
3) СаСО3 и HCl
4) H2SO4 и CaCO3

10. В лабораторных условиях аммиак получают взаимо-
действием
1) NH4Cl и NaOH 
2) NH4Cl и Al(OH)3 
3) Zn и NH4Cl
4) H2SO4 и NH4Cl

11. Качественной реакцией на углекислый газ является 
его взаимодействие с
1) NaOH 
2) Al(OH)3 
3) ZnCl2 
4)  Ва(ОН)2

12. Только методом вытеснения воздуха собирают газ
1) аммиак 
2) углекислый 
3) кислород
4) водород
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4.4. Проведение расчётов
на основе формул
и уравнений реакций

4.4.1. Вычисления массовой доли
химического элемента в веществе

При проведении различных расчётов в химии широ-
ко используют понятие «массовая доля». Это может быть 
массовая доля растворённого вещества в растворе, массо-
вая доля металла в сплаве, массовая доля химического 
элемента в соединении. Массовая доля химического эле-
мента в веществе равна отношению массы, приходящей-
ся на данный элемент, к массе всего вещества:

w(X) = 
m(X)
m(в-ва)

, w(X) = 
m(X)
m(р-р)

 · 100%.

По определению, массовая доля элемента — величи-
на безразмерная. Она меняется в пределах от 0 до 1 или 
от 0 до 100%.

Если взять не произвольную массу, а массу 1 моль 
(молярную массу) вещества, приведённые формулы за-
пишутся по-другому:

w(X) = 
M(X)
M(в-ва)

, w(X) = 
m(X)
m(р-р)

 · 100%.

Так, для вещества АnBm массовая доля элемента А 
составит:

w(A) = 
n · M(A)
M(AnBm)

 · 100%.

Аналогично, массовая доля элемента В равна:

w(B) = 
m · M(B)
M(AnBm)

 · 100%.

В качестве примера найдём массовую долю кислоро-
да в воде, серной кислоте и этиловом спирте:
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1) Вода Н2О:

w(O) = 
M(O)

M(H2O)
 = 

16
18

 = 0,889 или 88,9%.

2) Серная кислота H2SO4:

w(O) = 
4 · M(O)

M(H2SO4)
 = 

4 · 16
98

 = 0,653 или 65,3%.

3) Этиловый спирт С2Н5ОН:

w(O) = 
M(O)

M(C2H5OH)
 = 

16
46

 = 0,348 или 34,8%.

Очевидно, что сумма массовых долей всех элементов 
в веществе равна единице или 100%.

Задания

1. Массовая доля кислорода в силикате магния равна
1) 16% 
2) 24% 
3) 36% 
4) 48%

2. Массовая доля азота в нитрате алюминия равна
1) 14,0% 
2) 19,7% 
3) 6,6% 
4) 21,3%

3. Массовая доля кислорода в нитрате алюминия равна
1) 7,5% 
2) 22,5% 
3) 42,4% 
4) 67,6%

4. Массовая доля кислорода в нитрате железа(III) равна
1) 59,5% 
2) 6,6% 
3) 16,0% 
4) 56,1%
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5. Массовая доля азота в нитрате железа(III) равна
1) 5,8% 
2) 17,4% 
3) 28,0% 
4) 59,5%

6. Массовая доля кислорода в сульфате алюминия равна
1) 4,7% 
2) 12,8% 
3) 56,1% 
4) 16,0%

7. Массовая доля железа в нитрате железа(III) равна
1) 46,2% 
2) 17,4% 
3) 23,1% 
4) 56,0%

8. Массовая доля кислорода в сульфате меди(II) равна
1) 10,0% 
2) 32,0% 
3) 16,0% 
4) 40,0%

9. Массовая доля кислорода в сульфате железа(III) равна
1) 4,0% 
2) 16,0% 
3) 48,0% 
4) 56,2%

10. Массовая доля серы в сульфате железа(III) равна
1) 24,0% 
2) 32,0% 
3) 8,0% 
4) 33,3%

11. Массовая доля серы в сульфате алюминия равна
1) 28,1% 
2) 9,4% 
3) 64,0% 
4) 32,0%
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12. Массовая доля водорода в этиловом спирте равна
1) 13,0% 
2) 10,9% 
3) 2,2% 
4) 46,0%

13. Массовая доля углерода в этиловом спирте равна
1) 52,2% 
2) 26,1% 
3) 32,3% 
4) 46,0%

14. Массовая доля углерода в метиловом спирте равна
1) 37,5% 
2) 18,7% 
3) 16,0% 
4) 32,0%

15. Массовая доля кислорода в этиловом спирте равна
1) 52,2% 
2) 26,1% 
3) 34,8% 
4) 46,0%

16. На какой диаграмме распределение массовых долей 
элементов соответствует количественному составу 
сульфата аммония:

49 651449

21

24 28

4

33 28

6
7

424 14 12
1) 2) 3) 4)



17. На какой диаграмме распределение массовых долей 
элементов соответствует количественному составу 
плавиковой кислоты?

90 94

2,7

97,3 95

10 6 5
1) 2) 3) 4)

18. На какой диаграмме распределение массовых долей 
элементов соответствует составу нитрата калия?

30
59

24

17
17 21

37 4946

14

47 39

1) 2) 3) 4)
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4.4.2. Вычисления массовой доли
растворённого вещества в растворе

По определению, массовая доля растворённого веще-
ства равна отношению массы данного вещества к массе 
всего раствора:

w(X) = 
m(в-ва)

m(р-ра)

, w(X) = 
m(в-ва)

m(р-ра)

 · 100%.

В соответствии с приведёнными формулами, массовая 
доля растворённого вещества — величина безразмерная. 
Она меняется в пределах от 0 до 1 или от 0% до 100%.

Поскольку масса раствора складывается из массы 
растворённого вещества и массы растворителя:

m(p-pa) = m(X) + m(р-теля),

то расчётные формулы можно переписать в виде:

w(X) = 
m(в-ва)

m(X) + m(р-теля)

,

w(X) = 
m(в-ва)

m(X) + m(р-теля)

 · 100%.

Отметим, что в быту и разговорной речи часто ис-
пользуют фразы типа «Пятипроцентный уксус», «Два-
дцатипроцентная серная кислота», «Однопроцентный 
раствор сульфата меди». Однако в научной речи сле-
дует избегать таких устаревших оборотов и говорить 
правильно: «Раствор с массовой долей серной кислоты 
20%», «раствор с массовой долей сульфата меди(II) 1%».

Задания

1. Масса соли, которая вводится в организм при вли-
вании 200 г физиологического раствора, с массовой 
долей поваренной соли 0,8%, равна ________ г. (Запиши-
те число с точностью до десятых).
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2. Какая масса азотной кислоты содержится в 1 л её рас-
твора с массовой долей 20% и плотностью 1,05  г/мл?

 Ответ:___________________  г. (Запишите число с точностью до 
десятых).

3. Какая масса карбоната натрия потребуется для при-
готовления 0,5 л раствора с массовой долей 15% и 
плотностью 1,13 г/мл?

 Ответ:___________________  г. (Запишите число с точностью до 
десятых).

4. Смешали 120 г раствора серной кислоты с массовой 
долей 20% и 80 г 30%-ного раствора того же веще-
ства. Массовая доля кислоты в полученном растворе 
равна ________ %. (Округлите ответ до целого значения.)

5. К 150 г раствора хлорида натрия с массовой долей 
10% добавили 20 г этой же соли. Массовая доля хло-
рида натрия в образовавшемся растворе стала равна 
________ %. (Округлите ответ до десятых.)

6. К 120 г раствора хлорида бария с массовой долей 
15% добавили 60 г воды. Массовая доля хлорида ба-
рия в образовавшемся растворе стала равна ________ %. 
(Округлите ответ до целого значения.)

7. К 120 г раствора хлорида кальция с массовой долей 
10% добавили 60 мл воды и 5 г этой же соли. Мас-
совая доля хлорида кальция в образовавшемся рас-
творе стала равна ________ %. (Округлите ответ до це-
лого значения.)

8. Упарили 120 г раствора хлорида кальция с массовой 
долей 10% до тех пор, пока масса раствора не стала 
равна 95 г. Массовая доля хлорида кальция в обра-
зовавшемся растворе стала равна ________ %. (Округли-
те ответ до целого значения.)



9. Упарили 250,0 г раствора серной кислоты с массовой 
долей 35% до тех пор, пока масса раствора не стала 
равна 105 г. Массовая доля кислоты в образовавшем-
ся растворе стала равна ________ %. (Округлите ответ до 
целого значения.)

10. Для того чтобы получить раствор с массовой долей 
хлорида калия 10%, необходимо в 250 г раствора с 
массовой долей соли 7% растворить дополнительно 
хлорид калия массой ________ г. (Округлите ответ до це-
лого значения.)
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4.4.3. Вычисление количества вещества,
массы или объёма вещества
по количеству вещества, массе или объёму
одного из реагентов или продуктов реакции

Расчёты по уравнениям химических реакций зани-
мают важное место при изучении химии. Все подоб-
ные расчёты основаны на законе сохранения массы 
веществ: в ходе химической реакции масса веществ, 
вступивших в реакцию, равна массе веществ, получен-
ных в ходе реакции. Этот закон объясняется исходя из 
атомно-молекулярного учения: в ходе реакций не из-
меняется общее число атомов каждого элемента, про-
сто происходит перегруппировка атомов с образовани-
ем новых веществ.

Решение химических задач предполагает использо-
вание понятий «количество вещества» и «моль». Дей-
ствительно, в химии взаимодействуют друг с другом не 
граммы и килограммы, а атомы и молекулы, число ко-
торых подсчитывают с использованием количества ве-
щества, выражающегося в молях.

Разобьём задачи по уравнениям химических реак-
ций на несколько типов.

Вычисление количества вещества

При решении любых подобных задач следует в пер-
вую очередь записать уравнение химической реакции и 
внимательно его прочитать. 

К сожалению, многие школьники не могут читать 
уравнения реакций и не видят той информации, кото-
рая скрыта в них.

Пусть дано уравнение реакции:

2Р + 3Cl2 = 2PCl3

Многие из вас читают уравнение химической реак-
ции следующим образом:

«Два пэ плюс три хлор-два получается два пэ-хлор-
три».
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Прочитав уравнение таким образом, вы не сможете 
получить из него никакой полезной информации для 
решения задачи. Вы забыли о количественных отно-
шениях между веществами — участниками реакции. 
Посмотрите, как можно (и нужно!) читать химические 
уравнения (отражая и качественную, и количественную 
информацию, заключающуюся в них):

«При взаимодействии фосфора с хлором образует-
ся трихлорид фосфора» (качественная информация);

«При взаимодействии двух атомов фосфора с 
тремя молекулами хлора образуются две молекулы 
трихлорида фосфора» (количественная информация);

«При взаимодействии двух молей атомов фосфора 
с тремя молями молекул хлора образуются два моля 
трихлорида фосфора».

Вспомнив значения молярных масс реагентов и про-
дукта реакции, прочитаем по-другому:

«При взаимодействии 62 г фосфора с 213 г хлора 
образуются 275 г трихлорида фосфора».

И наконец, учитывая то, что хлор при нормальных 
условиях — газ и что 1 моль газа занимает при н.у. объ-
ём 22,4 л, прочитаем:

«При взаимодействии 62 г фосфора с 67,2 л хлора 
образуются 275 г трихлорида фосфора».

В таких суждениях содержится уже половина от-
вета к любой расчётной задаче. Покажем это на при-
мерах.

Пример 1. Вычислите количество вещества натрия, 
которое без остатка прореагирует с хлором, объём кото-
рого при н.у. равен 8,96 л.
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Решение. 
Прежде всего запишем уравнение реакции и прочи-

таем его:

2Na + Cl2 = 2NaCl

«При взаимодействии двух молей атомов натрия 
с одним молем молекул хлора образуются два моля 
хлорида натрия».

Итак, по уравнению реакции всегда 2 моль Na реа-
гируют без остатка с 1 моль Cl2.

В условии задачи говорится, что объём хлора равен 
8,96 л. Поэтому следующим действием будет нахожде-
ние количества вещества хлора. Между количеством ве-
щества газа n, его объёмом V и молярным объёмом Vm 
существует простая зависимость:

n(газа) = 
V

Vm

.

Поскольку молярный объём любого газа при н.у. со-
ставляет 22,4 л/моль, то формулу можно переписать в 
виде:

n(газа) = 
V

22,4
.

В данном случае количество вещества хлора будет 
равно:

n(Cl2) = 
8,96 л

22,4 л/моль
 = 0,4 моль.

Теперь следует найти количество вещества натрия, 
которое вступит в реакцию с указанным количеством 
хлора. Вспомним ещё раз, что по уравнению реакции 
всегда 2 моль Na реагируют без остатка с 1 моль Cl2. 
Составим пропорцию:

2 моль Na — 1 моль Cl2,
x моль Na — 0,4 моль Cl2.

Решая эту пропорцию, находим количество вещества 
натрия:

n(Na) = 
2 · 0,4

1
 = 0,8 моль.
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Эту величину можно было найти и по-другому. Ко-
личества веществ натрия и хлора относятся как их ко-
эффициенты в уравнении реакции:

n(Na)
n(Cl2)

 = 
2
1

.

Отсюда количество вещества натрия составит:

n(Na) = 2n(Cl2) = 2 · 0,4 = 0,8 моль.

Итак, количество вещества натрия, которое полно-
стью провзаимодействует с 8,96 л хлора, равно 0,8 моль.

Ответ: n(Na) = 0,8 моль.

В кратком виде решение этой задачи можно запи-
сать так:

Дано:
V(Cl2) = 8,96 л

Решение:
2Na + Cl2 = 2NaCl

1) n(Cl) = 
V(Cl2)

Vm

 = 
8,96 л

22,4 л/моль
 =

= 0,4 моль

2) n(Na) = 2n(Cl2) = 2 · 0,4 = 
= 0,8 моль.

Ответ: n(Na) = 0,8 моль.

Найти:
n(Na) — ?

Пример 2. 
Вычислите количество вещества брома, необходи-

мое для получения 17,76 г бромида же леза(III).

Решение. 
Запишем уравнение химической реакции получения 

бромида железа(III) из железа и брома и прочитаем его:

2Fe + 3Br2 = 2FeBr3

«При взаимодействии двух молей атомов железа 
с тремя молями молекул брома образуются два моля 
бромида железа(III)».



291

Для нахождения количества вещества бромида же-
леза(III) вспомним, что для любого вещества его коли-
чество, масса и молярная масса связаны соотношением:

n(X) = 
m(X)
M(X)

.

Следовательно, количество вещества бромида же ле-
за(III) равно:

n(FeBr3) = 
m(FeBr3)
M(FeBr3)

 = 
17,76 г

296 г/моль
 = 0,006 моль.

Из уравнения реакции видим, что количества ве-
ществ брома и бромида железа(III), связаны соотноше-
нием: n(Fe)

n(FeBr3)
 = 

3
2

,

откуда n(Br2) = 3n(FeBr3)/2 = 3 · 0,06/2 = 0,09 моль.
Ответ: n(Br2) = 0,09 моль.

В кратком виде решение этой задачи можно запи-
сать так:

Дано:
m(FeBr3) = 17,76 г

Решение:
2Fe + 3Br2 = 2FeBr3

1) n(FeBr3) = 
m(FeBr3)
M(FeBr3)

 =

= 
17,76 г

296 г/моль
 = 0,06 моль.

2) n(Br2) = 3n(FeBr3)/2 =
= 3 · 0,06/2 = 0,09 моль.

Ответ: n(Br2) = 0,09 моль.

Найти:
n(Br2) — ?

Вычисление массы

Подобные задачи совершенно аналогичны рассмо-
тренным выше. Если решение предыдущих задач со-
стояло из двух действий, то для нахождения массы ве-
щества необходимо совершить третье действие. Покажем 
это на примерах.



Пример 3. 
Рассчитайте массу сульфата алюминия, который 

может быть получен при растворении в серной кислоте 
5,4  г алюминия.

Решение. 
Как и ранее, сначала запишем уравнение химиче-

ской реакции и прочитаем его:

2Al + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2

«При взаимодействии двух молей алюминия с тре-
мя молями серной кислоты образуются один моль 
сульфата алюминия и три моля водорода».

Для решения задачи наиболее важно, что всегда из 
2 моль алюминия получается 1 моль сульфата алю-
миния.

Рассчитаем количество вещества алюминия:

n(Al) = 
m(Al)
M(Al)

 = 
5,4 г

27 г/моль
 =

= 0,2 моль.

Из уравнения реакции следует, что

n(Al2(SO4)3) = 1/2 · n(Al),

т.е. n(Al2(SO4)3) = 1/2 n(Al) = 0,1 моль.
Зная количество вещества, можно рассчитать и мас-

су сульфата алюминия:

m(Al2(SO4)3) = n(Al2(SO4)3) · M(Al2(SO4)3),

m(Al2(SO4)3) = 0,1 моль · 342 г/моль = 34,2 г.

Ответ: m(Al2(SO4)3) = 34,2 г.

Пример 4. 
Какую массу диоксида марганца следует взять для 

получения 6,72 л хлора (н.у.)?
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Решение. 
Запишем уравнение химической реакции между ди-

оксидом марганца и соляной кислотой и прочитаем за-
писанное уравнение:

MnO2 + 4HCl = MnCl2 + 2H2O + Cl2�

«При взаимодействии 1 моль диоксида марганца 
с 4 моль хлороводорода образуются 1 моль хлорида 
марганца, 2 моль воды и 1 моль газообразного хлора».

Для решения задачи необходима информация о том, 
что на 1 моль диоксида марганца всегда приходится 
1 моль газообразного хлора, другими словами

n(MnO2) = n(Cl2).

Для нахождения количества вещества выделившего-
ся хлора используем соотношение:

n(газа) = 
V

22,4
.

В данном случае количество вещества хлора будет 
равно:

n(Cl2) = 
6,72 л

22,4 л/моль
 = 0,3 моль.

Из уравнения химической реакции следует, что

n(MnO2) = n(Cl2) = 0,3 моль.

Зная количество вещества диоксида марганца, мож-
но, используя величину молярной массы, рассчитать 
массу MnO2:

m(MnO2) = n(MnO2) · M(MnO2),

m(MnO2) = 0,3 моль · 87 г/моль = 26,1 г.

Ответ: m(MnO2) = 26,1 г.

В кратком виде решение этой задачи можно запи-
сать так:
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Дано:
V(Cl2) = 6,72 л

Решение:

MnO2 + 4HCl =
= MnCl2 + 2H2O + Cl2�

1) n(Cl2) = 
V

Vm

 = 
6,72 л

22,4 л/моль
 =

= 0,3 моль.

2) n(MnO2) = n(Cl2) = 0,3 моль.

3) m(MnO2) = n(MnO2) �
��M(MnO2) = 0,3 · 87 =
= 26,1 г.

Ответ: n(MnO2) = 26,1 г.

Найти:
m(MnO2) — ?

Вычисление объёма

В данном разделе разберём два типа задач: в одних 
необходимо найти объём газообразного вещества, в дру-
гих — объём раствора заданного вещества.

Пример 5. Найти объём (н.у.) водорода, который 
может быть получен при растворении 8,1 г алюминия 
в  серной кислоте.

Решение. Запишем уравнение реакции между алю-
минием и серной кислотой и прочитаем его:

2Al + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2�

«При взаимодействии двух моль алюминия с 
тремя моль серной кислоты образуются один моль 
сульфата алюминия и три моль газообразного во-
дорода».

Для решения задачи наиболее важно, что всегда из 
2 моль алюминия получается 3 моль водорода, други-
ми словами

n(H2) = 3/2 · n(Al).

Бо льшая часть задачи уже решена. Осталось найти 
количества веществ алюминия и водорода. Используя 
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главное соотношение, связывающее массу вещества, его 
молярную массу и количество вещества, получим:

n(Al) = 
m(Al)
M(Al)

 = 
8,1 г

27 г/моль
 = 0,3 моль.

Из уравнения реакции следует:
n(H2) = 3/2 · n(Al);

n(H2) = 3/2 · n(Al) = 3/2 · 0,3 = 0,45 моль.

Используя зависимость, связывающую объём газа, 
молярный объём и количество вещества, запишем:

V(газа) = n · Vm;

V(H2) = n(H2)·Vm = 0,45 моль · 22,4 л/моль
= 10,08 л.

Ответ: V(H2) = 10,08 л.

В кратком виде решение этой задачи можно запи-
сать так:

Дано:
m(Al) = 8,1 г

Решение:

2Al + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2�

1) n(Al) = 
m(Al)
M(Al)

 = 
8,1 г

27 г/моль
 =

= 0,3 моль.
2) n(H2) = 3/2 · n(Al) =

= 3/2 · 0,3  = 0,45 моль.
3) V(H2) = n(H2) · Vm =

= 0,45 моль · 22,4 л/моль =
= 10,08 л.

Ответ: V(H2) = 10,08 л.

Найти:
V(H2) — ?

Пример 6. Какой объём кислорода необходим для 
полного сжигания 10 л (н.у.) сероводорода?

Решение. Прежде всего запишем уравнение этой ре-
акции:

2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O
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Для решения следует использовать закон объёмных 
отношений газов:

«Объёмы газов, участвующих в химической реак-
ции, относятся как коэффициенты в уравнении ре-
акции».

Использование этого закона упрощает решение рас-
чётных задач с участием газов. Действительно, в соот-
ветствии с законом объёмных отношений, объёмы кис-
лорода и сероводорода соотносятся как:

V(O2)
V(SO2)

 = 
3
2

.

Отсюда объём кислорода равен:

V(O2) = 
3V(SO2)

2
 = 

3 · 10
2

 = 15 л.

Ответ: V(SO2) = 15 л.

Пример 7. Какой объём воздуха (н.у.) необходим для 
полного сгорания 5 л метана?

Решение. Эта задача содержит один усложняющий 
элемент по сравнению с предыдущей. Сначала запишем 
уравнение реакции:

СН4 + 2О2 = СО2 + 2Н2О

На основании закона объёмных отношений газов 
можно записать, что объёмы кислорода и метана отно-
сятся как

V(O2)
V(СH4)

 = 
2
1

.

Другими словами, объём кислорода вдвое превыша-
ет объём метана:

V(O2) = 2V(CH4) = 2 · 5 = 10 л.

Но это ещё не окончательный ответ, так как в задаче 
требуется найти объём не кислорода, а воздуха. Вспом-
ним, что кислород составляет примерно 1/5 часть воз-
духа. Следовательно объём воздуха, необходимого для 
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сжигания метана, будет в 5 раз больше, чем объём кис-
лорода:

V(возд.) = 5V(O2) = 5 · 10 = 50 л.

Более точный ответ можно найти, если вспомнить, 
что воздух содержит 21% кислорода по объёму. Тогда 
объём воздуха будет равен:

V(возд.) = V(O2)/0,21 = 10/0,21 = 47,6 л.

Ответ: V(возд.) = 47,6 л (или 50 л, в зависимости от 
способа решения задачи).

Пример 8. Какой объём 15%-ного раствора серной 
кислоты плотностью 1,1 г/мл необходим для взаимодей-
ствия с 32 г оксида железа(III)?

Решение. Как и ранее, составим уравнение реакции 
и прочитаем его:

Fe2O3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 3H2O

«Один моль оксида железа взаимодействует с 
тремя молями серной кислоты с образованием одно-
го моля сульфата железа и трёх молей воды».

В первом действии найдём количество вещества ок-
сида железа:

n(Fe2O3) = 
m(Fe2O3)
M(Fe2O3)

 = 
32 г

160 г/моль
 = 0,2 моль.

Из уравнения реакции следует, что количество веще-
ства серной кислоты (коэффициент 3) втрое больше ко-
личества вещества оксида железа(III) (коэффициент 1):

n(H2SO4) = 3n(Fe2O3),
n(H2SO4) = 3 · 0,2 = 0,6 моль.

Следовательно, масса серной кислоты составит:

m(H2SO4) = n(H2SO4) · M(H2SO4) =
= 0,6 моль · 98 г/моль = 58,8 г.

Мы нашли массу серной кислоты, но в задаче ис-
пользован раствор её. Массу раствора можно найти
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из выражения для массовой доли растворённого веще-
ства:

w(H2SO4) = 
m(H2SO4)

m(р-рa)

,

m(р-ра) = 
m(H2SO4)
w(H2SO4)

 = 
58,8 г

0,15
 = 392 г.

Зная массу раствора серной кислоты и его плот-
ность, можно рассчитать объём раствора:

V(р-ра) = m(р-ра)/� = 392/1,1 = 356,4 мл.

Ответ: V(p-pa H2SO4) = 356,4 мл.

В кратком виде решение этой задачи можно запи-
сать так:

Дано:
m(Fe2O3) = 32 г
m(H2SO4) = 15%
�(p-pa H2SO4) = 
= 1,1 г/мл

Решение:

Fe2O3 + 3H2SO4 =
= Fe2(SO4)3 + 3H2O

1) n(Fe2O3) = 
m(Fe2O3)
M(Fe2O3)

 =

= 
32 г

160 г/моль
 = 0,2 моль.

2) n(H2SO4) = 3n(Fe2O3) =
= 3 · 0,2 = 0,6 моль.

3) m(H2SO4) =
= n(H2SO4) · M(H2SO4) =
= 0,6 моль · 98 г/моль =
= 58,8 г.

4) V(p-pa) = m(p-pa)/� =
= 392/1,1 = 356,4 мл.

Ответ: V(p-pa H2SO4) = 356,4 мл.

Найти:
V(p-pa H2SO4) — ?

В заключение этого раздела приведём ещё раз фор-
мулы, необходимые при решении задач.
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Обозначения:
n(X) — количество вещества Х,
m(X) — масса вещества Х,
М(Х) — молярная масса вещества Х,
V(X) — объём газа Х,
Vm — молярный объём газа,
w(X) — массовая доля вещества Х,
m(p-pa X) — масса раствора вещества Х.

Расчётные формулы:

т(X) = 
m(X)
M(X)

 w(X) = 
m(X)
m(р-ра)

m(X) = n(X) · M(X) m(X) = w(X) · m(р-ра)

n(газа) = 
V(газа)

Vm

 = 
V(газа)

22,4
 m(р-ра) = 

m(X)
w(X)

V(газа) = n(газа) · Vm = n(газа) · 22,4

Задания

1. К 200 г раствора серной кислоты с массовой долей 
12,25% прилили избыток раствора нитрата бария. 
Определите массу выпавшего осадка.

2. Рассчитайте массу осадка, который выпадет при 
взаимодействии избытка карбоната калия с 17,4 г 
раствора нитрата бария с массовой долей последне-
го 15%.

3. В избытке соляной кислоты растворили 1,506 г ру-
ды, содержащей 77% карбоната железа(II). Опреде-
лите объём углекислого газа, выделившегося при 
этом.

4. При взаимодействии 24 г руды, содержащей карбо-
нат железа(II), с избытком соляной кислоты выдели-
лось 4,48 л углекислого газа. Определите массовую 
долю карбоната железа в руде.
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5. При взаимодействии избытка раствора карбоната 
калия с 10%-ным раствором нитрата бария выпало 
3,94 г осадка. Определите массу взятого для опыта 
раствора нитрата бария.

6. При растворении в избытке разбавленной серной 
кислоты цинка, содержащего 4,5% нерастворимых 
примесей, выделилось 2,24 л (н.у.) водорода. Опре-
делите массу растворённого металла.

7. При растворении 10 г технического цинка в избыт-
ке разбавленной соляной кислоты выделилось 3,1 л 
(н.у.) водорода. Определите массовую долю примесей 
в этом образце цинка.

8. Рассчитайте массу осадка, который выпадет при 
сливании 500 г 2%-ного раствора иодида калия с 
избытком раствора нитрата свинца(II).

9.  При растворении 160 г известняка в избытке азот-
ной кислоты выделилось 34,27 л (н.у.) углекислого 
газа. Определите массовую долю примесей в данном 
образце известняка.

10. При взаимодействии 150 г раствора нитрата свин-
ца(II) с небольшим избытком раствора иодида калия 
выпало 10,45 г осадка. Рассчитайте массовую долю 
нитрата свинца(II) в исходном растворе.

11. Какая масса соли образуется при взаимодействии 0,5 
моль гидроксида кальция с избытком серной кислоты?

12. Какая масса серной кислоты потребуется для полно-
го растворения 36 г магния?

13. Какой объём газа выделится при взаимодействии 
128 г цинка с избытком раствора соляной кислоты?

14. Какой объём газа выделится при взаимодействии 
25 г карбоната кальция с избытком раствора азот-
ной кислоты?
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15. Какая масса оксида меди(II) прореагировала с сер-
ной кислотой, если в результате реакции образова-
лась соль массой 20 г?

16. Какая масса оксида магния прореагировала с избыт-
ком соляной кислоты, если в результате реакции об-
разовалась соль массой 47,5 г?

17. Какое количество вещества сульфата бария образует-
ся при реакции 52 г хлорида бария с избытком сер-
ной кислоты?

18. Какое количество вещества хлорида серебра образу-
ется при реакции 17 г нитрата серебра с избытком 
соляной кислоты?

19. Вычислите массу сульфата калия, образовавшегося 
при добавлении 65,3 г 15%-ного раствора серной кис-
лоты к избытку раствора гидроксида калия.

20. Вычислите массу 20%-ного раствора азотной кисло-
ты, который необходим для нейтрализации раство-
ра, содержащего 80 г гидроксида натрия.

21. Вычислите массу осадка, образовавшегося при сли-
вании 100 г 15%-ного раствора сульфата калия и 
80 г 5%-ного раствора нитрата бария.
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ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНЫЕ ЗАДАНИЯ НА ОГЭ

Предполагается, что начиная с 2020 г. в ходе ОГЭ по 
химии в обязательном порядке будут проверяться экс-
периментальные навыки учащихся, т.е. одно из заданий 
станет экспериментальным. 

Представление об особенностях экспериментальных 
заданий дают спецификация и демонстрационный вари-
ант контрольных измерительных материалов для прове-
дения государственной (итоговой) аттестации по химии 
(можно посмотреть на сайте ФИПИ (www.fi pi.ru).

Инструкция по выполнению 
экспериментального задания

1. Вы приступаете к выполнению эксперимента. Для 
этого получите лоток с лабораторным оборудованием и 
реактивами у дежурного организатора в аудитории.

2. Прочтите ещё раз текст к заданию и убедитесь, что 
на выданном лотке находятся необходимые реактивы.

3. Перед началом выполнения эксперимента осмо-
трите ёмкости с реактивами и определите способ работы 
с ними. При этом обратите внимание на рекомендации, 
которым Вы должны следовать.

� В склянке находится пипетка. Это означает, что от-
бор жидкости и переливание её в пробирку для про-
ведения реакции необходимо проводить только с по-
мощью пипетки. Для проведения опытов отбирают 
7–10 капель реактива.
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� Пипетка в склянке с жидкостью отсутствует. В этом 
случае переливание раствора осуществляют через 
край склянки, которую располагают так, чтобы при 
её наклоне этикетка оказалась сверху («этикетку — 
в  ладонь!»). Склянку медленно наклоняют над про-
биркой, пока нужный объём раствора не перельётся 
в неё. Объём перелитого раствора должен составлять 
1–2 мл.

� Для проведения опыта требуется порошкообразное 
(сыпучее) вещество. Отбор порошкообразного веще-
ства из ёмкости осуществляют только с помощью ло-
жечки или шпателя.

4. При отборе исходного реактива взят его излишек. 
Возврат излишка реактива в исходную ёмкость категори-
чески запрещён. Его помещают в отдельную, резервную 
пробирку.

5. Сосуд с исходным реактивом (жидкостью или по-
рошком) обязательно закрывается крышкой (пробкой) 
от этой же ёмкости.

6. При растворении в воде порошкообразного веще-
ства или при перемешивании реактивов следует слегка 
ударять пальцем по дну пробирки.

7. Для определения запаха вещества взмахом руки 
над горлышком сосуда с веществом направляют пары 
этого вещества на себя.

8. Для проведения нагревания пробирки с реактива-
ми на пламени спиртовке необходимо:

1) снять колпачок спиртовки и поднести зажжённую 
спичку к её фитилю;

2) закрепить пробирку в пробиркодержателе на рас-
стоянии 1–2 см от горлышка пробирки;
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3) внести пробирку в пламя спиртовки и передвигать 
её в пламени вверх и вниз так, чтобы пробирка с жид-
костью равномерно прогрелась;

4) далее следует нагревать только ту часть пробирки, 
где находятся вещества, при этом пробирку удержи-
вать в слегка наклонном положении;

5) открытый конец пробирки следует отводить от себя 
и других лиц;

6) после нагревания жидкости пробиркодержатель 
с пробиркой поместить в штатив для пробирок;

7) фитиль спиртовки закрыть колпачком.

9. Если реактивы попали на рабочий стол, их удаля-
ют с поверхности стола с помощью салфетки.

10. Если реактив попал на кожу или одежду, необхо-
димо незамедлительно обратиться за помощью к экспер-
ту-экзаменатору.

11. Вы готовы к выполнению эксперимента. Подни-
мите руку и пригласите организатора в аудитории, кото-
рый пригласит экспертов-экзаменаторов для оценивания 
проводимого вами эксперимента.

12. Начинайте выполнять опыт. Записывайте в чер-
новике свои наблюдения за изменениями, происходящи-
ми с веществами в ходе реакций.

Внимание: в случае ухудшения самочувствия перед 
началом опытов или во время их выполнения обязатель-
но сообщите об этом организатору в аудитории.

13. Вы завершили эксперимент. Подробно опиши-
те наблюдаемые изменения, которые происходили с ве-
ществами в каждой из двух проведённых вами реакций. 
Сделайте вывод о химических свойствах реагентов (кис-
лотно-оснóвных, окислительно-восстановительных) и 
классификационных признаках реакций.



305

Образцы экспериментальных заданий

ПРАКТИЧЕСКАЯ ЧАСТЬ

Приступайте к выполнению эксперименталь-
ных заданий после выполнения всех предыдущих 
заданий. Прочитайте текст и выполните зада-
ния. Непосредственно эксперимент выполняйте 
только под наблюдением эксперта-экзаменатора.

1А. Вам выдан раствор хлорида магния, с которым 
предстоит провести две реакции, характеризующие хи-
мические свойства этого вещества.

Для выполнения задания используйте вещества 
только из следующего списка: сера, растворы серной 
кислоты, гидроксида калия, хлорида бария, нитрата се-
ребра.

Запишите молекулярные уравнения планируемых ре-
акций и укажите признаки их протекания. 

1Б. Проведите запланированные опыты, характери-
зующие химические свойства хлорида магния.

2А. Вам выдан раствор хлорида аммония, с которым 
предстоит провести две реакции, характеризующие хи-
мические свойства этого вещества.

Для выполнения задания используйте вещества 
только из следующего списка: цинк, растворы серной 
кислоты, гидроксида калия, хлорида магния, нитрата 
серебра.

Запишите молекулярные уравнения планируемых ре-
акций и укажите признаки их протекания. 

2Б. Проведите запланированные опыты, характери-
зующие химические свойства хлорида аммония.
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3А. Вам выдан раствор сульфата железа(II), с кото-
рым предстоит провести две реакции, характеризующие 
химические свойства этого вещества.

Для выполнения задания используйте вещества 
только из следующего списка: медь, растворы азотной 
кислоты, гидроксида натрия, хлорида бария, нитрата 
калия.

Запишите молекулярные уравнения планируемых ре-
акций и укажите признаки их протекания. 

3Б. Проведите запланированные опыты, характери-
зующие химические свойства сульфата железа(II).

4А. Вам выдан раствор гидроксида калия, с которым 
предстоит провести две реакции, характеризующие хи-
мические свойства этого вещества.

Для выполнения задания используйте вещества толь-
ко из следующего списка: алюминий, растворы гидрокси-
да натрия,  нитрата калия, хлорида железа(III).

Запишите молекулярные уравнения планируемых ре-
акций и укажите признаки их протекания. 

4Б. Проведите запланированные опыты, характери-
зующие химические свойства гидроксида калия.

5А. Вам выдан раствор гидроксида калия, с которым 
предстоит провести две реакции, характеризующие хи-
мические свойства этого вещества.

Для выполнения задания используйте вещества 
только из следующего списка: оксид фосфора(V), рас-
творы гидроксида натрия,  нитрата бария, медного ку-
пороса.

Запишите молекулярные уравнения планируемых ре-
акций и укажите признаки их протекания. 

5Б. Проведите запланированные опыты, характери-
зующие химические свойства гидроксида калия.
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Ответы к экспериментальным заданиям

1А. 
Составлены два уравнения, характеризующие хими-

ческие свойства хлорида магния:
1) MgCl2 + 2AgNO3  = Mg(NO3)2 + 2AgCl�
2) MgCl2 + 2NaOH = Mg(OH)2� + Na2SO4
Указаны признаки протекания реакций:
3) Для первой реакции — выпадение белого творожи-

стого осадка.
4) Для второй реакции — выпадение белого аморфно-

го осадка.

2А
Составлены два уравнения, характеризующие хими-

ческие свойства хлорида аммония:
1) NH4Cl + AgNO3  = NH4NO3 + AgCl�

2) NH4Cl + КOH �
t0

 КCl + H2O + NH3�
Указаны признаки протекания реакций:
3) Для первой реакции — выпадение белого творожи-

стого осадка.
4) Для второй реакции — выделение бесцветного газа 

с резким запахом.

3А
Составлены два уравнения, характеризующие хими-

ческие свойства сульфата железа(II):
1) FeSO4 + BaCl2  = FeCl2 + BaSO4�
2) FeSO4 + 2NaOH = Na2SO4 + Fe(OH)2�
Указаны признаки протекания реакций:
3) Для первой реакции — выпадение белого осадка
4) Для второй реакции — выделение зеленоватого, 

быстро темнеющего осадка.

4А
Составлены два уравнения, характеризующие хими-

ческие свойства гидроксида калия:
1) 2Al + 2KOH + 6H2O = 2K[Al(OH)4] + 3H2�



2) FeCl3 + 3KOH  = Fe(OH)3� + 3KCl
Указаны признаки протекания реакций:
3) Для первой реакции — растворение алюминия 

и выделение бесцветного газа.
4) Для второй реакции — выпадение бурого осадка.

5А
Составлены два уравнения, характеризующие хими-

ческие свойства гидроксида калия:
1) 6KOH + P2O5 = 2K3PO4 + 3H2O
2) 2KOH + CuSO4  = Cu(OH)2� + K2SO4
Указаны признаки протекания реакций:
3) Для первой реакции — растворение оксида фосфо-

ра и выделение теплоты.
4) Для второй реакции — выпадение голубого осадка.
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Критерии оценивания экспериментального задания 1Б 

Содержание верного ответа и указания 
по оцениванию

(допускаются иные формулировки ответа, 
не искажающие его смысла)

Баллы

Проведены запланированные опыты, под-
тверждающие химические свойства сульфата 
магния: 
�� содержимое пробирки было разделено на 

две части для проведения опытов; 
�� к одной части был добавлен раствор нитра-

та серебра; 
�� к другой части добавлен раствор гидрокси-

да натрия.
При этом при выполнении каждого из дей-
ствий были соблюдены правила безопасного 
обращения с веществами и оборудованием: 
переливания реактивов; отбора и смешивания 
реактивов 

Содержание верного ответа и указания 
по оцениванию

(допускаются иные формулировки ответа, 
не искажающие его смысла)

Баллы

Эксперимент проведён верно, с соблюдением 
правил техники безопасности 2

Эксперимент проведён верно, но были несуще-
ственно нарушены правила техники безопасно-
сти при отборе веществ или смешивании

1

Эксперимент проведён неверно и/или были 
существенно нарушены правила техники безо-
пасности

0

Максимальный балл 2

При существенном нарушении правил техники 
безопасности эксперт-наблюдатель обязан 

прекратить выполнение эксперимента учащимся
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ОТВЕТЫ К ЗАДАНИЯМ

1.1. Строение атома. Строение электронных оболочек 
атомов первых 20 элементов Периодической системы 
Д.И. Менделеева

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

25 24 24 28 31 68 35 24 33 23

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

25 24 22 24 53 25 15 25 15 15

1.2. Периодический закон и Периодическая система 
химических элементов Д.И. Менделеева. Физический 
смысл порядкового номера химического элемента

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

132 312 312 321 312 132 123 213 132 321

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

312 312 213 213 213 24 12 14 13 24

1.3. Строение молекул. Химическая связь: ковалентная 
(полярная и неполярная), ионная, металлическая

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

14 15 14 34 14 15 14 35 25 35

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

23 45 13 15 15 14 24 13 24 45

1.4. Валентность химических элементов. Степень окис-
ления химических элементов

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

432 232 232 421 124 332 442 413 411 311

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

434 341 434 413 434 213 223 332 223 444
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1.5. Чистые вещества и смеси

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

3 3 2 3 4 3 3 4 2 3

11 12 13 14 15

1 3 1 4 2

1.6. Простые и сложные вещества. Основные классы не-
органических веществ. Номенклатура неорганических 
соединений

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

15 15 23 24 14 23 35 25 25 34

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

25 35 45 15 25 15 25 45 3 2

2.1. Химические реакции. Условия и признаки протека-
ния химических реакций. Химические уравнения. Со-
хранение массы веществ при химических реакциях

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

343 443 342 241 421 421 113 123 341 314

2.2. Классификация химических реакций по различным 
признакам: числу и составу исходных и полученных ве-
ществ, изменению степеней окисления химических эле-
ментов, поглощению и выделению энергии

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

12 14 45 25 15 14 25 23 23 12

2.3. Электролиты и неэлектролиты. Катионы и анионы.
2.4. Электролитическая диссоциация кислот, щелочей 
и  солей (средних)

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

14 13 23 45 12 23 25 13 23 13
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2.5. Реакции ионного обмена и условия их осуществления

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

34 15 15 35 14 23 25 25 25 34

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

15 15 15 35 14 34 15 45 35 25

2.6. Окислительно-восстановительные реакции. Окисли-
тели и восстановители

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

1 4 1 3 2 4 4 2 3 23

11 12 13 14 15 16 17 18 19

14 35 34 25 45 23 34 2152 3216

20. Электронный баланс:
2| Cu+2 + ē � Cu+1

1| 2I–1 – 2ē � I2
0

Йод в степени окисления –1 (или KI) является вос-
становителем, а медь в степени окисления +2 (или 
CuSO4) — окислителем.
Уравнение реакции:

4KI + CuSO4 = 2CuI + I2 + 2K2SO4

21. Электронный баланс:
2| Fe+3 + ē � Fe+2

1| S–2 – 2ē � S0

Сера в степени окисления –2 (или K2S) является вос-
становителем, а железо в степени окисления +3 (или 
FeCl3) — окислителем.
Уравнение реакции: 

3K2S + 2FeCl3 = 2FeS + S + 6KCl

22. Электронный баланс:
1| 2N+5 + 10ē � N2
5| Zn0 – 2ē � Zn+2

Цинк в степени окисления 0 является восстановите-
лем, а азот в степени окисления +5 (или HNO3) — 
окислителем.
Уравнение реакции: 

5Zn + 12HNO3 = 5Zn(NO3)2 + N2 + 6H2O
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23. Электронный баланс:
3| Cu+2 + 2ē = Cu0

1| 2N–3 – 6ē = N2
Азот в степени окисления –3 (или NH3) — восстано-
витель, Cu +2 (или CuO) — окислитель.
Уравнение реакции: 

2NH3 + 3CuO = 3Cu + N2 + 3H2O

3.1. Химические свойства простых веществ.
3.1.1. Химические свойства простых веществ-металлов: 
щелочных и щёлочно-земельных металлов, алюминия, 
железа

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

4 2 1 3 3 1 3 3 3 1

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

2 3 2 4 4 2 3 3 3 24

21 22 23 24 25

5246 5624 2451 2151 24

3.1.2. Химические свойства простых веществ-неметал-
лов: водорода, кислорода, галогенов, серы, азота, фос-
фора, углерода, кремния

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

1 4 3 3 1 1 4 2 4 2

11 12 13 14 15 16

1 3 2 1 25 13

3.2. Химические свойства сложных веществ.
3.2.1. Химические свойства оксидов: осно вных, амфотер-
ных, кислотных

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

45 35 25 35 35 15 25 25 24 25

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

35 13 24 15 25 15 612 2435 5624 2435



314

3.2.2. Химические свойства оснований

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

25 15 15 45 35 15 35 25 45 45

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

25 35 15 25 45 25 12 23 25 1453

3.2.3. Химические свойства кислот

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

15 25 25 25 25 35 13 35 35 35

11 12 13 14 15 16 17 18

25 45 45 14 34 35 3641 3542

3.2.4. Химические свойства солей

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

15 15 45 14 45 25 25 35 45 35

11 12 13 14 15

14 34 25 25 35

3.3. Взаимосвязь различных классов неорганических 
веществ

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

2 4 2 1 3 2 1 4 2 3

11. 1) Fe2O3 + 2Al = Al2O3 + 2Fe
 2) 2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3

 3) FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3� + 3NaCl
 4) Fe3+ + 3OH– = Fe(OH)3�

12. 1) FeCl2 + 2NaOH = Fe(OH)2� + 2NaCl
 2) Fe(OH)2 + H2SO4 = FeSO4 + 2H2O
 3) FeSO4 + Mg = MgSO4 + Fe
 4) Fe2+ + Mg = Mg2+ + Fe
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13. 1) CuO + H2 �� Cu + H2O
 2) 3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO� + 4H2O
 3) Cu(NO3)2 + 2KOH = Cu(OH)� + 2KNO3

 4) Cu2+ + 2OH– = Cu(OH)2�

14. 1) 2Na + O2 = Na2O2

 2) 2Na2O2 + 2H2O = 4NaOH + O2�
 3) 3NaOH + H3PO4 = Na3PO4 + 3H2O
 4) 3OH– + H3PO4 = PO4

3– + 3H2O

15. 1) 2Ca + O2 = 2CaO
 2) CaO + H2O = Ca(OH)2

 3) Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3� + H2O
 4) Ca2+ + 2OH– + CO2 = CaCO3 + H2O

16. 1) 2Al(амальгам.) + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2�
 2) 2Al(OH)3 ��� Al2O3 + 3H2O
 3) Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4]
 4) Al2O3 + 2OH– + 3H2O = 2[Al(OH)4]–

17. 1) 3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO� + 4H2O
 2) Cu(NO3)2 + 2NaOH = Cu(OH)2� + 2NaNO3

 3) Cu(OH)2 �� CuO + H2O
 4) Cu2+ + 2OH– = Cu(OH)2�

18. 1) 4FeS2 + 11O2 �� 2Fe2O3 + 8SO2�
 2) SO2 + H2O = H2SO3

 3) H2SO3 + Ca(OH)2 = CaSO3� + 2H2O
 4) H2SO3 + Ca2+ + 2OH– = CaSO3� + 2H2O

19. 1) 3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO� + 4H2O
 2) 2NO + O2 = 2NO2�
 3) 4NO2 + O2 + 2H2O = 4HNO3

 4) 3Cu + 8H+ +2NO3
– = 3Cu2+ + 2NO� + 4H2O

20. 1) 4NO2 + O2 + 2H2O = 4HNO3

 2) HNO3 + NH3 = NH4NO3

 3) NH4NO3 + KOH �� KNO3 + H2O + NH3�
 4) H+ + NH3 = NH4

+

t�

t�

t�

t�

t�
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4.1. Правила безопасной работы в школьной лаборато-
рии. Лабораторная посуда и оборудование. Разделение 
смесей и очистка веществ. Приготовление растворов. 
Химическое загрязнение окружающей среды и его по-
следствия. Первоначальные сведения об органических ве-
ществах. Основные классы органических соединений. Ти-
пичные представители органических веществ

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

124 2 34 123 234 23 4 14 4 4

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

123 13 123 23 34 134 12 234 12 134

21 22 23 24

61,5 8 18,4 13,3

4.2. Определение характера среды растворов кислот и ще-
лочей с помощью индикаторов. Качественные реакции на 
ионы в растворе (хлорид-, сульфат-, карбонат-ионы)

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

2 3 1 3 3 4 2 1 4 1

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

4 3 4 2 3 1 4 1 1 345

21 22 23 24

123 443 414 312

4.3. Качественные реакции на газообразные вещества 
(кислород, водород, углекислый газ, аммиак). Получе-
ние газообразных веществ

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

3 1 2 1 4 3 4 3 3 1

11 12

4 1
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4.4. Проведение расчётов на основе формул и уравнений 
реакций.
4.4.1. Вычисления массовой доли химического элемен-
та в веществе.

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

4 2 4 1 2 3 3 4 3 1

11 12 13 14 15 16 17 18

1 1 1 1 3 1 4 4

4.4.2. Вычисления массовой доли растворённого веще-
ства в растворе

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

1,6 210 84,75 24 20,6 10 9 13 83 8

4.4.3. Вычисление количества вещества, массы или объ-
ёма вещества по количеству вещества, массе или объёму 
одного из реагентов или продуктов реакции

1 2 3 4 5 6 7 8 9 10

58,25 1,97 0,224 96,7 52,2 6,81 10 13,9 4,4 5

11 12 13 14 15 16 17 18 19 20

68 147 44,1 5,6 10 20 0,25 0,1 17,4 630

21

3,57
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Приложения

Таблица растворимости неорганических веществ
в воде (при комнатной температуре)

Ионы Br– C2H3O2
– CO3

2– Cl– F– I– NO3
– OH– PO4

3– S2– SO3
2– SO4

2– SiO3
2–

Ag+ н м н н р н р – н н м м н

Al3+ р + – р м р р н н + – р н

Ba2+ р р н р м р р р н р м н н

Ca2+ р р н р н р р м н + м м н

Cr3+ р + – р м р р н н + – р н

Cu2+ р р + р р – р н н н н р н

Fe2+ р р н р м р р н н н м р н

Fe3+ р – – р н – р н н – – р н

Hg2+ м р – р + н р – н н – + н

K+ р р р р р р р р р р р р р

Li+ р р р р н р р р м р р р р

Mg2+ р р м р н р р н н + м р н

Mn2+ р р н р р р р н н н н р н

NH4
+ р р р р р р р р р р р р –

Na+ р р р р р р р р р р р р р

Pb2+ м р н м м н р н н н н н н

Sn2+ р + – р р м р н н н н р н

Sr2+ р р н р н р р р н р н н н
Zn2+ р р н р м р р н н н м p н

Обозначения:
р — хорошо растворимый,
м — малорастворимый,
н — практически нерастворимый,
+ — полностью реагирует с водой или не осаждает-

ся из водного раствора,
– — не существует.
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Электроотрицательность s- и р-элементов

Период
Группа

I II III IV V VI VII

1 Н
2,10

2 Li
0,97

Be
1,47

B
2,01

C
2,50

N
3,07

O
3,50

F
4,10

3 Na
1,01

Mg
1,23

Al
1,47

Si
1,47

P
2,10

S
2,60

Cl
2,83

4 K
0,91

Ca
1,04

Ga
1,82

Ge
2,02

As
2,20

Se
2,48

Br
2,74

5 Rb
0,89

Sr
0,99

In
1,49

Sn
1,72

Sb
1,82

Te
2,01

I
2,21

Электрохимический 
ряд напряжений металлов

Усиление восстановительной активности металлов

Li K Ba Ca Na Mg Al Mn Cr Zn Fe Ni

Li+ K+ Ba2+ Ca2+ Na+ Mg2+ Al3+ Mn2+ Cr2+ Zn2+ Fe2+ Ni2+

Усиление окислительной способности ионов

Усиление восстановительной активности металлов

Sn Pb H2 Bi Cu Ag Hg Au

Sn2+ Pb2+ H+ Bi3+ Cu2+ Ag+ Hg2+ Au3+

Усиление окислительной способности ионов
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