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ПРЕДИСЛОВИЕ 

 
Представляемая вторая часть электронного учебно-методического комплекса 

(ЭУМК) является продолжением учебно-методического комплекса «Общая химия», 

в котором в виде конспекта лекций приведены теоретические основы общей химии. 

Обучение химии в инженерно-техническом высшем учебном заведении пресле-

дует две основные цели. Первая – общевоспитательная и развивающая, которая заклю-

чается в формировании мировоззрения студента и в развитии у него химического мыш-

ления. Вторая – конкретно-практическая, связанная с формами применения химических 

законов и процессов в современной технике и с ознакомлением студента со свойствами 

технических материалов. 

Дисциплина «Химия» является базой для изучения общетехнических и специаль-

ных дисциплин. 

Инженер-исследователь должен не только знать теоретические законы общей 

химии, но и уметь последовательно использовать их для решения практических задач. 

Для этого в ЭУМК включены две главы: методические указания к выполнению лабора-

торных работ и методические указания к решению задач по общей химии, в конце 

в приложении приведен весь необходимый справочный материал. 

Выполнение лабораторного практикума при изучении дисциплины «Общая 

химия» помогает формированию общенаучных представлений, умения выявлять при-

чинно-следственные связи и правильно объяснять наблюдаемые явления. Полученные 

теоретические знания закрепляются на лабораторных занятиях. 

В методических указаниях по общей химии рассмотрены правила техники безопасно-

сти, методики выполнения 12 лабораторных работ. В начале каждой работы приведены не-

обходимый для выполнения лабораторной работы краткий теоретический материал, мето-

дика расчета, рассмотрены примеры расчетов требуемых величин. В конце каждой лабора-

торной работы даны контрольные вопросы, предназначенные как для подготовки к выпол-

нению соответствующей работы, так и для подготовки к зачету по лабораторным работам. 

В методических указаниях в отличие от традиционных лабораторных практикумов 

проиллюстрирован перечень используемой химической посуды и другого оборудования, 

что, безусловно, окажется полезным для студентов при выполнении химического экспе-

римента.  

В главе «Методические указания к решению задач по общей химии» рассмотрено 

решение типовых расчетных задач по основным темам курса общей химии: основные поня-

тия и законы химии; энергетика химических процессов, химическое сродство; скорость 

химических реакций, химическое равновесие; физико-химические свойства растворов; спо-

собы выражения концентрации растворов; растворы электролитов; электролиз. Для облег-

чения поиска студентом необходимого материала в ЭУМК основные формулы и уравнения 

сведены в таблицы, и каждая тема завершена вопросами для самоподготовки. 

В конце ЭУМК приведен необходимый для расчетов справочный материал (термо-

динамические параметры, константы диссоциации, таблицы растворимости и др.). 

Предназначен для студентов специальностей нехимического профиля. 
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ГЛАВА 1 

МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ К ВЫПОЛНЕНИЮ ЛАБОРАТОРНЫХ РАБОТ 

 

ВВЕДЕНИЕ 
 

При изучении общей химии большое значение имеет лабораторный практикум. 

Правильно поставленный эксперимент позволяет проследить закономерности химиче-

ских процессов, исследовать влияние различных факторов на то или иное явление, 

запомнить свойства веществ, а также способствует выработке методологии химиче-

ского мышления. В процессе лабораторных занятий по общей химии складываются навы-

ки проведения химического эксперимента, организации рабочего места, сборки 

несложных приборов, соблюдения правил техники безопасности. 

Методические указания к выполнению лабораторных работ составлены в соот-

ветствии с программой курса «Химия» для нехимических специальностей. 
 

1.1 ПОРЯДОК РАБОТЫ В ЛАБОРАТОРИИ 
 

Прежде чем начать лабораторную работу, нужно ознакомиться с теоретической 

частью, к которой она относится. 

Перед началом лабораторных занятий студенты должны сдать верхнюю одеж-

ду в гардероб и отключить мобильные телефоны. 

Работа в химической лаборатории продуктивна только тогда, когда она выполняет-

ся сознательно, с пониманием ее теоретического содержания. Студент должен про-

смотреть описание опытов по методическим указаниям, ознакомиться со свойствами изу-

чаемых веществ по учебникам. 

В лаборатории каждому отводится постоянное рабочее место, которое нужно содер-

жать в чистоте. На рабочем столе должны находиться только те предметы, которые 

необходимы в данное время для работы. 

Необходимые реактивы выставляются над лабораторным столом, а концентриро-

ванные кислоты, щелочи, пахучие вещества – в вытяжных шкафах. 

Сухие реактивы следует брать чистым сухим микрошпателем. При наливании 

растворов из склянок последние следует держать таким образом, чтобы этикетка была 

повернута внутрь ладони. 

Неизрасходованные реактивы ни в коем случае нельзя высыпать (выливать) обрат-

но в склянки. Крышки и пробки от реактивных банок и склянок следует класть на стол 

поверхностью, не соприкасающейся с реактивом. 
 

1.2 ТЕХНИКА БЕЗОПАСНОСТИ 

В ЛАБОРАТОРИИ ОБЩЕЙ ХИМИИ 
 

В лаборатории общей химии должны соблюдаться те же правила безопасности, 

которые применяются в любых химических лабораториях: 

 запрещается приступать к работе без ведома преподавателя; 

 нельзя работать в лаборатории одному; 

 запрещается выносить из лаборатории приборы, посуду, реактивы; 
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 едкие жидкости (кислоты, щелочи) следует набирать в пипетку при помощи 

резиновой груши или шприца. Засасывать ртом запрещается. При проливе кислоты или 

щелочи их следует немедленно засыпать песком, нейтрализовать, затем удалить мок-

рый песок и смыть остатки водой; 

 следует осторожно обращаться с горячими жидкостями, не вливать их 

в толстостенную посуду; 

 недопустимо пробовать реактивы на вкус или нюхать из сосуда, в котором 

хранится какое-либо вещество; 

 все опыты с ядовитыми, пахнущими веществами, а также упаривание кис-

лот и растворов, содержащих кислоты, проводить только в вытяжном шкафу, а с легковос-

пламеняющимися – вдали от огня; 

 не наклонять лицо над нагреваемой жидкостью во избежание попадания 

брызг и не вдыхать пахнущие вещества, выделяющиеся газы, наклоняясь близко к пробир-

ке. Следует движением руки направить струю воздуха от пробирки к себе и осторожно 

вдохнуть. 

При нагревании пробирки на газовой 

горелке пробирку необходимо закрепить 

в специальном держателе и держать над 

пламенем горелки так, как показано на ри-

сунке 1, т.е. нагревать верхнюю часть жидко-

сти в пробирке. При нагревании нижней ча-

сти или дна пробирки может произойти вне-

запное вскипание жидкости или ее выброс. 

Поэтому при нагревании открытый конец 

пробирки следует направлять от себя и от 

соседей, чтобы в случае внезапного выбро-

са горячая жидкость не попала на работа-

ющих рядом. 

  
Рисунок 1. – Правильное положение  

пробирки при нагревании на пламени горелки 

 

Работа со взрывоопасными, легковоспламеняющимися 

и ядовитыми веществами 

Все работы со взрывоопасными, легковоспламеняющимися и ядовитыми веще-

ствами проводятся в вытяжном шкафу при включенной вентиляции вдали от открытого 

огня. При проливе легковоспламеняющейся жидкости проветривают помещение. Место, 

где была пролита огнеопасная жидкость, засыпают песком. Песок собирают деревянной 

лопаткой или фанерой, пользоваться металлическим совком запрещается, т.к. это может 

привести к взрыву и пожару. 

Запрещается выливать взрывоопасные, ядовитые и легковоспламеняющиеся веще-

ства в раковину, их надо выливать в специальную герметически закрывающуюся склянку 

под тягой. При попадании ядовитых веществ на кожу ее надо протереть спиртом и смыть 

большим количеством воды с мылом. Во всех случаях после работы в лаборатории 

следует тщательно вымыть руки. 

Запрещается принимать пищу в лаборатории, пить воду. 
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Первая помощь при ожогах и отравлениях 

При легких термических ожогах кожу обмывают, а затем смазывают глицерином или 

вазелином. 

При ожогах жидким фенолом необходимо растирать побелевший участок кожи 

глицерином, пока не восстановится нормальный цвет кожи, затем наложить глицерино-

вую повязку. 

При ожогах кислотами кожу обмывают водой, а затем 3%-м раствором соды или 

нашатырного спирта. 

При ожогах щелочами кожу промывают водой, а затем нейтрализуют 1%-м раствором 

борной кислоты. 

При отравлении внутрь рекомендуется выпить побольше воды. Наряду с этим: 

 при отравлении кислотами выпить стакан 2%-го раствора питьевой соды; 

 при отравлении щелочами выпить 2%-й раствор уксусной или лимонной 

кислоты; 

 при порезах обработать края раны 3%-м спиртовым раствором иода; 

 во всех случаях каких-либо травм (особенно отравлений и ожогов) после оказа-

ния первой помощи следует обратиться к врачу. 

 

1.3 ХИМИЧЕСКАЯ ПОСУДА И ДРУГОЕ ОБОРУДОВАНИЕ 

 

Все работы в химических лабораториях проводят с использованием той или иной 

посуды или приборов. 

Посуду, применяемую в химических лабораториях, изготавливают преимуществен-

но из специальных сортов стекла, реже – из кварца, а также из фарфора, различных 

огнеупорных материалов и прозрачных или полупрозрачных пластиков и продуктов 

полимеризации. 
 

Посуда общего назначения 

Пробирки (рисунок 2) используют для проведения очень многих экспериментов 

с небольшими количествами реактивов. 

 

    
 

 
 

 
Рисунок 2. – 

Пробирка  
и штатив  

для пробирок 

Рисунок 3. – 
Воронка  

химическая 

Рисунок 4. – 
Стакан  

химический 

Рисунок 5. –  
Колба  

плоскодонная 

Рисунок 6. – 
Колба  

коническая 

Рисунок 7. – 
Промывалка 
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Воронки (см. рисунок 3) применяют для переливания жидкостей, фильтрования и 

пересыпания в посуду порошкообразных веществ. 

Химические стаканы (см. рисунок 4) и колбы (см. рисунки 5, 6) применяют для приго-

товления растворов. 

Промывалки (см. рисунок 7) – колбы, приспособленные для хранения дистиллиро-

ванной воды и промывания ею тонкой струей различных осадков; имеется несколько 

конструкций. 
 

Посуда специального назначения 

Аппарат Киппа (рисунок 8) – прибор для получения газов. 

Промывные склянки (рисунок 9) применяют для промывания газов. 

 

  
Рисунок 8. – Аппарат Киппа Рисунок 9. – Промывная склянка Дрекселя 

 

Мерная посуда 

Мерные цилиндры (рисунок 10) – посуда для отмеривания определенных объе-

мов разливных жидкостей, объем от 5 до 2000 мл. 

 

     
Рисунок 10. – 

Мерные  
цилиндры 

1 – без градуировки; 
2 – с градуировкой 

Рисунок 11. –  
Пипетки 

1 – бескрановые; 
2, 3 – с краном 

Рисунок 12. –  
Бюретки 

Рисунок 13. –  
Мерная колба 
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Пипетки (см. рисунок 11) – приспособления для отмеривания точных определен-

ных объемов жидкостей. Пипетки, как правило, отградуированы на вытекание. Введя пи-

петку в сосуд, отнимают указательный палец и дают жидкости стечь по стенке сосуда. 

После того как жидкость вытечет, пипетку держат в течение еще 5 секунд прислоненной к 

стенке сосуда, слегка поворачивая вокруг оси, после чего удаляют пипетку, не обращая 

внимания на оставшуюся в ней жидкость. Следует помнить, что объем жидкости, вытека-

ющей из пипетки, зависит от способа вытекания, последний должен быть таким же, как 

и применяемый при калибровке пипеток. Поэтому никогда не следует стремиться вы-

гонять остатки жидкости из пипетки выдуванием или нагреванием рукой расширенной 

части пипетки. 

Бюретки (см. рисунок 12) – приборы для отмеривания точных объемов жидкости. 

Используют преимущественно при титровании.  

Мерные колбы (см. рисунок 13) – колбы с удлиненной шейкой, на которой 

нанесена кольцевая черта, предназначены для приготовления точных растворов. Не-

допустимо, чтобы внутри колбы, на шейке ее выше кольцевой черты, оставались кап-

ли жидкости. 

Необходимо, чтобы пипетки были хорошо вымыты и после их использования 

внутри на стенках не оставались капли жидкости. Уровень жидкости устанавливают по 

кольцевой черте: для прозрачных жидкостей – по нижнему мениску, для темноокра-

шенных – по верхнему мениску (рисунок 14). Правильное положение пипетки при уста-

новлении мениска на уровне метки показано на рисунке 15. Строение нижней части бес-

крановой бюретки приведено на рисунке 16. 

 

   
1 – мениск прозрачной жидкости;  

2 – мениск непрозрачной жидкости;  
3 – мениск ртути и других,  

не смачивающих стекло, жидкостей 

Рисунок 14. – Положение мениска 

Рисунок 15. – Положение пипетки 
при установлении мениска 

на уровне метки 

Рисунок 16. –  
Оборудование ниж-

ней части 
бескрановой  

бюретки 

 

Фарфоровая посуда 

Фарфоровая посуда имеет преимущество перед стеклянной – она позволяет вести 

прямой обогрев до температуры около 1200 оС. Недостатком фарфоровой посуды яв-

ляется ее непрозрачность и большая масса. 

Наиболее часто применяемая в лабораториях фарфоровая посуда: стаканы 

(рисунок 17), ступки с пестиками, предназначенные для измельчения твердых ве-



11 

ществ растиранием (рисунок 18), тигли (рисунок 19), которые применяют для прокали-

вания в них твердых веществ (осадков и др.), сжигания. Часто тигли имеют фарфоровую 

крышку. 

 

   
Рисунок 17. – Стакан 

фарфоровый с ручкой 

Рисунок 18. – Фарфоровая 

ступка с пестиком 

Рисунок 19. – Фарфоровый 

тигель 

 

Металлическое оборудование 

Штатив с набором муфт, лапок, колец и вилок (рисунок 20). На штативе при помо-

щи муфт и лапок закрепляют различные приборы, колбы и др. На кольца, закреплен-

ные в штативе, кладут асбестированную сетку, на которой производят нагревание хими-

ческой посуды при помощи газовой горелки. 

Треноги (рисунок 21) применяют в качестве подставки для различных приборов, 

колб и др. 

Тигельные щипцы (рисунок 22) применяют для захватывания горячих тиглей при вы-

нимании их из муфельной печи, при снимании раскаленных тиглей с фарфоровых тре-

угольников и во всех случаях работы с нагретыми до высокой температуры предметами. 

 

   
Рисунок 20. – Металлический 

штатив с набором 

Рисунок 21. – Тренога Рисунок 22. – Щипцы 
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Лабораторная работа 1 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЯРНОЙ МАССЫ ЭКВИВАЛЕНТА 

ПРОСТОГО ВЕЩЕСТВА 

 

Закон эквивалентов: вещества вступают в химические реакции в относительных коли-

чествах, пропорциональных их молярным массам эквивалентов. 

Для реакции 

dDcCbBaA   




































D

z
nC

z
nD

z
nA

z
n

1111
,                                  (1) 

где                                                          
1

1
Am

n A
z

M A
z

 
 

  
 
 

                                                            (2) 

или                                                        
1

1
AV

n A
z

V A
z

 
 

  
 
 

.                                                             (3) 

Здесь 







A

z
n

1
 – химическое количество вещества эквивалентов соединения А; 

m  – масса вещества;  

 A
z

M 1  – молярная масса эквивалентов вещества А;  

1
V A

z

 
 
 

 – объем эквивалентов вещества А. 

Следовательно, для реакции можно записать 

       D
z

M

m

C
z

M

m

B
z

M

m

A
z

M

m DCBA

1111
 . 

Расчет молярной массы эквивалентов веществ: 

1) простое вещество: 

z

BM
B

z
M

)(1









,                                                              (4) 

где )(BM  – молярная масса вещества;  

z  – валентность данного элемента; 

для простого газообразного вещества 
1 B B

B B B B

V V
V B

z z n N

 
  

 
,  

где  Bn  – валентность элемента, образующего газообразное простое вещество; 

BN  – число атомов в молекуле простого газообразного вещества, 
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2

2 2

2
1 22 4

5 6
2 2

,
,

О

О О О

V
V О

z n N

 
    
   
 

 л/мольэк; 

или 

2 2

2 2 2 2

2
1 O O

O O O O

M Mr
M O

z z n N

 
   
  
 

  

2

2
1 32

8
2 2O

M O
z

 
   
  
 

; 

2) сложное вещество: 

а)  основание:  

OHz

оснM
осн

z
M

.)(
.

1









,                                                         (5) 

где  .)(оснM  – молярная масса основания; 

OHz  – число гидроксильных групп; 

б)  кислота:  

Hz

кислM
кисл

z
M

.)(
.

1









,                                                       (6) 

где  .)(кислM  – молярная масса кислоты;  

Hz  – число атомов водорода, способных замещаться на металл; 

в)  соль:  

z

солиM
соли

z
M

)(1









,                                                       (7) 

где  )(солиM  – молярная масса соли;  

o
MeMe nNz  ,                                                              (8) 

где  MeN  и 
o
Men  – число атомов металла и его степень окисления соответственно;  

г)  оксид:  

z

оксM
окс

z
M

)(
.

1









,                                                      (9) 

где  )(оксM  – молярная масса оксида; 

o
ОО nNz  ,                                                              (10) 

где  ОN  и o
Оn  – число атомов кислорода и его степень окисления соответственно. 

Следует обратить внимание на следующее: объем газообразного вещества, участ-

вующего в реакции, должен быть указан при нормальных условиях (н.у.) – 101325 Па и 

273 К (0 С); если же объем указан при любых других условиях, то используя уравнение 

Менделеева – Клапейрона  

pV nRT ,                                                              (11) 

его необходимо привести к объему в нормальных условиях. 
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Пример расчета 

При взаимодействии 0,376 г металла с кислотой выделяется 0,468 л водорода, 

измеренного при нормальных условиях (н.у.). Определить молярный объем эквивален-

тов водорода, зная, что молярная масса эквивалентов металла равна 8,99 г/мольэк.  
 

Согласно закону эквивалентов (1):  
 

2

2
1 1

Me H

n Me n H
z z

  
  
    

 или 2

2

2

1 1

HMe

Me H

Vm

M Me V H
z Z


   
   

    

, 

где 
2

2
1

11 2,
H

V H
z

 
  
 
 

 л/мольэк. 

С учетом данных условия:  

0 376 0 468

11 21

, ,

,

Me
M Me

z


 
 
 

 
1

9
Me

M Me
z

 
 

 
 г/мольэк. 

 

Экспериментальная часть 

 

Цель: определение молярной массы эквивалента металла. 

Реактивы: раствор HCl, навеска металла. 

Посуда: мерный цилиндр, плоскодонная или коническая колба, пинцет, бю-

ретка, уравнительный сосуд, стакан емкостью 2–3 мл для навески металла. 
 

Порядок работы 

1. Измерение объема выделившегося водорода. 

2. Расчет массы выделившегося водорода. 

3. Расчет молярной массы эквивалента металла. 

4. Расчет относительной погрешности определения молярной массы эквивалента 

металла. 

5. Заполнение итоговой таблицы опыта. 

6. Вывод. 
 

1. Измерение объема выделившегося водорода. 

Измерение объема водорода проводят при помощи прибора, показанного на 

рисунке 23. 

В реакционную колбу 2 при помощи мерного цилиндра вносят 6 мл раствора HCl 

(ВНИМАНИЕ! Для магния берем 15%-й раствор HCl, а для цинка – раствор кислоты 2:1). 

Навеску металла помещают в стакан 3 и осторожно пинцетом ставят в реакционную 

колбу так, чтобы металл до начала опыта не соприкасался с кислотой. Затем уравни-

тельный сосуд 1 поднимают до крана 6 на бюретке 5, ждут, пока бюретка не заполнит-

ся водой до крана, и кран закрывают. Реакционную колбу плотно закрывают пробкой 
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и открывают кран! При этом уровень воды немного опустится и установится на опреде-

ленной отметке бюретки (если уровень воды падает непрерывно, значит, прибор не герме-

тичен, обратитесь к лаборанту).  

 

 

1 – уравнительный сосуд;  
2 – реакционная колба;  
3 – стакан для навески металла;  
4 – навеска металла;  
5 – бюретка;  
6 – кран 
 
Рисунок 23. – Прибор для измерения объема водорода 

 

Легким и быстрым движением качните реакционную колбу – металл соприкоснется 

с кислотой и начнется выделение водорода, который вытесняет воду из бюретки. 

2 22Me HCl MeCl H      

После прекращения реакции дайте прибору охладиться, а затем измерьте объем 

выделившегося водорода. Для этого уравнительный сосуд поднесите к бюретке и добей-

тесь совпадения уровня воды в бюретке с уровнем воды в уравнительном сосуде. Объем 

выделившегося водорода складывается из объема, найденного по бюретке, и объема 

прибора (цифра на выпуклой части бюретки). 
Исходные данные для расчетов вносят в таблицу (таблица 1). 

 

Таблица 1. – Исходные данные для расчетов 

Параметр Обозначение 
Единица 

измерения 
Численное значение 

Навеска металла т(Ме) кг  

Валентность металла z –  

Температура Т К  

Давление атмосферное Ратм Па  

Давление насыщенного водяного пара ОНР 2
 Па  

Парциальное давление водорода 
2НР

 Па  

Объем выделившегося водорода V м3  

 

2. Расчет массы выделившегося водорода. 

Массу выделившегося водорода (кг) рассчитывают по уравнению Менделеева – 

Клапейрона 

TR

MVP
Hm

H




 2)( 2 , 



16 

где V – объем выделившегося водорода, м3 (1 мл = 10–6 м3);  

М – молярная масса водорода, М = 2∙10–3 кг/моль;  

R – универсальная газовая постоянная, R = 8,31 (Па∙м3)/(моль∙К);  

T – температура, К;  

РН2 – парциальное давление водорода, Па, которое определяют следующим обра-

зом:
ОНатмН РРР

22
  – выделившийся водород находится над поверхностью воды, т.е. 

содержит водяной пар, поэтому для определения РН2 нужно из величины атмосферного 

давления (определяют по барометру) вычесть величину давления насыщенных водяных 

паров при данной температуре (справочная величина). 
 

3. Расчет молярной массы эквивалента металла. 

В соответствии с законом эквивалентов для уравнения реакции 

2 22Me HCl MeCl H     

можно записать  

2

2
1 1

Me H

n Me n H
z z

  
       

 или 2

2

2

1 1

HMe

Me H

mm

M Me M H
z z


   
   

    

 

 2

2

2
1

1
Me

H

Me H

m M H
z

M Me
z m

 
  

     
 

, 

где 
1

Me

M Me
z

 
 
 

 – молярная масса эквивалента металла, рассчитанная на основа-

нии данных эксперимента, т.е. практическая молярная масса эквивалента металла 

 
.

1
практ

M Me
z

, кг/моль;  

( )m Me  – навеска металла, кг (1 г = 10–3 кг);  

2( )m H  – масса водорода, кг;  

 2
1

2
M H  – молярная масса эквивалента водорода, кг/моль. 

 

4. Расчет относительной погрешности определения молярной массы эквива-

лента металла. 

Любое измерение проводится с определенной точностью, т.е. содержит некоторую 

относительную погрешность ( , % ), которая определяется из соотношения 

   

 
. .

.

1 1

% 100
1

, %
теор практ

теор

M Me M Me
z z

M Me
z



   , 
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где   
.

1
теор

M Me
z

 – теоретическая молярная масса эквивалента металла (рассчитан-

ная исходя из данных периодической системы химических элементов по формуле (4)), 

кг/моль. 

5. Результаты измерений и расчетов представляют в виде итоговой таблицы 

(таблица 2). 

 

Таблица 2. – Итоговая таблица  

Параметр Обозначение 
Единица 

измерения 
Численное значение 

Масса выделившегося водорода т(Н2) кг  

Относительная атомная масса металла Ar а.е.м.  

Молярная масса эквивалента металла  
теоретическая 

M[(1/z)Ме]теор. кг/моль 
 

Молярная масса эквивалента металла  
практическая 

M[(1/z)Ме]практ. кг/моль 
 

Относительная погрешность 
определения 

Δ % 
 

 

6. Вывод. 

Практическая молярная масса эквивалента металла равна … кг/мольэк (погреш-

ность определения …%). Для исследования был предложен металл … (валентность 

металла …, относительная атомная масса металла … а.е.м.) 

 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Дать определение понятия «эквивалент». 

2. Сформулировать закон эквивалентов. 

3. 0,604 г двухвалентного металла вытеснили из кислоты 581 мл водорода, 

собранного над водой при 18 оС и давлении 105,6 кПа. Давление насыщенного пара 

воды при 18 оС составляет 2,1 кПа. Найти относительную атомную массу металла. 

Задачу решите, не прибегая к написанию уравнения реакции. 

4. При 17 оС и давлении 780 мм рт. ст. масса 624 мл газа равна 1,56 г. Вычис-

лить молярную массу газа. 

5. При взаимодействии 3,24 г трехвалентного металла с кислотой выделяется 4,03 л 

водорода (н.у.). Вычислить 
1

M Me
z

 
 
 

 и атомную массу металла. 

6. При сгорании 5 г алюминия образуется 9,0 г окиси алюминия. Определить 

1
M Al

z

 
 
 

 и его оксида. 

7. Вычислить массу 0,5 л кислорода при нормальных условиях. 

8. Определить эквивалент и молярную массу эквивалентов фосфора, кислорода 

и брома в соединениях РН3, Н2О, HBr. 
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9. Написать уравнение взаимодействия серной кислоты с гидроксидом натрия 

с образованием гидросульфата натрия. Определить молярную массу эквивалента серной 

кислоты в данной реакции. 

 

Отсканируйте QR-коды для перехода 

 к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 2 

ПРИГОТОВЛЕНИЕ РАСТВОРОВ 
 

Раствором называют гомогенную систему переменного состава, состоящую 

из двух или более компонентов. 

На практике чаще всего состав растворов выражают с помощью следующих величин: 

массовая доля, молярная концентрация вещества и молярная концентрация эквивалента 

вещества. 

Массовая доля растворенного вещества – это отношение массы растворенно-

го вещества ( вавm  ) к массе раствора ( рарm  ) 

. .
. . 100%

р в
р в

р ра

m

m 

   .                                                    (12) 

Следует учесть, что рарраррар Vm     или лярвррар mmm   .. ,  

где mв-ва – масса растворенного вещества, г;  

mр-ра – масса раствора, г;  

р-ра – плотность раствора, г/мл;  

Vр-ра – объем раствора, мл. 

Молярная концентрация растворенного вещества (или молярность) – это отноше-

ние количества моль растворенного вещества (n) к объему раствора (V) или число 

моль растворенного вещества в 1 дм3 раствора 

рар

вав
вав

V

n
C




   (моль/дм3)                                            (13) 

или 

рарвав

вав
вав

VМ

m
C







 ,                                                (14) 

где  mв-ва – масса растворенного вещества, г;  

Мв-ва – молярная масса растворенного вещества, г/моль;  

V – объем раствора, дм3. 

Варианты записи для молярной концентрации:  

С( 2 4H SO ) = 0,1 моль/дм3= 0,1 М. 

Молярная концентрация эквивалента растворенного вещества – это отношение 

количества эквивалентов (числа моль эквивалентов) растворенного вещества 

( (1/ )n zB ) к объему раствора (V) (или число моль эквивалентов растворенного веще-

ства в 1 дм3 раствора) 

рарV

B
z

n

B
z

C




















1

1 , мольэкв/дм3,                                    (15) 



рар

вав

VB
z

М

m
B

z
C























1

1 ,                                                  (16) 
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где  mв-ва – масса растворенного вещества, г;  









B

z
М

1
 – молярная масса эквивалентов растворенного вещества, г/мольэкв;  

V – объем раствора, дм3. 

Возможны два варианта записи: C(1/2 2 4H SO ) = 0,1 мольэкв/дм3 = 0,1н. 

 

Экспериментальная часть 
 

Цель работы: определение молярной концентрации эквивалентов методом 

титрования. 

Реактивы: Na2CO3 – ...%-й раствор; 0,1н раствор HCI; метилоранж. 

Посуда: мерная колба, пипетка, бюретка, колбы для титрования. 

Порядок работы 

1. Расчет необходимого объема исходного раствора Na2CO3 для приготовления 

50 мл ...н раствора. 

2. Титрование аликвотных частей приготовленного раствора Na2CO3 0,1н раство-

ром HCl в присутствии метилоранжа. 

3. Обработка результатов титрования. 

4. Вывод. 

 

В основе определения молярной концентрации эквивалентов раствора Na2CO3 

лежит процесс титрования. Он заключается в том, что к определенному объему (аликвот-

ной части) приготовленного раствора карбоната натрия постепенно прибавляют раствор ре-

агента с точно известной концентрацией (титрант) – 0,1н раствор HCl. Титрант находится 

в бюретке, а титруемый раствор (раствор, к которому приливают титрант) – в колбе для 

титрования. Титрование проводят в присутствии индикатора – метилоранжа, 3–5 капель 

которого добавляют к раствору Na2CO3 в колбу для титрования. При добавлении раствора 

HCl к раствору Na2CO3 в колбе для титрования протекает реакция 

OHCONaClHClCONa 2232 22  . 

Добавление титранта к титруемому раствору ведут до перехода окраски раствора 

в колбе из желтой в розовую. Переход окраски в розовую свидетельствует о том, что весь 

карбонат натрия прореагировал. После этого по бюретке отмечают объем раствора HCl, 

пошедшего на титрование, и рассчитывают молярную концентрацию эквивалентов 

Na2CO3. 
 

1. Расчет необходимого объема Na2CO3. 

Пример расчета 

Пусть, например, требуется приготовить 50 мл 0,1н раствора Na2CO3 из раствора 

с плотностью 1,077 г/мл (что отвечает 7,28%-му раствору): 

1) определяем молярную массу эквивалента (г/моль) Na2CO3 по формуле 

z

XM
X

z
М

)(
)1(  , 
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где  М(Х) – молярная масса вещества Х, г/моль;  

z – число эквивалентности вещества Х, 

  мольгCONaМ /53
2

г/моль106

2
1

32 
 
г/моль; 

2) определяем массу (г) Na2CO3, которая должна содержаться в 50 мл 0,1н 

раствора Na2CO3: 

а) определяем исходя из формулы (15), какое количество эквивалентов (моль) 

Na2CO3 содержится в 50 мл 0,1н раствора по формуле  

2 3 2 3
1 1

2 2
n Na CO C Na CO V
   

    
   

 

 2 3
1

0,1 0,05 0,005
2

3 3
эк экмоль /дм дм мольn Na CO

 
   

 
; 

б) находим массу (г) данного количества эквивалентов Na2CO3 по формуле 

1

1
Am

n A
z

M A
z

 
 

  
 
 

. 

2 3 2 3 2 3
1 1

2 2
Na COm n Na CO M Na CO

   
    

   
 

2 3
0,005 53 0,265экмоль г/моль гNa COm     г; 

3) находим массу (г) 7,28%-го раствора, в которой будет содержаться 0,265 г 

Na2CO3 исходя из формулы  

. . /р в в ва р раm m     

вав

рар

m
m 

  , 

где  mв-ва – масса растворенного вещества, г;  

 – массовая доля вещества в растворе в долях от единицы 

.64,3
0728,0

265,0
г

г
m рар 

 
г;

 

4) рассчитываем необходимый объем 7,28%-го исходного раствора. 

Поскольку рарраррар Vm    ,  

где  р-ра – плотность раствора, г/мл;  

Vр-ра – объем раствора, мл, 

то 

/раррар mV   , .4,3379,3
/077,1

64,3
млмл

млг

г
V рар 

 
мл. 

Таким образом, для приготовления 50 мл 0,1н раствора Na2CO3 из раствора 

с ρ = 1,077 г/мл и  = 7,28% необходимо отмерить пипеткой 3,4 мл этого раствора, пе-

ренести в мерную колбу на 50 мл, довести до метки дистиллированной водой и тщатель-

но перемешать. 
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2. Титрование аликвотных частей приготовленного раствора Na2CO3 0,1н 

раствором HCl. 

В три конические колбы с помощью пипетки отобрать по 5 мл приготовленного 

раствора Na2CO3 (этот объем называется аликвотной частью раствора), добавить в каж-

дую колбу 1–3 капли метилоранжа, перемешать и титровать (добавлять по каплям) 0,1н 

раствором НСl до перехода окраски раствора в розовую. Во время титрования раствор 

перемешивают встряхиванием после добавления каждой порции кислоты. Все колбы 

титруют до одинакового оттенка. 
 

3. Обработка результатов титрования. 

Пусть на титрование раствора Na2CO3 пошло V1 = 4,9 мл, V2 = 5,0 мл, V3 = = 4,6 мл 

кислоты. Средний объем затраченной кислоты равен 

мл
VVV

Vк 9,4
3

8,40,59,4

3

321 





  мл. 

В соответствии с законом эквивалентов для протекающей реакции можно 

записать  

2 3

2 3
1 1

HCl Na CO

n HCl n Na CO
z z

  
       

, 

с учетом формулы (15) получаем 

2 3

2 3 2 3
1 1

( ) ( )
HCl Na CO

C HCl V HCl C Na CO V Na CO
z z

   
         

 

 2 3 2 3
1 1

( ) / ( )
2 1

C Na CO C HCl V HCl V Na CO
   

    
   

, 

где  C(1/1HCl) – молярная концентрация эквивалентов соляной кислоты, мольэк/л;  

V(Na2CO3) – объем аликвоты карбоната натрия, 5 мл. 

В итоге получаем значение молярной концентрации эквивалентов по результатам 

эксперимента (практическая концентрация) 

 
3

2 3
.

4 9 01 /1 0 098
2 5

3
эк

, ,
,  моль /дмэк

практ

мл моль дм
С Na CO

мл


  . 

Относительную погрешность определения рассчитаем по формуле 

   

 

2 3 2 3
. .

2 3
.

1 1
2 2

100
1

2

,% %
теор практ

теор

C Na CO C Na CO

C Na CO



     ,
01 0 098

100 2
01


   

, ,
, % % %

,
. 

4. Вывод: молярная концентрация эквивалентов Na2CO3 равна 0,098 моль/дм3, что 

составляет относительную погрешность 2%. 
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ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Какие способы выражения состава растворов Вы знаете? 

2. Назовите посуду, используемую в этой работе. 

3. В чем заключается процесс титрования? Что такое индикатор? 

4. Запишите уравнение реакции, протекающей в данной работе при титровании. 

5. Сколько миллилитров 96%-го (по массе) раствора H2SO4 (ρ = 1,84 г/мл) нужно 

взять для приготовления 1 л 0,25н раствора? Опишите последовательность приготовления 

раствора. 

6. Определите молярную концентрацию раствора, содержащего 6,8 г КОН 

в 250 мл. 

7. Сколько граммов растворенного вещества содержит 1 литр 0,015н раствора 

3 4H PO ? 

8. Какой объем 0,15н раствора 2 3Na CO  потребуется для взаимодействия 

с 400 мл 0,24н раствора 3HNO ? 

 

Отсканируйте QR-коды для перехода  

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 3 

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

 
Химическая кинетика 

 

Химическая кинетика – раздел химии, в котором изучаются скорости  

и механизмы химических реакций. 

В зависимости от агрегатного состояния веществ реакции бывают гомогенными 

и гетерогенными. 

Гомогенная реакция – это реакция, протекающая с участием веществ, нахо-

дящихся в одинаковом агрегатном состоянии. 

Например: 
)(2)(2)(2 22 ггг ОНОH  . 

Гетерогенная реакция – это реакция, протекающая с участием веществ, 

находящихся в разных агрегатных состояниях, или же любая реакция, протекающая 

на поверхности твердого катализатора. 

Например: 
)(2)(2)( ггтв СООС  ; )(62

Ni
)(2)(42 ггг НСННС  . 

Скорость любой химической реакции зависит от следующих факторов: 

а) природы реагирующих веществ; 

б) концентрации реагирующих веществ; 

в) температуры; 

г) присутствия катализаторов. 

Скорость гетерогенных реакций (протекающих в неоднородных системах) зависит: 

а) от величины поверхности раздела фаз (увеличивается с увеличением поверх-

ности раздела); 

б) скорости подвода реагирующих веществ к поверхности раздела фаз и ско-

рости отвода от нее продуктов реакции. 

Влияние природы реагирующих веществ на скорость реакции выражается в том, 

что при одних и тех же условиях различные вещества взаимодействуют друг с другом 

с разной скоростью. 

При увеличении концентрации реагирующих веществ скорость реакции 

увеличивается, т.к. при увеличении количества вещества в единице объема увеличива-

ется число столкновений между частицами реагирующих веществ. 

Зависимость скорости реакции от концентрации 

Зависимость скорости химической реакции от концентрации определяется за-

коном действия масс: в изотермическом процессе скорость химической реакции 

прямо пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ 

(в степенях с показателями, равными стехиометрическим коэффициентам в урав-

нении реакции). 

Для реакции в общем виде dDcCbBaA   ее скорость согласно закону дей-

ствия масс выражается соотношением 

b
B

a
A CCk  , 
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где  
AC  и 

BC  – молярные концентрации реагирующих веществ; 

k  – константа скорости данной реакции;  

a  и b  – стехиометрические коэффициенты уравнения реакции. 

Следует иметь в виду, что концентрация газообразных веществ изменяется про-

порционально давлению: чем выше давление, тем меньше объем, а значит больше 

концентрация. 

Для гетерогенной реакции, например: 
)(2)(2)( ггтв СООC  . 

Выражение для скорости реакции будет иметь вид 

22 OO pkCk  , 

где  С – концентрация;  

р – давление. 

При этом концентрация веществ в твердом состоянии (в данном случае – угле-

рода) будет практически постоянной величиной, поэтому на скорость реакции влиять 

не будет и в выражение скорости реакции не входит. 

Зависимость скорости реакции от температуры приближенно определяется эмпи-

рическим правилом Вант-Гоффа (выполняется для реакций, протекающих при обычных 

температурах 273–373 К):  

при повышении температуры на каждые 10 скорость большинства реакций 

увеличивается в 2–4 раза 







T

T 10   или  10

12

1

2

TT

T

T


 



, 

где    – скорость реакции при определенных температурах (
1T

  – скорость реак-

ции при температуре Т1, 
2T – скорость реакции при температуре Т2);  

Т – температура;  

 – температурный коэффициент реакции, который показывает, во сколько раз воз-

растает скорость реакции (или константа скорости) при повышении температуры на 10 C. 

Одним из важнейших факторов, которые влияют на скорость реакции, является 

присутствие катализатора. Катализатором называется вещество, которое ускоряет 

реакцию, но не расходуется в результате реакции. 

 

Химическое равновесие 

 

Все химические реакции делятся на два типа: обратимые и необратимые. 

Необратимые – протекают до полного израсходования одного из веществ 

и не способны менять свое направление при изменении температуры и давления 

(т.е. протекают только в одном направлении). 

Например: 23 322 OKClКСlO  , молькДжHr /460  . 

Обратимые – протекают одновременно при данных условиях как в прямом, так и в 

обратном направлении (в уравнениях обратимых реакций ставится знак обратимости (). 

Например: )(2)(2 гж OHOH  , молькДжHr /9,430  . 
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Большинство химических реакций являются обратимыми. 

В определенный момент времени (
1t ) в системе наступает подвижное равновесие, 

при котором скорости прямой и обратной реакции равны, т.е. 


  . 

Поскольку химическое равновесие обусловливается не прекращением реакции, 

а равенством скоростей двух противоположных процессов, то оно является равновес-

ным динамическим (подвижным). 

Состояние химического равновесия количественно характеризуют величиной кон-

станты равновесия, которая выводится на основе закона действия масс. 

Для реакции в общем виде  

)()()()( гггг dDcCbBaA 
 

константа равновесия записывается следующим образом: 

ba

dc

c
BA

DC
K

][][

][][




 , 

где  [C], [D], [A], [B] – равновесные концентрации реагентов, показатели степеней при 

концентрациях равны стехиометрическим коэффициентам. 

Приведенное уравнение для Кс является математическим выражением закона дей-

ствия масс применительно к обратимым реакциям:  

при постоянной температуре отношение произведения равновесных концен-

траций (или парциальных давлений) конечных веществ к произведению равновесных 

концентраций (или парциальных давлений) исходных веществ есть величина, которую 

принято называть константой равновесия. 

Изменение условий (температура, давление, концентрация), при которых систе-

ма находится в состоянии химического равновесия, вызывает нарушение равновесия 

в результате неодинакового изменения скоростей прямой и обратной реакции. С течени-

ем времени в системе устанавливается новое химическое равновесие, соответствующее 

новым условиям. Переход из одного равновесного состояния в другое называется сдви-

гом или смещением положения равновесия. 

Направление смещения положения химического равновесия в результате изме-

нения внешних условиях определяется принципом Ле Шателье: 

если на систему, находящуюся в состоянии равновесия, оказать внешнее воз-

действие (изменить температуру, давление, концентрацию), то равновесие смеща-

ется в сторону того процесса, который уменьшает это воздействие. 

Влияние концентрации реагирующих веществ. Если в равновесную систему вво-

дится какое-либо из участвующих в реакции веществ, то равновесие смещается в сторону 

той реакции, при протекании которой данное вещество расходуется. Если из равновес-

ной системы выводится какое-либо вещество, то равновесие смещается в сторону той реак-

ции, при протекании которой данное вещество образуется. 

Влияние температуры. При нагревании системы равновесие смещается в сто-

рону эндотермической реакции; при охлаждении – в сторону экзотермической реакции. 

Влияние давления. При повышении давления равновесие смещается в сторону 

уменьшения объема реагирующих веществ. Давление влияет на равновесие реакций с 

участием газообразных веществ. 
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Экспериментальная часть 
 

Цель: изучить влияние различных факторов на скорость химических реакций, состоя-

ние химического равновесия, условия смещения равновесия. 

 

1. Исследование влияния различных факторов на скорость химических 

реакций. 
 

Опыт 1.1. Влияние концентрации тиосульфата натрия на скорость химической 

реакции. 

Взаимодействие тиосульфата натрия Na2S2O3 с серной кислотой протекает медлен-

но и сопровождается выпадением в осадок серы (вначале появляется помутнение, 

а затем сера оседает на стенках пробирки плотным слоем): 

OHSOSSONaSOHOSNa 224242322  . 

Скорость реакции можно условно выразить как величину, обратную времени проте-

кания реакции (от момента смешения реагентов до помутнения раствора). 

Возьмите пять сухих пробирок и приготовьте растворы тиосульфата натрия различ-

ных концентраций: в первой – С; во второй – 2С; в третьей – 3С; в четвертой – 4С; в пятой – 

5С (таблица 3). 

 
Таблица 3. – Приготовление раствора тиосульфата натрия различной концентрации 

Вариант А Б В 

Номер пробирки 1 2 3 4 5 1 2 3 4 5 1 2 3 4 5 

Концентрация 
Na2S2O3 

с 2с 3с 4с 5с с 2с 3с 4с 5с с 2с 3с 4с 5с 

Число капель  
раствора Na2S2O3 

2 4 6 8 10 4 8 12 16 20 3 5 7 9 12 

Число капель Н2О 8 6 4 2 0 16 12 8 4 0 9 7 5 3 0 

 
В первую пробирку внесите 2 капли 2н раствора серной кислоты, одновременно 

включив секундомер. В момент появления помутнения секундомер выключите (для лучшего 

протекания реакции пробирку с полученным раствором встряхните). Таким образом, полу-

чите время протекания реакции τ1 в секундах. Аналогично определите время течения 

реакции во второй, третьей, четвертой, пятой пробирках – τ2, τ3, τ4, τ5 соответственно. 

Вычислите условную скорость реакции в каждой пробирке υ1, υ2, υ3, υ4, υ5 как величи-

ну, обратную времени (υ = 1/τ). Полученные данные занесите в таблицу 4. 

 
Таблица 4. – Определение скорости реакции 

Концентрация Na2S2O3 Время течения реакции τ, с 
Скорость реакции 

в условных единицах υ, с–1 

с 
2с 
3с 
4с 
5с 
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Составьте уравнение реакции взаимодействия тиосульфата натрия с серной кисло-

той. Постройте график зависимости скорости реакции от концентрации реагирующих 

веществ ( )(cf ) и сделайте вывод о влиянии концентрации на скорость реакции. 

 

Опыт 1.2. Влияние концентрации иодата калия на скорость химической 

реакции. 

При взаимодействии иодата калия с сульфитом натрия в присутствии серной кислоты 

в растворе образуются сернистая и иодноватая кислоты, которые реагируют между собой: 

1) 3 2 3 2 4 3 2 3 2 4 2 42 2 2KJO Na SO H SO HJO H SO K SO Na SO      ; 

2) 42332 33 SOHHJHJOSOH  . 

С момента появления в растворе иодоводорода параллельно протекают два про-

цесса: 

3) OHJHJOHJ 223 335  ; 

4) HJSOHOHSOHJ 6333 422322  . 

При этом реакция 4) идет значительно быстрее реакции 2). Поэтому появление 

свободного иода в растворе происходит только после полного окисления сернистой кис-

лоты. С увеличением концентрации иодата калия пропорционально повышается кон-

центрация иодноватой кислоты, а следовательно, скорость процесса, протекающего 

с ее участием. Началом реакции следует считать момент сливания растворов, а концом – 

момент появления в растворе свободного иода. Выделение даже незначительного количе-

ства свободного иода легко обнаруживается в присутствии крахмала (раствор приобре-

тает синий цвет). 

В четыре стакана налейте по 15 мл раствора Na2SO3, подкислите раствором серной 

кислоты (по 4 капли в каждый стакан) и добавьте по 6 капель крахмала. В четыре других 

стакана налейте: 

№ 1 – 2,5 мл раствора КIO3 (или NaIO3) и 15 мл Н2О; 

№ 2 – 5 мл раствора КIO3 (или NaIO3) и 10 мл Н2О; 

№ 3 – 10 мл раствора КIO3 (или NaIO3) и 5 мл Н2О; 

№ 4 – 15 мл раствора КIО3 (или NaIO3). 

Содержимое стаканов с Na2SO3 и KIO3 (H2O) попарно слейте и засеките время 

появления синего окрашивания τ. Вычислите условную скорость реакции в каждом 

стакане υ1, υ2, υ3, υ4 как величину, обратную времени (υ = 1/τ). Полученные данные занеси-

те в таблицу 5. 

 

Таблица 5. – Результаты зависимости скорости реакции от концентрации 

Концентрация NaIO3 
Время появления 

синего окрашивания τ, с 
Скорость реакции 

в условных единицах υ, с–1 

с 
2с 
3с 
4с 
5с 
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Напишите уравнения протекающих процессов. Постройте график зависимости 

скорости реакции (в условных единицах) от концентрации КIO3. Сделайте вывод о влия-

нии концентрации на скорость реакции. 
 

Опыт 1.3. Влияние температуры на скорость реакции взаимодействия тиосуль-

фата натрия с серной кислотой при постоянной концентрации (описание протекающего 

процесса см. в опыте 1.1). 

Возьмите термостат с коническими пробирками и заполните его холодной водо-

проводной водой (исходная температура) так, чтобы пробирки были погружены в воду. 

Температуру воды измеряйте термометром. Затем в одну пробирку налейте до половины 

2н раствор серной кислоты и опустите в него пипетку, в другую пробирку – 10 капель 

1н раствора тиосульфата натрия Na2S2O3. Выдержите пробирки с растворами в термоста-

те при данной температуре 5 мин и, не вынимая пробирку с тиосульфатом натрия из 

термостата, добавьте в нее 2 капли 2н раствора серной кислоты из пробирки, находя-

щейся в том же термостате. Измерьте секундомером время τ от момента добавления кис-

лоты до появления заметного помутнения. Повторите опыт еще при двух температурах, 

каждый раз увеличивая температуру воды в термостате на 10 оС выше. При последующих 

измерениях пробирки достаточно выдерживать 3 мин. 

Температуру воды в термостате меняйте следующим образом: часть холодной 

отлейте, прибавьте горячей, повышая температуру воды на 10 оC. 

Вычислите условную скорость реакции при каждой температуре υ1, υ2, υ3 как величи-

ну, обратную времени (υ = 1/τ). Полученные данные занесите в таблицу 6. 

 

Таблица 6. – Результаты опыта 
Температура опыта, 

оС 
Время течения реакции τ, с 

Скорость реакции 
в условных единицах υ, с–1 

   

 

Составьте уравнение реакции взаимодействия тиосульфата натрия с серной кисло-

той. Постройте график зависимости скорости реакции (в условных единицах) от температу-

ры. Сделайте вывод о зависимости скорости реакции от температуры. 
 

Опыт 1.4. Влияние катализатора на скорость химической реакции. 

Опыт 1.4 (а) 

В три пробирки накапайте по 15 капель 3%-го пероксида водорода Н2О2 и при-

бавьте по 1/4 микрошпателя: оксида марганца (IV) МnО2 – в первую пробирку, оксида 

хрома (III) Сr2О3 – во вторую и оксида кремния (IV) SiO2 – в третью. В каких пробирках замет-

но разложение пероксида водорода? Наблюдайте выделение кислорода (проба тлеющей 

лучинкой). 

Данный опыт нужно проводить в следующем порядке: в пробирку капаете раствор 

Н2О2, готовите тлеющую лучинку, насыпаете в пробирку приготовленный оксид и тут же 

опускаете лучинку (но не касаетесь ею раствора). Возгорание лучинки служит признаком 

выделения кислорода. 

Напишите уравнение реакции разложения пероксида водорода. Какие из добавлен-

ных оксидов являются катализаторами разложения пероксида водорода? 
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Опыт 1.4 (б) 

В две пробирки накапайте по 10 капель раствора индигокармина. В одну 

добавьте 1–2 капли 0,5н раствора хлорида железа (III) FeCl3. Затем в обе пробирки добавьте 

6–8 капель 3%-го раствора пероксида водорода. Наблюдайте обесцвечивание раствора 

индигокармина из-за разложения пероксида водорода. В какой пробирке это происходит 

быстрее? Напишите уравнение разложения пероксида водорода. Какое вещество влияет 

на ускорение этого процесса? 
 

Опыт 1.4 (в) (проводится под тягой) 

Тщательно разотрите в фарфоровой чашечке (чашка должна быть абсолютно су-

хой) два микрошпателя порошка алюминия и один микрошпатель кристаллического 

иода. Протекает ли реакция между алюминием и иодом? Полученную смесь соберите 

холмиком и обратным концом микрошпателя проделайте углубление (в виде кратера). 

В полученный кратер капните каплю воды. Вскоре наблюдайте бурную реакцию образо-

вания трииодида алюминия AlI3, сопровождающуюся большим выделением тепла, за счет 

которого происходит возгонка иода – пары фиолетового цвета. Запишите уравнение реак-

ции между алюминием и иодом. Укажите, чем является вода в данной реакции? 
 

Опыт 1.4 (г) 

В две пробирки налейте по 1 мл 2н раствора соляной кислоты и опустите в них 

по одному кусочку цинка. Когда в пробирках станет заметным выделение пузырьков 

водорода, в одну из них добавьте 3–5 капель раствора формалина. Как изменяется ско-

рость реакции в присутствии формалина? Чем в данной реакции является формалин? 

Составьте уравнение реакции взаимодействия цинка с соляной кислотой. 
 

Опыт 1.5. Зависимость скорости реакции от площади поверхности реагиру-

ющих веществ. 

Возьмите небольшой кусочек мрамора и приблизительно столько же мрамора 

в порошке на листке бумаги. Налейте в 2 пробирки на ¼ их объема 2н соляной кислоты 

и добавьте мрамор (кусочек в одну пробирку, порошок в другую). Наблюдайте за скоро-

стью реакции в обеих пробирках. В какой пробирке реакция идет более интенсивно? 

Напишите уравнение протекающей реакции. Сделайте вывод о влиянии 

поверхности соприкосновения на скорость реакции. 

 

2. Изучение влияния различных факторов на смещение химического равновесия. 
 

Опыт 2.1. Влияние температуры на смещение химического равновесия. 

Опыт 2.1 (а) (проводится под тягой) 

Реакция полимеризации диоксида азота протекает по уравнению 

4222 ONNO  ; кДж/моль,3954 o
r H . 

Газ NO2 – темно бурого цвета, N2O4 – бледно-желтый, почти бесцветный. Поэто-

му по изменению окраски газовой смеси можно судить об изменении концентрации ее 

компонентов, т.е. о смещении равновесия в сторону прямой или обратной реакции. 
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Возьмите U-образную трубку и заполните ее диоксидом азота, который получите 

взаимодействием концентрированной азотной кислоты с медной стружкой по реакции 

OHNONOCuHNOСu 22233 22)(4  . 

Оба конца трубки плотно закройте резиновыми пробками. Перевернув ее концами 

вниз, поместите одно колено трубки в стакан с горячей водой, другое – в стакан с холод-

ной водой (воду приготовьте заранее). Наблюдайте уменьшение интенсивности бурой 

окраски в колене, которое находится в холодной воде, и усиление окраски в колене, 

находящемся в горячей воде. В каком направлении происходит смещение равновесия об-

разования оксидов азота при нагревании и охлаждении? На основании принципа 

Ле-Шателье сделайте вывод о влиянии температуры на смещение химического равновесия. 
 

Опыт 2.1 (б) 

Крахмал представляет собой смесь полисахаридов, их макромолекулы имеют слож-

ный состав, который можно условно обозначить формулой [К]. Даже со следовыми коли-

чествами иода крахмал образует адсорбционное соединение синего цвета (иодокрахмал). 

Данная реакция обратима, и ее можно условно представить схемой 

иод + крахмал ↔ иодокрахмал;   ΔНх.р. < 0. 

В пробирку накапайте 10 капель раствора крахмала и добавьте 1 каплю 0,1н рас-

твора иода. Что наблюдаете (при получении очень интенсивной окраски содержимое 

пробирки можно разбавить дистиллированной водой)? Нагрейте пробирку и наблюдайте 

изменение окраски. Затем подождите, пока раствор в пробирке остынет. Что произошло 

с раствором? 

На основании принципа Ле-Шателье сделайте вывод о влиянии температуры 

на смещение химического равновесия. 
 

Опыт 2.1 (в) 

В водном растворе аммиака существует равновесие 

o
r HOHNHOHNH  

среда щелочная
4

среда янейтральна
23 ,  0. 

Накапайте в пробирку 10 капель дистиллированной воды, добавьте 1 каплю кон-

центрированного раствора аммиака NH4OH и 1 каплю раствора фенолфталеина 

(в щелочной среде окрашивается в малиновый цвет). Отметьте цвет раствора (при по-

лучении очень интенсивной окраски содержимое пробирки можно разбавить дистилли-

рованной водой). Содержимое пробирки нагрейте и наблюдайте исчезновение окраски. 

Затем подождите, пока раствор охладится. Что наблюдаете в этом случае? В сторону какой 

реакции сместилось равновесие? На основании принципа Ле-Шателье сделайте вывод 

о влиянии температуры на смещение химического равновесия. 
 

Опыт 2.2. Влияние концентрации реагирующих веществ на смещение химическо-

го равновесия. 

Опыт 2.2 (а) 

В две пробирки накапайте по 5 капель раствора аммиака NH4OH и по 5 капель 

воды. В каждую пробирку добавьте по 1 капле фенолфталеина. Как окрасился индикатор 
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под действием ионов ОН–? В одну из пробирок добавьте 1 микрошпатель хлорида аммо-

ния NH4Cl и перемешайте обратным концом микрошпателя. Что произошло с окраской 

раствора? На уменьшение или увеличение концентрации гидроксид-ионов указывает 

изменение окраски раствора? Напишите уравнения диссоциации гидроксида аммония 

и хлорида аммония. Объясните, как смещается равновесие диссоциации гидроксида 

аммония при добавлении ионов аммония NH4
+ (образуются при диссоциации хлорида 

аммония)? На основании принципа Ле-Шателье сделайте вывод о влиянии продуктов 

реакции на состояние химического равновесия. 
 

Опыт 2.2 (б) 

В две пробирки накапайте по 10 капель 2н раствора уксусной кислоты 

СН3СООН и по 1 капле метилового оранжевого (в кислой среде красного цвета). В одну 

из пробирок добавьте несколько кристаллов ацетата натрия CH3COONa, перемешайте 

стеклянной палочкой и сравните интенсивность окраски в обеих пробирках (оранже-

вый цвет раствора свидетельствует о нейтральной среде). Напишите уравнения дис-

социации уксусной кислоты и ацетата натрия. Объясните, как смещается равновесие дис-

социации уксусной кислоты при добавлении ацетат-ионов COOCH3  (образуются при 

диссоциации ацетата натрия). На основании принципа Ле-Шателье сделайте вывод о влия-

нии продуктов реакции на состояние химического равновесия. 
 

Опыт 2.2 (в) 

К 50 мл дистиллированной воды (отмерьте цилиндром и перелейте в неболь-

шой стакан) добавьте 1 каплю раствора хлорида железа (III) FeCl3 и 1 каплю раствора 

роданида калия KCNS (или роданида аммония NH4CNS). В растворе протекает 

реакция 

KClCNSFeKCNSFeCl 3)(3 33  . 

Роданид железа (III) Fe(CNS)3 интенсивно окрашивает раствор в красный цвет. 

По изменению окраски раствора можно судить о смещении равновесия в ту или другую 

сторону. 

В четыре пробирки при помощи цилиндра разлейте по 5 мл полученного рас-

твора (раствор, оставшийся в стакане, больше не нужен). В первую пробирку добавьте 

1 каплю хлорида железа (III), во вторую – 1 каплю роданида калия или аммония, 

в третью – 1 каплю хлорида калия KCI, четвертая пробирка – контрольная. 

Отметьте изменение интенсивности окраски в каждом случае. В каком направ-

лении смещается равновесие при добавлении перечисленных реагентов? Напишите 

выражение константы равновесия для данной обратимой реакции. На основании 

принципа Ле-Шателье сделайте вывод о влиянии реагентов на состояние химического 

равновесия. 
 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
 

1. Перечислите факторы, влияющие на скорость химической реакции. 

2. Сформулируйте закон действующих масс. 

3. Сформулируйте правило Вант-Гоффа и запишите его математическое 

выражение. 
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4. Сформулируйте принцип Ле-Шателье. 

5. Перечислите факторы, влияющие на химическое равновесие. 

6. Дайте определение понятия «катализатор». 

7. Реакция разложения карбоната кальция при нагревании протекает по уравнению 

СаСО3 ↔СаО + СО2; ΔН < 0. Как следует изменить температуру, давление, а также концен-

трацию реагентов, чтобы повысить выход углекислого газа? 

8. Взаимодействие оксида азота (II) с кислородом протекает по уравнению реак-

ции 
22 22 NOONO  . Как изменится скорость реакции, если увеличить концентрацию: 

а) NO в 3 раза; б) О2 в 2 раза; в) NO и О2 в 2 раза.  

9. Как изменится скорость прямой реакции при увеличении давления в 4 раза для 

данных реакции 
322 23 NHHN  . 

10. Запишите кинетические уравнения для следующих реакций: 

2 2 33 2N H NH  ; 

2 2C O CO  ; 

2 2( )Ca OH CaO H O  ; 

2 22 2CO O CO  . 

11. При 150 оС некоторая реакция заканчивается за 16 мин. Принимая темпера-

турный коэффициент скорости реакции равным 2,5, рассчитайте, через какое время закон-

чится эта реакция, если проводить ее при 80 оС. 

12. При 20 оС реакция растворения железа в соляной кислоте заканчивается 

за 2 мин, а при 40 оС – за 30 с. Определите, за какое время реакция закончится при 70 оС. 

13. Две реакции протекают при 25 оС с одинаковой скоростью. Температурный 

коэффициент скорости первой реакции равен 2,0, второй – 2,5. Найти отношение скоро-

стей этих реакций при 95 оС. 

14. Чему равен температурный коэффициент скорости реакции, если при увеличении 

температуры на 30о скорость реакции возрастает в 15,6 раза? 

15. Рассчитайте равновесные концентрации 2H  и 2I  при условии, что их началь-

ные концентрации составляли 2 моль/л, а равновесная концентрация HI  – 3 моль/л. 

16. Через некоторое время после начала реакции DCBA  23  концентрации 

веществ составляли:   03,0A  моль/л;   01,0B  моль/л;   008,0C  моль/л. Каковы 

исходные концентрации веществ А и В? 

17. Определите, как необходимо изменить температуру и давление, чтобы уве-

личить выход продуктов реакции 

2 2 3
31

2 2
N H NH  , o

r H < 0; 

2 2 3NO NO N O  , o
r H < 0; 

3 2MgCO MgO CO  , o
r H > 0; 

2 2 2
1

2
N O N O  , o

r H > 0. 
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Отсканируйте QR-коды для перехода  

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 4 

СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

 

Вещества, водные растворы или расплавы, которые проводят электрический 

ток, называются электролитами. 

Распад электролитов на ионы под действием молекул растворителя называет-

ся электролитической диссоциацией. 

Согласно современным представлениям электролитическая диссоциация в рас-

творе происходит в результате сложного физико-химического взаимодействия молекул 

электролита с полярными молекулами растворителя. 

Например, процесс растворения в воде вещества АК  (вещество с ионной свя-

зью) может быть записан следующим образом: 

)(222 )()( kх
раствор

k

льрастворите
жидкийкристалл

ОНАОНКОхНАК 
  . 

Ассоциации kОНК )( 2  и 
)(2 )( kхОНА 

   представляют собой гидратирован-

ные катионы и анионы. 

Количественными характеристиками электролитической диссоциации являются: 

1) степень электролитической диссоциации  – это отношение числа моле-

кул, распавшихся на ионы ( Nu ), к общему числу молекул растворенного вещества 

в растворе ( oN ) 

O

u

N

N
 .                                                                 (17) 

Степень диссоциации зависит: 

а) от природы растворителя; 

б) температуры; 

в) концентрации раствора (например, концентрированная (безводная) уксус-

ная кислота не проводит электрический ток, а разбавленная – проводит). 

Значение  можно интерпретировать так: если, например,  = 30%, то это озна-

чает, что из каждых 100 внесенных в раствор молекул на ионы распадается (диссоции-

рует) только 30. 

В зависимости от значения  все электролиты делят на группы: 

 электролиты, для которых значение   30%, называются сильными (практически 

степень диссоциации потенциального электролита никогда не может быть равной 100%, 

за исключением гипотетических предельно разбавленных растворов), например, 

3 3 2 4( ), , , , разбHCl HNO HBr HClO H SO ; 

 слабые электролиты ( существенно меньше 100%), в химической практике 

иногда выделяют группу электролитов средней силы (3%    30%), например, 

3 4 2 3 2, , ,H PO H SO HF HNO . 

Значение степеней диссоциации некоторых электролитов при 18 С в 0,1М водном 

растворе приведены в таблице 7. 
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Таблица 7. – Степень диссоциации некоторых электролитов в 0,1М растворе 
Кислота Формула ,%  

Соляная HCl  92 сильные 
электролиты Азотная 3HNO  92 

Фосфорная 3 4H PO  26 

сл
аб

ы
е 

эл
ек

тр
о

ли
ты

 

Сернистая 2 3H SO  20 

Фтороводородная HF  8 

Уксусная 3CH COOH  1,40 

Угольная 2 3H CO  0,17 

Сероводородная 2H S  0,10 

Вода 2H O  210–7 
 

Следует помнить: разделение электролитов на сильные и слабые зависит не от 
растворимости вещества, а от того, сколько его молекул от общего числа растворенных 
распалось на ионы. Поэтому могут быть хорошо растворимые вещества, но слабые элек-
тролиты и, наоборот, плохо растворимые вещества, но сильные электролиты (таблица 8). 
 

Таблица 8. – Растворимость и характеристика электролитической способности 
некоторых веществ 

Вещество Растворимость Электролит Вещество Растворимость Электролит 

3AgNO  хорошая сильный 3( )Fe OH  плохая слабый 

4BaSO  плохая сильный 3CH COOH

 
хорошая слабый 

2( )Ca OH  плохая сильный 6 12 6C H O  
глюкоза 

хорошая неэлектролит 

 

2) константа электролитической диссоциации )( дK  – это константа химиче-

ского равновесия для процесса диссоциации электролита 
  AKKA  

                                                    ][

][][

KA

AK
Kд

 
 ,                                                             (18) 

где  [ K ] и [ A ] – равновесные концентрации ионов K  и A соответственно;  

][KA  – концентрация непродиссоциировавших молекул KA . 

Константа диссоциации зависит: 
а) от природы электролита; 
б) от температуры. 

Количественная зависимость между  и дK  для растворов слабых электролитов 

описывается законом разведения Оствальда 
2

1
д

С
К

 



,                           (19) 

где   – степень диссоциации;  
С – начальная концентрация электролита;  

дK  – константа диссоциации. 
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Следовательно, с уменьшением концентрации раствора степень диссоциации слабо-

го электролита увеличивается. 

Варианты записи уравнений диссоциации: 

1. Средние соли диссоциируют в одну стадию и необратимо. 

KCl K Cl   ,         3 2
2 4 3 4( ) 2 3Al SO Al SO   . 

2. Кислые соли слабых кислот диссоциируют ступенчато, т.е. в несколько стадий; 

по первой стадии необратимо, далее – обратимо. 

3 3KHCO K HCO   ,         2
3 3HCO H CO    , 

2
2 4 4H PO H HPO    ,         2 3

4 4HPO H PO    . 

3. Сильные одноосновные кислоты диссоциируют необратимо. 

HCl H Cl   ;                         3 3HNO H NO   . 

4. Слабые одно- и многоосновные кислоты диссоциируют обратимо; многооснов-

ные – ступенчато, причем каждая последующая ступень диссоциации менее эффективна 

по сравнению с предыдущей. 

PbS ,            3 4 2 4 1,H PO H H PO     

2 2HNO H NO   ,           
2

2 4 4 2,H PO H HPO      

2 3
4 4 3,HPO H PO     . 

Поскольку при диссоциации 3 4H PO
 1  2  3, то в водном растворе кон-

центрация ионов H 
 наибольшая, а ионов 

3
4PO 

 – наименьшая. 

5. Сильные одно- и многоосновные основания (щелочи) диссоциируют в одну стадию 

необратимо. 

KOH K OH   ,          2
2( ) 2Ba OH Ba OH   . 

6. Слабые одно- и многокислотные основания диссоциируют в одну стадию обра-

тимо, причем многокислотные основания – ступенчато. 

3 2 4NH H O NH OH    ,            2( )Mg OH MgOH OH   , 

2MgOH Mg OH    . 

 

Экспериментальная часть 

 

Цель: изучить теорию и практику механизма образования растворов, влияние раз-

личных факторов на диссоциацию электролитов и растворимость солей. 

 

Опыт 1. Тепловой эффект растворения. 

Рассчитайте количества солей (в соответствии с вариантом (таблица 9), необхо-

димые для приготовления 50 мл 0,1М растворов, и взвесьте на технохимических весах 
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с точностью до 0,1 г. Налейте в стакан на 100 мл 50 мл воды, измерьте температуру 

термометром. Затем внесите в этот стакан отвешенное количество сначала одной соли, 

перемешайте стеклянной палочкой и снова определите температуру. Как изменилась 

температура раствора? Проделайте аналогичный опыт со второй солью. 

Какова связь между тепловым эффектом растворения вещества и изменением его 

растворимости с повышением температуры? Как можно это объяснить, применяя прин-

цип Ле-Шателье? 

 

Таблица 9. – Варианты опыта 
Вариант А Б В Г 

Соли 
NH4NO3 
Li2SO4 

NH4CNS 
KAl(SO4)2∙12H2O 

KNO3 
CH3COONH4 

KCNS 
AlCl3 

 

Опыт 2. Электролитическая диссоциация. 

ВНИМАНИЕ! Для проведения наблюдения необходимы ламповый реостат (под-

ставка, на которой укреплена электрическая лампочка) и два графитовых электрода. 

Электроды следует брать только за ту часть, где имеется изоляция. Электроды 

не должны касаться дна стаканчика и соприкасаться между собой. 

Стакан емкостью 50 мл наполните на ½ его объема дистиллированной водой 

и накройте крышкой с укрепленными в ней графитовыми электродами, которые должны 

быть частично погружены в воду. Поставьте стакан на подставку прибора, присоедините 

зачищенные концы проводов к электродам и включите прибор в сеть. Загорается ли лам-

почка? Проводит ли ток дистиллированная вода? 

Приподняв крышку с электродами, внесите в стакан с водой 3–4 микрошпателя 

соли (в соответствии с вариантом (таблица 10), размешайте обратным концом мик-

рошпателя и опустите электроды в раствор. Загорелась ли лампочка? Проводит ли ток 

раствор соли? 
 

Таблица 10. – Варианты опыта 
Вариант А Б В Г 

Вещества 

Н2О 
CuSO4 
CuSO4(К) 
0,1н CH3COOH 

Н2О 
K2SO4 
K2SO4(К) 
0,1н NH4OH 

Н2О 
ZnCl2 
ZnCl2(К) 
0,1н H3PO4 

Н2О 
Na3PO4 
Na3PO4(К) 
0,1н H2S – работать под тягой 

 

Отключите прибор от сети, выньте электроды, опустите их в стакан с дистиллирован-

ной водой и вытрите фильтровальной бумагой. В сухой стакан насыпьте соль (в соответ-

ствии с вариантом), накройте крышкой с электродами, чтобы они касались соли. Включите 

прибор в сеть. Загорелась ли лампочка? Использованную соль высыпьте обратно в баночку. 

Объясните, почему водный раствор соли является проводником тока, хотя в от-

дельности сухая соль и дистиллированная вода тока не проводят. 

Аналогично в соответствии с вариантом испытайте электропроводность 0,1н раство-

ра. По интенсивности загорания лампочки отметьте, сильным или слабым электролитом 

является раствор данного вещества. Использованный раствор вылейте обратно в буты-

лочку. 



39 

Результаты наблюдений занесите в таблицу 11. 
 

Таблица 11. – Варианты опыта 

Вещества 
Внешний 
эффект 

Электролит 
или нет 

Сильный 
или слабый 

Уравнение 
диссоциации 

Константа 
диссоциации 

      

      

      

      

 

Опыт 3. Исследование влияния различных факторов на степень диссоциации 

электролитов и растворимость веществ. 

Опыт 3.1. Исследование влияния разбавления раствора на степень электроли-

тической диссоциации. 

В стакан емкостью 50 мл налейте 25 мл концентрированной уксусной кислоты 

(отмерьте цилиндром) и накройте стакан крышкой с укрепленными в ней графитовыми 

электродами. Подключите электроды в сеть. Отметьте, хорошо ли проводит ток концен-

трированная кислота. 

Отлейте из стакана 5 мл кислоты обратно в цилиндр, а оставшуюся в стакане 

кислоту вылейте обратно в бутылочку. В цилиндр с кислотой долейте дистиллирован-

ную воду до 25 мл и полученный раствор перелейте обратно в стакан. Отметьте проводи-

мость электрического тока исследуемым разбавленным в 5 раз. 

Повторите аналогичное разбавление раствора и определение проводимости еще 

3 раза. Использованную кислоту необходимо выливать в емкость для отходов кислоты. 

Что наблюдаете в каждом случае: уменьшение или усиление свечения лампочки? 

Сделайте вывод о том, куда сместилось равновесие диссоциации кислоты. Как зависит сте-

пень диссоциации от разбавления раствора? Объясните наблюдаемые явления, написав 

выражение степени диссоциации уксусной кислоты. 
 

Опыт 3.2. Исследование влияния соли слабой кислоты на степень диссоциа-

ции этой кислоты. 

В две пробирки накапайте по 10 капель 2н раствора уксусной кислоты 

СН3СООН и по 1 капле метилового оранжевого. Как окрасился индикатор под действи-

ем ионов Н+? В одну из пробирок добавьте несколько кристаллов ацетата натрия 

CH3COONa, перемешайте стеклянной палочкой и сравните интенсивность окраски в обеих 

пробирках (оранжевый цвет раствора свидетельствует о нейтральной среде). Напишите 

уравнение диссоциации уксусной кислоты и выражение константы диссоциации этой 

кислоты. Объясните, куда смещается равновесие диссоциации уксусной кислоты при 

добавлении ионов СООСН3
 (образуются при диссоциации ацетата натрия) и как меня-

ется концентрация ионов водорода. 
 

Опыт 3.3. Исследование влияния соли слабого основания на степень диссоциации 

этого основания. 

В две пробирки накапайте по 10 капель 0,1н раствора аммиака NH4OH  

и в каждую пробирку добавьте по 1 капле фенолфталеина. Как окрасился индикатор под 
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действием ионов ОН ? В одну из пробирок добавьте 1 микрошпатель хлорида ам-

мония NH4Cl и перемешайте обратным концом микрошпателя. Что произошло с окрас-

кой раствора? На уменьшение или увеличение концентрации гидроксид-ионов указыва-

ет изменение окраски раствора? Напишите уравнение диссоциации гидроксида аммо-

ния и выражение константы диссоциации этого основания. Объясните, куда смещается 

равновесие диссоциации NH4OH при добавлении ионов 
4NH  (образуются при диссоциа-

ции хлорида аммония). 
 

Опыт 3.4. Исследование влияния химической активности кислот на раствори-

мость металлов. 

Налейте в одну пробирку на ⅓ ее объема 2н раствор уксусной кислоты,  

а в другую – столько же 2н раствора соляной кислоты. В обе пробирки бросьте по ку-

сочку цинка (желательно одинакового размера и зачищенных наждачной бумагой). 

Что наблюдаете при этом? Какой выделяется газ? В какой пробирке происходит 

более энергичное выделение газа? Напишите уравнения протекающих реакций в ионно-

молекулярной и молекулярной формах. 

Учитывая, что для опыта взяты растворы кислот одинаковой концентрации, решите, 

в растворе какой из них концентрация ионов водорода выше, а следовательно, какая 

из кислот сильнее. Найдите табличные величины, характеризующие константы диссоциа-

ции уксусной и соляной кислот, и сравните с вашими выводами. 
 

Опыт 3.5. Исследование влияния температуры на растворимость веществ. 

Накапайте в пробирку 10 капель дистиллированной воды и насыпьте 1 микрошпатель 

нитрата калия. Перемешайте содержимое пробирки стеклянной палочкой. Растворяется ли 

соль? Нагрейте пробирку на водяной бане. Что наблюдается при нагревании и последу-

ющем охлаждении пробирки (водой из-под крана)? 

Аналогичный опыт проделайте с хлоридом натрия и нитратом аммония. 

Заметно ли различие в поведении этих солей? 

Сделайте общий вывод о влиянии температуры на растворимость различных солей. 
 

Опыт 3.6. Исследование характера диссоциации гидроксидов. 

Пронумеруйте 5 пробирок и внесите по 5 капель 0,5н растворов: в первую про-

бирку MgCl2, во вторую – AlCl3, в третью – NiSO4, в четвертую – ZnSO4, а в пятую пробирку – 

насыщенный раствор Na2SiO3. В первые четыре пробирки прибавьте по 2 капли 2н рас-

твора NaOH, а в пятую – 2 капли 2н раствора H2SO4. 

Для установления химического характера выпавших гидроксидов отлейте в чистую 

пробирку несколько капель суспензии гидроксида магния (из первой пробирки) и прибавь-

те к ней 3 капли 2н раствора серной кислоты, а к оставшейся части в первой пробирке 

дополнительно добавьте 6 капель 2н раствора NaOH. Где произошло растворение осадка? 

Какими свойствами – оснόвными, кислотными или амфотерными обладает Mg(OH)2? 

Аналогичным образом исследуйте свойства гидроксидов алюминия, никеля, цинка и 

кремния (после прибавления к гидроксиду кремния гидроксида натрия раствор необхо-

димо погреть). Результаты исследования занесите в таблицу 12. Уравнения реакций 

запишите в молекулярной и ионно-молекулярной формах. 
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Таблица 12. – Результаты исследований 
Название  

гидроксида 
Химическая  

формула 
Химические  

свойства 
Схема 

диссоциации 
Уравнения 

реакций 

Гидроксид магния 
Гидроксид алюминия 
Гидроксид никеля 
Гидроксид цинка 
Гидроксид кремния 

    

 

Сделайте заключение о том, как влияют радиус, заряд и структура внешней оболоч-

ки ионов на характер диссоциации гидроксидов. 

 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Из каких величин складывается тепловой эффект растворения веществ? 

2. Какова взаимосвязь между типом химической связи и электролитической диссо-

циацией? 

3. Какая величина называется степенью диссоциации? От чего она зависит? 

4. Какая величина называется константой диссоциации? От чего она зависит? 

5. Какие из перечисленных веществ относятся к электролитам: HNO3, NaOH, C2H5OH, 

FeCl3, C6H12O6, Cu(NO3)2, PbS. Напишите уравнения их электролитической диссоциации. 

6. Составьте схему ступенчатой диссоциации сернистой кислоты H2SO3  

и запишите выражения для констант диссоциации КI и КII. Объясните с точки зрения химиче-

ского равновесия, почему диссоциация по второй ступени происходит значительно слабее, 

чем по первой. В каком направлении будут смещаться равновесия диссоциации при 

добавлении HCl и NaOH? Почему? 

 

Отсканируйте QR-коды для перехода 

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 5 

ИОНООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
 

Ионные реакции в растворах 

 

Ионные реакции – реакции в растворах электролитов, при которых не происходит 

изменение зарядов ионов, входящих в соединения. 

Ионные реакции могут быть обратимыми и необратимыми: 

1. Обратимые реакции ионного обмена протекают с участием сильных элек-

тролитов. 

Например,   ClNaNOKNONaClK 33
. 

Это означает, что реакция практически не происходит, и если выпарить раствор до-

суха, то твердый остаток будет представлять собой смесь четырех солей. Преимуществен-

ное выделение при упаривании той или иной соли определяется ее растворимостью. 

2. Необратимые реакции ионного обмена протекают в сторону образования: 

а) осадков (малорастворимых веществ): 

например, 3 3AgNO NaCl AgCl NaNO     
(молекулярное уравнение реакции) 

3 3Ag NO Na Cl AgCl Na NO           
 

(полное ионное уравнение реакции) 

Ag Cl AgCl     
(сокращенное ионное уравнение реакции); 

б) газообразных (легколетучих) веществ: 

например, 2 2 4 2 2 4Na S H SO H S Na SO    
(молекулярное уравнение реакции) 

2 2 2
4 2 42 2 2Na S H SO H S Na SO           

  
(полное ионное уравнение реакции) 

2
22S H H S     

(сокращенное ионное уравнение реакции). 

Если эту реакцию проводить до конца в открытом сосуде, то SH2
 удаляется из сфе-

ры реакции, т.е. не может участвовать в обратном процессе, и данная реакция идет практи-

чески до конца; 

в) слабых электролитов (малодиссоциирующих соединений): 

 образование воды  

2NaOH HCl H O NaCl  
 

(молекулярное уравнение реакции) 

2Na OH H Cl H O Na Cl          
 

(полное ионное уравнение реакции) 

2OH H H O  
 

(сокращенное ионное уравнение реакции); 
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 образование слабого основания:  

4 3 2NH Cl KOH NH H O KCl   
 

(молекулярное уравнение реакции) 

4 3 2NH Cl K OH NH H O K Cl             
(полное ионное уравнение реакции) 

4 3 2NH OH NH H O     
(сокращенное ионное уравнение реакции); 

 образование слабой кислоты: 

3 2 4 3 2 42 2CH COONa H SO CH COOH Na SO  
 

(молекулярное уравнение реакции) 

2 2
3 4 3 42 2 2 2 2CH COO Na H SO CH COOH Na SO            

(полное ионное уравнение реакции) 

3 3CH COO H CH COOH  
 

(сокращенное ионное уравнение реакции). 

При образовании малодиссоциирующих соединений происходит связывание 

ионов реагирующих веществ и растворы становятся слабыми проводниками электриче-

ского тока. 
 

Экспериментальная часть 

 
Цель: изучить теорию ионного равновесия; условия образования и растворения 

осадков; смещения ионного равновесия. 
 

1. Ионные равновесия в растворах электролитов. 

Опыт 1.1 

В две пробирки накапайте по 3 капли 0,5н раствора хлорида железа (III) FeCl3. В одну 

из пробирок добавьте 2 капли 2н раствора гидроксида натрия, в другую – раствор гидрок-

сида бария Ва(ОН)2 до выпадения осадка. Отметьте цвет выпавшего в осадок гидроксида 

железа (III). 

Запишите уравнения протекающих реакций в молекулярном и ионно-

молекулярном виде. Соединение каких ионов происходит в обоих случаях? 
 

Опыт 1.2 

В одну пробирку накапайте 3 капли 0,5н раствора хлорида аммония NH4Cl, 

в другую – столько же 0,5н раствора сульфата аммония (NH4)2SO4. В обе пробирки 

добавьте по 2 капли 2н раствора гидроксида натрия и слегка встряхните пробирки. 

По запаху определите, какой газ выделяется. 

Составьте в молекулярном и ионно-молекулярном виде уравнения реакций обра-

зования слабого основания (гидроксида аммония NH4OH) и его дальнейшего разложения 

на аммиак и воду. 



44 

Опыт 1.3 

В две пробирки накапайте по 3 капли 0,5н раствора карбоната натрия Na2CO3 

(или карбоната калия K2CO3). В одну из пробирок добавьте 3 капли 2н раствора соляной 

кислоты, в другую – столько же 2н раствора уксусной кислоты CH3COOH. Что наблюдаете? 

Напишите в молекулярном и ионно-молекулярном виде уравнения реакций обра-

зования слабой угольной кислоты H2CO3 и ее разложения на воду и оксид углерода (IV). 
 

Опыт 1.4 

В две пробирки накапайте по 3 капли 0,5н раствора нитрата свинца Pb(NO3)2 

(или ацетата свинца (CH3COO)2Pb). В одну из пробирок добавьте 1 каплю 2н раствора сер-

ной кислоты, а в другую – столько же 0,5н раствора сульфата натрия Na2SO4. Отметьте 

цвет выпавшего в осадок сульфата свинца (II) PbSO4. 

Запишите уравнения протекающих реакций в молекулярном и ионно-

молекулярном виде. Соединение каких ионов происходит в обоих случаях? 
 

Опыт 1.5 

На предметное стекло капните 2 капли 2н раствора гидроксида натрия, добавьте 

1 каплю фенолфталеина и прибавляйте по каплям 2н раствор соляной кислоты 

до обесцвечивания образовавшегося раствора. Затем предметное стекло возьмите 

тигельными щипцами, поднесите к пламени горелки и выпарите воду. Какое вещество 

осталось на предметном стекле? 

Напишите уравнение реакции нейтрализации в молекулярном и ионно-

молекулярном виде. 
 

Опыт 1.6 

В пробирку накапайте 3 капли 0,5н раствора хлорида цинка ZnCl2 (или сульфа-

та цинка ZnSO4) и добавьте 3 капли 0,5н раствора сульфида натрия Na2S. Отметьте цвет 

выпавшего в осадок сульфида цинка ZnS. 

Напишите уравнение реакции в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 
 

Опыт 1.7 

В пробирку накапайте 3 капли 0,5н раствора хлорида кадмия CdCl2 и добавьте 3 

капли 0,5н раствора сульфида натрия Na2S. Отметьте цвет выпавшегов осадок сульфи-

да кадмия CdS. 

Напишите уравнение реакции в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

 

2. Изучение условий образования труднорастворимых электролитов. 

Опыт 2.1 

В пробирку накапайте 2 капли 0,5н раствора нитрата свинца Pb(NO3)2 (или ацетата 

свинца (CH3COO)2Pb) и прибавьте 3 капли 0,5н раствора сульфата натрия Na2SO4 (или суль-

фата калия K2SO4). Какого цвета образовался осадок? 

Напишите уравнение протекающей реакции в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 

Осадку дайте отстояться. Отберите пипеткой жидкую фазу. К осадку добавьте 

3 капли сульфида 0,5н раствора аммония (NH4)2S и немного встряхните пробирку 
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для лучшего перемешивания растворов. Как изменился цвет осадка? Какое вещество 

образовалось? 

Напишите уравнение протекающей реакции в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. Объясните, пользуясь правилом произведения растворимости, 

переход одного осадка в другой. 
 

Опыт 2.2 

В пробирку накапайте 2 капли 0,5н раствора нитрата свинца Pb(NO3)2 (или ацетата 

свинца (CH3COO)2Pb) и прибавьте 3 капли 0,5н раствора сульфата натрия Na2SO4 (или суль-

фата калия K2SO4). Какого цвета образовался осадок? 

Напишите уравнение протекающей реакции в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 

Осадку дайте отстояться. Отберите пипеткой жидкую фазу. К осадку добавьте 

3 капли 0,5н раствора хромата калия K2CrO4 и немного встряхните пробирку для лучшего 

перемешивания растворов. Как изменился цвет осадка? Какое вещество образовалось? 

Напишите уравнение протекающей реакции в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. Объясните, пользуясь правилом произведения растворимости, 

переход одного осадка в другой. 
 

Опыт 2.3 

В две пробирки накапайте по 2 капли раствора нитрата серебра AgNO3. В одну из про-

бирок прибавьте 3 капли 0,5н раствора карбоната натрия Na2CO3 (или карбоната калия 

K2CO3), в другую пробирку – 3 капли 0,5н раствора хлорида натрия NaCl. Что наблюдаете 

в обеих пробирках? 

Напишите уравнения протекающих реакций в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 

Осадкам дайте отстояться. Отберите пипеткой жидкую фазу. К обоим осадкам 

добавьте по 2 капли 2н раствора азотной кислоты. Какой из осадков растворяется? 

Напишите уравнение протекающей реакции в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. На основании правила произведения растворимости объясните, 

почему при взаимодействии с азотной кислотой один из осадков растворяется, а второй – 

не растворяется. 
 

Опыт 2.4 

В пробирку накапайте 4 капли 0,5н раствора нитрата свинца Pb(NO3)2 (или ацетата 

свинца (CH3COO)2Pb) и прибавьте 8 капель 0,5н раствора хлорида натрия NaCl. Какая соль 

выпала в осадок? 

Раствору дайте постоять 3 минуты для более полного выпадения осадка. Пипет-

кой отберите жидкую фазу и перенесите ее в две пробирки по 3 капли в каждую. В одну из 

пробирок добавьте 2 капли 0,5н раствора хлорида натрия, чтобы убедиться в полноте 

осаждения ионов свинца 2Pb  ионами хлора Cl . В другую пробирку добавьте 4 капли 

0,5н раствора иодида калия KI. Какая соль выпадает в осадок? 

Напишите уравнения протекающих реакций в молекулярной и ионно-молекулярной 

форме. Запишите величины произведений растворимости хлорида и иодида свинца 
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(найдите по справочнику) и объясните образование осадка иодида свинца после удаления 

из раствора ионов 2Pb  в виде PbCl2. Каким из применяемых реактивов наиболее пол-

но удаляются ионы свинца из раствора? 
 

Опыт 2.5 

В пробирку накапайте 4 капли 0,5н раствора хлорида кальция CaCl2 и прибавьте 

8 капель 0,5н раствора сульфата натрия Na2SO4. Какая соль выпала в осадок? 

Раствору дайте постоять 3 минуты для более полного выпадения осадка. Пипеткой 

отберите жидкую фазу и перенесите ее в две пробирки по 3 капли в каждую. В одну из 

пробирок добавьте 2 капли 0,5н раствора сульфата натрия, чтобы убедиться в полноте 

осаждения ионов кальция Ca+ сульфат-ионами 2
4SO . В другую пробирку добавьте 4 капли 

0,5н раствора оксалата аммония C2O4(NH4)2. Какая соль выпадает в осадок? 

Напишите уравнения протекающих реакций в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. Запишите величины произведений растворимости сульфата и окса-

лата кальция (найдите по справочнику) и объясните образование осадка оксалата кальция 

после удаления из раствора ионов 2Ca  в виде CaSO4. Каким из применяемых реактивов 

наиболее полно удаляются ионы кальция из раствора? 
 

3. Исследование условия растворения осадков. 

Опыт 3.1 

В трех пробирках получите осадки AgCl взаимодействием нитрата серебра AgNO3 

и хлорида натрия NaCl (2 капли 0,5н AgNO3 и 1 капля 0,5н NaCl). 

В первую пробирку добавьте 3–5 капель насыщенного раствора хлорида натрия 

и наблюдайте небольшое увеличение осадка. 

Во вторую пробирку добавьте 15 капель насыщенного раствора NaCl и погрейте 

пробирку на водяной бане. Что произошло с осадком? 

В третью пробирку прибавьте насыщенный раствор аммиака до полного 

растворения осадка. 

Объясните наблюдаемые явления. Составьте уравнения протекающих реакций 

в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

После выполнения опыта содержимое пробирок вылейте в емкость для от-

ходов серебра! 
 

Опыт 3.2 

В две пробирки внесите по 2–3 крупинки кристаллического иода. В первую пробир-

ку добавьте 10 капель дистиллированной воды, во вторую – 10 капель насыщенного раствора 

иодида калия KI. 

Убедитесь, что иод мало растворяется в воде, но хорошо растворяется в растворе 

иодида калия. Объясните наблюдаемое явление, составив уравнение взаимодействия иода 

с раствором иодида калия в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 
 

Опыт 3.3 

В две пробирки накапайте по 2 капли 0,5н раствора хлорида кальция CaCl2. 

В первую пробирку добавьте 3 капли 0,5н раствора сульфата натрия Na2SO4 (или сульфата 

калия K2SO4), в другую – 3 капли 0,5н раствора карбоната натрия Na2CO3 (или карбоната 
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калия K2CO3). Что наблюдаете в обеих пробирках? Напишите уравнения протекающих 

реакций в молекулярной и ионно-молекулярной форме. 

Растворам дайте отстояться, после чего пипетками отберите жидкую фазу. К осад-

кам добавьте по 6 капель 2н раствора соляной кислоты. Какой из осадков растворился 

в кислоте? Объясните наблюдаемые явления. Составьте уравнение протекающей реак-

ции в молекулярной и ионно-молекулярной форме. 
 

Опыт 3.4 

В две пробирки накапайте по 3 капли 0,5н раствора сульфата цинка ZnSO4 

(или хлорида цинка ZnCl2) и добавьте по 3 капли 0,5н раствора сульфида натрия Na2S. 

Что наблюдаете? 

Запишите уравнение протекающей реакции в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 

Затем в одну из пробирок добавьте 2н раствор соляной кислоты до растворения 

осадка, в другую пробирку – такой же объем уксусной кислоты СН3СООН и убедитесь, что 

в уксусной кислоте сульфид цинка не растворяется. 

Объясните, почему сульфид цинка растворяется только в сильной кислоте. Запиши-

те уравнение реакции взаимодействия сульфида цинка с соляной кислотой в молекулярной 

и ионно-молекулярной форме. 
 

Опыт 3.5 

В двух пробирках получите осадки сульфида меди (II) и сульфида железа (II). Для этого 

в одну пробирку накапайте 3 капли 0,5н раствора сульфата меди (II) CuSO4, в другую 

пробирку – 3 капли 0,5н раствора сульфата железа (II) FeCl2. В обе пробирки добавьте 

по 3 капли 0,5н раствора сульфида натрия Na2S. Какого цвета выпавшие осадки? 

Запишите уравнения протекающих реакций в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 

К полученным осадкам прибавьте по 3 капли 2н раствора соляной кислоты. В какой 

пробирке произошло растворение осадка? 

Объясните наблюдаемые явления, используя значения произведений раствори-

мости сульфида железа и сульфида меди (по справочнику). Запишите уравнение реакции 

взаимодействия сульфида железа с соляной кислотой в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 
 

Опыт 3.6 

В двух пробирках получите гидроксид магния. Для этого в каждую пробирку 

накапайте по 3 капли 0,5н растворов хлорида магния MgCl2 и по 2 капли 2н раствора 

гидроксида натрия. Что наблюдаете? 

Запишите уравнение протекающей реакции в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 

В одну из пробирок добавьте 2н раствор соляной кислоты, во вторую пробир-

ку – 2н раствор хлорида аммония NH4Cl до полного растворения осадка. В каком случае 

растворение происходит легче? Почему? 

Запишите уравнения протекающих реакций в молекулярной и ионно-

молекулярной форме. 
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ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Перечислите условия протекания реакций обмена до конца. Приведите соот-

ветствующие примеры. 

2. Дайте определение понятия «произведение растворимости». 

3. Напишите ионно-молекулярное уравнение реакции, протекающей при 

смешении водных растворов нитрата свинца и сульфата калия. Приведите выражение для 

произведения растворимости образовавшегося осадка. 

 
Отсканируйте QR-коды для перехода 

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 6 

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 

 

Упрощенное уравнение, отражающее процесс электролитической диссоциации воды 

  OHHOH2 . 

Для воды и водных растворов различных веществ при определенной температуре 

произведение концентрации ионов водорода и гидроксид-ионов есть величина постоян-

ная, которая называется ионным произведением воды (
wв KК , ). 

При 25 С 1410][][   OHHКw
, а лмольOHH /10][][ 7  моль/л. 

Для характеристики кислотности среды используют понятие водородный показа-

тель среды ( рН  раствора) (читается: «пэ-аш») – отрицательный десятичный логарифм 

концентрации ионов H : 

]lg[  HрН , рНH  10][ .                                              (20) 

По аналогии введено понятие гидроксильного показателя ( рОН  раствора) – 

отрицательный десятичный логарифм концентрации ионов OH :  

]lg[  ОHрОН , рОНОH  10][                                           (21) 

Используя формулы (20) и (21), можно записать  

14 рОНрН .                                                           (22) 

Следовательно, соотношения между реакцией среды, концентрацией ионов и зна-

чением водородного показателя будут следующими (таблица 13): 

 

Таблица 13. – Соотношения между реакцией среды, концентрацией ионов и значением 

водородного показателя 

Среда Соотношения между концентрациями ионов Знак рН 

Нейтральная ][][   OHH  7рН  

Кислая ][ H   ][ OH  рН  
 7 

Щелочная ][ H   ][ OH  рН  
 7 

 
Гидролиз солей – реакция из обменного разложения водой, ведущая к образова-

нию более слабого электролита, чем исходная соль (т.е. кислоты, основания и ионов 
HAn  и KtOH ). 

Возможны четыре варианта реакций гидролиза: 

1. Соль образована катионом сильного основания и анионом сильной кислоты 

( NaCl , 
3KNO , 42SONa ). Такие соли гидролизу не подвергаются, так как при их взаимодей-

ствии с водой не могут быть получены слабые электролиты. В системе  OHHOH2  

равновесие не нарушается. 

Водные растворы таких солей нейтральны, т.е. их рН = 7. 
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2. Соль образована катионом сильного основания и анионом слабой кисло-

ты (Na2CO3, KNO2, Na2SO3). 

При наличии в растворе многозарядных анионов (2-, 3-) гидролиз идет ступен-

чато. При этом надо учитывать, что гидролиз при обычных условиях идет в достаточной 

мере только по первой ступени, а по второй, третьей ступеням – в очень незначитель-

ной степени. 

Например, гидролиз карбоната натрия 
32CONa :  

32CONa  – соль, образованная катионом Na  сильного основания NaOH  и кар-

бонат-анионом 2
3

CO   слабой двухосновной кислоты 2 3H CO ; гидролиз протекает по ани-

ону 2
3

CO   в две ступени, т.к. заряд аниона «2-». В результате гидролиза образуется сла-

бый электролит – 2 3H CO . 

I ступень: 2
2 33

CO H O HCO OH      

(сокращенное ионное уравнение) 

(можно записать 2
33

CO H OH HCO OH     ) 

2 3 2 3Na CO H O NaHCO NaOH    

(молекулярное уравнение) 

II ступень : 2
3 2 3

HCO H O CO OH      

(сокращенное ионное уравнение) 

2

2
3 2 2 3

CO
H O

NaHCO H O NaOH H CO     

(молекулярное уравнение)
 

Водные растворы таких солей имеют щелочную среду, т.е. их рН  7. 

3. Соль образована катионом слабого основания и анионом сильной кислоты 

( 2ZnCl , 23 )(NOCu , 33 )(NOFe ).  

При наличии в растворе многозарядных катионов (2+, 3+) гидролиз идет ступен-

чато. 

Например, гидролиз хлорида цинка 2ZnCl : 

2ZnCl  – соль, образованная катионом 2Zn   слабого основания 2( )Zn OH  

и хлорид-анионом Cl  сильной одноосновной кислоты HCl ; гидролиз протекает 

по катиону 2Zn   в две ступени, т.к. заряд катиона «2+». В результате гидролиза образу-

ется слабый электролит – 2( )Zn OH . 

I ступень: 2
2Zn H O ZnOH H      

(сокращенное ионное уравнение) 

(можно записать 
2H OH Zn H ZnOH     ) 

2 2 ( )ZnCl H O ZnOH Cl HCl    

(молекулярное уравнение) 
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II ступень: 2 2( )ZnOH H O Zn OH H      

(сокращенное ионное уравнение) 

2 2( ) ( )ZnOH Cl H O Zn OH HCl    

(молекулярное уравнение) 

Водные растворы таких солей имеют кислую среду, т.е. их рН  7. 

4. Соль образована катионом слабого основания и слабой кислоты ( 32SAl , 

SNH 24)( , СNNH4
). Большинство солей этого типа в воде нерастворимы. Хорошо раство-

римы соли аммония с анионами слабых кислот и некоторые фториды. Для солей этого 

типа гидролиз протекает и по катиону, и по аниону. 

Например, гидролиз цианида аммония СNNH4
: 

СNNH4
 – соль, образованная катионом 4NH   слабого основания 3 2NH H O  

и анионом CN  слабой одноосновной кислоты HCN ; гидролиз протекает и по катиону, 

и по аниону. В результате гидролиза образуются слабые электролиты – 3 2NH H O  и HCN . 

Гидролиз по катиону: 4 2 3 2NH H O NH H O H     . 

Гидролиз по аниону: 2CN H O HCN OH    . 
Суммарное уравнение реакции гидролиза:  

4 2 3 2NH CN H O NH H O HCN      . 

Ряд солей этого типа гидролизуется необратимо: 2 3Al S , 2 3 3( )Fe CO , 

 4 43
NH PO . Эти соли по реакции обмена в воде из-за необратимого гидролиза полу-

чить нельзя. 

Например, при сливании растворов 3AlCl  и 2Na S  обменная реакция с образова-

нием соли 2 3Al S  не происходит. В данном случае происходит гидролиз каждой из указан-

ных солей: 

1) гидролиз 3AlCl : 

I ступень: 3 2 2AlCl H O AlOHCl HCl    

3 2
2Al H O AlOH H      

II ступень: 2 2 2( )AlOHCl H O Al OH Cl HCl    

2
2 2( )AlOH H O Al OH H      

III ступень: 2 2 3( ) ( )Al OH Cl H O Al OH HCl    

2 2 3( ) ( )Al OH H O Al OH H      

2) гидролиз 2Na S :  

I ступень:  

2
2S H O HS OH      

2 2Na S H O NaHS NaOH     

II ступень:  

2 2HS H O H S OH      

2 2NaHS H O H S NaOH     
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Таким образом, суммарно можно записать: 

NaClSHOHAlOHSNaAlCl 63)(2632 23223  ,

  SHOHAlOHSAl 232
23 3)(2632 . 

В данном случае гидроксильные группы ОН , образующиеся при гидролизе 2Na S , 

взаимодействуют с ионами Н  , образующимися при гидролизе 3AlCl , с образова-

нием малодиссоциирующего вещества – воды. В итоге происходит разбавление рас-

твора, и равновесие реакций гидролиза обеих солей смещается в сторону образования 

конечных продуктов, т.е. происходит усиление гидролиза. Необратимость гидролиза 

в данном случае объясняется образованием одновременно и осадка, и газа. 

Реакция раствора (кислотность среды) для этого типа солей определяется относи-

тельной силой основания и кислоты, образовавших соль. Если как электролит сильнее кис-

лота, то реакция раствора будет слабокислой, если как электролит сильнее основание 

(более редкий случай), то реакция раствора слабощелочная. Ряд солей этого типа гидроли-

зуется необратимо, и получить их по реакции обмена в водном растворе нельзя. 

Степень гидролиза зависит: 

 от концентрации раствора: при разбавлении раствора водой степень гидролиза 

возрастает; 

 от температуры: гидролиз – процесс обратимый и эндотермический, поэтому 

согласно принципу Ле-Шателье при нагревании раствора степень гидролиза повышается, 

т.е. гидролиз усиливается; 

 от природы кислоты и основания, образовавших соль: чем слабее кислота или 

основание, образующие соль, тем выше степень гидролиза (тем сильнее эта соль гидро-

лизуется); 

 от добавки к раствору соли других электролитов (кислот, щелочей или со-

лей, которые сами подвергаются гидролизу).  

Например, как повлияет на гидролиз 
32CONa  добавление щелочи: в растворе 

соли устанавливается равновесие 2
3 2 3CO H O HCO OH     . Вследствие диссоциации 

щелочи: NaOH Na OH    в растворе концентрация ионов OH  будет возрастать.

Следовательно, равновесие процесса гидролиза сместится влево, т.е. степень гидролиза 

понизится. 

Экспериментальная часть 

Цель: изучить теорию гидролиза, влияние различных факторов на степень гидро-

лиза. 

Опыт 1. Реакция среды растворов различных солей. 

Возьмите четыре пробирки и каждую на ⅔ объема заполните дистиллирован-

ной водой. Затем в три пробирки на кончике микрошпателя (для каждой соли берите чистый 

и сухой) добавьте сухие соли, соответствующие вашему варианту (таблица 14), четвертая 

пробирка – контрольная.  
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Таблица 14. – Варианты опытов 

Вариант А Б В Г Д Е 

Соли 
FeSO4 

KCl 
K2CO3

Pb(NO3)2 
NaCl 
Na2SO3 

K2SO4 
AlCl3 
Na3PO4 

K3PO4 
BaCl2 
Bi(NO3)3 

SnCl2 

Na2CO3 
Li2SO4 

FeCl3
KNO2 

Ca(NO3)2 

Растворы перемешайте и в каждую пробирку накапайте по 1–2 капли лакмуса. 

Отметьте цвет полученных растворов солей, сравнив их с нейтральным водным раствором 

лакмуса (четвертая пробирка). В кислой среде лакмус приобретает красную окраску, 

в щелочной – синюю, а в нейтральной среде – фиолетовую.  

Полученные данные занесите в таблицу 15. 

Таблица 15. – Результаты наблюдений 

Номер пробирки Вещество 
Окраска 

индикатора 
Реакция среды 

(кислая, щелочная, нейтральная) 
рН раствора 

(>, <, = 7) 

Какие из исследованных солей подверглись гидролизу? Для солей, подвергающих-

ся гидролизу, напишите уравнения гидролиза по первой стадии в молекулярном и ионно-

молекулярном виде. Сделайте вывод о влиянии силы основания и кислоты, образующих 

соли, на способность солей подвергаться гидролизу. 

Опыт 2. Случай полного (необратимого) гидролиза. 

Возьмите две пробирки и накапайте в них по 5 капель растворов солей в соответ-

ствии с вашим вариантом (таблица 16). Затем содержимое первой пробирки вылейте 

во вторую. Наблюдайте выпадение осадка и выделение газа. Напишите уравнение 

протекающей реакции в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

Таблица 16. – Варианты опытов 
Вариант А Б В Г Д Е Ж 

Соли 

CrCl3 
Na2S 
(проводить 
под тягой) 

AlCl3 
Na2CO3 

AlCl3 
Na2S 
(проводить 
под тягой) 

CrCl3 
Na2CO3 

FeCl3 
Na2CO3 

FeCl3 
Na2S 
(проводить 
под тягой) 

AlCl3 
Na2SO3 

Почему в данном случае гидролиз протекает необратимо и до конца? 

Опыт 3. Исследование факторов, влияющих на степень гидролиза. 

Опыт 3.1. Исследование влияния силы кислоты, образующей соль, на степень 

гидролиза. 

В две пробирки налейте на ⅔ объема дистиллированной воды. В одну пробирку на 

кончике микрошпателя внесите сульфит натрия Na2SO3, в другую – сульфид натрия 

Na2S, соли размешайте. При помощи индикаторной бумаги определите рН полученных 

растворов солей. 

Какая соль в большей степени подверглась гидролизу? Объясните наблюдаемое 

явление сравнением констант диссоциации угольной и сернистой кислот. Сделайте вывод 
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о влиянии силы кислоты на степень гидролиза. Для соли, подвергающейся гидролизу 

в большей степени, напишите уравнения гидролиза по первой стадии в молекулярном 

и ионно-молекулярном виде. 

2 2

11 14
2 3 2( ) 4 8 10 ( ) 1 10, ;д дК H CO К H S    . 

 

Опыт 3.2. Исследование влияния силы основания, образующего соль, на степень 

гидролиза. 

В две пробирки налейте на ⅔ объема дистиллированной воды. В пробирки на кон-

чике микрошпателя внесите соли в соответствии с вашим вариантом и размешайте. 

При помощи индикаторной бумаги определите рН полученных растворов солей. 

Какая соль в большей степени подверглась гидролизу? Объясните наблюдаемое 

явление сравнением констант диссоциации оснований, образующих соответствующие 

соли. Сделайте вывод о влиянии силы основания, образующего соль, на степень гидролиза 

соли. Для соли, подвергающейся гидролизу в большей степени, напишите уравнения гид-

ролиза по первой стадии в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

Вариант (а) 

3AlCl и 2MgCl  

3 2

9 3
3 2( ( ) ) 138 10 ( ( ) ) 2 5 10, ; ,д дК Al OH К Mg OH      

Вариант (б) 

2CaCl  и 2ZnCl  

2 2

2 5
2 2( ( ) ) 4 3 10 ( ( ) ) 4 10, ;д дК Ca OH К Zn OH       

Вариант (в) 

2 4 3( )Fe SO  и 4FeSO  

3 2

12 4
3 2( ( ) ) 14 10 ( ( ) ) 13 10, ; ,д дК Fe OH К Fe OH     . 

 

Опыт 3.3. Исследование влияния температуры на степень гидролиза. 

Налейте в пробирку до половины ее объема дистиллированной воды и внесите 

в нее ½ микрошпателя ацетата натрия. Добавьте к раствору 2–3 капли фенолфталеина, 

отметьте цвет раствора. Половину полученного раствора отлейте в другую пробирку 

и оставьте для сравнения. Пробирку с оставшимся раствором закрепите в держателе 

и поместите в кипящую воду. Наблюдайте, что происходит с окраской раствора. 

По изменению окраски фенолфталеина сделайте вывод об изменении концентра-

ции ионов ОН–? В каком направлении сместилось равновесие гидролиза при нагрева-

нии? Как температура влияет на степень гидролиза? Напишите молекулярное и ионно-

молекулярное уравнения гидролиза ацетата натрия. 
 

Опыт 3.4. Исследование влияния концентрации продуктов гидролиза на гидролиз 

солей. 

Накапайте в пробирку 10 капель 2н раствора HCl и опустите в него на одну минуту 

гранулу металлического цинка. В другую пробирку накапайте 15 капель дистиллирован-

ной воды и внесите на кончике микрошпателя кристаллы хлорида алюминия (AlCl3). 
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Из первой пробирки извлеките цинк, промойте его дистиллированной водой и опусти-

те в раствор хлорида алюминия. Пробирку нагрейте на пламени горелки до кипения. 

После прекращения нагрева наблюдайте выделение пузырьков газа на поверхности цинка 

и образование белых хлопьев – оснόвного хлорида алюминия AlOHCl2. 

Какой газ выделяется? Напишите уравнение гидролиза AlCl3 в молекулярном и 

ионно-молекулярном виде. Объясните, почему при добавлении цинка к раствору хло-

рида алюминия гидролиз данной соли усиливается. Напишите уравнение взаимодей-

ствия цинка с соляной кислотой. 

 
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Дайте определение понятия «гидролиз». 

2. Перечислите и поясните факторы, влияющие на гидролиз солей. 

3. Какая из солей NaCN  или 11104,0   подвергается гидролизу в большей сте-

пени и почему? 

4. Какая из солей 2ZnCl  или 3FeCl  подвергается гидролизу в большей степени 

и почему? 

5. Как отразится на равновесии гидролиза 2 3Na CO  прибавление растворов 

NaOH , HCl , 2 3K CO ? 

 
Отсканируйте QR-коды для перехода 

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 7 
РАВНОВЕСИЯ ПРИ ПРОТЕКАНИИ ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫХ РЕАКЦИЙ 

 

Химические реакции можно подразделить на два типа: реакции, протекающие без 
изменения степени окисления атомов, входящих в состав реагентов (например, реакции 
обмена, происходящие в растворах, некоторые реакции соединения и разложения), и реак-
ции, при которых изменяется степень окисления одного или нескольких элементов. 

Реакции, относящиеся ко второму типу, называются окислительно-восстано- 
вительными. 

Окислительно-восстановительные реакции – а) такие реакции, которые протека-
ют с переходом электронов от одних атомов (восстановителя) к другим (окислителю) 
или б) реакции, протекающие с изменением степени окисления атомов реагирующих 
веществ. 

Окислительно-восстановительными реакциями являются большинство лаборатор-
ных, промышленных и природных процессов. 

Степень окисления – условный заряд, который приписывают данному химическому 
элементу в соединении исходя из предположения о полном смещении электронной 
плотности от менее электроотрицательного к более электроотрицательному 
элементу. 

Например, 21
2

 OH , 1Н 2
3

5  ON , 2
4

71  OMnK . 

Одним из способов составления уравнений окислительно-восстановительных реак-
ций является метод электронного баланса. Данный метод основан на сравнении степе-
ней окисления атомов в исходных и конечных веществах. 

Атомы, молекулы или ионы, отдающие электроны, называются восстановителя-
ми, а сам процесс отдачи электронов – окислением. Атомы, молекулы или ионы, прини-

мающие электроны, называются окислителями, а сам процесс отдачи электронов – 
восстановлением. 

Основные этапы составления уравнений реакций по этому методу: 
1) записывают в молекулярном виде уравнение реакции и определяют эле-

менты, атомы которых меняют значения степени окисления. 

Например, 
6 4 4

0
2 4 2 2 2C H S O C O S O H O
  

    , в данном случае степень окис-

ления изменили атомы углерода и серы. 
2) составляют уравнения полуреакций восстановления и окисления. 

В данном случае: 0 44C e C   

                                              6 42S e S   . 
Для определения числа отданных и принятых электронов удобно пользоваться 

следующей шкалой изменения степеней окисления: 
 

е
  (отдача электронов (окисление) – степень окисления повышается 

 

–4 –3 –2 –1 0 +1 +2 +3 +4 +5 +6 +7 
                        

                        
 

е
 (присоединение электронов (восстановление) – степень окисления понижается 



57 

3) методом наименьшего общего кратного находят дополнительные множители, 

поскольку числа электронов, отданных восстановителем и принятых окислителем, долж-

ны быть равны. 

В данном случае значение наименьшего общего кратного равно 4, а дополнитель-

ными множителями будут 1 (для углерода) и 2 (для серы): 
 

0 44C e C   

 
6 42S e S    

 

4 

1 

 

2 
 

4) в левой и правой части уравнения реакции перед формулами соответству-

ющих веществ проставляются дополнительные множители. 

В данном случае получаем  
 

2 4 2 2 22 2C H SO CO SO H O     (коэффициент 1 опускается). 
 

5) уравниваем числа атомов тех элементов, которые не изменяли степень 

окисления (число атомов кислорода уравнивается последним, перед ним – число атомов 

водорода). 

В данном случае получаем 2 4 2 2 22 2 2C H SO CO SO H O    . 
 

В составе некоторых веществ могут находиться несколько элементов, изменяющих 

свою степень окисления. В этих случаях при составлении электронных уравнений под-

считывается алгебраическая сумма электронов, теряемых и приобретаемых веществом 
 

0 3 7 5 0 0

4 4 3 4 2 2 2P N H ClO H P O N Cl H O
  

      
 

 
 

В данном уравнении основные коэффициенты удваиваются, т.к. в правой части 

уравнения находятся двухатомные молекулы 2N  и 2Cl . Окончательное уравнение 

имеет вид: 

4 4 3 4 2 2 28 10 8 5 5 8 .P NH ClO H PO N Cl H O      

Окислитель или восстановитель может расходоваться, кроме основной окис-

лительно-восстановительной реакции, и на связывание образующихся продуктов реак-

ции, например, 
6 1 3 0

2 2 7 3 2K Cr O H Cl CrCl Cl KCl
  

     
 

1 0

6 3

6
1

6

12 2 3

процесс окисления
Cl e Cl

процесс восстановленияCr e Cr




 



 

  
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сновные коэффициенты здесь – 1 и 6 
 

2 2 7 3 36 2 3 2 .K Cr O HCl CrCl Cl KCl     
 

На связывание продуктов реакции в соответствии с основными коэффициентами 
необходимо 8 моль HCl , которые не окисляются (2 моль 3CrCl  и 2 моль KCl ) 

 

2 2 7 3 26 8 2 3 2 .
на восстановление на связывание

K Cr O HCl HCl CrCl Cl KCl      

 

Уравнивая водород и кислород, в правую часть уравнения дописывают 7 молекул 

2H O , получая окончательное уравнение 
 

2 2 7 3 2 214 2 3 2 7 .K Cr O HCl CrCl Cl KCl H O      
 

Классификация окислительно-восстановительных реакций 
1. Межмолекулярные окислительно-восстановительные реакции – реакции, 

в которых окислитель и восстановитель входят в состав разных веществ. 
Например, 

OHClClMnHClOMn 2
0
22

21
2

4 4  

 
 

окислитель 24 2   MneMn   
2 

1 процесс восстановления 

восстановитель 0
2

1 22 CleCl   1 процесс окисления 
 

2. Внутримолекулярные окислительно-восстановительные реакции – реакции, в 
которых окислитель и восстановитель (атомы разных элементов) находятся в со-
ставе одного вещества. 

Например, 

0
2

12
3

5 322
2

OKClOKCl
t

MnO
 

 
 

окислитель 15 6   CleCl   
12 

2 процесс восстановления 

восстановитель 0
2

2 42 OeO   3 процесс окисления 
 

3. Диспропорционирование (самоокисление – самовосстановление) – реакции, в 
которых окислителем и восстановителем является один и тот же элемент, в одной 
и той же степени окисления. 

Например, 

OHOKClKClKOHCl 2
110

2  

 
 

окислитель 10
2 22  CleCl   

2 
1 процесс восстановления 

восстановитель 10
2 22  CleCl  1 процесс окисления 

 

4. Конпропорционирование – реакции, в которых окислителем и восстановите-
лем является один и тот же элемент в разных степенях окисления. 

Например, 

OHSOSSH 2
0

2
42

22  

 
 

окислитель 04 4 SeS    
4 

1 процесс восстановления 

восстановитель 02 2 SeS   2 процесс окисления 
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Экспериментальная часть 

 

Цель: изучить теорию равновесия в окислительно-восстановительных реакциях, 

типы этих реакций и возможность их протекания. 

 

1. Межмолекулярные окислительно-восстановительные реакции. 
 

Опыт 1.1. Зависимость окислительной способности перманганата калия 

от рН среды. 

Опыт 1.1 (а) 

Накапайте в пробирку 10 капель 0,5н раствора перманганата калия КМnО4 

и 10 капель дистиллированной воды. В полученный раствор на кончике микрошпателя 

добавьте несколько кристалликов сульфита калия K2SO3 (или сульфита натрия Na2SO3) 

и перемешайте стеклянной палочкой. 

Какое вещество выпало в осадок, и каков цвет полученного осадка? Напишите 

уравнение протекающей реакции, расставив коэффициенты методом электронного 

баланса. Укажите окислитель и восстановитель. 

В данной реакции сульфит-анион 2
3SO  окисляется до сульфат-аниона 2

4SO , а пер-

манганат-анион 
4MnO  восстанавливается до оксида марганца (IV) MnO2. 

 

Опыт 1.1 (б) 

Накапайте в пробирку 10 капель 0,5н раствора перманганата калия КМnО4 

и 5 капель 2н раствора серной кислоты. В полученный раствор добавьте на кончике мик-

рошпателя несколько кристалликов сульфита натрия Na2SO3 (или сульфита калия K2SO3) 

и перемешайте стеклянной палочкой. 

Что произошло с окраской раствора? Напишите уравнение протекающей реак-

ции, расставив коэффициенты методом электронного баланса. Укажите окислитель и вос-

становитель. 

В данной реакции сульфит-анион 2
3

SO   окисляется до сульфат-аниона 2
4

SO  , 

а перманганат-анион 4MnO  восстанавливается до катиона 2Mn  . 
 

Опыт 1.1 (в) 

Накапайте в пробирку 10 капель 0,5н раствора перманганата калия КМnО4 

и 5 капель 2н раствора гидроксида натрия. В полученный раствор добавьте на кончике 

микрошпателя несколько кристалликов сульфита натрия Na2SO3 (или сульфита калия K2SO3) 

и перемешайте стеклянной палочкой. 

Какой цвет приобрел раствор? Какое вещество обусловливает окраску полученного 

раствора? Напишите уравнение протекающей реакции, расставив коэффициенты методом 

электронного баланса. Укажите окислитель и восстановитель. 

В данной реакции сульфит-анион 2
3

SO   окисляется до сульфат-аниона 2
4

SO  , 

а перманганат-анион 4MnO  восстанавливается до манганат-иона 2
4

MnO  . 
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Опыт 1.2. Восстановление двуокиси марганца соляной кислотой (опыт проводит-

ся под тягой). 

Внесите в пробирку ½ микрошпателя двуокиси марганца МnО2 и 3–4 капли 

концентрированной соляной кислоты. Слегка подогрейте пробирку на пламени горелки. 

Осторожно, направляя газ к лицу легким движением руки, определите характерный 

запах выделяющегося хлора. 

Напишите уравнение протекающей реакции, расставив коэффициенты методом 

электронного баланса. Укажите окислитель и восстановитель. 

В данной реакции оксид марганца MnO2 восстанавливается до катиона 2Mn  , 

а хлорид-ион Cl  окисляется до свободного хлора Cl2. 
 

Опыт 1.3. Взаимодействие пероксида водорода с сульфидом свинца. 

Получите сульфид свинца PbS, для чего в пробирку с 2 каплями 0,5н раствора 

нитрата свинца добавьте 2 капли свежеприготовленной сероводородной воды 

(или раствор сульфида натрия). Каков цвет выпавшего осадка? Добавьте в эту же пробирку 

5 капель 10%-го раствора пероксида водорода Н2О2. Что происходит с осадком? 

Напишите уравнения протекающих реакций. В уравнении, протекающем с изме-

нением степеней окисления, коэффициенты расставьте методом электронного баланса. 

Укажите процессы окисления и восстановления. 

В данной реакции сульфид-анион 2S   окисляется до сульфат-аниона 2
4

SO  , 

а пероксид водорода восстанавливается до воды. 
 

Опыт 1.4. Взаимодействие пероксида водорода с диоксидом свинца. 

В пробирку, содержащую 10 капель 10%-го раствора пероксида водорода Н2О2 

и 10 капель 2н раствора серной кислоты, внесите несколько кристалликов диоксида 

свинца (IV) РbО2. Наблюдайте растворение двуокиси свинца, бурное выделение кис-

лорода и выпадение осадка сульфата свинца (II). 

Какого цвета образовался осадок? Напишите уравнение протекающей реакции, рас-

ставив коэффициенты методом электронного баланса. Укажите процесс окисления и 

восстановления. 
 

Опыт 1.5. Взаимодействие пероксида водорода с иодидом калия. 

В пробирку, содержащую 10 капель 0,5н раствора иодида калия KI и 5 капель 

2н раствора серной кислоты, добавьте 5 капель 3%-го раствора пероксида водорода Н2О2. 

Каков цвет полученного раствора? Какое вещество обусловливает окраску раствора? 

Напишите уравнение протекающей реакции, расставив коэффициенты методом элек-

тронного баланса. Укажите процесс окисления и восстановления. 

В данной реакции пероксид водорода восстанавливается до воды. 
 

Опыт 1.6. Окислительные свойства бихромата калия. 

Опыт 1.6 (а) 

В пробирку накапайте 5 капель 0,5н раствора бихромата калия К2Сr2О7  

и 10 капель 2н раствора серной кислоты. К раствору добавьте 1 неполный микрошпатель 

сульфита калия K2SO3 (или сульфита натрия Na2SO3) и перемешайте стеклянной палочкой. 
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Что произошло с окраской раствора? Какое вещество обусловливает окраску раство-

ра? Напишите уравнение протекающей реакции, расставив коэффициенты методом элек-

тронного баланса. Укажите окислитель и восстановитель. 

В данной реакции сульфит-анион 2
3

SO   окисляется до сульфат-аниона 2
4

SO  , 

а бихромат-анион 2
2 7Cr O   восстанавливается до катиона 3Cr  . 

 

Опыт 1.6 (б) 

В пробирку накапайте 5 капель 0,5н раствора бихромата калия К2Сr2О7  

и 10 капель 2н раствора серной кислоты. К раствору добавьте 1 микрошпатель сульфа-

та железа (II) FeSO4 и перемешайте стеклянной палочкой. 

Что произошло с окраской раствора? Какое вещество обусловливает окраску раство-

ра? Напишите уравнение протекающей реакции, расставив коэффициенты методом элек-

тронного баланса. Укажите окислитель и восстановитель. 

В данной реакции железо окисляется от 2Fe   до 3Fe  , а бихромат-анион 
2

2 7Cr O   восстанавливается до катиона 3Cr  . 

 

2. Реакции диспропорционирования. 

Опыт 2.1. Разложение азотистой кислоты (опыт проводится под тягой). 

В пробирку с 6 каплями 0,5н раствора нитрита калия KNO2 (или нитрита натрия 

NaNO2) добавьте 3 капли 2н раствора серной кислоты. Наблюдайте выделение бурого 

газа. 

Напишите уравнение реакции взаимодействия нитрита калия с серной кислотой 

и реакцию разложения образовавшейся азотистой кислоты с получением оксидов азота 

NO и NO2. Коэффициенты в реакции, протекающей с изменением степеней окисления, 

расставьте методом электронного баланса. Укажите окислитель и восстановитель. 
 

Опыт 2.2. Диспропорционирование сульфитов. 

Опыт 2.2 (а) 

В две пробирки поместите на кончике микрошпателя по 2–3 кристаллика суль-

фита натрия Na2SO3 (или сульфита калия K2SO3). Первую пробирку сохраните как кон-

трольную, а вторую прогрейте над пламенем горелки в течение 6–8 мин. Дайте пробирке 

остыть, а затем в обе пробирки внесите по 5 капель воды и размешайте стеклянной палоч-

кой. Добавьте в каждую пробирку по 4 капли 0,5н раствора нитрата свинца Pb(NO3)2. 

Наблюдайте образование белого осадка сульфита свинца PbSO3 в первой пробирке 

и черного осадка сульфида свинца PbS во второй пробирке. 

Какой продукт прокаливания при взаимодействии с нитратом свинца дал этот 

осадок? Напишите уравнения реакций, протекающих в данном опыте. Коэффициенты 

в уравнении разложения сульфита натрия расставьте методом электронного баланса. 

Укажите окислитель и восстановитель. 

Опыт 2.2 (б) 
Сухую пробирку с 2–3 кристаллами сульфита натрия Na2SO3 (или сульфита калия 

K2SO3) осторожно, в течение 6–8 мин, прогрейте над пламенем горелки. Пробирке дайте 
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остыть и накапайте в нее 5 капель дистиллированной воды. Раствор перемешайте стек-

лянной палочкой. Добавьте 4 капли 0,5н раствора сульфата меди CuSO4. Наблюдайте обра-

зование черного осадка сульфида меди CuS. 

Какой продукт прокаливания при взаимодействии с сульфатом меди дал этот оса-

док? Напишите уравнения протекающих реакций. Коэффициенты в уравнении разложения 

сульфита натрия расставьте методом электронного баланса. Укажите окислитель и вос-

становитель. 
 

Опыт 2.3. Диспропорционирование галогенов. 

Опыт 2.3 (а) 

В сухую пробирку накапайте 5 капель раствора иода, добавьте 5 капель 

30%-го раствора гидроксида натрия. 

Как меняется цвет раствора? Напишите уравнение реакции, учитывая, что в дан-

ной реакции образуются соли иодоводородной HI и иодноватой НIO3 кислот. Коэффициен-

ты в уравнении расставьте методом электронного баланса. Укажите процессы окисления 

и восстановления. 
 

Опыт 2.3 (б) 

В пробирку накапайте 5 капель бромной воды и добавьте к ней по каплям 

2н раствор гидроксида натрия до обесцвечивания раствора. 

Напишите уравнение взаимодействия брома со щелочью, учитывая, что полу-

чаются соли бромоводородной НВr и бромноватистой НВrО кислот. Коэффициенты 

в уравнении расставьте методом электронного баланса. Укажите процессы окисления 

и восстановления. 
 

Опыт 2.4. Разложение пероксида водорода. 

Опыт 2.4 (а) 

Накапайте в пробирку 10 капель 3%-го раствора пероксида водорода. С помо-

щью тлеющей лучинки проверьте, выделяется ли кислород. К раствору добавьте 

¼ микрошпателя диоксида марганца МnО2 (катализатор). Что наблюдаете? Поднесите 

к отверстию пробирки тлеющую лучинку (ее необходимо приготовить заранее). Какой 

выделяется газ? 

Напишите уравнение разложения пероксида водорода. Коэффициенты  

в уравнении расставьте методом электронного баланса. Укажите процессы окисления 

и восстановления. 
 

Опыт 2.4 (б) 

В две пробирки накапайте по 10 капель раствора индигокармина. В одну из них 

добавьте 2 капли 2н раствора хлорида железа (III) FeCl3 (катализатор). Затем в обе 

пробирки добавьте 8 капель 3%-го раствора пероксида водорода. Наблюдайте обесцве-

чивание раствора индигокармина из-за разложения пероксида водорода. В какой пробир-

ке это происходит быстрее? 

Напишите уравнение разложения пероксида водорода. Коэффициенты в уравне-

нии расставьте методом электронного баланса. Укажите процессы окисления и восста-

новления. 
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3. Реакции внутримолекулярного окисления – восстановления. 

Опыт 3.1. Разложение бихромата аммония. 

Поместите в сухую пробирку ½ микрошпателя бихромата аммония (NH4)2Cr2O7 

и нагрейте до начала реакции, после чего прекратите нагревание. Обратите внимание 

на особенности протекания реакции и ее продукты – газообразные (азот и пары воды) 

и твердый – оксид хрома (III). 

Каков цвет образовавшегося оксида хрома (III)? Напишите реакцию разложения 

бихромата аммония. Коэффициенты в уравнении расставьте методом электронного 

баланса. Укажите процессы окисления и восстановления. 
 

Опыт 3.2. Разложение нитратов. 

Поместите в пробирку кристаллы нитрата (в соответствии с вашим вариантом) 

и осторожно нагревайте до начала выделения диоксида азота 2NO  (газ бурого цвета). 

Какое вещество осталось в пробирке и каков его цвет? Напишите уравнение разло-

жения нитрата, расставив коэффициенты методом электронного баланса (соль разлагается 

с образованием оксида металла, оксида азота (IV) и кислорода). Укажите процессы окис-

ления и восстановления. 
 

Опыт 3.2 (а) 

3 2( )Pb NO  – нитрат свинца (брать ½ микрошпателя). 
 

Опыт 3.2 (б) 

3 2( )Cd NO  – нитрат кадмия (брать 1 микрошпатель). 
 

Опыт 3.3. Разложение перманганата калия. 

Поместите в сухую пробирку ½ микрошпателя перманганата калия КМnО4 и осто-

рожно нагрейте на небольшом пламени горелки. Поднесите к отверстию пробирки 

заранее приготовленную тлеющую лучинку. Что наблюдаете? Какой газ выделяется? После 

прекращения выделения газа (проверьте тлеющей лучинкой – она не должна больше 

вспыхивать) дайте пробирке остыть, а затем добавьте 15 капель воды, перемешивая палоч-

кой содержимое пробирки. 

Каков цвет полученного раствора? Напишите реакцию разложения перманганата 

калия. Коэффициенты в уравнении расставьте методом электронного баланса. Укажите 

процессы окисления и восстановления. 
 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 
 

1. Что такое степень окисления, валентность? 

2. Какие вещества могут быть только окислителями? Приведите примеры 

типичных окислителей. Какие вещества могут быть только восстановителями? Приве-

дите примеры типичных восстановителей. Какие вещества могут проявлять окислительно-

восстановительную двойственность? Приведите примеры таких веществ. 

3. К какому типу окислительно-восстановительных реакций относятся приведен-

ные реакции. В данных реакциях расставьте коэффициенты методом электронного балан-

са, укажите процессы окисления и восстановления: 
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а) 4 2 2 2( )
t

KMnO HCl к Cl KCl MnCl H O     ; 

б)    3 3 22
Cu HNO р Сu NO NO H O    ; 

в) 2 3 3 2 4 2Cr O KClO KOH KCl K CrO H O     ; 

г) 4 3 2 2
t

NH NO H O N O  ; 

д) 3 2 3 2 4KClO Na SO KCl Na SO   ; 

е) 4 2 2 2NH NO N H O  ; 

ж)    2 3 2 4P KOH H O PH KH PO    ; 

з) 2 3 2 2H SO H S S H O   ; 

и) 3 2 2AgNO Ag NO O   ; 

к) 2 3 3 2 4 2 2 4 2 4 2Na SO KIO H SO I Na SO K SO H O      . 

4. Укажите, какие из приведенных процессов представляют собой окисление, 

а какие – восстановление:  

а)   0 2
4S SO  ; 

б)   2 2H H  ; 

в)   4Cl ClO  ; 

г)   4Sn Sn  ; 

д)   0
2Sn SnO ; 

е)   0 2
3S SO  ; 

ж)   2
2PO Pb  ; 

з)   2NO NO  . 

 

Отсканируйте QR-коды для перехода 

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 8 

ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ 

В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

 

Электрохимический ряд напряжений металлов 
 

Разность потенциалов между металлом, погруженным в раствор своей соли с кон-

центрацией ионов металла 1 моль/л, и стандартным водородным электродом при стан-

дартных условиях называется стандартным электродным потенциалом металла (Еº). 

Металлы, расположенные в порядке возрастания алгебраического значения их 

стандартного электродного потенциала, составляют электрохимический ряд напряже-

ний (ряд стандартных электродных потенциалов) (таблица 17). 

 
Таблица 17. – Стандартные электродные потенциалы металлов 
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 окислительная способность 

 
Электрохимический ряд напряжений характеризует свойства металлов в водных рас-

творах: 

2) металлы, имеющие очень низкие значения стандартного электродного 

потенциала, т.е. являющиеся сильными восстановителями (от Li до Na), в любых водных 

растворах взаимодействуют, прежде всего, с водой: 
 

2 22 2 2Na H O NaOH H    ; 
 

3) металлы, имеющие отрицательные электродные потенциалы, т.е. стоящие в 

ряду напряжений левее водорода, способны вытеснять его из разбавленных раство-

ров кислот: 
 

2 4 4 2Ni H SO NiSO H    ; 
 

4) каждый металл способен вытеснять (восстанавливать) из растворов солей те 

металлы, которые имеют более высокий электродный потенциал: 
 

2 2 .Mn CoCl MnCl Co     

 

Электролиз водных растворов солей 

 

Электролиз – окислительно-восстановительный процесс, протекающий при про-

хождении постоянного электрического тока через раствор или расплав электролита. 
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Для определения порядка протекания окислительно-восстановительных 

процессов на электродах при электролизе водных растворов можно руководствоваться 

следующими практическими правилами. 

Для процессов на катоде (таблица 18) 

1. В первую очередь восстанавливаются катионы металлов, имеющих стандарт-

ный электродный потенциал больший, чем у водорода, в порядке уменьшения значения. 

2. Катионы металлов с малым электродным потенциалом (от Li  до 3Al   

включительно) не восстанавливаются, а вместо них восстанавливаются молекулы воды 

(в кислой среде – ионы Н ). 

3. Катионы металлов, имеющих стандартный электродный потенциал меньший, 

чем у водорода, но больший, чем у алюминия, восстанавливаются одновременно с моле-

кулами воды. 

 

Таблица 18. – Катодные процессы в водных растворах солей 

Электрохимический ряд напряжений металлов 

Li–Al Mn–Pb Н2 Cu–Au 
nМе  –  

не восстанавливаются 

2 22 2 2H O e H OH      

0nMe ne Me    

2 22 2 2H O e H OH      
22 2H e H     0nMe ne Me    

 

Для процессов на аноде (таблица 19) 

Процесс на аноде зависит от материала анода и от природы аниона:  

1) анод нерастворимый (т.е. инертный – графит, уголь, платина, золото): 

а) при использовании солей бескислородных кислот идет процесс окисления ани-

онов в порядке возрастания их Е  ( 2 , , ,S I Br Cl    ). 

б) при электролизе водных растворов, содержащих анионы кислородсодержащих 

кислот и фторидов ( 2 2 3
33 4 4

, , , ,CO NO SO PO F     и др.), на аноде окисляются не эти ионы, 

а молекулы воды. 

в) в щелочных растворах на аноде окисляются ионы ОН  . 

2) анод растворимый (из меди, цинка, серебра, никеля и др.): независимо от 

природы аниона всегда идет окисление металла анода.  

 

Таблица 19. – Анодные процессы в водных растворах 

Анод Кислотный остаток mAc   

бескислородный кислородсодержащий 

Нерастворимый 
Окисление аниона (кроме фторидов) 

0mAc me Ac    

Окисление воды 

2 22 4 4H O e O H      

Растворимый Окисление металла анода 0 n

анод раствор
Me ne Me    
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Экспериментальная часть 

 

Цель: изучение электрохимического ряда напряжений металлов, проведение и изу-

чение электролиза растворов солей. 

 

Опыт 1. Исследование электрохимической активности металлов. 

Возьмите четыре пробирки и в каждую опустите по кусочку металла (магний бери-

те по 1 микрошпателю). Металлы (кроме магния) предварительно зачистите наждач-

ной бумагой и промойте дистиллированной водой. Затем в соответствии с вашим вари-

антом (таблица 20) к металлам прикáпайте по 15 капель растворов солей (нитраты 

лучше не брать). Для ускорения реакции растворы можно подогреть на пламени 

горелки. 

В каких пробирках опущенный металл покрылся налетом другого металла? Напи-

шите уравнения протекающих реакций, расставив коэффициенты методом электронного 

баланса. Укажите процессы окисления и восстановления. Сделайте вывод о способности 

более активных металлов вытеснять из растворов солей менее активные металлы. 

После выполнения опыта металлы (кроме магния) не выбрасывайте, а промойте 

водой, промокните фильтровальной бумагой и положите обратно в банку. 

Внимание! Отходы солей серебра в раковину не выливать. Опыт с магнием прово-

дить под тягой. 

 
Таблица 20. – Варианты опытов 

Соль 
 
Металл  

Na+ Ca2+ Fe2+ Zn2+ Cd2+ Sn2+ Pb2+ Cu2+ Ag+ 

Zn + +    + +   

Mg +    + + +   

Sn   + +    + + 

Al + +   + +    

Cu   + + +    + 

Pb  + +     + + 

Fe +   +   + +  

 
Опыт 2. Изучение электролиза водных растворов электролитов с инертными 

электродами. 

Опыт 2.1. Электролиз раствора иодида калия. 

Заполните электролизер (U-образная трубка) раствором иодида калия KI, не до-

ливая 5–7 мм до краев. В оба колена трубки опустите графитовые электроды – катод 

и анод. Наблюдайте выделение иода на аноде и газа – на катоде. Через полминуты 

достаньте электроды и в то колено трубки, где был катод, капните 1 каплю фенол-

фталеина, а в колено трубки, где был анод, – 1 каплю крахмала.  

Что наблюдаете? О чем свидетельствует изменение окраски раствора при добав-

лении крахмала и фенолфталеина? Какие ионы окрасили фенолфталеин в малиновый 

цвет? Распишите процессы, происходящие на катоде и на аноде. Составьте суммарное 

уравнение электролиза.  
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Опыт 2.2. Электролиз раствора сульфата щелочного металла. 

Вариант (а). Na2SO4. 

Вариант (б). K2SO4. 
Заполните электролизер (U-образная трубка) раствором сульфата, не доливая 

5–7 мм до краев. В оба колена трубки опустите графитовые электроды – катод и анод. 

Наблюдайте выделение газов на аноде и на катоде. Через полминуты достаньте элек-

троды и в каждое колено трубки капните по 1 капле лакмуса.  

Что наблюдаете? Какие ионы окрасили лакмус в красный цвет, а какие –  

в синий? Распишите процессы, происходящие на катоде и на аноде. Составьте сум-

марное уравнение электролиза. 
 

Опыт 2.3. Электролиз раствора нитрата свинца. 

Заполните электролизер (U-образная трубка) раствором нитрата свинца 

Pb(NO3)2, не доливая 5–7 мм до краев. В оба колена трубки опустите графитовые электро-

ды – катод и анод. Наблюдайте выделение газа на аноде и кристаллов свинца на ка-

тоде. Через 0,5–1 мин достаньте электроды и в то колено трубки, где был анод, капните 

1 каплю лакмуса.  

Что наблюдаете? Какие ионы окрасили лакмус в красный цвет? Распишите процес-

сы, происходящие на катоде и на аноде. 
 

Опыт 2.4. Электролиз раствора хлорида олова. 

Заполните электролизер (U-образная трубка) раствором хлорида олова SnCl2, 

не доливая 5–7 мм до краев. В оба колена трубки опустите графитовые электроды – катод 

и анод. Наблюдайте выделение газа на аноде и кристаллов олова на катоде. Через 

0,5–1 мин достаньте анод и коснитесь им фильтровальной бумаги, на которую предвари-

тельно была нанесена капля насыщенного раствора иодида калия KI. Наблюдайте образо-

вание темно-коричневого пятна – I2 (свидетельствует об образовании хлора на аноде). 

Распишите процессы, происходящие на катоде и на аноде. 

Напишите уравнение взаимодействия хлора с раствором иодида калия. Коэффи-

циенты в уравнении расставьте методом электронного баланса. Укажите процессы 

окисления и восстановления. 
 

Опыт 2.5. Электролиз раствора хлорида кадмия. 

Заполните электролизер (U-образная трубка) раствором хлорида кадмия CdCl2, 

не доливая 5–7 мм до краев. В оба колена трубки опустите графитовые электроды – катод 

и анод. Наблюдайте выделение газов на катоде и на аноде. Через 2–3 мин достаньте анод 

и коснитесь им фильтровальной бумаги, на которую предварительно была нанесена капля 

насыщенного раствора иодида калия KI. Наблюдайте образование темно-коричневого 

пятна – I2 (свидетельствует об образовании хлора на аноде). Достаньте катод и наблюдай-

те на нем образование тонкой блестящей пленки – металлического кадмия. Аккуратно 

счистите его наждачной бумагой и промойте электрод дистиллированной водой.  

Распишите процессы, происходящие на катоде и на аноде. 

Напишите уравнение взаимодействия хлора с раствором иодида калия. Коэффи-

циенты в уравнении расставьте методом электронного баланса. Укажите процессы 

окисления и восстановления. 
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Опыт 3. Изучение электролиза водных растворов с растворимым анодом. 

Опыт 3.1. Электролиз соли меди с медным анодом. 

Заполните электролизер (U-образная трубка) раствором сульфата меди CuSO4, 

не доливая 5–7 мм до краев. В оба колена трубки опустите графитовые электроды – 

катод и анод. На аноде наблюдайте выделение газа. Через 1 минуту достаньте электро-

ды и наблюдайте на графитовом катоде появление красного налета меди. 

Напишите уравнения катодного и анодного процессов. Составьте суммарное урав-

нение электролиза. 

Открутите клеммы и поменяйте местами электроды (прибор из розетки дол-

жен быть выключен). Вследствие этого электрод, покрывшийся вначале медью, окажется 

анодом. Снова опустите электроды в электролизер и пропустите ток. Что происходит с 

медью на аноде? Обратите внимание на то, что после полного растворения налета меди 

на аноде начал выделяться газ.  

Напишите уравнения катодного и анодного процессов. Какой газ выделялся на 

аноде после исчезновения медного налета? 

Остатки меди с электродов аккуратно счистите фильтровальной бумагой и про-

мойте электроды дистиллированной водой. 

 

Опыт 3.2. Электролиз соли никеля с никелевым анодом. 

Заполните электролизер (U-образная трубка) раствором сульфата никеля NiSO4, 

не доливая 5–7 мм до краев. В оба колена трубки опустите графитовые электроды – 

катод и анод. На аноде наблюдайте выделение газа. Через 2–3 минуты достаньте электроды 

и наблюдайте на графитовом катоде появление белого блестящего налета никеля. 

Напишите уравнения катодного и анодного процессов. 

Открутите клеммы и поменяйте местами электроды (прибор из розетки должен быть 

выключен). Вследствие этого электрод, покрывшийся вначале никелем, окажется анодом. 

Снова опустите электроды в электролизер и пропустите ток. Что происходит с никелем на 

аноде? Обратите внимание на то, что после полного растворения налета никеля на аноде 

начал выделяться газ.  

Напишите уравнения катодного и анодного процессов. Какой газ выделялся на 

аноде после исчезновения никелевого налета? 

Остатки никеля с электродов аккуратно счистите фильтровальной бумагой и про-

мойте электроды дистиллированной водой. 

 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Между какими из перечисленных ниже взятых попарно веществ (металл + 

водный раствор электролита) будет протекать реакция замещения: 

Fe HCl  ;    4Zn MgSO  ; 

3 2( )Ag Cu NO  ;  2Mg NiCl ; 

Cu HCl  ;   3Cu HNO  . 

Напишите уравнения протекающих реакций. 
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2. Составьте уравнения процессов, протекающих при электролизе растворов 

NaOH, H2SO4, HCl, Ca(NO3)2, NiCl2 с инертными электродами. 

3. Составьте схему электролиза водного раствора хлорида цинка, если анод 

цинковый.  

4. Составьте схему электролиза водного раствора нитрата калия, если анод 

медный. 

5. Вычислите электродный потенциал пластинки кадмия, погруженной в раствор 

своей соли с концентрацией ионов 2 ,Cd   равной 21 10  моль/л. 

6. Раствор содержит ионы Fe2+, Ag+, Bi3+ и Pb2+ в одинаковой концентрации. В ка-

кой последовательности эти ионы будут выделяться при электролизе, если напряжения 

достаточно для выделения любого металла? 

7. При электролизе раствора 3AgNO  в течение 50 мин при силе тока 3 А на като-

де выделилось 9,6 г серебра. Определите выход серебра в процентах от теоретического. 

8. За 10 мин из раствора платиновой соли ток силой 5 А выделил 1,517 г Pt . Опре-

делить эквивалентную массу платины. 

9. Сколько времени потребуется для полного разложения 2 молей воды то-

ком силой 2 А? 

10. Ток силой 2,5 А выделил в течение 15 мин 0,72 г меди из раствора 4CuSO . Вычис-

лите коэффициент полезного действия тока. 

11. Гальванический элемент состоит из металлического цинка, погруженного в 0,3 М 

раствор нитрата цинка, и металлического олова, погруженного в 0,05 М раствор нитрата оло-

ва. Вычислить ЭДС элемента, написать уравнения электродных процессов и окислительно-

восстановительной реакции, протекающей в данном гальваническом элементе, составить 

схему элемента. 

 

Отсканируйте QR-коды для перехода к 

опорному конспекту тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 9 

КОРРОЗИЯ И СПОСОБЫ ЗАЩИТЫ ОТ КОРРОЗИИ 

 

Коррозия – это самопроизвольный процесс разрушения металлов при взаимо-

действии их с окружающей средой (кислородом, углекислым газом, сернистым газом, 

водой). 

По механизму коррозию делят на химическую и электрохимическую. 

Химическая коррозия – это взаимодействие металлов с сухими газами или жид-

костями, которые не проводят электрический ток 

2 2 22 2 2 2 .
t

Fe H S O FeS H O     
 

Химическая коррозия является окислительно-восстановительным процессом, 

в котором обмен электронами совершается между металлом (восстановителем) и окис-

лителем (например, кислородом). 

Электрохимическая коррозия – это разрушение металла, который находится 

в контакте с другим металлом в присутствии воды или раствора электролита. В отличие 

от химической электрохимическая коррозия протекает в средах, проводящих электриче-

ский ток. Электролитом может служить морская вода, природная вода, конденсированная 

влага и т.д. 

В основе электрохимической коррозии лежат процессы, аналогичные тем, кото-

рые протекают в гальванических элементах. Как правило, металлы содержат включения 

различных примесей, и поэтому на поверхности металлов образуется множество гальва-

нических элементов. 

При контакте двух металлов более активный металл поляризуется отрицатель-

но и является анодом. Анод в процессе электролиза окисляется. Менее активный 

металл поляризуется положительно и является катодом. На катоде протекает процесс 

восстановления. 

В зависимости от кислотности среды электролита на катоде восстанавливается 

или кислород (растворенный в электролите), или ионы водорода: 
 

2 2

2

7 2 4 4

7 2 2 .

: ,

:

рН О Н О е ОН коррозия с кислородной деполяризацией

рН Н е Н коррозия с водородной деполяризацией

 

 

    

   

 

 

Рассмотрим разрушение железного образца в присутствии примесей меди. На же-

лезе, как более активном металле, имеющем более низкий стандартный электродный 

потенциал, при соприкосновении с электролитом происходят процессы растворения 

(окисления) металла и переход его катионов в слой электролита (рисунки 24, 25): 
0 22 .Fe e Fe    Таким образом, железная пластинка служит анодом. 

Поток электронов перемещается к меди – металлу с меньшей химической актив-

ностью (более высокий стандартный электродный потенциал); на медных участках 

создается избыточное количество электронов. Таким образом, медные участки пред-

ставляют собой катод – на них возможны процессы восстановления: 
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а) при коррозии с кислородной деполяризацией (рисунок 24): 
 

2
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2 2 2 3
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:
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В слое электролита катионы железа взаи-

модействуют с гидроксид-ионами, что приводит 

к образованию ржавчины, состоящей в основном 

из Fe(OH)3, а также продукта его разложения 

FeO(OH) (Fe(OH)3 – H2O = FeO(OH)). 

б) при коррозии с водородной деполяри-

зацией (рисунок 25): 
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В случае коррозии с водородной деполя-

ризацией катионы Fe2+ взаимодействуют 

с соответствующими анионами кислоты с обра-

зованием солей. 

Таким образом, при электрохимической 

коррозии поток электронов направлен от более 

активного к менее активному металлу и более ак-

тивный металл корродирует, а с менее активным 

металлом ничего не происходит.  

Скорость коррозии тем больше, чем 

дальше отстоят в ряду напряжений металлы, из которых образовалась гальваническая 

пара. Сильно возрастает коррозия с ростом температуры. 
 

Экспериментальная часть 
 

Цель: исследование коррозии в кислой среде при контакте двух различных ме-

таллов, исследование образования микрогальванопар и способов защиты от коррозии. 

В данной работе во всех опытах все металлы нужно тщательно зачищать 

наждачной бумагой и промывать дистиллированной водой. 
 

Опыт 1. Исследование коррозии при контакте двух различных металлов.  

В стеклянную трубку, согнутую под углом, налейте 2н раствор соляной кислоты. 

В одно колено трубки введите полоску (или гранулу) металла А в соответствии с вариантом 

(таблица 21) и наблюдайте медленное выделение водорода. В другое колено введите 

полоску (или гранулу) из металла В, не доводя до соприкосновения с металлом А 

Рисунок 24. – Схема электрохимической 
коррозии с кислородной деполяризацией 

Рисунок 25. – Схема электрохимической 
коррозии с водородной деполяризацией 
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(рисунок 26). Наблюдается ли выделение водорода на металле В? Погрузите металл В 

глубже, так чтобы он контактировал с металлом А. Что наблюдаете? Объясните наблюда-

емое явление. 
 

  
 

Рисунок 26. – Схема прибора для опыта 

Составьте схему образовавшейся гальванопары. Распишите процессы, протекаю-

щие на катоде и на аноде. Напишите суммарное уравнение коррозии. Сделайте вывод 

о влиянии на коррозию металла А при контакте с металлом В. 
 

Таблица 21. – Варианты опытов 

Металлы 
Вариант 

1 2 3 4 5 6 7 

А Zn Zn Al Sn Al Fe Al 

В Cu Cr-Ni* Fe Cr-Ni Cr-Ni Cr-Ni Cu 

Примечание. *Cr-Ni – хромоникелевая проволочка. 
 

Опыт 2. Исследование образования микрогальванопар. 

В пробирку, содержащую 10 капель дистиллированной воды и 3 капли 

2н раствора соляной кислоты (в варианте 7 вместо соляной кислоты используйте сер-

ную), поместите гранулу металла в соответствии с вариантом (таблица 22). Обратите 

внимание на медленное выделение водорода. Затем в ту же пробирку капните 2 капли 

раствора соли. Пробирку несколько раз встряхните, металл можно поцарапать стеклянной 

палочкой. Что наблюдается? 

Объясните результат опыта, составив схему действия образовавшейся микро-

гальванопары. Распишите процессы, протекающие на катоде и на аноде. Напишите суммар-

ное уравнение протекающего процесса коррозии. Сделайте вывод о влиянии образую-

щейся микрогальванопары на процесс коррозии. 

 

Таблица 22. – Варианты опытов 
1 2 3 4 5 6 7** 

Zn Аl Аl Zn Al Zn Zn 

CuCl2 CuCl2 CdCl2 CdCl2 SnCl2 SnCl2 NiSO4 

Примечание. 7** – вместо HCl использовать H2SO4. 
 

Опыт 3. Исследование влияния пассивирования на защиту металлов от коррозии. 

Опыт 3.1 (проводится под тягой). 

Накапайте в пробирку 10 капель концентрированной азотной кислоты, закрепите 

пробирку в штативе и поместите в нее гвоздь. Бурная вначале реакция быстро приоста-

навливается. Прекращение реакции объясняется тем, что ей препятствует образовавшаяся 
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пленка оксидов железа (II) и (III). Однако механические и защитные качества пленки в дан-

ном случае невысоки. Выньте гвоздь из пробирки, промойте его дистиллированной во-

дой, просушите фильтровальной бумагой и снова опустите в азотную кислоту. Начинается 

ли реакция? После прекращения реакции выньте гвоздь, ополосните его дистиллиро-

ванной водой и опустите в пробирку с 20 каплями 2н раствора серной кислоты. Для срав-

нения в другую пробирку с 20 каплями 2н раствора серной кислоты поместите непасси-

вированный гвоздь. На каком образце выделяется водород? 

Напишите уравнения реакций взаимодействия железа: 

а) с концентрированной азотной кислотой с образованием оксидов железа 

(II) и (III); 

б) с раствором серной кислоты. 

Коэффициенты расставьте методом электронного баланса. Сделайте вывод о вли-

янии защитных пленок на процесс протекания коррозии. 
 

Опыт 3.2.  

Нанесение оксидных пленок на металлы называют оксидированием, а в случае стали – 

воронением. 

Возьмите два железных гвоздя. Один из них нагрейте в пламени горелки до по-

явления цвета побежалости, т.е. до появления оксидных пленок, которые ввиду своей 

различной толщины вызывают различную интерференцию света и поэтому окрашены в раз-

личные цвета. Охладите гвоздь под струей воды. Нанесите каплю раствора сульфата меди 

на оксидированный и неоксидированный гвозди. На каком гвозде быстрее появилось 

красное пятно меди. 

Напишите уравнения: 

а) образования оксидов железа (II) и (III) при нагревании; 

б) взаимодействия железа с сульфатом меди. 

Коэффициенты в уравнениях расставьте методом электронного баланса. Сде-

лайте вывод о влиянии оксидирования на процесс протекания коррозии. 

Опыт 3.3 (проводится под тягой). 

Накапайте в пробирку 10 капель концентрированной азотной кислоты, закре-

пите пробирку в штативе и поместите в нее на полминуты алюминиевую проволоку. 

Затем выньте проволоку из пробирки, промойте ее дистиллированной водой и внесите 

в раствор сульфата меди (II) CuSO4. Выделения меди на алюминии не наблюдается. Почему? 

Выньте проволоку из раствора сульфата меди и опустите ее в 2н раствор соляной 

кислоты. Выделение водорода на поверхности проволоки указывает на разрушение защитной 

оксидной пленки. Промойте проволоку водой и внесите ее снова в раствор сульфата меди. 

Что происходит? 

Напишите уравнения реакций взаимодействия алюминия: 

а) с концентрированной азотной кислотой с образованием оксида алюминия; 

б) с раствором соляной кислоты; 

в) с сульфатом меди (II). 

Коэффициенты расставьте методом электронного баланса. Сделайте вывод о вли-

янии защитных пленок на процесс протекания коррозии. 
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Опыт 4. Исследование влияния ингибиторов на защиту металлов от коррозии. 

1. В три пробирки накапайте по 10 капель дистиллированной воды, по 1 капле 

2н раствора серной кислоты и по одной капле раствора гексацианоферрата (III) калия 

K3[Fe(CN)6] (индикатор на ионы железа (II), при появлении которых в растворе образуется 

гексацианоферрат (III) железа (II) Fe3[Fe(CN)6]2 синего цвета). В первую пробирку внесите 

1 микрошпатель уротропина и размешайте. 

2. Возьмите два железных гвоздя, протравите в серной кислоте (заполните про-

бирку на ⅓ объема 2н раствором серной кислоты и на 1 мин опустите в нее железные 

гвозди), промойте дистиллированной водой, и один незачищенный гвоздь – покрытый 

ржавчиной. Гвозди одновременно опустите в подготовленные заранее пробирки (п. 1): 

протравленные – в первую и вторую пробирки, а гвоздь, покрытый ржавчиной, – в третью 

пробирку. 

Отметьте время появления и интенсивность синей окраски в каждой пробирке. 

Объясните, почему они различны. Какова роль уротропина и ржавчины в процессе 

коррозии? 

Напишите уравнения реакции взаимодействия: 

а) железа с серной кислотой; 

б) сульфата железа (II) с гексацианоферратом (III) калия. 

Сделайте вывод о том, какой способ защиты от коррозии лучше. 

 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Что такое коррозия металлов? Какие виды коррозии вы знаете? 

2. В чем сущность протекторной защиты металлов от коррозии. Приведите пример 

протекторной защиты железного изделия. 

3. В раствор соляной кислоты поместили две цинковые пластинки, одна из ко-

торых частично покрыта никелем. В каком случае процесс коррозии цинка происходит 

интенсивнее? Ответ мотивируйте, составив уравнения соответствующих процессов. 

4. Какое покрытие металла называется анодным, а какое – катодным? Приведите 

примеры анодного и катодного покрытий для железа. 

5. Составьте электронные уравнения анодного и катодного процессов, происходя-

щих при коррозии луженого железа во влажном воздухе и в кислой среде. Какое это по-

крытие – анодное или катодное? Почему? 

 

Отсканируйте QR-коды для перехода  

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 10 
ОБЩИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 

Все химические элементы и образуемые ими простые вещества делятся на ме-
таллы и неметаллы. Такое деление объясняется различием в строении атомов. Атомы 
большинства металлов на внешнем электронном слое имеют от 1 до 3 электронов. 
Исключение: атомы германия Ge, олова Sn, свинца Pb на внешнем электронном слое 
имеют четыре электрона, атомы сурьмы Sb, висмута Bi – пять, атомы полония Po – шесть. 

 

Физические свойства металлов 
 

1. Все металлы – твердые вещества (кроме ртути Hg). 
2. Для всех металлов характерны металлический блеск и непрозрачность. 
3. Все металлы – проводники теплоты и электрического тока. 
4. Важнейшими свойствами металлов являются их пластичность, упругость, 

прочность. 
По степени твердости металлы значительно отличаются друг от друга: напри-

мер, калий, натрий – мягкие металлы (их можно резать ножом); хром – самый твер-
дый металл (царапает стекло). 

Температуры плавления и плотности металлов также изменяются в широких преде-
лах. Самый легкоплавкий металл – ртуть (tпл. = –38,9 оС), самый тугоплавкий – вольфрам 
(tпл. = 3380 оС). Плотность лития – 0,59 г/см3, осмия – 22,7 г/см3. 

 

Химические свойства металлов 
 

Атомы всех металлов по сравнению с неметаллами более или менее легко отда-
ют электроны в химических реакциях. Металлы – простые вещества выступают в качестве 
восстановителей, сами при этом окисляясь 

 

0 n

металл ион металла
Me ne Me   . 

 

Атомы металлов не могут присоединять электроны. Поэтому металлы во всех химиче-
ских реакциях являются только восстановителями и в соединениях имеют только поло-
жительные степени окисления. 

Металлы являются восстановителями, поэтому они вступают в химические реак-
ции с различными окислителями. 

1. Взаимодействие с простыми веществами – неметаллами (таблица 23). 
 

Таблица 23. – Взаимодействие металлов с неметаллами 
Простое вещество Уравнение реакции 

Галогены 2 2Mg Cl MgCl   – образуются соли – галогениды 

Кислород 2 24 2Na O Na O   – образуются оксиды 

Сера t
Fe S FeS   – образуются сульфиды 

Водород 
(самые активные металлы) 2 2Ca H CaH   – образуются гидриды 

Углерод 
(многие металлы) 22

t
Ca C CaC   образуются карбиды 
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2. Взаимодействие со сложными веществами: 

а) металлы, находящиеся в начале электрохимического ряда напряжений 

(от Li до Na), при обычных условиях вытесняют водород из воды и образуют щелочи: 
 

2 22 2 2Na H O NaOH H    ; 
 

б) металлы, расположенные в электрохимическом ряду напряжений до водоро-

да, взаимодействуют с разбавленными кислотами: 
 

3 22 6 2 3Al HCl AlCl H    ; 
 

в) металлы взаимодействуют с растворами солей менее активных металлов 

(каждый металл, стоящий левее в ряду напряжений, вытесняет каждый правее стоящий 

металл из раствора его соли): 
 

4 4Fe CuSO FeSO Cu    ; 
 

г) амфотерные металлы (Al, Zn, Pb, Sn) взаимодействуют с растворами щелочей с 

образованием комплексных солей: 
 

2 2 4 22 [ ( ) ]Sn NaOH H O Na Sn OH H     . 
 

3. Взаимодействие с азотной кислотой. 

Окислителем в азотной кислоте 3HNO  являются ионы 3NO , а не ионы H  , 

поэтому при взаимодействии 3HNO  с металлами практически никогда не выделяется 

водород. 

Концентрированную 3HNO  металлы восстанавливают: 

а) наиболее активные металлы (Ca, Mg, Al) – до 2N O : 
 

3 3 2 2 24 10 4 ( ) 5Ca HNO Ca NO N O H O     ; 
 

б) менее активные металлы (Cu, Ag, Hg) – до 2NO : 
 

3 3 2 2 24 ( ) 2 2Hg HNO Hg NO NO H O     ; 
 

в) металлы средней активности – до NO: 
 

3 3 2 23 8 3 ( ) 2 4Zn HNO Zn NO NO H O     . 
 

На холоде концентрированная азотная кислота не взаимодействует с Al, Fe, Cr, Ni. 

Разбавленная 3HNO  при взаимодействии: 

а) с наиболее активными металлами (до Al) восстанавливается до аммиака 

3NH  или нитрата аммония 4 3NH NO : 
 

3 3 2 4 3 210 4 4 ( ) 3HNO Mg Mg NO NH NO H O    ; 
 

б) с менее активными металлами – до оксида азота (II) NO: 
 

3 3 2 28 3 3 ( ) 2 4HNO Cu Cu NO NO H O     . 
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4. Взаимодействие с концентрированной серной кислотой: 

а) металлы средней активности и металлы, находящиеся в электрохимическом 

ряду напряжений после водорода, восстанавливают серную кислоту до 2SO : 
 

2 4 4 2 22 2Cu H SO CuSO SO H O     ; 
 

б) более активные металлы (Zn, Al, Mg) могут восстановить серную кислоту 

до свободной серы: 

2 4 4 23 4 3 4Mg H SO MgSO S H O     . 
 

На холоде концентрированная серная кислота не взаимодействует с Al, Fe, Cr, Ni. 

 

Получение и химические свойства гидроксидов металлов 

 

Малорастворимые гидроксиды получают при взаимодействии соли соответ-

ствующего металла со щелочью 
 

2 22 ( ) 2ZnCl NaOH Zn OH NaCl    . 
 

По химическим свойствам гидроксиды металлов делятся на оснóвные  

и амфотерные. 

Амфотерные гидроксиды ( 2 3 2 2( ) ( ) ( ) ( ), , , Zn OH Al OH Sn OH Pb OH  и др.) могут 

проявлять как кислотные, так и оснóвные свойства, т.е. взаимодействовать и с кислотами, 

и со щелочами: 
 

2 2 2( ) 2 2Sn OH HCl SnCl H O    – проявляет основные свойства; 

2 2 4( ) 2 [ ( ) ]Sn OH NaOH Na Sn OH   – проявляет кислотные свойства. 
 

Оснóвные гидроксиды взаимодействуют только с кислотами: 
 

2 2 4 4 2( )Ni OH H SO NiSO H O   . 

 
Экспериментальная часть 

 

Цель: исследование восстановительных свойств металлов, получение гидрокси-

дов металлов косвенным путем и изучение их свойств. 

 

Опыт 1. Окрашивание пламени солями металлов. 

Катионы некоторых металлов способны окрашивать бесцветное пламя горелки в 

различные цвета. На основании этого можно при надлежащих условиях обнаружить 

присутствие солей некоторых металлов в исследуемом веществе. 

Получите у лаборанта набор пробирок с насыщенными растворами солей, в ко-

торые опущены стеклянные палочки с впаянными нихромовыми проволочками. Смочен-

ные в растворах солей нихромовые проволочки поочередно вносите в бесцветное пламя 

горелки. Свои наблюдения занесите в таблицу 24. 
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Таблица 24. – Окраска катионами металлов пламени горелки 

Катион металла Окраска пламени 

Ba2+ 
Ca2+ 
Cu2+ 
Na+ 
Sr+ 
Li+ 

 

 

Опыт 2. Восстановительные свойства металлов. 

Использованные металлы не выбрасывайте, а промойте, промокните фильтро-

вальной бумагой и положите обратно в баночку! 

Опыт 2.1. Взаимодействие амфотерных металлов со щелочами. 

Перед началом опыта металл необходимо зачистить наждачной бумагой. Зачи-

щенный металл в соответствии с вариантом (таблица 25) опустите в пробирку и накапайте 

раствор гидроксида натрия в количестве, необходимом для полного погружения метал-

ла в щелочь. Если реакция протекает медленно, нагрейте содержимое пробирки до ки-

пения. Затем, прекратив нагревание, наблюдайте выделение пузырьков водорода на по-

верхности металла. 

Напишите уравнение взаимодействия металла с раствором щелочи, расставив 

коэффициенты методом электронного баланса. Укажите процессы окисления и восста-

новления. 

 
Таблица 25. – Варианты опыта 

А Б В 

Al Zn Sn 

 
Опыт 2.2. Взаимодействие металлов с кислотами. 

Опыты с азотной кислотой, а также с концентрированной серной кислотой прово-

дить под тягой! 

Три кусочка металла в соответствии с вариантом (таблица 26), зачищенных и про-

мытых водой, разложите в три пробирки.  

 
Таблица 26. – Варианты опыта 

А Б В Г 

Cu Fe Al Zn 

 
Далее опыты проводите в соответствии с таблицей 27. Опыты необходимо прово-

дить поочередно. Кислоту в каждую пробирку добавляйте по 20 капель. 

 
Таблица 27. – Последовательность и условия проведения опытов 

№ пробирки Прибавляемая кислота 

1 2н раствор HCl 

2 2н раствор 2 4H SO  

3 2н раствор 3HNO  
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Напишите уравнения протекающих реакций, укажите условия протекания и при-

знаки реакций. Коэффициенты расставьте методом электронного баланса. Укажите про-

цессы окисления и восстановления. 
 

Опыт 3. Получение гидроксидов металлов косвенным путем и изучение  

их свойств. 

Задание выполняется в соответствии с вариантом, указанным преподавателем 

(таблица 28). 

 

Таблица 28. – Варианты опыта 

   Вариант 

  Соль  

металла 

А Б В 

1 4MgSO  или 2MgCl  2CaCl  или 3 2( )Ca NO  2NiCl  или 4NiSO  

2 
2 4 3( )Cr SO или

3CrCl  
2ZnCl  или 3 2( )Zn NO  3 2( )Pb NO или 3 2( )CH COO Pb  

 

В пробирку накапайте 10 капель соли металла 1 и 10 капель гидроксида натрия. 

Полученный осадок разделите на две части. К первому осадку прикáпайте 3–5 капель 

2н раствора азотной кислоты, а ко второму – 3 капли 30%-го раствора гидроксида 

натрия. В каком случае произошло растворение осадка? 

В чистой пробирке приготовьте раствор соли металла 2. Для этого накапайте 

в пробирку 20 капель дистиллированной воды и насыпьте ¼ микрошпателя соли металла 2. 

После растворения соли (перемешайте обратным концом микрошпателя) к полученному 

раствору добавьте 1 каплю 2н раствора NaOH. Полученный осадок разделите на две ча-

сти. К первому осадку прикáпайте 3–5 капель 2н раствора азотной кислоты, а ко второ-

му – 3–5 капель 30%-го раствора гидроксида натрия (в варианте В количество добав-

ляемого 30%-го раствора NaOH можно увеличить до 10–15 капель). Что произошло 

с осадком в обеих пробирках? Гидроксид какого металла обладает амфотерными свой-

ствами? 

Составьте уравнения реакций: 

а) получения гидроксида металла 1; 

б) взаимодействия гидроксида металла 1 с азотной кислотой; 

в) получения гидроксида металла 2; 

г) взаимодействия гидроксида металла 2 с азотной кислотой; 

д) взаимодействия гидроксида металла 2 с гидроксидом натрия. 

Для всех реакций составьте сокращенные ионно-молекулярные уравнения. 

 
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Как изменяется характер оксидов и гидроксидов элементов в периодической 

системе от натрия к кремнию и от бора к галлию? Какие факторы влияют на изменение их 

свойств? 
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2. Напишите уравнения протекающих реакций и расставьте коэффициенты мето-

дом электронного баланса, укажите процессы (окисление, восстановление), окислитель 

и восстановитель: 

а)  .разбNi HCl   ;    б) 3( )разб.Al HNO = ;    в) 2+ + =Al H O NaOH  . 

3. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения протекающих 

реакций:  

а) 2( )Sn OH HCl   ;    б) 2( )Sn OH NaOH   . 

4. Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения, доказывающие 

амфотерные свойства 2Pb(OH) . 

 

Отсканируйте QR-коды для перехода 

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 11 

КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 
 

Кроме средних ( 4ZnSO ), кислых ( 4 2( )Zn HSO ) и основных солей ( 2 4( )ZnOH SO ) существу-

ют также комплексные соли. Например: 3 4 4[ ( ) ]Cu NH SO , 3 6[ ( ) ]Na Al OH .  

Такие соли образуются при соединении нейтральных молекул разных веществ друг 

с другом 
 

4 3 3 4 44 [ ( ) ] ;CuSO NH Cu NH SO   

3 3 6( ) 3 [ ( ) ].Al OH NaOH Na Al OH   
 

В центре молекулы комплексного соединения находится центральный ион- 

или атом-комплексообразователь. Комплексообразователями являются ионы или атомы 

металлов (чаще всего d-элементов). Вокруг центрального иона-комплексообразователя 

находятся противоположно заряженные ионы или нейтральные молекулы, которые 

называются лигандами. В качестве лигандов могут выступать простые ( , ,Cl Br I   ) 

и сложные ( 2
3 2, ,OH CO NO   ) ионы, нейтральные молекулы ( 2 3, ,H O NH CO ). 

Комплексообразователь и лиганды составляют внутреннюю сферу комплекс-

ного соединения, которую обозначают квадратными скобками. Число лигандов, которые 

координируются вокруг центрального иона-комплексообразователя, называется координа-

ционным числом. Координационное число часто равно валентности, умноженной на два 

(таблица 29). 
 

Таблица 29. – Наиболее характерные координационные числа для некоторых ионов 
металлов 

Координационное число Ионы-комплексообразователи 

2 
 

4 
 

6 

,  ,  Cu Ag Au    

2 2 2 2, , ,Cu Co Zn Pb     

2 3 3 2 3 3, , , , ,Fe Fe Co Ni Al Cr       

 

Заряд комплексного иона равен алгебраической сумме зарядов комплексообразо-
вателя и лигандов (таблица 30). 
 

Таблица 30. – Определение заряда комплексного иона 
Комплексный ион – 

катион 
Комплексный ион – 

анион 
Комплекс – 

электронейтральная молекула 

2 0
2

3 4[ ( ) ]Cu NH


  

3 2 1

3 4 2[ ( ) ]Co NH C l
  

  

2 6 1
4

6[ ( ) ]Fe CN
  

  

3 6 1
3

6[ ( ) ]Al OH
  

  

0 0
0

5[ ( ) ]Fe CO  

3 0 31
0

3 3 3[ ( ) ]Co NH C l
  

 

 

Ионы, не вошедшие во внутреннюю сферу, образуют внешнюю сферу. Если 

комплексный ион – катион, то во внешней сфере находятся анионы: 

3 2[ ( ) ]Ag NH Cl  . 
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Если комплексный ион – анион, то во внешней сфере находятся катионы. Катио-

нами обычно являются ионы щелочных и щелочноземельных металлов или катион 

аммония: 4
4 6[ ( ) ]K Fe CN  ; 4 4[ ]NH AuCl  . 

 

3 4 4[ ( ) ]
комплексо лиганд внешняяобразователь

сфера
внутренняя
сфера

Сu NH SO


 

 

В данном комплексе координационное число меди равно четырем. 

 

Номенклатура комплексных соединений 

 

1. Соль содержит комплексный катион. 

Первым называют анион соли; затем называют входящие во внутреннюю сферу 

лиганды-анионы с окончанием на «о»; после этого называют лиганды, представляю-

щие собой нейтральные полярные молекулы. 
 

Br  – бромо-;   Cl  – хлоро-; 

2
3CO   – карбонато-;  2S   – тио-; 

CN  – циано-;   2
3SO   – сульфидо-; 

2
4SO   – сульфо-;   9108,0   – аква-; 

3NO  – нитро-;   3NH  – аммин-; 

OH  – гидроксо-. 
 

Если одинаковых лигандов во внутренней сфере комплекса больше одного, то их 

количество указывают греческими числительными (2 – ди-, 3 – три-, 4 – тетра-, 

5 – пента-, 6 – гекса-). 

Последним называют комплексообразователь, причем названия металлов дают 

в русской транскрипции. Если центральный атом имеет переменную валентность, ее указы-

вают римской цифрой в скобках после названия комплексообразователя. 

Названия комплексных соединений образуются аналогично названиям обычных со-

лей, т.е. сначала указывается анион в именительном падеже, а затем катион в родительном: 

3 2[ ( ) ]Ag NH Cl  – хлорид диаммин серебра (I) (сравните: AgCl – хлорид серебра); 

3 4 4[ ( ) ]Cu NH SO  – сульфат тетрааммин меди (II) (сравните: 4CuSO  – сульфат 

меди (II)); 

3 4 2[ ( ) ]Co NH Cl Cl  – хлорид дихлортетрааммин кобальта (III) (сравните: 3CoCl  – 

хлорид кобальта (III)). 

2. Соль содержит комплексный анион. 

Сначала называют лиганды-анионы, затем молекулярные лиганды с окончанием 

«о», указывая их количество греческими числительными. Затем называют комплексообра-

зователь, используя латинское название элемента с прибавкой суффикса «ат». Валентность 
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комплексообразователя (если она переменная) отмечается римскими цифрами в скобках 

после названия элемента. Последним называют катион, находящийся во внешней сфе-

ре. Число катионов в названии соли не указывается: 
 

4 6[ ( ) ]K Fe CN  – гексацианоферрат (II) калия; 

2 6[ ]K PtCl  – гексахлороплатинат (IV) калия; 

2 2 4[ ( )Na Cr H O F  – тетрафтородиаквахромат (III) натрия. 
 

3. Соединения комплексов без внешней сферы. 

В названии перечисляются все лиганды, а затем указывается русское название ком-

плексообразователя в именительном падеже: 
 

3 3 3[ ( ) ]Co NH Cl  – трихлоротриамминкобальт. 

 

Устойчивость комплексных соединений 

 

Комплексное соединение при растворении в воде обычно диссоциирует 

на внешнюю и внутреннюю сферы: 
 

3 2 3 2[ ( ) ] [ ( ) ] .Ag NH Cl Ag NH Cl    
 

Такая диссоциация называется первичной и протекает необратимо. 

Диссоциация внутренней сферы комплекса, называемая вторичной, является обра-

тимой: 
 

3 2 3[ ( ) ] 2 .Ag NH Ag NH    
 

Диссоциация комплексных ионов может быть описана при помощи константы 

нестойкости комплекса: 
 

2
83

3 2

3 2

[ ][ ]
([ ( ) ] ) 9 3 10 .

[[ ( ) ] ]
,нест

Ag NH
К Ag NH

Ag NH


 


    

 

Чем меньше константа нестойкости, тем устойчивее комплекс. 

 

Экспериментальная часть 

 

Цель: знакомство с теорией комплексных соединений и приобретение практиче-

ских навыков при получении комплексов различного типа, исследование свойств 

комплексных соединений. 
 

1. Получение комплексов катионного типа. 

Отходы данного опыта выливать в специальную емкость! 

Опыт 1.1.  

Накапайте в пробирку 2 капли нитрата серебра AgNO3 и добавьте 2–3 капли 

(до образования осадка) раствора хлорида натрия NaCl. Каков цвет выпавшего осадка? 

К образовавшемуся осадку прилейте по каплям 25%-й раствор аммиака до его раство-

рения. 
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Составьте уравнения взаимодействия:  

а) нитрата серебра с хлоридом натрия; 

б) хлорида серебра с раствором аммиака (координационное число серебра Ag+ равно 

двум). 

Уравнения должны быть записаны в молекулярном и ионно-молекулярном виде. 

Назовите полученный комплекс серебра. 
 

Опыт 1.2. 

Опыт 1.2 (а). Соль никеля (II). 

Опыт 1.2 (б). Соль меди (II). 
 

В пробирку накапайте 2 капли раствора соли (в зависимости от варианта) 

и добавьте 2 капли 2н раствора гидроксида натрия. К образовавшемуся осадку добавь-

те 5–10 капель 25%-го раствора аммиака. 

Что происходит с осадком? Сравните окраску ионов металла в исходном раство-

ре соли с окраской полученного раствора. Присутствием каких ионов обусловлена окраска 

раствора? Напишите уравнения реакций взаимодействия в молекулярном и ионно-

молекулярном виде: 

а) соли с гидроксидом натрия;  

б) гидроксида металла с раствором аммиака. 

Назовите полученный комплекс металла. Какое основание является более силь-

ным – простое или комплексное? Ответ обоснуйте. 

Координационное число для 2Ni   равно шести, для 2Cu   – четырем. 
 

2. Получение комплексов анионного типа. 

Опыт 2.1 

Опыт 2.1 (а). Соль алюминия. 

Опыт 2.1 (б). Соль цинка. 

Опыт 2.1 (в). Соль олова (II). 

Опыт 2.1 (г). Соль свинца (II). 
 

В пробирку накапайте 2 капли соли (в соответствии с вариантом) и добавьте 

по каплям 2н раствор гидроксида натрия. Наблюдайте выпадение осадка, а затем его рас-

творение в избытке гидроксида натрия. 

Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионно-молекулярном виде: 

а) образования гидроксида металла; 

б) взаимодействия гидроксида металла с избытком гидроксида натрия с образо-

ванием растворимого гидроксокомплекса (координационное число для катионов всех 

металлов равно четырем). 

Назовите полученный комплекс металла. 
 

Опыт 2.2 

Отходы данного опыта выливать в специальную емкость! 

В пробирку накапайте 6 капель раствора нитрата серебра AgNO3 и добавьте 

по каплям 2н раствор тиосульфата натрия Na2S2O3 до выпадения осадка тиосульфата 
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серебра. Отметьте цвет осадка. Затем быстро, чтобы избежать разложения тиосульфата 

серебра, добавьте избыток насыщенного раствора тиосульфата натрия до полного рас-

творения осадка. Отметьте цвет раствора. Напишите уравнения реакций в молекулярном 

и ионно-молекулярном виде: 

а) получения тиосульфата серебра; 

б) получения тиосульфатного комплекса (координационное число для Ag  рав-

но двум). 

Назовите полученную комплексную соль. 
 

Опыт 2.3 

Отходы данного опыта выливать в специальную емкость! 

Внесите в пробирку 2 капли раствора нитрата серебра AgNO3 и добавляйте по кап-

лям раствор иодида калия KI, встряхивая пробирку после каждого прибавления. Почему 

растворяется выпавший вначале осадок иодида серебра? 

Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионно-молекулярном виде: 

а) образования иодида серебра; 

б) перехода иодида серебра в комплексное соединение (координационное 

число для Ag  равно двум). 

Назовите полученный комплекс серебра. 
 

3. Исследование свойств комплексных соединений. 

Опыт 3.1 

Отходы данного опыта выливать в специальную емкость! 

Накапайте в пробирку 4 капли раствора нитрата серебра AgNO3 и добавьте 4 капли 

раствора хлорида натрия. Полученный осадок растворите в 25%-м растворе аммиака. Опу-

стите в раствор кусочек гранулированного цинка (предварительно зачистите и промойте 

его). Что наблюдаете? 

Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионно-молекулярном виде: 

а) получения хлорида серебра; 

б) растворения хлорида серебра в аммиаке с образованием комплексного со-

единения (координационное число для Ag  равно двум); 

в) взаимодействия комплексного соединения с цинком с образованием ком-

плексной соли цинка (координационное число для 2Zn   равно четырем). 

Назовите полученные комплексы серебра и цинка. 
 

Опыт 3.2 

В пробирку к 2 каплям раствора сульфата меди добавьте такой же объем раство-

ра комплексной соли K4[Fe(CN)6] (желтая кровяная соль). Отметьте цвет образовавшего-

ся осадка гексацианоферрата (II) меди. Напишите молекулярное и ионно-молекулярное 

уравнения реакции. 
 

Опыт 3.3 

В пробирку накапайте 10 капель раствора иодида калия KI, 8 капель 2н раствора 

соляной кислоты и 6 капель бензола. Отметьте, что бензол остается бесцветным. Добавьте 
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½ микрошпателя кристаллов комплексной соли K3[Fe(CN)6] (красная кровяная соль) 

и перемешайте раствор стеклянной палочкой. По изменению окраски бензола убеди-

тесь в выделении свободного иода. Напишите уравнение реакции взаимодействия гек-

сацианоферрата (III) калия с иодидом калия в молекулярном и ионно-молекулярном 

виде. Учтите, что K3[Fe(CN)6] переходит при этом в K4[Fe(CN)6] (соляную кислоту в уравне-

ние реакции не вводите). Укажите окислитель и восстановитель. Назовите образовавшуюся 

комплексную соль железа. 
 

Опыт 3.4 

Отходы данного опыта выливать в специальную емкость! 

Внесите в пробирку 2 капли раствора нитрата серебра AgNO3 и добавьте 

по каплям раствор иодида калия KI до растворения выпавшего вначале осадка. Почему 

растворяется выпавший вначале осадок иодида серебра? К полученному раствору 

добавьте 10–15 капель воды. Что наблюдаете? 

Напишите: 

а) уравнение образования иодида серебра; 

б) уравнение перехода иодида серебра в комплексное соединение; 

в) выражение константы нестойкости комплексного иона. 

Какое влияние оказывает разбавление раствора на диссоциацию комплексного 

иона? Назовите полученный комплекс серебра. 

Уравнения реакций должны быть записаны в молекулярном и ионно-молеку- 

лярном виде. 
 

Опыт 3.5 

Поместите в пробирку 5 капель раствора перманганата калия KMnO4, подкислите 

2н раствором серной кислоты (4 капли) и добавьте раствор гексацианоферрата (II) калия 

K4[Fe(CN)6] до изменения окраски раствора. Напишите уравнение реакции, учитывая, что 

комплекс железа (II) переходит в комплекс железа (III) с тем же координационным чис-

лом, а перманганат калия в кислой среде восстанавливается до сульфата марганца (II). 

Коэффициенты расставьте методом электронного баланса. Укажите окислитель и вос-

становитель. 

Какой из комплексов 4
6[ ( ) ]Fe CN   или 3

6[ ( ) ]Fe CN   прочнее? Почему? Назовите 

полученный комплекс железа. 
 

Опыт 3.6 

Накапайте в одну пробирку 2 капли раствора соли железа (III) и прибавьте 2 капли 

раствора гексацианоферрата (II) калия K4[Fe(CN)6] (желтая кровяная соль). В другую пробир-

ку накапайте 2 капли раствора железа (II) и прибавьте 2 капли гексацианоферрата (III) 

калия K3[Fe(CN)6] (красная кровяная соль). 

Отметьте наблюдения и напишите уравнения обменных реакций в молекуляр-

ном и ионно-молекулярном виде. Обратите внимание на то, что реактивом на ион 3Fe   

служит цианидный комплекс, в состав которого входит железо (II), и, наоборот, реакти-

вом на ион 2Fe   служит комплекс того же состава, но с центральным ионом железа (III). 

Назовите полученные комплексы железа. 
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Опыт 3.7 

Накапайте в пробирку 2 капли соли цинка и прибавьте по каплям 25%-й рас-

твор аммиака до полного растворения образующегося вначале осадка. К полученно-

му раствору добавьте раствор сульфида натрия. Объясните причину разрушения 

комплексного соединения. Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионно-

молекулярном виде: 

а) образования гидроксида цинка; 

б) растворения гидроксида цинка в избытке раствора аммиака (координацион-

ное число для 2Zn   равно четырем); 

в) взаимодействия комплексного основания цинка c сульфидом натрия. 

Назовите полученный комплекс цинка. 

 

Опыт 3.8 

В пробирку насыпьте 1 микрошпатель медного купороса (CuSO4∙5H2O) и прока-

лите содержимое пробирки на пламени горелки. Наблюдайте обесцвечивание соли из-за 

испарения кристаллизационной воды. После того как пробирка остынет, капните в нее 

1 каплю воды. Что наблюдаете? Напишите уравнения протекающих реакций в молекуляр-

ном и ионно-молекулярном виде. 

 
ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 

1. Составьте координационные формулы следующих комплексных соединений и 

обоснуйте выбор комплексообразователя: 

а) 33NaF AlF ;  

б) 2 2( ) 4Cd OH H O ;  

в) 33 ( )KCN Fe CN ; 

г) 4 3KCl PtCl NH  .  

Назовите комплексные соли. 

2. Определите заряд комплексного иона, степень окисления и координаци-

онное число комплексообразователя в соединениях K2[HgI4], [Pt(NH3)5Cl]Cl3, 

Na2[Fe(CNS)5NO], [Pt(NH3)2Cl2]. 

3. Напишите координационные формулы следующих комплексных соединений: 

дицианоаргентат калия; гексанитрокобальтат (III) калия; хлорид гексаамминникеля 

(II); гексацианохромат (III) натрия; нитрат диакватетраамминникеля (II). 

4. Константы нестойкости комплексных ионов [Co(NH3)6]3+, [Fe(CN)6]4–  

и [Fe(CN)6]3– соответственно равны 6,2∙10–36, 1,0∙10–37, 1,0∙10–44. Какой из этих ионов 

является более прочным? Напишите выражения для констант нестойкости указанных 

комплексных ионов и формулы соединений, содержащих эти ионы. 
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Отсканируйте QR-коды для перехода  

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 
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Лабораторная работа 12 

ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ 
 

Растворимые в воде соли кальция и магния обусловливают ее жесткость. Сум-

марное содержание этих солей в воде называют общей жесткостью. В зависимости 

от содержания ионов 2Ca   и 2Mg   природные воды делят на следующие группы: 

Общая жесткость 

до 1,5 ммоль-экв/дм3 – очень мягкая; 

1,5–3,0 ммоль-экв/дм3 – мягкая; 

3,0–5,4 ммоль-экв/дм3 – средней жесткости; 

5,4–10,7 ммоль-экв/дм3 – жесткая; 

больше 10,7 ммоль-экв/дм3 – очень жесткая. 

Общая жесткость подразделяется на карбонатную (временную) и некарбонатную 

(постоянную). 

Временная жесткость обусловлена присутствием гидрокарбонатов кальция 

3 2( )Ca HCO  и магния 3 2( )Mg HCO , постоянная жесткость – присутствием сульфа-

тов или хлоридов кальция и магния 2MgCl  и 4MgSO ; 2CaCl  и 4CaSO . Жесткость 

выражают в миллиэквивалентах на литр (мэкв/л). Один ммоль-экв жесткости соот-

ветствует содержанию в литре воды 20,04 мг ионов 2Ca   или 12,16 мг ионов 2Mg  . 

 

Умягчение воды 

 

Удаление солей кальция и магния из воды называется умягчением воды. Для 

умягчения воды применяют методы осаждения и ионного обмена. 

Путем осаждения катионы 2Ca   и 2Mg   переводят в малорастворимые 

соединения, выпадающие в осадок. Это достигается кипячением 

3 2 3 2 2( )
t

Ca HCO CaCO CO H O      

или введением в воду определенных химических реагентов 

3 2 2 3 2( ) ( ) 2 2Ca HCO Ca OH CaCO H O    , 

2 2 3 3 22CaCl Na CO CaCO H O    , 

2 3 4 3 4 23 2 ( ) 6 .CaCl Na PO Ca PO NaCl     

Для устранения жесткости методом ионного обмена воду пропускают через слой 

катионита. При этом катионы 2Ca   и 2Mg  , находящиеся в воде, обмениваются 

на катионы Na , содержащиеся в катионите, 

2
22 2RNa Ca R Ca Na    , 

где  R – органический остаток катионита. 

В некоторых случаях требуется удалить из воды не только катионы 2Ca   или 2Mg  , 

но и другие катионы, а также анионы. В этих случаях воду пропускают последовательно 
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через катионит, содержащий в обменной форме водородные ионы ( H  -катионит), и анио-

нит, содержащий гидроксид-ионы (OH -анионит). В итоге вода освобождается как от ка-

тионов, так и от анионов солей. Такая обработка воды называется обессоливанием: 

2
22 2RH Mg R Mg H     

2
4 2 42 2 .ROH SO R SO OH     

 

Определение жесткости воды 
 

В основе определения временной жесткости лежит реакция между соляной кисло-

той и гидрокарбонатом кальция и магния: 
 

3 2 2 2 2( ) 2 2 2Ca HCO HCl CaCl CO H O     , 

3 2 2 2 2( ) 2 2 2 .Mg HCO HCl MgCl CO H O      
 

Общую жесткость определяют трилонометрическим методом, сущность кото-

рого состоит в следующем. Исследуемая вода титруется раствором трилона Б (комплексо-

образователь – связывает катионы металла) в присутствии металлиндикатора (хромоген 

черный), с которым катионы, обусловливающие жесткость, образуют комплексные 

соединения, легко разрушаемые трилоном Б, давая с ним более прочные соединения. 

Например, реакции, идущие в присутствии хромогена черного, можно представить в общем 

виде следующими уравнениями: 
 

2

2 2
2

( )

[ ]

[ ] [ ] 2

синяя окраска винно красное
аниона индикатора окрашивание раствора

синее окрашиваниевинно красный анион трилона
растворабесцветный

Mе Ind MeInd

MeInd H Y MeY Ind H

  



    



 

   
 

 

Экспериментальная часть 
 

Цель: приобретение практических навыков определения общей и временной 

жесткости. 

Реактивы: исследуемая вода, буферная смесь, индикатор хромоген черный, мети-

лоранж; 0,05н раствор трилона Б, 0,1н раствор НCl. 

Посуда: бюретка, цилиндр на 25 и на 5 мл, конические колбы для титрования. 
 

1. Определение жесткости холодной водопроводной воды. 

Наберите в стакан 150 мл холодной водопроводной воды и определите общую 

и временную жесткость данной воды (опыты 1.1 и 1.2). 

Опыт 1.1. Определение общей жесткости воды. 

Отмерьте цилиндром 25 мл воды и перелейте в коническую колбу. Добавьте 

цилиндром 2,5 мл буферной смеси и 4 капли индикатора хромогена черного. Затем 

оттитруйте смесь 0,05н раствором трилона Б до перехода окраски из винно-красной 

в синюю. Титрование повторите три раза. 
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Возьмите средний расход трилона Б 
 

1 2 3

3
тр

V V V
V

 
 , 

 

где  трV  – средний объем трилона Б, мл;  

V1, V2 и V3 – объем трилона Б, пошедшего на титрование каждой порции воды, мл, 

и рассчитайте общую жесткость по формуле 
 

2

(1/1 ) 1000  
,

тр
о

H O

V С трилона Б
Ж

V

 
  

 

где  Жо – общая жесткость воды, мэкв/л;  

С(1/1 трилона Б) – молярная концентрация эквивалентов трилона Б, 0,05н;  

2Н ОV  – объем воды, взятый для анализа, 25 мл. 

По результатам определения общей жесткости сделайте вывод о том, к какой группе 

жесткости относится исследуемая вода. 
 

Опыт 1.2. Определение карбонатной (временной) жесткости. 

В коническую колбу отмерьте цилиндром 25 мл исследуемой водопроводной воды 

и добавьте 3 капли индикатора метилоранжа – вода окрасится в желтый цвет. Полученный 

раствор оттитруйте из бюретки 0,1н раствором соляной кислоты до перехода окраски 

из желтой в оранжевую. Титрование повторите три раза. Возьмите средний расход 

соляной кислоты и рассчитайте временную жесткость по формуле 
 

2

(1/1 ) 1000 
,HCl

вр
H O

V С HCl
Ж

V

 
  

 

где  Жвр – временная жесткость воды, мэкв/л;  

VHCl – средний объем HCl, пошедшей на титрование, мл;  

С(1/1 HCl) – молярная концентрация эквивалентов HCl, 0,1н;  

2Н ОV  – объем воды, взятый для анализа, 25 мл. 

Напишите уравнения реакций, протекающих в данном опыте, в молекулярном 

и ионно-молекулярном виде. 

Определите постоянную жесткость воды по разнице 
 

Жпост = Жо. – Жвр. 
 

Опыт 2. Определение жесткости воды, умягченной с помощью катионита. 

Отмерьте цилиндром 25 мл воды, умягченной при помощи катионита, и опре-

делите общую жесткость (см. опыт 1.1). 

Сравните полученные данные с результатами опыта 1.1. 

Составьте уравнения реакций умягчения воды с помощью катионита, обозначив 

его формулой RH. 
 

Опыт 3. Определение жесткости воды, умягченной кипячением. 

Наберите в цилиндр 25 мл кипяченой воды и определите общую жесткость 

(см. опыт 1.1). 
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Сравните результаты с данными опыта 1.1. 

Запишите уравнения реакций устранения жесткости кипячением. 

Сделайте вывод о том, какой метод умягчения является более эффективным – 

при помощи катионита или кипячение. 

 

ВОПРОСЫ ДЛЯ САМОКОНТРОЛЯ 

 
1. Какие соли обусловливают общую жесткость воды? 

2. Какие соли обусловливают временную жесткость воды? 

3. Какие соли обусловливают постоянную жесткость воды? 

4. Приведите примеры устранения временной жесткости воды. 

5. Приведите примеры устранения постоянной жесткости воды. 

 
Отсканируйте QR-коды для перехода  

к опорному конспекту к тесту для самопроверки 

  



94 

ГЛАВА 2 
МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ К РЕШЕНИЮ ЗАДАЧ ПО ОБЩЕЙ ХИМИИ 

 
2.1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ 

 
Основные формулы приведены в таблице 1. 

 

ЗАКОН ЭКВИВАЛЕНТОВ 

 

Порядок решения задач: 

1) запись формулы закона эквивалентов с учетом условия данной задачи; 

2) запись выражения для количества моль эквивалентов вещества; 

3) подстановка данных, с учетом единиц измерения используемых величин; 

4) расчет. 

При решении следует помнить: 

 молярная масса эквивалентов сложного вещества равна сумме молярных 

масс эквивалентов катиона и аниона. Например, молярная масса эквивалента соли рав-

на сумме молярных масс эквивалентов катиона металла и кислотного остатка, т.е. 

2 2

2 21 1 1

FeS Fe S

M FeS M Fe M S
z z z 

 
    
     
        

; 

 объем, занимаемый при данных условиях молярной массой эквивалентов 

газообразного вещества, называется мольным эквивалентным объемом этого вещества. 

Мольный объем любого газа при нормальных условиях (н.у.) равен 22,4 л. Отсюда 

молярный эквивалентный объем газа можно рассчитать по следующей формуле: 

1 B

B B

V
V B

z z

 
 

 
. 

Для простого газообразного вещества 

1 B B

B B B B

V V
V B

z z n N

 
  

 
, 

где Bn  – валентность элемента образующего газообразное простое вещество; 

 BN  – число атомов в молекуле простого газообразного вещества.  

Например, для водорода 

2

2 2

2
1 22,4

11,2
1 2

H

H H H

V
V H

z n N

 
    
   
 

 л/мольэк, 

для кислорода 

2

2 2

2
1 22,4

5,6
2 2

О

О О О

V
V О

z n N

 
    
   
 

 л/мольэк. 
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Таблица 1. – Основные расчетные формулы 

№ п/п Раздел Математическое описание, определение 

1 2 3 4 

1 Закон  
эквивалентов 

Для реакции  
aA bB cC dD   . 

 

1 1 1 1
n A n B n C n D

z z z z

       
         

       
,      (1) 

 

1

1
Am

n A
z

M A
z

 
 

  
 
 

 или 
1

1
AV

n A
z

V A
z

 
 

  
 
 

,      (2) 

где 
1

n A
z

 
 
 

 – количество моль эквивалентов вещества А; 

m  – масса вещества;  

1
M A

z

 
 
 

 – молярная масса эквивалентов вещества А 

Расчет молярной массы эквивалента: 

 1 M B
M B

z z

 
 

 
,      (3) 

где  M B  – молярная масса вещества;  

z  – эквивалент вещества. 
Определение эквивалента для различных веществ: 
для простого вещества: z = валентности элемента; 
для кислоты: z = числу атомов водорода; 
для основания: z = числу групп ОН; 

для соли: о
МеМеz n N  ,      (4) 

где о
Меn  – степень окисления металла;  

МеN  – число атомов металла; 

для оксида: о
ОО

z n N  ,      (5) 

где о
О

n  – степень окисления кислорода;  

ОN  – число атомов кислорода 

2 Газовые законы Закон Авогадро В равных объемах любых газов при 
одинаковых условиях (температуре 
и давлении) содержится равное число 
молекул 

Следствия: 
1. При одинаковых условиях 1 моль любых газов 
занимает одинаковый объем. 
2. При нормальных условиях (101325 Па, 273,15 С) 
1 моль различных газов занимает объем 22,4 л. 
3. Отношение масс равных объемов различных газов 
равно отношению их молярных масс: 

1 1

2 2

,
m M

D
m M

        (6) 

где D  – плотность первого газа по второму 
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Продолжение таблицы 1 
1 2 3 4 

  Объединенный газовый 
закон 

Используется для перехода в химиче-
ских расчетах к нормальным условиям 
(или к нормальным) 

o o

o

p VpV

T T
 ,      (7) 

где , ,o o op V T  – соответственно давление, объем и тем-

пература при нормальных условиях; 
, ,p V T  – те же параметры для данного вещества при 

других условиях 
3 Расчет теплового 

эффекта химиче-
ской реакции 

Следствия из закона 
Гесса 

Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм стандартных теплот образования 
продуктов реакции и исходных веществ 

0 0 0
.298 298

1 1

( ) ( )

ji

r i f прод j f исхH n H n H      ,      (8) 

где 0
298rH  – стандартный тепловой эффект реакции при 298К; n  – коэффициент, стоящий в урав-

нении реакции перед данным веществом; 0
298f H – стандартная теплота образования вещества 

Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм стандартных теплот сгорания 
исходных веществ и продуктов реакции 

0 0
. .298 298

1 1

( ) ( )

ji
o

r i b исх i b продH n H n H      ,       (9) 

где 0
298bH  – стандартная теплота сгорания вещества 

4 Определение 
направления 
самопроизволь-
ного протекания 
реакции 

Расчет энергии Гиббса 
298 298

o о о
r r rG H T S     ,      (10) 

где oG – изменение энергии Гиббса в реакции; 

298
o

rH – изменение энтальпии в реакции; 

298
o

rS – изменение энтропии в реакции; 

T  – температура 
 



97 

Продолжение таблицы 1 

1 2 3 4 
   

298 .298 298
1 1

( ) ( )

ji
о о о

r i f прод j f исхG n G n G      ,       (11) 

где 0
298f G  – стандартная энергия Гиббса образования вещества 

oG  0 – самопроизвольное протекание прямой реакции возможно, но практически не всегда может осуществляться из-за 
кинетических затруднений; 

oG  0 – самопроизвольное протекание прямой реакции невозможно; 
oG = 0 – в системе наступило химическое равновесие 

5 Скорость хими-
ческих реакций 

Закон действующих 
масс 

В изотермическом процессе скорость 
химической реакции прямо пропорци-
ональна произведению концентраций 
реагирующих веществ (в степенях с 
показателями, равными стехиомет-
рическим коэффициентам в уравне-
нии реакции) 

Для реакции в общем виде 
aA bB cC dD    

2 1
2

1

10

T T
T

T




 


,      (13) 

где 
2Т

  и 
1Т

 – скорость реакции при температурах 

2Т  и 1Т , соответственно;   – температурный коэффици-

ент реакции 

Правило Вант-Гоффа При повышении температуры на 
каждые 10 градусов скорость боль-
шинства реакций увеличивается 
в 2–4 раза 

2 1
2 2 1

1 1 2

10

T T
Т T T

Т T T

k t

k t




   


,      (14) 

где k – константа скорости; t – время протекания реакции 

Энергия  
активации 

разница между средней энергией частиц и энергией, необходимой для протекания реакции: 
Ea

RT

k A e



        (15) 
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Продолжение таблицы 1 

1 2 3 4 
   где k  – константа скорости; А – постоянный множитель, не зависящий от температуры, связан с веро-

ятностью и числом столкновений; e – основание натурального логарифма; R – универсальная газовая 
постоянная; Т – температура, К; Е – энергия активации реакции, Дж. 

2

1 1 2

1 1
ln

T

T

k E

k R T T

 
   

 
,      (16) 

где 
2Tk  и 

1T
k – константы скоростей реакции при температурах 2T  и 1T , соответственно 

6 Химическое 
равновесие 

Закон действия масс 
для обратимых реакций 

При постоянной температуре отношение произведения равновесных концентраций (или парци-
альных давлений) конечных веществ к произведению равновесных концентраций (или парциальных 
давлений) исходных веществ есть величина, которую принято называть константой равновесия. 
Для реакции в общем виде: ( ) ( ) ( ) ( )г г г гaA bB cC dD    

[ ] [ ]

[ ] [ ]

c d

c a b

C D
K

A B





      (17), 

c d
DC

p a b
BA

p p
K

p p





      (18), 

где сК  – константа равновесия; [ ], [ ], [ ], [ ]C D A B  – равновесные концентрации веществ С, D, A и B, 

соответственно; ,, ,С D A Bр р p p  – парциальные давления веществ С, D, A и B, соответственно; 

, , ,c d a b  – коэффициенты в уравнении реакции 

Связь между  

сК  и рК  
( ) n

Р CК K RT   ,      (19) 

где ( ) ( )n c d a b      – изменение числа моль газообразных веществ в реакции 

Связь константы равно-
весия с термодинами-
ческими величинами 

lno
PTG RT K   ,      (20) 

где oG  – изменение энергии Гиббса; R  – универсальная газовая постоянная; T  – температура; 

pK  – константа равновесия (атм), 

o o
T TH S

RT T
PK e

 
 

       (21) 
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Продолжение таблицы 1 

1 2 3 4 
  Принцип Ле-Шателье Если на систему, находящуюся в состоянии равновесия, оказать внешнее воздействие (изме-

нить температуру, давление, концентрацию), то равновесие смещается в сторону того про-
цесса, который уменьшает это воздействие 

7 Физико-
химические 
свойства раство-
ров 

Закон Рауля Относительное понижение парциального давления насыщенного пара растворителя над раз-
бавленным раствором неэлектролита равно мольной доле растворенного вещества: 

o

вo

p p

p


  ,      (22) 

где op  – давление насыщенного пара чистого растворителя при данной температуре; 

p  – давление насыщенного пара растворителя над раствором; 

в  – мольная доля растворенного вещества 

Температура кипения 
и кристаллизации 
разбавленных растворов 

Понижение температуры кристаллизации или повышение температуры кипения разбавленных 
растворов не электролитов прямо пропорционально моляльной концентрации растворенного 
вещества: 
 

( ) ( )
1000в

р-ля
кр кр р ра кр р ля m

в

m
Т Т Т К С К

М m
 


      


,      (23) 

 

( ) ( )
1000в

р-ля
кип кип р ра кип р ля m

в

m
Т Т Т Е С Е

М m
 


        


,      (24) 

 

где крТ  – понижение температуры кристаллизации;  

кипТ – повышение температуры кипения; 

( )кр р раТ   и ( )кип р раТ  – температуры кристаллизации и кипения раствора, соответственно;  

( )кр р ляТ   и ( )кип р ляТ   – температуры кристаллизации и кипения чистого растворителя, соот-

ветственно;  
К  – криоскопическая константа; Е  – эбуллиоскопическая константа; 

mС – моляльность раствора, моль/кг; вm  – масса вещества (г); р ляm   – масса растворителя (г) 
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Продолжение таблицы 1 

1 2 3 4 
  Осмотическое давление 

 
Осмотическое давление численно равно тому давлению, которое оказывало бы растворенное 
вещество, если бы оно при данной температуре находилось в состоянии идеального газа и зани-
мало объем, равный объему раствора: 

осм вр С R T   ,      (25) 

где осмр  – осмотическое давление, Па;  

вС – молярная концентрация, моль/м3; 

T  – температура, К; 

R  – универсальная газовая постоянная, 
3Дж м

моль К




 

8 Способы выра-
жения концен-
трации раствора 

Массовая доля раство-
ренного вещества ( в ) 

Это есть отношение массы растворенного вещества к массе раствора: 

100%в-ва

р-ра
в

m

m
   ,      (26) 

в-ва в ва в ваm n M    (27);  р-ра в-ва р-ля рр ра р аm m m V      (28), 

где в ваm   – масса растворенного вещества; р раm   – масса раствора;  

в ваn   – количество моль растворенного вещества; в ваM   – молярная масса растворенного веще-

ства; p-pa  – плотность раствора; р-раV  – объем раствора 

Молярная концентра-
ция (молярность) 
( в-ваС ) 

Отношение количества моль раство-
ренного вещества (n) к объему раство-
ра (V) или число моль растворенного 
вещества в 1 л раствора 

в-ва в-ва

р-ра в-ва р-ра
в ва

n m
С

V M V
  


      (29) 

Молярная концентра-
ция эквивалентов ве-
щества (нормальность) 

1
в-ваС

z

 
 
 

 

Отношение количества моль эквивалентов растворенного вещества ( 1( )n
z

) к объему рас-

твора (V) или число моль эквивалентов растворенного вещества в 1 л раствора: 

1

1

1
в-ва

р-ра
р-ра

z

z

z

n в ва
m

C в ва
V

M в ва V

 
 

   
   

     
 

      (30) 
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Продолжение таблицы 1 

1 2 3 4 
  Моляльность раствора 

( mС ) 

Количество моль растворенного 
вещества в 1 кг растворителя 

1000в-ва

р-ля р-ляm
в ва

m
в ва

n m
С

М m






 


      (31) 

Мольная доля ( i ) Отношение количества моль данного 
вещества ( in ) к суммарному количе-

ству моль всего раствора ( in ) 

i
i

i

n

n
 


      (32) 

9 Растворы электро-
литов 
(распад электро-
литов на ионы 
под действием 
молекул раство-
рителя называ-
ется электролити-
ческой диссоциа-
цией) 

Степень электроли-
тической диссоциации 
( ) 

Отношение числа молекул, распавшихся 
на ионы ( Nu ), к общему числу молекул 
растворенного вещества 
в растворе ( oN ) 

u

O

N

N
        (33) 

Константа электро-
литической диссоциа-
ции ( )дK  

Константа химического равновесия 
для процесса диссоциации электролита 

для реакции 

KA K A    

[ ] [ ]

[ ]
д

K A
K

KA

 
 ,      (34) 

где [ ] [ ]K u A   – равновесные концентрации ионов 

K и A , соответственно; [ ]KA  – равновесная кон-

центрация непродиссоциировавших молекул KA  
Закон разведения  
Оствальда 

2

1
д

C
K

 



      (35) 

где   – степень диссоциации; 
С – начальная концентрация электролита; 
. дK . – константа диссоциации 

Изотонический 
коэффициент (i) 

Отношение суммы числа ионов и непро-
диссоциированных молекул электроли-
тов к начальному числу молекул 

1 ( 1)i n    ,      (36) 

где   – степень электролитической диссоциации; 
n – число ионов, на которые распалась каждая молекула 

  Законы Рауля 
и Вант-Гоффа 
для растворов элек-
тролитов  

1) B

B S

inp p

in np





    (37); 2) кип mT iEC      (38); 3) пр miKC      (39); 4) осмp iCRT     (40) 
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Окончание таблицы 1 
1 2 3 4 
  Водородный показатель 

среды ( рН  раствора) 
Отрицательный десятичный логарифм 

концентрации ионов H  
lg[ ]рН H  ,      (41) 

[ ] 10 рНH        (42) 

Гидроксильный показа-
тель ( рОН  раствора) 

Отрицательный десятичный логарифм 

концентрации ионов OH   
lg[ ]рОН ОH  ,      (43) 

[ ] 10 рОНОH  ,      (44) 

14рН рОН        (45) 

10 Электролиз Законы Фарадея  1M В I t
z

m
F

 
       (46) 

где  1M В
z

 – молярная масса эквивалентов вещества; 

I – сила тока; t – время электролиза; 
z – число электронов, принимающих участие в полуре-
акции; F – постоянная Фарадея 

Выход по току () равен отношению практической массы 
(объема) вещества к массе (объему) веще-
ства, рассчитанного по закону Фарадея 

1

пр пр

т

m m F

m
M B J t

z


  

 
  

 

      (47) 

Зависимость электро-
химического потенци-
ала от концентрации 

уравнение Нернста 

zМе

0,059
lgC

z
     ,      (48) 

где   – стандартный электродный потенциал; С – концентрация, моль/л; 

z  – количество электронов, участвующих в процессах окисления-восстановления 
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 объем газообразного вещества, участвующего в реакции должен быть указан 
при нормальных условиях (н.у.) – 101 325 Па и 273 К (0 С); если же объем указан при любых 
других условиях, то используя уравнение Менделеева–Клапейрона pV nRT  (49) 

его необходимо привести к объему в нормальных условиям. 

Отсканируйте QR-код для перехода 
к опорному конспекту 

 
 

Пример 1 
При взаимодействии 0,376 г алюминия с кислотой выделяется 0,468 л водорода, 

измеренного при нормальных условиях (н.у.). Определите молярный объем эквивален-

тов водорода, зная, что молярная масса эквивалентов алюминия равна 8,99 г/мольэк.  
 

Решение 

Запишем к данному условию выражение закона эквивалентов (формулы (1), (2)):  

2

2
1 1

Al H

n Al n H
z z

  
       

 или 2

2

2

1 1

HAl

Al H

Vm

M Al V H
z Z


   
   

    

. 

Подставляя данные задачи, получим 

2

2

0,376 0,468

8,99 1

H

V H
Z


 
 
 
 

 

2

2
1

11,2
H

V H
z

 
  
 
 

 г/мольэк. 

 

Пример 2  

При соединении 3,22 г железа с серой образовалось 5,06 г сульфида железа. 

Найдите молярную массу эквивалента железа и эквивалент железа, если молярная 

масса эквивалента серы равна 16 г/мольэкв. 
 

Решение 

Запишем к данному условию выражение закона эквивалентов (формулы (1), (2)):  

1 1

Fe FeS

n Fe n FeS
z z

   
   

   
 или 

1 1

Fe FeS

Fe FeS

m m

M Fe M FeS
z z


   
   
   

. 

С учетом выражения для молярной массы эквивалента соли 

2 2

2 21 1 1

FeS Fe S

M FeS M Fe M S
z z z 

 
    
     
        

 можно записать  
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1 1 1

Fe FeS

Fe Fe S

m m

M Fe M Fe M S
z z z


     

     
     

. 

Подставив данные из условия задачи, получим:  

3,22 5,06

1 1
16

Fe Fe

M Fe M Fe
z z


   

   
   


1

28
Fe

M Fe
z

 
 

 
 г/мольэк. 

Используя формулу (3), можно рассчитать эквивалент железа Fez : 

 1

Fe Fe

M Fe
M Fe

z z

 
 

 
 

 
1

Fe

Fe

M Fe
z

M Fe
z


 
 
 

, 56 2
28Fez   . 

 

Пример 3 

Из 9,16 г нитрата металла получено 4,80 г его гидроксида. Вычислите эквива-

лентную массу металла. 
 

Решение: 

Запишем к данному условию выражение закона эквивалентов (формулы (1), (2)):  

3

3
( ) ( )

1 1
( ) ( )

x x

x x
Me NO Me OH

n Me NO n Me OH
z z

   
   
   
   

 

или 3

3

( ) ( )

3
( ) ( )

1 1
( ) ( )

x x

x x

Me NO Me OH

x x
Me NO Me OH

m m

M Me NO M Me OH
z z


   
   
   
   

. 

Запишем выражения для молярных масс эквивалентов соли и гидроксида: 

23 3

2
3 3

( )

1 1 1
( )

x

x
Me NO Me NO

M Me NO M Me M NO
z z z 

 
   
     
    

     

, 

23

2
3 3

( )

1 1 1
( )

1
x

x
Me NO Me

M Me NO M Me M NO
z z 

 
                  

, 

2 23

2 2
3

( )

1 1 1
( ) (14 3 16) 62

x

x
Me NO Me Me

M Me NO M Me M Me
z z z 

 
    
          

     
     

и 
( )

1 1 1
( )

хx

х
x

Me OH Me OH

M Me OH M Me M OH
z z z 

 
    
      

     
     

, 

( )

1 1 1
( ) (16 1) 17

х хx

х х
x

Me OH Me Me

M Me OH M Me M Me
z z z 

 
    
         

     
     

. 
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Подставив полученные выражения в формулу для закона эквивалентов, получим: 

3( ) ( )

1 1
62 17

x xMe NO Me OH

Me Me

m m

M Me M Me
z z


   

    
   

; 

с учетом данных задачи: 

9,16 4,80

1 1
62 17

Me Me

M Me M Me
z z


   

    
   

 
1

32,5M Me
z

 
 

 Me

 г/мольэк. 

 

Для определения эквивалента для многоосновных кислот и оснований как инди-

видуальных веществ, не участвующих в химическом взаимодействии, используется фор-

мула (3). Если кислота или основание участвуют в химическом взаимодействии, то опре-

деление эквивалента осуществляется с учетом уравнения химической реакции. 
 

Пример 4 

На нейтрализацию 2,031 г ортофосфорной кислоты ( 3 4H PO ) израсходовано 

2,318 г гидроксида калия ( KOH ). Определите эквивалент и молярную массу эквива-

лентов кислоты. На основании расчета напишите уравнение химической реакции 
 

Решение 

Запишем к данному условию выражение закона эквивалентов (формулы (1), (2)):  

3 4

3 4
1 1

H PO KOH

n H PO n KOH
z z

   
        

  

или 3 4

3 4

3 4

11

H PO KOH

KOHH PO

m m

M KOHM H PO
zz


   
   
    

. 

3 4

3 4

3 4

1

1
H PO

KOH

H PO KOH

m M KOH
z

M H PO
z m

 
   

   
 
 

,  

где  
1 56/ 56

1KOH
KOH

M KOH M KOH z
z

 
   

 
 г/мольэк. 

Следовательно, 

3 4

3 4
1 2,031 56

49
2,318H PO

M H PO
z

  
   
 
 

 г/мольэк. 

Для расчета эквивалента кислоты воспользуемся формулой (3): 

 

3 4 3 4

3 4
3 4

1

H PO H PO

M H PO
M H PO

z z

 
  
 
 

  
 

3 4

3 4

3 4

3 4
1

H PO

H PO

M H PO
z

M H PO
z


 
 
 
 
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 
3 4

98
2

49
H POz   , т.е. в процессе реакции 2 атома водорода в молекуле фосфорной 

кислоты замещаются на 2 катиона калия, и образуется кислая соль – гидрофосфат калия, 

согласно уравнению  

3 4 2 4 2H PO KOH K HPO H O   . 
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ГАЗОВЫЕ ЗАКОНЫ 
 

Пример 1 
При некоторой температуре давление газа, занимающего объем 5л, равно 

93,3кПа. Каким станет давление, если, не изменяя температуры, уменьшить объем 
до 2,3? 

 

Решение 

Для решения воспользуемся формулой (7): o o

o

p VpV

T T
 . 

Согласно условию задачи constT    o opV p V . 

После подстановки получаем: o op V
p

V
   

93,3 5
202,83

2,3
p


   кПа. 

 

Пример 2 

При 25С и давлении 99,5 кПа некоторое количество газа занимает объем 

168 мл. Найдите, какой объем займет это же количество газа при 0 С и давлении 
101,33 кПа? 

 

Решение 

Для решения воспользуемся формулой (7): o o

o

p VpV

T T
 . 

Выражаем oV : о
o

о

Т p V
V

T р

 



. 

После подстановки данных задачи, получаем: 
3 101,3399,5 (168 10 )

(273 25) (273 0)

кПакПа л

К К
oV  


 

 0,151oV   л. 

 

Пример 3 

Определите объем, занимаемый 0,05 кг азота при 22С и давлении 152 кПа? 
 

Решение 

Для решения воспользуемся уравнением 
m

pV nRT RT
M

  , 

где p  – давление, Па; V  – объем, л; n  – количество вещества, моль; m  – масса веще-

ства, г; М  – молярная масса вещества, г/моль; R  – универсальная газовая постоянная, 

8,314 Дж/(мольК); T  – температура. 

Выражаем объем: 
m R T

V
M p

 



  

 3

3

8,314 ) (273 22)
0,0288 28,8

28 10 152000
V



   
  

 

0,05кг Дж/(моль К К
м  л

кг/моль Па
. 

Необходимо обратить внимание, что при использовании формулы 
1 B

B B

V
V B

z z

 
 

 
 

следует внимательно подставлять численные значения величин с учетом их размерностей: 
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если [Па]p  , то 3[ ]V м ; если [кПа]p  , то [ ]V л ;  

3Дж Па м

моль К моль К
R


 

 
; [ ]T К . 

 

Пример 4 

Масса 200 мл ацетилена при нормальных условиях равна 0,232 г. Определите 

молярную массу данного газа. 
 

Решение 

Для решения воспользуемся уравнением (50): 
m

pV nRT RT
M

  . 

Выражаем молярную массу: 
m

M RT
pV

  

 
3

8,314 / ( ) (273 0)
26

101,3 200 10
М



   
 

 

0,232 г  Дж моль К К

 кПа л
 г/моль. 

 

Пример 5 

Какой объем водорода выделится при 17С и давлении 135 кПа если раство-

рить 1,5 кг цинка в соляной кислоте? 
 

Решение 

Запишем уравнение протекающей реакции: 

2 22Zn HCl ZnCl H    . 

Согласно уравнению 
2Zn Hn n .  

Рассчитаем Znn : 
2

31,5 10
23,08

65

г
моль

 г/моль
Нn


  , т.е. 

2
23,08Hn  моль . 

Чтобы рассчитать, какой объем выделится согласно данным условия задачи, вос-

пользуемся уравнением 
m

pV nRT RT
M

  . 

Выражаем объем:  

n R T
V

p

 
   

8,314 / ( ) (273 17)
412,2

135
V

   
 

23,08  Дж моль К  К
л

 кПа
. 

 

Пример 6 

Плотность газа по воздуху равна 1,173. Определите молярную массу данного газа. 
 

Решение 

Для решения воспользуемся формулой (6): 1

2

M
D

M
 ,  

где 2M  – молярная масса воздуха, 29 г/моль; 1M  – молярная масса неизвестного газа. 

В результате расчета получаем:  

1 2M D M    1 1,173 29 34,02M     г/моль. 
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ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 

 

1. Рассчитайте объем, который занимают 150 г CO2, SO2, NH3, H2 при нормальных 

условиях.  

2. Рассчитайте, какой объем газа (н.у.) выделится при разложении 45 г NaNO3.  

3. Для растворения 18,1 г металла потребовалось 11,8 г соляной кислоты. Опре-

делите объем выделившегося водорода (н.у.). 

4. На нейтрализацию 2,45 г серной кислоты идет 2 г щелочи. Определите экви-

валентную массу щелочи. 

5. Баллон емкостью V л содержит при t С моль кислорода. Вычислите давление 

кислорода в баллоне. 
 

Варианты 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 

V, л 10 7 8,5 6 7,5 9 5,5 6,5 8 9,5 

t, С 27 21 24 19 22 25 18 20 23 26 

 

6. Плотность некоторого газа составляет 2,5 г/л (н.у.). Определите молярную 

массу газа и сколько молекул содержится в порции газа массой 50 г. 

7. Во сколько раз плотность воды в жидком состоянии больше ее плотности 

в состоянии пара при 4 оС? 

8. Рассчитайте, какой объем 20%-й соляной кислоты с плотностью 1.1 г/мл 

потребуется для реакции со 150 г оксида магния. 

9. При (□)С и давлении (△) кПа некоторое количество газа занимает объем 

(*) мл. Рассчитайте, какой объем займет это же количество газа при 0 С и давлении 

101,33 кПа. 
 

Варианты □ С △ кПа * мл 

1 23 92,9 180 
2 19 87,3 202 
3 27 99,8 173 
4 25 83,6 166 
5 20 98,7 178 
6 21 98,2 200 
7 22 90,3 168 
8 24 91,7 179 
9 26 92,4 177 
10 28 99,6 170 
11 18 99,5 174 
12 19 97,2 181 
13 20 97,7 171 
14 27 88,8 166 
15 24 87,7 176 
16 30 99,3 168 
17 29 99,0 163 
18 22 92,6 172 
19 26 86,6 166 
20 25 89,9 175 
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10. Какой объем 25%-го раствора HCl потребуется для полного растворения 3 г 

сплава цинка с оловом, в котором массовая доля цинка составляет 60%? 

11. Рассчитайте массу оксида алюминия, который образуется при прокаливании 

Al(OH)3 массой 650 г, если выход в реакции равен 95%. 

12. Какой объем водорода (при 500 оС и 88 кПа) необходим для полного восста-

новления 400 г Fe3O4? 

13. Какой объем воздуха необходим для сжигания 1 м3 природного газа, содер-

жащего 90% СН4, 6% С2Н6, 2% С3Н8, 1% N2 и 1% СО (по объему)? 

14. Рассчитайте массу оксида железа (III), который образуется при прокаливании 

Fe(NO3)3 массой 62 г. Какой объем газов при н.у. выделится при этом? 
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2.2. ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 
(термохимические расчеты) 

 

1. Расчет теплового эффекта химических реакций с использованием стандартных 

теплот образования (энтальпии образования) соединений (первое следствие из закона 

Гесса).  
 

Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм стандартных 

теплот образования продуктов реакции и исходных веществ: 

0 0
298 . 298 .

1 1

( ) ( )

ji

r i f прод j f исхH n H n H      , (8) 

где 0
298f H – стандартная теплота образования вещества – тепловой эффект реак-

ции образования 1 моль вещества из простых веществ. 
 

Пример 1 

Рассчитайте тепловой эффект реакции 2 22 2NO NO O   при температуре 

298 К. 
 

Решение 

Из справочника [1] берем данные, необходимые для решения задачи, и заносим 

в таблицу: 
 

Вещество NO О2 NO2 
0
298f H , Дж/моль 91,26 0 34,19 

 

Тепловой эффект реакции при температуре 298 К рассчитаем по уравнению (8): 

298 298 . 298 .
1 1

( ) ( )

ji
о o o

r i f прод j f исхH n H n H        

Для данной реакции:  

   
2 2

298 2 1 2o o o o
r f NO f fO NO
H H H H       ; 

 298 2 91,26 1 0 34,19 114140 114,14Дж кДжo
rH        . 

2. Расчет теплового эффекта химических реакций с использованием стандартных 

теплот сгорания (энтальпии сгорания) соединений (второе следствие из закона Гесса).  

Тепловой эффект химической реакции равен разности сумм стандартных 

теплот сгорания исходных веществ и продуктов реакции: 

298 . 298 .
1 1

( ) ( )

ji
o o

r i b исх j b продH n H n H      , (9) 

где 298
o

bH  – стандартная теплота сгорания вещества – тепловой эффект реакции 

сгорания 1 моль вещества до высших оксидов. 
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Пример 2 

Рассчитайте тепловой эффект следующей реакции 2 6( ) 2 4( ) 2( )г г гC H C H H  , 

если известны теплоты сгорания веществ при Т = 298 К и давлении 101 325 Па. 
 

Решение 

Из справочника берем данные, необходимые для решения задачи, и заносим 

в таблицу:  
 

Вещество 2 6( )гC H  2 4( )гC H  2( )гH  

0
298bH , Дж/моль -1559,9 -1410,98 -285,84 

 

Тепловой эффект реакции при температуре 298 К рассчитаем по формуле (9): 

298 . 298 .
1 1

( ) ( )

ji
o o

r i b исх j b продH n H n H      . 

Для данной реакции:  

   
2 6 2 4 2

298 1 1 1o o o o
r b b bC H C H H
H H H H       ;

 298 1 ( 1559,9) 1 ( 1410,98 1 ( 285,84 136,95o
rH           Дж . 

 

Пример 3 

Для реакции ( ) 2( ) 2 4( )2 2графит г гC H C H   рассчитайте тепловой эффект 

исходя из следующих данных: 

а)  2 4( ) 2( 2( ) 2 ( )3 2 2)г г г жС Н O CO Н О   , 
298

1410,98 кДжо
rH   ; 

б)  ( ) 2( 2( ))графит г гС O CO  , 298 393,51 кДжо
rH   ; 

в)  2( ) 2( 2 ( )
1

2 )г г жН O Н O  , 298 285,84 кДжо
rH   . 

 

Решение 

На основании следствия из закона Гесса с термохимическими уравнениями 

можно оперировать так же, как и с алгебраическими.  

Для получения уравнения ( ) 2( ) 2 4( )2 2графит г гC H C H   необходимо уравне-

ние (б) умножить на 2, уравнение (в) – умножить на 2 и вычесть уравнение (а): 
 

( ) 2( 2( ) 2( 2 4( ) 2(

2( ) 2 ( ) 2( ) 2 (

12 ( ) 2 ( ) 3
2

2 2 2 2 ;

) ) )

)

графит г г г г г

г ж г ж

С O Н O С Н O

CO Н О СО Н O

       

     
 

( ) 2( 2( ) 2( 2 4( ) 2(

2( ) 2 ( ) 2( ) 2 (

12 2 2 2 3
2

2 2 2 2 .

) ) )

)

графит г г г г г

г ж г ж

С O Н O С Н O

CO Н О СО Н O

         

     
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В результате приведения подобных получим:  
 

( ) 2( ) 2 4( )2 2графит г гC H C H  . 

Тепловой эффект данной реакции: 

298 298 ( ) 298 ( ) 298 ( )2 2 -о o o o
r r б r в r аH H H H      , 

298 2 ( 393,51) 2 ( 285,84) ( 1410,98) 52,28о
rH           кДж. 
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2.3. ХИМИЧЕСКОЕ СРОДСТВО 
 

Пример 4 

Прямая или обратная реакция будет протекать при стандартных условиях 

в системе 2 3( ) ( ) ( ) 2( )3 2 3кр крг гFe O CO Fe CO   . 

 

Решение 

Для ответа на вопрос следует вычислить 298
о

rG  прямой реакции. Расчет изме-

нения энергии Гиббса можно провести двумя способами: 

 по формуле (10): 298 298
o о о

r r rG H T S     , 

где 298 298 . 298 .
1 1

( ) ( )

ji
о o o

r i f прод j f исхH n H n H      , 

298 298 . 298 .
1 1

( ) ( )

ji
о o o

r i прод j исхS n S n S      ;        (50) 

 по формуле (11): 0 0 0
298 . 298 .

1 1

( ) ( )

ji

r i f прод j f исхG n G n G      . 

Из справочника берем данные, необходимые для решения задачи, и заносим  

в таблицу:  
 

Вещество 2( )гCO  ( )крFe  ( )гCO  2 3( )крFe O  

0
298f H , Дж/моль -393,51 0 -110,52 -822,1 

0
298

S , Дж/(мольК) 213,65 27,2 197,91 87,45 

298
о

f G , кДж/моль -394,38 0 -137,27 -740,34 

 

Рассчитываем по формуле 298 298
o о о

r r rG H T S     : 

2( ) 2 3 ( )
298 ( (

2 3 3кр) кр)г г

o o o o o
r f Fe f f fСO Fe О СO
H H H H H

   
           

   
,  

   298 2 0 3 ( 393,51) 822,1 3 ( 110,52) 26,87o
rH              (кДж); 

2( ) 2 3 ( )
298 ( (

2 3 3кр) кр)
S

г г

o o o o o
r Fe СO Fe О СO

S S S S
   

          
   

, 

   298 2 27 3 213,65 87, 45 3 197,91 14,17S ,2o
r          (Дж/К) 

 3
298 26,87 10 298 14,17 / 31092,66о

rG Дж К Дж К         (Дж) 

или 298 31,093о
rG    кДж 

Рассчитываем по формуле  

0 0 0
298 . 298 .

1 1

( ) ( )

ji

r i f прод j f исхG n G n G       
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Для данной реакции  

2( ) 2 3 ( )
298 ( (

2 3 3кр) кр)г г

o o o o o
r f Fe f f fСO Fe О СO
G G G G G

   
           

   
, 

   298 2 0 3 ( 394 740,34 3 ( 137,27) 30,99,38)o
rG              кДж. 

В результате расчета получаем 298
o

rG   0, что указывает на возможность самопро-

извольного протекания прямой реакции при температуре 298 К и давлении 1,013105 Па. 

 

Пример 5 

Процесс восстановления 2 3( )крFe O  водородом описывается следующим тер-

мохимическим уравнением:  

2 3( ) 2( ) ( ) 2 ( )3 2 3кр крг гFe O Н Fe Н O   , 298 96,61о
rН    кДж. 

При какой температуре начнется восстановление оксида железа (III), если 

298 138,7о
rS   Дж/(мольК)? 

  

Решение 

Восстановление оксида железа (III), т.е. прямая реакция будет протекать, если 

298
o

rG   0.  

Найдем температуру, при которой 298
о

rG =0. Для расчета воспользуемся форму-

лой (10): 298 298
o о о

r r rG H T S     , 

где 298
о

rG =0; 298 96,61о
rН   , кДж; 298 138,7о

rS   Дж/(мольК) 

 298

298

o
r

o
r

H
Т

S





  
396,61 10

138,7
696,54Т


   К. 

 

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 
 

1. Для реакций рассчитайте значение энергии Гиббса и константы равновесия 

при 400 оС (воспользуйтесь справочными данными из приложения). 
 

3( ) 2( ) 2( ) 2 ( )4 3 2 6г г г гNH O N H O   ; 3( ) 2( ) ( ) 2 ( )4 5 4 3г г г гNH O NO H O   ; 

2( ) ( ) ( )2г графит гCO C CO  ;               2( ) 2( ) 3( )3 2г г гH N NH  . 

 

2. Определите направление протекания следующих реакций при 300 и 1000 К: 
 

№ Химические реакции № Химические реакции 

1 3( ) 2( ) 2( ) 2 ( )4 3 2 6г г г гNH O N H O    2 2( ) 2( ) 3( )3 2г г гH N NH   

3 ( )3 ( ) 2( )кр кр гCaCO CaO CO   4 ( ) 2( ) 2( )Oграфит г гС CO   

5 ( ) 2( ) ( ) ( )2 2кр г кр графитMg CO MgO C    6 2 6( ) 2 4( ) 2( )г г гC H C H H   

7 ( ) 2 5( ) 3 4 2( )3 ( )кр кркрCaO P O Ca PO   8 ( ) 2( ) 2( )2 2г г гNO O NO   
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9 2 3( ) ( ) ( ) 2( )3 2 3кр крг гFe O CO Fe CO    10 ( ) 2( ) 2 4( )2 2графит г гC H C H   

11 2( ) 2 ( ) ( ) ( )2кр г г крJ H S HJ S    12 2( ) ( ) ( )2кр г крSnO Sn SnO   

13 2 ( ) 2( ) 2( ) 2 ( )2 3 2 2г г г жH S O SO H O    14 ( ) 2( ) 3( )кр г крMgO CO MgCO   

15 2 3( ) 2( ) ( ) 2 ( )3 2 3кр крг гFe O Н Fe Н O    16 ( ) 2( ) 2 3( )2 г г кNO NO N O   

17 ( ) 3 4( ) 2 3( ) ( )8 3 4 9кр кр кр крAl Fe O Al O Fe    18 2( ) ( ) ( )2г графит гCO C CO   

19 ( ) ( ) ( ) 2( )кр г кр гPbO CO Pb CO    20 2( ) 2( ) ( )2г г гH J HJ   

 
3. Термохимическое уравнение реакции железа с серой имеет вид 

( ) ( ) ( )кр кр крFe S FeS  , 0
298 88 кДж/мольrH   . Какое количество тепла выделится, 

если в реакцию вступает Х г железа. 
 

Варианты 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
Х, г 21,6 19,8 24,2 19,3 22,4 17,6 21,1 23,3 20,8 23,7 

 

4. Термохимическое уравнение горения термита имеет вид  

( ) 3 4( ) 2 3( ) ( )8 3 4 9кр кр кр крAl Fe O Al O Fe   , 0
298 3368 кДж/мольrH   . 

Определите, какая масса термитной смеси необходима для того, чтобы выдели-

лось 6000 кДж тепла? 

5. Определите, какая из реакций сгорания углерода предпочтительнее 

при 300, 600 и 1500 К? 

( )( ) 2( )2 гграфит гС O CO   или 
( )( ) ( )2 22O
гграфит гС CO  . 

Для решения используйте справочные данные. 

6. Определите температуру, при которой начнет протекать реакция разложения 

карбоната кальция CaCO3. 

7. Рассчитайте тепловой эффект сгорания метана 

4( ) 2( ) 2( ) 2 ( )2 2г г г гCH O CO H O   . 

Какое количество теплоты выделится при сжигании 1 кг метана? 
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2.4. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ.  
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

 

Отсканируйте QR-код для 
перехода к опорному конспекту 

 
 

Пример 1 

Оксид азота (II) и хлор взаимодействует по уравнению реакции 

22 2NO Cl NOCl  . Во сколько раз нужно увеличить давление каждого из исходных 

веществ при неизменном давлении второго вещества, чтобы скорость реакции воз-

росла в 16 раз? Во сколько раз нужно увеличить давление во всей системе, чтобы ско-

рость реакции возросла в 16 раз? 
 

Решение 

Запишем выражение закона действующих масс для этой реакции согласно фор-

муле (12): 
a b
A Bk C C    , 

2

2
NO Clk C C    . 

Для газообразных веществ давление пропорционально их концентрации, следо-

вательно, можно записать: 
2

2
NO Clk p p    . 

1)   Допустим, давление NO возрастает в х раз, тогда  

2

2
2 ( )NO Clk x p p     . 

Следовательно, согласно условию задачи: 

2

2

2
2

2

( )
16

NO Cl

NO Cl

k x p p

k p p

  
 

  
. 

Решая данное уравнение, получим: 
2 16x  , 4x  , т.е. давление NO необходимо увеличить в 4 раза. 

Поскольку концентрация 2Cl  входит в выражение закона действующих масс 

в первой степени, то, очевидно, что для увеличения скорости в 16 раз давление хлора 

также необходимо увеличить в 16 раз. 

2)   При увеличении давления во всей системе в х раз получим: 

2

2
2 ( ) ( )NO Clk x p x p      , 

2

2

2
2

2

( ) ( )
16

NO Cl

NO Cl

k x p x p

k p p

   
 

  
. 

Решая данное уравнение, получим: 3 16x  , 2,52x  . 
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Пример 2 

Взаимодействие оксида азота (II) с кислородом протекает по уравнению реак-

ции 2 22 2NO O NO  . Как изменится скорость реакции, если увеличить концентра-

цию: а) NO в 3 раза; б) О2 в 2 раза; в) NO и О2 в 2 раза.  
 

Решение 

Запишем выражение закона действующих масс для этой реакции согласно фор-

муле (12): 

2

2
NO Ok C C    . 

а)   При увеличении концентрации NO  в 3 раза получим: 

2

2
2 (3 )NO Ok p p     . 

Следовательно, 2

2

2
2

2

(3 )
9

NO O

NO O

k p p

k p p

  
 

  
, т.е. при увеличении концентрации NO  

в 3 раза скорость реакции увеличится в 9 раз. 

б)   При увеличении концентрации 2O  в 2 раза получим: 

2

2
2 (2 )NO Ok p p     . 

Следовательно, 2

2

2
2

2

(2 )
2

NO O

NO O

k p p

k p p

  
 

  
, т.е. при увеличении концентрации 2O  

в 2 раза, скорость реакции увеличится в 2 раза. 

в)   При увеличении концентрации NO  и 2O  в 2 раза получим:  

2

2
2 (2 ) (2 )NO Ok p p      . 

Следовательно, 2

2

2
2

2

(2 ) (2 )
8

NO O

NO O

k p p

k p p

   
 

  
, т.е. при увеличении концентра-

ции NO  и 2O  в 2 раза скорость реакции увеличится в 8 раз. 

 

Пример 3 

Скорость химической реакции при повышении температуры на 60 С увеличится 

в 3,5 раза. Во сколько раз возрастет скорость этой реакции при увеличении температу-

ры на 15 С? 
 

Решение 

Запишем выражение правила Вант-Гоффа согласно уравнению (13): 

2 1
2

1

10

T T
T

T




 


 . 

Согласно условию задачи: 

60

103,5     1,23  . 
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При увеличении температуры на 15 С: 2

1

15

101, 23
T

T





  2

1

1, 26
T

T





. 

 

Пример 4 

При 65 С некоторая реакция заканчивается за 50 мин. Принимая температур-

ный коэффициент скорости реакции равным 2,5, рассчитать, через какое время 

закончится эта реакция, если ее проводить при 150 С? 
 

Решение 

Для решения воспользуемся формулой (14): 

2 1
2 2 1

1 1 2

10

T T
Т T T

Т T T

k t

k t




   


. 

Согласно условию задачи: 
2

150 65

1050
2,5

Tt



   

 
2 150 65

10

50

2,5

Tt 


 
 
 
 

 
2

0,021Tt   мин . 

 

Пример 5 

Энергия активации некоторой реакции в отсутствие катализатора равна 

75,24 кДж/моль, а с катализатором – 50,14 кДж/моль. Во сколько раз возрастает 

скорость реакции в присутствии катализатора, если реакция протекает 

при 25 С? 
 

Решение 

Для решения воспользуемся уравнением Аррениуса (формула (15)):  
Ea

RT

k A e



  . 

Обозначим для реакции, протекающей без катализатора энергию активации 

через аЕ , константу скорости – через k , а для реакции, протекающей с катализатором – 

через аЕ
  и k , соответственно. 

Запишем уравнение Аррениуса: 

 реакция без катализатора: 

Ea

RT

k A e



  ; 

 реакция с катализатором: 

Ea

RT

k A e



   . 
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Найдем отношение констант скоростей: 

( )
Ea

E E E Ea a a aRT
RT RT

Ea

RT

k A e
e e

k

A e

     



 
  



. 

 

Отсюда находим:  
 

ln ln

E Ea a

RT a aE Ek
e

k RT


 

    
85264 54250

ln 12,52
8,314 298

k

k

 
 


  

 52,73 10
k

k


  . 

 

Таким образом, снижение энергии активации на 31,014 кДж привело к увеличе-

нию скорости реакции в 273 тысяч раз.  

 

Пример 6 

Константы скорости реакции при 328,2 К и 298,2 К соответственно равны 

0,01 1 1л моль мин    и 0,001 1 1л моль мин   . Вычислите энергию активации данной 

реакции.  
 

Решение 

Для расчета константы скорости реакции при 343,2 К воспользуемся формулой 

(16) 2

1 1 2

1 1
ln
К E

К R T T

 
   

 
, из которой можно определить значение энергии активации 

– величины постоянной для данной реакции: 

 2 1 2

2 1 1

ln
R T T K

E
T T K

 
 


, 

8,314 298,2 328,2 0,001
ln

298,2 328,2 0,01
62452,62E

 
  


 Дж. 

 

Пример 7 

В гомогенной системе 2 22 2NO O NO   (T const ) установилось равнове-

сие при следующих концентрациях реагирующих веществ: [ ] 0,1 /NO моль л , 

2[ ] 0,2 /O моль л  и 2[ ] 0,16 /NO моль л . Вычислите константу равновесия и исход-

ную концентрацию NO  и 2O .  
 

Решение 

1)  Используя формулу (17), запишем выражение константы равновесия, проте-

кающей реакции 2 22 2NO O NO  : 

2
2

2
2

[ ]

[ ] [ ]
c

NO
K

NO O



. 

С учетом данным задачи получаем: 
2

2

0
12,8

0,1 0,2

,16
cK  


 л/моль. 
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2)  В условии задачи даны равновесные концентрации всех участников реакции.  

Для определения исходных концентраций реагирующих веществ рассуждаем 

следующим образом: 

необходимо помнить, что исходное количество реагирующего вещества (Со(в-ва)), 

количество реагирующего вещества, вступившего в реакцию ( в ва ), и равновесное 

количество реагирующего вещества ([в-ва]) связаны между собой выражением: 

 ( ) в-вао в ва в ваС     . 
 

Для вещества NO  рассуждаем следующим образом: 

исходя из уравнения реакции: 

если реагирует 2 моль NО, то образуется 2 моль NО2; 

по условию задачи:  

если реагирует NO  моль NО, то образуется 0,16 моль NО2: 

 
0,16 2

0,16
2

NO


    моль. 

Следовательно,  ( ) NO 0,1 0,16 0,26о NO NOС       . 
 

Для вещества 2O  рассуждаем следующим образом: 

исходя из уравнения реакции: 

если реагирует 1 моль 2O , то образуется 2 моль NО2; 

по условию задачи:  

если реагирует 
2O  моль 2O , то образуется 0,16 моль NО2: 

 
2

0,16 1
0,08

2
O


    моль. 

Следовательно,   0,280,080,2O2)( 22
 OOоС . 

 

Можно оформить решение данной задачи в виде таблицы: 
 

 
22 22 NOONO   

Начальные 
концентрации 
(Со(в-ва)) 

? 
 
0,1+0,16=0,26 

? 
 
0,2+0,08=0,28 

- 

Количество про-
реагировавшего  

вещества ( вав ) 

2 моль NО – 2 моль NО2 

NO  моль  – 0,16 моль: 

16,0
2

216,0



NO

  

1 моль О2 – 2 мольNO2 

2O  моль – 0,16 моль: 

08,0
2

116,0
2




O
 

 

Равновесные 

количества: ][  
0,1 0,2 0,16 

 
Пример 8 

Исходные концентрации азота и водорода в реакционной смеси для синтеза 

аммиака составляли 4 и 10 моль/л соответственно. Каковы будут равновесные кон-

центрации в этой смеси, если к моменту наступления равновесия прореагировало 

50% азота (объем реакционной смеси не изменяется).  
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Решение 

Запишем уравнение реакции синтеза аммиака: 

322 23 NHHN  . 
 

 
322 23 NHHN   

Начальные 
концентрации 
(Со(в-ва)) 

4 10 - 

Количество 
прореагиро-
вавшего  
вещества 

вав  

прореагировало 

50% 2N ,  

т.е. 245,0   

моль 

По уравнению реакции: 
если реагирует 1 моль N2,  
то нужно 3 моль H2; 
по условию задачи: если 
реагирует 2 моль N2, то 
нужно х моль H2: 

6
1

32



x  моль 

 

Равновесные 
количества: 

][  

 

224   4610   По уравнению реакции: 
если реагирует 1 моль N2, то 
образуется 2 моль NH3;  
по условию задачи: если 
реагирует 2 моль N2, то об-
разуется ][ 3NH  моль NH3: 

4
1

22
][ 3 


NH  

 

Пример 9 

Используя справочные данные, найти приближенное значение температуры, 

при которой константа равновесия реакции образования водяного газа 

)(2)()(2)( гггграфит НСООНС   равна единице. Зависимостью 
o

r H  и 
o

r S  

от температуры пренебречь. 
 

Решение 

Для решения воспользуемся формулами (20) и (10): 

P
o
T KRTG ln ; о

r
о

r
о

r STHG 298298298  . 

Согласно условию задачи 1рК   01ln  RTGo
T . 

Следовательно, 
о

r
о

r STH 2982980    
о

r
о

r SHТ 298298 / . 

Для расчета можно воспользоваться значениями 
о

r H298  и 
о

rS298  реакции.  

Данные для решения задачи берем из справочника [1]: 
 

Вещества )(графитС  
)(4 г

CH  )(гCO  
)(2 г

H  

o
f H298 , кДж/моль 0 -241,81 -110,53 0 

oS298 , Дж/(мольК) 5,74 188,74 197,40 130,60 
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Тепловой эффект реакции при температуре 298 К рассчитаем по уравнению 8: 

298 298 . 298 .
1 1

( ) ( )

ji
о o o

r i f прод j f исхH n H n H        

Для данной реакции:  

   
2

298
o o o

r f СО f H О
H H H     ;  

 298 110,53 241,81 131,28 кДжo
rH      . 

Изменение энтропии реакции рассчитываем по формуле 

298
0 0
298 . 298 .

1 1

( ) ( )

ji
о

r i прод j исхS n S n S    ,  

где 0
298S – стандартная энтропия вещества. 

Для данной реакции:  

( ) ( ) 2 ( )2
298 ( )г г графит

o o o o o
r CO Н H O г C
S S S S S

   
      

  
;

298 (197,4 130,6) (188,74 5,74) 133,52 Дж/Кo
rS      . 

Таким образом, 3131,28 10 (133,52 ) 983,22Т   Дж/ Дж/К К . 

 

 

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 

 

1. Запишите кинетические уравнения для следующих реакций: 

2 2 33 2N H NH  ;   2 2( )Ca OH CaO H O  ; 

2 2C O CO  ;    2 22 2CO O CO  . 

2. Как изменится скорость прямой реакции при увеличении давления в 4 раза 

для данных реакций:  

а) 2 2 33 2N H NH  ;    б) 2 2 32 2SO O SO  ;    в) 2 2 2H Cl HCl  ? 

3. При 20 оС реакция растворения железа в соляной кислоте заканчивается 

за 2 мин., а при 40 оС – за 30 с. Определите, за какое время реакция закончится при 

70 оС? 

4. Рассчитайте среднюю скорость химической реакции, если за период измере-

ний 15 с концентрация одного из реагентов изменилась с 0,35 моль/л до 0,31 моль/л. 

5. Как изменится скорость реакции 2 22 2NO O NO  , если 

1) объем увеличить в 8 раз;                      2) объем уменьшить в 4 раза; 

3) объем увеличить в 2 раза;                    4) объем уменьшить в 8 раз; 

5) объем увеличить в 3 раза;                    6) объем уменьшить в 6 раз. 

6. При 30 оС скорость некоторой реакции равна 0.005 моль/лс. Температурный 

коэффициент этой реакции равен 2. Определите скорость этой реакции при 100 оС. 
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7. В состоянии равновесия процесса 2 2 32 2SO O SO   концентрации 

веществ (моль/дм3) SO2, O2 и SO3 соответственно равны 0,7, 0,5 и 0,3. Рассчитайте исход-

ные концентрации SO2, O2. 

8. Вычислите температурный коэффициент реакции, если при повышении тем-

пературы на 40  оС скорость реакции выросла в 1300 раз. 

9. Из двух молей А и двух молей В образовалось при некоторой температуре 

0,55 моля С. Вычислите константу равновесия системы A + B ↔ C. 

10.  При некоторой температуре константа равновесия реакции 

2 2 2CO H O CO H    равна 1. Начальная концентрация СО равна 0,2 моль/л, 

Н2О – 0,5 моль/л. Рассчитайте равновесные концентрации всех газов в момент наступ-

ления равновесия. 

11. Определите, как необходимо изменить температуру и давление, чтобы уве-

личить выход продуктов реакции: 

2 2 3
31

2 2
N H NH  , o

r H  < 0; 2 2 3NO NO N O  , o
r H  < 0; 

3 2MgCO MgO CO  ,  o
r H  > 0; 2 2 2

1
2

N O N O  , o
r H . > 0. 



125 

2.5. ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

 
Пример 1 

Давление пара воды при 25 С составляет 3167 Па. Вычислите для той же 

температуры давление пара раствора, в 450 г которого содержится 90 г глюкозы 

( 6 12 6С Н О ). 
 

Решение 

Для расчета молярной массы растворенного вещества воспользуемся законом 

Рауля для нелетучего вещества (22): 2

2 1

o

o

np p

n np





, 

где ор  – давление пара над чистым растворителем; р  – давление пара над раство-

ром данной концентрации; 1n  и 2n  – число моль растворителя и растворенного веще-

ства, соответственно. 

Т.к. mn
M

 , то 2 2 2

2 1 2 2 1 1

/

/ /

o

o

n m Mp p

n n m M m Mp


 

 
, 

где 
6 12 6

180 г/мольС Н ОМ  . 

С учетом данных задачи, получим: 

3167 90 /180
0,0196

3167 90 /180 450 /18

p
 


 

 3167 0,0196 3167 3104,93 Пар     . 

 

Пример 2 

Давление пара растворителя при 119,6 К составляет 87711 Па, а давление 

пара 5%-го раствора – 84 990 Па. Вычислите молярную массу растворенного веще-

ства. Молярная масса растворителя 83,5 г/моль. 
 

Решение 

Для расчета молярной массы растворенного вещества воспользуемся законом 

Рауля для нелетучего вещества (22): 2

2 1

o

o

np p

n np





. 

Согласно условию массовая доля растворенного вещества 5%B  , следова-

тельно, в 100 г раствора содержится 5г ( 2
5

B
n

M
 ) растворенного вещества 

и 95 г ( 1
95 1,14

83,5
n моль  ) растворителя. 

Следовательно, можно записать  

2

2

5 /87711 84990
0,031

87711 5 / 1,14

М

М


 


 

 2 25 / 0,031 (5 / 1,14)М М    
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 2 25 / 0,031 5 / 0,031 1,14М М     

 21/ (5 0,031 5) 0,031 1,14М      

 2 (5 0,031 5) / (0,031 1,14)М     . 

Решая уравнение, получаем: 137,10ВМ   г/моль. 

 

Пример 3 

Раствор, содержащий 1,22 г бензойной кислоты ( 6 5С Н СООН ) в 100 г серо-

углерода, кипит при 46,529 С. Температура кипения сероуглерода 46,3 С. Вычислите 

эбуллиоскопическую константу сероуглерода. 
 

Решение 

Для решения задачи воспользуемся формулой (24): 

( ) ( )
1000в-ва

р-ля
кип кип р ра кип р ля m

в ва

m
Т Т Т Е С Е

М m
 




      


 


( ) ( )( )

1000

р-ля

в-ва

кип р ра кип р ра в ваТ Т М m
Е

m

    



. 

С учетом данных задачи получаем: 

(46,529 46,3) 122 100
2,29

1,22 1000
Е

  
 


, где 

6 5
122С Н СООНМ   г/моль. 

 

Пример 4 

Вычислите температуру кипения 15%-го раствора толуола ( 7 8С Н ) в бензоле. 

Температура кипения бензола 80,2 С. Эбуллиоскопическая константа (Е) бензола 2,57 С. 
 

Решение 

Для решения задачи воспользуемся формулой (24): 

( ) ( )
1000в-ва

р-ля
кип кип р ра кип р ля m

в ва

m
Т Т Т Е С Е

М m
 




      


 

 ( ) ( )
1000в-ва

р-ля
кип р ра кип р ра

в ва

m
Т Т Е

М m
 




  


. 

Согласно условию массовая доля растворенного вещества 15%B  , следова-

тельно, в 100 г раствора содержится 15 г растворенного вещества и 85 г растворителя. 

С учетом данных задачи получаем: 

( )
15 1000

80,2 2,57 85,13
92 85

кип р раТ 


   


, где 
7 8

92С НМ   г/моль. 

 

Пример 5 

Вычислите осмотическое давление раствора, содержащего 16 г сахарозы 

( 12 22 11С Н О ) в 450 г воды при 293 К. Плотность раствора считать равной единице. 
 

Решение 

Для решения задачи воспользуемся формулой (25): осм вр С R T   , 
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где Св – молярность раствора, моль/м3; Т – температура, К; R – универсальная газовая 

постоянная, R = 8,314 Дж/(мольК). 

Рассчитаем молярную концентрацию используемого раствора по формуле (29) 

в-ва в-ва

р-ра в-ва р-ра
в ва

n m
С

V M V
  


. При расчете учтем, что 

р-ра
р-ра

р-ра

m
V 


, т.к. 

2
1 г/млН О  . 

В результате получим 
450

450 0,45
1

р-ра
г

мл л
г/мл

V    . 

Следовательно,  

12 22 11

316
0,104 0,104 10

342 0,45

3моль/л моль/мС Н ОС    


, 

где 
12 22 11

342 г/мольС Н ОМ  . 

Согласно данным задачи: 

3 50,104 10 ( ) 8,314 293 103 Дж
моль/м К 2,53  Па

моль К
осмр

 
      

 
. 

 

 

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 

 

1. Растворимость азота и кислорода в воде при 0 °С и 101325 Па равна соответ-

ственно 23,5 и 48,9 мл/л. Вычислите температуру замерзания воды, насыщенной возду-

хом. 

2. Определите отношение осмотических давлений растворов мочевины 

( 2 2( )NH CO ) и глюкозы (C6H12O6) с одинаковой массовой долей растворенного веще-

ства. 

3. Раствор тростникового сахара (молекулярная масса 342), содержащий 0,6844 г 

вещества на 100 г воды, замерзает при (- 0,0374 °С). Вычислите температуру замерзания 

раствора 1,5876 г сахара в 125 г воды. 

4. Какую массу сульфата натрия необходимо растворить в 1300 г воды, чтобы 

полученный раствор не замерзал при температуре (-4,1 оС). Криоскопическая константа 

воды 1,86 К∙кг/моль, кажущаяся степень диссоциации сульфата натрия равна 0,9 или 90%.  

5. Температура кипения раствора, содержащего 4,388 г NaCl в 1000 г воды, равна 

100,074 °С. Вычислить кажущуюся степень диссоциации соли в растворе. 

6. Давление пара воды над раствором, содержащим 66,9 г Ca(NО3)2 в 1000 г 

воды, при 100 °С равно 746,9 мм рт. ст. Вычислить кажущуюся степень диссоциации соли 

в растворе. 

7. При 20 °С давление насыщенного пара воды составляет 2,33 кПа. Рассчитайте 

давление насыщенного пара над 15%-м водным раствором глюкозы (20 °С). 

8. В каком количестве воды необходимо растворить 40 г мочевины для получе-

ния раствора с температурой кристаллизацией -23 °С. Криоскопическая константа моче-

вины составляет 21,5°. 
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2.6. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРОВ 
 

Составными частями раствора являются растворенное вещество (формула (27)) 

и растворитель, масса раствора представляет собой массу этих двух компонентов 
(формула (28)). Массовую долю растворенного вещества в растворе можно рассчитать 

по формуле (26), молярную концентрацию – по формуле (29), молярную концентрацию 
эквивалентов – по формуле (30), моляльность – по формуле (31), мольную долю – 

по формуле (32)). 

В соответствии с текстом задачи применяют любую из этих формул. 
 

Пример 1 

Найдите массовую долю ( . .р в ), молярную ( вС ) и молярную концентрацию 

эквивалентов (  1С в ва
z

 ) 250 г водного раствора, содержащего 25 г хлорида каль-

ция (плотность раствора 1,178 г/см3). 
 

Решение 

1) для расчета массовой доли растворенного вещества воспользуемся фор-

мулой (26): . . 100%
р.в-ва

р-ра
р в

m

m
   ,  

где 250 25 275р-ра р. в-ва р-ля гm m m     . 

С учетом данных задачи получаем: . .
25

100% 9,09%
275

р в    ; 

2) для расчета молярной концентрации раствора воспользуемся формулой (29): 

в-ва в-ва

р-ра в-ва р-ра
в ва

n m
С

V M V
  


,  

где 
р-ра

р-ра
р-ра

m
V 


  3275

233,45 10
1,178 /

р-ра 233,45 мл л
г

V
г мл

    . 

С учетом данных задачи получаем:  

2 3

25
0,96

111 233,45 10
 моль/л

 г/моль л
CaCl

г
С


 

 
, где 

2
111 г/мольСaClМ  ; 

3) для расчета молярной концентрации эквивалентов раствора воспользуемся 
формулой (30):  

1

1

1
в-ва

р-ра
р-ра

z

z

z

n в ва
m

C в ва
V

M в ва V

 
 

      
     
 

,  

где 
р-ра

р-ра
р-ра

m
V 


  3275

233,45 10
1,178

р-ра
г

233,45 мл л
 г/мл

V     . 

   

22 2

2 2
2

1 111
55

2 2 1o
,5

CaCl
CaCa

M CaCl M CaCl
M CaCl

z n N 

 
    

  
 экг/моль . 



129 

С учетом данных задачи получаем:  

2 3

25
1,93

55,5 233,45 10
эк

эк

моль /л
 г/моль л

CaCl
г

С


 
 

. 

 

Пример 2 

Смешали 15 см3 25%-го раствора 2 4H SO  (плотность 1,18 г/см3) и 100 см3 

10%-го раствора 2 4H SO  (плотность 1,07 г/см3). Вычислить массовую долю 2 4H SO  

в полученном растворе. 

*Рассмотрим решение задачи двумя способами. 
 

Решение 

В данном случае смешиваются растворы одного и того же вещества, поэтому 

суммарная масса конечного раствора будет равна массе двух взятых для смешения 

растворов, а содержание растворенного вещества в конечном растворе – сумме масс 

растворенного вещества в первом и втором растворах, т.е. условие данной задачи мож-

но представить в виде схемы: 

 

 
 

1)  метод последовательной подстановки. 

Для расчета массовой доли растворенного вещества в конечном растворе вос-

пользуемся формулой (26): . . 100%
р.в-ва

р-ра
р в

m

m
   ,  

где масса конечного раствора может быть рассчитана по формуле (28): 

р-ра р-ра1 р-ра2 р-ра1 р-ра1 р-ра2 р-ра2m m m V V      , 
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с учетом данных задачи:  

р-ра1 р-ра1 р-ра1m V  ; 15 1,18 17,73 3
р-ра1 см  г/см  гm    ; 

р-ра2 р-ра2 р-ра2m V  ; 100 1,07 1073 3
р-ра2  см  г/см  гm     

 17,7 107 124,7р-ра г г гm    . 

р.в-ва р.в-ва1 р.в-ва2 р.в-ва1 р-ра1 р.в-ва2 р-ра2m m m m m       , 

с учетом данных задачи:  

р.в-ва1 р.в-ва1 р-ра1m m   ; 0,25 17,7 4,425р.в-ва1 гm    , 

р.в-ва2 р.в-ва2 р-ра2m m   ; 0,1 107 10,7р.в-ва2 гm     

 4,425 10,7 15,125р.в-ва г г гm    . 

Таким образом, получаем:  

. .
15,125

100% 12,13%
124,7

г

г
р в    . 

2)  метод вывода конечной алгебраической формулы и расчет по ней. 

Массовую долю растворенного вещества в конечном растворе будем рассчиты-

вать по формуле (26): . . 100%
р.в-ва

р-ра
р в

m

m
   ,  

где р-ра р-ра1 р-ра2 р-ра1 р-ра1 р-ра2 р-ра2m m m V V      , 

р.в-ва р.в-ва1 р.в-ва2 р.в-ва1 р-ра1 р.в-ва2 р-ра2m m m m m        



. 1 . 2 2
. .

. 1 . 2
,

р-ра1 р-ра

р-ра1 р-ра1 р-ра2 р-ра2

р-ра1 р-ра1 р-ра2 р-ра2

р-ра1 р-ра1 р-ра2 р-ра2

р в ва р в ва
р в

р в ва р в ва

m m

V V

V V

V V

 

 

   
  

  

     


  

 

с учетом данных задачи:  

. .
0,25 15 1,18 0,1 100 1,07

0,1213
15 1,18 100 1,07

3 3 3 3

3 3 3 3

см г/см см г/см

см г/см см г/см
р в

    
  

  
, или 12,13%. 

 

Пример 3 

К 100 см3 96%-го раствора 2 4H SO  (плотность 1,84 г/см3) прибавили 500 см3 

воды. Получился раствор с плотностью 1,22 г/см3. Вычислить массовую долю 2 4H SO  

в полученном растворе и его молярную концентрацию эквивалентов. 
 

Решение 

В данном случае смешиваются раствор серной кислоты и вода, поэтому суммар-
ная масса конечного раствора будет равна сумме их масс; растворенное вещество 

содержится только в первом растворе, поэтому масса растворенного вещества в конеч-
ном растворе будет равна массе растворенного вещества в первоначальном растворе 

серной кислоты. 

1)  Составим схему задачи для расчета массовой доли растворенного вещества 

в конечном растворе: 
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Для расчета массовой доли растворенного вещества в конечном растворе вос-

пользуемся формулой (26): . . 100%
р.в-ва

р-ра
р в

m

m
   , где масса конечного раствора может 

быть рассчитана по формуле (28): 

р-ра р-ра1 р-ра2 р-ра1 р-ра1 р-ра2 р-ра2m m m V V      , 

с учетом данных задачи:  

р-ра1 р-ра1 р-ра1m V  ; 3 3100 1,84 184р-ра1 см г/см  гm    , 

р-ра2 р-ра2 р-ра2m V  ; 3 3500 1,00 500р-ра2 см г/см  гm     

 184 500 684,0р-ра гm г г   . 

0р.в-ва р.в-ва1 р.в-ва2 р.в-ва1 р-ра1m m m m      , 

с учетом данных задачи:  

р.в-ва1 р.в-ва1 р-ра1m m   ; 0,96 184 176,64р.в-ва1  гm     176,64р.в-ва гm  . 

Таким образом, получаем: . .
176,64

100% 25,82%
684,0

р в
г

г
    . 

2)  Основная формула для расчета 

1

1

р-ра

z

z

n в ва

C в ва
V

 
 

     
 

, т.е. для расчета мо-

лярной концентрации эквивалентов конечного раствора необходимо знать количество 

моль эквивалентов вещества в конечном растворе и объем конечного раствора. 

В данном случае смешиваются раствор серной кислоты и вода, поэтому сум-

марный объем конечного раствора будет равна сумме объемов исходных растворов; 

растворенное вещество содержится только в первом растворе, поэтому количество 

моль эквивалентов растворенного вещества в конечном растворе будет равно коли-



132 

честву моль эквивалентов растворенного вещества в первоначальном растворе сер-

ной кислоты. 

Составим схему задачи для расчета молярной концентрации эквивалентов рас-

творенного вещества в конечном растворе: 
 

 
 

Запишем формулу для расчета молярной концентрации эквивалентов конечного 

раствора: 

2 4
1

2 4
.

1

1

H2р-ра1

2

2 O

в р ре

кон р р

n H SO

C H SO
V V





 
 
  

 
 

, 

 

где 4

2 4
2 4

2 4
1

2

2H SO
H SO

H SO

m
n H SO z

M

 
  

 
,  

т.к. 
4 1 12H р-ра1 р-ра1 р-ра1SOm m V       , 

2 4
98 г/мольH SOМ  , 

2 4
2H SOz   


4

0 100 1,84 176,64
2

3 3
H ,96  см  г/см гSOm     . 

Следовательно, 2 4
1 176,64

2 3,60
2 98

эк
 г

эк  моль
 г/моль

n H SO
 

   
 

. 

В результате получаем: 

2 4
.

3,621
6,03

0,1 0,5

эк
эк

моль
моль /л

2 л лкон р р

C H SO


 
  

 
. 
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Пример 4 

Для нейтрализации 20 мл 0,1н раствора кислоты потребовалось 8 мл раство-

ра NaOH . Какова молярность раствора щелочи? 
 

Решение 

Для решения задачи воспользуемся законом эквивалентов, согласно которому 

для данного взаимодействия можно записать: 

1 1
кислоты

NaOH

n n NaOH
z z

  
   

   
. 

С учетом формул (29) и (30): 

1)  в-ва

р-ра
в ва

n
С

V
    NaOH NaOH NaOHn С V  ,  

т.к  
1

/NaOH NaOH
NaOH

n NaOH n z
z

 
  

 
 

1
NaOH NaOH NaOH NaOH

NaOH

n z C V
z

 
   

 
.  

2)  

1

1

р-ра

z

z

n в ва

C в ва
V

 
 

     
 

  
1 1

к-ты
к-ты к-ты

к-ты к-ты
z z

n C V
   

    
   

. 

В итоге получаем: 

1
к-ты

к-ты

к-ты
z

NaOH NaOHC V C V
 

   
 

. 1NaOHz  . 

Выражаем молярность раствора щелочи: 

1
/к-ты

к-ты

к-ты
z

NaOH NaOHC C V V
 

  
 

. 

С учетом данных задачи: 

20

0,25
8

экмоль
0,1 мл

л  моль/л
мл

NaOHC



  . 

 

 

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 

 

1. Определите массы сахарозы и воды, необходимые для получения 250 г рас-

твора с массовой долей вещества 5%. 

2. Какую массу нитрата калия нужно растворить в 9 кг воды для получения рас-

твора с массовой долей вещества 8%? 

3. Какую массу воды нужно добавить к 400 г раствора с массовой долей серной 

кислоты 12%, чтобы массовая доля вещества в растворе стала равна 25%? 

4. При упаривании 200 г раствора с массовой долей NaCl 15%, масса раствора 

уменьшилась на 20%. Какова массовая доля соли в растворе? 
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5. Сколько (в г) нужно взять каждого из растворов с массовыми долями ZnSО4 

5% и 12%, чтобы получить 1000 г раствора с массовой долей соли 10%? 

6. Какую массу воды нужно прибавить к 200 см3 раствора с концентрацией Н3РО4 

2,8 моль/л ( = 1,14 г/см3), чтобы получить раствор с массовой долей кислоты 14,6%? 

7. Смешали два раствора гидроксида калия: 300 см3 с массовой долей вещества 

48,25% ( = 1,49 г/см3) и 200 см3 раствора с концентрацией 5,08 моль/л (р = 1,22 г/см3). 

Определить концентрацию и массовую долю КОН в полученном растворе, если его 

плотность 1,39 г/см3. 

8. Какой объем раствора с концентрацией азотной кислоты 0,8 моль/л можно при-

готовить из 1 л раствора азотной кислоты с массовой долей 30% (р = 1,18 г/см3)? 

9. К 300 г раствора сульфата натрия добавили 20 г NaSО4∙10 H2О, при этом массо-

вая доля вещества в растворе стала 6%. Какова была массовая доля Na2SО4 в исходном 

растворе? 

10. Сколько миллилитров оксида углерода (IV), измеренного при 19 оС и 102 кПа, 

следует пропустить через 273 мл 17%-го раствора KOH с плотностью равной 1,16 г/мл 

для получения гидрокарбоната калия? 

11. Рассчитайте, сколько необходимо добавить воды к V мл 20%-го раствора 

гидроксида натрия (ρ = 1,22 г/мл) для получения ω%-го раствора щелочи. 
 

Варианты 1 2 3 4 5 6 7 8 9 10 
V, мл 100 110 120 130 140 150 160 170 180 190 
ω,% 7 9 11 13 15 17 10 14 8 12 

 

12. Вычислите процентное содержание серной кислоты в полученном растворе, 
если для его приготовления понадобилось: 
 

Варианты 
1-й раствор 2-й раствор 

m, г ω,% m, г ω,% 
1 180 60 300 10 
2 200 44 600 30 
3 300 55 800 22 
4 190 33 425 17 
5 170 40 550 12 
6 290 64 625 21 
7 310 52 750 32 
8 150 35 500 18 
9 250 46 775 25 
10 230 62 350 24 
11 330 50 525 14 
12 260 43 675 23 
13 210 39 400 29 
14 320 66 725 26 
15 280 48 650 15 
16 240 37 475 16 
17 160 30 375 11 
18 290 43 700 19 
19 220 69 450 28 
20 270 45 575 20 
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2.7. РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
 

Отсканируйте QR-код для 
перехода к опорному конспекту 

 
 

Пример 1 

Степень диссоциации уксусной кислоты в 0,125 М растворе равна 1,18310-2. 
Найдите константу диссоциации кислоты и значение рК. 

 

Решение 

Для решения воспользуемся формулой (35): 
2

1
д

C
K

 



. Подставим данные 

задачи: 
2 2

5

2

(1,183 10 ) 0,125
1,77 10

1 1,183 10
дK






 
  

 
. 

Отсюда lg дрК K    5(1,77 10 ) 4,75рК     . 
 

Пример 2 
Вычислите концентрацию ионов водорода в 0,18 М растворе хлорноватистой 

кислоты HClO  ( 85 10K   ). 
 

Решение 

Для решения задачи воспользуемся формулой (35): 
2

1
д

C
K

 



. 

Поскольку константа диссоциации данной кислоты очень мала, то для расчета 

можно значением знаменателя пренебречь, т.е. 2
дK C   . 

Отсюда дK C     8 45 10 0,18 1,2 10       . 

Следовательно, 4 5[ ] 1,2 10 0,18 2,16 10H C         моль/л. 
 

Пример 3 

Вычислите при 100С давление насыщенного пара воды над раствором, содер-
жащим 5 г гидроксида калия в 180 г воды. Кажущаяся степень диссоциации щелочи 
равна 0,8. 

 

Решение 
В данном случае в качестве растворенного вещества выступает электролит, по-

этому для решения задачи необходимо воспользоваться формулой закона Рауля для 
раствора электролита (37): 

B

B S

inp p

in np





, 

где i  – изотонический коэффициент. 
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Изотонический коэффициент может быть рассчитан по формуле (36): 

1 ( 1)i n   , где   – степень электролитической диссоциации; n – число ионов, 

на которые распалась каждая молекула. 

В данном случае процесс диссоциации гидроксида калия можно записать урав-

нением КОН К ОН   , т.е. 2n  . 

Находим изотонический коэффициент: 1 0,8(2 1) 1,8i     . 

Понижение давлении пара над раствором ( р ) вычисляем по уравнению 

B
о

B S

inp p р

in np р

 
 


. 

 

2 2

/

/ /

о о KOH KOHB

B S KOH KOH H O H O

i m Min
р р р

in n i m M m M


    

  
. 

При 100 С давление насыщенного пара над водой равно 101,33 кПа, 

т.е. 101,33ор   кПа.  

При подстановке данных задачи, получаем: 

1,8 5 / 56
101,33 1,60

1,8 5 / 56 180 /18
р


   

 
 кПа. 

Находим начальное давление насыщенного пара над раствором: 

р p p   101,33 1,60 99,73р     кПа. 

 

Пример 4 

Концентрация ионов водорода в растворе равна 0,006 моль/л. Определите 

рН раствора и рОН. 
 

Решение 

Для расчета водородного показателя рН воспользуемся формулой (41): 

lg[ ]рН H    lg[0,006] 2,22рН    . 

Для расчета рОН воспользуемся формулой (45):  

14рН рОН    14рОН рН    14 2,22 11,78рОН    . 

 

 

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 

 

1. рН некоторого раствора равна 6. Во сколько раз число ионов Н   в этом рас-

творе больше числа ионов ОН ? 

2. Какая масса HCN содержится в 200 мл раствора этой кислоты, имеющего 

рН=5,07 ( 107,2 10К   )? 

3. При какой молярной концентрации раствора степень диссоциации азотистой 

кислоты 2HNO  ( 44 10К   ) будет равна 0,25? 
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4. Сколько воды нужно добавить к 300 мл 0,2 М раствора уксусной кислоты 

51,8 10К   , чтобы степень диссоциации удвоилась? 

5. В 1 л 0,01 М раствора уксусной кислоты содержится 216,26 10  ее молекул 

и ионов. Определите степень диссоциации уксусной кислоты. 

6. Вычислите степень диссоциации NaCl в 2 М растворе, если осмотическое 

давление раствора при 0 °С равно 68,1 атм. 

7. При какой температуре раствор будет кристаллизоваться, если он содержит 

2,7 г гидроксида натрия в 130 г воды. Изотонический коэффициент равен 1,8. 

8. Концентрация ионов водорода в растворе равна Х моль/л. Определите рН 

раствора и рОН. 
 

№ Х моль/л № Х моль/л № Х моль/л 
1 0,002 6 0,003 11 0,004 
2 0,00007 7 0,0006 12 0,0007 
3 0,0001 8 0,08 13 0,005 
4 0,008 9 0,00004 14 0,00005 
5 0,0003 10 0,0005 15 0,009 
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2.8. ЭЛЕКТРОЛИЗ 
 
При решении задач этого раздела необходимо пользоваться значениями стан-

дартных электродных потенциалов, которые приведены в приложении 5. 
 

Отсканируйте QR-код 
для перехода к опорному конспекту 

 

Отсканируйте QR-код для перехода 
к алгоритму написания реакций электролиза 

 
 

Пример 1 

Гальванический элемент состоит из металлического цинка, погруженного 

в 0,1М раствор нитрата цинка, и металлического олова, погруженного в 0,02М раствор 

нитрата олова. Вычислите ЭДС элемента, напишите уравнения электродных про-

цессов и окислительно-восстановительной реакции, протекающей в данном гальва-

ническом элементе, составьте схему элемента. 
 

Решение 

Для определения ЭДС гальванического элемента необходимо из потенциала 

катода вычесть потенциал анода, т.е.  

катода анодаE    . 

Вычислим электродные потенциалы по уравнению Нернста (48): 

0,059
lg zМе

C
z

     . 

С учетом условия задачи получаем: 

2 2/ /

0,059
lg 2Zn

o

Zn Zn Zn Zn Zn

C
z

 
     ; где 

2 /
0,763o

Zn Zn
    В, 

2 2/ /

0,059
lg 2

o

Sn Sn SnSn Sn Sn

C
z

 
     ; где 

2 /
0,140o

Sn Sn
    В. 

В результате расчета, получаем: 

2 /

0,059
0,763 lg0,1 0,793

2Zn Zn        В, 

2 /

0,059
0,140 lg0,02 0,19

2Sn Sn        В. 
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В данном случае 2 /Sn Sn   2 /Zn Zn , следовательно, на цинковом электроде 

будет протекать процесс окисления, он будет служить анодом: 2 2Zn Zn e  ; 

на оловянном электроде будет протекать процесс восстановления, он будет служить ка-

тодом: 2 2 oSn e Sn   . 

Следовательно,  

2 2/ /Sn Sn Zn Zn
E       0,190 ( 0,793) 0,602E        В. 

Уравнение окислительно-восстановительной реакции, характеризующей работу 

данного гальванического элемента, можно получить, сложив электронные уравнения 

анодного и катодного процессов: 

2 2 oZn Sn Zn Sn    . 

Схема рассматриваемого гальванического элемента имеет следующий вид: 

( )Zn   2Zn   (0,1 )M  2Sn  ,  0,02M  Sn . 

Вертикальная линейка обозначает поверхность раздела между металлом и рас-

твором, а две линейки – границу раздела двух жидких фаз – пористую перегородку 

(или соединительную трубку, заполненную раствором электролита). 

 

Пример 2 

По данным о стандартных электродных потенциалах меди и цинка рассчи-

тайте ЭДС элемента, составленного из полуэлементов: 

Zn   2Zn    2 0,02
Zn

a    2Сu  ,  2 0,3
Cu

a   Cu . 

 

Решение 

Рассчитаем ЭДС по формулам: 

катода анода окислителя восстановителяE       , где 
0,059

lg zМе
C

z
      

 ( ) lnо о окислителя
окислителя восстановителя

восстановителя

СRT
E

nF С
    . 

Значения табличных электродных потенциалов (таблица 2): 

2 ,
0,337о

Cu Cu
B


  , 

2 ,
0,763о

Zn Zn
B


   . 

Медный полуэлемент более электроположителен, поэтому на медной пла-

стине (катод) будет протекать процесс восстановления, и медь будет окислителем; 

а на цинковой пластине (анод) будет протекать процесс окисления, и цинк будет вос-

становителем: 

2

2 2
2, ,

ln
2

о о Cu

Cu Cu Zn Zn
Zn

СRT
E

F С



 


 
    
 

. 

 

 
8,314 298 0,3

0,337 ( 0,763) ln
2 96500 0,02

E


   


; 1,135E В . 
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Пример 3 

Установите, в каком направлении возможно самопроизвольное протекание 

реакции 2 4 3 4 2 2 42 ( ) 2NaCl Fe SO FeSO Cl Na SO    . 

Решение 
Запишем уравнение реакции в ионно-молекулярном форме: 

3 2
22 2 2Cl Fe Fe Cl     . 

Запишем стандартные электродные потенциалы электрохимических систем, 
участвующих в реакции: 

2 2 2Cl e Cl  , 
2 ,2

1,36о

Cl Cl
   В,  

3 2Fe e Fe   , 
3 2,

0,77о

Fe Fe 
   В. 

В данном случае 
2 ,2

о

Cl Cl
  

3 2,

о

Fe Fe 
 , следовательно, окислителем будет 

служить хлор, а восстановителем – ион 2Fe  . Рассматриваемая реакция будет протекать 
справа налево. 

 
Пример 4 
Какая масса меди выделится на катоде при электролизе раствора сульфата 

меди (II) в течение 1,5 ч при силе тока 2,5А? 
 

Решение 

Согласно закону Фарадея (формула (46)): 
 1

z
M В I t

m
F

 
 ,  

где    1
2 2

M Cu
M Сu  , т.к. на катоде протекает процесс 2 02Cu e Cu   . 

В результате расчета получаем: 

63,54
2,5 (1,5 3600)

2 4,44
96 500(

эк

эк

г/моль А с

 A c)/моль
m

  

 


 г. 

 
Пример 5 
Чему равна сила тока при электролизе раствора в течение 1,25 ч, если на ка-

тоде выделилось 1,4л водорода (н.у)? 
 

Решение 

Для решения воспользуемся законом Фарадея(формула (46)): 
 1

z
M В I t

m
F

 
 , 

или для газов 
 1V В I t

z
V

F

 
  

 1

V F
J

V В t
z





, где эквивалентный объем водоро-

да  2
1 11,2

2
V H   л/мольэк. 
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В результате расчета получаем: 

96500
2,68

11,2 (1,25 3600)

1,4
J


 

 
 А. 

 

 

ЗАДАНИЯ ДЛЯ САМОПОДГОТОВКИ 

 

1. Рассчитайте потенциал железного электрода, погруженного в 0,2М раствор 

FeSO4. Как изменится потенциал электрода, если раствор разбавить в 1000 раз? 

2
0 0, 44
Fe

Fe


    В. 

2. Рассчитайте ЭДС гальванического элемента, состоящего из цинкового и оло-

вянного электродов, погруженных в растворы солей: 
2

32,5 10 моль/лZnClС   , 

4
0,5 моль/лSnSOС  .  

2
0 014,
Sn

Sn


    В, 

2
0 0,76
Zn

Zn


    В. 

3. Запишите продукты следующих реакций. Какие из окислительно-

восстановительных реакций могут протекать в водном растворе? Для ответа воспользуй-

тесь значениями стандартных окислительно-восстановительных потенциалов (приложе-

ние 5): 

 

3Cu KNO   3 2( )Fe Pb CH COO   3 2( )Ag Pb NO   

2 4 3( )Al Cr SO   4Sn CuSO   2Zn NiCl   

4Fe ZnSO   3Zn AuCl    

 

4. При электролизе соли трехвалентного металла при силе тока 1,5 А в течение 

30 мин на катоде выделилось 1,071 г металла. Вычислите атомную массу металла. Какой 

это металл? 

5. Вычислите силу тока при электролизе, если за 45 мин выделилось серебро 

из 170 мл 0,2н раствора AgNO3. 

6. При электролизе водного раствора соли значение pH в приэлектродном 

пространстве одного из электродов возросло. Раствор какой соли подвергался электро-

лизу? Составьте схему электролиза этой соли. 
 

Варианты Соли 

1 KCl, NaNO3, Cu(NO3)2 

2 ZnSO4, ZnCl2, AgNO3 

3 Co(NO3)2, NaF, Li2S 

4 Pb(NO3)2, MnCl2, Na2SO4 

5 KJ, CuSO4, Ba(NO3)2 
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7. При электролизе водного раствора соли значение pH в приэлектродном про-

странстве одного из электродов понизилось. Раствор какой соли подвергался электро-

лизу? Составьте схему электродиза этой соли. 

 

Варианты Соли 

1 K2SO4, MgBr2, Zn(NO3)2 

2 LiCl, Al(NO3)3, CoSO4 

3 NaJ, CuCl2, CuSO4 

4 ZnSO4, KCl, CuBr2 

5 KF, Cu(NO3)2, NaCl 

 

8. При электролизе раствора CuSO4 на аноде выделилось 168 см3 газа (н.у.). 

Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на электродах, и вычисли-

те, какая масса меди выделилась на катоде.  

9. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на электродах 

при электролизе раствора КОН. Чему равна сила тока, если в течение 1 ч 15 мин 20 с 

на аноде выделилось 6,4 г газа? Сколько литров газа (н.у.) выделилось при этом на 

катоде? 

10. Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на угольных 

электродах при электролизе раствора AgNO3. Если электролиз проводить с серебряным 

анодом, то его масса уменьшается на 5,4 г. Определите расход электричества при этом. 

11. В каком направлении самопроизвольно протекает реакция  

2 3
4 2 26 14 2 3 7CrO J H Cr J H O        ,  

если     
3

2
4

0 1,33
Cr

CrO





   В, 

2

0

2
0,53

J
J


   В. 

12. Одним из известных способов защиты металлов от коррозии является нанесе-

ние на защищаемую поверхность тонкого слоя другого металла. Одним из таких способов 

является никелирование – покрытие образца тонким слоем никеля с помощью процесса 

электролиза. Металлический цилиндр радиусом 17 мм и высотой 26 см необходимо 

покрыть слоем никеля толщиной 100 мкм. Какое время необходимо для проведения 

электролиза, если выход по току равен 88%, а плотность никеля составляет 8,9 г/см3? 

13. Расставьте коэффициенты в следующих окислительно-восстановительных 

реакциях: 

3 3 2 2 2( )Cu HNO Cu NO NO H O    ; 

3 3 2 4 3 2( )Mg HNO Mg NO NH NO H O    ; 

2 3 2Cl NaOH NaCl NaClO H O    ; 

2 2 4 2PbS H O PbSO H O   ; 

2 2 3 2S NaOH Na S Na SO H O    ; 

2 4 2 2 2K MnO HCl Cl KCl MnCl H O     ; 

4 2 4 4 2 4 4 2Zn KMnO H SO ZnSO K SO MnSO H O      ; 
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2 2 7 3 2 3 3 3 2( )K Cr O KJ HNO J KNO Cr NO H O      ; 

3 2 4 2 2 4 2KJ KJO H SO J K SO H O     ; 

3 3 2 2( )CuS HNO Cu NO S NO H O     ; 

2 2 4 4 2PbO Pb H SO PbSO H O    ; 

2 2 2 3( ) ( )Fe OH O H O Fe OH   ; 

3( ) 2 3 4kP HNO H O H PO NO    . 
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Приложение 1 

НАЗВАНИЯ ВАЖНЕЙШИХ КИСЛОТ И ИХ СОЛЕЙ 
 

Кислота 
Название 

Кислота 
Название 

кислоты соли кислоты соли 

2HAlO  метаалюминиевая метаалюминат 2 4H CrO  хромовая хромат 

3HAsO  метамышьяковая метаарсенат 2 2 7H Cr O  двухромовая дихромат 

3 4H AsO  ортомышьяковая ортоарсенат HJ  иодоводород иодид 

2HAsO  метамышьяковистая метаарсенит HOJ  иодноватистая гипоиодит 

3 3H BO  ортоборная ортоборат 3HJO  иодноватая иодат 

HBr  бромоводород бромид 4HMnO  марганцовая перманганат 

HOBr  бромноватистая гипобромит 2 4H MnO  марганцовистая манганат 

3HBrO  бромноватая бромат 2HNO  азотистая нитрит 

HCOOH  муравьиная формиат 3HNO  азотная нитрат 

3CH COOH  уксусная ацетат 3HPO  метафосфорная метафосфат 

HCN  циановодород цианид 3 4H PO  ортофосфорная ортофосфат 

2 3H CO  угольная карбонат 3 3H PO  фосфористая фосфит 

2 2 4H C O  щавелевая оксолат 2H S  сероводород судьфид 

HCl  хлороводород хлорид 2 3H SO  сернистая сульфит 

HOCl  хлорноватистая гипохлорит 2 4H SO  серная сульфат 

2HOCl  хлористая хлорит 2 2 3H S O  тиосерная тиосульфат 

3HOCl  хлорноватая хлорат 2 3H SiO  кремниевая силикат 

4HOCl  хлорная перхлорат    
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Приложение 2 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА ПРОСТЫХ ВЕЩЕСТВ И СОЕДИНЕНИЙ 
В ВОДНЫХ РАСТВОРАХ [1] 

 

Вещество 
оН298f  

кДж/моль 

oS298  

Дж/(мольК) 

оG298f  

кДж/моль 
Вещество 

оН298f  

кДж/моль 

oS298  

Дж/(мольК) 

оG298f  

кДж/моль 

Br2 (г) 30,91 245,37 0 СО (г) –110,5 197,55 –197,15 
Сграфит 0 5,74 0 СО2 (г) –393,51 213,66 –394,37 
Cl2 (г) 0 222,98 0 СОCl2 (г) –219,50 283,64 –205,31 
Cr (тв) 0 23,64 0 СОS (г) –141,70 231,53 –168,94 
Cu (тв) 0 33,14 0 СaО (тв) –635,09 38,07 –603,46 

Fe- 0 27,15 0 Сa(ОН)2 (тв) –985,12 83,39 –897,52 

Ge(кр) 0 31,09 0 СaCО3 (тв) –1206,83 91,71 –1128,35 
Н2 (г) 0 130,52 0 СaF2 (тв) –1214,6 68,9 –1161,9 
J2 (тв) 0 116,14 0 Сa3N2 (тв) –431,8 105,0 –368,6 
J2 (г) 62,43 260,60 19,37 Сr2О3 (тв) –1140,56 81,17 –1058,97 
Мо (кр) 0 28,62 0 СrО3 (тв) –590,36 73,22 –513,44 
О2 (г) 0 205,04 0 CuCl2 (тв) –205,85 108,07 –161,71 
Pb (тв) 0 64,81 0 СuО (тв) –162,0 42,6 –129,9 
Pb (ж) 4,77 – - FeO (тв) –264,85 60,75 –244,30 
Sb (кр) 0 45,69 0 FeS (кр) –100,42 60,29 –100,78 
Sn (б) 0 51,55 0 Fe2O3 (тв) –822,16 87,45 –740,34 
Sn (ж) 7,03 – - Fe3O4 (тв) –1117,13 146,19 –-1014,17 
W (кр) 0 32,64 0 HBr (г) –36,38 198,58 –53,43 
Zn (кр) 0 41,63 0 HCl (г) –92,31 186,79 –95,30 
Al2O3 (тв) –1676,0 50,9 –1582,0 HJ (г) 26,36 206,48 1,58 
H2O (тв) – 291,85 (39,33) – SO2Cl2 (г) –363,17 311,29 –321,49 
H2O (ж) – 285,83 69,95 –237,23 SnO2 (тв) –580,74 52,30 –519,83 
H2O (г) –241,81 188,72 –228,61 SnS (тв) –110,17 76,99 49,25 
H2O2 (ж) – 187,86 109,60 –120,52 SbCl3 (тв) –381,16 183,26 –322,45 
H2O2 (г) – 135,88 234,41 –105,74 SbCl3 (г) –311,96 338,49 –299,54 
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Окончание приложения 2 

Вещество 
оН298f  

кДж/моль 

oS298  

Дж/(мольК) 

оG298f  

кДж/моль 
Вещество 

оН298f  

кДж/моль 

oS298  

Дж/(мольК) 

оG298f  

кДж/моль 

H2S (г) –20,60 205,70 –33,50 Sb2O3 (тв) –715,46 132,63 –636,06 
GeО2 (тв) –580,15 39,71 –521,59 SnO (тв) –285,98 56,48 –256,88 
MgО (тв) –601,49 27,07 –569,27 SnO (г) 20,85 232,01 –2,39 
MgCО3 (тв) –1095,85 65,10 –1012,15 ZnСО3 (тв) –812,53 80,33 –730,66 
Mg(OН)2 (т) –924,66 63,18 –836,75 Zn(OН) (тв) –645,43 76,99 –555,92 
MgSO4 (тв) –1287,49 91,55 –1173,25 ZnO (тв) –348,11 43,51 –318,10 
MgCl2 (тв) –644,8 89,54 –595,30 ZnS (тв) –205,018 57,66 –200,44 
NH3 (г) –46,19 192,66 –16,48 СН4 –74,85 186,27 –50,85 
NH4Cl (тв) –315,39 95,81 –203,22 C2Н2 226,75 200,82 209,21 
NO (г) 91,26 210,64 87,58 C2Н6 –84,67 229,49 –32,93 
NO2 (г) 34,19 240,06 52,29 С2Н4 52,28 219,45 68,14 
N2O4 (г) 11,11 304,35 99,68 C3Н6 20,41 266,94 62,70 
PCl3 (г) –287,02 311,71 –267,98 С3Н8 –103,85 269,91 –23,53 
PCl5 (г) –374,89 364,47 –318,36 C4Н10 –126,15 310,12 –17,19 
PbCl2 (тв) –359,82 135,98 –315,56 С6Н14 –167,19 388,40 –0,32 
PbО (тв) –217,61 68,70 –188,20 С6Н6 82,9 269,2 129,7 
PbО2 (тв) –276,56 71,92 –217,55 СН3Br –37,66 245,81 –28,18 
PbS (тв) –100,42 91,21 –93,77 С2Н5OH (г) –234,80 281,34 –174,15 
SO2 (г) –296,92 248,07 –300,21 СН3СOH (г) –166,0 264,20 –132,95 
SO3 (г) –395,85 256,69 –371,17 С6Н12O6 –1273,0 – –919,5 
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Приложение 3 
 

КОНСТАНТЫ ДИССОЦИАЦИИ НЕКОТОРЫХ СЛАБЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
В ВОДНЫХ РАСТВОРАХ ПРИ 25 С [1] 

 

Электролит К Электролит К 

Азотистая кислота 2HNO  44 10  Теллуроводород 2H Те ,                         К1 

 К2 

3101,0   

Аммония гидроксид 3 2NH H O   5101,8   11101,0   

Бромноватистая кислота HOBr  92,1 10  Угольная кислота 2 3H CO ,                     К1 

 К2 

7104,5   

Пероксид водорода 2 2H O ,      К1 122,6 10  11104,7   

Ортоборная кислота 3 3H BO ,   К1 105,8 10  УКСУСНАЯ кислота 3CH COOH  5101,8   

Кремниевая кислота 2 3H SiO ,  К1 

 К2 

10102,2   хлорноватистая кислота HOCl  8105,0   

12101,6   Хлоруксусная кислота 2CH ClCOOH  3101,4   

Муравьиная кислота HCOOH  4101,8   Ортофосфорная 3 4H PO ,                         К1 

 К2 

 К3 

3107,5   

Серная кислота 2 4H SO ,            К2 2101,2   8106,3   

Сернистая кислота 2 3H SO ,       К1 

 К2 

2101,6   12101,3   

8106,3   Фтороводород HF  4106,6   

Сероводород 2H S ,                     К1 

 К2 

8106,0   Циановодород HCN  10107,9   

14101,0   Щавелевая кислота 2 2 4H C O ,             К1 

К2 

2105,4   

  5105,4   

 



Приложение 4 
 

ПРОИЗВЕДЕНИЕ РАСТВОРИМОСТИ НЕКОТОРЫХ МАЛОРАСТВОРИМЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
ПРИ 25 С [1] 

 

Электролит К Электролит К 
AgBr  13106,0   2( )Cu OH  20102,2   

AgCl  10101,8   CuS  35106,0   

2 4Ag CrO  12104,0   2( )Fe OH  15101,0   

AgJ  16101,1   3( )Fe OH  38103,8   

2Ag S  50106,0   FeS  18105,0   

2 4Ag SO  5102,0   HgS  52101,6   

3BaCO  9105,0   MnS  10102,5   

4BaCrO  10101,6   2PbBr  6109,1   

4BaSO  10101,1   2PbCl  5102,0   

3CaCO  9105,0   4PbCrO  14101,8   

2 4CaC O  9102,0   2PbJ  9108,0   

2CaF  11104,0   PbS  27101,0   

4CaSO  4101,3   4PbSO  8101,6   

3 4 3( )Ca PO  29101,0   4SrSO  7103,2   

2( )Cd OH  14102,0   2( )Zn OH  17101,0   

CdS  27107,9   ZnS  24101,6   
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Приложение 5 

 

СТАНДАРТНЫЕ ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ о  В ВОДЕ 

ПРИ 25 С [1] 
 

Электрод Реакция о , эВ 

3 ,Al Al  3 3Al e Al    -1,66 

2 ,Zn Zn  2 2Zn e Zn    -0,763 

2 ,Fe Fe  2 2Fe e Fe    -0,440 

2 ,Cd Cd  2 2Cd e Cd    -0,403 

2 ,Co Co  2 2Co e Co    -0,270 

2 ,Ni Ni  2 2Ni e Ni    -0,240 

2 ,Sn Sn  2 2Sn e Sn    -0,140 

2 ,Pd Pd  aA bB cC dD    -0,126 

aA bB cC dD    2 2Cd e Cd    0,000 

2 ,Cu Cu  2 2Cu e Cu    +0,337 

,Cu Cu  Cu e Cu    +0,521 

,Ag Ag  Ag e Ag    +0,799 

2 ,Hg Hg  2 2Hg e Hg    +0,854 

3 ,Au Au  3 3Au e Au    +1,500 

2 ,Pu Pu  2 2Pu e Pu   . +2,030 

 

( )
Ea

E E E Ea a a aRT
RT RT

Ea

RT

k A e
e e

k

A e

     



 
  

  
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