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ВВЕДЕНИЕ 
 

Дисциплина «Химия» входит в блок «Математический и естественно 
научный цикл», базовая часть. Дисциплина изучается в 1-м семестре.  
В результате изучения дисциплины «Химия» студенты должны обла-

дать таким составом химических знаний и умений, которые достаточны 
для дальнейшего изучения других общенаучных, общетехнических и 
специальных дисциплин. 
Основной вид учебных занятий студентов заочного обучения – само-

стоятельная работа над учебным материалом. В курсе химии она слага-
ется из следующих элементов:  

• посещение лекционных занятий в рамках установочной сессии;  
• изучение дисциплины по учебникам и учебным пособиям; индиви-

дуальные консультации;  
• выполнение контрольной работы;  
• выполнение лабораторных работ и представление отчетов по ним;  
• выполнение индивидуальных заданий для практических занятий; 
• сдача экзамена (или зачета) по всему курсу (допускаются студенты, 

которые выполнили контрольную работу и представили по ней отчет).  
Настоящее учебное пособие составлено в соответствии с действую-

щей программой и призвано помочь студентам заочного обучения при 
самостоятельном изучении курса, а также пособие поможет студентам 
освоить матерал на практических занятиях и выполнить индивидуаль-
ные задания контрольной работы и практического занятия. Темы прак-
тического занятия выбирает преподаватель в соответствии с програм-
мой направления. 
Студент заочной формы обучения должен выполнить контрольную 

работу по своему варианту, состоящему из 13 заданий. Номер варианта 
определяется по двум последним цифрам номера студенческого билета.  

Например, номер студенческого билета ЭЭ12-СТР(Б)-538, две по-
следние цифры 38, им соответствует вариант контрольного задания 38.  
К выполнению контрольной работы рекомендуется приступить только 

тогда, когда будет усвоена необходимая часть курса и проработаны ме-
тодические указания к решению типовых задач по соответствующим те-
мам, приведенным в данном пособии. 
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МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ ПО НАПИСАНИЮ  
И ОФОРМЛЕНИЮ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ И ОТЧЕТОВ   

 
В плане работы студентов заочного отделения – лекции, лаборатор-

ные и практические занятия, которые студент обязан посетить. После 
изучения материала на практических и лабораторных занятиях студент 
должен предоставить преподавателю: выполненное задание по практи-
ческому занятию и отчет к лабораторной работе.  
Студент вуза должен не только правильно выполнять предложенные 

ему задания, но и научиться их правильно оформлять.  
Выполненные задания по практическим занятиям оформляются 

отдельно в тетради. Первая страница заглавная (титульная), и на ней 
указывается название организации, вуз, кафедра, дисциплина, номер 
варианта, ФИО студента, номер шифра его зачетной книжки и ФИО пре-
подавателя (см. прил. 1). Перед каждым заданием пишутся тема, усло-
вие и выполнение. Если студент не успевает выполнить и оформить за-
дания на занятиях, то они сдаются вместе с контрольной работой в од-
ной тетради или на формате А4. 

Контрольная работа выполняется в обычной школьной тетради, 
пишется от руки или на формате А4 в печатном виде с одной стороны 
(при этом уравнения реакций и формулы могут быть вписаны в 
текст от руки).  
Контрольная работа по химии должна быть оформлена в соответст-

вии с требованиями: 
• В начале контрольной работы необходимо указать номера всех 

контрольных заданий своего варианта. Работа, выполненная не по 
своему варианту, преподавателем не рассматривается и не за-
считывается. 

• Задания следует выполнять в том порядке, в каком они предлага-
ются в данном пособии. Перед началом выполнения каждого задания 
необходимо привести условия задания в том виде, в каком они изложе-
ны в методическом пособии. Без представленного условия работа 
не принимается и не засчитывается как выполненная.  

• При решении задач нужно приводить весь ход решения: от исполь-
зованной формулы до подстановки данных. Решения задач в контроль-
ной работе должны быть короткими, но четко обоснованными, за исклю-
чением тех случаев, когда по существу вопроса такая мотивировка не 
требуется, например, когда нужно составить электронную формулу ато-
ма, написать уравнение реакции и т.п. 

• Работа должна быть датирована, подписана студентом и пред-
ставлена на рецензирование не позднее, чем за 7–10 дней до начала 
текущей сессии. Студент, сдавший работу в день или накануне экза-
мена (зачета), к экзамену (зачету) не допускается. 
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• Контрольная работа, выполненная не в соответствии с данными 
требованиями, преподавателем не рассматривается и не засчитывается.  
Если контрольная работа не зачтена, то ее нужно доработать в соот-

ветствии с указаниями рецензента и представить на повторное рассмот-
рение вместе с незачтенной работой. Исправлять следует на дополни-
тельных листах в конце работы, а не в рецензированном тексте. 

Отчет по лабораторным работам сдается после проделанной 
работы, оформляется в тетради или на формате А4 (прил. 1). В отчете 
указываются тема, цель, основные понятия, название опыта, необходи-
мые уравнения реакций, наблюдения и вывод. 
После выполнения лабораторной работы на титульном листе необ-

ходимо получить роспись преподавателя, без которой выполненная ра-
бота не засчитывается. 
По всем вопросам, которые возникают у студента при написании кон-

трольной работы, выполнении практических и лабораторных заданий, 
обращаться к своему преподавателю в часы консультаций или дежур-
ному преподавателю по расписанию кафедры. Всю необходимую ин-
формацию можно узнать по телефону кафедры или на стенде кафедры, 
аудитория 3526. 

 
 

КРАТКОЕ СОДЕРЖАНИЕ ДИСЦИПЛИНЫ  
 
Основные понятия и законы химии. Строение атома. ПСЭ. Химиче-

ская связь. Строение с свойства твердого вещества. Энергетика хими-
ческих процессов. Энергетические эффекты химических процессов. 
Внутренняя энергия и энтальпия. Термохимия. Закон Гесса. Энтальпия 
образования химических соединений. Энтропия и энергия Гиббса, их 
изменения при химических процессах. Условия самопроизвольного про-
текания реакции. Скорость химических реакций и ее зависимость от кон-
центрации и температуры. Константа скорости. Скорость гетерогенных 
химических реакций. Методы ускорения реакций. Растворы, основные 
понятия, способы выражения концентрации. Растворимость. Общие 
свойства растворов. Свойства растворов электролитов. Электрохимиче-
ские процессы. Коррозия металлов и сплавов. Методы защиты от корро-
зии. Электролиз. ВМС. Ф/Хим. методы анализа. 

 
Примерное содержание лекционных занятий 

 
Строение атома  
Квантово-механическая модель атома. Квантовые числа. Атомные 

орбитали. Принцип Паули. Правила и порядок заполнения атомных  
орбиталей. Строение многоэлектронных атомов. 
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ПСЭ Д.И. Менделеева 
Взаимосвязь строения и свойств атомов элементов Периодическая 

система с позиций строения атома. Периодичность свойств химических 
элементов. Характеристика элемента по положению в ПСЭ. Характери-
стика элемента по положению в ПС Д.И. Менделеева. 

Энергетика химических процессов 
Энергетические эффекты химических процессов. Внутренняя энергия 

и энтальпия. Термохимия. Закон Гесса. Энтальпия образования химиче-
ских соединений. Энтропия и энергия Гиббса, их изменения при химиче-
ских процессах. Условия самопроизвольного протекания реакций. 

Химическая кинетика и равновесие 
Скорость химических реакций и ее зависимость от концентрации и 

температуры. Константа скорости. Скорость гетерогенных химических 
реакций. Методы ускорения реакций. Гомогенный и гетерогенный ката-
лиз. Условия химического равновесия. Константа равновесия и ее связь 
с термодинамическими функциями. Принцип Ле-Шателье. Равновесие в 
гетерогенных системах.  

Свойства растворов электролитов 
Электролитическая диссоциация. Свойства растворов электролитов.  

Активность. Сильные и слабые электролиты. Электролитическая диссоциа-
ция, константа диссоциации. Ионные реакции в растворах электролитов. 

Основы электрохимии 
Понятия об электродном потенциале. Типы электродов. Основы элек-

трохимии. Типы электродов. Электродные потенциалы. Гальванические 
элементы. ЭДС и ее измерение, Уравнение Нернста. Коррозия и защита. 

 
Примерное содержание лабораторных занятий 

 
Классы неорганических соединений 
Классификации неорганических соединий их свойства. 
Электролитическая диссоциация 
Реакции в растворах электролитов. Особенности протекания реакций 

в растворах электролитов. Составление ионно-молекулярных уравнений 
реакций. Водородный показатель. 
Гидролиз солей. Виды гидролиза. Константа гидролиза. Смещение 

равновесия. 
Энергетика химических процессов 
Энергетические эффекты химических процессов. Внутренняя энергия 

и энтальпия. Термохимия. Закон Гесса. Энтальпия образования химиче-
ских соединений. Энтропия и энергия Гиббса, их изменения при химиче-
ских процессах. Условия самопроизвольного протекания реакций. 

Кинетика и химическое равновесие 
Зависимость скорости от природы вещества, концентрации, темпера-

туры. Обратимость химических процессов. Химическое равновесие. 
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Восстановительная активность металлов 
Определение активности металлов по отношению к кислотам и рас-

творам солей. 
Электрохимические процессы 
Условие протекания электрохимических процессов. 
Защита металлов от коррозии 
Защитные покрытия, металлические покрытия. Электрохимическая 

защита. 
 

Примерное содержание практических занятий 
 
Строение атома 
Квантово-механическая модель атома, Квантовые числа. Атомные 

орбитали. Принцип Паули. Правила и порядок заполнения атомных  
орбиталей. Строение многоэлектронных атомов. 

ПСЭ Д.И. Менделеева 
Взаимосвязь строения и свойств атомов элементов Периодическая 

система с позиций строения атома. Периодичность свойств химических 
элементов. Характеристика элемента по положению в ПСЭ. Характери-
стика элемента по положению в ПС Д.И. Менделеева. 

Химическая связь  
Разновидность химической связи. 
Строение вещества. Кристаллы 
Свойства веществ от типа связей. 
Общие свойства растворов 
Общие свойства растворов. Закон Рауля. Осмотическое давление. 

Свойства растворов не электролитов. Способы выражения концентрации. 
Электролиз 
Электролиз с нерастворимыми и растворимыми анодами. Примене-

ние закона Фарадея. 
 

Перечень форм аттестации 
 
Аттестация знаний студентов проводится с целью определения сте-

пени усвоения ими теоретических и практических разделов курса, опре-
деления эффективности использования различных технических средств 
обучения, а также выявления общего уровня развития студента. 

Рубежный контроль – экзамен или зачет по плану направления. 
Рубежный контроль может проводиться в традиционной форме (по 

билетам) или по тестам (на усмотрение преподавателя). 
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Вопросы к рубежному контролю по дисциплине «Химия»  
для студентов ИИФО 

 
Основные понятия 
1. Химия как предмет естествознания. Предмет и задачи химии. 

Атомно-молекулярное учение о строении вещества. 
2. Основные понятия химии: моль, молярная масса, эквивалент, мо-

лярная масса Эквивалента вещества. Закон эквивалентов. 
Термохимия 
3. Энергетические эффекты химических реакций. Внутренняя энер-

гия. Энтальпия. Первый закон термодинамики. 
4. Энтальпия образования сложного вещества. Законы термохимии. 
5. Энтропия, изменение при химических процессах, расчет энтропии 

химических реакций. 
6. Энергия Гиббса, ее применения при химических процессах. Усло-

вие самопроизвольного протекания химических реакций. II закон термо-
динамики. 

Химическая кинетика и химическое равновесие 
7. Скорость гомогенных и гетерогенных реакций. Зависимость скоро-

сти реакции от концентрации реагирующих веществ. 
8. Зависимость скорости реакций от природы реагирующих веществ и 

температуры (правило Вант-Гоффа, энергия активации). 
9. Обратимые и необратимые химические реакции. Химическое рав-

новесие Константа равновесия.  
10. Условия химического равновесия. Константа химического равно-

весия гомогенных и гетерогенных систем. 
11. Смещение химического равновесия. Принцип Ле-Шателье. 
Строение атома 
12. Современное представление о строение атома и элементарных 

частицах. Протонно-нейтронная теория строения атомного ядра. Изото-
пы, изобары.  

13. Квантово-механическая модель атома. Двойственная природа 
электрона. Квантовые числа. Атомные электронные орбитали. Принцип 
Паули. Правило Гунда. 

14. Строение многоэлектронных атомов. Правила и порядок заполне-
ния атомных орбиталей электронами. Правило Клечковского. 

Периодическая система элементов (ПСЭ) 
15. Периодическая система Д.И. Менделеева. Физический смысл пе-

риодов и групп. Изменение свойств элементов по периодам и группам. 
16. Окислительно-восстановительные свойства нейтральных атомов: 

металлы, неметаллы, инертные элементы. (Энергия ионизации, сродст-
во к электрону, электроотрицательность). Изменение свойств атомов по 
периодам и группам ПСЭ. 
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Химическая связь 
17. Химическая связь по методу валентных связей. Основные харак-

теристики. 
18. Образование химической связи по методу молекулярных орбиталей. 
19. Типы химических связей и типы молекул. 
20. Виды ковалентной связи. Ионная связь. Примеры и свойства ве-

ществ. 
21. Направленность ковалентной связи (σ и π-связи), гибридизация 

атомных электронных орбиталей, формы молекул. 
Строение веществ 
22. Агрегатное состояние вещества. Свойства аморфных и кристал-

лических веществ. 
23. Определение кристаллической решетки, ее свойства. 
24. Типы кристаллов их свойства. Понятие о металлической связи. 
25. Зонная теория строения твердого тела: проводники, полупровод-

ники, изоляторы. 
26. Дефекты реальных кристаллов. Собственная и примесная прово-

димость полупроводников. 
Растворы 
27. Растворы (общие понятия). Теория процессов растворения.  

Термодинамика растворения. 
28. Способы выражения концентрации растворов. 
29. Общие свойства растворов. 
30. Свойств водных растворов электролитов. Сильные и слабые 

электролиты Степень диссоциации. Константы диссоциации.  
31. Гидролиз солей. Виды гидролиза, способы усиления. 
32. Дисперсные системы. Классификация. Способы получения коллоид-

ных растворов. Свойства. Устойчивость коллоидных растворов, коагуляция. 
Химия элементов 
33. Распространенность металлов в земной коре. Классификация ме-

таллов, зависимость их свойств от положения в ПСЭ Д.И. Менделеева. 
34. Основные физические и химические свойства металлов. Отноше-

ние металлов к кислороду воздуха, воде, кислотам, щелочам. 
35. Основные физические и химические свойства неметаллов. 
Электрохимия 
36. Понятие об электродном потенциале металла. Ряд электрохими-

ческого напряжения металлов, его свойства. Уравнения Нернста. 
37. Гальванический элемент Даниэля-Якоби. Применение гальвани-

ческих элементов. Понятие ЭДС. Типы гальванических элементов. 
38. Типы электродов (I, II, газовые, окислительно-восстановительные). 
39. Электрохимические источники тока. 
40. Электрохимические источники тока: щелочные аккумуляторы. 
41. Устройство и работа свинцового аккумулятора. 
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42. Электролиз. Последовательность электродных процессов. Элек-
тролиз с нерастворимыми и растворимыми анодами. Законы Фарадея. 

43. Электролиз. Практическое применение при получении чистых ме-
таллов, гальванопокрытий, электрохимическая обработка металлов и др. 
(примеры). 

Коррозия металлов и защита от коррозии 
44.  Виды коррозии. Коррозия металлов. 
45. Виды электрохимической коррозии металлов с водородной и ки-

слородной деполяризацией катода. 
46. Методы защиты металлов от коррозии. 
47. Высокомолекулярные вещества (строение, получение, свойства). 
 

Задачи по следующим разделам курса «Химия» 
 

1. Эквивалент. Закон эквивалентов. 
2. Расчеты термодинамических функций химических реакций. 
3. Химическая кинетика и равновесие. 
4. Окислительно-восстановительные реакции. 
5. Восстановительная активность металлов. 
6. Гальванические элементы. 
7. Электролиз. 
8. Коррозия металлов, методы защиты металлов от коррозии. 
9. Способы выражения концентрации. 
 
 

ВАРИАНТЫ КОНТРОЛЬНЫХ ЗАДАНИЙ 
 
Каждый студент выполняет вариант контрольных заданий, обозначен-

ный двумя последними цифрами номера студенческого билета (таблица). 
 

Таблица 
Варианты  

 
Номер  
варианта Номера заданий 

01 1, 31, 61, 91, 121, 151, 181, 211, 241, 261, 291, 321, 351 
02 2, 32, 62, 92, 122, 152, 182, 212, 242, 262, 292, 322, 352 
03 3, 33, 63, 93, 123, 153, 183, 213, 243, 263, 293, 323, 353 
04 4, 34, 64, 94, 124, 154, 184, 214, 244, 264, 294, 324, 354 
05 5, 35, 65, 95, 125, 155,185, 215, 245, 265, 295, 325, 355 
06 6, 36, 66, 96, 126, 156, 186, 216, 246, 266, 296, 326, 356 
07 7, 37, 67, 97, 127, 157, 187, 217, 247, 267, 297, 327, 357 
08 8, 38, 68, 98, 128, 158, 188, 218, 248, 268, 298, 328, 358 
09 9, 39, 69, 99, 129, 159, 189, 219, 249, 269, 299, 329, 359 
10 10, 40, 70, 100, 130, 160, 190, 220, 250, 270, 300, 330, 360 
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Продолжение таблицы 
 

Номер  
варианта Номера заданий 

11 11, 41, 71, 101, 131, 161, 191, 221, 251, 271, 301, 331, 361 
12 12, 42, 72, 102, 132, 162, 192, 222, 252, 272, 302, 332, 362 
13 13, 43, 73, 103, 133, 163, 193, 223, 253, 273, 303, 333, 363 
14 14, 44, 74, 104, 134, 164, 194, 224, 254, 274, 304, 334, 364 
15 15, 45, 75, 105, 135, 165, 195, 225, 255, 275, 305, 335, 365 
16 16, 46, 76, 106, 136, 166, 196, 226, 256, 276, 306, 336, 366 
17 17, 47, 77, 107, 137, 167, 197, 227, 257, 277, 307, 337, 367 
18 18, 48, 78, 108, 138, 168, 198, 228, 258, 278, 308, 338, 368 
19 19, 49, 79, 109, 139, 169, 199, 229, 259, 279, 308, 339, 369 
20 20, 50, 80, 110, 140, 170, 200, 230, 260, 280, 310, 340, 370 
21 21, 51, 81, 111, 141, 171, 201, 231, 242, 281, 311, 341, 371 
22 22, 52, 82, 112, 142, 172, 202, 231, 243, 282, 312, 342, 372 
23 23, 53, 83, 113, 143, 173, 203, 233, 244, 283, 313, 343, 373 
24 24, 54, 84, 114, 144, 174, 204, 234, 245, 284, 314, 344, 374 
25 25, 55, 85, 115, 145, 175, 205, 235, 246, 286, 315, 345, 375 
26 26, 56, 86, 116, 146, 176, 206, 236, 247, 287, 316, 346, 376 
27 27, 57, 87, 117, 147, 177, 207, 237, 248, 288, 317, 347, 377 
28 28, 58, 88, 118, 148, 178, 208, 238, 249, 290, 318, 348, 378 
29 29, 59, 89, 119, 149, 179, 209, 239, 250, 265, 319, 349, 379 
30 30, 60, 90, 120, 150, 180, 210, 240, 251, 266, 320, 350, 380 
31 2, 31, 62, 93, 124, 161, 200, 215, 252, 267, 292, 326, 357 
32 3, 32, 63, 94, 125, 162, 201, 216, 253, 268, 293, 327, 358 
33 4, 33, 64, 95, 126, 163, 202, 217, 254, 269, 294, 328, 359 
34 5, 34, 65, 96, 127, 164, 203, 218, 255, 270, 295, 329, 360 
35 6, 35, 66, 97, 128, 165, 204, 219, 256, 271, 296, 330, 361 
36 7, 36, 67, 98, 129, 166, 205, 220, 257, 272, 297, 331, 362 
37 8, 37, 68, 99, 130, 167, 206, 221, 258, 273, 298, 332, 363 
38 9, 38, 69, 100, 131, 168, 207, 222, 259, 274, 299, 333, 364 
39 10, 39, 70, 101, 132, 169, 207, 223, 260, 275, 300, 334, 365 
40 11, 40, 71, 102, 133, 170, 209, 224, 241, 276, 301, 335, 366 
41 12, 41, 72, 103, 134, 171, 210, 225, 242, 277, 302, 336, 367 
42 13, 42, 73, 104, 135, 172, 181, 226, 243, 278, 303, 337, 368 
43 14, 43, 74, 105, 136, 173, 182, 227, 244, 279, 304, 338, 369 
44 15, 44, 75, 106, 137, 174, 183, 228, 245, 280, 305, 339, 370 
45 16, 45, 76, 107, 138, 175, 184, 229, 246, 281, 306, 340, 371 
46 17, 46, 77, 108, 139, 176, 185, 230, 247, 282, 307, 341, 372 
47 18, 47, 78, 109, 140, 177, 186, 231, 248, 285, 308, 342, 373 
48 19, 48, 79, 110, 141, 178, 187, 232, 248, 284, 309, 343, 374 
49 20, 49, 80, 111, 142, 179, 188, 233, 250, 285, 310, 344, 375 
50 21, 50, 81, 112, 143, 180, 189, 234, 251, 286, 311, 345, 376 
51 22, 51, 82, 113, 144, 151, 190, 235, 252, 287, 312, 346, 377 
52 23, 52, 83, 114, 145, 152, 191, 236, 253, 288, 313, 347, 378 
53 24, 53, 84, 115, 146, 153, 192, 237, 254, 289,314, 348, 379 
54 25, 54, 85, 116, 147, 154, 193, 238, 255, 290, 315, 349, 380 
55 26, 55, 86, 117, 148, 155, 194, 239, 256, 261,316, 350, 351 
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Окончание таблицы 
 

Номер  
варианта Номера заданий 

56 27, 56, 87, 118, 149, 156, 195, 240, 257, 262, 317, 321, 352 
57 28, 57, 88,119, 150, 157, 196, 211, 258, 263, 318, 322, 353 
58 29, 58, 89, 120, 121, 158, 197, 212, 259, 264, 319, 323, 354 
59 30, 59, 90, 91,122, 159, 198, 213, 260, 270, 320, 324, 355 
60 2, 60, 61, 92, 123, 160, 199, 214, 241, 271, 293, 325, 356 
61 3, 32, 62, 93, 124, 161, 200, 215, 242, 272, 294, 326, 357 
62 4, 33, 63, 94, 125, 162, 201, 216, 243, 273, 295, 327, 358 
63 5, 34, 64, 95, 126, 163, 202, 217, 244, 274, 296, 328, 359 
64 6, 35, 65, 96, 127, 164, 203, 218, 245, 275, 297, 329, 360 
65 7, 36, 66, 97, 128, 165, 204, 219, 246, 276, 298, 330, 361 
66 8, 37, 67, 98, 129, 166, 205, 220, 247, 277, 299, 331, 362 
67 9, 38, 68, 99, 130, 167, 206, 221, 248, 278, 300, 332, 363 
68 10, 39, 69, 100, 131, 168, 207, 222, 249, 279, 301, 333, 364 
69 11, 40, 70, 101, 132, 169, 208, 223, 250, 280, 302, 334, 365 
70 12, 41, 71, 102, 133, 170, 209, 224, 251, 281, 303, 335, 366 
71 13, 42, 72, 103, 134, 171, 210, 225, 252, 282, 304, 336, 367 
72 14, 43, 73, 104, 135, 172, 181, 226, 253, 283, 305, 337, 368 
73 15, 44, 74, 105, 136, 173, 182, 227, 254, 284, 306, 338, 369 
74 16, 45, 75, 106, 137, 174, 183, 228, 255, 285, 307, 339, 370 
75 17, 46, 76, 107, 138, 175, 184, 229, 256, 286, 308, 340, 371 
76 18, 47, 77, 108, 139, 176, 185, 230, 257, 287, 309, 341, 372 
77 19, 48, 78, 109, 140, 177, 186, 231, 258, 288, 310, 342, 373 
78 20, 49, 79, 110, 141, 178, 187, 232, 259, 289, 311, 343, 374 
79 21, 50, 80, 111, 142, 179, 188, 233, 260, 290, 312, 344, 375 
80 22, 51, 81, 112, 143, 180, 189, 234, 241, 261, 313, 345, 376 
81 23, 52, 82, 113, 144, 151, 190, 235, 242, 262, 314, 346, 377 
82 24, 53, 83, 114, 145, 152, 191, 236, 243, 263, 315, 347, 378 
83 25, 54, 84, 115, 146, 153, 192, 237, 244, 264, 316, 348, 379 
84 26, 55, 85, 116, 147, 154, 193, 238, 245, 265, 317, 349, 380 
85 27, 56, 86, 117, 148, 155, 194, 239, 246, 266, 318, 350, 351 
86 28, 57, 87, 118, 149, 156, 195, 240, 247, 267, 319, 321, 352 
87 29, 58, 88, 119, 150, 157, 196, 211, 248, 267, 320, 341, 353 
88 30, 59, 90, 120, 131, 158, 197, 212, 249, 269, 291, 322, 354 
89 1, 60, 71, 110, 132, 159, 198, 213, 250, 270, 292, 323, 355 
90 3, 31,72, 112, 133, 160, 199, 214, 251, 271, 293, 324, 356 
91 4, 32, 73, 113, 134, 171, 200, 215, 252, 272, 294, 325, 377 
92 5, 33, 74, 114, 135, 172, 201, 216, 253, 273, 295, 326, 378 
93 6, 34, 75, 115, 136, 173, 202, 217, 254, 274, 300, 327, 379 
94 7, 35, 76, 116, 137, 174, 203, 218, 255, 275, 311, 328, 380 
95 8, 36, 77, 117, 121, 185, 204, 225, 256, 276, 315, 329, 362 
96 9, 37, 78, 118, 122, 186, 205, 226, 257, 277, 316, 330, 363 
97 10, 38, 79, 120, 123, 177, 206, 227, 258, 278, 317, 331,364 
98 11, 39, 80, 91, 124, 178, 207, 228, 259, 280, 318, 332, 365 
99 12, 40, 81, 92, 125, 179, 208, 229, 260, 281, 319, 333, 366 
00 13, 41, 82, 93, 126, 180, 209, 230, 241, 282, 266, 334, 367 
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1. ОСНОВНЫЕ ПОНЯТИЯ И ЗАКОНЫ ХИМИИ 
 
1.1. Теоретические сведения 
 
1.1.1. Атомно-молекулярное учение о строении вещества 
 
Атомно-молекулярное учение о строении вещества М.В. Ломоно-

сова является одной из основ научной химии. Основные положения 
этого учения были изложены в 1741 г. в работе «Элементы математи-
ческой химии»: 

– большинство веществ состоят из молекул; молекулы различных 
веществ отличаются между собой химическим составом, размерами, 
физическими и химическими свойствами; 

– молекулы находятся в непрерывном движении; между ними суще-
ствует взаимное притяжение и отталкивание. Скорость и характер дви-
жения молекул зависит от агрегатного состояния веществ. Тепловое со-
стояние тел есть результат движения их частиц; 

– при физических явлениях состав молекул остается неизменным, 
при химических они претерпевают качественные и количественные из-
менения, и из одних молекул образуются другие; 

– молекулы состоят из атомов. При химических реакциях атомы, в 
отличие от молекул, не претерпевают качественных изменений. 

 
1.1.2. Химический элемент. Атомная и молекулярная масса. Моль 
 
Атом – наименьшая частица химического элемента, сохраняющая 

все его химические свойства. 
Элемент – это вид атомов с одинаковым зарядом ядра.  
Молекула – нейтральная наименьшая совокупность атомов, обла-

дающая определенным составом и структурой и, как следствие, опреде-
ленными физическими и химическими свойствами. Это наименьшая час-
тица вещества. 
Важной характеристикой атома является его атомная масса, абсо-

лютная величина очень мала, поэтому для практических целей пользу-
ются относительной атомной массой. 

Относительная атомная масса Ar – это масса атома, выраженная в 
атомных единицах массы (а.е.м), она показывает во сколько раз масса 
атома данного элемента тяжелее 1/12 атома углерода 12С: 

1 а.е.м. = 1/12 C12m  = 1/12 ⋅ 1,9927 ⋅ 10–23 = 1,66057 ⋅ 10–24 г. 
Относительная молекулярная масса Mr вещества – масса моле-

кулы, выраженная в атомных единицах массы. 
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В химии с единицами массы и объема применяется единица количе-
ства вещества – моль.  

Моль – это количество вещества, содержащее столько формульных 
единиц, сколько атомов содержится 12 г изотопа углерода 12С. При ис-
пользовании термина «моль» следует указывать частицы (моль моле-
кул, атомов и т.д.). 
Количество частиц в 1 моле любого вещества одно и то же и равно 

6,02 ⋅ 1023. Это число называется числом Авогадро и обозначается NA. 
Количество молей вещества nx, моль, – это физическая величина, 

пропорциональная числу структурных единиц этого вещества: 
 

a

x
X N

Nn = ,     (1.1)  

 

где xN  – число частиц вещества; aN  – число Авогадро. 
Молярная масса Mx, г/моль, – масса одного моль-вещества, числен-

но она равна отношению массы вещества к количеству: 
 

x

x
X n

mМ = ,     (1.2) 

 

где xm  – масса вещества, г; xn  – количество вещества, моль.  
Необходимо различать молярную массу Mx и молекулярную массу Mr, 

выраженную в а.е.м. Если молярная масса Mx выражена в г/моль, то чис-
ленные значения их равны, если молярная масса в кг/моль, то значение 
1000 раз меньше [1,3]. 

Пример. Молекулярная масса соляной кислоты HCl составляет  
36,5 а.е.м, а ее молярная масса MHCl – 36,5 г/моль, или 36,5⋅10–3 кг/моль. 

 
1.1.3. Закон Авогадро 
 
В равных объемах различных газов при одинаковых условиях (тем-

пература и давление) содержится одинаковое число молекул.  
Впоследствии это число было названо числом (константой) Авогадро, 
Na = 6,022 · 1023 моль–1.  
Следствия из закона Авогадро: 
1 моль любого вещества содержит 6,0221 · 1023 число молекул.  
1 моль любого газа при одинаковых условиях занимает постоянный 

объем. Это объем при нормальных условиях (н. у.), т.е. Т = 273 К  и  
р = 101,3 кПа равен 22,4 л/моль (дм3/моль). Данный объем называется 
молярным, и его обозначают 0V .  
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Молярный объем mV  вещества  – это отношение объема вещест-
ва к количеству моль этого вещества: 

 

)(x
m n

VV =
 
= 22,4 дм3/моль,                                 (1.3) 

 

где V  – объем вещества, дм3; n  – количество вещества, моль. 
 
1.1.4. Эквивалент. Закон эквивалентов 
 
Эквивалент Э – это реальная или условная частица вещества, ко-

торая может присоединять, замещать, высвобождать или быть каким-
либо другим способом эквивалентна одному иону водорода в кислотно-
основных реакциях или одному электрону в окислительно-восстанови-
тельных реакциях.  
При определении эквивалента вещества необходимо исходить из 

конкретной реакции. 
Пример: из уравнения реакции O2HSONa SOH  2NaOH 24242 +=+  

следует, что одному иону водорода соответствует одна молекула NaOH  
и одна OH2 , 2

1  молекулы 42SOH  и 2
1  молекулы 42SONa , поэтому  

Э(NaOH) = NaOH, Э( OH2 ) = OH2  – это реальные частицы; Э( 42SOH ) = 
= 2

1
42SOH ; Э( 42SONa ) = 2

1
42 OSNa  – это условные частицы. 

Моль эквивалентов – количество вещества, содержащего 6,022 ⋅ 1023 
эквивалентов. Масса одного моля эквивалентов вещества (элемента) 
называют молярной массой эквивалентов вещества эМ , г/моль.  

Пример: г/моль 40M(NaOH)(NaOH)Мэ == ; 
                г/моль 49 2

98)SOM(H2
1)SOH(М 4242э === ; 

                г/моль 71 2
142)SOM(Na2

1)SONa(М 4242э === . 
Число, обозначающее какая доля от реальной частицы эквива-

лентно одному иону водорода в кислотно-основных реакциях или од-
ному электрону в окислительно-восстановительных реакциях, назы-
вают фактором эквивалентности fэ.  

Пример: в рассмотренных примерах: fэ(NaOH) = 1; fэ( 42SOH ) = 2
1 ;  

fэ( 42SONa ) = 2
1 . 

Закон эквивалентов (И.В. Рихтер, 1809 г.). 
Химические элементы или вещества взаимодействуют друг с дру-

гом в количествах, пропорциональных их эквивалентам: 
  

b

а

)b(Э

)а(Э

b

a
Э
Э

М
М

m
m

== ,     (1.4) 
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где am  и bm  – массы веществ, г; )а(эМ  и )b(эМ  – молярные массы эквива-
лентов веществ, г/моль; аЭ  и bЭ  – эквиваленты веществ, моль. 
Если одно из веществ или оба вещества, вступивших или получив-

шихся в результате реакции, находятся в газообразном состоянии, закон 
эквивалентов принимает вид:  

 

   
)b(Э

)а(Э

b

a
V
M

V
m =      или  

)b(Э

)а(Э

b

a
V
V

V
V = ,   (1.5) 

 

где am  – масса твердого или жидкого вещества, г; )а(ЭМ  – молярная 
масса эквивалента твердого (жидкого) вещества, г/моль; aV , bV  – объем 
газообразного вещества н.у., л; )a(ЭV , )b(ЭV  – молярный объем эквива-
лента газообразного вещества н.у., л/моль (дм3/моль). 

Молярный объем эквивалента вещества ЭV  – это объем, зани-
маемый одним эквивалентом газообразного вещества при нормаль-
ных условиях. 
Поскольку 1 моль любого газа при нормальных условиях занимает 

объем 22,4 л, то молярный объем эквивалента газообразного водорода 
будет равняться 11,2 л/моль, а кислорода – 5,6 л/моль. 
Молярная масса эквивалентов элемента, г/моль, в соединении не 

является величиной постоянной. Она зависит от валентности элемента, 
г/моль, в данном соединении и выражается уравнением 

 

М f
z
MM эЭЭлемента == ,                                       (1.6) 

 

где М – молярная масса элемента, г/моль; z  – валентность элемента в 
данном соединении; fэ – фактор эквивалентности. 
Молярные массы эквивалентов сложных веществ, г/моль, рассчиты-

ваются по следующим формулам: 
 

n
МM кислоты

)КИСЛОТЫ(Э = ,                                   (1.7) 
 

где кислотыМ  – молярная масса кислоты; n  – число атомов водорода, 
вступивших в реакцию: 

 

n
ММ основания

)ОСНОВАНИЯ(Э = ,                               (1.8) 
 

где основанияМ  – молярная масса основания; n  – число гидроксильных 
групп в основании, вступивших в реакцию: 

 

Zn
ММ соли

)СОЛИ(Э = ,       (1.9) 
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где солиМ  – молярная масса соли; n  – число атомов металла, образую-
щего соль; Z – валентность металла. 

 

Z  n
М

М оксида
)ОКСИДА(Э = ,                                 (1.10) 

 

где Моксида – молярная масса оксида; n  – число атомов элемента, обра-
зующего оксид; Z – валентность этого элемента. 

 
1.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Рассчитайте молярную массу эквивалентов серы в соеди-

нениях SH ,SOH ,SO 2422 . 

Решение. Расчет ведем по формуле (1.6):  
а) SO2 – оксид серы, валентность серы в данном соединении равна 4: 

МЭ(S) = 32/ 4 = 8 г/моль; 
б) H2SO4 – серная кислота, валентность серы в данном соединении 

равна 6: 
МЭ(S) = 32/ 6 = 5,33 г/моль; 

в) H2S – сероводород, валентность серы в данном соединении рав-
на 2: 

МЭ(S) = 32/ 2 = 16 г/моль. 
 
Пример 2. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следую-

щих веществ 3223422 O Al,)Mg(NO ,SOH ,Ca(OH) . 
Решение. Са(ОН)2 – гидроксид кальция, основание. Расчет ведем по 

формуле (1.8): 
2)OH(CaМ  = 40 + 2 · (16 + 2) = 76 г/моль. 

Так как в молекуле 2Ca(OH)  имеются две гидроксидные группы ОН, 
то в случае замещения в реакции одной из них n = 1: 

2)OH(CaМэ = 76/1 = 76 г/моль, 
а двух, n = 2  

2)OH(CaМэ  = 76/ 2 = 38 г/моль, 

42SOH  – серная кислота. Расчет ведем по формуле (1.7): 

42SOHM = 2 + 32 + 16 · 4 = 98 г/моль. 
Так как в кислоте два атома водорода, то в случае замещения одного  

n = 1, )SOH( 42
Мэ = 98/1 = 98 г/моль, а двух n = 2, )SOH( 42

Мэ = 98/2 = 49 г/моль; 

23 )Mg(NO  – нитрат магния, соль. Расчет ведем по формуле (1.9): 
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2)NO(Mg 3
M = 24 + 2 · (14 + 16 · 3) = 148 г/моль; n = 1 (количество атомовнов 

металла); Z = 2 (валентность металла) 
23 )NO(MgМэ  = 148/ 2 = 74 г/моль; 

32OAl  – оксид алюминия. Расчет ведем по формуле (1.10):  

32OAlM = 27 · 2 + 16 · 3 = 102 г/моль; n = 2 (количество металла); Z = 3 
(валентность металла) 

)OAl( 32
Мэ = 102 / 6 = 17 г/моль. 

 
Пример 3. При сгорании металла образуется 9,43 г его оксида.  

Молярная масса эквивалента оксида металла равно 17 г/моль. Какая 
масса металла вступала в реакцию? 

Решение. Учитывая, что )МЕТАЛЛА(Э)КИСЛОРОДА(Э)оксида( МММэ += , 

8
8

16M кислородаЭ −=)(  г/моль, можно найти молярную массу эквивалентов 

металла: 9817Мэметалла =−=  г/моль, по закону эквивалентов (1.5) найдем 
количество металла, вступившего в реакцию: mметалла = 9,43 ⋅ 9 / 17 = 4,99 г. 

 
Пример 4. На восстановление 7,09 г оксида двухвалентного металла 

требуется 2,24 дм3 л водорода, н.у. Вычислите молярную массу эквива-
лентов оксида и молярную массу эквивалентов металла. 

Решение. Молярная масса водорода равная 2 г/моль, при н.у. зани-
мает объем 22,4 л, то объем молярной массы эквивалентов водорода  
(1 г/моль) будет равен 22,4 : 2 = 11,2 л.  

По закону эквивалентов (1.5): 
2,11

Мэ
24,2
09,7 МеО= ; 

МеОМэ = 7,09 · 11,2 / 2,24 = 35,45 г/моль. 
Согласно закону эквивалентов МеМэ  = МеОМэ  – )О(Мэ  = 35,45 – 8 =  

= 27,45 г/моль. 
 
Пример 5. Сколько металла, эквивалентная масса которого  

12,16 г/моль, взаимодействует с 310 см3 (мл) кислорода, н.у.? 
Решение. Молярная масса кислорода, равная 32 г/моль, при н.у. за-

нимает объем 22,4 дм3 (л), то объем молярной массы эквивалентов ки-
слорода (8 г/моль) будет 22,4 : 4 = 5,6 л = 5600 мл. 

По закону эквивалентов (1.5) 
22 О

Ме

O

Me
Vэ
Мэ

V
m

= ; 
310
mМе

 
= 

5600
16,12 . 

Отсюда Меm  = 310 · 12,16 : 5600 = 0,673 г. 
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Пример 6. Из 3,85 г нитрата металла получено 1,6 г его гидроксида. 
Вычислите молярную массу эквивалентов металла. 

Решение. Молярная масса эквивалента химического соединения 
равна сумме молярных масс эквивалентов составляющих его частей: 

−

−

+

+
=

ОНМе

NOМе

MeOH

MeNO

МэМэ

МэMэ

m
m

33 . 

Молярная масса эквивалентов иона (катиона, аниона) равна отноше-
нию молярной массе иона к величине заряда иона: 

17Мэ
62Мэ

6,1
85,3

Ме

Ме
+
+

= , 

где )Ме(Мэ  = 15 г/моль. 
 
1.3. Индивидуальные задания 
 
1.  а. Определите молярную массу эквивалентов магния, если из-

вестно, что при сгорании 4,56 г его образуется 7,56 г оксида магния. 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов марганца в соедине-

ниях: Mn(OH)2, KMnO4, Mn2O3. 
2.  а. В хлориде меди (II) содержится 47,26 % меди. Зная, что моляр-

ная масса эквивалентов хлора равна 35,46 моль, определите молярную 
массу эквивалентов меди в этом соединении.  
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов элемента хлора в со-

единениях: Cl2O, HClO2, KClO3. 
3.  а. Определите молярную массу эквивалентов серной кислоты, ес-

ли известно, что 98,08 г ее реагируют с 24,32 г магния, молярная масса 
эквивалентов которого – 12,16 моль. 
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: Cl2O, HClO2, KClO3. 
4.  а. При разложении нагреванием 0,2318 г оксида металла получено 

0,2158 г металла. Определите молярную массу эквивалентов металла.  
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов железа в соединениях: 

Fe2O3, Fe(OH)2, FeS. 
5.  а. На нейтрализацию 0,5358 г кислоты потребовалось 0,5 г щело-

чи, молярная масса эквивалентов которой равна 56,11 моль. Какова мо-
лярная масса эквивалентов кислоты? 
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: HMnO4,  SO3,Sn3(PO4 )2. 
6.  а. При сгорании 5 г металла образуется 9,44 г оксида металла. 

Определите молярную массу эквиваленов металла. 
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: Pb(OH)2, BaO, Ti(NO3)2. 
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7.  а. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г кислорода 
и с 3,17 г одного из галогенов. Определите молярную массу эквивален-
тов галогена. 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов металла в соединени-

ях: Pb(OH)2, BaO, Ti(NO3)2. 
8.  а. Масса 1 л (дм3) кислорода равна 1,4 г. Сколько литров кислоро-

да расходуется при сгорании 21 г магния, молярная масса эквивалентов 
которого равна 12 г/моль. 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов серы в соединениях: 

Na2SO3, SO, H2SO4. 
9.  а. Определите молярные массы эквивалентов металла и серы, 

если 3,24 г металла образует 3,48 г оксида и 3,72 г сульфида. 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов фосфора в соедине-

ниях: Na3PO4, P2O3, HPO3.  
10.  а. При соединении 5,6 г железа с серой образовалось 8,8 г 

сульфида железа. Найти молярную массу эквивалентов железа и его 
эквивалент, если известно, что молярная масса эквивалентов серы 
равна 16 г/моль.  
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: Fe2O3, Fe(OH)2, FeS. 
11.  а. Вычислите атомную массу двухвалентного металла и опреде-

лите, какой это металл, если 8,34 г металла окисляются 0,68 дм3 кисло-
рода (н.у.).  
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: Al2(SO4)3, Ti(OH)3, CO2. 
12.  а. Мышьяк образует два оксида, из которых один содержит  

65,2 % (масс.) As, а другой 75,7 % (масс.) As. Определите молярные 
массы эквивалентов мышьяка в обоих случаях. 
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: Mn(OH)2, KMnO4, Mn2O3. 
13.  а. 1 г некоторого металла соединяется с 8,89 г брома и с 1,78 г 

серы. Найдите эквивалентные массы брома и металла, зная, что моляр-
ная масса эквивалентов серы равна 16 г/моль. 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов металла в соединени-

ях: Pb(OH)2, BaO, Ti(NO3)2. 
14.  а. Определить массу гидросульфата натрия, образующегося 

при нейтрализации серной кислотой раствора, содержащего 8 г гид-
роксида натрия. 
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: Na2SO3, SO, H2SO4. 
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15.  а. Какое количество вещества эквивалента гидроксида кальция 
полностью прореагирует с серной кислотой массой 49 г? 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов углерода в соединени-

ях: CO2, CaCO2, Fe(HCO3)2. 
16.  а. Для растворения 16,8 г металла потребовалось 14,7 г серной 

кислоты. Определите молярную массу эквивалентов металла и объем 
выделившегося водорода (н.у.). 
б. Выразите в молях: 6,02 ∙ 10   молекул CO2; 1,2 ∙ 10   атомов азота; 3,00 ∙ 10   молекул воды. Чему равна молярная масса указанных веществ? 
17.  а. На восстановление 1,8 г оксида металла израсходовано  

883 см3 водорода (н.у.). Вычислите молярную массу эквивалентов окси-
да и металла.  
б. Определите эквивалент и молярную массу эквивалентнтов азота, 

серы и хлора в соединениях NH3, H2S, HCl. 
18.  а. Некоторое количество металла, молярная масса эквивалентов 

которого равна 28 г/моль, вытесняет из кислоты 0,7 дм3 водорода, изме-
ренного при нормальных условиях. Определить массу металла. 
б. Вычислите эквиваленты и эквивалентные массы H2SO4 в реакци-

ях, выраженных уравнениями: H2SO4 + Mg = MgSO4+ H2:  
H2SO4 + KOH = KHSO4 + H2O. 

19.  а. Некоторое количество металла, молярная масса эквивалентов 
которого равна 27,9 г/моль, вытесняет из кислоты 700 см3 водорода 
(н.у.). Определите массу металла.  
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-

ществ: P2O5, MgSO4, Zn(OH)2. 
20.  а. 0,376 г алюминия при взаимодействии с кислотой вытеснили 

0,468 дм3 водорода (н.у.). Определите молярный объем эквивалента 
водорода, зная, что молярная масса эквивалентов алюминия равна 
8,99 г/моль.  
б. Определите эквивалентные массы серы, фосфора и углерода в 

соединениях: P2O5,  H2S, CO2. 
21.  а. При взаимодействии 5,95 г некоторого вещества с 2,75 г хло-

роводорода получилось 4,4 г соль. Вычислите молярные массы эквива-
лентов вещества и образовавшейся соли. 
б. Вычислите эквиваленты и молярные массы эквивалентов Al(OH)  в 

реакциях, выраженных уравнениями: Al(OH)3 + HCl = Al(OH)2Cl + H2O, 
Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O.  

22.  а. 1,6 г кальция и 2,61 г цинка вытесняют из кислоты одинаковые 
количества водорода. Вычислить молярную массу эквивалентов цинка, 
зная, что молярная масса эквивалентов кальция равна 20 г/моль. 
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б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов Мэ следующих ве-
ществ: Cu(OH)2, Cu2O, CuSO4. 

23.  а. В какой массе гидроксида натрия содержится тоже количество 
эквивалентов, что и в 140 г гидроксида калия? 
б. Напишите уравнения реакций гидроксид железа(III) с соляной ки-

слотой, при которых образуется следующие соединения железа: хлорид 
дигидроксожелеза; дихлорид гидроксожелеза; трихлорид железа.  
Вычислите эквивалент и молярную массу эквивалентов гидроксида же-
леза(III) в каждой из этих реакций. 

24.  а. Из 1,35 г оксида металла получается 3,15 г его нитрата.  
Вычислите молярную массу эквивалентов этого металла. 
б. Вычислите эквивалент и эквивалентную массу фосфорной кислоты 

в реакциях образования: гидрофосфата; дигидрофосфата; ортофосфата. 
25.  а. Из 1,3 г гидроксида металла получается 2,85 г его сульфата. 

Вычислите молярную массу эквивалентов этого металла. 
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов (Мэ) следующих ве-

ществ: WO3, Na2WO3, WO2. 
26.  а. Вычислите молярную массу эквивалентов металла, если на вос-

становление 1,017 г его оксида израсходовалось 0,28 дм3 водорода (н.у.). 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов меди и серы в соеди-

нениях: Cu(OH)2, Cu2O, CuSO4.  
27.  а. В 2,48 г оксида одновалентного металла содержится 1,84 г ме-

талла. Вычислите молярную массу эквивалентов металла и его оксида. 
б. Рассчитайте молярные массы эквивалентов (Мэ) следующих ве-

ществ: As2O5, Fe2(SO4)3, Be(OH)2. 
28.  а. Из 3,31 г нитрата металла получается 2,78 г его хлорида.  

Вычислите молярную массу эквивалентов этого металла. 
б. Рассчитайте молярную массу эквивалентов вольфрама в соедине-

ниях: WO3, Na2WO3, WO2. 
29.  а. При окислении 16,74 г двухвалентного металла образовалось 

21,54 г оксида. Вычислите молярные массы эквивалентов металла и 
его оксида. 
б. Вычислите  молярную массу эквивалентов сернистой кислоты в 

реакциях образования: сульфита; гидросульфита. 
30.  а. При взаимодействии 3,24 г трехвалентного металла с кислотой 

выделяется 4,03 дм3 водорода (н.у.). Вычислите молярную массу экви-
валентов металла. 
б. Чему равен эквивалентный объем (н.у.) кислорода, водорода и 

хлора? 
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2. СТРОЕНИЕ АТОМА  
 
2.1. Теоретические сведения 
 
Химические свойства любого элемента определяются строением его 

атома. С исторической точки зрения теория строения атома последова-
тельно разрабатывалась Э. Резерфордом, Н. Бором, Л. де Бройлем,  
Э. Шредингером и т.д. 

Основные свойства и строение ядра  
(теория состава атомных ядер) 

1. Ядра атомов всех элементов (за исключением водорода) состоят 
из протонов и нейтронов. 

2. Число протонов в ядре определяет значение его положительного 
заряда Z. Z  – порядковый номер химического элемента в периодической 
системе Д.И. Менделеева.  

3. Суммарное число протонов и нейтронов – значение его массы, так 
как масса атома в основном сосредоточена в ядре (99,97 % массы ато-
ма). Ядерные частицы – протоны и нейтроны – объединяются под об-
щим названием нуклоны (лат. nucleus, что означает «ядро»). Общее 
число нуклонов соответствует массовому числу, т.е. округленной до 
целого числа его атомной массе А: 

A = N + Z 
Ядра с одинаковыми Z, но различными А называются изотопами. 

Ядра, которые при одинаковом А имеют различные Z, называются изо-
барами. Всего известно около 300 устойчивых изотопов химических 
элементов и более 2000 естественных и искусственно полученных ра-
диоактивных изотопов. 

4. Число нейтронов в ядре N может быть найдено по разности между 
массовым числом А и порядковым номером Z: 

N = A – Z. 
5. Размер ядра характеризуется радиусом ядра, имеющим условный 

смысл ввиду размытости границы ядра.  
 
2.1.1. Квантовая механика. Корпускулярно-волновые свойства частиц  
 
Современная теория строения атома основывается на расчетах 

квантовой механики. Квантовая механика – физическая теория, которая 
в настоящее время наилучшим образом описывает электронно-ядерные 
системы, т. е. атомы, молекулы, атомно-молекулярные ионы, химиче-
ские частицы. В ее основе лежит представление о двойственной приро-
де микрообъектов, т.е. они одновременно обладают корпускулярными и 
волновыми свойствами. 
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В основу квантовой механики входит положение М. Планка о том, 
что энергия излучается определенными порциями – квантами: 

Е = h · ν,  
где h – постоянная Планка (h = 6,6256 ⋅ 10–34 В⋅с2); ν – частота. 

А. Эйнштейном показано, что масса тела m связана с энергией  
Е = m ⋅ c2. 

Из совместного решения предыдущих уравнений длина волны 
λ = h / mс; 

где с – скорость света; m – масса тела. 
Согласно теории Л. де Бройля (1924 г.) корпускулярно-волновые 

свойство присущи всем микрочастицам, т.е. любой частице, имеющей 
массу m и движущейся со скоростью υ, соответствует волна длиной 

λ = h /mυ (уравнение Л. де Бройля). 
Таким образом, электронам, как и фотонам, присуще корпускулярно-

волновая двойственность. Масса электрона и его заряд характеризуют 
его корпускулярные свойства. Волновые свойства проявляются в осо-
бенностях движения электрона, в дифракции и интерференции. 
Чем меньше масса частицы, тем больше длина волны. Для элемен-

тарных частиц В. Гейзенберг сформулировал принцип неопределенно-
сти, согласно которому невозможно одновременно определить положе-
ние частицы в пространстве и ее импульс.  
Следовательно, нельзя рассчитать траекторию движения электрона 

в поле ядра, можно лишь оценить вероятность его нахождения в атоме с 
помощью волновой функции ψ, которая заменяет классическое понятие 
траектории. Волновая функция ψ характеризует амплитуду волны в за-
висимости от координат электрона, а ее квадрат ψ2 определяет про-
странственное распределение электрона в атоме. В наиболее простом 
варианте волновая функция зависит от трех пространственных коорди-
нат и дает возможность определить вероятность нахождения электрона 
в атомном пространстве или его орбиталь. Таким образом, атомная ор-
биталь (АО) – область атомного пространства, в котором вероятность 
нахождения электрона наибольшая [2].  
Волновые функции получаются при решении основополагающего со-

отношения волновой механики – уравнения Шредингера: 

ψψψψψ
π
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2
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∂
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где h – постоянная Планка; ψ – переменная величина; U – потенциаль-
ная энергия частицы; E – полная энергия частицы; х, у, z – координаты. 
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Атомные орбитали электрона, их энергия и направление в про-
странстве зависят от четырех параметров – квантовых чисел: глав-
ного n, орбитального l, магнитного m и спинового ms. Первые три харак-
теризуют движение электрона в пространстве, а четвертое – вокруг 
собственной оси. 

Главное квантовое число n – определяет энергетический уровень 
электрона, удаленность уровня от ядра, размер электронного облака. 
Принимает целые значения (n = 1, 2, 3 ...) и соответствует номеру пе-
риода. Из периодической системы для любого элемента по номеру пе-
риода можно определить число энергетических уровней атома, и какой 
энергетический уровень является внешним: 

 
главное квантовое число n 1 2 3 4 5 6 7 
обозначение энергетического уровня K L M N O P Q 

 
Например, элемент стронций Sr расположен в пятом периоде, значит 

в его атоме электроны распределены по пяти энергетическим уровням 
(n = 1, n = 2, n = 3, n = 4, n = 5); внешним будет пятый уровень (n = 5).  

Орбитальное квантовое число l определяет форму электронного 
облака (рис. 2.1) и энергию электрона на подуровне. Принимает значе-
ния от 0 до (n – 1). Кроме числовых значений, l имеет буквенные обозна-
чения. Электроны с одинаковым значением l образуют подуровень: 

 
орбитальное квантовое число l 0 1 2 3 4 
обозначение энергетического подуровня s p d f g 

 
 
Квантовое число m называют магнитным. Оно характеризует про-

странственное расположение атомной орбитали относительно внешней 
силы. Принимает целые значения от –l до +l через нуль, т. е. (2l + 1) зна-
чений (табл. 2.1).  

 
Таблица 2.1 

Число орбиталей на энергетических подуровнях 
 

Орбитальное  
квантовое число l 

Магнитное  
квантовое число ml 

Число орбиталей  
с данным значением l  

2l + 1 
0 (s) 0 1 
1 (p) –1, 0, +1 3 
2 (d) –2, –1, 0, +1, +2 5 
3 (f) –3, –2, –1, 0, +1, +2, +3 7 
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Граничные поверхности s-,p-,d-орбиталей показаны на рис. 2.1.  
Квантовые числа n, l и m не полностью характеризуют состояние 

электрона в атоме. Экспериментально установлено, что электрон имеет 
еще одно свойство – спин. Упрощенно спин можно представить как вра-
щение электрона вокруг собственной оси.  

 

 
 

Рис. 2.1. Изображение форм и ориентаций  
s-, p-, d-орбиталей с помощью граничных по-
верхностей [1] 

 
Спиновое квантовое число ms имеет только два значения ms = ±1/2, 

представляющие собой две проекции углового момента электрона на вы-
деленную ось. Электроны с разными ms обозначаются стрелками, на-
правленными вверх  и вниз . 

 
2.1.2. Заполнение атомных орбиталей  
 
Заселение электронами атомных орбиталей (АО) осуществляется со-

гласно принципу наименьшей энергии, принципу Паули и правилу Гунда. 
Принцип наименьшей энергии требует, чтобы электроны заселяли 

АО в порядке увеличения энергии электронов на этих орбиталях.  
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Это отражает общее правило – максимуму устойчивости системы со-
ответствует минимум ее энергии. 

Принцип Паули: в атоме не может быть двух электронов с одина-
ковым набором четырех квантовых чисел.  
Это означает, что два любых электрона в атоме (или молекуле, или 

ионе) должны отличаться друг от друга значением хотя бы одного кван-
тового числа, т. е. на одной орбитали может быть не более двух элек-
тронов с различными спинами (спаренных электронов). Каждый подуро-
вень содержит 2l + 1 орбитали, на которых размещаются не более  
2(2l + 1) электронов. Отсюда следует, что емкость s-орбиталей – 2,  
p-орбиталей – 6, d-орбиталей – 10 и f-орбиталей – 14 электронов.  
Орбитали с одинаковыми энергиями (вырожденные) заполняются в 

соответствии с правилом Гунда: наименьшей энергией обладает 
электронная конфигурация с максимальным спином.  
Это означает, что если на p-орбитали три электрона, то они распола-

гаются так: , и суммарный спин S = 3/2, а не так: , S = 1/2. 
Правило Клечковского (принцип наименьшей энергии). В много-

электронных атомах, как и в атоме водорода, состояние электрона опре-
деляется значениями тех же четырех квантовых чисел, однако в этом 
случае электрон находится не только в поле ядра, но и в поле других 
электронов. Поэтому энергия в многоэлектронных атомах определяется 
не только главным, но и орбитальным квантовым числом, а вернее их 
суммой: энергия атомных орбиталей возрастает по мере увеличения 
суммы (n + l); при одинаковой сумме сначала заполняется уровень с 
меньшим n и большим l. Энергия атомных орбиталей возрастает соглас-
но ряду [1]:  

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s ≈ 3d < 4p < 5s ≈ 4d < 5p < 6s ≈ 4f ≈  
≈ 5d < 6p < 7s ≈ 5f ≈ 6d < 7p. 

Четыре квантовых числа описывают состояние электрона в 
атоме и характеризуют энергию электрона, его спин, форму элек-
тронного облака и его ориентацию в пространстве. При переходе 
атома из одного состояния в другое происходит перестройка электрон-
ного облака, т. е. изменяются значения квантовых чисел, что сопровож-
дается поглощением или испусканием атомом квантов энергии. 

 
2.1.3. Электронные формулы элементов  
 
Запись, отражающая распределение электронов в атоме химического 

элемента по энергетическим уровням и подуровням, называется элек-
тронной конфигурацией этого атома. 

Пример. Цезий Сs находится в 6-м периоде, его 55 электронов (по-
рядковый номер 55) распределены по 6 энергетическим уровням и их 
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подуровням, соблюдая последовательность заполнения электронами 
орбиталей получим: 55Cs 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 4p6 4d10 5s2 5p6 5d10 6s1. 
В свою очередь электронная конфигурация лития – 3Li 1s22s1; угле-

рода – 6C 1s22s22p2, хлора – 17Cl 1s22s22p63s23p5.  
 
2.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Последним электронную оболочку некоторого элемента 

заселяет электрон с набором квантовых чисел: n = 3, l = 2, m = –2,  
ms = +1/2. Какой это элемент? Какова его полная электронная формула?  

 
Решение. Данный электрон 

находится на 3-м уровне (n = 3), 
причем на d-подуровне (l = 2).  
На рис. 2.2 изображены все пять 
d-орбиталей и расположены над 
ними значения магнитного кван-
тового числа m от –2 до +2, нуж-
ная орбиталь m = –2.  
Расположив на ней единст-

венный электрон (стрелка вверх, 
так как s = +1/2) и зная, что он по-
следний, мы приходим к выводу, 
что остальные d-орбитали пусты. 
Теперь мы уже можем записать 
сокращенную электронную фор-
мулу элемента …3d1. Этот эле-
мент легко найти в периодической 

таблице – это скандий 21Sc. Всего на орбитальной диаграмме элемента 
поместится ровно 21 электрон, следовательно, в его ядре 21 протон и его 
порядковый номер в таблице Менделеева тоже 21 (Sc). Орбитальная 
диаграмма помогает записать и полную электронную формулу для скан-
дия: 2162622 4s3d3p3s2p2ss1 .  

 
Пример 2. Элемент имеет порядковый номер 18. Напишите полную 

электронную формулу, указав, на каких энергетических уровнях и поду-
ровнях находятся электроны в атомах этого элемента. 

Решение. Заполнение электронами энергетических уровней и поду-
ровней происходит в порядке возрастания энергии: 

1s < 2s < 2p < 3s < 3p < 4s ≈ 3d < 4p < 5s ≈ 4d < 5p < 6s ≈ 4f ≈  
≈ 5d < 6p < 7s ≈ 5f ≈ 6d < 7p. 
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Порядковый номер 18, т.е. атом содержит 18 электронов, так как на-
ходится в третьем периоде – у него 3 энергетических уровня и его элек-
тронная формула имеет вид: 

62622 p3s3p2s2s1  – это аргон. 
Пример 3. Сокращенная электронная формула элемента изображе-

на в виде 234s...3d . Какой это элемент? Напишите его полную электрон-
ную формулу и определите, к какому электронному семейству относится 
данный элемент. 

Решение. Судя по строению электронной оболочки, элемент нахо-
дится в 4-м периоде, валентные электроны (3d3 + 4s2), т.е. общее число 
5, следовательно, в V группе, d-орбиталь не завершенная, это d-эле-
мент, пятой группы, побочной подгруппы. 
Электронная формула этого элемента 2362622 s4d3p3s3p2s2s1 , это 

V23  – ванадий. 
 
Пример 4. Составьте электронные и электронно-графические фор-

мулы атомов элементов с порядковыми номерами 16 и 22.  
Решение. Число электронов в атоме элемента равно его порядковому 

номеру в таблице Д. И. Менделеева. Если элемент с порядковым номе-
ром 16 – это сера, а с номером 22 – титан. Сера находится в 3-м периоде, 
следовательно, у нее 3 энергетических уровня и на последнем уровне  
6 электронов, так как находится в VI группе, титан – в 4-м периоде, и у не-
го 4 уровня и 4 электрона на последнем уровне, так как группа IV. Элек-
тронные формулы имеют вид:  
для серы – 42622 3p3s2p2s1s ; 
для титана – 2262622 4s3d3p3s2p2s1s . 
Электронно-графические формулы этих атомов: 
для 16S: 

 

 
 
для 22Ti: 

 

 

n = 1 
n = 2 
n = 3 
n = 4 

s 

d 
f 

p 

n = 1 
n = 2 
n = 3 

s 

d 
p 
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2.3. Индивидуальные задания 
 
31.  Сокращенная электронная формула элемента изображена в ви-

де: а) ...6p3; б)…3s23p2; в) … 4s24р1. Какой это элемент? Напишите пол-
ную электронную формулу и набор квантовых чисел для «последнего» 
электрона на внешнем электронном уровне*. 

32.  Сокращенная электронная формула элемента изображена в ви-
де: ...3d6. Какой это элемент? Напишите полную электронную формулу и 
набор квантовых чисел для 6-го электрона на d-подуровне*. 

33.  Напишите полную электронную формулу элемента неодима 60Nd. 
К какому электронному семейству относится данный элемент? 

34.  Напишите полную электронную формулу и графически изобрази-
те распределение электронов по орбиталям для элемента 20Са. Запи-
шите набор квантовых чисел для последнего (наиболее далекого от яд-
ра) электрона этого элемента*. 

35.  В каком элементе при его образовании из субатомных частиц по-
следним свое место в электронной оболочке займет электрон с таким 
набором квантовых чисел: n = 3, l = 2, m = 0, s = 1/2? Напишите полную 
электронную формулу для этого элемента*. 

36.  Для какого элемента «последним» в электронной оболочке будет 
электрон с таким набором квантовых чисел: n = 3, l = 1, m = –1, s = 1/2? 
Напишите полную электронную формулу для этого элемента. Сколько у 
него неспаренных электронов?* 

37.  Для какого элемента «последним» в электронной оболочке будет 
электрон с таким набором квантовых чисел: n = 2, l = 1, m = 0, s = –1/2? 
Напишите полную электронную формулу*. Почему этот элемент не мо-
жет быть благородным? Какой подуровень не заполнен по сравнению с 
ближайшим благородным элементом? Какой благородный элемент бли-
жайший по электронному строению? 

38.  Назовите элементы и укажите число неспаренных электронов в 
атомах, имеющих следующие электронные конфигурации:  
а) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2;  

                                                
 

* В задачах на квантовые числа существует определенная условность. Мы по-
лагаем, что самый первый электрон, начинающий заселять электронное облако в 
любом атоме, имеет спин s = +1/2. На самом деле для электронов со спином +1/2 и  
–1/2 это равновероятно. Так, при образовании атомов водорода в недрах звезд все 
они имеют электронную оболочку 1s1, но 50 % атомов водорода имеют электроны с 
s = +1/2, и 50 % – электроны с s = –1/2. Приведенные здесь задачи предлагается 
решить в рамках введенной нами условности. 
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б) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d64s2;  
в) 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d104s2 4р3. 
39.  Объясните принципы и правила, определяющие последователь-

ность заполнения атомных орбиталей электронами. Напишите элек-
тронную формулу элемента с порядковым номером: а) 13; б) 20; в) 51. 

40.  Что характеризуют квантовые числа? Каково соотношение между 
ними? Комбинация каких атомных орбиталей, и в каком количестве воз-
можна для главного квантового числа равного: а) 4; б) 3; в) 2? 

41.  Что понимают под возбужденным состоянием атома? Напишите 
электронные формулы атома фосфора, находящегося в нормальном и 
возбужденном состояниях. Представьте графические электронные фор-
мулы для этих двух состояний. 

42.  Как зависит энергия электрона от орбитального квантового числа 
в многоэлектронном атоме при постоянном значении главного квантово-
го числа? Какой из подуровней – 3d или 4s – будет заполняться электро-
нами раньше?  

43.  Определите последовательность заполнения электронных поду-
ровней, если l + n = 5. Что понимают под атомной орбиталью? 

44.  Напишите электронные формулы атомов элементов с порядковым 
номером: а) 10, 15, 35; б) 6, 21, 36; в) 19, 22, 34. Какой смысл вкладывают 
в понятие s-, p-, d-электронных облаков? Как изобразить их графически? 

45.  Приведите графическую электронную формулу атома: а) железа; 
б) кобальта; в) никеля. Как располагаются d-электроны в атоме железа? 
Объясните порядок заполнения d-орбиталей. 

46.  Какую информацию дает электронная формула элемента? Запи-
шите электронную формулу и представьте графическую формулу ва-
лентных электронов элементов: а) хрома; б) молибдена; в) азота. Опре-
делите основные химические свойства этих элементов. 

47.  Какие элементы называются электронными аналогами? Пере-
числите электронные аналоги в шестой группе периодической системы 
элементов. Какой общей электронной формулой можно описать конфи-
гурацию внешнего электронного слоя халькогенов? 

48.  Объясните исходя из электронного строения атомов, каков фи-
зический смысл номера периода и номера группы. Напишите электрон-
ные формулы атомов следующих элементов: а) калия; б) ванадия;  
в) мышьяка; г) марганца. Какими химическими свойствами обладают 
данные атомы? 

49.  Что понимают под атомным радиусом? Как изменяются атомные 
радиусы элементов в периодах и группах? Напишите электронные фор-
мулы атомов элементов с порядковым номером 19, 22, 34.  

50.  Какое максимальное число электронов могут занимать s-, p-, d-,  
f-орбитали данного энергетического уровня? Почему? 
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51.  Какие орбитали атома заполняются электронами раньше: 4S или 
3d? Ответ пояснить примерами. 

52.  Какие орбитали атома заполняются электронами раньше: 5S или 
4р? Ответ поясните примерами. 

53.  Напишите электронные формулы элементов с порядковыми но-
мерами: а) 9, 38; б) 42, 20; в) 6, 29. Укажите валентные электроны. 

54.  Напишите электронные формулы атомов элементов с порядко-
вым номером 14 и 40. Сколько свободных 3d-орбиталей у атомов по-
следнего элемента? 

55.  Напишите электронные формулы атомов элементов с порядко-
выми номерами: а) 9 и 18; б) 16 и 26; в) 25 и 34. Покажите распределе-
ние элементов этих атомов по квантовым ячейкам. К какому электрон-
ному семейству относится каждый из этих элементов?  

56.  Квантовые числа для электронов внешнего энергетического 
уровня атомов некоторых элементов имеют следующие значения: n = 4, 
l = 0, ml = 0, ms = ±½. Напишите электронные формулы атомов этих 
элементов и определите, сколько свободных 3d-орбиталей содержит 
каждый из них*. 

57.  В чем заключается принцип Паули? Может ли быть на каком-
нибудь подуровне атома р7- и d12-электронов? Почему? Составьте элек-
тронную формулу атома элемента с порядковым номером 33 и укажите 
его валентные электроны. 

58.  Напишите электронные формулы атомов элементов с порядко-
вым номером 6, 21, 36. Какой смысл вкладывают в понятие s-, p-,  
d-электронных облаков? Как изобразить их графически? 

59.  Что такое энергия ионизации? В каких единицах измеряется и как 
меняется значение энергии ионизации по периодам и группам? Напиши-
те электронные формулы атомов элементов с порядковым номером 11, 
25, 54. 

60. В чем состоит смысл правила Клечковского? Почему оно действу-
ет для многоэлектронных атомов? Напишите электронные формулы 
атомов элементов с порядковыми номерами 26 и 35.  

 
 
3. ПЕРИОДИЧЕСКИЙ ЗАКОН.  
    ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ЭЛЕМЕНТОВ Д.И. МЕНДЕЛЕЕВА 
 
3.1. Теоретические сведения 
 
Исследуя изменение химических свойств элементов в зависимости 

от величины их относительной атомной массы (атомный вес), Д.И. Мен-
делеев в 1869 г. открыл закон периодичности этих свойств: «Свой-
ства элементов, а потому и свойства образуемых ими простых 
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и сложных тел стоят в периодической зависимости от атомных 
весов элементов». Поскольку химические свойства обусловлены 
строением электронных оболочек атома, периодическая система  
Д.И. Менделеева – это естественная классификация элементов по 
электронным структурам их атомов.  
Современная формулировка периодического закона гласит: «Свой-

ства элементов и соединений находятся в периодической зависи-
мости от зарядов атомных ядер». 
Это обстоятельство отражено в периодической системе в виде гори-

зонтальных и вертикальных рядов – периодов и групп. 
Период – горизонтальный ряд, имеющий одинаковое число элек-

тронных уровней, номер периода совпадает со значением главного 
квантового числа n внешнего уровня (слоя); таких периодов в периоди-
ческой системе семь. Второй и последующие периоды начинаются ще-
лочным элементом ns1 и заканчивается благородным газом ns2np6. 
По вертикали периодическая система подразделяется на восемь 

групп, которые делятся на главные – А-подгруппы, состоящие из s- и 
p-элементов, и побочные – B-подгруппы, содержащие d-элементы. 
Подгруппа III B, кроме d-элементов, содержит по 14 4f- и 5f-элементов 
(семейства 4f-лантаноидов и 5f-актиноидов).  
Главные подгруппы содержат на внешнем электронном слое одина-

ковое число электронов, которое равно номеру группы. В главных под-
группах валентные электроны (электроны, способные образовывать хи-
мические связи) расположены на s- и p-орбиталях внешнего энергетиче-
ского уровня, в побочных – на s-орбиталях внешнего и d-орбиталях 
предвнешнего слоя. Для f-элементов валентными являются (n – 2)f-, 
(n – 1)d- и ns-электроны.  
Сходство элементов внутри каждой группы – наиболее важная зако-

номерность в периодической системе. Кроме того, следует отметить та-
кую закономерность, как диагональное сходство у пар элементов Li и 
Mg, Be и Al, B и Si и др. Эта закономерность обусловлена тенденцией 
смены свойств по вертикали (в группах) и их изменением по горизонтали 
(в периодах). 
Структура электронной оболочки атомов элемента изменяется пе-

риодически с ростом порядкового номера элемента, с одной и другой 
стороны, свойства определяются строением электронной оболочки и, 
следовательно, находятся в периодической зависимости от заряда ядра 
атома [1, 2].  

 
3.1.1. Периодичность атомных характеристик 
 
Периодический характер изменения химических свойств атомов эле-

ментов зависит от изменения радиуса атома и иона. 
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За радиус свободного атома принимают положение главного макси-
мума плотности внешних электронных оболочек. Это так называемый 
орбитальный радиус. 

В периодах орбитальные атомные радиусы по мере увеличения за-
ряда ядра Z в общем монотонно уменьшаются из-за роста степени взаи-
модействия внешних электронов с ядром. В подгруппах радиусы в  
основном увеличиваются из-за возрастания числа электронных оболочек. 
У s- и p-элементов изменение радиусов как в периодах, так и в под-

группах более ярко, чем у d- и f-элементов, поскольку d- и f-электроны 
внутренние. Уменьшение радиусов у d- и f-элементов в периодах назы-
вается d- и f-сжатием. Следствием f-сжатия является то, что атомные 
радиусы электронных аналогов d-элементов пятого и шестого периодов 
практически одинаковы: 

 
Элементы Zn–Hf Nb–Ta 
rатома, нм 0,160–0,159 0,145–0,146 

 
Эти элементы из-за близости их свойств называются элементами-

близнецами. 
Образование ионов приводит к изменению ионных радиусов по срав-

нению с атомными радиусами. При этом радиусы катионов всегда меньше, 
а радиусы анионов всегда больше соответствующих атомных радиусов.  
Свойства атомов рассматриваются как способность отдавать, или 

принимать электроны из-за стремления атомов приобрести устойчивую 
электронную конфигурацию, аналогичную инертным газам. Металличе-
ские свойства рассматриваются как способность атомов элементов 
отдавать электроны и проявлять восстановительные свойства, а 
неметаллические свойства – присоединять электроны и проявлять 
окислительные свойства. 

Энергией ионизации I атома называется энергия, необходимая для 
перевода нейтрального атома в положительно заряженный ион. Ее ве-
личина зависит от величины заряда ядра, от радиуса атома и от взаи-
модействия между электронами. Энергия ионизации выражается в 
кДж∙моль–1 или эВ.  Для химических исследований наибольшее значение 
имеет потенциал ионизации первого порядка – энергия, затрачиваемая 
на полное удаление слабосвязанного электрона из атома в невозбуж-

денном, состоянии +=− ЭeЭ
-

0 , где I1 – первый потенциал ионизации; 
++ =− 2

-
ЭeЭ , I2 – второй потенциал ионизации и т.д. I1 < I2 < I3 < I4... 
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Энергия ионизации определяет характер и прочность химической 
связи, и восстановительные свойства элементов (табл. 3.1).  

 
Таблица 3.1 

Потенциалы (энергии) ионизации I1 
 

Элемент I1, эВ Элемент I1, эВ 
H 13,6 Na 5,1 
He 24,6 Mg 7,6 
Li 5,4 Al 6,0 
Be 9,3 Si 8,1 
B 8,3 P 10,5 
C 11,3 S 10,4 
N 14,5 Cl 13,0 
O 13,6 Ar 15,8 
F 17,4 K 4,3 

Ne 21,6 Ca 6,1 
 

I1 максимален у элементов с полностью заполненными валентными 
оболочками (у благородных газов), при переходе к следующему периоду 
I1 резко понижается – он минимален у щелочных металлов. 
Энергия связи электрона с ядром пропорциональна Z и обратно про-

порциональна среднему (орбитальному) радиусу оболочки. Атомные ра-
диусы d- и f-элементов с ростом Z в периоде уменьшается незначитель-
но по сравнению с s- и p-элементами, поэтому их потенциалы ионизации 
растут также незначительно. 
В главных подгруппах потенциалы ионизации с ростом Z уменьшают-

ся вследствие увеличения числа электронных подоболочек и экраниро-
вания заряда ядра электронами внутренних подоболочек. 
В побочных подгруппах d-электроны экранируются не только элек-

тронами заполненных оболочек, но и внешними s-электронами. Поэтому 
потенциал ионизации d-элементов с ростом Z в подгруппе увеличивает-
ся, хотя и незначительно. 

Чем меньше потенциал ионизации, тем легче атом отдает элек-
трон. Поэтому восстановительная способность нейтральных ато-
мов с ростом Z в периоде уменьшается, в главных подгруппах рас-
тет, а в побочных – падает. 
Другой важной в химии характеристикой атома является энергия 

сродства к электрону Еср – энергия, выделяющаяся при присоедине-

нии электрона к нейтральному атому: −=+ ЭeЭ
-

0 . 
Чем больше электронное сродство, тем более сильным окислителем 

является данный элемент. Экспериментальное определение энергии 
сродства к электрону значительно сложнее, чем определение энергии 
ионизации. Величины Eср (в эВ) для некоторых атомов приведены в 
табл. 3.2. 

 

Таблица 3.2 
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Значение энергии Eср сродства к электрону для некоторых атомов 
 

Элемент H He Li Be B C N O F Ne 
Eср, эВ 0,75 –0,22 0,8 –0,19 0,30 1,27 –0,21 1,47 3,45 –0,57 
Немонотонность изменения сродства к электрону в периоде также 

обусловлена сравнительной устойчивостью полностью и наполовину за-
полненных подоболочек. Самый сильный из всех элементарных окисли-
телей – фтор (он обладает и самым малым атомным радиусом из всех 
элементов VII группы).  
Окислительной способностью не обладают нейтральные атомы с 

устойчивыми конфигурациями s2 и s2p6 и переходные элементы.  
У остальных элементов в таблице Д.И. Менделеева окислительная 
способность нейтральных атомов повышается слева направо и сни-
зу вверх. 
Для характеристики способности атома в составе молекулы притяги-

вать электроны введено понятие электроотрицательность (ЭО). 
Электроотрицательность оценивает металлические и неметалличе-

ские свойства элементов. ЭО – полусумма энергии ионизации и сродст-
ва к электрону. 
Определение абсолютного значения электроотрицательности за-

труднительно, поэтому пользуются ее относительными значениями 
(ОЭО). При этом электроотрицательность лития принята за 1. По отно-
шению к электроотрицательности лития определены электроотрица-
тельности всех других элементов (табл. 3.3).  

 
Таблица 3.3 

Относительная электроотрицательность элементов 
 

H 
2,1  
Li 

1,0 
Be 
1,5  

B 
2,0 

C 
2,5 

N 
3,0 

O 
3,5 

F 
4,0 

Na 
0,9 

Mg 
1,2  

Al 
1,5 

Si 
1,8 

P 
2,1 

S 
2,5 

Cl 
3,0 

K 
0,8 

Ca 
1,0 

Sc  1,3 
Ti  1,5 
V  1,6 
Cr  1,6 
Mn  1,5 

Fe  1,8 
Co  1,9 
Ni  1,9 
Cu  1,9 
Zn  1,6 

Ga 
1,6 

Ge 
1,8 

As 
2,0 

Se 
2,4 

Br 
2,8 

Rb 
0,8 

Sr 
1,0 

Y  1,2 
Zr  1,4 
Nb  1,6 
Mo  1,8 
Tc  1,9 

Ru  2,2 
Rn  2,2 
Pd  2,2 
Ag  1,9 
Cd  1,7 

In 
1,7 

Sn 
1,8 

Sb 
1,9 

Te 
2,1 

I 
2,5 

Cs 
0,7 

Ba 
0,9 

La  1,0 
Hf  1,3 
Ta  1,5 

Os  2,2 
Ir  2,2 
Pt  2,2 

Tl 
1,8 

Pb 
1,9 

Bi 
1,9 

Po 
2,0 

At 
2,2 
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W  1,7 
Re  1,9 

Au  2,4 
Hg  1,9 

 
Ce-Lu 

1,0–1,2  
Таким образом, чем более типичным металлом является элемент, 

тем ниже его электроотрицательность и наоборот, чем более типичным 
неметаллом является элемент, тем выше его электроотрицательность. 

В периодах электроотрицательность растет, а в группах умень-
шается с ростом Z, т. е. растет от Cs к F по диагонали периодиче-
ской системы. Это обстоятельство до некоторой степени опреде-
ляет диагональное сходство элементов. 
В главных и побочных подгруппах свойства элементов меняются не-

монотонно, что обусловлено так называемой вторичной периодично-
стью, связанной с влиянием d- и f-электронных слоев. 
Из анализа периодичности геометрических и энергетических пара-

метров атомов следует, что периодическим законом можно пользовать-
ся для определения физико-химических констант, предсказывать изме-
нение радиусов, энергий ионизации и сродства к электрону, и, следова-
тельно, кислотно-основные и окислительно-восстановительные свойст-
ва их соединений. 

 
3.1.2. Зависимость кислотно-основных свойств оксидов от положения  
          элемента в периодической системе и его степени окисления 
 
Слева направо по периоду у элементов происходит ослабление ме-

таллических свойств, и усиление неметаллических свойств, основные 
свойства оксидов ослабевают, а кислотные свойства оксидов возрастают.  

По главным подгруппам неметаллические свойства элементов  
ослабевают, а металлические усиливаются, поэтому сверху вниз по 
главной подгруппе возрастают основанные свойства оксидов, а кислот-
ные ослабевают. 

Обратите внимание! Если один и тот же элемент образует несколь-
ко оксидов с разными степенями окисления, то чем выше степень окис-
ления элемента в оксиде, тем выше его кислотные свойства. 

Пример: OPb 2+  и 
2

4OPb+  – первый оксид основной, а второй амфо-

терный. OCr 2+  3
3

2 OCr+ , 3
6OCr+  – первый оксид основной, второй – ам-

фотерный, последний – кислотный. 
 
3.1.3. Характер изменения свойств оснований в зависимости  
          от положения металла в периодической системе  
          и его степени окисления 
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По периоду слева направо наблюдается постепенное ослабление 
основных свойств гидроксидов. 

Например, 2g(OH)М  – более слабое основание, чем NaOH , но более 
сильное основание, чем 3)OH(Al . 

По главным подгруппам сверху вниз сила оснований возраста-
ет. Так, 2)OH(Ca  – более сильное основание, чем 2g(OH)М , но 2g(OH)М  – 
более сильное основание, чем 2(OH)Be . 
Если металл образует несколько гидроксидов, находясь в различной 

степени окисления, то чем выше степень окисления металла, тем 
более слабыми основными свойствами обладает гидроксид. 
Так, 3)OH(Cr  – более слабое основание, чем 2)OH(Cr . 
 
3.1.4. Зависимость силы кислот от положения элемента  
          в периодической системе и его степени окисления  

 
По периоду для кислородосодержащих кислот слева направо воз-

растает сила кислот.  
Так, 43POH  – более сильная, чем 32SiOH ; в свою очередь, 42SOH   – бо-

лее сильная, чем 43POH . 
По группе кислородосодержащих кислот сверху вниз уменьшается. 

Так, угольная 32COH  – более сильная, чем кремниевая 32SiOH . 
Чем выше степень окисления кислотообразующего элемента, тем силь-

нее кислота. 3
4+

24
6+

2 OSН→OSН , серная кислота сильнее, чем сернистая. 
Сила бескислородных кислот в главных подгруппах с ростом атомно-

го номера элемента возрастает: HIHBrHClHF →→→ ,  
TeH→SeH→SН 222  

СИЛА       КИСЛОТ     РАСТЕТ 

По периоду слева направо сила бескислородных кислот возрастает. 
Так, HCl  более сильная кислота, чем SH2 , а HBr , чем SeH2 . 

 
3.1.5. Изменение окислительно-восстановительных свойств  
          элементов и их соединений 
 
Окисление и восстановление – это свойства, связанные со способно-

стью атома принимать или отдавать электроны. Каждый атом стремится 
образовать устойчивую электронную оболочку, подобную той, которую 
имеют инертные газы, поэтому металлы отдают свои электроны, так как 
их на последнем уровне один, два, а не металлы (сера, фосфор, галоге-
ны) принимают, потому что до завершения уровня не хватает одного или 
двух электронов. 
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Атомы, отдающие электроны, окисляются, но в реакциях являются 
восстановителями, а те атомы, которые принимают – восстанавлива-
ются, но являются окислителями.  
Определить окислительно-восстановительные свойства атомов мож-

но по значению электроотрицательности. 
В главных подгруппах сверху вниз электроотрицательность умень-

шается, что приводит к уменьшению окислительных и увеличению вос-
становительных свойств.  
В периодах слева направо электроотрицательность возрастает.  

В результате восстановительные свойства простых веществ уменьша-
ются, а окислительные – возрастают.  
Таким образом, сильные восстановители располагаются в левом 

нижнем углу периодической системы элементов (калий, рубидий, цезий, 
барий), в то время как сильные окислители находятся в правом верхнем 
ее углу (кислород, фтор, хлор).  

 
3.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. У какого из двух элементов, марганца или брома, сильнее 

выражены металлические свойства? 
Решение. Данные элементы находятся в четвертом периоде. Запи-

сываем их электронные формулы: 
25 Mn 2562622 s4d3p3s3p2s2s1 ; 
35 Br  521062622 p4s4d3p3s3p2s2s1 . 
Марганец – d-элемент, т. е. элемент побочной подгруппы, а бром –  

р-элемент главной подгруппы этой же группы. На внешнем электронном 
уровне у атома марганца только два электрона, а у атома брома – семь. 
Радиус атома марганца меньше радиуса атома брома при одинаковом 
числе электронных оболочек. 
Общей закономерностью для всех групп, содержащих р- и d-элемен-

ты является преобладание металлических свойств у d-элементов, ОЭО 
Mn = 1,5, Br = 2,8. Таким образом, у марганца металлические свойства 
выражены сильнее, чем у брома. 

 
3.3. Индивидуальные задания 
 
61.  У атомов какого из элементов – хрома Сr или селена Sе – в 

большей степени выражены металлические свойства? При взаимодей-
ствии атомов хрома и селена какой из них проявляет восстановитель-
ные свойства? 

62.  Какая кислота является более сильной – H2Se или H2S? Как на-
зываются соли этих кислот? Запишите реакции получения солей дан-
ных кислот. 
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63.  Может ли и почему азот быть окислителем по отношению к хло-
ру? Ответ пояснить. 

64.  Напишите электронные конфигурации ионов Ba2+, La3+. Почему 
атомы элементов бария и лантана являются сильными восстановителями? 

65.  Напишите краткую электронную конфигурацию атомов кремния Si 
и свинца Pb. Являются ли они аналогами электронной структуры и какие 
свойства проявляют? 

66.  Напишите электронные конфигурации ионов Se2-, Se6+. Почему 
для селена характерны как окислительные, так и восстановительные 
свойства? Приведите примеры. 

67.  Какой из атомов – хлор или йод – является окислителем при об-
разовании молекулы IСl из атомов? У какого из этих атомов, сильнее 
выражена способность притягивать к себе электроны? 

68.  На основании электронного строения атома брома Вr определи-
те число электронов, которые могут принимать участие в процессе 
окисления и восстановления этого атома. Приведите примеры атомов 
элементов VА – подгруппы окислителей и восстановителей по отноше-
нию к брому. 

69.  Запишите электронную конфигурацию двухзарядного отрица-
тельного иона селена Se2-. Изменяется ли и как радиус отрицательного 
иона селена по сравнению с нейтральным атомом селена? 

70.  Запишите электронную конфигурацию двухзарядного положи-
тельного иона марганца Mn2+ и четырехзарядного Mn4+. Как соотносятся 
энергии ионизации у этих ионов и их ионные радиусы? 

71.  Увеличиваются или уменьшаются значения энергии сродства 
к электрону у атомов элементов VIIА – подгруппы от фтора к астату? 

72.  Укажите номер подгруппы атомов элементов, у которых элек-
тронная конфигурация внешнего уровня и незавершенного предвнешне-
го подуровня (n–1)d10ns2. Приведите электронные формулы элементов. 

73.  Перечислите элементы, атомы которых завершают формирование 
К- и L-оболочек. К какой подгруппе и почему относятся эти элементы? 

74.  Назовите элемент, атомы которого на энергетическом уровне с  
n = 5 имеют девять электронов. Перечислите аналоги электронной 
структуры этого элемента.  

75.  Объясните, какая из двух электронных конфигураций атома бора В: 
первая – 1s22s12p2 или вторая – 1s22s 2p1 соответствует основному со-
стоянию. Покажите графически распределение электронов по атомным 
орбиталям в нормальном и возбужденном состояних. Какую валентность 
имеет бор в этих состояниях? 

76.  Почему в VII группе ПСЭ объединены атомы элементов неметал-
лов – галогенов (А-подгруппа) и атомы элементов с характерными ме-
таллическими свойствами (В-подгруппа)?  
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77.  У атомов элементов IВ-подгруппы (Си, Аg, Аu) наблюдается яв-
ление «провала» электрона. Запишите общую сокращенную электрон-
ную формулу атомов этих элементов без «провала» и с «провалом» 
электрона; чем обусловлен этот эффект?  

78.  Что понимают под процессом ионизации данного атома? Затра-
чивается или поглощается энергия при образовании положительных ио-
нов? Приведите примеры.  

79.  Почему атомы типичных металлов (приведите примеры) облада-
ют малыми значениями первой энергии ионизации?  

80.  Атомы какого из элементов VIIА-подгруппы в большей степени 
проявляют восстановительные свойства по отношению к фтору?  
Ответ поясните. 

81.  Магний или алюминий является более сильным восстановите-
лем? Соответствует ли это большему значению первой энергии иониза-
ции магния (7,6 Эв) по сравнению с алюминием (6,0 эВ). 

82.  Объясните, у какого элемента – Ва или Са – сильнее выражены 
металлические свойства. Каков характер оксидов, с какими веществами 
могут вступать в реакции? Приведите примеры реакций. 

83.  Объясните, у какого элемента – Cr или Se – сильнее выражены 
металлические свойства. Какой характер у оксидов и гидроксидов в за-
висимости от степени окисления этих элементов. 

84.  Расположите элементы в порядке возрастания их неметалличе-
ских свойств: олово, кислород, сера, теллур, селен. Ответ поясните. 

85.  Расположите оксиды в порядке возрастания их кислотных 
свойств: B2O3, MgO, CO2 , Al2O3. Ответ поясните. Запишите реакции до-
казывающие характер оксидов. 

86.  Какие элементы называются электронными аналогами? Пере-
числите электронные аналоги в шестой группе периодической системы 
элементов. Какой общей электронной формулой можно описать конфи-
гурацию внешнего электронного слоя халькогенов? 

87.  Почему марганец проявляет металлические свойства, а хлор – 
неметаллические? Ответ мотивируйте строением атомов этих элемен-
тов. Запишите их электронные формулы. Приведите реакции, доказы-
вающие их свойства. 

88.  У какого из р-элементов пятой группы периодической системы – 
фосфора или сурьмы – сильнее выражены неметаллические свойства? 
Ответ обоснуйте исходя из строения атомов данных элементов. Запи-
шите их электронные формулы. 

89.  Определите место элемента в периодической системе и основ-
ные химические свойства по порядковому номеру 17, 24, 19. Запишите 
необходимые реакции. 
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90.  Покажите, как периодический закон иллюстрирует и подтвержда-
ет один из всеобщих законов развития природы – закон перехода коли-
чества в качество. 

 
 
 
4. ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ 
 
4.1. Теоретические сведения 
 
Образование молекул из атомов приводит к выигрышу энергии, так как 

в обычных условиях молекулярное состояние устойчивее, чем атомное.  
У атомов на внешнем энергетическом уровне может быть от одного 

до восьми электронов. Если на внешнем уровне содержится максималь-
ное число электронов, которое он может вместить, то такой уровень на-
зывают завершенным. Завершенные уровни характеризуются большой 
прочностью. Такие уровни имеют атомы благородных газов. Атомы дру-
гих элементов имеют незавершенные энергетические уровни и в про-
цессе химического взаимодействия завершают их. 

Химическая связь – это совокупность сил, действующих между ато-
мами или группой атомов. Химическая связь осуществляется валентны-
ми электронами. По современным представлениям химическая связь 
имеет электронную природу, но осуществляется она по-разному. Поэто-
му различают три основных типа химической связи: ковалентную, ион-
ную, металлическую. Между молекулами возникает водородная связь, и 
происходят вандерваальсовые взаимодействия.  

К основным характеристикам химической связи, относятся:  
• длина связи – это межъядерное расстояние между химически свя-

занными атомами. Она зависит от природы взаимодействующих атомов 
и от кратности связи. С увеличением кратности длина связи уменьшает-
ся, следовательно, увеличивается ее прочность; 

• кратность связи – определяется числом электронных пар, связы-
вающих два атома. С увеличением кратности энергия связи возрастает; 

• угол связи – угол между воображаемыми прямыми проходящими 
через ядра двух химически взаимосвязанных соседних атомов; 

• энергия связи ЕСВ – это энергия, которая выделяется при образо-
вании данной связи и затрачивается на ее разрыв (кДж/моль) [1]. 

 
4.1.1. Ковалентная связь 
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Химическая связь, образованная путем обобществления пары элек-
тронов двумя атомами, называется ковалентной  
Объяснение химической связи возникновением общих электронных 

пар между атомами легло в основу спиновой теории валентности, инст-
рументом которой является метод валентных связей (МВС), откры-
тый Льюисом в 1916 г. 

Основные принципы образования химической связи по МВС  
1. Химическая связь образуется за счет валентных (неспаренных) 

электронов. 
2. Электроны с антипараллельными спинами, принадлежащие двум 

различным атомам, становятся общими. 
3. Химическая связь образуется только в том случае, если при сбли-

жении двух и более атомов полная энергия системы понижается. 
4. Основные силы, действующие в молекуле, имеют электрическое, 

кулоновское происхождение. 
5. Связь тем прочнее, чем в большей степени перекрываются взаи-

модействующие электронные облака. 
Механизмы образования ковалентной связи: 
а) обменный механизм. Связь образована путем обобществления 

валентных электронов двух нейтральных атомов. Каждый атом дает по 
одному неспаренному электрону в общую электронную пару (рис. 4.1); 

 

 
       

Рис. 4.1. Обменный механизм образования ковалентной связи: а – не 
полярной; б – полярной 

 
б) донорно-акцепторный механизм. Один атом (донор) предостав-

ляет электронную пару, а другой атом (акцептор) предоставляет для этой 
пары свободную орбиталь (рис. 4.2). Соединения, образованные по до-
норно-акцепторному механизму, относятся к комплексным соединениям. 

 

 
донор          акцептор 

 

а б 
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Рис. 4.2. Донорно-акцепторный механизм образования 
ковалентной связи 

 
Характеристики ковалентной связи: 
насыщаемость – свойство атомов образовывать строго опреде-

ленное число ковалентных связей. Благодаря насыщаемости связей мо-
лекулы имеют определенный состав; 

направленность – т. е. связь образует-
ся в направлении максимального перекры-
тия электронных облаков. Относительно 
линии, соединяющей центры атомов, обра-
зующих связь, различают: σ и π (рис. 4.3); 
σ-связь – образована перекрыванием 

АО по линии, соединяющей центры взаи-
модействующих атомов; 

π-связь – это связь, возникающая в на-
правлении оси перпендикулярной прямой, 
соединяющей ядра атома. Направлен-
ность связи обусловливает пространст-
венную структуру молекул, т. е. их геомет-
рическую форму. 

Гибридизация – это изменение формы 
некоторых орбиталей при образовании ко-
валентной связи для достижения более 

эффективного перекрывания орбиталей. Химическая связь, образуемая 
с участием электронов гибридных орбиталей, более прочная, чем связь 
с участием электронов негибридных s- и р-орбиталей, так как происхо-
дит большее перекрывание.  
Различают следующие виды гибридизации (рис. 4.4): 
● sp-гибридизация – одна s-орбиталь и одна p-орбиталь превраща-

ются в две одинаковые «гибридные» орбитали, угол между осями кото-
рых равен 180°. Молекулы, в которых осуществляется sp-гибридизация, 
имеют линейную геометрию BeCl2; 

● sp2 гибридизация – одна s-орбиталь и две p-орбитали превраща-
ются в три одинаковые «гибридные» орбитали, угол между осями кото-
рых равен 120°. Молекулы, в которых осуществляется sp2-гибридизация, 
имеют плоскую геометрию (BF3, AlCl3); 

● sp3 гибридизация – одна s-орбиталь и три p-орбитали превращают-
ся в четыре одинаковые «гибридные» орбитали, угол между осями кото-
рых равен 109°28'. Молекулы, в которых осуществляется sp3-гибридиза-
ция, имеют тетраэдрическую геометрию (CH4, NH3). 

Полярность – это распределение электронной плотности между 
двумя атомами.  

 
 
Рис. 4.3. Схема образования 
связей в молекуле N2:  
а – σ-связей; б – π-связей  

а 

б 
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Если электронная плотность расположена симметрично между ато-
мами, то ковалентная связь называется неполярной (  

Eсли в образовании связи участвуют разные атомы, то электронная 
плотность смещеается в сторону более электроотрицательного атома 
(см. табл. 3.5) и ковалентная связь называется полярной ( , HCl).  
Полярность связи тем больше, чем больше разность электроотрица-

тельностей атомов, молекула называется диполем.  
Диполь – это система, в которой имеется два электрических заряда, 

равных по величине, но противоположных по знаку, расположенных на 
некотором расстоянии друг от друга. 

 

а

  

б

  
 

в

  
 

Рис. 4.4. Виды гибридизаций валентных орбиталей: а – sp-гибридизация валент-
ных орбиталей; б – sp2-гибридизация валентных орбиталей; в – sp3-гибридизация 
валентных орбиталей [2] 

 

Произведение длины диполя l, т.е. расстояния между полюсами в 
молекуле, на величину заряда электрона qē, абсолютное значение за-
ряда электрона –  Кл, называется дипольным моментом μ.  

_

qelμ ⋅= . 
Дипольный момент молекулы служит количественной мерой ее по-

лярности.  
Дипольные моменты молекул измеряют в дебаях D. 1D = –  Кл·м. 

Чем больше длина диполя (дипольный момент), тем больше полярность 
молекулы ( 5222 ON HCl, ,SH ,OH , и др.). 
Дипольный момент направлен от положительного конца диполя к от-

рицательному. Поэтому дипольный момент многоатомной молекулы 
следует рассматривать как векторную сумму дипольных моментов свя-
зей: он зависит не только от полярности каждой связи, ни и от взаимного 
расположения этих связей. 
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Поляризуемость – способность молекулы становиться полярной. 
Данное явление происходит под действием внешнего электрического поля 
или под влиянием другой молекулы, являющейся партнером по реакции.  
Существует обратная зависимость между полярностью и поляризуе-

мостью ковалентной связи: чем больше полярность связи, тем меньше 
остается возможности для их дальнейшего смещения под действием 
внешних сил. 

4.1.2. Ионная связь 
 
Ионная (электровалентная) связь – это сильнополярная ковалент-

ная связь. В ее основе лежит электростатическое взаимодействие ио-
нов. Согласно ей атомы элементов с числом электронов в наружном 
слое меньше восьми присоединяют или теряют такое число электронов, 
которое делает наружный электронный слой таким, как у атома ближай-
шего инертного газа.  
Атом, потерявший электроны, превращается в положительно заря-

женный ион (катион). Атом, присоединивший электроны, становится от-
рицательно заряженным ионом (анион). Разноименно заряженные ионы 
притягиваются друг к другу (рис. 4.5).  

 

 
 

Рис. 4.5. Схема образования хлорида натрия 
из простых веществ 
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Возникновение ионной связи имеет место только в том случае, если 
элементы, атомы которых реагируют между собой, обладают резко от-
личными значениями энергии ионизации и сродства к электрону. Ионных 
соединений немного. Они обладают основными свойствами: в расплав-
ленном состоянии обладают электропроводностью, в воде легко диссо-
циируют на ионы (растворяются), имеют высокую температуру плавле-
ния и кипения.  

Ионная связь характеризуется следующими показателями. 
Ненаправленность. Ионы – заряженные шары, их силовые поля рав-

номерно распределяются во всех направлениях в пространстве, поэтому 
они притягивают противоположный по знаку ион в любом направлении. 

Ненасыщаемость. Взаимодействие двух ионов не может привести к 
полной взаимной компенсации их силового поля. Поэтому у них сохра-
няется способность притягивать ионы противоположного знака и по дру-
гим направлениям.  
Ионный кристалл (NaCl ) – это структура, состоящая из ионов.  

Из отдельных молекул ионные соединения состоят только в парооб-
разном состоянии. 

 
4.1.3. Металлическая связь 
 
Металлическая связь основана на обобществлении валентных 

электронов, принадлежащих не двум, а практически всем атомам ме-
талла в кристалле.  
В металлах валентных электронов намного меньше, чем свободных 

орбиталей. Это создает условия для свободного перемещения электро-
нов по орбиталям разных атомов металла. Внутри металла происходит 
непрерывное хаотичное движение электронов от атома к атому,  
т. е. электроны становятся общими. При создании разности потенциалов 
происходит согласованное движение электронов – это объясняет элек-
трическую проводимость данных веществ. В металлах небольшое число 
электронов одновременно связывает множество атомных ядер – эта 
особенность называется делокализацией.  
В молекулах, образованных более чем двумя атомами различных 

элементов, могут существовать разные типы связей. 
 
4.1.4. Водородная связь 
 
Водородная связь – одна из разновидностей взаимодействия между 

полярными молекулами, бывает внутри- и межмолекулярной (рис. 4.6). 
Она образуется между электроотрицательными атомами одной молеку-
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лы и атомами водорода другой, типа Н–Х (Х – это F, O, N, Cl, Br, I) за 
счет сил электростатического притяжения. Связь между водородом и 
одним из этих атомов характеризуется достаточной полярностью, по-
скольку связующее электронное облако смещено в сторону более элек-
троотрицательного атома. Водород в данном случае расположен на по-
ложительном конце диполя. Два и более таких диполя взаимодействуют 
между собой так: ядро атома водорода одной молекулы (положительный 
конец диполя) притягивается неподеленной электронной парой второй 
молекулы. Данная связь проявляется в газах, жидкостях и твердых те-
лах. Она относительно прочна. Понижение температуры способствует 
образованию водородной связи. Наличие водородной связи обусловли-
вает повышение устойчивости молекул вещества, а также повышению 
их температуры кипения и плавления. Образование водородных связей 
играет важную роль как в химических, так и в биологических системах. 
Молекулы карбоновых кислот в неполярных растворителях димери-

зуются за счет двух межмолекулярных водородных связей (рис. 4.6, б). 
 

а

  

 
б

  

 
Рис. 4.6. Образование водородной связи: а – внутримолекулярной,  
б – межмолекулярной 

 
Существование веществ в различных агрегатных состояниях свиде-

тельствует о том, что между частицами (атомы, ионы, молекулы) имеет 
место взаимодействие, обусловленное ван-дер-ваальсовыми силами 
притяжения. Наиболее важной и отличительной чертой этих сил являет-
ся их универсальность, так как они действуют без исключения между 
всеми атомами и молекулами. 

Межмолекулярные силы (силы Ван-дер-Ваальса) – взаимодействие 
между молекулами, в результате которого вещество переходит в жидкое 
или твердое состояние. Межмолекулярные силы имеют электрическую 
природу. Они обусловлены полярностью и поляризуемостью молекул. 
Различают три типа межмолекулярного взаимодействия: дипольное, ин-
дукционное, дисперсионное. 
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4.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Длина димоля молекулы HCl равна 0,22·10–8 см. Вычисли-

те электрический момент диполя. 
Решение. Для расчета используем формулу:  

μ = l·qe  = 2,2·10–11·1,6·10–19= 3,52·10–30 Кл·м = 1,05 D 
4.3. Индивидуальные задания 
 
91.  Объясните, что определяет межъядерное расстояние. Почему 

при сближении атомов их ядра не сливаются? 
92.  Изобразите все возможные способы перекрывания s-орбитали с 

р-орбиталью; двух р-орбиталей. Укажите направленность связи при 
этом, а также обозначьте δ- и π-связи. 

93.  Почему использование гибридных орбиталей предпочтительнее, 
чем обычных (негибритизованных) при образовании химической связи? 
Приведите примеры молекул, которые при образовании связи исполь-
зуют гибридные орабитали. 

94.  Чем отличается ионная связь от ковалентной? Приведите приме-
ры соединений с такими связями. 

95.  Предскажите геометрию молекул CF4, SiH4, PH3. 
96.  Объясните донорно-акцепторный механизм ковалентной связи на 

примере образования иона фосфония [РН4]+. 
97.  Какие из двух элементов образуют соединения с преобладанием 

ионной или ковалентной связей: а) рубидий с фтором; б) водород с фто-
ром; в) водород с углеродом? 

98.  Почему Н2О и HF, имея меньшую молекулярную массу, плавятся 
и кипят при более высоких температурах, чем их аналоги? 

99.  Почему в галогенидах щелочных металлов формируется ион-
ная связь? 

100.  Объясните причины и приведите примеры сходства и отличия 
ионной связи от ковалентной связи. Приведите примеры веществ с ион-
ной и ковалентной связями. 

101.  Ковалентный или ионный тип связи характерен для следующих 
соединений: NaJ, SO2, KF, CO2? 

102.  Почему при растворении HCl в воде образуются ионы, хотя 
связь в молекуле не ионная? 

103.  Почему ионная связь считается предельным случаем ковалент-
ной? 

104.  Как влияет водородная связь на температуру кипения и плавле-
ния? 
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105.  Какие электроны атома бора участвуют в образовании кова-
лентных связей? Как метод валентных связей объясняет симметричную 
треугольную форму молекулы ВF3? 

106.  Какую химическую связь называют ионной? Как она образуется 
и какими свойствами обладает? На основе разности относительных 
электроотрицательностей атомов элементов укажите, как изменяется 
степень ионности в соединениях HF, HCl, HBr, HI. 

107.  Приведите примеры образования ковалентной связи по донор-
но-акцепторному механизму. 

108.  Почему молекула диоксида углерода неполярна, хотя связь угле-
род–кислород имеет электрический момент диполя 0,37·10–30 Кл⋅м?  

109.  Молекула BF3 имеет плоскостную структуру, а NF3 – объемную 
(пирамидальную). В чем причина различия в строении молекул? 

110.  Как влияет водородная связь на температуру кипения и плавле-
ния? 

111.  Какая химическая связь называется ионной? Чем определяется 
величина положительной валентности элементов, участвующих в обра-
зовании ионной связи? 

112.  В чем сходство и отличие водородной связи от других видов 
связи? Приведите примеры веществ с водородной связью. 

113.  Почему в металлах химическая связь делокализована? 
114.  Что называют электрическим моментом диполя? Какая из моле-

кул HCl, HBr, HJ имеет наибольший момент диполя? Почему? 
115.  Как метод валентных связей (ВС) объясняет линейное строение 

молекулы BeCl2 и тетраэдрическое СН4? 
116.  Исходя из значений электроотрицательности атомов соответст-

вующих элементов, определите, какая из связей – HCl, JCl, BrF – наибо-
лее полярна. 

117.  Какую ковалентную связь называют δ-, π-, σ-связью? Как метод 
ВС объясняет строение молекулы азота? 

118.  Охарактеризуйте силы Ван-дер-Ваальса. Какое взаимодействие 
молекул называют ориентационным, индукционным, дисперсионным?  
Как влияет не ориентационное взаимодействие повышение температуры? 

119.  Что называется поляризацией? Какие бывают виды поляриза-
ции? Чем определяется поляризация атомов, ионов? Как меняются 
свойства соединений в зависимости от поляризации? 

120.  Что называется диполем, дипольным моментом? Что характери-
зует величина дипольного момента? В ряду HCl, HBr, HI электрические 
моменты диполей молекул равны 3,5·10–30, 2,6·10–30, 1,4·10–30 Кл⋅м.  
Как изменяется характер химической связи в этих молекулах? 
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5. СТРОЕНИЕ И СВОЙСТВО ТВЕРДОГО ВЕЩЕСТВА 
 
5.1. Теоретические сведения 
 
Вещество может существовать в трех агрегатных состояниях: газо-

образном, жидком и твердом. Плазму часто называют четвертым агре-
гатным состоянием. Зависимость свойств от агрегатного состояния ука-
зана в табл. 5.1.  
Агрегатное состояние вещества определяется силами, действую-

щими между молекулами, расстоянием между частицами и характером 
их движения. 

 
Таблица 5.1 

Свойства веществ в разных агрегатных состояниях 
 

Состояние Свойства 
Газообразное 1. Способность принимать объем и форму сосуда. 

2. Сжимаемость. 
3. Быстрая диффузия (хаотичное движение молекул). 
4. Екинетич > Епотенц 

Жидкое 1. Способность принимать форму той части сосуда, которую зани-
мает вещество. 
2. Неспособность расширяться до заполнения сосуда. 
3. Незначительная сжимаемость. 
4. Медленная диффузия. 
5. Текучесть. 
6. Екинетич = Епотенц 

Твердое 1. Способность сохранять свойственную форму и объем. 
2. Незначительная сжимаемость (под давлением). 
3. Очень медленная диффузия за счет колебательных движений 
частиц. 
4. Отсутствие текучести. 
5. Екинетич < Епотенц 

 
В твердом состоянии частицы занимают определенное положение 

относительно друг друга. Оно обладает низкой сжимаемостью, механи-
ческой прочностью, поскольку молекулы не обладают свободой движе-
ния, а только колебания. Молекулы, атомы или ионы, образующие твер-
дое вещество, называют структурными единицами. 
Твердые вещества делятся на аморфные и кристаллические 

(табл. 5.2). Кристаллические вещества плавятся при строго опреде-
ленной температуре Тпл, аморфные – не имеют резко выраженной 
температуры плавления; при нагревании они размягчаются (характе-
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ризуются интервалом размягчения) и переходят в жидкое или вязкоте-
кучие состояние. 
Внутреннее строение аморфных веществ характеризуется беспоря-

дочным расположением молекул (табл. 5.2). Кристаллическое состояние 
вещества предполагает правильное расположение в пространстве час-
тиц, составляющих кристалл, и образованием кристаллической (про-
странственной) решетки. Основной особенностью кристаллических 
тел является их анизотропия – неодинаковость свойств (тепло-, элек-
тропроводность, механическая прочность, скорость растворения и т.д.) 
по разным направлениям, в то время как аморфные тела изотропны. 

 
Таблица 5.2 

Сравнительная характеристика  
аморфных и кристаллических веществ 

 
Вид твердого вещества Характеристика 
Аморфное 1. Ближний порядок расположения частиц. 

2. Изотропность физических свойств. 
3. Отсутствие конкретной точки плавления. 
4. Термодинамическая нестабильность (большой запас 
внутренней энергии). 
5. Текучесть. 
Примеры: янтарь, стекло, органические полимеры и др. 

Кристаллическое 1. Дальний порядок расположения частиц. 
2. Анизотропность физических свойств. 
3. Конкретная температура плавления. 
4. Термодинамическая устойчивость (малый запас внут-
ренней энергии). 
5. Есть элементы симметрии. 
Примеры: металлы, сплавы, твердые соли, углерод (ал-
маз, графит) и др. 

 
В зависимости от вида частиц, находящихся в узлах кристаллической 

решетки и типа связей между ними, кристаллы бывают четырех типов: 
ионные, атомные, молекулярные и металлические (рис. 5.1). 
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Рис. 5.1. Виды кристаллов 
Кристаллические решетки, состоящие из ионов, называются ионны-

ми. Их образуют вещества с ионной связью. Примером образования 
ионной кристаллической решетки может служить кристалл хлорида на-
трия (NaCl) (рис. 5.7). Вещества с ионной кристаллической решеткой 
обладают высокой твердостью, хрупкостью, являются тугоплавкими и 
малолетучими. Плавление ионных кристаллов приводит к нарушению 
геометрически правильной ориентации ионов относительно друг друга и 
ослаблению прочности связи между ними. Поэтому расплавы, растворы 
таких кристаллов проводят электрический ток. Вещества с ионными кри-
сталлическими решетками легко растворяются в полярных жидкостях, 
являются диэлектриками. Ионные кристаллические решетки образуют 
многие соли, оксиды, основания. 
Кристаллические решетки, в узлах которых находятся отдельные 

атомы, называют атомными (ковалентными). Атомы в таких решет-
ках соединены между собой прочными ковалентными связями. Приме-
ром кристалла с атомной кристаллической решеткой может служить ал-
маз (рис. 5.1) – одна из модификаций углерода. Данный кристалл состо-
ит из атомов углерода, каждый из которых связан с четырьмя соседними 
атомами (к.ч. = 4).  
Число веществ с атомной кристаллической решеткой велико. Все они 

имеют высокую температуру плавления, не растворимы в жидкостях, 
обладают высокой прочностью, твердостью, имеют широкий диапазон 
электропроводимости (от изоляторов и полупроводников до электрон-
ных проводников). Атомная кристаллическая решетка характерна для 
элементов III и IV групп главных подгрупп (Si, Ge, B, C). 
Кристаллические решетки, состоящие из молекул (полярные и непо-

лярные) называются молекулярными. Молекулы в таких кристалличе-
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ских решетках соединены между собой сравнительно слабыми водород-
ными, межмолекулярными и электростатическими силами. Поэтому ве-
щества с молекулярной решеткой имеют малую твердость и низкие тем-
пературы плавления. Они малорастворимы в воде, не проводят элек-
трический ток и обладают высокой летучестью. Примерами веществ с 
молекулярными решетками являются лед, твердый углекислый газ («су-
хой лед»), твердые галогенводороды, твердые простые вещества, обра-
зованные одно- (благородные газы), двух- (F2, Cl2, Br2, J2, H2, N2, O2), 
трех- (O3), четырех- (P4), восьми- (S8) атомными молекулами. Большин-
ство кристаллических органических соединений также имеют молеку-
лярную решетку. 
Кристаллическая решетка, состоящая из атомов или ионов металлов, 

соединенных металлической связью (рис. 5.1), называется металли-
ческой. Согласно современным представлениям узлы металлических 
решеток заняты положительными ионами, между которыми перемеща-
ются электроны, находящиеся в свободном состоянии. Такими электро-
нами являются наименее прочно связанные с ядром валентные элек-
троны. Перемещающиеся между положительными ионами электроны не 
имеют связи с отдельными ионами; они являются общими, принадле-
жащими всем ионам металла в данном кристалле. Следовательно, ато-
мы металлов при потере электронов превращаются в ионы, а электроны 
образуют своего рода электронный газ, обтекающий ионы.  
Металлическая решетка является, как правило, весьма прочной. 

Этим объясняются свойственные большинству металлов твердость, ма-
лая летучесть, высокая температура плавления и кипения. Она же обу-
словливает такие характерные свойства металлов как электро- и тепло-
проводность, блеск, ковкость, пластичность, непрозрачность, фотоэф-
фект. Металлической кристаллической решеткой обладают чистые ме-
таллы и сплавы.  

 
5.2. Индивидуальные задания 
 
121.  Чем характеризуется внутреннее строение кристаллов? Какой 

тип кристаллической решетки характерен для твердых простых веществ, 
образованных элементами с порядковым номером 10, 37? Какие связи 
имеются в этих кристаллах, и какие свойства характерны для них? 

122.  В чем заключается явление анизотропии, характерное для кри-
сталлов? Чем отличается структура кристалла СН4 от структуры кри-
сталлов Н2 и САЛМАЗ? Какие виды связей существуют в кристаллах этих 
веществ? Как это влияет на их свойства? 

123.  Укажите химические связи в каждом из следующих кристаллов: 
аргон, кремний. 
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124.  Чем отличается структура кристалла MgCl2 от структуры кри-
сталлов Mg и Cl2? Какие виды связей существуют в кристаллах этих ве-
ществ? Как это влияет на их свойства? 

125. Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 14, 
19? Какие связи имеются в этих кристаллах, и какие свойства характер-
ны для них? 

126.  Какие физические свойства характерны для веществ с ионной 
кристаллической решеткой? Приведите примеры веществ с данным ви-
дом решетки.  

127.  Чем отличается структура кристалла Cul2 от структуры кристал-
лов Cu и I2? Какие виды связей существуют в кристаллах этих веществ? 
Как это влияет на их свойства? 

128.  Какие физические свойства характерны для веществ с моле-
кулярной кристаллической решеткой? Приведите примеры веществ и 
их свойства. 

129.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 32, 
36? Какие связи имеются в этих кристаллах и какие свойства характерны 
для них? 

130.  Чем отличается структура кристалла BaCl2 от структуры кри-
сталлов Ba и Сl2? Какие виды связей существуют в кристаллах этих ве-
ществ? Как это влияет на их свойства? 

131.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 11, 
33? Какие связи имеются в этих кристаллах и какие свойства характерны 
для них? 

132.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 18, 
30? Какие связи имеются в этих кристаллах и какие свойства характерны 
для них? 

133.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 1, 
3? Какие связи имеются в этих кристаллах и какие свойства характерны 
для них? 

134.  Дайте характеристику аморфным и кристаллическим веществам. 
В чем их сходство и отличие? Приведите примеры аморфных и кристал-
лических веществ. Какими свойствами они обладают и где применяются? 

135.  Чем отличается структура кристалла NaCl от структуры кри-
сталлов Na и Cl2? Какие виды связей существуют в кристаллах этих ве-
ществ? Как это влияет на их свойства? 

136.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 7, 
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53? Какие связи имеются в этих кристаллах, и какие свойства характер-
ны для них? 

137.  Чем отличается структура кристалла H2S от структуры Н2 и S? 
Какие виды связей существуют в кристаллах этих веществ? Как это 
влияет на их свойства? 

138.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 40, 
2? Какие связи имеются в этих кристаллах и какие свойства характерны 
для них? 

139.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 6, 
82? Какие связи имеются в этих кристаллах и какие свойства характерны 
для них? 

140.  Чем отличается структура кристалла SiF4 от структуры кристал-
лов Si и F2? Какие виды связей существуют в кристаллах этих веществ? 
Как это влияет на их свойства? 

141.  Чем отличается структура кристалла Zn3As2 от структуры кри-
сталлов As и Zn? Какие виды связей существуют в кристаллах этих ве-
ществ? Как это влияет на их свойства? 

142.  Какие физические свойства характерны для веществ с атомной 
кристаллической решеткой? 

143.  Чем отличается структура кристалла LiN3 от структуры кристал-
лов Li и N2? Какие виды связей существуют в кристаллах этих веществ? 
Как это влияет на их свойства? 

144.  Какой тип кристаллической решетки характерен для твердых 
простых веществ, образованных элементами с порядковым номером 21, 
28? Какие связи имеются в этих кристаллах, и какие свойства характер-
ны для них? 

145.  Чем отличается структура кристалла SiF от структуры кристал-
лов Si и F2? Какие виды связей существуют в кристаллах этих веществ? 
Как это влияет на их свойства? 

146.  Назовите типы кристаллических решеток. Чем характеризуется 
каждый тип? Приведите примеры веществ, особенности их свойств и 
области применения. 

147.  Укажите химические связи в каждом из следующих веществ: во-
да, хлорид кальция, железо, лед. Каково строение кристаллов? 

148.  Охарактеризуйте свойства твердого тела. Чем твердые тела от-
личаются от жидкостей и газов? Какой тип кристаллической решетки 
имеет самое твердое природное вещество? 

149.  Какие физические свойства характерны для веществ с металли-
ческой кристаллической решеткой? Охарактеризуйте основные пара-
метры кристаллической решетки. 

150.  Охарактеризуйте понятие «дефект кристалла». 
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6. ОСНОВЫ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ.  
    НАПРАВЛЕНИЕ ПРОТЕКАНИЯ ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 
 
6.1. Теоретические сведения 
 
Раздел химии, изучающий тепловой эффект реакции называется хи-

мической термодинамикой. Химические уравнения, в которых указаны 
теплота реакции и агрегатные состояния веществ, называются термо-
химическими. 

Тепловой эффект – это количество теплоты, которое выделяется 
или поглощается при получении 1 моль сложного вещества из простых 
веществ. 
Объектом изучения химической термодинамики является система. 
Состояние системы определяется совокупностью свойств и характе-

ризуется термодинамическими параметрами: температурой Т , давле-
нием р , объемом V , плотностью ρ , количеством вещества n , совер-
шаемой работой W , теплотой Q . Изменение хотя бы одного термоди-
намического параметра приводит к изменению состояния системы в це-
лом. Если все параметры постоянны во времени и пространстве, то та-
кое состояние системы называется равновесным.  
Важнейшими задачами химической термодинамики является выяс-

нение возможности или невозможности самопроизвольного протекания 
процесса той или иной химической реакции при заданных условиях и в 
заданном направлении; установление значения термодинамических 
параметров, при которых достигается максимальный выход процесса; 
определение характеристик энергетического изменения, происходяще-
го в системе. Находят это с помощью термодинамических функций  
( GSHU ,,, ). 
Функция состояния U  характеризует внутреннюю энергию сис-

темы – сумму потенциальной энергии взаимодействия всех частиц те-
ла между собой и кинетической энергии их движения. Она зависит от со-
стояния вещества – вида, массы, агрегатного состояния. Абсолютную 
величину внутренней энергии измерить невозможно, поэтому при изуче-
нии химических процессов судят об изменении внутренней энергии при 
переходе системы из одного состояния в другое. 

 

12 UU=UΔ - .       (6.1) 
 

При этом 0<UΔ  внутренняя энергия системы убывает, при 0>UΔ  – 
возрастает.  
Все изменения внутренней энергии происходят за счет хаотического 

столкновения молекул (мерой передаваемой таким способом энергии 
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является теплота) и перемещения масс, состоящих из большого числа 
частиц, под действием каких-либо сил (мерой передаваемой таким спо-
собом энергии является работа). Таким образом, передача внутренней 
энергии может осуществляться частично в виде теплоты и частично в 
виде работы: 

 

ÀQU   -=∆ .      (6.2) 
 

Приведенное уравнение представляет собой математическое выра-
жение I закона термодинамики: если к системе подвести тепло, то 
подведенное тепло тратится на увеличение внутренней энергии систе-
мы и на совершение ею работы. 
В изохорно-изотермическом процессе вся теплота, подведенная к 

системе, тратится на изменение внутренней энергии: 
 

VQU =∆ .       (6.3) 
В изобарно-изотермическом процессе единственным видом работы, 

совершаемой системой, является работа расширения: 
 

VpA ∆= ,      (6.4) 
 
где p – давление в системе; V∆  – изменение объема. 
Тогда математическое выражение I закона термодинамики принима-

ет вид:   
   

  VpQU p ∆=∆   - .     (6.5) 
 

Обозначив HΔ=VΔp+UΔ , получаем HΔ=Qp . 
Функция состояния системы НΔ  – энтальпия – это общий запас 

энергии системы, т.е. это энергосодержание системы. Энтальпия систе-
мы больше внутренней энергии на величину работы. Абсолютное значе-
ние нельзя измерить, поэтому судят об энтальпии при переходе системы 
из одного состояния в другое. 
Если реакция эндотермическая (протекает с поглощением тепла), то 

0>HΔ . Если экзотермическая реакция (протекает с выделением тепла), 
то 0<HΔ .  
Для сравнения тепловых эффектов различных процессов стандарти-

зуют условия их протекания.  
Стандартные условия – Т° = 298 К, р° = 101,313 кПа, n – 1 моль 

чистого веществ. Все стандартные термодинамические функции – 
это справочные величины, которые зависят от природы вещества,  
агрегатного состояния вещества [1]. 

Стандартное изменение энтальпии 0
298HΔ  относят к единице коли-

чества вещества, кДж/моль. 
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Из I закона термодинамики следуют количественные законы термо-
химии. 

Закон Лавуазье-Лапласа (1780–1784 г.) – для каждого химического 
соединения теплота разложения равна теплоте его образования, но 
имеет противоположный знак: 

 

разложения
0

яобразовани
0 НΔ=HΔ - .    (6.6) 

 

Закон Г.И. Гесса (1840 г.) – тепловой эффект химической реак-
ции зависит от природы и физического состояния исходных ве-
ществ и конечных продуктов, но не зависит от характера и пути 
протекания реакции. 
Данный закон – теоретическая основа термохимии. Из него вытекает 

ряд следствий:  
• количество энергии, которое выделяется или поглощается при обра-

зовании 1 моль сложного вещества из простых в стандартных условиях, 
называется стандартной энтальпией образования .образов

0НΔ , кДж/моль; 
• в термохимических расчетах теплота образования (энтальпия) 

простых веществ в стандартных условиях принимается равной нулю: 
 0=НΔ вещества) пр. .обр(

0 ; 
• количество энергии, которое выделяется или поглощается  

1 моль органического вещества, разлагающегося до углекислого газа 
и воды в стандартных условиях, называется стандартной энтальпией 
сгорания сгорания

0НΔ , кДж/моль; 
• тепловой эффект химической реакции равен разности между сум-

мой теплот образования продуктов реакции и суммой теплот образова-
ния исходных веществ с учетом стехиометрических коэффициентов: 

 ∆Н    =  ∑ nпрод. ∙ ∆Н   (прод.) −  ∑ nисход. ∙ ∆Н   (исход) ,            (6.7) 
 

где 0
298Н∆  – тепловой эффект химической реакции в стандартных усло-

виях; .)прод(
0
298.прод НΔn∑  – сумма стандартных теплот образования продуктов 

реакции; .)исходн(
0
298.исхoдн НΔn∑  – сумма стандартных теплот образования ис-

ходных веществ; .продn , .исходнn  – стехиометрические коэффициенты соот-
ветственно продуктов реакции и исходных веществ.  
Закон Гесса позволяет рассчитать тепловые эффекты различных ре-

акций. Но знак и величина теплового эффекта не позволяет судить о 
способности процессов к самопроизвольному протеканию и не содержит 
информации о направлении и полноте протекания процессов. 

Самопроизвольные процессы (естественные или положительные) – 
протекают в системе без вмешательства со стороны внешней среды и 
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сопровождаются уменьшением внутренней энергии системы и передачей 
энергии в окружающую среду в форме теплоты и работы.  
Согласно I закону термодинамики самопроизвольные процессы идут в 

сторону уменьшения запаса внутренней энергии или энтальпии системы. 
Однако известны такие процессы, которые протекают самопроиз-

вольно без изменения внутренней энергии системы. Движущей силой 
таких процессов является энтропия системы. 

Энтропия (связанная энергия) S – это мера необратимости процес-
са, мера перехода энергии в такую форму, из которой она не может пе-
рейти самостоятельно в другую энергию. Энтропия характеризует бес-
порядок в системе: чем выше беспорядок, тем выше энтропия.  
Энтропия вещества в стандартном состоянии называется стан-

дартной энтропией 0
298S , Дж/моль ⋅ К. 

В изолированных от внешней среды системах процессы протека-
ют самопроизвольно в направлении увеличения энтропии 0>SΔ 0

298 , что 
является вторым законом термодинамики. 
Процессы, для которых энтропия уменьшается 0<SΔ 0

298 , неосущест-
вимы в изолированных системах.  
Энтропия простых веществ не равна нулю. В отличие от энтальпии, 

можно измерить абсолютное значение энтропии. 
Изменение энтропии химического процесса определяется балансо-

вым уравнением:  
 ∆S    =  ∑ nпрод. ∙ S   (прод.) −  ∑ nисход. ∙ S   (исход) .               (6.8) 
 

Любая система характеризуется порядком НΔ  и беспорядком S∆ .  
Их соотношение определяет направление протекания реакции.  
Таким образом, при самопроизвольном движении системы к устойчи-

вому состоянию проявляются две тенденции: уменьшение энтальпии 
0<HΔ 0

298   и возрастание энтропии 0>SΔ 0
298 . Суммарный эффект двух тен-

денций при постоянной температуре и давлении отражает энергия 
Гиббса GΔ : 

 

SΔT -HΔ=GΔ  .                                           (6.9) 
 

Выражение (6.9) называют уравнением Гиббса. Функция состояния 
GΔ  характеризует общую движущую силу процесса, максимально воз-
можную полезную работу («свободная энергия»), совершаемую систе-
мой НΔ ; SΔT  – часть энергии, которая не может быть превращена в по-
лезную работу («связанная энергия»).  
Если исходные вещества и продукты реакции находятся в стандарт-

ных состояниях, то изменение энергии Гиббса называется изменением 
стандартной энергии Гиббса  химической реакции 0

298GΔ , кДж/моль. 
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Химические реакции протекают в открытом сосуде с изменением 
объема, поэтому возможность (самопроизвольность)  и направление 
процесса характеризует функция G∆ , определяемая по балансовому 
уравнению при стандартных условиях: 

 ∆G    =  ∑ nпрод. ∙ ∆G   (прод.) −  ∑ nисход. ∙ ∆G   (исход) .           (6.10) 
 

Самопроизвольному протеканию процесса отвечает уменьшение 
энергии Гиббса, 0<GΔ . Чем больше уменьшается GΔ , тем более необ-
ратимо протекает процесс в сторону образования продуктов реакции. 
Увеличение изобарного потенциала 0>GΔ  является признаком не-

осуществимости процесса в данных условиях.  
Значение 0=GΔ  характеризует состояние равновесия, т.е. состояние, 

в котором система не производит полезной работы. 
Анализ величин НΔ  и SΔ в уравнении Гиббса показал, что возмож-

ность обратимого протекания процесса обусловлена одинаковыми зна-
ками НΔ  и SΔ . При определенной температуре величины НΔ  и SΔT  ста-
новятся равными. Поэтому из уравнения Гиббса можно определить 
«равновесную» температуру или температуру начала процесса рТ  при 

0=GΔ : 
 

SΔ
HΔ

=Tp .                                              (6.11) 
 

Таким образом, самопроизвольно протекают реакции, в которых из-
менение свободной энергии отрицательно. Реакции, в которых 0>GΔ  
протекают лишь при условии, что над системой будет совершена работа 
внешними силами или системе будет передана энергия извне.  

 
6.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Определите возможность протекания процесса в стан-

дартных условиях Ga + HCl → GaCl3+ Н . 
Решение. (для решения данных задач существует алгоритм, если 

придерживаться его, то задачи решеются просто). 
Возможность протекания процесса определяет энергия Гиббса.  

Данную задачу можно решить двумя способами: по уравнению Гиббса 
[см. формулу (6.9)] или по балансовому уравнению при стандартных  
условиях [см. формулу (6.10)]. При решении задач учитывается рацио-
нальность решения. 
Способ 1. Записываем стехиометрическое уравнение с указанием  

агрегатного состояния вещества, так как термодинамические функции 
зависят от состояния: Ga(к) + 3HCl(г) =  GaCl (к)+   Н (Г). 
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Выписываем необходимые стандартные термодинамические 
функции образования компонентов реакции (табл. 6.1) (термодинамиче-
ские параметры веществ представлены в прил. 3). 

 
Таблица 6.1 

Стандартные значения термодинамических функций 
 

Вещество Ga(к) HCl(г)  GaCl3(к) Н (г) 
ΔН0

98, кДж/моль 0 –91,8 –524,7 0 
S0

298, Дж/(моль·К) 41,1 186,8 133,4 130,52 
 
 
Данные термодинамические функции относятся к 1 моль вещества и при 

расчетах должны быть умножены на стехиометрические коэффициенты. 
Изменение энтальпии химической реакции рассчитываем по форму-

ле (6.7):  ∆Нх.р. =    ∆Н     Н  (г) +  ∆Н     GаCl (к) −  ∆Н    (Ga(к) − 3∆Н     HCl(г)  = 
= 0 – 524,7 – 0 – 3(–91,8) = –524,7 + 275,4 = –249,3 кДж/моль. 

Изменение стандартной энтропии химической реакции рассчитываем 
по формуле (6.8):  ∆ х.р. =          Н  (г) +        GаCl (к) −       (Ga(к) − 3     (HCl(г)) = 

=
 2
3

130,52 + 133,4 – 41,1 – 3·186,8 = 195,78 + 133,4 – 560,4 – 41,1 =  

= 329,18 – 601,5 = –272,32 Дж/(моль·K). 
Изменение стандартной энергии Гиббса химической реакции рассчи-

тываем по формуле (6.9) ∆Gх.р  = –249,3 – 298 · (–272,32 · 10–3) = –249,3 + 81,15 = –168,15 кДж/моль. 
Способ 2. Из прил. 3 возьмем значения энергии Гиббса. 

 
Таблица 6.2 

Стандартное значение энергии Гиббса 
 

Вещество Ga(к) HCl(г)  GaCl3(к) Н (г) 
ΔG0

298, кДж/моль 0 –94,79 –492,8 0 
 
Изменение стандартной энергии Гиббса химической реакции рассчи-

тываем по формуле (6.10): ∆Gх.р.0 =  32∆G     Н  (г) +  ∆G     GаCl (к) −  ∆G    (Ga(к)) − 3∆G2980 (HCl(г)) 
= 0 – 492,8 – 0 – 3(–94,79) = –492,8 + 284,37 = –208,43 кДж/моль. 
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Отрицательный знак изобарного потенциала (ΔG < 0) свидетельству-
ет о возможности протекания реакции в стандартных условиях.  
Разница в величинах ∆Gх.р.0 , рассчитанных двумя путями находится в 
пределах допустимого (15 %).   

 
Пример 2. При взаимодействии 80 г железа с серой выделилось 

143,4 кДж теплоты. Вычислите стандартную энтальпию образования 
сульфида железа. 

Решение. Записываем термохимическое (уравнение с указанием те-
плового эффекта реакции) уравнение: Fe(к) + S(к) =  FeS(к) +  Q. 

Стандартная энтальпия образования сложного вещества – это 
энтальпия образования 1 моль сложного вещества из простых, при 
стандартных условиях.  
Из данного уравнения 1 моль FeS(к) образуется, если в реакции уча-

ствует 1 моль железа и 1 моль серы. 
Составляем пропорцию: 
при взаимодействии n= 80 г56г моль⁄ = 1,43 моль железа с серой – выделя-

ется 143,4 кДж; 
при взаимодействии 1 моль железа с серой – выделяется Q кДж. 

Q = 100,38 кДж. 
Реакция экзотермическая, то ∆Н < 0,  следовательно, стандартная 

энтальпия образования сульфида железа ∆HFeS0  = –100,38 кДж/моль. 
 
Пример 3. Определите изменение энтропии для реакций:  Н + N → NH3;                          NH4NO3   →  N2 + H2O +O2. 
Объясните изменение энтропии в ходе реакции. 
Решение. Записываем стехиометрическое уравнение и из прил. 2 

возьмем значения энтропии: 3Н (г) + N (г) = 2NH3(г). 
 

Таблица 6.3 
Стандартное значение энтропии 

 
Вещество Н (г) N (г) NH3(г) 

S0
298, Дж/(моль·К) 130,5 191,5 192,6 
 
Изменение стандартной энтропии химической реакции рассчитываем 

по формуле (6.8):  ∆ х.р. =  2      NН  (г) − 3       H (г) −        N (г)  =  
= 2 ⋅ 192,6 – 3 ⋅ 130,5 – 191,5 = –197,8 Дж/(моль·К). ∆ х.р. < 0. 

Для второй реакции записываем стехиометрическое уравнение: 
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NH4NO3(к)
  →  N2(г) + 2H2O(г) + 12 O

2(г)
 

 
Таблица 6.4 

Стандартное значение энтропии 
 

Вещество NH4NO3(к) N (г) H2O(г) O2(г) 
S0

298, Дж/(моль·К) 151,0 191,5 188,7 205,0 
 
Изменение стандартной энтропии химической реакции рассчитываем 

по формуле (6.8):  ∆ х.р. =        N  (г) +  2      H O(г) +         (О (г)) −      (NH4NO (г)) =  
= 191,5 + 2 ⋅ 188,7 + 0,5 ⋅ 205,0 – 151,0 = 520,4 Дж/(моль·К); ∆ х.р. > 0. 
Наибольшее значение энтропии соответствует газообразным вещест-

вам, поэтому знак ∆ х.р.  определяется количеством моль исходных газо-
образных веществ и количеством моль газообразных продуктов реакции.  
Для первой реакции из 4 моль газообразных веществ получили  

2 моль газообразных продукта реакции, следовательно, энтропия 
уменьшилась. Для второй реакции из 1 моль газообразных веществ, по-
лучили 3,5 моль газообразных продукта реакции, следовательно, энтро-
пия увеличилась.  

 
6.3. Индивидуальные задания 
 
151.  Вычислите, какое количество теплоты выделится при восста-

новлении Fe2O3 металлическим алюминием, если было получено 335,1 г 
железа. (Ответ 2543 кДж.) 

152.  Уменьшается или увеличивается энтропия при переходах:  
а) воды в пар; в) графита в алмаз? Почему? Вычислите энтропию для 
каждого превращения. Сделайте вывод о количественном изменении 
энтропии при фазовых и аллотропных превращениях. 

153.  Газообразный этиловый спирт можно получить при взаимодейст-
вии этилена С2Н4(г) и водяных паров. Напишите термохимическое уравне-
ние этой реакции, вычислив ее тепловой эффект. (Ответ: –45,76 кДж.) 

154.  Прямая или обратная реакция будет протекать при стандартных 
условиях в системе 2NO(г) +  О (г) = 2NO (г). Ответ мотивируйте, вычис-
лив ∆G0

298 прямой реакции. (Ответ: –69,7 кДж/моль.) 
155.  Реакция горения этана выражается термохимическим уравнени-

ем С Н  (г) +  3,5О (г) = 2СO (г) +  3Н О(ж); ∆Нх.р. = −1559,87 кДж. Вычис-
лите теплоту образования этана, если известны теплоты образования 
СО2(г) и Н2О(ж). 
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156.  При какой температуре наступит равновесие системы  СO(г) +  2Н (г) = СН ОН(ж);  ∆Нх.р. = −128,05 кДж?  
157.  На основании стандартных теплот образования и абсолютных 

стандартных энтропий веществ вычислите энергию реакции Гиббса, 
протекающей по уравнению СО (г) +  Н О(ж) = СO (г) +  Н (г). Сделайте 
вывод о возможности протекания реакции. (Ответ: –19,91 кДж/моль.) 

158.  При получении молярной массы эквивалента гидроксида каль-
ция из СаО(к) и Н2О(ж) выделяется 32,53 кДж теплоты. Напишите термо-
химическое уравнение этой реакции и вычислите теплоту образования 
оксида кальция. (Ответ: –635,6 кДж.) 

159.  Реакция восстановления  Fe2O3 водородом протекает по урав-
нению Fe О  (к) +  3Н (г) = 2Fe(к) +  3Н О(г);  ∆Нх.р. = +96,61 кДж. Возмож-
на ли эта реакция при стандартных условиях? При какой температуре 
начнется восстановление Fe2O3? 

160.  Кристаллический хлорид аммония образуется при взаимодейст-
вии газообразных аммиака и хлорида водорода. Напишите термохими-
ческое уравнение этой реакции, вычислив ее тепловой эффект. Сколько 
теплоты выделится, если в реакции было израсходовано 10 л аммиака в 
пересчете на н.у.? (Ответ: 78,97 кДж.) 

161.  Вычислите ∆Нх.р. , ∆Sх.р.  и ∆Gх.р.
0  реакции, протекающей по схеме 

Fe2O3(к)+ Сгр→ Feкр+COг. Возможна ли эта реакция при температурах 
500 и 1000 К? 

162.  При сгорании 11,5 г жидкого этилового спирта выделилось 
308,71 кДж теплоты. Напишите термохимическое уравнение реакции, в 
результате которой образуются пары воды и диоксид углерода. Вычис-
лите теплоту образования С2Н5ОН. (Ответ: –726,62 кДж.) 

163.  При сгорании газообразного аммиака образуются пары воды и 
оксид азота. Сколько теплоты выделится при этой реакции, если было 
получено 44,8 дм3 NO в пересчете на н.у.? (Ответ: 452,37 кДж.) 

164.  Какая из приведенных реакций: а) I  (к) +  Н S(г) = 2HI(г) +  S(к);  
б) Cl  (г) +  2HI(г) = 2HСl(г) +  I (г) может протекать самопроизвольно при 
стандартных условиях? Ответ обоснуйте, вычислив ∆Gх.р.

0 . Чему равно ∆      первой реакции? 
165.  Определить знак изменения энтропии ∆      для реакции  

2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж). Возможно ли протекание этой реакции в стандарт-
ных условиях? Ответ обосновать. 

166.  Вычислите, при какой температуре начнется диссоциация пен-
тахлорида фосфора, протекающая по уравнению PCl5(г) = P Сl (г) + Cl (г); ∆Нх.р.  = 92,59 лДж/моль. (Ответ: 509 К.) 
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167.  Какие из карбонатов – ВеСО3 или ВаСО3 – можно получить по 
реакции взаимодействия соответствующих оксидов с СО2? Какая реакция 
идет наиболее энергично? Вывод сделайте, вычислив ∆G298

0   реакций.  
168.  Сожжены с образованием Н2О(г) равные объёмы водорода и 

ацетилена, взятых при одинаковых условиях. В каком случае выделится 
больше теплоты? Во сколько раз? 

169.  Пользуясь значением термодинамических констант, показать, 
что в стандартных условиях реакция Cu(к) +  ZnO(к) =  CuO(к) +  Zn(к) не-
возможна. 

170.  Водяной газ представляет собой смесь равных обьемов водоро-
да и оксида углерода(II). Найти количество теплоты, выделившейся при 
сжигании 112 л водяного газа, взятого при н.у. 

171.  При соединении 2,1 г железа с серой выделилось 3,77 кДж теп-
лоты. Рассчитайте теплоту образования сульфида железа. 

172.  Найти количество теплоты, выделяющейся при взрыве 8,4 л 
гремучего газа, взятого при н.у. 

173.  При взаимодействии 1 моль металлического калия с водой вы-
деляется 188,4 кДж теплоты. Запишите уравнение реакции. Определите, 
какая масса калия прореагировала, если выделилось 28,65 кДж теплоты. 
Возможна ли эта реакция при стандартных условиях. (Ответ:  5,85 г.) 

174.  Вычислите стандартную энтальпию образования уксусной ки-
слоты, используя следующие данные: 
а) СН3СООН (ж) + 2 О2  = 2 СО2 (г) + 2 Н2О (ж)    ∆Нх.р.  = –871,54 кДж; 
б) С (графит) + О2 = СО2 (г)                                    ∆Нх.р.  = –393,5 кДж; 
в) Н2   +  1/2 О2   = Н2О (ж)                                      ∆Нх.р.  = –285,8 кДж. 
(Ответ: –487,06 кДж.) 
175.  Чем можно объяснить, что при стандартных условиях невоз-

можна реакция, протекающая по уравнению 
Н2 (г)  + СО2 (г) =  СО (г) + Н2О (ж)          ∆Нх.р.  = –2,85 кДж? 
Вывод сделайте на основании качественного изменения энтропии. 

Зная тепловой эффект реакции и абсолютные стандартные энтропии 
соответствующих веществ, определите ∆G298

0  этой реакции. (Ответ: 
19,91 кДж.) 

176.  На основании стандартных теплот образования и абсолютных 
стандартных энтропий соответствующих веществ, вычислите ∆G298

0  ре-
акции СО2 (г) + 4 Н2 (г) = СН4 (г) + 2 Н2O (ж). Возможна ли эта реакция 
при стандартных условиях? (Ответ: –130,89 кДж.) 

177.  При какой температуре наступит равновесие системы 
4 НСl (г) + О2(г) = 2 Н2О (г) + 2 Сl2(г)            ∆Нх.р.  = –114,2 кДж? 
Что в этой системе является  более сильным окислителем – хлор или 

кислород – и при каких температурах? (Ответ: 891 K.) 
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178.  Вычислите ∆Н0
298, ∆S0

298, ∆G0
298 для реакции  

MgCO3(кр) = MgO (кр) + СО2(г). Объясните знак энтропии. (Ответ:  
101,46 кДж/моль; 174, 9 Дж/мольК; 43,33 кДж/моль.)  

179.  Определите ∆G0
298 реакции, протекающей по схеме  

NH3(г) + О2 (г) → NO (г) +Н2О, г. Вычисления сделайте на основании 
стандартных теплот образования и абсолютных стандартных энтропий 
соответствующих веществ. Возможна ли эта реакция при стандартных 
условиях? (Ответ: –957,77 кДж.) 

180.  С помощью термохимического уравнения Н2S(г) + 3/2 О2 =  
= SO2(г) + Н2О(ж) + 562,8 кДж, определите объем сгоревшего сероводоро-
да,  если известно, что в результате реакции выделилось 281,4 кДж теп-
лоты. (Ответ 11,2 л.) 

 
 
 

 
7. КИНЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ.  
    ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 
 
7.1. Теоретические сведения 
 
Раздел химии, изучающий механизм и скорости химических реакций, 

называется химической кинетикой.  
Скорость химической реакции – это изменение концентрации 

одного из реагирующих веществ в единицу времени в единице реакци-
онного пространства.  
Различают гомогенные и гетерогенные реакции. Если вещества на-

ходятся в одной фазе, то такая реакция – гомогенная, если в разных 
фазах – гетерогенная.  
Для гомогенных реакций скорость V  – это изменение концентраций 

реагентов или продуктов в единицу времени:  
 

     
τ∆

∆
±=

cV ,                                              (7.1) 
 

где 12 ccc −=∆  – изменение концентрации вещества, знак +, если скорость 
определяется по изменению концентрации продуктов реакции, знак –, 
если скорость оценивается по убыли концентрации одного из исходных 
веществ [1]. 
Скорость реакции в СИ имеет единицу измерения моль/м3⋅с, однако 

также используются и другие единицы измерения: моль/л⋅с, моль/см3⋅с, 
моль/см3⋅мин.  
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Основными параметрами, которые приходится учитывать при изуче-
нии кинетики процессов, являются природа реагирующих веществ, кон-
центрации (давление) реагентов, температура и действие катализатора. 

• Природа реагирующих веществ определяется типом химиче-
ских связей и строением молекул. Реакция протекает в направление 
разрушения менее прочных связей и образования вещества с более 
прочными связями. 

 
7.1.1. Влияние концентрации на скорость реакций 
 
Чтобы осуществлялось химическое взаимодействие веществ А и В, 

их молекулы (частицы) должны столкнуться. Чем больше столкновений, 
тем быстрее протекает реакция. Число же столкновений тем больше, 
чем выше концентрация реагирующих веществ. Отсюда на основе об-
ширного экспериментального материала сформулирован основной за-
кон химической кинетики открытый в 1864–1867 гг. К. Гульдбергом и  
П. Вааге (Норвегия) (закон действующих масс), устанавливающий зави-
симость скорости реакции от концентрации реагирующих веществ. 

Закон действующих масс (ЗДМ): при постоянной температуре 
скорость элементарной реакции пропорциональна произведению мо-
лярных концентраций реагирующих веществ в степенях, равных сте-
хиометрическим коэффициентам.  
Для реакции dD+сС=вВ+аА  этот закон выразится кинетическим 

уравнением 
 

â
Â

a
A cckV ⋅⋅= ,      (7.2) 

 

где Ac  и Âc  – концентрации жидких или газообразных веществ А и В, 
моль/дм3; k – константа скорости реакции.   
Константа скорости реакции зависит от природы реагирующих ве-

ществ и от температуры, но не зависит от их концентраций и численно 
равна скорости реакции при условии =С=С ВА 1 моль/дм3 . 
Сумма показателей степеней в кинетических уравнениях называется 

общим (суммарным) порядком реакции n. Порядок реакции определяет 
характер зависимости скорости от концентрации реагентов. 
В случае гетерогенной реакции реакционным пространством можно 

считать поверхность раздела фаз, и скорость реакции первого порядка 
описывается уравнением 

 

     SckV ⋅⋅= ,     (7.3) 
 

где c  – концентрация реагента (газообразного или жидкого); S – пло-
щадь поверхности, м2. 
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Также для гетерогенных реакций скорость зависит от скорости под-
вода реагента и от скорости удаления продуктов реакции из реакционно-
го пространства.  

 
7.1.2. Влияние температуры на скорость реакции  
          (правило Вант-Гоффа) 
 
При повышении температуры на каждые 10° скорость большин-

ства химических реакций увеличивается в 2–4 раза, и, наоборот, при 
понижении температуры – понижается соответственно во столько 
же раз. 
Математическая зависимость скорости реакции от температуры при-

ближенно выражается уравнением Вант-Гоффа 
 

    =     ∙         ,     (7.4) 
 

где     и      — скорости реакции при температурах Т1 и Т2 соответст-
венно; γ  – температурный коэффициент скорости реакции для многих 
реакций у лежит в пределах 2–4. 
Шведский ученый С. Аррениус на основании экспериментальных 

данных показал, что число активных частиц, а следовательно, скорость 
и константа скорости возрастает с температурой по экспоненциальному 

закону. Выведенная им зависимость константы скорости k  от темпера-
туры Т называется уравнением Аррениуса: 

 

     k= k0·e

-Ea
RT
 

,     (7.5) 
 

где k0 – предэкспоненциальный множитель; R – универсальная газовая 
постоянная 8,31 Дж/(моль К); Т – абсолютная температура; аЕ  – энергия 
активации, кДж/моль. 

Энергия активации – минимальная энергия, которой должны обла-
дать сталкивающие молекулы, чтобы преодолеть потенциальный барь-
ер, разделяющий исходное и конечное состояние системы.  Она зависит 
от природы реагирующих веществ, температуры, ее значения включают 
в специальные справочники и используют в химической технологии для 
расчета скоростей реакций в различных условиях. 

 
7.1.3. Влияние катализатора на скорость реакции 
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Одним из способов увеличения скорости реакции является снижение 
энергетического барьера, т. е. уменьшение аЕ . Это достигается введе-
нием катализаторов.  

Катализ – изменение скорости химической реакции веществами (ка-
тализаторами), которые участвуют в промежуточных стадиях реакции, 
но не входят в состав конечных продуктов.  

Катализатор – вещество, влияющее на скорость реакции, но к кон-
цу реакции остающиеся химически неизменными. На применении ката-
лизаторов основано получение большинства продуктов химического 
производства. Каталитическое действие является основой жизнедея-
тельности и в природе. Все химические превращения в организмах ини-
циируются особыми катализаторами – ферментами. 
В зависимости от того, находится ли катализатор в той же фазе, что 

и реагирующие вещества, или образует самостоятельную фазу, говорят 
о гомогенном или гетерогенном катализе. Механизм каталитического 
действия для них не одинаков, однако, и в том и в другом случае проис-
ходит ускорение реакции за счет снижения Ea . 

  
7.1.4. Химическое равновесие 
 
Различают обратимые и необратимые реакции. Необратимыми ре-

акциями называются такие, после протекания которых систему и внеш-
нюю среду одновременно нельзя вернуть в прежнее состояние.  
Они идут в одном направлении до полного расходования одного из реа-
гирующих веществ.  
Многие химические реакции являются обратимыми, т.е. одновре-

менно протекают в двух противоположных направлениях и не доходят 
до конца. Особенность обратимых реакций состоит в том, что по мере 
накопления продуктов реакции возрастает скорость обратной реакции. 
Если они сравняются, то наступает равновесное состояние.  
Химическое равновесие характеризуется константой химического 

равновесия РК .  
Для реакции аА + вВ ↔ сС + dD, из ЗДМ (7.2) следует: 
 

    [ ] [ ]
[ ] [ ]ba

dc

Р BA
DC

k
kK

⋅
⋅

==
2

1 ,     (7.6) 

 

где 1k  и 2k  – константы скоростей прямой и обратной реакций; 
[ ] [ ] [ ] [ ]DCBA ,,,  – равновесные концентрации веществ соответственно.  

Константа химического равновесия определяется отношением 
произведений равновесных концентраций продуктов реакции на произ-
ведение равновесных концентраций исходных веществ, взятых в степе-
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нях их стехиометрических коэффициентов. В выражение константы 
равновесия входят только концентрации газообразных и растворен-
ных веществ.  

РК  для данной реакции при данной температуре величина постоян-
ная; РК  зависит от температуры, природы реагирующих веществ и не 
зависит от концентрации и присутствия катализатора.  
В условиях равновесия все реагенты связаны друг с другом через 

концентрации, и изменение одной из них вызовет изменение других, 
только соотношение равновесных концентраций останется постоянным 
при данной температуре.  
Константа химического равновесия может быть рассчитана из изотер-

мы Вант-Гоффа при ∆G = 0, являющейся термодинамическим условием 
химического равновесия: РР KRTKRTG lg,ln 320 −=−=∆ , следовательно, 

 

)/exp( RTGКР ∆−= .     (7.7) 
 

Константа равновесия имеет большое теоретическое значение и 
практическое значение. По ее величине можно судить о полноте проте-
кания реакции. Если РК  > 1, то равновесие смещается в сторону прямой 
реакции, если РК  < 1 – в сторону обратной. При РК  = 1 реакция нахо-
дится в химическом равновесии. Тем не менее состояние равновесия – 
процесс динамический, поэтому значения константы равновесия позво-
ляют судить о его сдвиге в ту или иную сторону.     
  

7.1.5. Смещение химического равновесия (принцип Ле Шателье) 
 
Равновесие можно сместить внешним воздействием, руководствуясь 

принципом Ле Шателье: если на систему, находящуюся в равновесии 
оказать внешнее воздействие (изменить концентрацию, температу-
ру, давление), то равновесие смещается в сторону той реакции (пря-
мой или обратной), которая ослабляет это воздействие. 

Влияние температуры. Для реакций, идущих с уменьшением эн-
тальпии (экзотермических), повышение температуры будет препятство-
вать протеканию прямого процесса, т. е. смещать реакцию в сторону ис-
ходных веществ. Эндотермические реакции при этом будут смещаться в 
сторону продуктов реакции.  

Например: CO + 1/2O2 = CO2 ΔH < 0, повышением температуры  бу-
дет смещать химическое равновесие в сторону исходных веществ. 

Влияние давления. Если реагируют газообразные вещества, то при 
неизменном числе молей начальных и конечных реагентов повышение 
общего давления не приведет к смещению равновесия. Если число мо-
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лей при реакции меняется, то изменение общего давления приведет к 
смещению равновесия.  

Например: реакция 2CO(г) + O2(г) = 2CO2(г), протекающая с уменьше-
нием количества газообразного вещества, при повышении общего дав-
ления сместится в сторону уменьшения давления, т.е. в сторону мень-
шего объема газообразных веществ (в сторону образования СO2). 

Влияние концентраций. В тех реакциях, в которых лучше опериро-
вать концентрациями (реакции в растворах), увеличение концентраций 
исходных веществ приводит к смещению равновесия в сторону продук-
тов и, наоборот, 

гг 2)Г(2г 3 HCl6 +  NCl3+NH2 ↔ . 
Так, в реакции увеличения концентрации аммиака или хлора увели-

чивает выход азота и соляной кислоты, а добавление в систему азота 
приводит к образованию исходных веществ.  

 
7.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Во сколько раз изменится скорость реакции 

)()()( ГГГ СООСО 22 22 =+  при увеличении давления в системе в 2 раза? 
Температура системы поддерживается постоянной. 

Решение. Предположим, что рассматриваемая реакция является 
элементарной, т. е. для нее справедлив закон действующих масс (7.2) : 

2
2

OCO cckV ⋅⋅= . 
Принимая, что концентрация и парциальное давление связаны прямо 

пропорциональной зависимостью TRcp ii ⋅⋅= , получаем 
2O

2
CO ррk=V . 

После увеличения давления в системе в 2 раза парциальное давле-
ние каждого из реагентов возрастает в 8 раз, т.е. 

( )
22 O

2
COO

2
CO ppk8p2p2kV ⋅⋅=⋅⋅=' . Отсюда 8=

V
V '

, следовательно, ско-

рость реакции увеличится в 8 раз. 
 
Пример 2. Вычислите, во сколько раз возрастет скорость реакции 

при увеличении температуры на 40 °С, если температурный коэффици-
ент реакции равен 3? 

Решение. Согласно математическому выражению правила Вант-
Гоффа (7.6) в нашем примере Т2  – Т1 = 40 °С, подставив данные задачи 
в уравнение, получим VТ2 / VТ1 = 340/10 = 34 = 81, т.е. скорость реакции 
возрастет в 81 раз. 

 
Пример 3. При 353 К реакция заканчивается за 20 с. Сколько време-

ни длится реакция при 293 К, если температурный коэффициент реак-
ции равен 2,5? 
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Решение. Между скоростью протекания химических реакций и их 
продолжительностью существует обратно-пропорциональная зависи-
мость VТ2 / VТ1  = τ1 / τ2, где τ1 и τ2 – время протекания реакции при тем-
пературах Т1 и Т2, таким образом, в данном случае правило Вант-Гоффа 
можно записать следующим выражением: 

τ1 / τ2 = γТ2 -Т1/10;  
τ1 = τ2 ∙ γТ2 – Т1/10 = 20 ∙ 2,5353 – 293/10 = 20 ∙ 2,56 = 4879 с = 1 ч 21 мин 19 с. 

 
Пример 4. При синтезе аммиака равновесие установилось при сле-

дующих концентрациях реагирующих веществ: [N2] = 2,5 моль/л;  
[Н2] = 1,8 моль/л; [NH3] = 3,6 моль/л. Рассчитайте константу равновесия 
этой реакции и исходные концентрации азота и водорода. 

Решение. Исходя из уравнения реакции получения аммиака 
322 23 NHHN =+ определяем константу равновесия этой реакции: 

[ ]
[ ] [ ]

890
8152

63
3

2

3
22

2
3 ,

,,
,

=
⋅

=
⋅

=
HN

NHKР . 

Исходные концентрации азота и водорода находим на основе уравне-
ния реакции. На образование 2 моль аммиака расходуется 1 моль азота, 
а на образование 3,6 моль потребовалось 3,6 /2 = 1,8 моль азота. Учиты-
вая равновесную концентрацию азота, находим первоначальную концен-
трацию ИСХNс 2 = 2,5 + 1,8 = 4,3 моль/л. На образование 2 моль аммиака 
необходимо истратить 3 моль водорода, а для получения 3,6 молей ам-
миака требуется 3,6 ∙ 3/2 = 5,4 моль/л; ИСХНс 2 = 1,8 + 5,4 = 7,2 моль/л.  
Таким образом, реакция начиналась при концентрациях азота и водорода 
соответственно 4,3 и 7,2 моль/л.  

 
7.3. Индивидуальные задания 

 
181.  Две реакции при 283К протекают с одинаковой скоростью.  

Температурный коэффициент скорости первой и второй реакции равны 
соответственно 2,5 и 3,0. Как будут относиться скорости реакций, если 
первую из них провести при 350 К, а вторую – при 330? (Ответ: 2,65; 1,00.)  

182.  В начальный момент протекания реакции N2 + 3H2 = 2NH3 кон-
центрации были равны, моль/дм3: азота – 1,5; водорода – 2,5; аммиака – 
0. Каковы концентрации азота и водорода при концентрации аммиака, 
равной 0,5 моль/дм3? Запишите выражения для скорости реакции и для 
константы равновесия. Как можно увеличить выход аммиака? (Ответ: 
1,25 моль/дм3; 1,75 моль/дм3.) 

183.  Начальные концентрации веществ в реакции 
СО + Н2О = СО2 + Н2 были равны, моль/дм3: оксида углерода(II) – 0,05; 
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паров воды – 0,06; оксида углерода(IV) – 0,4; водорода – 0,2. Вычислите 
концентрации всех реагирующих веществ, после того, как прореагировало 
60 % Н2О. (Ответ:  
0,24 моль/дм3; 0,14 моль/дм3; 0,76 моль/дм3; 0,56 моль/дм3.) 

184.  Реакция идет по уравнению 4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O. Как изме-
нится скорость реакции, если увеличить давление в 2 раза? Укажите, ка-
кими изменениями можно сместить равновесие вправо? (Ответ: возрас-
тет в 512 раз.) 

185.  Вычислите, при какой температуре реакция закончится за  
45 мин, если при 293 К на это требуется 3 ч. Температурный коэффици-
ент равен 3,2. (Ответ: 304,9 К.) 

186.  Каково значение энергии активации реакции, скорость которой 
при 300 К в 10 раз больше, чем при 280 К? 

187.  Определите равновесную концентрацию водорода в реакции 
2HI = H2 + I2, если исходная концентрация HI составляет 0,55 моль/дм3, а 
константа равновесия равна 0,12. В какую сторону сместится равнове-
сие, если увеличить концентрацию HI; увеличить давление? (Ответ:  
0,11 моль/дм3.) 

188.  При синтезе фосгена имеет место равновесие реакции 
Cl2 + СО = СОCl2. Определите исходные концентрации хлора и оксида 
углерода, если равновесные концентрации, моль/ дм3, равны: [Cl2] = 2,5; 
[CO] = 1,8; [СОCl2] = 3,2. В какую сторону сместиться равновесие, если 
увеличить концентрацию фосгена; уменьшить давление? (Ответ: 5,0;  
5,7 моль/ дм3.) 

189.  Реакция протекает по уравнению 2А = В. Исходная концентра-
ция вещества А равна 0,2 моль/ дм3. Константа равновесия реакции 0,5. 
Вычислите равновесные концентрации веществ. (Ответ: 0,015; 0,017.) 

190.  В каком направлении сместится равновесие реакции 
2СО + 2Н2 = СО2 + СН4, если концентрации всех реагирующих веществ 
уменьшить в 3 раза? Ответ потвердите расчетом скорости прямой и об-
ратной реакции. 

191.  Равновесие в системе 2NO2 = 2NO + O2 при некоторой температу-
ре установилось при концентрациях, моль/дм3: [NO2] = 0,06; [NO] = 0,24; 
[O2] = 0,12. Определите константу равновесия и рассчитайте исходную 
концентрацию. (Ответ: 1,92; 0,3 моль/дм3.) 

192.  Определите равновесные количества веществ в реакции 
СО2 + Н2 = СО + Н2Огаз, если константа равновесия при некоторой тем-
пературе равна 1 и для реакции было взято 1 моль углекислого газа и  
3 моль водорода. (Ответ: [Н2] = 2,25; [СО2] = 0,25; [CO] = 0,75;  
[Н2О] = 0,75 моль/дм3.) 

193.  При некоторой температуре константа равновесия реакции 
H2 + Br2 = 2HBr равна 1. Определите состав равновесной смеси, если 
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для реакции были взяты 1 моль водорода и 2 моль брома. (Ответ:  
[Н2] = 0,55 моль; [Br2]  = 1,55 моль; [HBr] = 0,90 моль.) 

194.  Запишите выражение для константы равновесия гетерогенной 
системы Сгр + Н2О(г) = СО(г)+ Н2(г). Как изменить концентрацию веществ, 
давление, чтобы сместить равновесие в сторону обратной реакции – об-
разования водяных паров? 

195. Во сколько раз увеличится скорость реакции, протекающей при 
298 К, если энергию ее активации уменьшить на 4 кДж/моль? (Ответ:  
в 5 раз.) 

196.  Константа равновесия для реакции СО + Н2О = СО2 + Н2 при  
850 °С равна 1. Исходные концентрации воды – 0,03 моль/дм3, угарного 
газа – 0,01 моль/дм3. Определите концентрации всех четырех веществ при 
равновесии. (Ответ: [СО] = 0,0025 моль/дм3; [СО2] = [Н2] = 0,075 моль/дм3; 
[Н2О] = 0,025 моль/дм3.)  

197.  Равновесие реакции, протекающей по уравнению H2 + I2 = 2HI, 
установилось при следующих концентрациях моль/дм3: [Н2] = 0,004,  
[I2] = 0,025, [HI] = 0,08. Определите константу равновесия этой реакции и 
исходные концентрации йода и водорода. (Ответ: Кр = 64;  
0,044 моль/дм3; 0,065 моль/дм3.) 

198.  Реакция протекает по уравнению 2NO + O2 = 2NO2. Равновесие 
установилось при следующих концентрациях, участвующих в ней ве-
ществ, моль/дм3: [NO] = 0,02, [NO2] = 0,06, [O2] = 0,3. Определите кон-
станту равновесия и исходную концентрацию кислорода. (Ответ: Кр = 30, 
0,33 моль/дм3.) 

199.  Обратимая реакция протекает по уравнению 
СО + Н2О ↔ СО2 + Н2. Константа равновесия при определенной темпе-
ратуре равна 1. Определить концентрации всех реагирующих веществ 
при равновесии, зная, что исходные концентрации окиси углерода и во-
дяного пара были 0,02 моль/дм3. (Ответ: [СО] = [СО2] = [Н2О] = [Н2] =  
= 0,01 моль/дм3.) 

200.  Используя справочные данные, рассчитайте значения температу-
ры, при которой константа равновесия реакции Сгр + Н2О(г) ↔ СО(г) + Н2(г) 
равна единице. (Ответ: 983 К.) 

201.  На сколько градусов надо повысить температуру газообразной 
реакционной смеси, чтобы скорость реакции увеличилась в 125 раз, ес-
ли температурный коэффициент равен 3? 

202.  При наступлении равновесия реакции N2 + 3H2 = 2NH3 концен-
трации веществ имели следующие значения, моль/дм3: азота 0,5, водо-
рода 1,5, аммиака 1. Рассчитайте исходные концентрации азота и водо-
рода. (Ответ: 1 моль/дм3 и 3 моль/дм3.) 
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203.  Реакция при температуре 40 °С протекает за 180 с. Температур-
ный коэффициент реакции равен 3. За сколько секунд завершиться эта 
реакция при 60 °С. (Ответ: за 20 с.) 

204.  Исходные концентрации азота и водорода в реакционной сме-
си для получения аммиака составили 4 и 10 моль/дм3 соответственно. 
При наступлении равновесия прореагировало 50 % азота. Вычислите 
равновесные концентрации азота, водорода и аммиака. (Ответ:  
[N2] = 2 моль/дм3, [NH3] = [Н2] = 4 моль/дм3.) 

205.  В какую сторону сместится равновесие реакции 
MgCO3(к) = MgO(к) + СО2(г) – Q при повышении температуры, при допол-
нительном введении СO2, при повышении давления? 

206.  При некоторой температуре равновесные концентрации в систе-
ме 2SO2 + O2 ⇔ 2SO3 составляли соответственно [SO2] = 0,04 моль/дм3; 
[О2] = 0,06 моль/дм3; [SO3] = 0,02 моль/дм3. Вычислите константу равно-
весия и исходные концентрации SO2 и О2. Как нужно изменить давление, 
чтобы увеличить выход SO3? 

207.  Как изменится скорость реакции 2NO + O2 → 2NO2, если увели-
чить давление в системе 2 раза; уменьшить объем системы 3 раза; по-
высить концентрацию NO в 3 раза? 

208.  Вычислить константу равновесия реакции H2 + Br2 = 2HBr, если 
равновесная смесь в объеме 10 дм3 содержит 1,6 г водорода, 93,6 г 
брома и 377,6 г бромоводорода. 

209.  При некоторой температуре константа равновесия реакции 
FeO + CO ↔ Fe + CO2 равна 0,5. Определите равновесную концентрацию [СО2], моль/дм3, если начальная [СО] – 6 моль/дм3. (Ответ: 2 моль/дм3.) 

210.  Определите скорость реакции 4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O, если 
константа скорости 0,5, а концентрации исходных веществ, моль/дм3: 
аммиака – 1, кислорода – 2. (Ответ: 4 моль/дм3.) 

 
 

8. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРОВ 
 

8.1. Теоретические сведения 
 

Растворы – однородные (гомогенные) системы переменного соста-
ва, состоящие из растворённого вещества, растворителя и продуктов их 
взаимодействия. 
Отношение количества или массы вещества, содержащегося в сис-

теме, к объему или массе этой системы, называется концентрацией. 
Известны несколько способов выражения концентрации [2]. 
Массовая доля ω – отношение массы m(x) растворенного вещества к 

массе раствора m (р-ра):  
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ра)-(р m

(x) m =ω ,                                         (8.1) 
 

если известны плотность ρ и объем раствора рарV − , то:  
 

рарV
m(x)  

−ρ
=ω .                                             (8.2)  

 

Массовая доля показывает содержание растворенного вещества как 
часть единицы, причем за единицу принимается масса всего раствора. 
Наиболее часто всю массу раствора принимают за 100 %, и тогда 

концентрацию растворенного вещества выражают в масс, %. Для пере-
вода массовой доли растворенного вещества, %, величину ω умножают 
на 100. 

Процентная концентрация (масс.%) показывает число граммов рас-
творенного вещества на 100 г раствора. 

Молярная концентрация с(х), моль/дм3, или молярность М, – выра-
жается отношением числа моль растворенного вещества к объему рас-
твора в дм3 (л): 

 

раррар V(x) M
(x) m  

V
(x) nс(x)

−−

== ,                                 (8.3) 

 

где (x) n  – количество вещества х, моль; (x) m  – масса вещества х, г; 
(x) M  – молярная масса вещества х, г/моль; рарV −  – объем раствора, дм3. 
Таким образом, молярная концентрация показывает число молей 

растворенного вещества на 1 л раствора. 

Молярная концентрация эквивалента вещества x)
z
1(с , моль/дм3, 

или нормальность Н, – выражается отношением моль эквивалентов 
вещества к объему раствора 1 дм3 (л): 

 

рар
рар Vx)

z
1

( M

(x) m
V

x)
z
1( n

 x)
z
1(с 

−
−

== ,                                               (8.4) 

 

где x)
z
1( n

 
– количество моль эквивалентов вещества х; x)

z
1М(  – моляр-

ная масса эквивалента вещества х, г/моль; z – число эквивалентности; 
рарV −  – объем раствора, дм  (л).  
Моляльная концентрация )x(cm , моль/кг – отношение количества 

растворенного вещества, (n (x) моль), к массе растворителя (mР-ЛЯ 1 кг): 
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ля-р
m m

(x) n  )x(c = .                                            (8.5) 

 

Следовательно, моляльная концентрация, это число молей раство-
ренного вещества на 1 кг растворителя. Этот способ выражения концен-
трации используется реже, чем молярная концентрация. 

Титр раствора вещества T(x), г/см3, – отношение массы раство-
ренного вещества, г, к объему раствора, см3 (мл): 

 

рарV
(x) m T(x)
−

= .                   (8.6) 

 

Концентрация растворов определяется разными способами: 
• по плотности раствора – с помощью ареометра; 
• методом титрования; 
• по оптической плоскости (фотоколориметрически) и другими мето-

дами.  
 

8.2. Примеры решения задач 
 

Задача 1. Определить молярную концентрацию эквивалента кисло-
ты, содержащего 9,8 г H3PO4 в 2 дм  (л) раствора. 

Решение. Находим молярную массу эквивалента кислоты в граммах:  

67,32
3

1643113POH
3
1М 43 =

⋅++⋅
=






  г/моль. 

Используя формулу (8.4), рассчитаем молярную концентрацию экви-
валента кислоты: 

15,0
267,32

8,9

VPOH
3
1 M

)PO(H m POH
3
1c

рар43

43
43 =

⋅
=









=







−

 моль/дм3. 

 
Задача 2. Определить титр, г/см3, раствора гашеной извести с мо-

лярной концентрацией гидроксида кальция 0,01 моль/дм3. 
Решение. Из формулы (8.3) найдем массу гидроксида кальция: 

рар2
2 V)(Ca(OH) M

)(Ca(OH) m
 )c(Ca(OH) 2

−

= ; 

рар222 V)M(Ca(OH))c(Ca(OH) )m(Ca(OH) −= ; 
74,017401,0)m(Ca(OH) 2 =⋅⋅=  г. 

Из формулы (8.6) найдем титр 

00074,0
1000

74,0
1000

)(Ca(OH) m )T(Ca(OH) 2
2 ===  г/см3. 
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Задача 3. Вычислить массу хлорида натрия, необходимую для при-
готовления 10%-ного раствора в воде объемом 270 см3. 

Решение. Массу NaCl  вычисляем по формуле (8.1) 

%100
O)m(Hm(NaCl)

m(NaCl)(%)
2+

=ω . 

Откуда O))m(H(m(NaCl)100m(NaCl) 2+ω=  или 
ω−

⋅ω
=

100
O)m(Hm(NaCl) 2 . 

Так как )OH( 2ρ  = 1 г/см3 , массу воды находим по формуле m(H O) =   V(H O) ∙ ρ(H O) = 270 см ∙  гсм = 270 г, 
тогда г30

10100
г27010(NaCl)m =

−
⋅

= . 

 
8.3. Индивидуальные задания  
 
211.  Какова должна быть массовая доля хлороводорода в соляной 

кислоте, чтобы в ней на 10 моль приходился 1 моль хлороводорода?  
212.  Определите молярную концентрацию раствора KOH, в котором 

массовая доля KOH составляет 8 % (ρ = 1,064 г/см3). 
213.  Слили 325 г раствора азотной кислоты с массовой долей 30 % и 

125 г раствора азотной кислоты с массовой долей 60 %. Определить 
массовую долю азотной кислоты в новом растворе.  

214.  Из раствора соли (ω = 16 %) массой 640 г выпарили воду массой 
160 г и при этом из раствора выпал осадок массой 8 г. Вычислите со-
держание соли в растворе в массовых долях.  

215.  Какова будет массовая доля азотной кислоты в растворе, если к 
40 мл 96%-ного раствора HNO3 (плотность 1,5 г/см3) прилить 30 мл  
48%-ного HNO3 (плотность 1,3 г/см3)?  

216.  Определите массовую долю (ω, %) растворенного вещества в  
6-молярном растворе HCl (ρ = 1,100 г/см3). 

217.  Как приготовить 300 г 2%-ного раствора сульфата цинка из  
6%-ного раствора этой соли и воды? 

218.  Определите массовую долю (ω, %) растворенного вещества в 
10-нормальном растворе H2SO4 (ρ = 1,289 г/см3). 

219.  Как из 2,00 молярного раствора соды приготовить 0,25-нормаль-
ный раствор? 

220.  Определите молярную и эквивалентную концентрации 20%-ного 
раствора хлорида кальция плотностью 1,178 г/см3.  

221.  Какой объем 10%-ного раствора карбоната натрия с плотностью  
1,105 г/см3 потребуется для приготовления 5 л 2%-ного раствора с плот-
ностью 1,02 г/см3?  

PDF created with pdfFactory Pro trial version www.pdffactory.com

http://www.pdffactory.com
http://www.pdffactory.com


 80

222.  Определите массовую долю (ω, %) растворенного вещества в 
15-нормальном растворе H PO4 (ρ = 1,289 г/см3). 

223.  Сколько и какого вещества останется в избытке, если к 75 см3  
0,3 н раствора серной кислоты прибавить 125 см3 0,2 н раствора KOH? 

224.  В производстве аммиачной селитры применяется раствор с 
массовой долей азотной кислоты 60 %. Выразите молярную концентра-
цию этого раствора, если ρ = 1,373 г/см3. 

225.  При растворении серной кислоты массой 66,8 г в воде массой 
133,2 г получили раствор (ρ = 1,25 г/см3). Определите: а) молярную кон-
центрацию; б) молярную концентрацию эквивалентов; в) массовую долю 
в % серной кислоты в полученном растворе. 

226.  Титр раствора H2SO4 равен 0,0049 г/см3. Рассчитайте молярную 
концентрацию эквивалента раствора H2SO4. 

227.  Чему равна молярная концентрация эквивалента раствора 
NaOH с массовой долей 30 % (ρ = 1,328 г/см3)? К 1 дм3 этого раствора 
прибавили 5 дм  воды. Вычислите (ω, %) NaOH в полученном растворе. 

228.  Какой объем раствора серной кислоты с массовой долей 90 %  
(ρ = 1,81 г/см3) надо взять, чтобы получить 250 см3 2 М раствора? 

229.  На нейтрализацию 60 см3 0,24 н раствора серной кислоты из-
расходовано 180 см3 раствора KOH. Рассчитайте молярную концентра-
цию эквивалента раствора KOH. 

230.  Вычислить массу поваренной соли, необходимой для приготов-
ления раствора с массовой долей NaCl 8 % и с плотностью 1,059 г/см3 
объемом 5 дм3. 

231.  К 3 дм3 раствора азотной кислоты с массовой долей 10 %  
(ρ = 1,054 г/см3) прибавили 5 дм3 раствора той же кислоты с массовой 
долей 2 % (ρ = 1,009 г/см3). Вычислите массовую долю, %, молярную 
концентрацию  молярную концентрацию эквивалента и титр полученно-
го раствора. 

232.  Вычислите объем 0,3 нормального раствора соляной кислоты, 
необходимый для нейтрализации раствора, содержащего 0,32 г NaOH в 
40 см3?  

233.  Определите массу карбоната калия, содержащуюся в 250 см3 
раствора с молярной концентрации эквивалентов 0,2 моль/дм . 

234.  На нейтрализацию 60 см3 0,24 н раствора серной кислоты из-
расходовано 180 см3 раствора KOH. Рассчитайте эквивалентную кон-
центрацию раствора KOH. 

235.  Определить молярную концентрацию 60%-ного раствора HNO3. 
Сколько потребуется такого раствора для приготовления 1,5 л 20%-ного 
раствора HNO3? 
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236.  Определить молярную и моляльную концентрации 20%-ного 
раствора KOH. Сколько надо испарить воды, чтобы получить 2 дм   
30%-ного раствора KOH? 

237.  Определите процентную концентрацию 0,01 молярного раствора 
NН4Cl. Сколько надо взять соли, чтобы приготовить 2 л такого раствора? 

238.  В лаборатории имеется раствор с массовой долей гидроксида 
натрия 30 %, плотность которого 1,33 г/см3. Какой объем этого раствора 
надо взять для приготовления раствора объемом 250 см3 с массовой 
долей гидроксида натрия 14 и плотностью 1,15 г/см3?  

239.  Из раствора соли (ω = 16 %) массой 640 г выпарили воду массой 
160 г и при этом из раствора выпал осадок массой 8 г. Вычислите со-
держание соли в растворе в массовых долях.  

240.  Определите массовую долю (ω, %) растворенного вещества в 
растворах: а) 6М HCl (ρ = 1,100 г/см3); б) 10 н H2SO4 (ρ = 1,289 г/см3);  
в) 15 н  H PO4 (ρ = 1,289 г/см3). 

 
 
9. ЭЛЕКТРОЛИТИЧЕСКАЯ ДИССОЦИАЦИЯ.  
    РЕАКЦИИ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
 
9.1.Теоретические сведения 
 
9.1.1. Электролитическая диссоциация 
 
Вещества, водные растворы или расплавы которых проводят элек-

трический ток, называются электролитами. Электропроводность ве-
ществ обусловлена направленным движением заряженных частиц, в 
данном случае ионов, поэтому их называют проводниками второго рода 
или ионными проводниками. К электролитам относятся растворы, рас-
плавы солей кислот и щелочей. 

Электролитической диссоциацией называется распад электро-
литов на ионы в водных растворах или расплавах. Необходимым усло-
вием для диссоциации является наличие у вещества ионной или силь-
нополярной ковалентной связи и полярность растворителя, которая ха-
рактеризуется диэлектрической проницаемостью ε. Вода – сильно по-
лярная жидкость и ее диэлектрическая проницаемость εН О = 81. 
Процесс диссоциации в упрощенном виде можно выразить уравнением 

КА ↔  К +  А . 
Катионы и анионы в растворе находятся не в свободном состоянии, а 

в гидратированном (т.е. окруженные молекулами воды), но в уравнении 
диссоциации молекулы воды не пишут, только ионы. 

PDF created with pdfFactory Pro trial version www.pdffactory.com

http://www.pdffactory.com
http://www.pdffactory.com


 82

Мерой электролитической диссоциации является степень диссоциа-
ции α [2]. 

Степень диссоциации α – это отношение числа молекул, распав-
шихся на ионы n, к общему числу молекул электролита, введённых в 
раствор N 

N
n=α . 

По величине степени диссоциации электролиты делятся: 
• на сильные (α > 0,3) – химические соединения, которые при рас-

творении полностью распадаются на ионы. К сильным электролитам от-
носятся все ионные соединения – соли и гидроксиды щелочных и ще-
лочноземельных металлов; хорошо растворимые в воде кислоты – со-
ляная HCl, серная H2SO4, азотная HNO3 и т. д.; 

• слабые (α < 0,3) – химические соединения, которые при растворении 
диссоциируют в незначительной степени. К слабым электролитам можно 
отнести следующие кислоты: угольную H2СO3, уксусную CH3COOH; гидро-
ксиды цинка Zn(OH)2, алюминия Al(OH)3, меди Cu(OH)2 и т. д. (почти всех 
металлов, за исключением щелочных и щелочноземельных), а также воду, 
гидроксид аммнония NH4OН. 
Экспериментально степень диссоциации определяется путем изме-

рения электропроводности раствора. 
В теории электролитической диссоциации сильные электролиты дис-

социируют на ионы полностью и процесс идет необратимо. 
 

9.1.2. Активность и ионная сила растворов сильных электролитов 
 

Свойства растворов сильных электролитов указывают на формально 
неполную диссоциацию последних. Это связано с электростатическим 
(Кулоновским) взаимодействием между ионами, окруженными сольват-
ными оболочками. Количественной характеристикой взаимодействия 
является коэффициент активности f.  

Коэффициент активности f показывает, насколько поведение ионов 
в растворе сильного электролита при данной концентрации отличается 
от их поведения при бесконечном разбавлении. 
Фактическая (активная) концентрация ионов уменьшается. Аналити-

чески молярная концентрация катионов и анионов (с  ⁄ ) связана с  
активной (а  ⁄ ) формулой: 

 

 а  ⁄ = f ∙ с  ⁄ ,     (9.1) 
 

где f – коэффициент активности; с  ⁄  – молярная концентрация ионов, 
моль/дм3. 
Для определения f нужно вычислить ионную силу раствора.  
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Ионной силой раствора называется полусумма произведений 
концентраций всех ионов, присутствующих в растворе, на квадрат 
их зарядов:  

 

I = 0,5∑ (x)mС z2 ,     (9.2) 
 

где (x)mC  – моляльная концентрация иона, моль/кг; z – его заряд. 
Уравнение Дебая-Хюккеля позволяет найти коэффициент активности: 

–lgf = 0,502 z2(I)1/2. 
При разбавлении коэффициент активности увеличивается и при бес-

конечном разбавлении сильных электролитов (f → 1) a ≈ с. 
Концентрацию ионов в сильном электролите можно рассчитать по 

формуле 
 

   с+ -⁄ = n·α·cx,                                          (9.3) 

 

где n – число ионов данного вида; α – степень диссоциации; cx – моляр-
ная концентрация электролита, моль/дм3. 
Диссоциация слабых электролитов представляет обратимый про-

цесс, причем равновесие сильно смещено влево 
СН3СООН ↔ СН3СОО– + Н+. 

Данное равновесие характеризуется константой равновесия, которая 
называется константой диссоциации КД и имеет вид: 

[ ] [ ]
[ ]

5

3

3
Д 10754,1

СООНСН
СООСН НК −

−+

⋅== , 

где [ ]+Н , [ ]−СООСН 3  – концентрация ионов, моль/дм3; [ ]СООНСН3  – кон-
центрация молекул кислоты, моль/дм3. 
В общем виде КД записывается на основании закона действующих масс: 

KnAm ↔ nKm++ mAn-; 
КД =  [Km+]n·[An-]m

[KnAm]
. 

Константа диссоциации указывает на прочность молекул в данном 
растворе. Чем больше константа диссоциации, тем сильнее диссо-
циирует электролит, следовательно, менее устойчивы его молеку-
лы. Величина КД зависит от природы электролита, температуры и не за-
висит от концентрации. 
Закон разбавления Оствальда связывает КД и α зависимостью: если 

степень диссоциации электролита очень мала, то 
  =   КДс(х),                                               (9.4) 
 

где с(x) – молярная концентрация электролита, моль/дм3.  
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Равновесие KA ↔ K+ + A– слабых электролитов можно смещать 
вправо или влево, изменяя концентрацию или температуру, а также из-
меняя равновесную концентрацию находящихся в растворе ионов.  
Изменить равновесную концентрацию можно путем введения в раствор 
слабого электролита одноименных ионов. Равновесие нарушится и, со-
гласно принципу Ле-Шателье, сместится в направлении образования 
недиссоциированных молекул. 
Слабые электролиты – многоосновные кислоты и многокислотные 

основания диссоциируют обратимо по ступеням, причем диссоциация 
протекает главным образом по первой ступени, в меньшей мере по вто-
рой и в незначительной степени – по третьей. 

Многоосновные кислоты 
I ступень    

−+ +↔ 332 HSOHSOH     [ ][ ]
[ ]

2

32

-
3 1058,1SOH

НSO НKД
−

+

⋅== ; 

II ступень   

−+− +↔ 2
33 SOHHSO    [ ][ ]

[ ]
8

3

-2
3

Д 1031,6
HSO

SO НK −
− ⋅==

+
. 

Многокислотные основания 
I ступень  

−+ +↔ OHMgOHMg(OH)2  [ ] [ ]
[ ]2

-

Д Mg(OH)
OH MgOНK

+

= ; 

II ступень  
−++ +↔ OHMgMgOH 2      [ ] [ ]

[ ]
3

-2

Д 105,2
MgOH

OH MgK −
+

+

⋅== . 

Концентрацию ионов моль/дм3 в слабом электролите можно рассчи-
тать по формуле 

 

     с+ -⁄ = n·α·cx=  КД
сх

·сх =  КД ∙ сх.                 (9.5) 

Слабые электролиты диссоциируют ступенчато, следовательно, n = 1. 
Реакции в растворах электролитов протекают между ионами и 

направлены в сторону образования легколетучих, нерастворимых, 
слабодиссоциирующих и комплексных соединений. 
При составлении ионно-молекулярных соединений формулу записы-

вают в таком виде, в каком находится в растворе большая часть всего 
вещества, т. е. формулу слабых электролитов, труднорастворимых и га-
зообразных соединений записывают в молекулярном виде, сильных рас-
творимых электролитов – в ионном.  

Например: 
AlCl3 + 3NaOH = Al(OH)3↓ + 3NaCl, 

Al3+ + 3Cl– + 3Na+ + 3OH– = Al(OH)3↓ + 3Na+ + 3Cl–. 
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Исключив ионы, не участвующие в реакции, получим сокращенное 
ионно-молекулярное уравнение 

Al3+ + 3OH– = Al(OH)3↓. 
 

9.1.3. Ионное произведение воды. Водородный показатель 
 
Вода слабый электролит, но некоторая часть молекул ионизируется 

−+ +↔ ОННОН2 . 
Для обратимого процесса запишем константу диссоциации: 

[ ][ ]
[ ]OH

OH ÍK
2

-

Ä

+

= , 

где [H+] и [OН–] – концентрации ионов водорода и гидроксид-ионов;  
КД – константа диссоциации воды, при 22 °С равна 1,8⋅10–16; [H2O] – кон-
центрация недиссоциированных молекул воды. 
Вода диссоциирует очень мало, то концентрацию можно считать ве-

личиной постоянной (численное значение равно 55,56 моль/л), тогда  

wK  ]-[OH  ][H  O][H  дK 2 =⋅+=⋅ ; 

[ ] [ ] 14
W 10OHHК −−+ =⋅= ,  

где КW – ионное произведение воды.  
Произведение концентраций ионов водорода и гироксид-ионов назы-

вается ионным произведением воды и численно равно 1 · 10–14 при 22 °С. 
Ионное произведение воды – величина постоянная не только для во-

ды, но и для водных растворов. С изменением температуры КW меняет-
ся.  
При комнатной температуре в чистой воде [ ] [ ] 37 дм/моль10ОНН −−+ == , 

тогда растворы, в которых [ ] [ ]−+ = ОНН , называются нейтральными.  
В кислых растворах [ ] [ ]−+ > ОНН , в щелочных наоборот. Зная концен-

трацию одного из ионов воды, можно рассчитать концентрацию второго 

иона [ ] [ ]−

−
+ =

ОН
10Н

14

; [ ] [ ]+

−
− =

Н
10ОН

14

. Таким образом, реакция среды любого 

водного раствора может быть количественно охарактеризована концен-
трацией одного из ионов. Так, для растворов:  

● нейтрального  H+  = 10–7; 
● кислого            H+  > 10–7; 
● щелочного       H+  < 10–7. 
На практике вместо концентрации ионов водорода используют функ-

цию от этой величины, называемой водородным показателем, или 
рН. рН – это десятичный логарифм концентрации ионов водорода, взя-
тый с обратным знаком: 
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[ ]+−= HlgрН .                                            (9.6) 
 

Аналогично концентрацию ОН–-ионов можно выразить через показа-
тель рОН.  

 

[ ]-OHlgрOН −= .     (9.7) 
 

В нейтральных растворах рН = 7, в кислых рН < 7, в щелочных рН > 7. 
 

14 = рН + рОН.     (6.8) 
 
9.2. Примеры решения задач 
 

Пример 1. Реакция протекает по уравнению:  
ЗВа2+ + 2РО4

3– = Ва3(РO4)2↓. 
Напишите два разных уравнения в молекулярной форме, соответст-

вующих этой реакции. 
Решение. К ионам в левой части исходного уравнения допишем ио-

ны с противоположным значением заряда с таким коэффициентом, 
чтобы можно было составить формулы веществ. При этом учитываем, 
что исходные вещества должны быть достаточно хорошо растворимы в 
воде. Затем те же ионы с теми же коэффициентами пишем в правой 
части уравнения: 

3Ва2+ + 2РО4
3– = Ва3(РО4)2↓; 

6Cl– + 6Н+ = 6Сl– + 6Н+. 
Объединяя ионы обоих равенств в молекулы, получим уравнение ре-

акции в молекулярной форме: 
3ВаСl2 + 2Н3РО4 = Ва3(РО4)↓ + 6НСl. 

Аналогично подбираем и другие ионы:  
3Ва2+ + 2РО4

3– = Ва3(РО4)2↓; 
6NO3

– + 6Na+ = 6NО3
– + 6Na+. 

Получаем второе уравнение в молекулярной форме:  
3Ba(NO3)2 + 2Nа3РО4 = Ва3(РО4)2↓+ 6NaNO3. 

Пример 2. Вычислить ионную силу электролита и активность ионов в 
растворе, содержащем 0,01 моль/л MgSO4 и 0,01 моль/л MgCl2. 

Решение. Запишем уравнение диссоциации солей: 
MgSO4 → Mg2+ + SO4

2-;     MgCl2 → Mg2+ +  2Cl ; 
Из уравнений в растворе находятся ионы Mg2+,SO4

2-, Cl-. 
Определим ионную силу электролита по уравнению (9.2), учитывая 

все ионы, находящиеся в растворе: 

( )
( ) .07,0102,0201,0202,05,0

ZCZCZC5,0I
222

2
ClCl

2
SOSO

2
MgMg 2

4
2
4

22

=⋅+⋅+⋅=

=⋅+⋅+⋅⋅= −−−−++

 

Коэффициент активности определяем по формуле –lgf = 0,502 z2(I)1/2 
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Для ионов Mg2+: − lg f = 0,502 ∙ 2 ∙ √0,07 = 0,53; f = 0,3; 
для ионов SO4

2–:    − lg f = 0,502 ∙ 2 ∙ √0,07 = 0,53; f = 0,3; 
для ионов Cl–:      − lg f = 0,502 ∙ 1 ∙ √0,07 = 0,13; f = 0,74. 
Находим активность (моль/дм3) по формуле (9.1):   

аMg2+ = 0,3 ∙ 0,02 = 0,06, а
SO4

2- = 0,3 ∙ 0,01 = 0,03 , а
Cl-

= 0,74 ∙ 0,02 = 0,0148. 

 
Пример 3. Вычислить концентрацию ионов в растворе:  

а) 0,1 моль/дм3 H2SO4 α = 1; б) 0,1 моль/дм3 H2CO3, КД1
= 4,5 ∙ 10 7. 

Решение. Запишем уравнения электролитической диссоциации с 
учетом того, что раствор серной кислоты является сильным электроли-
том, а угольной слабым. 
а) H2SO4→ 2Н++ SO4

2–, концентрацию моль/дм3 ионов в сильном 
электролите можно рассчитать по формуле (9.3): сН  = 2·1·0,1 = 0,2; 
с  4

2 = 1·1·0,1= 0,1; 

б) H2СO3 ↔  Н +  НСO3
–, концентрацию моль/дм3 ионов в слабом 

электролите можно рассчитать по формуле (9.5): 
сН  = сНСО   =  4,5 ∙ 10  ∙ 0,1 = 0,2 ∙ 10  . 

 
Пример 4. Вычислить концентрацию ионов водорода моль/дм3 в рас-

творе с рН = 3. 
Решение. По формуле (9.6): −lg[H+] = 3, [H+] = 10   моль/дм3. 
 
Пример 5. Вычислите молярную концентрацию раствора КОН, если 

рН = 12. 
Решение. Запишем уравнение диссоциации с учетом того, что это 

сильный электролит: КОН →  К +  ОН . Концентрация ионов ОН  чис-
ленно равна концентрации электролита, из уравнения из 1 моль КОН 
образуется 1 моль ОН .  
Определяет концентрацию ионов ОН ,  формула (9.8): рОН = 14 – 12 = 

= 2, откуда [ОH ] =  10  , следовательно сКОН = 0,01 моль/дм3, т.е. рас-
твор является сантимолярным (0,01М). 

 
9.3. Индивидуальные задания 
 
241.  Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения ре-

акций взаимодействия между водными растворами следующих веществ: 
K2SiO3 и HCl; CdSO4 и Na2S; NH4Cl и Ca(OH)2. Как подразделяются элек-
тролиты в зависимости от значения степени диссоциации? 
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242.  Составьте по два молекулярных уравнений реакций, которые вы-
ражаются ионно-молекулярными уравнениями: ( ) O3HFe3HOHFe 2

3
3 +=+ ++ , 

O3H POPOH3OH 2
-3

443 +=+− . Какие растворы относятся к сильным, слабым 
электролитам? Приведите примеры. 

243.  Рассчитайте, при какой концентрации циановодородной кислоты 
степень диссоциации равна 0,001, если КД =  ∙      . Что такое степень 
диссоциации? 

244.  Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения ре-
акций взаимодействия между водными растворами следующих веществ: 
BaSO4 и HNO3; FeCl3 и KOH. Что такое рН раствора? Определите рН 
раствора 0,1 М NaОН. 

245.  Составьте по два молекулярных уравнений реакций, которые 
выражаются ионно-молекулярными уравнением Pb2+ + 2I– = PbI2 ↓.  
Укажите реакцию среды и найдите концентрацию ионов [H+], [ОH ] в 
растворах рН которых равен 2 и 8. 

246.  Водородный показатель одного раствора равен 3, а другого – 6. 
В литре какого раствора концентрация ионов водорода больше и во 
сколько раз? Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравне-
ния реакций взаимодействия между растворами CuSO4 и H2S. 

247.  Рассчитайте рН 0,05 М раствора NH4OH, если КД = 1,8·10–5.  
Что такое ионная сила раствора? 

248.  Рассчитайте ионную силу и активность иона [H+] в растворе 
следующего состава: 0,05 М HCl 0,01 M CaCl2. Напишите уравнения сту-
пенчатой диссоциации Н3ВО3 и выражения для константы диссоциации 
по второй ступени. 

249.  Определите массу едкого натрия, растворенного в 200 см3 рас-
твора, если рН раствора равен 12. Составьте молекулярные и ионно-
молекулярные уравнения реакций взаимодействия между водными рас-
творами следующих веществ Na3PO4 и CaCl2. 

250.  Составьте по два молекулярных уравнений реакций, которые 
выражаются ионно-молекулярными уравнениями Ва2+ +  SO4

2– = BaSO4. 
Найдите массу Ва(ОН)2, содержащегося в 500 см3 водного раствора, 
раствора равен 13. 

251.  Составьте молекулярные и ионно-молекулярные уравнения ре-
акций взаимодействия между водными растворами следующих веществ: 
Ca2CO3 и HCl. Чему равны [H+] и [ОH ] в 0,01 М растворах уксусной ки-
слоты и гидроксида аммония? 

252.  Какое из веществ – КНСО3, СН3СООН, FeSO4, Na2S – взаимо-
действует с раствором серной кислоты? Запишите молекулярные и ион-
но-молекулярные уравнения этих реакций. Укажите реакцию среды и 
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найдите концентрацию ионов [H+],[ОH ], в растворах рН которых равен 
10 и 5. 

253.  Напишите уравнения ступенчатой диссоциации Рb(OH)2 и выра-
жения для констант диссоциации по каждой ступени. Рассчитайте, чему 
равна степень диссоциации азотистой кислотыв 0,05 М растворе 
(КД =  ∙     ). 

254.  Рассчитайте ионную силу и активность иона [H+] в растворе 
следующего состава: 0,005 М Sr(OH)2 0,01 M NaCl. Составьте молеку-
лярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия ме-
жду водными растворами следующих веществ Си(ОН)2 и HNO3. 

255.  Вычислите степень диссоциации гидроксида аммония в 0,05 М и 
0,5 М растворах при 298 К. Сформулируйтеопределение степени диссо-
циации и ее зависимость от концентрации электролита. 

256.  Составьте по два молекулярных уравнений реакций, которые 
выражаются ионно-молекулярными уравнением: Cu2+ + 2OH– = Cu(OH)2. 
Чему равна степень диссоциации NH4OH в его 2М растворе, если кон-
центрация ионов NH4

– в растворе 6·10–5 моль/дм . 
257.  Определите молярную концентрацию раствора муравьиной ки-

слоты (HCOOH), если α = 6 %, КД=1,86·10–4. Составьте молекулярные 
уравнения реакций, которые выражаются ионно-молекулярными урав-
нениями: Mg2+ + CO3

2– = MgCO3, H+ + OH– = H2O. 
258.  Рассчитайте ионную силу и активность всех ионов в растворе 

слудующего состава: 0,002 М H2SO4 и 0,01 M K2SO4. Составьте молеку-
лярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодействия ме-
жду водными растворами следующих веществ: Pb(NO3)2 и KI. 

259.  Вычислите рН 0,05 М раствора HNO3 и 0,05 М раствора 
СН3СООН. Объясните различия в значениях. Напишите уравнения сту-
пенчатой диссоциации Н3РО4 и выражения для константы диссоциации-
по второй ступени. 

260.  Определите чему равна константа диссоциации бромновати-
стой кислоты НBrО, если в растворе с молярной концентрацией экви-
валента, равной 0,03 моль/дм , степень диссоциации 0,001. Составьте 
молекулярные и ионно-молекулярные уравнения реакций взаимодейст-
вия между водными растворами следующих веществ: CaCl2 и AgNO3, 
Zn(OH)2 и NaOH. 

 
 
10. ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ РЕАКЦИИ  
 
10.1. Теоретические сведения 
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Окислительно-восстановительные реакции (ОВР) – реакции, про-
текающие с изменением степеней окисления элементов. 
Степень окисления количественно характеризует состояние атома в 

соединении. Степень окисления – это условный заряд, который приоб-
ретает атом в результате передачи электронов, при условии, что при 
образовании химической связи общая электронная пара смещается к 
более электроотрицательному атому. 
Степень окисления – формальное понятие; в ряде случаев степень 

окисления не совпадает с валентностью. 

Например: N2H4 (гидразин)  

  
степень окисления азота – –2; валентность азота – III. 
 
При определении степени окисления атома в соединении исходят 

из следующих положений: 
● степень окисления атомов в простых веществах равна нулю (Сu0; 

 и т.д.); 
● щелочные и щелочноземельные металлы в соединениях всегда про-

являют степень окисления +1 и +2 соответственно (  и т.д.); 
● постоянную степень окисления проявляют металлы: алюминий +3, 

цинк и кадмий +2 (Аl+3Cl3, Zn+2O, Cd+2SO4); 
● фтор во всех соединения проявляет степень окисления –1 (HF–1); 
● кислород во всех соединениях (кроме фторида кислорода О+2F2, 

перекиси Н2 и пероксидов К2 ) проявляет степень окисления –2; 
● степень окисления водорода, связанного с атомами более электро-

отрицательных элементов, равна +1 (H+1Cl), а в гидридах –1 (Ca ); 
● в молекуле алгебраическая сумма значений степени окисления 

всех образующих ее атомов равна нулю, а в многоатомном ионе – заря-
ду этого иона. 
Процесс потери электронов частицей (атом, молекула или ион) назы-

вается окислением: 
0
2

-
0
2

30 Cle22Cl   ;2He2- H   ; Ale3Al →−→→−
−

−++
−

, 
а сама частица, отдающая электроны, – восстановителем. 
Процесс присоединения электронов частицей (атом, молекула или 

ион) называется восстановлением: 
+

−
+−−

−

→+→+→+ 23
-

0
2

20 FeeFe  ;2Cle2 Cl   ; Se2S , 
а сама частица, принимающая электроны – окислителем. 
В ходе реакции восстановитель окисляется, а окислитель восстанав-

ливается.  
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Число электронов, принимаемых окислителем, всегда равно числу 
электронов, отдаваемых восстановителем, поэтому система в целом ос-
тается электронейтральной, свободных электронов в системе нет.  

 
10.1.1. Окислительно-восстановительные свойства вещества  
             и степени окисления входящих в него атомов 
 
Соединения, содержащие атомы элементов с минимальной степенью 

окисления, могут служить только восстановителями, поскольку они спо-
собны лишь отдавать электроны, потому что внешний энергетический 
уровень у таких атомов завершен восемью электронами. Минимальная 
степень окисления у атомов металлов равна 0, для неметаллов – (n–8) 
(где n – номер группы в периодической системе).  

К восстановителям относятся: 
– нейтральные атомы металлов +→− n0 MeneMe ; 
– водород и другие неметаллы (особенно IV–VI групп): OHH 1

2
0
2

+→ , 
2

4020 OCС   O,CC ++ →→ , 5
5

2
0 OPP +→ , 2

40 OSiSi +→ , 2
40 OSS +→ ; 

– анионы бескислородных кислот −−−− J,Br,Cl,S2 ; 
– ионы металлов с переменной валентностью, находящиеся в низ-

ших, менее устойчивых степенях окисления: +++++ 22232 Fe,Sn,Cr,Bi,Mn . 
Соединения, содержащие атомы элементов с максимальной степе-

нью окисления, могут быть только окислителями за счет этих атомов, 
так как они уже отдали все свои валентные электроны и способны толь-
ко принимать электроны. Максимальная степень окисления атома эле-
мента равна номеру группы в периодической таблице, к которой отно-
сится данный элемент.  

К окислителям относятся: 
– неметаллы 22 F,O  и т. д. 
– ионы металлов в максимальной степени окисления 0n MeneMe →++ ; 
– сложные ионы с максимальной степени окисления центрального 

атома:  

2
2

0
2

4

22
4

6

SH
S

OS
)OS(

−

+

−−+

→
→
→

−

, 

−−+

−+

+

−−+

 →
 →
→

−
−

+

22
4

6OH

2
2

4OH

2H

2
4

7

)O(Mn
OMn

Mn
)OMn( 2

,         
3

3

0
2

1
2

2
2

4

2
3

5

HN
N

ON
ON
ON

)ON(

−

+

+

+

−−+

→
→
→
→
→

−

.
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Соединения, содержащие атомы элементов с промежуточной степенью 
окисления, могут быть и окислителями и восстановителями, в зависимости 
от партнера, с которым взаимодействуют и от условий реакции. Эти веще-
ства обладают окислительно-восстановительной двойственностью: 

– простые вещества – неметаллы, электроотрицательность у которых 
невысокая:  

−
−

→
→

−← 2
4

3202

SO
SO,SO

SS
,
 2

420
3

3 ON O,NNHN ++− →← ; 

– ионы или молекулы с промежуточной степенью окисления элемен-
та: ++ →← 320 FeFeFe , −+−+++ →← 2

4
6

4
7

2
420 OMn ,OMnOMnMn ,Mn . 

 
10.1.2. Окислительно-восстановительный потенциал.  
             Направление окислительно-восстановительной реакции 
 
Окислительную способность веществ характеризует окислительно-

восстановительный потенциал Е0, размерность – вольт. Существуют 
справочные данные, в которых приведены стандартные окислительно-
восстановительные потенциалы Еок/восс.0 , измеренные относительно  
обратимого водородного электрода. За точку отсчета потенциалов при-
нята полуреакция 2H+ + 2ē → H2, для которой Е0 = 0 B.  
В любой окислительно-восстановительной реакции как в исходных 

веществах, так и в продуктах реакции, имеются сопряженные пары 
окислитель-восстановитель. Направление окислительно-восстанови-
тельной реакции обусловливает тот окислитель, у которого значение 
электродного потенциала больше.  
Окислительно-восстановительные реакции протекают самопроиз-

вольно, если разность стандартных электродных потенциалов окислите-
ля и восстановителя больше нуля (∆Е0  > 0) или по изменению энергии 
Гиббса реакции (∆ 0  > 0). 
По известному значению  ΔE 0  можно вычислить энергию Гибба  ΔG 0  

и константу равновесия Кр окислительно-восстановительной реакции:  
 

    RTlnKpEΔnF-  GΔ 00 −=⋅= ,    (10.1) 
 
где R – универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Дж/(моль·град); 
T  – абсолютная температура, К; n  – число электронов, участвующих в 
электродном процессе; F  – постоянная Фарадея; ≈F 96500 Кл/моль. 

 
10.1.3. Окислительно-восстановительные эквиваленты 
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Окислители и восстановители в реакциях реагируют друг с другом в 
эквивалентных количествах.  
Молярная масса эквивалента определяется по формуле 
 

    МЭ(восст)
окслителя =  М   ,    (10.2) 

 
где M  – молярная масса окислителя или восстановителя; n  – число 
электронов, перемещаемых одной молекулой. 

 
10.1.4. Метод электронного баланса 
 
При уравнивании окислительно-восстановительных реакций в основе 

процесса подбора коэффициентов лежит закон сохранения материи: ра-
венство числа атомов каждого элемента и равенство чисел отданных и 
принятых электронов. 

Порядок уравнивания 
1. Написать реакцию в молекулярной форме (пример): 

OHNONH 2223 +→+ . 
2. Определить степени окисления элементов, выбрать, для каких 

элементов степени окисления меняются: 21
2

0
2

0
2

1
3

3 OHNOHN −++− +→+ . 
3. Составить схемы электронных переходов для элементов изменив-

ших свои степени окисления в ходе реакций и определить окислитель, 
восстановитель: 

0
2

3 N6e2N →−−  – процесс окисления; 
20

2 2O4eO −→+  – процесс восстановления. 

3NH  – восстановитель; 0
2O  – окислитель. 

4. Уравнять число отданных и полученных электронов с помощью со-
ответствующих множителей М, найденных с помощью наименьшего об-
щего кратного (НОК) для числа отданных в процессе окисления и приня-
тых в процессе восстановления электронов: 

32O4eO
12

2N6e2N
MHOK

20
2

0
2

3

−

−

→+

→−  

5. Перенести полученные коэффициенты в уравнение реакции перед 
окислителем и его восстановленной формой и восстановителем и его 
окисленной формой. Затем уравнять катионы и анионы, далее уравнять 
водород и проверить материальный баланс по кислороду, если баланса 
нет, следует проверить правильность определения степеней окисления 
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элементов, изменившие свое состояние в левой и правой части уравне-
ния: O6H2N3O4NH 2223 +=+ . 

 
10.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Составить электронные уравнения, подобрать коэффици-

енты для окислительно-восстановительной реакции: 
OHNO)Cu(NOHNOCu 2233 ++→+ . 

Решение. Коэффициенты определим методом электронного баланса, 
для этого расставим степени окисления для каждого атома в соединени-
ях, пользуясь правилами на странице: 

Cu0+ H+1N+5O3
–2→ Cu+2(N–5O3

–2)2+ N+2O–2+ H2
+1O–2. 

Составим электронные уравнения, т.е. выпишем атомы (в уравнении 
они выделенные жирным шрифтом), изменившие степени окисления и 
определим окислительно-восстановительные процессы: 

восстановитель Cu0 −  2е  →  Сu2 −  окисление; 
окислитель N+5  +     3е  →   N+2 – восстановление. 

Для составления общего уравнения реакции необходимо уравнять 
число отданных и принятых электронов, по НОК (см. выше) и сложить 
полуреакции с учетом коэффициентов 

2Ne3N

6
3Cue2Сu

MHOK

25

20

+
−

+

+
−

→+

→−
 

                             _______________________________ 
3Сu0 + 2  5 → 3   2 + 2  2 

 Перенесем коэффициенты в уравнение реакции: 
OHNO2)Cu(NO3HNO23Cu 2233 ++→+ . 

Переход к молекулярному уравнению осуществляется за счет равен-
ства атомов каждого элемента в правой и левой частях уравнения:  

O4H2NO)3Cu(NO8HNO3Cu 2233 ++=+ . 
Признаком правильного подбора коэффициентов уравнения являет-

ся баланс по кислороду левой и правой частей уравнения: 24 = 24. 
 
Пример 2. Указать, каким является приведенный процесс 22 FFeF →  – 

окислительным или восстановительным, – и рассчитать молярную массу 
эквивалента восстановителя (окислителя). 

Решение. 22 FFeF → , 0
2Fe22F →−

−
−  – процесс окисления, а 2FeF  – восстано-

витель, по формуле (10.2) определяем молярную массу восстановителя: 
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Mэ (    ) =      ∙   е = 47 г/моль. 
 
Пример 3. Определить, с каким галогенидом калия возможная реак-

ция в прямом направлении.  
2КГ(р) + 2FeCl3(р) = Г2 + 2КCl(р) + 2FеCl2(р), 

где Г – галогены (F, Сl, Вr, I).  
Решение. Расставим степени окисления: 

2К+Г– + 2Fe+3Cl3
  (р) = Г2

0
 +  2Fe+2Cl2

  + 2К+Cl–;  
окислитель Fe3 +  e =  Fe2 − восстановление; 
восстановитель 2Г −  2e =  Г2

0 −  окисление. 
По справочным данным находим значения потенциалов Е298

0  для 
электродных реакций: 

Fe3 +  e =  Fe2  Е0= +0,77 B 
F2(г)0 +  2e =  2F(р)  Е0 = +2,86 В 
Сl2(г)0 +  2e =  2Cl(р)  Е0 = +1,36 В 
Br2(ж)0 +  2e =  2Br(р)  Е0 = +1,07 В 

I2(к)0 +  2e =  2I(р)  Е0 = +0,54 В 
вычислим разницу ∆Е0 =  Еокислителя 0 −  Евосстановителя0  реакции с участием 
галогенидов для:  

KF     ∆Е0 = 0,77 − 2,86 = −2,09 В;  
KCl   ∆Е0 = 0,77 − 1,36 = −0,59 В; 
KBr  ∆Е0 =  0,77 − 1,07 = −0,30 В; 
KI     ∆Е0 = 0,77− 0,54 = 0,23 В. 
Полученные результаты означают, что только иодид калия восста-

навливает FeCl3, так как ∆Е0 > 0. 
Окислительные свойства галогенов ослабевают в ряду F2 > Cl2 > Br2 > I2. 
 
10.3. Индивидуальные задания 
 
Составить электронные уравнения (табл. 10.1), подобрать коэффици-

енты для окислительно-восстановительной реакции, рассчитать моляр-
ные массы эквивалентов окислителя или восстановителя (см. табл. 10.1 
столбец А (о – окислитель, в – восстановитель)) и энергию Гиббса. Опре-
делить возможность протекания реакции в прямом направлении.  

 
Таблица 10.1 

Варианты контрольного задания 
 

Вари- Уравнения реакций А Евос т. , Еокисл. , 
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ант В В 

261  
о 0,77 1,51 

262  в 0,357 –1,179 
263  o –1,847 1,09 
264  o 0,564 –0,502 
265  в 0,17 –1,179 
266  в –0,502 0,536 
267  в 0,149 1,065 
268  в 0,564 0,06 
269  в –0,48 1,509 
270  o 0,60 1,451 
271  o –1,179 –0,89 
272  o –3,045 0,87 
273  o –1,179 0,06 
274  в 0,536 –3,04 
275  в 0,149 0,48 
276  в 0,536 1,776 
277  в 0,149 0,48 
278  o –1,55 –0,89 
279  o 1,359 1,15 

280 → 
 

о 0,564 2,2 

281  
о 0,771 1,35 

282  в 0,01 1,477 
283  o –0,126 0,957 
284  в 1,507 1,694 
285  в –0,45 0,65 
286  o –0,037 0,957 
287  o 0,536 1,333 
288  o 0,799 0,78 
289  в –0,037 0,149 
290  o 0,536 0,89 
11. ЭЛЕКТРОДНЫЙ ПОТЕНЦИАЛ. РЯД НАПРЯЖЕНИЯ МЕТАЛЛОВ.  
      ГАЛЬВАНИЧЕСКИЕ ЭЛЕМЕНТЫ 
 
11.1. Теоретические сведения 

 
При погружении металла-проводника с элек-

тронной проводимостью в раствор электролита-
проводника с ионной проводимостью начинается 
сложное взаимодействие металла с компонента-
ми раствора. Наиболее важным процессом явля-
ется взаимодействие поверхностных, частично 
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ионизированных атомов металла, находящихся в узлах решетки, с по-
лярными молекулами воды. В результате взаимодействия происходит 
выход гидратированных ионов в раствор. Mеталл заряжается отрица-
тельно, а прилегающий слой раствора положительно, возникает двойной 
электрический слой (рис. 11.1).  
Вследствие возникновения на границе металл–раствор двойного 

электрического слоя, между металлом и раствором возникает разность 
потенциалов ∆ϕ, которая называется электродным потенциалом метал-
ла. Со временем отрицательный заряд поверхности металла и положи-
тельный заряд раствора увеличивается, и выход гидратированных ио-
нов в раствор уменьшается. Наряду с этим, протекает обратный про-
цесс. 
При некотором значении электродного потенциала металла устанав-

ливается равновесие  

enO)Me(HOmHMe n
m2

ениевосстановл

окисление

2 +
 ←

 →
+ +  

в упрощенном виде записывается 

enMeMe n0 +
←
→ + . 

Этому равновесию отвечает потенциал, называемый равновесным 
электродным потенциалом. Это равновесие подвижно и на него можно 
воздействовать, изменяя условия. Отвод электронов из металла сме-
стит равновесие вправо, а повышение концентрации ионов металла в 
растворе смещает равновесие влево. 
Абсолютное значение электродного потенциала определить невоз-

можно. Электродные потенциалы любого электрода принято выражать 
по отношению к нормальному (стандартному) водородному электроду, 
потенциал которого условно принят равным нулю (Е2Н+/Н2

0 = 0 В).  
Водородный электрод является эталоном (электродом сравнения), 
относительно которого ведется отсчет электродного потенциала опре-
деляемой химической реакции. Он представляет собой газообразный 
водород, адсорбированный на металле (губчатой платине) под давле-
нием 101 кПа и погруженный в раствор кислоты с активностью ионов 
водорода аН  = 1 моль⋅дм–3 и Т = 298 К (стандартные условия).  
Для измерения потенциала отдельного электрода составляют гальва-
нический элемент. 

Устройство, в котором энергия химической реакции непосредствен-
но превращается в электрическую энергию, называется гальваниче-
ским элементом (рис. 11.2). 
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Рис. 11.2. Медно-цинковый гальванический элемент (элемент Да-
ниэля–Якоби) 

 
Для измерения потенциала отдельного электрода составляют галь-

ванический элемент из стандартного водородного электрода (эталона) 
и электрода, потенциал которого хотят измерить.  
Таким образом, потенциалом электрода называется разность по-

тенциалов гальванического элемента, составленного из измеряемого 
электрода и электрода сравнения.  
Если активность ионов металла в растворе равна единице  

(аМеn+ = 1 моль⋅дм–3) и Т = 298 К, давление 101 кПа, то ЭДС (электро-
движущая сила) такого гальванического элемента (измеренная компен-
сационным методом) и есть стандартный электродный потенциал 
металла (EMen+

Me0 0 , В). 

Стандартные электродные потенциалы металлов (в вольтах) пред-
ставлены в ряде стандартных электродных потенциалов, который вклю-
чает стандартный водородный электрод. Такой ряд получил название 
ряда стандартных электродных потенциалов металлов или ряда напря-
жения (см. прил. 5).  

Пользуясь рядом напряжения, можно сделать следующие выводы: 
• каждый металл способен восстанавливать из растворов солей все 

ионы металлов, имеющие большее значение электродных потенциалов; 
• величина стандартного электродного потенциала металла харак-

теризует одновременно восстановительную способность его атомов 
и окислительную способность его ионов. Чем меньше алгебраическая 
величина стандартного электродного потенциала, тем больше восста-
новительная способность атома данного металла и, наоборот, тем 
меньше окислительная способность его иона. 
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• водород из растворов кислот (искл. HNO3 (кон), HNO3 (раз), H2SO4 (кон)) мо-
жет быть вытеснен только металлами, стандартные электродные потен-
циалы которых имеют знак минус и отличается от 0,000 В не менее, чем 
на 200 мВ.  
Величина электродного потенциала зависит от природы вещества, от 

активности его ионов в растворе, от температуры и выражается уравне-
нием Нернста: 

 

[ ]
[ ]восста

oка
nF
RTEE

 
 ln0 += ,    (11.1)  

 

где 0Е  – стандартный электродный потенциал, В; R  – универсальная га-
зовая постоянная, равная 8,314 Дж/(моль·град); T  – абсолютная темпе-
ратура, К; n  – число электронов, участвующих в электродном процессе; 
F  – постоянная Фарадея, ≈F  96500 Кл/моль; [ ]

[ ]восст
oкln  – натуральный 

логарифм отношения активностей окисленной и восстановленной фор-
мы вещества. 
Из обобщенного уравнения получают формулы для расчета потен-

циалов различных типов электродов.  
В электродах первого рода, так называемых металлических электро-

дах, восстановленной формой является металл, а окисленной – ион это-
го металла. Металлический электрод, представляет собой металл, кон-
тактирующий с раствором, содержащим катионы данного металла.  
Схема электрода имеет вид: Ме | Меn+, вертикальная черта, означает 
границу раздела фаз. Потенциалопределяющими являются катионы ме-
талла. Электродная реакция Ме0 – n e  ↔ Men+. 
Эти электроды являются обратимыми по катиону, т.е. электродный 

потенциал является функцией активности катиона (аМеn+): 
 

    EMen+

Me0 =  EMen+ Me0 0 +      lnаМеn+,                        (11.2) 

 

где EMen+

Me0 0  – стандартный электродный потенциал металла, В;  

аМеn+  – активность ионов металла в растворе, моль⋅дм–3.   
В приблизительных расчетах вместо активностей ионов металла мож-

но пользоваться их концентрациями ( Ca ≈ ) и, подставляя значения R ,  
T  = 298 К, F  и переходя от натурального логарифма к десятичному лога-
рифму, получим 

 

     EMen+

Me0 =  E         +   ,    lg cМеn+.                  (11.3) 
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11.1.1. Гальванические элементы 
 
Примером простейшего гальванического элемента может служить 

медно-цинковый элемент Даниэля–Якоби. Элемент записывается так: 
(–) Zn | 4ZnSO  || 4CuSO | Cu (+). 

В этом элементе электрическая энергия складывается: 
– из окислительного процесса на цинковой пластинке +

−

→− 20 Zne2Zn ;  
– восстановительного процесса на медной 02 Cue2Си →+

−
+ .  

Суммарная химическая реакция, протекающая в гальваническом 
элементе, при помощи которой можно получить электрическую энергию, 
называется токообразующей реакцией (ТОР): 0220 CuZnCuZn +→+ ++ . 

Общую схему гальванического элемента можно записать: 
(–) Электрод | электролит  1 || электролит  2 | Электрод (+).   

Электрод, на котором протекает процесс окисления материала элек-
трода, имеет знак (–), и его электродный потенциал имеет меньшее зна-
чение. Электрод, на котором протекает процесс восстановления ионов 
из среды, имеет знак (+). Вертикальная черта означает границу раздела 
фаз, двойная вертикальная черта – диафрагма, пористая перегородка 
или электролитический ключ.  
Окислительно-восстановительная реакция, которая лежит в основе 

работы гальванического элемента, протекает в направлении, в котором 
разность равновесных потенциалов положительного и отрицательного 
электродов элемента имеет положительное значение, а энергия Гиббса 
ΔG < 0.  
Максимальная разность потенциалов электродов, которая может 

быть получена при работе гальванического элемента называется элек-
тродвижущей силой элемента ЭE .  
Связь между химической и электрической энергиями осуществляется 

уравнением 
 

  ЭEFn ΔG  ⋅⋅−= .     (11.4) 
 

Таким образом, при известных значениях энергии Гиббса ΔG  можно 
рассчитать ЭE , и наоборот. 

11.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Рассмотрите возможность протекания реакции окисления 

магния в растворе хлорида хрома с молярной концентрацией ионов 
хрома +3Cr  1 моль⋅дм–3.  

Решение. Реакция протекает, если разность потенциалов 
0EEEΔ восстокисл >−= .  

PDF created with pdfFactory Pro trial version www.pdffactory.com

http://www.pdffactory.com
http://www.pdffactory.com


 101

Находим стандартные электродные потенциалы в прил. 5: 0

Mg
Mg

0

2E +

 
=  

= –2,36 В, 0

Cr
Cr

0
3E +

 
= –0,74 В. В реакции магний является восстановителем, 

так как 0

Mg
Mg

0

2E +  < 0

Cr
Cr

0
3E + ,

 
+

−

→− 20 Mge2Mg , хром окислителем и 03 Cre3Cr →+
−

+ , 

определяем разность потенциалов: 1,622,36)(0,74  ΔE =−−−=  В, разница 
больше нуля, значит, реакция возможна: 2Cr3MgCl2CrCl3Mg 23 +=+ . 

 
Пример 2. Составьте схему гальванического элемента, в котором 

электродами является магниевая и цинковая пластинки, опущенные в 
растворы их ионов с концентрацией 1 моль⋅дм–3. Какой металл является 
отрицательным электродам, какой положительным электродом? Напи-
шите уравнение окислительно-восстановительной реакции, протекаю-
щей в этом гальваническом элементе, вычислите максимальную раз-
ность потенциалов электродов, которая может быть получена при рабо-
те гальванического элемента. 

Решение. Магний имеет меньший потенциал (ЕMg2+

Mg0   = –2,37 В) и 

является отрицательным электродом, цинк потенциал которого 
(ЕZn2+

Zn0  −0,76 В) является положительным электродом. Схема данного 

гальванического элемента 
)( Zn Zn  Mg  Mg )( 22 +− ++ . 

Процессы, протекающие на электродах: отрицательный 
+

−

→− 20 Mge2Mg , положительный 
o2 Zne2Zn →+

−
+ . 

Уравнение окислительно-восстановительной реакции, которое лежит 
в основе работы данного гальванического элемента, можно получить, 
сложив электронные уравнения электродных процессов: 

0220 ZnMgZnMg +→+ ++ . 
Для определения ЭE  гальванического элемента из потенциала поло-

жительного электрода следует вычесть потенциал отрицательного элек-
трода. Так как концентрация ионов в растворе равна 1 моль⋅дм–3, то ЭE  
есть разность стандартных потенциалов двух электродов: Еэ =  ЕZn2+ Zn0 0 − ЕMg2+

Mg0 0 = −0,76 − (−2,37) = 1,61 В. 
 
Пример 3. Составьте схемы гальванических элементов, в одном из 

которых медь является положительным электродом, а в другом – отри-
цательным. Напишите для каждого элемента уравнения реакций. 
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Решение. Отрицательным электродом является всегда более актив-
ный металл, положительным электродом менее активный. Из электро-
химического ряда напряжения металлов выбираем соответствующие 
металлы: 0,34E0

Cu
2Cu

+=+  В, 0,76E0

Zn
2Zn

−=+  В, 8,00 +=+
Ag

Ag
E  В. В качестве ионного 

проводника выберем растворы солей и раствор соляной кислоты. 
Схема первого гальванического элемента, где медь – положитель-

ный электрод: )( Ag Ag  Cu Cu  )( 2 +− ++ .  
Процессы, протекающие на электродах:  
на (–): +

−

→− 20 Cue2Cu ; 
на (+): 02Age22Ag →+

−
+ . 

Уравнение ТОР, которая лежит в основе работы данного гальваниче-
ского элемента: 020 2AgCu2AgCu +→+ ++ . 
Схема второго гальванического элемента, где медь – отрицательный 

электрод: )(Cu    HCl  Zn  )( +− .  
Процессы, протекающие на электродах:   
на (–): +

−

→− 20 Zne2Zn ; 
на (+): 

0
2He2H2 →+

−
+ . 

Уравнение ТОР, которая лежит в основе работы данного гальваниче-
ского элемента: 0

2
20 HZn2HZn +→+ ++ . 

 
Пример 4. Составьте схемы гальванических элементов, в основе кото-

рых лежит реакция, протекающая по уравнению Pb)Ni(NO)Pb(NONi 2323 +=+ . 
Напишите уравнения окислительного и восстановительного процессов. 
Вычислите энергию Гиббса, если концентрация ионов никеля в растворе 
0,01 моль⋅дм–3, а свинца 0,0001 моль⋅дм–3? 

Решение. Из уравнения реакции Pb)Ni(NO)Pb(NONi 2323 +=+  определя-

ем, что никель окисляется: +
−

→− 20 Nie2Ni , а свинец восстанавливается:          
02 Pbe2Pb →+

−
+ , следовательно, никель будет отрицательным электродом, 

свинец – положительным. Если сравнить стандартные электродные по-
тенциалы металлов (см. прил. 5), то ENi2+ Ni0  <  EPb2+

Pb0  , следовательно, ни-

кель по отношению к свинцу будет более активным металлом. В гальва-
ническом элементе активный металл всегда окисляется и является 
отрицательным электродом, на положительном электроде идет восста-
новление ионов из среды. В данном случае средой является раствор со-
ли нитрата свинца, поэтому ионы свинца восстанавливаются на положи-
тельном электроде. В качестве электрода можно выбрать металл, по-
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тенциал которого меньше, чем у никеля, но чаще выбирают тот металл, 
ионы которого восстанавливаются. 
Схема данного гальванического элемента: )( Pb Pb Ni  Ni )( 22 +− ++ . 
Для нахождения энергии Гиббса воспользуемся формулой (11.4). 
Для определения ЭE  найдем значения электродных потенциалов по 

формуле (11.3)  
0,309lg10

2
0,0590,25lgC

n
0,059EE 2

Ni
0

2
Ni

2Ni
Ni

2Ni
−=+−=+= −

+++  В; 

0,244lg10
2

0,0590,126lgC
n

0,059EE 4
Pb

0
2

Pbi
2Pb

Pb
2Pb

−=+−=+= −
+++  В; 

0,0650,309)(0,244EEE
Ni

2Ni
Pb

2PbЭ =−−−=−= +=  В; 

 125450,065965002ΔG −=⋅⋅−= кДж/моль. 
 
11.3. Индивидуальные задания 
 
291.  а. Составьте схему гальванического элемента, в основе которо-

го лежит токообразующая реакция, протекающая по уравнению Mg0 + Cu2+ → Mg2+ + Cu0. Напишите уравнения электродных процессов. 
б. Каковы особенности строения границы раздела двух фаз при на-

личии в системе ионов и других заряженных частиц? 
292.  а. Составьте схемы гальванических элементов, в одном из ко-

торых цинк является положительным электродом, а в другом – отри-
цательным. Напишите для каждого элемента уравнения токообразую-
щей реакции. 
б. Каковы причины обусловливающие возникновение скачка потен-

циала на границе фаз? 
293.  а. Составьте схему гальванического элемента, в котором элек-

тродами являются железная и кобальтовая пластинки, опущенные в 
растворы их ионов с концентрацией ионов: сFe2+ = 0,1 моль/дм ,  
сCo2+ = 0,01 моль/дм . Какой металл является положительным электро-
дом, какой – отрицательным? Напишите уравнение токообразующей ре-
акции, протекающей в этом гальваническом элементе, вычислите его 
максимальную разность потенциалов электродов, которая может быть 
получена при работе гальванического элемента и энергию Гиббса. 
б. Что такое гальванический элемент? 
294.  а. Рассмотрите возможность (невозможность) протекания реак-

ций окисления металлов в растворах солей с концентрацией 1 моль/дм  
Mg + CuSO4 →; Cd + CrCl3 →; Al + FeSO4→; Zn + AgNO3 →. Какая реакция 
будет протекать наиболее интенсивно? Ответ поясните расчетом.  
Напишите электронные уравнения. 
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б. Что называется электродвижущей силой элемента? Может ли ЭДС 
быть величиной отрицательной? 

295.  а. Определите, какой из перечисленных металлов – Ag, Zn, Fe, 
Ni, Mg – способен взаимодействовать с раствором соляной кислоты.  
В каком случае реакция будет протекать более интенсивно? Ответ пояс-
ните расчетом. Запишите все возможные реакции. 
б. Что такое стандартный водородный электрод?  
296.  а. Как изменится масса цинковой пластинки, если находится в 

растворах хлорида меди, нитрата свинца, сульфата натрия? Ответ по-
яснить. Составьте электронные молекулярные уравнения соответст-
вующих реакций. 
б. Что означает термин «электродный потенциал»? 
297.  а. Как должна быть составлена гальваническая цепь для осуще-

ствления Ni0 + 2H+ → Ni2+ + H2
0? Напишите уравнения электродных про-

цессов. 
б Что означает термин «стандартный электродный потенциал»? 
298.  а. Вычислите электродный потенциал  медной пластинки, по-

груженной в 0,1 М раствор своей соли. 
б. Как схематично изображается гальванический элемент? 
299.  а. Вычислите потенциал серебряного электрода, опущенного в 

раствор соли серебра с концентрацией 0,001 моль/дм . При какой кон-
центрации ионов серебра потенциал электрода будет равен нулю? 
б. Какие процессы протекают в гальванических элементах? В чем со-

стоит их особенность? 
300.  а. Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из 

которых кадмий является анодом, а в другом – катодом. Напишите урав-
нения электродных процессов и вычислите ЭДС (условия стандартные) 
каждого элемента. 
б. В чем отличие электродов I рода от электродов II рода? 
301.  а. Составьте гальванический элемент, напишите уравнения 

электродных процессов и вычислите стандартную ЭДС, токообразующая 
реакция которого выражается уравнением: Fe0+Ni2+→Fe2++Ni0. 
б. Как изменяется потенциал электрода, обратимого относительно 

катиона, с ростом концентрации? 
302.  а. Как изменится масса цинковой пластины (уменьшится, увели-

чится, останется без изменений), погруженной в водный раствор соли 
серебра? Ответ обоснуйте. 
б. Где практически применяют гальванические элементы? 
303.  а. Гальванический элемент составлен по схеме: 

ZnZn
2+

Pb2+ Pb. Вычислите стандартную ЭДС этого элемента.  
Опишите и обозначьте процессы на электродах. 
б. Как классифицируют электроды? 
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304.  а. Какие из указанных металлов растворяются в разбавленной 
соляной кислоте: Pt, Zn, Cu, Ni, Sn? Напишите уравнения реакций и со-
ставьте электронные уравнения. В каком случае реакция будет проте-
кать более интенсивно? Ответ поясните расчетом.  
б. Как можно увеличить ЭДС гальванического элемента? 
305.  а. Вычислите потенциал магниевого электрода погруженного в 

раствор хлорида магния с молярной концентрацией эквивалента  
0,001 моль/дм . 
б. Что такое концентрационный гальванический элемент, какие про-

цессы протекают на электродах?  
306.  а. В каком из указанных гальванических элементов железный 

электрод является катодом: FeНClCu; MgMg
2+

H+ Fe? Какие про-
цессы протекают в элементе? Напишите уравнения электродных про-
цессов. 
б. Что такое аккумуляторы? Какие электролиты используются в акку-

муляторах? 
307.  а. Если пластинку цинка опустить в разбавленную соляную ки-

слоту, то начинающееся выделение водорода вскоре почти прекратить-
ся. При прикосновении к цинку медной пластинкой на последней начи-
нается бурное выделение водорода. Дайте этому объяснение. Напиши-
те соответствующие уравнения.  
б. От чего зависит величина электродного потенциала металла? 
308.  а. Составьте схему, напишите уравнения электродных процес-

сов элемента, состоящего из серебряной и магниевой пластин, опущен-
ных в раствор, содержащий ионы этих металлов с молярной концентра-
цией 1 моль/дм . Рассчитайте ЭДС. Изменится ли ЭДС, если концен-
трацию ионов уменьшить в 10 раз? Ответ поясните расчетом. 
б. Как можно определить электродный потенциал металла? 
309.  а. В каком из указанных гальванических элементов – FeHClCu; 

MgMg
2+

H+ Fe – железный электрод является анодом? Какой про-
цесс протекает на этом электроде? Чему равна ЭДС данного элемента. 
Как можно увеличить ЭДС? 
б. Что такое первичные источники тока? Приведите пример. 
310.  а. В раствор соляной кислоты поместили две цинковые пластин-

ки, одна из которых частично покрыта никелем. В каком случае процесс 
коррозии происходит интенсивнее? Ответ мотивируйте, составив урав-
нения соответствующих процессов.  
б. Щелочные аккумуляторы, его устройство, процессы, протекающие 

при работе. 
311.  а. Вычислите электродные потенциалы цинковой пластинки, по-

груженной в 0,1 М, 0,001 М растворы своей соли. Составьте гальваниче-
ский элемент, указав катод и анод. Рассчитайте ЭДС элемента. 
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б. Кислотный аккумулятор, его устройство и процессы, протекающие 
при работе.  

312.  а. Вычислите потенциал кадмиевого электрода, если кадмиевая 
пластинка погружена в 100 см3 раствора, в котором содержится сульфат 
кадмия массой 0,208 г. 
б. Элемент Вольта, его устройство и принцип действия. 
313.  а. Вычислите ЭДС и определите ∆G гальванического элемента 

CrCr
3+

Sn2+ Sn, напишите уравнения анодного и катодного процессов. 
б. В каких случаях будут протекать окислительно-восстановительные 

реакции Pb + CuSO4→; Zn + SnCl2→; Hg + HBr; Cu + NiSO4? Какая реак-
ция протекает наиболее интенсивно? Ответ подтвердить расчетом. 

314.  а. Вычислите концентрацию ионов Fe2+ в растворе хлорида же-
леза при 298 К, если потенциал электрода в указанном растворе  EFe2+ Fe0 = –0,477 B. 

б. Устройство и назначение водородного электрода. 
315.  а. Вычислите ∆G0 элемента Fe/HCl/Cu. Укажите, какой из элек-

тродов является отрицательным. Напишите уравнения реакций, проте-
кающих на аноде и катоде и покажите движение электроном по цепи. 
б. Вычислите потенциал алюминиевого электрода, погруженного в 

раствор объемом 120 см3, содержащий 0,1 г хлорида алюминия. 
316.  а. Как должна быть составлена гальваническая цепь для осуще-

ствления реакции 2Cr0 + 6H+ → 2Cr3+ + 3H2
0? Напишите электронные 

уравнения, найдите ЭДС данного элемента. 
б. Рассчитайте электродные потенциалы цинка в растворе хлорида 

цинка при концентрациях моль/дм : а) 0,1; б) 0,01; в) 0,001. 
317.  а. Из каких электродов следует составить гальванический эле-

мент для получения максимальной ЭДС: а) CuCu
2+

 и Sn2+Sn;  

б) CrCr3+ и Pb2+Pb; в) ZnZn
2+

 и Fe2+Fe? 
б. Топливный элемент назначение, устройство. 
318.  а. Составьте схему, напишите электронные уравнения элек-

тродных процессов и вычислите ЭДС гальванического элемента, элек-
троды которого выполнены из никеливой и кадмиевой пластин, в рас-
творе собственных солей с концентрацией ионов с     = 0,80 моль/дм , 
а с    = 0,01 моль/дм . 
б. Укажите, где применяются солевые батареи, какие химические про-

цессы протекают на электродах. Приведите схему и запишите реакции. 
319.  а. При каком условии будет работать гальванический элемент, 

электроды которого сделаны из одного и того же металла? Составьте 
схему, напишите электронные уравнения электродных процессов и вы-
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числите ЭДС гальванического элемента, в котором цинковые электроды 
опущены в 0,002 н и 0,01н растворы сульфата цинка.  
б. Какие химические процессы протекают на электродах при зарядке 

и разрядке железоникелевого аккумулятора? 
320.  а. Железная и серебряная пластины соединены внешним про-

водником и погружены в раствор серной кислоты. Составьте схему дан-
ного гальванического элемента и напишите электронные уравнения 
процессов, происходящих на электродах. 
б. Какие химические процессы протекают на электродах при зарядке 

и разрядке свинцового аккумулятора? Составьте схему данного гальва-
нического элемента и напишите электронные уравнения процессов, 
происходящих на электродах. 

 
 
12. ЭЛЕКТРОЛИЗ 
 
12.1. Теоретические сведения 
 
Электролизом называется процесс разложения расплавов или рас-

творов электролитов под действием постоянного электрического тока. 
Электролизер (электролитическая ячейка для электролиза) содержит 

раствор или расплав электролита, в который погружены два электрода. 
Окислительно-восстановительные реакции в электролизере, связан-

ные с отдачей или присоединением электронов, происходят на электро-
дах. Электрод, на котором протекает процесс восстановления (катод) в 
электролизере подключен к отрицательному полюсу, а электрод, на ко-
тором протекает процесс окисления (анод), подключен к положительно-
му полюсу внешнего источника тока. Электроны с анода уходят во 
внешнюю цепь. 
В зависимости от природы анода источником этих электронов явля-

ется или сам анод, который в этом случае является растворимым, или 
анионы из раствора или расплава; в этом случае анод называется не-
растворимым. 
Прохождение электрического тока через ячейку вызывает изменение 

потенциалов электродов. Отклонение потенциала электрода от его рав-
новесного значения при прохождении тока через этот электрод называ-
ется поляризацией.  
Величину поляризации ∆Е определяют по разности между потенциа-

лом при прохождении тока Еi и равновесным потенциалом Ep: ∆E = Ei – Ep. 
Поляризация может наблюдаться как на катоде, так и на аноде, поэто-

му различают катодную ∆EК и анодную ∆ЕА поляризацию. Вследствие ка-
тодной поляризации потенциал катода становится более отрицательным, 
а из-за анодной поляризации потенциал анода – более положительным. 
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Электродные процессы при электролизе зависят от природы элек-
тролита, от того, находится ли электролит в виде расплава или исполь-
зуется его раствор, и от материала электродов. 

 
12.1.1. Применение электролиза 
 
Электролиз широко используется в различных областях народного 

хозяйства. В энергетике водород, полученный электролизом, использу-
ют для охлаждения генераторов на тепловых и атомных электростанци-
ях. Также электролизом получают кислород, хлор и другие газы. 
Электролизом растворов солей получают медь, цинк, кадмий, никель, 

кобальт, марганец и другие металлы. В этих процессах используют не-
растворимые аноды. Электролизом расплавов соединений получают 
алюминий, магний, натрий, литий, бериллий и кальций, а также сплавы 
некоторых металлов. 
Электролиз используют для рафинирования (очистки) таких метал-

лов, как медь, золото, серебро, свинец, олово и др., от примесей.  
Например, выплавленная из руд медь всегда содержит железо, часто 
никель и цинк, а иногда серебро и золото. При рафинировании анодом 
служит чушки такой меди. Катодом лист чистой меди, электролитом под-
кисленный раствор медного купороса. При замыкании цепи, под дейст-
вием тока анод растворяется (окисляется) и в первую очередь раство-
ряются менее благородные металлы (железо, цинк, никель).  
На катоде они не восстанавливаются, так как в растворе есть ионы ме-
ди, которым легче восстановиться. 
Когда поверхностный слой анода очистился от железа, начинает 

растворяться медь и переносится на катод, более же благородные се-
ребро и золото не переносятся вовсе, пока имеется медь, и падают с 
анода на дно ванны в виде тонкого ила, откуда по окончании процесса 
и извлекаются. В некоторых рудах имеется настолько значительное со-
держание серебра и золота, что их извлечение из ила покрывает все 
расходы по рафинированию меди. Серебро, золото, платина также 
очищаются рафинированием. 
Электролиз используется для нанесения металлических покрытий 

на металлы и пластмассы, для защиты от коррозии и придания поверх-
ности декоративного вида. При этом катодом служит обрабатываемое 
изделие, анодом – или металл покрытия, или нерастворимый электрод.  

Электрохимическое полирование – анодная обработка металла для 
создания ровной поверхности. Изделие, имеющее микронеровности на 
поверхности, является анодом электролизера, катодом служит металл 
не растворимый в растворе электролита. 
Метод электролиза находит широкое применение в ремонтно-

восстановительных работах различных отраслей промышленности. 
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12.1.2. Электролиз расплава 
 
При высоких температурах кристаллическая решетка соли разруша-

ется и образуется расплав, в котором ионы могут свободно переме-
щаться. Рассмотрим электролиз расплава хлористого натрия. Если в 
расплавленную соль погрузить два графитовых электрода и подключить 
к полюсам источник тока, то катионы +Na  будут перемещаться к катоду, 
а анионы −Cl  – к аноду.   

На катоде катионы +Na  присоединяют к себе электроны (восстанав-
ливаются), образуя металлический натрий: 0NaeNa →++ . 

Анод выступает по отношению к анионам хлора как окислитель – от-
бирает у них электроны: 0

2Cle2Cl2 →−− . 
Уравнение электролиза: 2

электролиз Cl2Na2NaCl + → . 
 
12.1.3. Электролиз раствора  
 
Электролиз раствора отличается от электролиза расплава тем, что в 

растворе, помимо ионов соли, есть молекулы, которые могут принимать 
участие в процессе. 
При электролизе растворов руководствуются следующими правилами. 
Процессы на катоде зависят от активности катионов металла. 

Так как идет реакция восстановления, то восстанавливаются наиболее 
сильные окислители (катионы с наиболее положительным потенциалом). 

1. В первую очередь, восстанавливаются катионы неактивных метал-
лов, которые в электрохимическом ряду напряжений стоят правее водо-
рода, к ним относятся ионы ++++ AuHgAgCu    ,,,2  – платиновых металлов. 

2. Вместо катионов активных металлов, которые стоят левее водоро-
да (от +Li  до +3Al  включительно), будут восстанавливаться молекулы во-
ды −

−

+→+ OHHeOH 222 22 , а в кислой среде – ионы водорода 222 HeH →+
−

+ . 
3. Катионы металлов средней активности, которые расположенны 

между алюминием и водородом, будут восстанавливаться одновремен-
но с молекулами воды. 

 
Процессы на аноде 
В этом случае надо учитывать, из какого материала сделаны элек-

троды. Нерастворимые (инертные) электроды (графит, платина) не 
участвуют в анодном процессе из-за высокого значения электродного 
потенциала, в то время как растворимые (активные) электроды участ-
вуют в этом процессе. 
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Нерастворимые (инертные) электроды. На аноде идет реакция 
окисления, поэтому в первую очередь должны реагировать сильные 
восстановители. 

1. В первую очередь окисляются простые анионы −−−− SIBrCl ,,, . 
2. Вместо кислородосодержащих кислотных анионов −−−− 3

4
2
4

33 ,,, POSONOCO  

на аноде окисляются молекулы воды: +
−

+→− 4HOe4O2H 22 . 
3. В щелочных растворах на аноде окисляются ионы −OH : 

O2HO4e4OH 22 +=−− .  
Растворимые  (активные электроды) 
При использовании растворимых анодов (чаще всего это сплавы се-

ребра, меди, цинка, железа и т.д. с примесями), при окислении атомы 
металлов отдают электроны: +=− nMeneMe0 , образующиеся при этом ка-
тионы металлов +nMe  переходят в раствор. 

 
Пример. Рассмотрим электролиз раствора хлористого натрия на 

инертном электроде. В растворе хлористого натрия, кроме ионов +Na  и 
−Cl , имеются молекулы воды, которые могут участвовать в электрод-

ном процессе.  
На катоде молекулы воды могут присоединять электроны: 

−+=+ 2OHHe2O2H 0
22 . 

На аноде молекулы воды могут отдавать электроны: 0
22 O4He4O2H +=− + . 

Итак, при электролизе раствора NaCl  могут протекать следующие 
процессы: на катоде – 0NaeNa →++ , ЕNa+

Na0 0 = −2,1 B, 
−+=+ 2OHHe2O2H 0

22 . 

Поскольку раствор NaCl  имеет pH  = 7, т.е. [ +H ] = 10–7, то электродный по-
тенциал для процесса восстановления ионов водорода будет отличаться 
от равновесного: 0,41370,059 - 0,059pH- E

2H
2H

−=⋅==+ В. 

В первую очередь, осуществляется тот процесс, который требу-
ет минимальной затраты энергии. 
Вода является более сильным окислителем и восстанавливается в 

первую очередь, на катоде при электролизе раствора NaCl  протекает 
следующий процесс – −+=+ 2OHHe2O2H 0

22  (с наиболее положительным 
потенциалом). 
На аноде при электролизе раствора NaCl  могут протекать следующие 

процессы: 2Cle22Cl =−
−

− ; ЕCl2
2Cl-

 0 = 1,36 B; +
−

+=− 2HOe2OH 22
1

2 ; ЕO2
H2O  = 

= 1,23 − 0,59pH = 0,817 B. 
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По соотношению потенциалов видно, что ионы хлора являются бо-
лее сильными восстановителями и, следовательно, будут окисляться в 
первую очередь. 
Суммарный процесс электролиза раствора хлористого натрия выгля-

дит так: 22
з-элек

2 Cl2NaOHH2NaClO2H ++ →+ . 
 
12.1.4. Расчеты при электролизе 
 
Соотношение между количеством электричества q , прошедшим че-

рез электролит, и массой вещества, выделившегося при этом на элек-
тродах, выражают законы Фарадея.  

Первый закон Фарадея: масса вещества m, выделившаяся на элек-
тродах, пропорциональна количеству электричества Q, прошедшему че-
рез электролит, т.е  Qkm ⋅= . 

Второй закон Фарадея раскрывает физический смысл k  – коэффи-
циента пропорциональности. Установлено, что если через раствор элек-
тролита проходит 1 фарадей электричества ( F = 96500 Кл), то при этом 
выделяется электрохимический эквивалент вещества, равный отноше-
нию молярной массы эквивалента ЭM  к постоянной Фарадея: 

 

F
Mk Э= .      (12.1) 

 

Объединяя оба выражения, получим расчетную формулу 
 

F
QMm Э ⋅

= .                                            (12.2) 
 

Часто задача формулируется так, что приходится использовать за-
кон Ома: 

 

τIQ ⋅= ,                                                 (12.3)  
 

где I  – сила тока, А; τ  – время, с.  
При вычислении объемов выделившихся газов уравнение законов 

Фарадея имеет вид: 
     

 
F

τIVV э ⋅⋅= ,             (12.4) 
 

где V – объем выделившегося газа, л; эV  – эквивалентный объем, л/моль. 
Исходя из законов Фарадея, можно производить ряд расчетов, свя-

занных с процессом электролиза, например:  
• вычислять количества веществ, выделяемых или разлагаемых оп-

ределенным количеством электричества; 
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• находить силу тока по количеству выделившегося вещества и вре-
мени, затраченному на его выделение; 

• устанавливать, сколько времени потребуется для выделения опре-
деленного количества вещества при заданной силе тока. 

 
12.2. Примеры решения задач 
 
Пример 1. Составьте электронные уравнения процессов, происхо-

дящих при электролизе раствора 2CuCl , если электроды угольные 
(инертные); если электроды медные (активные)? 

Решение. В растворе существуют ионы −+ +→ 2ClCuCuCl 2
2  и молекулы 

воды. Ионы меди пойдут к катоду, хлора – к аноду. В случае инертных 
электродов будут протекать следующие реакции (см. правила для ка-
тодных и анодных процессов): на катоде: 02 Cue2Cu →+

−
+ ; на аноде: 

0
2Cle22Cl →−

−
− .  
Если в рассмотренном примере электролиза раствора 2CuCl  в каче-

стве анода взять медную пластинку, то на катоде выделяется медь, а 
на аноде, где происходят процессы окисления, вместо разрядки ионов 
хлора и выделения хлора протекает окисление анода (меди). В этом 
случае происходит растворение самого анода, и ионы +2Cu  переходят в 
раствор. Электролиз СuCl2 с активныем (растворимым) анодом можно 
записать так: 

 2CuCl   
 ↓  
(–) Катод ← +2Cu   -2Cl - → Анод (+) 

02 Cue2Cu →+
−

+   +
−

→− 20 Cue2Cu . 
Таким образом, электролиз растворов солей с растворимым анодом 

сводится к окислению материала анода (его растворению) и сопровож-
дается переносом металла с анода на катод. Это свойство широко ис-
пользуется при рафинировании (очистке) металлов от загрязнений. 

 
Пример 2. Составьте электронные уравнения процессов, происхо-

дящих при электролизе раствора KNO  на угольных электродах.  
Решение. При электролизе водного раствора KNO  соли активного 

металла и кислородсодержащей кислоты – ни катионы металла, ни ионы 
кислотного остатка не разряжаются. На катоде выделяется водород, а 
на аноде – кислород, и электролиз раствора нитрата калия сводится к 
электролитическому разложению воды. 

 KNO3  
 ↓ раствор 
(–) катод ← К+  NO3

- → анод (+) (С – графит) 
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−+=+ 2OHHe2O2H 0
22   0

22 O4He4O2H +=− +  
Вторичный процесс  Вторичный процесс 

2KOH 2OH2K - =++   3
-
3 HNOH NO =+ +  

232
Электролиз

23 O  2HNO  2KOH  3HO4H  2КNO +++ →+ . 
Отметим, что электролиз растворов электролитов проводить энерге-

тически выгоднее, чем расплавов, так как электролиты плавятся при 
очень высоких температурах. 

 
Пример 3. Сколько граммов меди выделится на катоде при электро-

лизе раствора 4CuSO  в течение 1 ч при силе тока 4 А. Определить выход 
по току, если на катоде выделилось 4,5 г меди? 

 Решение. Согласно законам Фарадея [формулы (12.2), (12.3)]  
     

 
F

τIMm э ⋅⋅= ,      (12.5) 
 

где ЭM  – молярная масса эквивалента, г/моль, 

74,4
965002

3600454,63
=

⋅
⋅⋅

=m
 
г. 

Величина выхода по току iB  показывает отношение количества фак-
тически выделившегося вещества к теоретически возможному, %, 

 

     100%
m
m

B
теор

факт.
i ⋅= ;                                       (12.6) 

    

94,7%100%
4,75
4,5100%

m
m

B
теор

факт.
i =⋅=⋅= . 

 
Пример 4. Сколько времени нужно пропускать через раствор кислоты 

ток силой 10 ампер, чтобы получить 5,6 л водорода (при н. у.)? 
Решение. Находим количество электричества, которое должно прой-

ти через раствор, чтобы из него выделилось 5,6 л водорода. Так как 1 г 
экв. водорода занимает при н. у. объем 11,2 л, то искомое количество 
электричества [формулы (12.3), (12.4)]: Q =   ∙  э =        ∙ ,   , = 48250 кулон. 
Определим время прохождения тока: 

τ =    =         = 4825 c = 1ч 20 мин 25 с. 
Пример 5. При пропускании тока через раствор серебряной соли на 

катоде выделилось за 10 мин 1 г серебра. Определите силу тока. 
Решение. 1 г экв. серебра равен 107,9 г. Для выделения 1 г сереб-

ра через раствор должно пройти 96500 : 107,9 = 894 кулона. Отсюда 
сила тока 
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I =        ∙   ≈ 1,5 A. 
 
Пример 6. При пропускании тока через последовательно включен-

ные электролизеры с растворами солей: сульфата меди, хлорида цинка 
и нитрата серебра на катоде в первом электролизере на катоде выдели-
лось 1,28 г металлической меди. Определите массы металлов выде-
лившихся в других электролизерах. 

Решение. Если через последовательно включенные электролизеры 
пропустить одно и то же количество электричества, то из второго закона 
Фарадея на электродах выделяется эквивалентное количество вещества: 

nCu = nZn = nAg =     э(  ) = 1,28 
32

= 0,04  моль; 
mZn = nZn· Mэ(Zn) = 0,04 · 32,5 = 1,3 г; 
mAg= nAg· Mэ(Ag)= 0,04 · 108 = 4,32 г. 

 
12.3. Индивидуальные задания 
 
321.  Какая масса серебра выделится на электроде при прохождении 

через электролизер 3 фарадеев электричества, если выход серебра по 
току равен 0,99? 

322.  Электролиз раствора нитрата серебра проводили при силе тока 
3 А в течение 1 ч. Потом силу тока увеличили до 5 А и процесс проводи-
ли еще 45 мин. Составьте уравнения электродных процессов и рассчи-
тайте, сколько грамм вещества выделится на катоде?  

323.  При электролизе раствора нитрата серебра в течение 30 мин 
при токе силой 3 А на катоде выделилось серебро массой 9,6 г. Опреде-
лите выход по току (Bi, %). 

324.  Сколько будет продолжаться процесс рафинирования меди при 
силе тока 10 А и массе анода 1 кг? 

325.  Какая масса серной кислоты образуется в анодном пространст-
ве при электролизе раствора сульфата натрия, если на аноде выделил-
ся кислород объемом 1,12 дм3 (н.у.)? Составьте уравнения электродных 
процессов и рассчитайте массу вещества, выделившегося на катоде. 

326.  Электролиз раствора сульфата калия проводили в течение 3 ч. 
Составьте уравнения электродных процессов и рассчитайте силу тока, 
если на аноде выделилось 11,2 дм3 газа при н.у. 

327.  Электролиз раствора сульфата цинка проводили в течение 5 ч, 
при этом на аноде выделился кислород объемом 3 дм3 (н.у.). Составь-
те уравнения электродных процессов и вычислите силу тока (электро-
ды инертные). 

328.  При электролизе раствора  Na2SO4 на аноде выделилось  
280 см3 кислорода измеренных при нормальных условиях. Составьте 
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уравнения электродных процессов и рассчитайте, какое вещество и в 
каком количестве выделится на катоде. 

329.  Ионы каких металлов будут разряжаться на катоде при электро-
лизе растворов солей MgCl2,  ZnSO4, NiSO4, CuCl2? Напишите соответ-
ствующие уравнения. Какие вещества можно получить на аноде? 

330.  Сколько времени необходимо вести электролиз раствора хло-
рида кальция при токе 1 А, чтобы на катоде выделилось вещество мас-
сой 4 г? Напишите соответствующие уравнения. 

331.  Электролиз водного раствора сульфата некоторого металла 
проводили при токе силой 6 А в течение 45 мин, в результате чего на 
катоде выделился металл массой 5,49 г. Вычислите эквивалентную 
массу металла. 

332.  Рассчитайте ток при электролизе раствора в течение 1 ч 40 мин 
25 с, если на катоде выделилось 1,4 дм3 водорода, измеренного при н.у. 
Приведите примеры солей с таким катодным процессом. 

333.  Сколько граммов серной кислоты образуется при электролизе 
водного раствора сульфата натрия с инертными электродами, если вы-
делилось 1,12 дм3 кислорода, измеренного при нормальных условиях? 
Опишите схемы процессов. Вычислите массу вещества, выделяющего 
на другом электроде. 

334.  Составьте электронные уравнения процессов, происходящих 
при электролизе раствора хлорида меди с медным анодом. Масса анода 
уменьшается на 5,4 г. Определите расход электричества при этом. 

335.  Как изменится масса серебряного анода, если электролиз рас-
твора нитрата серебра проводили при токе силой 2 А  в течение 1 ч  
30 мин 21 с? Составьте электронные уравнения процессов, происходя-
щих при электролизе раствора нитрата серебра. 

336.  Составьте электронные уравнения процессов, происходящих на 
графитовых электродах при электролизе расплавов и растворов NaCI и 
КОН. Сколько литров (н.у.) газа выделится на аноде при электролизе 
гидроксида калия, если электролиз проводить в течение 40 мин при силе 
тока 0,7 А?  

337.  При электролизе расплава неизвестного вещества массой 8 г на  
аноде выделился  водород объемом 11,2 дм3 (н.у.). Что это за вещест-
во? Можно ли провести электролиз его водного раствора? 

338.  При электролизе водного раствора нитрата серебра масса се-
ребреного анода уменьшилась на 5,4 г. Сколько кулонов электричества 
израсходовалось на этот процесс? Составьте уравнения катодного и 
анодного процессов. Каким будет анодный процесс с инертным анодом. 

339.  Чему равно сила тока, если при электролизе раствора хлорида 
магния в течение 30 мин на электроде выделился газ объемом 8,4 дм3, 
измеренного при нормальных условиях. Вычислите массу вещества, вы-
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делившегося на положительном электроде. Опишите процессы на элек-
тродах с инертным анодом. 

340.  В какой последовательности будут восстанавливаться катионы 
при электролизе водного раствора, содержащего ионы Fe2+, Cr3+, Hg2+, 
Sn2+, Mn2+ при одинаковой эквивалентной концентрации ионов? Ответ 
обоснуйте. 

341.  Деталь покрывается никелем при электролизе сульфата никеля. 
Сила тока 3 А. Вычислите, на сколько граммов измениться масса детали 
в течение 1,5 ч. 

342.  При электролизе водных растворов сульфата магния и хлорида 
меди(II), соединенных последовательно с источником тока, на одном из 
катодов выделился водород массой 0,25 г. Вычислите массу веществ, 
выделившихся на других электродах. 

343.  Электролиз раствора сульфата калия проводили при токе силой 
5 А в  течение 3 ч. Составьте электронные уравнения процессов, проис-
ходящих на электродах. Какая масса воды при этом разложилась и чему 
равен объем газов (н.у.), выделившихся на катоде и аноде? 

344.  В течение какого времени необходимо проводить электролиз 
силой тока 1 А водного раствора сульфата хрома(III), чтобы масса като-
да возросла на 10 г? Какой объем (н.у.) кислорода выделился на аноде? 

345.  Вычислите массу водорода и кислорода, образующихся при 
прохождении тока силой 3 А в течение 1 ч через раствор. Составьте 
уравнения электродных процессов. 

346.  При электролизе водных растворов сульфата магния и хлорида 
меди(II),  соединенных последовательно с источником тока, на одном из 
катодов выделился водород массой 0,25 г. Вычислите массу веществ, 
выделившихся на других электродах. Составьте уравнения реакций про-
текающих на инертных электродах. 

347.  Как изменится масса серебряного анода, если электролиз вод-
ного раствора нитрата серебра проводили при токе силой 3 А в течение 
30 мин 19 с? Составьте электронные уравнения процессов, происходя-
щих при электролизе водного раствора нитрата серебра. 

348.  Какая масса серной кислоты образуется в анодном пространст-
ве при электролизе водного раствора сульфата калия, если на аноде 
выделился кислород объемом 1,12 дм3 (н.у.)? Вычислите массу вещест-
ва, выделившегося на катоде. Запишите уравнения реакции всех элек-
тродных процессов. 

349.  При электролизе расплава неизвестного вещества массой 8 г на 
аноде выделился водород объемом 11,2 дм3 (н.у.). Что это за вещество? 
Можно ли провести электролиз его водного раствора? Ответ пояснить. 

350.  Электролиз водного раствора сульфата некоторого металла 
проводили при токе силой 6 А в течение 45 мин, в результате чего на 
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катоде выделился металл массой 5,49 г. Вычислите эквивалентную 
массу металла.  

 
 
13. КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 
13.1. Теоретические сведения 
 
Под коррозией (лат. corrodere разъедание, разрушение) понимают 

самопроизвольный процесс разрушения металлов и сплавов в результа-
те взаимодействия их с внешней средой. 
Основной причиной коррозии является термодинамическая неустой-

чивость металлов и сплавов в окружающей среде. Различают химиче-
скую и электрохимическую коррозию.  

Химическая коррозия протекает при взаимодействии металлов с 
окислителями в средах, не проводящих электрический ток. Механизм 
можно представить одностадийным процессом окисления металла,  
т.е. непосредственное взаимодействие металла с окислителями.  
Сущность процессов коррозии этого вида сводится к окислительно-
восстановительной реакции, осуществляемой непосредственным пере-
ходом электронов металла к окислителю. 
Различают газовую коррозию, протекающую в газах при высоких тем-

пературах и в отсутствие воды, и коррозию в жидкостях, не проводящих 
электрический ток – органические растворители, топливо, нефть и т.д. 

Электрохимическая коррозия  – разрушение металлов в средах с 
ионной проводимостью (растворы электролитов, влажный воздух, почва) 
и представляет окислительно-восстановительный процесс. Особым ви-
дом электрохимической коррозии следует считать коррозию за счет 
внешнего электрического тока. 
Механизм взаимодействия металла с окислителем включает анодное 

растворение металла и катодное восстановление окислителя. Процессы 
электрохимической коррозии подобны процессам, протекающим в галь-
ванических элементах, отличие состоит в том, что отсутствует внешняя 
цепь, т.е. он является короткозамкнутым.  
Электрохимическая коррозия – результат работы огромного количе-

ства коррозионных микроэлементов. 
На корродирующем металле происходит анодное окисление метал-

ла – анодная реакция: Ме −  ne  →  Ме  . 
На участке метала с более высоким значением потенциала – катод-

ное восстановление окислителя. 
Среди наиболее обычных окислителей для металлов следует выделить 

ионы водорода, кислород. Окислительно-восстановительные потенциалы 
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водородного электрода при T  = 298 К описывается уравнением Нернста и 
зависят от концентрации ионов водорода [формулы (13.1), (13.2)]: 

 

    
−

−−=+ 2
2H

H H2
p0,0295lg0,059pHE ;                            (13.1) 

 

1
2

=
−
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−=+  

и кислорода электрода  
 

 
−

+−=
2O2H

2O Op0,0147lg0,059pH1,23E .
                        

(13.2) 
 

Коррозия с участием ионов водорода и называется коррозия с вы-
делением водорода (или с водородной деполяризацией) и реакция 
имеет вид: 2Н О + 2е   →  Н +  2ОН     при рН ≥ 7, 2Н +  2е   →  Н                     при рН < 7. 
Коррозия с участием кислорода, коррозия с поглощением кислорода 

(или с кислородной деполяризацией): О +  2Н О + 4е   →   4ОН     при рН ≥ 7; О + 4Н + 4е   →  2Н О    при рН < 7. 
Возможность протекание коррозии определяет ЭДС элемента, если 

ЭE  > 0, т.е. EМе0/Меn+  < Eокислителя, то коррозия возможна. ЭДС элемента 

связана с энергией Гиббса формулой 
      

 ∆G= –Eэ∙n∙F ,     (13.3) 
 

где n – число электронов в токообразующей реакции; F – постоянная 
Фарадея 96500 Кл; Eэ – ЭДС элемента, или разница между потенциала-
ми катодной реакции и анодной. 

Случаи возникновения коррозионных гальванических пар: 
• коррозия при контакте двух металлов (в результате соприкосно-

вения разных металлов в присутствии электролита возникает электро-
химическая коррозия);  

• коррозия металла с токопроводящими неметаллическими при-
месями (если в металле имеются включения неметаллов, оксидов, нит-
ридов или карбидов, также протекает электрохимическая коррозия);   

• разрушение металлов при неодинаковой аэрации (при неодинако-
вом доступе воздуха). Поверхность металла, находящегося во влажном 
воздухе, бывает покрыта каплями воды из-за конденсации водяного па-
ра. В этом случае возможно возникновение гальванического элемента 
за счет неодинакового окисления металла. По краям капли (хорошо 
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аэрируемый участок) за счет взаимодействия с кислородом образуется 
оксидный слой, пассивирующий металл и выполняющий роль катода.  
В середине капли доступ воздуха к металлу затруднен, и этот участок 
(менее окисленный) выполняет функцию анода, т.е. образуется микро-
гальванический элемент: 

Менее окисленный  
участок металла (анод) электролит Более окисленный  

участок металла (катод) 
По этой причине наблюдается ржавление проволочных тросов изнут-

ри, а не снаружи; 
•  разрушение металлов при неодинаковой концентрации электро-

лита (различные концентрации электролита могут вызвать коррозию, 
создавая гальваническую пару даже на одном металле); 

• различный уровень механических напряжений в одной и той же 
детали.  

 
13.1.1. Способы защиты металлов от коррози 
 
Среди разнообразных методов защиты металлов от коррозии можно 

выделить следующее: 
● легирование металлов, т.е. введение в состав сплава компонен-

тов, снижающих скорость коррозии металла, из-за образования на по-
верхности прочных защитных пленок, устойчивых к влажной среде и рас-
творам кислот. Для стали такими компонентами являются NiAlCr  , ,  и др.; 

● нанесение защитных покрытий – неметаллических (к ним отно-
сятся лакокрасочные и полимерные покрытия, масла, смазки, оксидиро-
вание, фосфатирование и др.) и металлических. Металлические покры-
тия по характеру поведения в коррозионной среде делятся на катодные 
и анодные. Катодное покрытие – это защита металла (изделия) менее 
активным металлом (например, лужение, никелирования для железа). 
Такие покрытия защищают только механически, пока не нарушена цело-
стность покрытия. При повреждении образуется гальванический эле-
мент, в котором защищаемый элемент является анодом и разрушается. 
Анодное покрытие – это защита металла (изделия) более активным ме-
таллом (например, цинкование для железа); 

● электрохимическая защита – катодная и протекторная защита. 
При катодной защите отрицательный полюс источника тока подклю-
чается к защищаемому изделию, которое становиться катодом и не 
разрушается, анодом служит вспомогательный электрод (обычно чу-
гунный или стальной лом) подключаемый к положительному источнику 
тока. Протекторная защита состоит в том, что конструкцию соединя-
ют с протектором – более активным металлом, чем металл защищае-
мой конструкции (для железа и его сплавов это обычно ZnAlMg  , ,  и т.д.). 
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В процессе коррозии протектор разрушается, предохраняя от разруше-
ния конструкцию; 

● изменение свойств коррозионной среды для снижения агрес-
сивности среды уменьшают концентрацию компонентов опасных в кор-
розионном отношении. 
Для защиты от коррозии широко применяют ингибиторы. Это веще-

ства, которые пассивируют поверхность металлов и препятствуют раз-
витию коррозионных процессов. Ингибиторами могут быть как неоргани-
ческие, так и органические вещества.  
Например, при добавлении соединений свинца – (CH3COO)2Pb – сви-

нец осаждается на металлической поверхности, обнаженной от оксид-
ной пленки, и прекращает ее растворение: Me0 + Pb2+ = Pb0 + Me2+. 
Для длительного хранения изделий применяют ингибиторы органи-

ческого типа. Обычно это соединения, содержащие азот, серу и кисло-
род. Например, диэтиламин, уротропин, формальдегид. Их применение 
быстро расширяется. Эти ингибиторы адсорбируются на активных уча-
стках металлов и пассивируют их; 

● рациональное конструирование – выбор материала иих сочета-
ние должны обеспечить высокую коррозионную устойчивость,а форма 
узлов и деталей- доступность для быстрой очистки и смазки. 

 
13.2. Примеры решения типовых задач 
 
Пример 1. Железо покрыто хромом, какое это покрытие – катодное 

или анодное? Расписать коррозионной процесс в кислой среде при на-
рушении целостности покрытия. 

Решение. Железо менее активный металл (ЕFe2+   0  = −0,44 B), чем 

хром (Е
Cr3+   0  = −0, 74 B), поэтому данное покрытие будет анодным.  

При нарушении целостности покрытия в кислой среде будут происхо-
дить следующие процессы: 

( ) ( )+− +   FeHCr ; 
на аноде – окисление хрома     +

−

→− 30 262 CreCr ; 
на катоде – восстановление ионов из среды  2366 HeH →+

−
+ ; 

суммарная реакция:     0
2

30 3262 HCrHCr +→+ ++ . 
 
Пример 2. Как протекает атмосферная коррозия луженого железа? 

Составьте электронные уравнения анодного и катодного процессов. 
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Решение. Лужение – это нанесение тонкого слоя олова на метал-
лическую поверхность для защиты от коррозии или подготовки ме-
талла к пайке.  
Железо более активный металл (ЕFe2+   0  = −0,44 B), чем олово 

(Е  2+   0  = −0,14 B), поэтому данное покрытие будет катодным. При на-

рушении целостности покрытия в атмосфере будут происходить сле-
дующие процессы: 

( ) ( )+−    SnOOHFe 22 ,  
на аноде – окисление железа    +

−

→− 20 22 FeeFe ; 
на катоде – восстановление    −

−

→++ OHeOOH 4422 ; 
суммарная реакция    −+ +→++ OHFeOOHFe 4222 2

22
0 ; 

продукты коррозии     222 )(222 OHFeOOHFe =++ . 
 
Пример 3. Медь не вытесняет водород из разбавленных кислот. 

Почему? Однако если к медной пластинке, опущенной в кислоту, при-
коснуться цинковой, то на меди начинается бурное выделение водоро-
да. Дайте этому объяснение, составив уравнения анодного и катодного 
процессов.  

Решение. Медь не взаимодействует с растворами кислот, так как ее 
стандартный электродный потенциал (Е  2+   0  = +0,34 B), больше чем 

стандартный потенциал водородного электрода (Е2H+      = 0 B), поэтому 

медь по отношению к водороду является менее активным металлом и 
не может вытеснить водород из раствора кислот. 
При контакте меди с цинком создается коррозионная гальваническая 

пара (контактная коррозия), что приводит к увеличению скорости корро-
зии и к бурному выделению водорода: 

( ) ( )+− +        CuHZn ; 
на аноде     +

−

→− 20 2 ZneZn ; 
на катоде     222 HeH →+

−
+ ; 

суммарная реакция:   0
2

20 2 HZnHZn +→+ ++ . 
Пример 4. Может ли протекать электрохимическая коррозия свинца в 

водном растворе при рН 5 и при контакте с воздухом. Дайте этому объ-
яснение, составив уравнения анодного и катодного процессов.  

Решение. Из прил. 5 EPb0/
Pb2+

0 = –0,126 В. По формуле определяем по-

тенциалы окислителей при стандартных условиях. 
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EH2
0/2H+= –0,059⋅5 = –0,295 В; E   /    = 1,227 – 0,059 ⋅ 5 = 0,923 В. 

Рассчитываем ЭДС предполагаемых элементов: 
Eэ = –0,295 – (–0,126) = –0,169 В, коррозия с выделением водорода 

не возможна, так как Eэ < 0. 
Eэ = 0,923 – (–0,126) = 1,049 В, коррозия с поглощением кислорода 

возможна, так как Eэ > 0. 
Составим уравнения катодного и анодного процессов: 
на аноде – окисление свинца    Pb  − 2e  → Pb  ; 
на катоде – восстановление        О + 4Н + 4е   → 2Н О при рН < 7. 
 
13.3. Индивидуальные задания 
 
351.  Как происходит атмосферная коррозия луженого железа и луже-

ной меди при нарушении покрытия? Составьте электронные уравнения 
анодного и катодного процессов. 

352.  В чем заключается сущность протекторной защиты металлов от 
коррозии? Приведите пример протекторной защиты никеля в электроли-
те, содержащий растворенный кислород. Составьте электронные урав-
нения анодного и катодного процессов. 

353.  Почему химически чистое железо является более стойким про-
тив коррозии, чем техническое? Рассмотрите коррозию технического 
железа во влажном воздухе и в кислой среде. Составьте уравнения 
анодного и катодного процессов. 

354.  Какое покрытие, на металле называется анодным и какое катод-
ным? Перечислите несколько металлов, которые могут служить анод-
ным и катодным покрытием железа. Распишите коррозионные процессы 
для анодного и катодного покрытия. 

355.  В обычных условиях во влажном воздухе оцинкованное железо 
при нарушении покрытия не ржавеет, тогда как при температуре 70 °С 
оно покрывается ржавчиной. Чем это можно объяснить? Как протекает 
коррозия оцинкованного железа в первом и во втором случаях. 

356.  К какому типу покрытий относится олово на стали и на меди? 
Какие процессы будут протекать, при атмосферной коррозии луженой 
стали и луженой меди? 

357.  Как влияет рН среды на скорость коррозии железа и цинка?  
Почему? Возможна ли электрохимическая коррозия этих металлов в 
тандартных условиях при рН 8? Составьте возможные уравнения анод-
ного и катодного процессов. 

358.  Железное изделие покрыли цинком. Какое это покрытие – анод-
ное или катодное? Почему? Какие продукты коррозии образуются при 
нарушении покрытия во влажном воздухе и соляной кислоте? 
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359.  Чем процесс коррозии хромированной стальной детали будет 
отличаться от процесса коррозии никелированной? Почему? Составьте 
электронные уравнения всех процессов. 

360.  Составьте электронные уравнения анодного и катодного про-
цессов с кислородной и водородной деполяризацией при коррозии пары 
алюминий – железо. Какие продукты коррозии образуются в первом и во 
втором случаях? 

361.  В чем заключается сущность протекторной защиты металлов от 
коррозии? Приведите пример протекторной защиты железа в электроли-
те, содержащем растворенный кислород. 

362.  В чем суть катодной защиты стальных труб от коррозии? 
363.  Какие факторы влияют на скорость химической коррозии?  

Приведите примеры. Составьте уравнение процесса. 
364.  Как теоретически доказать невозможность коррозии металлов? 

Приведите пример для расчета возможности или невозможности хими-
ческой коррозии. 

365.  Почему коррозия в морской воде протекает интенсивнее, чем в 
речной воде? Приведите схему протекторной защиты стальной детали в 
морской воде и  запишите возможные уравнения процессов. 

366.  Железное изделие покрыли оловом. Какое это покрытие – анод-
ное или катодное? Почему? Какие продукты коррозии образуются при 
нарушении покрытия во влажном воздухе и в соляной кислоте. 

367.  Объясните, почему в атмосферных условиях цинк корродирует, 
а золото нет. Объяснение подтвердите расчетами. Запишите возможные 
уравнения процессов. 

368.  Что такое электрохимичесая защита металлов? Напишите урав-
нения реакций процессов, протекающих при электрохимической защите 
стальных труб. 

369.  Олово спаяно серебром. Какой из металлов будет окисляться при 
электрохимической коррозии, если процесс протекает в кислой среде? 
Ответ обоснуйте. Составьте уравнения катодного и анодного процессов. 

370.  Будет ли корродировать серебро в в деаэрированном (без со-
держания кислорода) растворе при рН 1? 

371.  Магний корродирует в морской воде (рН 8) при контакте с возду-
хом. Составьте уравнения катодного и анодного процессов. 

372.  Какой металл целесообразней выбрать для протекторной защи-
ты от коррозии свинцовой оболочки кабеля: цинк, магний или хром?  
Почему? Составьте электронные уравнения анодного и катодного про-
цессов коррозии во влажном воздухе. Какой состав продуктов коррозии? 

373.  Если на стальной предмет нанести каплю воды, то коррозии 
подвергается средняя часть смоченного металла, а не внешняя.  
Объясните причину этого явленич. Какой участок металла под каплей 
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является анодным, а какой – катодным? Составьте уравнения соответ-
ствующих процессов. 

374.  В состав сплава входит магний и марганец. Какой из компонен-
тов сплава будет разрушаться при электрохимической коррозии? Ответ 
подтвердите уравнениями анодного и катодного процесса коррозии:  
а) в кислой среде; б) в нейтральной среде, насыщенной кислородом. 

375.  Приведите примеры двух металлов, пригодных для протектор-
ной защиты железа. Для обоих случаев напишите уравнение электрохи-
мической коррозии в кислой среде. 

376.  Может ли протекать коррозия стальной детали, покрытой ко-
бальтом в растворе: а) при рН 4; б) при рН 9 в стандартных условиях? 
Составьте уравнения соответствующих процессов. Что измениться в 
процессе коррозии, если сплошность покрытия нарушена? 

377.  Составьте уравнения катодного и анодного процессов электро-
химической коррозии с кислородной и водородной деполяризации при 
коррозии пары магний-железо. 

378.  Стальное изделие покрыто цинком. Какой из металлов будет 
окисляться при коррозии, если эта пара находится в нейтральной сре-
де с рН 7? Определите ЭДС гальванического элемента для стандарт-
ного состояния. 

379.  Две железные пластинки, частично покрытые одна оловом, другая 
медью, находятся во влажном воздухе. На какой из этих пластинок быст-
рее образуется ржавчина? Почему? Каков состав продуктов коррозии? 

380.  Приведите примеры катодных и анодных покрытий для кобаль-
та. Как будет протекать атмосферная коррозия при нарушении целост-
ности этих покрытий? 
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ЗАКЛЮЧЕНИЕ 
 

Цель и задачи учебного пособия выполнены. Дан весь необходимый 
материал в соответствии с программой курса «Химия». Рассмотрены 
основные положения строения атома, вещества. Сделан акцент на кине-
тические признаки реакций и их возможности протекания в стандартных 
условиях. Изучение тем связанных с окислительно-восстановительными 
процессами позволит студентам понять механизм с коррозионных про-
цессов и возможности воздействия на него. 
Из всего сказанного можно сделать вывод, что данное пособие по-

может студентам заочного обучения при самостоятельном изучении од-
ной из базовых дисциплин. 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 2 
 

ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА ЭЛЕМЕНТОВ 
 

периоды ГРУППЫ ЭЛЕМЕНТОВ 
I II III IV V VI VII VIII 

1 
H            1 
Водород 
1,008 

      Не          2 
Гелий 
4,00 

  

2 Li          3 
Литий 
6,94 

Be          4 
Бериллий 
9,01 

В            5 
Бор 
10,81 

С            6 
Углерод 
12,01 

N            7 
Азот 
14,1 

О            8 
Кислород 
16,00 

F            9 
Фтор 
19,00 

Ne        10 
Неон 
20,18 

  

3 Na        11 
Натрий 
22,99 

Mg       12 
Магний 
24,31 

Al         13 
Алюминий 
26,98 

Si         14 
Кремний 
28,09 

Р          15 
Фосфор 
30,97 

S          16 
Сера 
32,06 

Cl         17 
Хлор 
35,45 

Ar        18 
Аргон 
39,95 

  

4 

K          19 
Калий 
39,10 

Са        20 
Кальций 
40,08 

21        Sc 
Скандий 

44,96 

22         Ti 
Титан 
47,90 

23          V 
Ванадий 

50,94 

24        Cr 
Хром 
52.00 

25       Mn 
Марганец 

54,94 

26        Fe 
Железо 

55,85 

27        Со 
Кобальт 

58,93 

28         Ni 
Никель 

58,70 
29        Cu 

Медь 
63,54 

30        Zn 
Цинк 
65,37 

Ga        31 
Галлий 
69,72 

Ge        32 
Германий 
72.61 

As        33 
Мышьяк 
74,92 

Se        34 
Селен 
78,96 

Br        35 
Бром 
79,90 

Kr        36 
Криптон 
83,80 

  

5 

Rb        37 
Рубидий 
85,47  

Sr        38 
Стронций 
87,62 

39          Y 
Иттрий 

88,90 

40         Zr 
Цирконий 

91,22 

41       Nb 
Ниобий 

92,91 

42       Mo 
Молибден 

95,94 

43        Тс 
Технеций 

99 

44       Ru 
Рутений 

101,07 

45        Rh 
Родий 
1.2,90 

46        Pd 
Палладий 

106,42 
47        Ag 

Cеребро 
107.9 

48        Cd 
Кадмий 
112,41 

In         49 
Индий 
114,82 

Sn        50 
Олово 
118,71 

Sb        51 
Сурьма 
121,76 

Te        52 
Теллур 
127,60 

J          53 
Йод 
126,90 

Xe        54 
Ксенон 
131,30 

  

6 

CS       55 
Цезий 
132,9 

Ва        56 
Барий 
137,33 

57      * La 
Лантан 
138,90 

72         Hf 
Гафний 
178,49 

73        Та 
Тантал 
180,94 

74         W 
Вольфрам 

183,84 

75        Re 
Рений 
186,20 

76       Os 
Осьмий 
190,23 

77          Ir 
Иридий 
192,22 

78         Pt 
Платина 

195,08 
79        Au 

Золото 
197,0 

80        Hg 
Ртуть 

200,59 

Tl          1 
Таллий 
204,38 

Pb        82 
Свинец 
207,2 

Bi         83 
Висмут 
208,98 

Ро        84 
Полоний 
210 

At         85 
Астат 
210 

Rn       86 
Радон 
222,02 

  

7 
Fr         87 
Франций 
223 

Ra        88  
Радий 
226,03   

89    ** Ac 
Актиний 

227,03 

104       Rf 
Резерфордий 

261,11 

105     Db 
Дубний 
262,11 

106      Sg 
Сиборгий 

263,12 

107      Bh 
Борий 
262.12 

108      Hs 
Хассий 

265 

109      Mt 
Мейтнерий 

266 

110      Ds 
 

271 
111      Rg 
272 

112   Uub 
285  

Uut    113 
284 

Uuq   114 
289 

Uup   115 
288 

Uuh   116 
292 

Uus    117 
310? 

Uuo   118 
314? 

  
 

*Ланта 
ноиды 

Ce58 
Церий 

140,12 

Pr   59 
Празео- 
дим  40,9 

Nd 60 
Неодим 

144,24 

Pm  61 
Прометий 
          145 

Sm  62 
Самарий 
       150,4 

Eu   63 
Европий 
     151,96 

Gd   64 
Гадолиний 
         157,9 

Tb  65 
Тербий 
     58,92 

Dу   66 
Диспро- 
зий 162,5 

Но  67 
Гольмий 
     164,93 

Er   68 
Эрбий  
    167,26            

Tm  69 
Тулий 
     168,93 

Yb  70 
Иттербий 
     173,04 

Lu 71 
Лютеций 
    174,97 

**Акти 
ноиды 

Th90 
Торий 

232,04 

Pa  91 
Протакти- 
ний   231 

U   92 
Уран 
    38,03 

Np   93 
Нептуний 
          237 

Pu   94 
Плутоний 
          244 

Am  95 
Америций 
          243 

Cm 96 
Кюрий 
          247 

Bk  97 
Берклий 
        247 

Cf    98 
Калифор- 
ний    251 

Es   99 
Эйнштей- 
ний   254 

Fm100 
Фермий 
         257 

Md101 
Менделе- 
вий    258 

No102 
Нобелий 
        259 

Lr103 
Лоурен- 
сий  260 

128 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 3 
 

ТЕРМОДИНАМИЧЕСКИЕ КОНСТАНТЫ ВЕЩЕСТВ 
 

Вещество ΔН0
298, кДж/моль S0

298, Дж/(моль·К) ΔG0
298, кДж/моль 

Al(т) 0 28,33 0 
Al2O3(т) –1675,69 50,92 –1582,27 
Al(OH)3(т) –1276,1 83,8 –1157,0 
ВаО(т) –553,6 70,3 –528,0 
Ва(ОН)2(т) –946,1 103,8 –886,2 
ВаСО3(т) –1211,0 112,1 –1244,41 
С(алмаз) 0 2,4 0 
C(графит) 0 5,7 0 
CH4(г) –74,9 186,2 –50,8 
C2H2(г) 226,8 200,8 209,2 
C2H4(г) 52,3 219,4 68,1 
C2H6(г) –89,7 229,5 –32,9 
C6H6(ж) 82,9 269,2 129,7 
C2H5OH(ж) –277,6 160,7 –174,8 
CO(г) –110,5 197,5 –137,1 
CO2(г) –393,5 213,7 –394,4 
Ca(т) 0 41,63 0 
CaCO3(т) –1207,0 88,7 –1127,7 
CaO(т) –635,5 39,7 –604,2 
Ca(OH)2(т) –986,6 76,1 –896,8 
Cl2(г) 0 222,9 0 
Cu(т) 0 33,3 0 
CuO(т) –162,0 42,6 –129,9 
Cu(OH)2(т) –444,0 70,2 –359,8 
Fe(т) 0 27,15 0 
FeO(т) –264,8 60,8 –244,3 
Fe2O3(т) –822,2 87,4 –740,3 
Fe3O4(т) –1117,1 146,2 –1014,2 
FeCl3(т) –401,8 119,4 –302,0 
Fe(OH)3(т) –841,0 96,6 –6946 
F2(г) 0 202,9 0 
H2(г) 0 130,52 0 
HBr(г) –36,3 198,6 –53,3 
HCN(г) 135,0 113,1 125,5 
HCl(г) –91,8 186,8 –94,79 
HF(г) –270,7 178,7 –272,8 
HJ(г) 26,6 206,5 1,8 
H2O(г) –241,8 188,7 –228,6 
H2O(ж) –285,8 70,1 –237,3 
H2S(г)  –21,0 205,7 –33,8 
H2SO4(ж) –813,99 156,90 –690,14 
J2(т) 0 116,7 0 
J2(г) 0 260,6 0 
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Окончание прил. 3 
 

Вещество ΔН0
298, кДж/моль S0

298, Дж/(моль·К) ΔG0
298, кДж/моль 

К 0 64,3 0 
КОН –424,7 59,4 –380,2 
Mg(т) 0 32,5 0 
MgO(т) –601,8 26,9 –569,6 
Mg(OH)2(т) –924,66 63,18 –833,75 
MgSO4(т) –1287,42 91,55 –1173,25 
MgСO3(т) –1113 65,7 –1029,3 
N2(г) 0 191,5 0 
NH3(г) –46,2 192,6 –16,7 
NH4Cl(т) –315,39 94,5 –204,0 
NH4NO3(т) –365,4 151 –183,8 
NO(г) 90,3 210,6 86,6 
NO2(г) 33,5 240,2 51,5 
Na(т) 0 51,4 0 
NaOH(т) –426,3 64,2 –380,7 
Ni(т) 0 29,8 0 
NiO(т) –239,7 38,0 –211,6 
O2(г) 0 205,0 0 
O3(г) 0 238,8 0 
OF2(г) 25,1 247,0 42,5 
Р(белый) 0 44,3 0 
Р(красный) 0 22,8 0 
P2O3(т) –820 173,5 – 
P2O5(т) –1492 114,5 –1348,8 
Pb(т) 0 64,9 0 
PbO(т) –219,3 66,1 –189,1 
PbO2(т) –276,6 74,9 –218,3 
PCl3(г) –287,02 311,71 –267,98 
PCl5(г) –374,89 364,47 –305,10 
S(ромб,) 0 31,8 0 
SO2(г) –296,9 248,1 –300,2 
SO3(г) –395,8 256,7 –371,2 
Si(т) 0 18,7 0 
SiCl4(ж) –687,8 239,7 – 
SiH4(г) 34,7 204,6 57,2 
SiO2(т) –910,9 41,8 –856,7 
SnO(т) –286,0 56,5 –256,9 
SnO2(т) –580,8 52,3 –519,3 
SrCO3(т) –1227,0 97,2 –1255,97 
Ti(т) 0 30,6 0 
TiCl4(ж) –804,2 252,4 –737,4 
TiO2(т) –943,9 50,3 –888,6 
TlH(г) 204,62 215,1 140,52 
WO3(т) –842,7 75,9 –763,9 
Zn(т) 0 41,6 0 
ZnO(т) –350,6 43,6 –320,7 

PDF created with pdfFactory Pro trial version www.pdffactory.com

http://www.pdffactory.com
http://www.pdffactory.com


132 

ПРИЛОЖЕНИЕ 4 
 

ТАБЛИЦА РАСТВОРИМОСТИ КИСЛОТ, СОЛЕЙ И ОСНОВАНИЙ В ВОДЕ 
 

Ионы +Н  
+
4NH  +К  +Na  +Ag  +Hg +2Hg  +2Ba  +2Ca  +2Mg  +2Zn  +2Mn  +2Sn  +2Pb  +2Сu  +2Fe  +3Fe  +3Al  +3Cr  +3Bi  +2Cr  +2Ni  

−ОН      – – –  м м н н н м н н н н н н н н 
−F       н м м н н м м  н н м    н   
−Cl      н н       – м     – –   
−Br      н н        м      –   

−I      н н н      м н –  –   –   
−
3NO              –          
−2S      н н н  м  н н н н н н – – – н н н 

_2
3SO      н н н н н н н н – н н н – – – н – н 

−2
4SO      м м  н м     н         

−2
3CO  м    м н н н н н н н – н н н н – – н – н 

−2
3SiO  н –   н – – н н н н н н н н н н н н – н н 

−3
4PO      н н н н н н н н н н н н н н н н н н 

−HCOO       м                 
−COOCH3

 
     м            м     

−COOHC 3517

 н    н н н н н н н н н н н н н н н н н н 
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Обозначения: м – малорастворимые; н – нерастворимые; –   – не существуют;       – растворимые.
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ПРИЛОЖЕНИЕ 5 
 

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЙ РЯД НАПРЯЖЕНИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

Электрод Электродный процесс 
Значение EMen+

Me0 0 , В 

+LiLi0  0LieLi =++  –3,045 
+RbRb0  0RbeRb =++  –2,925 

+KK 0  0KeK =++  –2,924 
+CsCs 0  0CseCs =++  –2,923 

+20 CaCa  02 2 CaeCa =++  –2,866 
+NaNa 0  0NaeNa =++  –2,714 

+20 MgMg  02 2 MgeMg =++  –2,363 
+30 AlAl  03 3 AleAl =++  –1,663 

+20 TiTi  02 2 TieTi =++  –1,630 
+20 MnMn  02 2 MneMn =++  –1,179 

+20 ZnZn  02 2 ZneZn =++  –0,763 
+30 CrCr  03 3 CreCr =++  –0,744 
+20 FeFe  02 2 FeeFe =++  –0,440 
+20 CdCd  02 2 CdeCd =++  –0,403 
+20 CoCo  02 2 CoeCo =++  –0,277 

+20 NiNi  02 2 NieNi =++  –0,250 
+20 SnSn  02 2 SneSn =++  –0,136 
+20 PbPb  02 2 PbePb =++  –0,126 
+30 FeFe  03 3 FeeFe =++  –0,037 
+HH 20

2  0
222 HeH =++  0 

+30 BiBi  03 3 BieBi =++  0,215 
+20 CuCu  02 2 CueCu =++  0,337 

+CuCu0  0CueCu =++  0,520 
+AgAg0  0AgeAg =++  0,799 
+20 HgHg  02 2 HgeHg =++  0,850 

+20 PtPt  02 2 PtePt =++  1,188 
+30 AuAu  03 3 AueAu =++  1,498 

+AuAu0  0AueAu =++  1,692 
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