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Данное учебное пособие подготовлено на основе нормативных до-
кументов: образовательных стандартов, обязательного минимума со-
держания основного общего образования и требований к уровню под-
готовки учащихся, а также авторизованной программы Т.Н. Литвино-
вой для медико-биологических классов. Представляет собой учебное
пособие для школьников, необходимое для теоретической подготовки
и системного усвоения курса химии. Составлено в соответствии Ко-
дификатором элементов содержания по химии для составления конт-
рольных измерительных материалов (КИМ) единого государственного
экзамена, подготовленного Федеральным государственным научным
учреждением «Федеральный институт педагогических измерений». 
Содержит необходимый теоретический материал, основные законы, 
закономерности, понятия химии, математический аппарат для реше-
ния задач и выполнения расчетных заданий, полезные вспомогатель-
ные данные в приложении.

Пособие соответствует федеральному компоненту государствен-
ных образовательных стандартов среднего (полного) общего образо-
вания.

Рецензенты:
Шельдешов Н.В., профессор Кубанского государственного университета, 
доктор химических наук;
Найденов Ю.В., доцент, кандидат химических наук, зав. кафедрой
естественно-научного и экологического образования ГОУ КК ККИДППО
(Краснодар)

Предисловие

Уважаемые учащиеся!
Химическая подготовка имеет существенное значение для фор-

мирования естественно-научного мышления будущих студентов
вузов химического, экологического, медицинского, биологическо-
го профиля. Это обусловлено целым рядом факторов:

•  Химия вносит существенный вклад в понимание законов
природы, в научное мировоззрение и мышление человека, в
создание материальной базы, а также методов исследования. 
Химические знания являются не только элементом культуры, 
но и необходимым условием существования человека в ок-
ружающей среде. Вещества окружают нас в воздухе, пище, 
почве и т.д., при этом оказывают существенное влияние на
здоровье человека.

•  Человек, животные представляют собой сложную химичес-
кую лабораторию, в которой протекают реакции разного
типа, поэтому одной из важнейших задач химического об-
разования студентов медико-биологических специальнос-
тей является изучение закономерностей протекания хими-
ческих реакций в биологических системах.

•  Химическая подготовка школьников и студентов играет со-
циальную роль, т.к. такие проблемы как загрязнения ок-
ружающей среды, техногенные катастрофы, производство
удобрений, пестицидов, отравляющих веществ, наркотиков, 
алкоголя являются одновременно общественно-значимыми.

•  Изучение химии включает постоянное установление при-
чинно-следственных связей, что увеличивает развивающий
потенциал этой дисциплины; решение химических задач с
медико-биологической, экологической направленностью, 
изучение сущности химических процессов, протекающих
в биосистемах, позволяет развивать логическое мышле-
ние, способствует повышению интеллекта школьников и
студентов.

Учитывая значимость химии для приобретения умения жить в
мире веществ, понимания химической картины природы, можно
утверждать, что химическая подготовка является важной состав-
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КРАТКИЙ 
ТЕОРЕТИЧЕСКИЙ МИНИМУМ

Основные понятия и законы химии

Вещество — устойчивое скопление дискретных образований 
их микрочастиц, обладающих собственной массой или массой 
покоя. Дискретные образования — атомные и молекулярные час-
тицы.

Любое вещество обладает макроскопическими свойствами 
(плотность, твердость, агрегатное состояние, температура плав-
ления), которые отличают его от микроскопических структурных 
единиц, образующих это вещество.

Вещества различаются по:
1. Агрегатному состоянию: газообразные (хлор Cl2, кисло-

род O2, азот N2); жидкие (Н2О, H2SO4, Br2), твердые (NaCl, SiO2, 
KOH);

2. Составу: простые и сложные; простые вещества состоят из 
атомов одного элемента (Br2, O2), а сложные образованы атомами 
разных элементов (CuO, СН3ОН).

3. Строению кристаллических решеток: молекулярного (состо-
ят из молекул, например вода, сахар, йод, углекислый газ, уксус-
ная кислота) и немолекулярного (состоят из а) атомов, например 
алмаз, кварц, рубин, кремний, б) ионов, например хлорид калия, 
едкий натр, сода).

Химический элемент — это абстрактное понятие, а не мате-
риальная частица. Это не атом, а совокупность атомов, характе-
ризующихся определенным признаком — одинаковым зарядом 
ядра. Разновидности атомов одного и того же химического элемен-
та, имеющие одинаковый заряд ядра, но разные массы (и массовые 
числа), называют изотопами.

Массовое число элемента — это средняя величина массовых 
чисел его природных изотопов с учетом их распространенности 
в природе. Массовое число указывается вверху слева у символа 
химического элемента: 16О, 235U.

Химический элемент и простое вещество — не одно и то же. 
Элемент может существовать в форме ионов, атомов, простых ве-
ществ, входить в состав сложных веществ.

ляющей выпускника профильных (естественно-научное направле-
ние) классов школы, поэтому изучать этот предмет надо не путем 
«натаскивания» на тестовых заданиях, а системно, сознательно, 
через собственную деятельность.

Чтобы успешно освоить химию и получить высокие баллы на 
итоговом контроле, необходимо твердо знать теоретический мате-
риал и научиться применять его для решения качественных и рас-
четных задач.

Именно для этого вам и предлагается данное пособие, содержа-
щее необходимый теоретический минимум, включающий практи-
чески все уравнения реакций, встречающиеся в материалах ЕГЭ.
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Краткий теоретический минимум

Химическое соединение — вещество, в котором атомы одного 
или многих элементов связаны друг с другом и между массами кото-
рых существует определенное стехиометрическое соотношение.

Химическая формула — изображение качественного и коли-
чественного состава молекул с помощью химических знаков и ин-
дексов.

Закон сохранения массы вещества (М.В. Ломоносов, 1748; 
А.-Л. Лавуазье, 1785) — масса веществ, вступающих в реакцию, 
равна массе веществ, образующихся в результате реакции.

Формулы

Эмпирические, 
например СН

Молекулярные, например 
С2Н2, С6Н6

Графические, например 

Н–С≡С–Н, 

Закон постоянства состава (Ж. Пруст, 1799 г.) — качествен-
ный и количественный состав индивидуального химического со-
единения строго постоянен и не зависит от способа его получения. 
Современная формулировка этого закона такова: состав соеди-
нений молекулярной структуры является постоянным независимо 
от способа их получения.

Закон Бойля (1662) — Мариотта (1676) — для данной массы 
газа при постоянной температуре произведение давления газа и 
его объема остается постоянной величиной:

рV = const (m = const, Т = const).
Закон Гей-Люссака (1802) — для данной массы газа при пос-

тоянном давлении отношение объема газа к его абсолютной темпе-
ратуре остается постоянным:

1 2

1 2

 или const ( const, const).= = = =
V V V

m p
T T T

Закон объемных отношений газов — объемы вступающих в 
реакцию газов и образующихся газообразных продуктов относятся 
друг к другу как небольшие целые числа , равные коэффициентам 
в уравнении реакции.

Закон А. Авогадро (1811) — в равных объемах газов при оди-
наковых условиях (температуре и давлении) содержится одинако-
вое число молекул.

Следствия из закона Авогадро:
1) Одинаковое число молекул различных газов при одинаковых 

условиях занимают одинаковый объем;
2) 1 моль разных газов при одинаковых условиях занимает оди-

наковый объем; при нормальных условиях (р = 1 атм или 1,013·105 
Па, t = 0 °C или Т= 273К) 1 моль любого газа занимает объем 22,4 
л, т.е. молярный объем Vм = 22,4 л/моль (н.у.);

3) отношение объемов реагирующих веществ, измеренных при 
одинаковых условиях, равно отношению стехиометрических коэф-
фициентов, т.е. равно отношению количества веществ;

4) при одинаковых температуре и давлении отношение масс 
равных объемов газов равно отношению их молярных масс:

1 1

2 2
.=

m M

m M

Отношение 1

2

M

M
 называется относительной плотностью перво-

го газа ко второму и обозначается D. Эта зависимость позволяет 
использовать закон Авогадро для определения молекулярных масс 
газов: М1= D · М2.

Если плотность газа определяется по отношению к водороду, 
то

М1 = D(Н2) · М(Н2) = 2D(Н2).
Если плотность газа определяется по отношению к воздуху, то

М1 = D(возд) · М(возд) = 29D(возд),
где 29 — средняя молярная масса воздуха.

Основные величины и единицы в химии
Абсолютная атомная масса химического элемента (ma) — 

масса атома элемента, выраженная в стандартных единицах массы 
(кг, г):

ma = Ar · 1 а.е.м.
Атомная единица массы (а.е.м.) — величина, равная 1/12 час-

ти массы атома изотопа углерода
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Относительная атомная масса химического элемента (Ar) — 
величина, равная отношению средней массы атома естественного 
изотопического состава элемента к 1/12 части массы атома изотопа 
углерода 12

6С.

( ) —
1 .

a
r

m
A X =

а.е.м
 величина безразмерная.

Относительная молекулярная масса формульной единицы 
(Мr) — безразмерная величина, показывающая, во сколько раз мас-
са формульной единицы больше 1 а.е.м.:

=( ) ,
1 а.е.м.

a
r

m
М X

где 1 а.е.м.= 1,66·10–24 г.
Массовая доля химического элемента в формульной еди-

нице вещества равна отношению относительной атомной массы 
данного элемента, умноженной на число его атомов в молекуле, к 
относительной молекулярной массе вещества:

⋅
ω = ⋅

( )
( ) 100%,r

r

A Х n
Х

M

где ω(X) — массовая доля элемента Х; Аr(X) — относительная 
атомная масса элемента Х; n — число атомов элемента Х в молеку-
ле вещества; Mr — относительная молекулярная масса вещества.

Формульная единица — химическая формула атома, моле-
кулы, радикала, иона, группы катионов или анионов или любой 
другой точно определенной и реально существующей как единое 
целое совокупности химических частиц. Например, формульная 
единица NaCl показывает, что в кристалле хлорида натрия, а также 
в его растворе, существуют катионы натрия Na+ и анионы хлора 
Cl– в количественном соотношении 1:1.

Количество вещества (n) — физическая величина, введенная 
для оценки числа структурных единиц (атомов, молекул, ионов, 
электронов и др.) в веществе. Является одной из основных вели-
чин в международной системе физических величин СИ. Иногда 
количество вещества обозначают греческой буквой ню ν.

Моль — единица количества вещества, определяет количество 
вещества системы, которая состоит из такого числа отдельных час-
тиц, сколько содержится атомов в 12 г изотопа 12

6С. При использо-

вании единицы моль необходимо указывать вид частиц, например, 
n(Cl2) = 2 моль, означает 2 моль молекулярного хлора.

Молярная масса вещества (М) — это масса одного моль ве-
щества, численно равная относительной молекулярной массе Mr. 
Молярная масса равна частному от деления массы вещества на его 
количество:

(г/моль, кг/кмоль),=
m

М
n

где m — масса вещества (г, кг), а n — количество вещества (моль).
Молярный объем (VM) газообразного вещества — это объем, 

занимаемый одним моль газа или смеси газов.
Молярный объем газа (VM) равен частному от деления объема 

газа на его количество:

.=M

V
V

n

При нормальных условиях VM(н.у.) = 22,4 л/моль.
Нормальные условия (н.у.): р = 101325 Па и Т = 273,15 K.
Объемная доля (ϕ) — это отношение объема данного компо-

нента V(X) к общему объему системы V. Это безразмерная величи-
на, ее выражают в долях единицы или в процентах. 

ϕ =
( )

( ) .
(с-мы)

v X
Х

V

В расчетах, связанных с газами, часто приходится пользоваться 
объединенным газовым законом: уравнениями Клапейрона: 

⋅⋅ ⋅
= =1 1 2 2

1 2

 или const,
P V P V PV

T Т T

а также Менделеева—Клапейрона: PV = nRT, которые вы изуча-
ли и использовали в курсе физики.

Постоянная Авогадро (NA) показывает число частиц в одном 
моле вещества: NA = 6,02·1023 моль–1, следовательно, 1 моль любого 
вещества содержит 6,02·1023 реальных или условных структурных 
частиц. Связь между числом структурных частиц и количеством 
вещества выражается соотношением:

( )
( ) .=

A

N X
n X

N
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Выход продукта реакции в химической реакции (η) — это 
отношение полученного количества (или массы, или объема) про-
дукта к количеству (или массе, или объему) этого же вещества, 
рассчитанному по уравнению реакции при полном превращении 
исходного вещества в продукт.

практ практ практ

теор теор теор

100%; 100%; 100%.
n m V

n m V
η = ⋅ η = ⋅ η = ⋅

Теоретические основы химии. 
Современные представления о строении атома. 
Периодический закон и периодическая система 

химических элементов Д.И.  Менделеева. 
Химическая связь и  строение вещества

Атом — сложная система взаимодействующих элементарных 
частиц, состоящая из ядра, образованного протонами и нейтрона-
ми, и электронов.

Атом электронейтрален: число протонов равно числу элект-
ронов.

Важно помнить, что при химическом взаимодействии ядра ато-
мов не меняются, а только происходит перераспределение элект-
ронов между атомами. Таким образом, химические свойства атома 
определяются его способностью отдавать, присоединять, перерас-
пределять электроны, а, следовательно, они зависят от строения 
электронных оболочек, прежде всего внешних.

Наряду с понятием «атом» в настоящее время в химии широко 
используется более обобщенное понятие — атомная частица, под 
которой понимают не только изолированный атом, но и производ-
ные от него: атомный радикал, атомный ион, атомный ион-ради-
кал, образующиеся вследствие ионизации или возбуждения атома 
и способные к самостоятельному существованию.

Примеры атомных частиц

Атомные 
частицы Атом Радикал Ион Ион-

радикал
Символы He, Ar, Ca, 

Ba
·H, ·Cl, 

·Na
Na+, K+, Cl–-, 

S2-
·Fe2+, ·Cr3+, 

·Mn2+

Электрон имеет двойственную природу (дуализм), т.е. проявляет 
свойства и частицы, и волны. Как частица электрон имеет массу и 
заряд. О волновой природе свидетельствует способность электро-
нов к дифракции и интерференции. Электрон, обладая дуализмом, 
может быть представлен как электронное облако, не имеющее резко 
очерченных границ, поэтому для характеристики формы электрон-
ного облака введено понятие атомной орбитали. Пространство вок-
руг ядра, в котором вероятность пребывания электрона наибольшая 
(свыше 90%), называется атомной орбиталью.

Важнейшей характеристикой электрона в атоме является его 
энергия (Е), значение которой зависит от удаленности электрона 
от ядра.

Энергия электрона в реальном атоме — величина квантован-
ная, поэтому применительно к современной модели атома состо-
яние в нем электрона определяется энергетическими параметра-
ми — квантовыми числами.

Главное квантовое число (n) характеризует энергию элект-
рона, нахождение на определенном энергетическом уровне и сте-
пень его удаления от ядра. Оно принимает любые целочисленные 
значения от 1 до ∞ (n = 1, 2, 3, … ∞). Электроны, обладающие 
приблизительно одинаковой энергией, образуют энергетический 
уровень, обозначаемый цифрами 1, 2, 3, 4 … или буквами K, L, M, 
N … . На первом энергетическом уровне, самом близком к ядру, 
энергия электронов минимальна. Чем дальше электроны от ядра, 
чем больше номер уровня, на котором они находятся, тем большей 
энергией они обладают: Е1 < Е2 < Е3< … Еn.

Побочное (орбитальное) квантовое число (l) определяет 
форму атомной орбитали. Оно может принимать целочисленные 
значения от 0 до (n–1), т.е. l = 0, 1, … n – 1. Каждому значению l 
соответствует орбиталь особой формы. При l = 0 атомная орбиталь 
независимо от значения главного квантового числа имеет сфери-
ческую форму (s-орбиталь). Значению l = 1 соответствует атомная 
орбиталь, имеющая форму гантели (p-орбиталь). Еще более слож-
ную форму имеют орбитали при l = 2, 3 (d-, f-орбитали).

Магнитное квантовое число (ml) определяет положение атом-
ной орбитали в пространстве относительно внешнего магнитного 
или электрического поля. Магнитное квантовое число связано с 
орбитальным квантовым числом, изменяясь от +l до –l, включая 0. 
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Следовательно, каждому значению l соответствует 2l + 1 значений 
магнитного квантового числа.

Эти три квантовых числа являются по своей сути орбитальны-
ми, т.к. характеризуют состояние и движение электрона в атоме в 
виде атомных орбиталей.

Спиновое квантовое число (ms), отражающее вращение элект-
рона вокруг собственной оси при его быстром движении в атомном 
пространстве, может принимать лишь 2 возможных значения: +1/2 и 
–1/2. Они соответствуют двум возможным и противоположным друг 
другу направлениям собственного магнитного момента электрона.

Заполнение электронами уровней и подуровней происходит со-
гласно принципу наименьшей энергии — сначала заполняются 
уровни и подуровни с наименьшей энергией. Уровни заполняются 
от первого ко второму, третьему и т.д., а подуровни от s- к р-, d- 
и т. д. Этот принцип выражает общее термодинамическое требова-
ние к устойчивости системы: максимуму устойчивости системы со-
ответствует минимум ее энергии. Необходимо обратить внимание 
на то, что в состоянии максимальной устойчивости электронной 
системы в атоме связь электронов с ядром наиболее прочная. Чем 
ближе к ядру находится электрон, тем прочнее его связь с ядром. 
Принцип наименьшей энергии отражается правилом Клечков-
ского: порядок заполнения энергетических состояний определяет-
ся стремлением атома к минимальному значению суммы главного 
и побочного квантовых чисел, т.е. от меньшей суммы (n+l) к боль-
шей сумме (n+l), при равенстве значений(n+l) в первую очередь 
заполняются состояния, отвечающие минимальным значениям n. 
Однако число электронов на каждой орбитали строго определено 
и ограничено. Согласно принципу немецкого ученого Паули, на 
каждой орбитали может находиться не более двух электронов, ко-
торые должны иметь противоположные (антипараллельные) спи-
ны ↓↑ . Отсюда следует, что максимальное число электронов на 
s-подуровне (одна s-орбиталь) равно двум, на р-подуровне (три 
р-орбитали) — шести, на d-подуровне (пять d-орбиталей) — деся-
ти, а на f-подуровне (семь f-орбиталей) — четырнадцати.

Другой немецкий ученый Гунд установил, что каждая орбиталь 
одного подуровня сначала заполняется одиночными электронами с 
параллельными спинами, и только после заполнения всех орбиталей 

данного подуровня наполовину, происходит спаривание электроном. 
При этом суммарное спиновое число должно быть максимальным.

Распределение электронов по атомным орбиталям называется 
электронной конфигурацией атома.

Периодический закон (ПЗ) и периодическая система Д.И. Мен-
делеева (ПСЭ) являются фундаментальной научной основой изу-
чения химии и обобщения всех накопленных знаний о химических 
элементах и веществах.

Современная формулировка периодического закона:

Свойства химических элементов, а также формы и 
свойства их соединений находятся в периодической за-
висимости от величины заряда ядер их атомов.

Периодическая система элементов (ПСЭ) — это упорядо-
ченное множество химических элементов, их естественная клас-
сификация, являющаяся конкретным выражением ПЗ. Сущность 
периодической системы заключена во взаимосвязи ее структуры с 
электронным строением атомов.

Периодическая таблица — это графическая форма выраже-
ния периодической системы. На сегодняшний день существует не 
менее 500 разных вариантов таблицы, но основных форм 5: корот-
копериодная, длиннопериодная, лестничная, радиально-круговая, 
спиралевидная.

Если периодический закон отразил глубокую внутреннюю 
связь между элементами, то теория строения атома позволила рас-
крыть его физический смысл.

Главным признаком и основной количественной характеристи-
кой химического элемента, определяющей его индивидуальность, 
является заряд ядра (Z), который численно равен числу протонов в 
ядре и порядковому номеру элемента в ПСЭ.

Порядковый номер определяет место элемента в ПСЭ.
Структура периодической системы отражает периодические 

закономерности изменения электронных конфигураций атомов 
элементов. Она состоит из горизонтальных рядов — периодов и 
вертикальных рядов — групп, в которых элементы расположены в 
порядке увеличения зарядов ядер.

Относительные атомные массы элементов, приведенные в 
ПСЭ, представляют собой усредненные значения относительных 
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атомных масс изотопов этих элементов, составляющих природ-
ную смесь.

Атом электронейтрален, поэтому общее число электронов в 
атоме равно числу протонов в ядре, т.е. порядковому номеру эле-
мента.

Электроны располагаются вне ядра атома на разных энергети-
ческих уровнях, число которых в невозбужденном атоме опреде-
ляется номером периода. Чем больше номер периода, тем больше 
энергетических уровней, на которых располагаются электроны, и 
тем дальше от ядра находятся внешние электроны.

Периодические изменения химических свойств элементов 
обусловлены повторением сходных типов электронных конфигу-
раций внешнего энергетического уровня (валентных электронов) 
их атомов с увеличением заряда ядра. В этом состоит физический 
смысл периодического закона.

В настоящее время все химические элементы Периодической 
системы элементов Д.И. Менделеева (ПСЭ) подразделяют на s-, 
p-, d-, f- семейства. У s-элементов последним заполняется электро-
нами s-подуровень внешнего электронного слоя (внешнего энер-
гетического уровня), у р-элементов — р-подуровень внешнего 
электронного слоя, у d-элементов — d-подуровень предвнешнего 
(n -1) электронного слоя, у f-элементов — f-подуровень предпред-
внешнего (n – 2) электронного слоя. К s-семейству относятся водо-
род, гелий, а также элементы главных подгрупп I и II групп. К р-се-
мейству относятся элементы главных подгрупп III–VIII групп, т.е. 
последние шесть элементов каждого периода. Группа d-элементов 
включает элементы побочных подгрупп (вставные декады). Блок 
f-элементов — это лантаноиды и актиноиды.

Атомный радиус (rат) — рассчитывают для свободного ато-
ма квантово-механическими методами. Радиусы катионов всегда 
меньше, а радиусы анионов, как правило, больше атомных радиу-
сов соответствующих элементов.

Энергия ионизации (I) — энергия, необходимая для отрыва 
электрона от 1 моль атомов и превращения 1 моль атомов в газовой 
фазе в 1 моль катионов в газовой фазе, выражается в кДж/моль. 
Первая энергия ионизации характеризует способность атома отда-
вать один электрон. Энергию ионизации часто приводят в элект-
ронвольтах и называют потенциалом ионизации.

Сродство к электрону (Еср) характеризует способность атома 
образовывать отрицательно заряженные ионы, это энергия, которая 
выделяется при присоединении электрона к нейтральному атому.

Электроотрицательность относительная (ОЭО), (χ) — ус-
ловная величина, характеризующая способность атома в химичес-
ком соединении притягивать к себе электроны, которые участвуют 
в образовании химической связи с другими атомами в молекуле.

Эти характеристики элементов закономерно изменяются в пе-
риодах и группа — периодической системы (табл. 1).

Таблица 1
Характер изменений основных характеристик 

атомов элементов ПСЭ и их соединений

Параметры Изменение по периоду
(s-, p-элементы)

Изменение по глав-
ным подгруппам

1 2 3
Атомный 
радиус

Уменьшается, т.к. растет заряд 
ядра, а число уровней не меня-
ется, и увеличивается сила взаи-
модействия электронов с ядром

Увеличивается, т.к. 
возрастает число энер-
гетических уровней

Энергия 
ионизации

Увеличивается, т.к. уменьша-
ется радиус атома, вследствие 
чего возрастает прочность свя-
зи электронов с ядром

Уменьшается, т.к. атом-
ный радиус увеличи-
вается, связь внешних 
электронов с ядром ос-
лабевает

Сродство 
к электрону

Увеличивается, достигает мак-
симальных значений у галоге-
нов, что связано с их электрон-
ной конфигурацией ns2np5, в 
которой не достает 1 электрона 
до энергетически выгодной 
конфигурации ns2np6

Уменьшается вследс-
твие увеличения атом-
ного радиуса

Относитель-
ная электро-
отрицатель-
ность

Увеличивается Уменьшается

Металличес-
кие и восста-
новительные 
свойства

Уменьшаются, т.к. растет 
энергия ионизации

Увеличиваются, т.к. 
энергия ионизации 
уменьшается
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атомных масс изотопов этих элементов, составляющих природ-
ную смесь.

Атом электронейтрален, поэтому общее число электронов в 
атоме равно числу протонов в ядре, т.е. порядковому номеру эле-
мента.

Электроны располагаются вне ядра атома на разных энергети-
ческих уровнях, число которых в невозбужденном атоме опреде-
ляется номером периода. Чем больше номер периода, тем больше 
энергетических уровней, на которых располагаются электроны, и 
тем дальше от ядра находятся внешние электроны.

Периодические изменения химических свойств элементов 
обусловлены повторением сходных типов электронных конфигу-
раций внешнего энергетического уровня (валентных электронов) 
их атомов с увеличением заряда ядра. В этом состоит физический 
смысл периодического закона.

В настоящее время все химические элементы Периодической 
системы элементов Д.И. Менделеева (ПСЭ) подразделяют на s-, 
p-, d-, f- семейства. У s-элементов последним заполняется электро-
нами s-подуровень внешнего электронного слоя (внешнего энер-
гетического уровня), у р-элементов — р-подуровень внешнего 
электронного слоя, у d-элементов — d-подуровень предвнешнего 
(n -1) электронного слоя, у f-элементов — f-подуровень предпред-
внешнего (n – 2) электронного слоя. К s-семейству относятся водо-
род, гелий, а также элементы главных подгрупп I и II групп. К р-се-
мейству относятся элементы главных подгрупп III–VIII групп, т.е. 
последние шесть элементов каждого периода. Группа d-элементов 
включает элементы побочных подгрупп (вставные декады). Блок 
f-элементов — это лантаноиды и актиноиды.

Атомный радиус (rат) — рассчитывают для свободного ато-
ма квантово-механическими методами. Радиусы катионов всегда 
меньше, а радиусы анионов, как правило, больше атомных радиу-
сов соответствующих элементов.

Энергия ионизации (I) — энергия, необходимая для отрыва 
электрона от 1 моль атомов и превращения 1 моль атомов в газовой 
фазе в 1 моль катионов в газовой фазе, выражается в кДж/моль. 
Первая энергия ионизации характеризует способность атома отда-
вать один электрон. Энергию ионизации часто приводят в элект-
ронвольтах и называют потенциалом ионизации.

Сродство к электрону (Еср) характеризует способность атома 
образовывать отрицательно заряженные ионы, это энергия, которая 
выделяется при присоединении электрона к нейтральному атому.

Электроотрицательность относительная (ОЭО), (χ) — ус-
ловная величина, характеризующая способность атома в химичес-
ком соединении притягивать к себе электроны, которые участвуют 
в образовании химической связи с другими атомами в молекуле.

Эти характеристики элементов закономерно изменяются в пе-
риодах и группа — периодической системы (табл. 1).

Таблица 1
Характер изменений основных характеристик 

атомов элементов ПСЭ и их соединений

Параметры Изменение по периоду
(s-, p-элементы)

Изменение по глав-
ным подгруппам

1 2 3
Атомный 
радиус

Уменьшается, т.к. растет заряд 
ядра, а число уровней не меня-
ется, и увеличивается сила взаи-
модействия электронов с ядром

Увеличивается, т.к. 
возрастает число энер-
гетических уровней

Энергия 
ионизации

Увеличивается, т.к. уменьша-
ется радиус атома, вследствие 
чего возрастает прочность свя-
зи электронов с ядром

Уменьшается, т.к. атом-
ный радиус увеличи-
вается, связь внешних 
электронов с ядром ос-
лабевает

Сродство 
к электрону

Увеличивается, достигает мак-
симальных значений у галоге-
нов, что связано с их электрон-
ной конфигурацией ns2np5, в 
которой не достает 1 электрона 
до энергетически выгодной 
конфигурации ns2np6

Уменьшается вследс-
твие увеличения атом-
ного радиуса

Относитель-
ная электро-
отрицатель-
ность

Увеличивается Уменьшается

Металличес-
кие и восста-
новительные 
свойства

Уменьшаются, т.к. растет 
энергия ионизации

Увеличиваются, т.к. 
энергия ионизации 
уменьшается
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1 2 3
Неметалличе-
ские и окисли-
тельные 
свойства

Увеличиваются, т.к. растет 
сродство к электрону и элект-
роотрицательность

Уменьшаются, т.к. 
сродство к электрону 
уменьшается

Основные 
свойства 
оксидов 
и гидроксидов 

Уменьшаются, т.к. уменьша-
ются металлические свойства 
атомов элементов, растет их 
энергия ионизации 

Увеличивается, т.к. 
усиливаются металли-
ческие свойства атомов 
элементов, уменьша-
ется их энергия иони-
зации 

Кислотные 
свойства 
оксидов
и гидроксидов 

Увеличиваются, т.к. увели-
чиваются неметаллические 
свойства атомов элементов, 
растет их электроотрицатель-
ность 

Уменьшаются, так как 
уменьшаются неметал-
лические свойства ато-
мов элементов, умень-
шается их ОЭО

Побочные подгруппы ПСЭ образованы d-элементами. Для 
этих элементов изменение энергии ионизации и энергии сродства 
к электрону носит обратный характер: они увеличиваются сверху 
вниз. Это объясняется значительным возрастанием заряда ядра и 
незначительным увеличением радиуса их атомов в связи с более 
полным заполнением электронами внутренних энергетических 
уровней (4f- и 5f-электронные оболочки).

В природе изолированные атомы практически не встречаются. 
Когда атомы настолько сближаются друг с другом, что внешние 
электроны одного атома могут взаимодействовать с другими ато-
мами, между атомами возникают достаточно большие силы при-
тяжения, чтобы удержать их вместе химической связью. Возник-
новение химических связей — процесс самопроизвольный, иначе 
в природе не существовало бы сложных молекул белков, нуклеи-
новых кислот.

Химическая связь — результат перекрывания электронных 
оболочек (орбиталей) атомов, электроны которых имеют противо-
положно направленные спины.

Образование химической связи сопровождается выделением 
энергии, а разрыв — поглощением того же количества энергии.

Окончание табл. 1 Энергия связи (Есв, кДж/моль) — энергия, которая выделяет-
ся в процессе образования связи или требуется для ее разрыва и 
характеризует ее прочность. Чем больше энергия связи, тем она 
прочнее.

Электроны, участвующие в образовании химической связи, на-
зываются валентными.

Валентность — способность атома образовывать химические 
связи.

Различают связь ковалентную (полярную и неполярную), ион-
ную, металлическую, водородную (табл. 2).

Таблица 2
Виды связи и их краткая характеристика

Связь Краткая характеристика связи Примеры 
соединений

1 2 3
Ковалент-
ная

1) ковалент-
ная поляр-
ная
2) ковалент-
ная непо-
лярная

Внутримолекулярная химическая 
связь, образованная за счет общей 
пары электронов двух атомов, зани-
мающих одну орбиталь.
Образуется между атомами элемен-
тов, имеющих разную электроотри-
цательность.
Образуется между атомами элемен-
тов, имеющих одинаковую электро-
отрицательность.

Механизм образования
Обменный — в образовании об-
щей электронной пары от каждого 
атома участвуют и атомная орби-
таль и неспаренный электрон на 
этой орбитали.
Донорно-акцепторный — один 
атом имеет неподеленную электрон-
ную пару, а другой атом имеет воз-
можность ее присоединить (вакант-
ную орбиталь)

HCl, NH3, H2O

O2, N2, Cl2
H3C–CH3,
H2C=CH2

Н ↓↑  Н→Н2

□Н+ + ↑↓NH3 → 
→ [NH4]

+
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1 2 3
Неметалличе-
ские и окисли-
тельные 
свойства

Увеличиваются, т.к. растет 
сродство к электрону и элект-
роотрицательность

Уменьшаются, т.к. 
сродство к электрону 
уменьшается

Основные 
свойства 
оксидов 
и гидроксидов 

Уменьшаются, т.к. уменьша-
ются металлические свойства 
атомов элементов, растет их 
энергия ионизации 

Увеличивается, т.к. 
усиливаются металли-
ческие свойства атомов 
элементов, уменьша-
ется их энергия иони-
зации 

Кислотные 
свойства 
оксидов
и гидроксидов 

Увеличиваются, т.к. увели-
чиваются неметаллические 
свойства атомов элементов, 
растет их электроотрицатель-
ность 

Уменьшаются, так как 
уменьшаются неметал-
лические свойства ато-
мов элементов, умень-
шается их ОЭО

Побочные подгруппы ПСЭ образованы d-элементами. Для 
этих элементов изменение энергии ионизации и энергии сродства 
к электрону носит обратный характер: они увеличиваются сверху 
вниз. Это объясняется значительным возрастанием заряда ядра и 
незначительным увеличением радиуса их атомов в связи с более 
полным заполнением электронами внутренних энергетических 
уровней (4f- и 5f-электронные оболочки).

В природе изолированные атомы практически не встречаются. 
Когда атомы настолько сближаются друг с другом, что внешние 
электроны одного атома могут взаимодействовать с другими ато-
мами, между атомами возникают достаточно большие силы при-
тяжения, чтобы удержать их вместе химической связью. Возник-
новение химических связей — процесс самопроизвольный, иначе 
в природе не существовало бы сложных молекул белков, нуклеи-
новых кислот.

Химическая связь — результат перекрывания электронных 
оболочек (орбиталей) атомов, электроны которых имеют противо-
положно направленные спины.

Образование химической связи сопровождается выделением 
энергии, а разрыв — поглощением того же количества энергии.

Окончание табл. 1 Энергия связи (Есв, кДж/моль) — энергия, которая выделяет-
ся в процессе образования связи или требуется для ее разрыва и 
характеризует ее прочность. Чем больше энергия связи, тем она 
прочнее.

Электроны, участвующие в образовании химической связи, на-
зываются валентными.

Валентность — способность атома образовывать химические 
связи.

Различают связь ковалентную (полярную и неполярную), ион-
ную, металлическую, водородную (табл. 2).

Таблица 2
Виды связи и их краткая характеристика

Связь Краткая характеристика связи Примеры 
соединений

1 2 3
Ковалент-
ная

1) ковалент-
ная поляр-
ная
2) ковалент-
ная непо-
лярная

Внутримолекулярная химическая 
связь, образованная за счет общей 
пары электронов двух атомов, зани-
мающих одну орбиталь.
Образуется между атомами элемен-
тов, имеющих разную электроотри-
цательность.
Образуется между атомами элемен-
тов, имеющих одинаковую электро-
отрицательность.

Механизм образования
Обменный — в образовании об-
щей электронной пары от каждого 
атома участвуют и атомная орби-
таль и неспаренный электрон на 
этой орбитали.
Донорно-акцепторный — один 
атом имеет неподеленную электрон-
ную пару, а другой атом имеет воз-
можность ее присоединить (вакант-
ную орбиталь)

HCl, NH3, H2O

O2, N2, Cl2
H3C–CH3,
H2C=CH2

Н ↓↑  Н→Н2

□Н+ + ↑↓NH3 → 
→ [NH4]

+
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1 2 3
Ионная Возникает между атомами резко 

отличающимися электроотрица-
тельностью, при этом общая пара 
электронов практически полностью 
смещена к более электроотрица-
тельному атому, превращая его в 
отрицательный ион, а другой атом 
превращается в положительный ион. 
Между ними действует электроста-
тическое притяжение. Электричес-
кое поле иона имеет сферическую 
симметрию, поэтому ионная связь 
не обладает направленностью и на-
сыщаемостью

NaCl, KBr, CsF

Металли-
ческая

Особый тип связи, возникающий 
в кристаллах металлов между ато-
мами и ионами металлов в узлах 
кристаллической решетки и относи-
тельно свободными электронами — 
«электронным газом». В кристаллах 
металлов атомные орбитали атомов 
металлов перекрываются и образу-
ют совокупность близких по энер-
гии общих орбиталей. Валентные 
электроны атомов металлов могут 
свободно перемещаться по близко 
расположенным орбиталям. При 
этом электроны становятся общими 
для всех атомов, образующих ме-
таллический кристалл

Сu, Fe, Zn

Наличием металлической связи 
объясняются характерные физи-
ческие свойства металлов: высокая 
электропроводность, теплопро-
водность, ковкость, пластичность, 
металлический блеск

Продолжение табл. 2
1 2 3

Водородная Возникает между атомом водорода, 
который связан с сильно электро-
отрицательным атомом и несет час-
тичный положительный заряд, и ато-
мом, имеющим неподеленную элек-
тронную пару (F, O, N). Водородная 
связь — невалентное взаимодейс-
твие между группой ХН одной моле-
кулы (RXH) и атомом Y другой или 
той же молекулы (YR1). В результа-
те этого взаимодействия образуется 
устойчивый комплекс RXHδ+…:YR1 
с межмолекулярной водородной свя-
зью, в которой атом водорода играет 
роль мостика, соединяющего фраг-
менты RXH и YR1.
Водородная связь обусловлена спе-
цифическими особенностями поля-
ризованного атома водорода, который 
способен соединяться одновременно 
с двумя другими атомами, входящими 
или в состав разных молекул (меж-
молекулярная водородная связь), или 
внутри одной молекулы (внутримо-
лекулярная водородная связь)

H δ+–:F δ–· · ·H δ+–:
Fδ–···

Белки, нуклеи-
новые кислоты

Межмоле-
кулярные 
взаимодей-
ствия

Электромагнитные взаимодействия 
электронов и ядер одной молекулы с 
электронами и ядрами другой, при-
водящие к образованию ассоциатов 
с достаточно определенной структу-
рой; различают типы межмолекуляр-
ных взаимодействий: ион-ионные, 
ион-дипольные, диполь-дипольные, 
индукционные, дисперсионные, гид-
рофобные взаимодействия, водород-
ные связи (см. выше)

Взаимодействие 
ионизированных 
групп белков, 
молекул белков 
с катионами 
металлов, меж-
ду ионами и 
полярными мо-
лекулами, между 
полярными и не-
полярными мо-
лекулами и др.

Окончание табл. 2
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1 2 3
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Продолжение табл. 2
1 2 3
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Ковалентную связь можно проклассифицировать не только по 
степени полярности, но и по способу перекрывания атомных ор-
биталей:

а) σ-связь — ковалентная связь, при образовании которой об-
ласть перекрывания атомных орбиталей находится на линии, 
соединяющей центры взаимодействующих атомов. Между каж-
дой парой атомов может быть только одна σ-связь. Ординарная 
связь — всегда σ-связь.

б) π-связь — ковалентная связь, при образовании которой об-
ласти перекрывания атомных орбиталей располагаются в плоскос-
ти, перпендикулярной линии, соединяющей центры, взаимодейс-
твующих атомов (линии σ-связи). π-связь может только дополнять 
σ-связь в двойной или тройной связи.

Для объяснения геометрического строения молекул или ионов 
используется идея, предложенная американским химиком, дваж-
ды лауреатом Нобелевской премии Л. Полингом, о гибридизации 
атомных орбиталей.

Гибридизация — процесс смешения различного типа, но близ-
ких по энергии атомных орбиталей данного атома с возникнове-
нием того же числа новых (гибридных) орбиталей, одинаковых по 
энергии и форме. Гибридизация атомных орбиталей происходит 
при возникновении ковалентной связи.

В табл. 3 приведены примеры взаимосвязи типа гибридизации 
и пространственной конфигурации молекул.

Таблица 3
Атомные 
орбитали, 

участвующие 
в гибридизации

Тип 
гибри-
дизации

Пространственная 
форма 

и валентный угол

Примеры 
соединений

s, p sp
Линейная, 180° BeCl2, C2H2, 

[Ag(NH3)2]
+

s, p, p sp2 Плоский 
треугольник, 120° BF3, C2H4, NO3

–

s, p, p, p sp3 Тетраэдрическая, 
109°

СН4, РО4
3–, [BF4]

–

Строение веществ меняется в зависимости от агрегатного со-
стояния.

При достаточно низкой температуре практически все вещества 
находятся в твердом состоянии. В этом состоянии расстояния меж-
ду частицами вещества сопоставимы с размерами самих частиц, 
движение которых ограничено только незначительными колебани-
ями и вращениями относительно занимаемого положения. Посту-
пательное движение частиц отсутствует. Это приводит к внутрен-
ней упорядоченности в расположении частиц. В зависимости от 
степени упорядоченности частиц, твердые вещества разделяются 
на кристаллические и аморфные.

В табл. 4 приведены типы кристаллических решеток с их крат-
кой характеристикой.

Итак: каждое вещество существует на пересечении микроми-
ра и макромира, т.к. мы чувственно воспринимаем различные ма-
териалы и вещества и одновременно знаем об их внутренней, не 
видимой для глаза природе.

Химической единицей вещества является атом, неделимый в 
химических реакциях, но распадающийся на элементарные части-
цы в ходе ядерных процессов.

Химическая реакция
Химическая реакция — процесс превращения веществ, свя-

занный с превращением энергии, сопровождающийся образова-
нием новых веществ с другими свойствами: исходные вещества 
(реагенты) → продукты реакции.

Классификации химических реакций:
1. По механизму расщепления внутримолекулярной связи: а) го-

молитические (свободнорадикальные); б) гетеролитические (элек-
трофильно-нуклеофильные) — ионные.

2. По виду переносимых частиц: а) ионообменные; б) кислотно-
основные (перенос протона); в) комплексообразования; г) ОВР.

3. По конечному результату: а) присоединения; б) разложения; 
в) замещения; г) перегруппировки (изомеризации).

4. По признаку фазовой однородности реакционной системы: 
а) гомогенные; б) гетерогенные.

5. По признаку обратимости: а) обратимые; б) необратимые.
6. По энергетическому признаку: а) эндотермические; б) экзо-

термические.
Классификация органических реакций многообразна 

(табл. 5).
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Наиболее распространена классификация по:
− конечным результатам реакции (характеру химических пре-

вращений) (I);
− способу разрыва связей в исходных молекулах (II).

Таблица 5
Классификация органических реакций

Классификация Примеры
I. По результатам реакции:
1) реакции присоединения 
(А);
2) реакции замещения (S);

3) реакции отщепления
(элиминирования) (Е);
4) перегруппировки

CН3CН=СН2 + Н2 → СН3–СН2–СН3;

С2Н5Cl + NaОН(водн. р-р) → 
→ С2Н5ОН + NaCl;
СН3-СНBr-СНBr-СН3 + Zn → 
→ CН3–СН=СН–СН3 + ZnBr2;

CН3–СН2–CН2–СН3 
, 3AlCl⎯⎯⎯→t

 

→ 

Н3С–СН–СН3
          |
         CH3

I. По механизму расщепле-
ния связи:
1) гомолитические (ради-
кальные) реакции (R);
2) гетеролитические (ион-
ные), которые по механизму 
взаимодействия подразделя-
ются на:
а) электрофильные (Е);

б) нуклеофильные (N)

СН4 + Cl2 
hν⎯⎯⎯→ СН3Cl + НCl; 

(SR)

а) С6Н6 + Cl2 
3FeCl⎯⎯⎯→  

→ С6Н5Cl + НCl;                         (SЕ)

б) 
 O
H3C–C
 H

 + HCN 
ОН−

⎯⎯⎯→  

→ 

         OH
          |
H3C–CH–CN                           (AN)
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Наиболее распространена классификация по:
− конечным результатам реакции (характеру химических пре-

вращений) (I);
− способу разрыва связей в исходных молекулах (II).
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С2Н5Cl + NaОН(водн. р-р) → 
→ С2Н5ОН + NaCl;
СН3-СНBr-СНBr-СН3 + Zn → 
→ CН3–СН=СН–СН3 + ZnBr2;
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, 3AlCl⎯⎯⎯→t
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          |
         CH3

I. По механизму расщепле-
ния связи:
1) гомолитические (ради-
кальные) реакции (R);
2) гетеролитические (ион-
ные), которые по механизму 
взаимодействия подразделя-
ются на:
а) электрофильные (Е);

б) нуклеофильные (N)

СН4 + Cl2 
hν⎯⎯⎯→ СН3Cl + НCl; 

(SR)
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Краткий теоретический минимум

Реакции обозначают символами от англ.: addition — (A), substi-
tution — (S), elemenation — (E).

Тепловой эффект химической реакции

Термохимия — раздел химии, в котором изучаются тепловые 
эффекты реакций.

Тепловой эффект реакции — количество теплоты, которое 
выделяется или поглощается в результате химической реакции.

Экзотермические реакции — это химические реакции, проте-
кающие с выделением теплоты.

Эндотермические реакции — это реакции, протекающие с 
поглощением теплоты.

Термохимическое уравнение — уравнение химической реак-
ции с указанием величины теплового эффекта и агрегатного состо-
яния вешеств. Величина теплового эффекта Q указывается в пра-
вой части уравнения со знаком «+» для экзотермической реакции и 
со знаком «–» для эндотермической реакции:

2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж) + 570 кДж;
N2(г) + O2(г) = 2NO(г) – 183 кДж.

Энтальпия, H, (кДж/моль) — функция состояния, характери-
зующая энергетическое состояние системы в изобарно-изотерми-
ческих условиях (р = const, Т = const).

Энтальпия реакции, ∆Hр-ции, кДж — количество теплоты, ко-
торое выделяется или поглощается при проведении химических 
реакций в изобарно-изотермических условиях.

Для экзотермической (+Q) реакции ∆Нр-ции< 0;
для эндотермической (–Q) реакции ∆Нр-ции> 0.

Скорость реакции,  ее  зависимость 
от различных факторов

Раздел химии, изучающий скорость, механизмы химических 
реакций и влияние различных факторов на скорость химических 
реакций, называется химической кинетикой.

Гомогенные реакции — протекают при отсутствии поверх-
ности раздела между реагентами по всему объему системы.

Примером гомогенной реакции в газовой фазе может служить 
взаимодействие водорода и йода с образованием йодоводорода:

H2(г) + I2 (г) = 2HI(г).

Гетерогенные реакции — протекают на поверхности раздела 
между реагентами, поэтому скорость гетерогенной реакции зави-
сит от концентрации подвижного компонента (газа, растворенного 
вещества), от площади поверхности раздела фаз, от скорости диф-
фузии подвижного компонента в зону реакции, а продуктов реак-
ции — из этой зоны.

Например: Zn(тв) + 2HCl(р-р) = H2(г) + ZnCl2(р).
Скорость химической реакции определяется изменением 

количества реагирующих веществ или продуктов реакции за еди-
ницу времени в единице объема (для гомогенных систем) или на 
единице поверхности (для гетерогенных систем).

гомог

( )
;υ = ±

Δ Δ
n X

V t    гетер

( )
;υ = ±

Δ Δ
n X

S t    
2 1

ср
2 1

.
− Δ

υ = ± = ±
− Δ

с с c

t t t

Факторы, влияющие на скорость 
химических реакций
1. Природа реагирующих веществ — это их состав, вид час-

тиц, участвующих в реакции: атомы, молекулы, ионы, радикалы, а 
также тип химической связи.

Большую роль играет характер химических связей и строение 
молекул реагентов. Реакции протекают в направлении разрушения 
менее прочных связей и образования веществ с более прочными 
связями. Так, для разрыва связей в молекулах H2 и N2 требуются 
высокие энергии; такие молекулы мало реакционноспособны. Для 
разрыва связей в сильнополярных молекулах (HCl, H2O) требуется 
меньше энергии, и скорость реакции значительно выше. Очень быс-
тро, практически мгновенно, протекают реакции с участием ионов 
или радикалов. Например, Н+ + ОН– → Н2О; Н· + Сl· → HCl.

Фтор с водородом реагирует со взрывом при комнатной тем-
пературе, бром с водородом взаимодействует медленно и при на-
гревании. Оксид кальция вступает в реакцию с водой энергично, с 
выделением тепла; а оксид меди — не реагирует с водой.

2. Концентрация реагентов. С увеличением концентрации (чис-
ла частиц в единице объема) чаще происходят столкновения моле-
кул реагирующих веществ, при этом скорость реакции возрастает.

Количественная зависимость скорости реакции от концентра-
ции выражается основным законом химической кинетики — зако-
ном действующих масс.
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Большую роль играет характер химических связей и строение 
молекул реагентов. Реакции протекают в направлении разрушения 
менее прочных связей и образования веществ с более прочными 
связями. Так, для разрыва связей в молекулах H2 и N2 требуются 
высокие энергии; такие молекулы мало реакционноспособны. Для 
разрыва связей в сильнополярных молекулах (HCl, H2O) требуется 
меньше энергии, и скорость реакции значительно выше. Очень быс-
тро, практически мгновенно, протекают реакции с участием ионов 
или радикалов. Например, Н+ + ОН– → Н2О; Н· + Сl· → HCl.

Фтор с водородом реагирует со взрывом при комнатной тем-
пературе, бром с водородом взаимодействует медленно и при на-
гревании. Оксид кальция вступает в реакцию с водой энергично, с 
выделением тепла; а оксид меди — не реагирует с водой.

2. Концентрация реагентов. С увеличением концентрации (чис-
ла частиц в единице объема) чаще происходят столкновения моле-
кул реагирующих веществ, при этом скорость реакции возрастает.

Количественная зависимость скорости реакции от концентра-
ции выражается основным законом химической кинетики — зако-
ном действующих масс.



http://chemistry-chemists.com/

26

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

27

Краткий теоретический минимум

Закон действующих масс для кинетики (К. Гульдберг, П. Ва-
аге, 1867 г.):

Скорость простой гомогенной реакции при постоянной 
температуре пропорциональна произведению концентра-
ций реагирующих веществ, возведенных в степени, чис-
ленно равные их стехиометрическим коэффициентам.

aA + bB = dD + fF;
υ = k · ca(A) · cb(B),

где a и b — стехиометрические коэффициенты реагентов; c(A) и 
c(В) — молярные концентрации реагентов; k — константа скоро-
сти реакции.

Константа скорости реакции — это индивидуальная характе-
ристика реакции, зависит от природы реагирующих веществ, тем-
пературы и катализатора, но не зависит от значения концентраций 
реагентов.

Физический смысл константы скорости заключается в том, что 
она численно равна скорости реакции при концентрациях реагиру-
ющих веществ, равных 1 моль/л.

Для гетерогенных реакций концентрация твердой фазы в мате-
матическое выражение закона действующих масс (в кинетическое 
уравнение реакции) не входит.

3. Температура. Влияние температуры на скорость реакции от-
ражено в правиле Вант-Гоффа:

При повышении температуры на каждые 10° скорость 
большинства химических реакций возрастает в 2–4 раза.
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−υ
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υ

T T

где γ — температурный коэффициент скорости химической реак-
ции, показывающий, во сколько раз увеличивается скорость реак-
ции при увеличении температуры на каждые 10 К; υ1, υ2 — скоро-
сти реакции при температурах Т1 и Т2.

Для обычных химических реакций γ = 2÷4, а для фермента-
тивных реакций температурный коэффициент может достигать 
значений γ = 7÷9. Поэтому колебания температуры тела человека в 
пределах даже 1 °С сильно сказывается на его самочувствии.

Влияние температуры на скорость реакции связано с изменени-
ем константы скорости реакции, поэтому уравнение Вант-Гоффа 
лучше представить в виде:
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−
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Влияние температуры на скорость химической реакции объ-
ясняет теория активных соударений. Основные положения этой 
теории:

– не каждое соударение приводит к акту химического взаимо-
действия;

– к химическому взаимодействию приводят только те столк-
новения, в которых участвуют частицы, обладающие энер-
гией, необходимой для данного взаимодействия (энергией 
активации);

– при соударении частицы должны быть определенным обра-
зом расположены относительно друг друга.

Энергия активации — это минимальная избыточная 
энергия взаимодействующих частиц, достаточная для 
того, чтобы эти частицы вступили в химическую реак-
цию (Еa, кДж/моль).

Величина энергии активации зависит от природы реагирующих 
веществ и от характера реакции, но не зависит от концентрации 
компонентов и температуры. Опытным путем установлено, что ре-
акции с Еa < 50 кДж/моль при 298 К идут с высокой скоростью. Это 
характерно для реакций с участием радикалов или ионов. Если Еa 
> 100 кДж/моль, то скорость реакции при 298 К мала.

Чем больше энергия активации Еa, тем сильнее возрастает ско-
рость реакции при увеличении температуры.

4. Влияние катализатора. Катализ — изменение скорости хи-
мической реакции веществами, которые участвуют в реакции, но 
не входят в состав конечных продуктов.

Различают следующие виды катализа:

К А Т А Л И З

положительный отрицательный (ингибирование)
ускорение реакции замедление реакции 
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Закон действующих масс для кинетики (К. Гульдберг, П. Ва-
аге, 1867 г.):
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Обычно термин «катализ» относят к положительному катализу.
Примером отрицательного катализа может быть ингибирова-

ние ферментов при взаимодействии с катионами элементов-токси-
кантов: Hg2+, Pb2+, Cd2+, As3+.

К А Т А Л И З

гомогенный гетерогенный
катализатор и реагенты 

находятся в одной и той же фазе
катализатор и реагенты 
находятся в разных фазах

 

Примером гомогенного катализа является реакция разложения 
пероксида водорода в присутствии солей железа (II) в водных рас-
творах:

2H2O2 
Fe+

⎯⎯→  2H2O + O2.
Примером гетерогенного катализа является синтез аммиака из 

водорода и азота в присутствии металлического железа:

3H2 + N2 
Fe

 2NH3.
Катализаторы — молекулы, ионы, атомы, поверхности, учас-

твующие в реакции, изменяющие скорость термодинамически 
возможных реакций за счет уменьшения или увеличения энергии 
активации, но остающиеся химически неизменными в результате 
реакции.

К А Т А Л И З А Т О Р Ы

положительные отрицательные
увеличивают скорость реакции замедляют скорость реакции

(ингибиторы)

 

Обратимые и необратимые химические реакции. 
Химическое равновесие и его смещение

Необратимые реакции — протекают в одном направлении до 
полного израсходования одного из реагирующих веществ.

Обратимые процессы — протекают одновременно две взаим-
но противоположные реакции — прямая и обратная. Все обрати-
мые процессы стремятся привести систему в устойчивое равно-
весное состояние.

τравн.

υ

υ
�

υ
�

υ = υ
� �

Химическое
равновесие

τ

А + В ) С

А + В → С С → А + В

Химическое равновесие — такое динамическое состоя-
ние обратимого процесса, при котором скорости прямой 
и обратной реакции равны и которое характеризуется 
постоянством параметров при постоянных внешних ус-
ловиях.

Кинетическое условие химического равновесия: υ = υ
� �

.
Химическое равновесие имеет динамический характер: прямая 

и обратная реакции при равновесии не прекращаются. Состояние 
химического равновесия количественно характеризуется констан-
той равновесия.

Константа химического равновесия - отношение констант ско-
ростей прямой (k1) и обратной (k2) реакций: K= k1/ k2.

Каждое химическое равновесие устанавливается при опреде-
ленном значении трех параметров, которые его характеризуют:

1) концентрация реагирующих веществ,
2) температура,
3) давление для газов.
Изменение одного их этих параметров определяет характер 

внешнего воздействия на систему и приводит к нарушению равно-
весия. Установившееся новое равновесие оказывается смещенным 
по отношению к исходному вправо или влево в зависимости от 
того, равновесные концентрации каких веществ стали больше — 
продуктов реакции или исходных веществ.

Направление смещения равновесия определяется принципом 
Ле Шателье, согласно которому, если на систему, находящуюся в 
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состоянии химического равновесия, оказывать воздействия путем 
изменения концентрации реагентов, давления, температуры, то 
равновесие смещается в направлении той реакции, протекание ко-
торой ослабляет это воздействие.

Это означает, что до установления нового равновесия получа-
ет большую скорость та реакция, которая уменьшит внешнее воз-
действие, и таким образом равновесие смещается в сторону обра-
зования продуктов этой реакции.

Аналогично принципу Ле Шателье в природе существует при-
нцип адаптивных перестроек: любая живая система при воз-
действии на нее перестраивается так, чтобы уменьшить это воз-
действие.

Способы смещения равновесия
1. Увеличение давления (для газов) смещает равновесие в сто-

рону реакции, ведущей к уменьшению объема газов (т.е. к образо-
ванию меньшего числа молекул).

υ

υ
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯�����

1

2

А(г) + В(г) С(г)
1 моль2 моля

увеличение давления приводит к 
возрастанию скорости прямой ре-
акции (υ1 > υ2), равновесие смеща-
ется вправо.

2. Увеличение температуры смещает положение равновесия в 
сторону эндотермической реакции (т.е. в сторону реакции, проте-
кающей с поглощением теплоты):

υ

υ
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯

1

2

А + В С + Q
увеличение температуры приво-
дит к возрастанию скорости обрат-
ной (эндотермической) реакции 
(υ2 > υ1), равновесие смещается 
влево.

3. Увеличение концентрации исходных веществ А и В и уда-
ление продуктов из сферы реакции смещает равновесие вправо, так 
как увеличивается скорость прямой реакции. Уменьшение концен-
траций исходных веществ A или В приводит к возрастанию скоро-
сти обратной реакции (υ2 > υ1), равновесие смещается влево.

4. Катализаторы не влияют на положение равновесия, так как 
ускоряют скорость как прямой, так и обратной реакции, уменьша-
ется время достижения равновесия.

Электролитическая диссоциация электролитов 
в водных растворах.  Сильные и слабые 
электролиты. Реакции ионного обмена

Электролиты — это вещества, водные растворы или расплавы 
которых проводят электрический ток.

Способность веществ к диссоциации характеризуется значени-
ем степени электролитической диссоциации.

Степенью диссоциации (а) называется отношение числа 
молекул, распавшихся на ионы (n), к общему числу растворен-
ных молекул (N):

.=
n

a
N

В зависимости от степени диссоциации (в 0,1 М растворах) раз-
личают электролиты сильные (α ≈ 1) и слабые (α << 1) (табл. 6).

Таблица 6
Сильные и слабые электролиты

Сильные Слабые
Степень диссоциации близка к 
100% (> 90%) и почти не зави-
сит от концентрации. Процесс 
диссоциации необратим

Степень диссоциации << 100%. 
Процесс диссоциации обратим

Соли
Большинство солей. Практичес-
ки все соли с однозарядными 
катионами

Галогениды некоторых метал-
лов (Cd, Hg (II), Bi). Соли мно-
гоосновных органических кис-
лот (например, цитрат кальция)

Кислоты
HCl, HBr, HI, H2SO4, HNO3, 
HClO3, HClO4, HMnO4

Остальные неорганические, на-
пример, HF, H2S, HCN, HСlO, 
HClO2, H2SiO3; органические

Основания
Гидроксиды элементов группы 
I-A (Li — Fr) и II-A (Ca — Ra) 

Остальные слабые

Амфотерные гидроксиды
Нет Все амфолиты (аминокислоты, 

вода и др.)
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состоянии химического равновесия, оказывать воздействия путем 
изменения концентрации реагентов, давления, температуры, то 
равновесие смещается в направлении той реакции, протекание ко-
торой ослабляет это воздействие.

Это означает, что до установления нового равновесия получа-
ет большую скорость та реакция, которая уменьшит внешнее воз-
действие, и таким образом равновесие смещается в сторону обра-
зования продуктов этой реакции.

Аналогично принципу Ле Шателье в природе существует при-
нцип адаптивных перестроек: любая живая система при воз-
действии на нее перестраивается так, чтобы уменьшить это воз-
действие.

Способы смещения равновесия
1. Увеличение давления (для газов) смещает равновесие в сто-

рону реакции, ведущей к уменьшению объема газов (т.е. к образо-
ванию меньшего числа молекул).

υ

υ
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯�����

1

2

А(г) + В(г) С(г)
1 моль2 моля

увеличение давления приводит к 
возрастанию скорости прямой ре-
акции (υ1 > υ2), равновесие смеща-
ется вправо.

2. Увеличение температуры смещает положение равновесия в 
сторону эндотермической реакции (т.е. в сторону реакции, проте-
кающей с поглощением теплоты):

υ

υ
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯

1

2

А + В С + Q
увеличение температуры приво-
дит к возрастанию скорости обрат-
ной (эндотермической) реакции 
(υ2 > υ1), равновесие смещается 
влево.

3. Увеличение концентрации исходных веществ А и В и уда-
ление продуктов из сферы реакции смещает равновесие вправо, так 
как увеличивается скорость прямой реакции. Уменьшение концен-
траций исходных веществ A или В приводит к возрастанию скоро-
сти обратной реакции (υ2 > υ1), равновесие смещается влево.

4. Катализаторы не влияют на положение равновесия, так как 
ускоряют скорость как прямой, так и обратной реакции, уменьша-
ется время достижения равновесия.

Электролитическая диссоциация электролитов 
в водных растворах.  Сильные и слабые 
электролиты. Реакции ионного обмена

Электролиты — это вещества, водные растворы или расплавы 
которых проводят электрический ток.

Способность веществ к диссоциации характеризуется значени-
ем степени электролитической диссоциации.

Степенью диссоциации (а) называется отношение числа 
молекул, распавшихся на ионы (n), к общему числу растворен-
ных молекул (N):

.=
n

a
N

В зависимости от степени диссоциации (в 0,1 М растворах) раз-
личают электролиты сильные (α ≈ 1) и слабые (α << 1) (табл. 6).

Таблица 6
Сильные и слабые электролиты

Сильные Слабые
Степень диссоциации близка к 
100% (> 90%) и почти не зави-
сит от концентрации. Процесс 
диссоциации необратим

Степень диссоциации << 100%. 
Процесс диссоциации обратим

Соли
Большинство солей. Практичес-
ки все соли с однозарядными 
катионами

Галогениды некоторых метал-
лов (Cd, Hg (II), Bi). Соли мно-
гоосновных органических кис-
лот (например, цитрат кальция)

Кислоты
HCl, HBr, HI, H2SO4, HNO3, 
HClO3, HClO4, HMnO4

Остальные неорганические, на-
пример, HF, H2S, HCN, HСlO, 
HClO2, H2SiO3; органические

Основания
Гидроксиды элементов группы 
I-A (Li — Fr) и II-A (Ca — Ra) 

Остальные слабые

Амфотерные гидроксиды
Нет Все амфолиты (аминокислоты, 

вода и др.)
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Сильные Слабые
Комплексные соединения

Комплексные соединения, име-
ющие внешнюю сферу:
K3[Fe(CN)6] → 3K+ + [Fe(CN)6]

3–

Комплексные соединения, 
не имеющие внешней сферы 
[Pt(NH3)2(Cl)2]; комплексные 
ионы:
[Fe(CN)6]

3– ) Fe3+ + 6CN–

Степень диссоциации как сильных, так и слабых электролитов 
зависит:

1) от концентрации раствора (степень диссоциации тем выше, 
чем более разбавлен раствор);

2) природы растворителя (более полярный растворитель спо-
собствует усилению диссоциации, т.к. сила электростатического 
взаимодействия заряженных частиц обратно пропорциональна ди-
электрической проницаемости растворителя);

3) температуры раствора (с увеличением температуры диссо-
циация усиливается);

4) влияния одноименного иона (принцип Ле-Шателье, напри-
мер, равновесие диссоциации уксусной кислоты СН3СООН ) 
) Н3СОО

– + Н+ в присутствии ацетатных ионов, добавленных в 
раствор в виде соли ацетата натрия, смещается влево, в сторону 
образования недиссоциированных молекул СН3СООН).

Реакции между водными растворами электролитов — это реак-
ции, в которых участвуют ионы. Такие реакции называются ион-
ными реакциями. В таких реакциях не происходит изменения 
степени окисления атомов в реагирующих частицах.

Для описания процессов, протекающих в водных растворах с 
участием электролитов, кроме обычных химических уравнений 
используют ионные или ионно-молекулярные уравнения, отража-
ющие взаимодействия ионов и молекул электролитов в растворе.

Алгоритм составления ионно-молекулярного уравнения:
1. Написать химическое уравнение реакции и расставить в нем 

коэффициенты.
2. Нерастворимые вещества отметить стрелками, направленны-

ми вниз ↓, газообразные вещества — стрелками, направленными 
вверх ↑, слабые электролиты подчеркнуть.

Окончание табл. 6 3. Нерастворимые, газообразные вещества, слабые и средней 
силы электролиты записать в молекулярной форме, а сильные рас-
творимые электролиты — в виде ионов с учетом индексов и коэф-
фициентов.

4. Одинаковые ионы в левой и правой частях уравнения можно 
сократить и записать сокращенное ионно-молекулярное уравнение.

Например:
BaCl2 + Na2SO4 = BaSO4 ↓ + 2NaCl — молекулярное уравнение.
Ba2+ + 2Сl– + 2Na+ + SO4

2– = BaSO4 ↓ + 2Na+ + 2Cl– — полное 
ионное уравнение.

Ba2+ + SO4
2– = BaSO4 ↓ — сокращенное ионное уравнение.

Возможность протекания ионообменной реакции и полнота 
превращения исходных веществ в продукты реакции зависит от 
силы электролитов и их растворимости.

Практически необратимо ионообменные реакции идут, если 
происходит связывание ионов в осадок малорастворимого элект-
ролита, в молекулы слабодиссоциирующих или газообразных ве-
ществ.

Ионообменные реакции обратимы, если и среди исходных ве-
ществ, и среди продуктов реакции есть малорастворимые вещест-
ва или слабые электролиты.

Реакция между электролитами в растворе не происходит, если 
среди продуктов ионного обмена нет малорастворимых веществ 
или слабых электролитов.

Вода является очень слабым амфотерным электролитом. При 
комнатной температуре только одна молекула из 5,6·108 молекул 
воды распадается на ионы.

Электролитическая диссоциация воды выражается равнове-
сием:

Н2О + Н2О ) Н3О
+ + ОН–, или упрощенно, Н2О ) Н+ + ОН–.

По закону действия масс константа данного равновесия при 
25 °С равна:

−
−⋅

= = ⋅
+

16
Д

2

[H ] [OH ]
1,8 10

[H O]
K  или [H+]·[OH–] = Kд·[H2O].

Концентрация недиссоциированных молекул воды равна:

⋅ = =2

1000 г
[H O] 55,56 моль,

18 г/моль
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Сильные Слабые
Комплексные соединения

Комплексные соединения, име-
ющие внешнюю сферу:
K3[Fe(CN)6] → 3K+ + [Fe(CN)6]

3–

Комплексные соединения, 
не имеющие внешней сферы 
[Pt(NH3)2(Cl)2]; комплексные 
ионы:
[Fe(CN)6]

3– ) Fe3+ + 6CN–

Степень диссоциации как сильных, так и слабых электролитов 
зависит:

1) от концентрации раствора (степень диссоциации тем выше, 
чем более разбавлен раствор);

2) природы растворителя (более полярный растворитель спо-
собствует усилению диссоциации, т.к. сила электростатического 
взаимодействия заряженных частиц обратно пропорциональна ди-
электрической проницаемости растворителя);

3) температуры раствора (с увеличением температуры диссо-
циация усиливается);

4) влияния одноименного иона (принцип Ле-Шателье, напри-
мер, равновесие диссоциации уксусной кислоты СН3СООН ) 
) Н3СОО

– + Н+ в присутствии ацетатных ионов, добавленных в 
раствор в виде соли ацетата натрия, смещается влево, в сторону 
образования недиссоциированных молекул СН3СООН).

Реакции между водными растворами электролитов — это реак-
ции, в которых участвуют ионы. Такие реакции называются ион-
ными реакциями. В таких реакциях не происходит изменения 
степени окисления атомов в реагирующих частицах.

Для описания процессов, протекающих в водных растворах с 
участием электролитов, кроме обычных химических уравнений 
используют ионные или ионно-молекулярные уравнения, отража-
ющие взаимодействия ионов и молекул электролитов в растворе.

Алгоритм составления ионно-молекулярного уравнения:
1. Написать химическое уравнение реакции и расставить в нем 

коэффициенты.
2. Нерастворимые вещества отметить стрелками, направленны-

ми вниз ↓, газообразные вещества — стрелками, направленными 
вверх ↑, слабые электролиты подчеркнуть.

Окончание табл. 6 3. Нерастворимые, газообразные вещества, слабые и средней 
силы электролиты записать в молекулярной форме, а сильные рас-
творимые электролиты — в виде ионов с учетом индексов и коэф-
фициентов.

4. Одинаковые ионы в левой и правой частях уравнения можно 
сократить и записать сокращенное ионно-молекулярное уравнение.

Например:
BaCl2 + Na2SO4 = BaSO4 ↓ + 2NaCl — молекулярное уравнение.
Ba2+ + 2Сl– + 2Na+ + SO4

2– = BaSO4 ↓ + 2Na+ + 2Cl– — полное 
ионное уравнение.

Ba2+ + SO4
2– = BaSO4 ↓ — сокращенное ионное уравнение.

Возможность протекания ионообменной реакции и полнота 
превращения исходных веществ в продукты реакции зависит от 
силы электролитов и их растворимости.

Практически необратимо ионообменные реакции идут, если 
происходит связывание ионов в осадок малорастворимого элект-
ролита, в молекулы слабодиссоциирующих или газообразных ве-
ществ.

Ионообменные реакции обратимы, если и среди исходных ве-
ществ, и среди продуктов реакции есть малорастворимые вещест-
ва или слабые электролиты.

Реакция между электролитами в растворе не происходит, если 
среди продуктов ионного обмена нет малорастворимых веществ 
или слабых электролитов.

Вода является очень слабым амфотерным электролитом. При 
комнатной температуре только одна молекула из 5,6·108 молекул 
воды распадается на ионы.

Электролитическая диссоциация воды выражается равнове-
сием:

Н2О + Н2О ) Н3О
+ + ОН–, или упрощенно, Н2О ) Н+ + ОН–.

По закону действия масс константа данного равновесия при 
25 °С равна:

−
−⋅

= = ⋅
+

16
Д

2

[H ] [OH ]
1,8 10

[H O]
K  или [H+]·[OH–] = Kд·[H2O].

Концентрация недиссоциированных молекул воды равна:

⋅ = =2

1000 г
[H O] 55,56 моль,

18 г/моль



http://chemistry-chemists.com/

34

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

35

Краткий теоретический минимум

следовательно, [H+]·[OH–] = 1,8·10–16 ·55,56 = 1,0 ·10–14.
[H+]·[OH–] = 10–14 при 25°С

Ионное произведение воды KН2О
 (Kw) — величина посто-

янная при данной температуре для воды и любых вод-
ных растворов, равная произведению концентраций ио-
нов водорода [H+] и гидроксид-ионов [OH–].

Постоянство ионного произведения воды означает, что в любом 
водном растворе — нейтральном, кислом или щелочном — име-
ются и водородные ионы, и гидроксид-ионы, но произведение кон-
центраций этих ионов всегда равно Kw при данной температуре. 
Следовательно, можно рассчитать концентрацию ионов Н+ и ОН– в 
любых водных растворах, используя уравнения:

+ −
− += =[H ]  или [OH ] .

[OH ] [OH ]
w wK K

Значения Kw возрастают при увеличении температуры.
Характер водной среды определяется тем ионом, концентрация 

которого преобладает. Для характеристики кислотности водных 
растворов используют величину молярной концентрации ионов 
водорода (моль/л).

В нейтральной среде 14 7[H ] [OH ] 10 10  моль/л.+ − − −= = =
Поскольку Kw ≠ 0, не может быть водного раствора, в котором 

[H+] или [OH–] равнялись бы нулю. Следовательно, в любом вод-
ном растворе всегда присутствуют и ионы водорода, и ионы ОН–.

Для удобства оценки характера водной среды используют без-
размерную величину — водородный показатель рН, введенный в 
1909 году датским физиком-химиком Серенсеном (1868–1939).

Водородный показатель — количественная характеристика кис-
лотности среды и равен отрицательному десятичному логарифму 
концентрации свободных ионов водорода в растворе: рН = –lg[H+].

Например, если [H+] = 10–5моль/л, то рН = 5.
Иногда, кроме рН, используют гидроксильный показатель рОН, 

который равен рОН = –lg[ОН–]. Логарифмируя ионное произведе-
ние воды получим:

lg[H+] + lg[OH–] = –14 или рН + рОН = 14 (при 25 °С).
В нейтральной среде концентрация ионов водорода равна кон-

центрации гидроксид-ионов, а рН равен 7.

В кислой среде концентрация ионов водорода больше, чем кон-
центрация гидроксид-ионов, а рН меньше 7.

В щелочной среде концентрация ионов водорода меньше, чем 
концентрация гидроксид-ионов, а рН больше 7.

Гидролиз солей.  Среда водных растворов: 
кислая,  нейтральная,  щелочная

Вода не только хорошо растворяет многие вещества, но и всту-
пает с ними в химические реакции. К числу таких реакций отно-
сится гидролиз — разложение веществ водой.

При растворении некоторых солей в воде кроме их диссоциации, 
а также гидратации ионов самопроизвольно протекает кислотно-ос-
новная реакция между ионами соли и молекулами воды — гидролиз 
соли.

Гидролиз соли — процесс ионообменного взаимодей-
ствия ионов соли с молекулами воды, в результате кото-
рого образуются слабо диссоциирующие молекулы или 
ионы.

Любую соль можно представить как продукт взаимодействия 
кислоты с основанием. Гидролиз солей наблюдается только в тех 
случаях, когда ионы соли могут при взаимодействии с молекулами 
воды образовать слабо диссоциирующие кислоты или основания. 
В зависимости от силы исходной кислоты и исходного основания 
соли можно разделить на 4 типа. Гидролизу подвергаются соли, 
образованные:

1) анионами слабых кислот и катионами сильных оснований — 
гидролиз по аниону соли: 

− − − − − − − −2 2 2 3 2
3 3 3 4 2 3(SO ; HCO ; CO ; S ; PO ; NO ; CN ; SiO ;

2
2 4 4 3HS ; H PO ; HPO ; CH COO );− − − −

2) катионами слабых оснований и анионами сильных кислот — 
гидролиз по катиону соли: 

Al3+; Fe2+; Fe3+; Cr2+; Mg2+; Cu2+; Zn2+; Co2+; Ni2+; NH+
4;

3) катионами слабых оснований и анионами слабых кислот — 
гидролиз и по катиону, и по аниону соли.



http://chemistry-chemists.com/

34

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

35

Краткий теоретический минимум

следовательно, [H+]·[OH–] = 1,8·10–16 ·55,56 = 1,0 ·10–14.
[H+]·[OH–] = 10–14 при 25°С

Ионное произведение воды KН2О
 (Kw) — величина посто-

янная при данной температуре для воды и любых вод-
ных растворов, равная произведению концентраций ио-
нов водорода [H+] и гидроксид-ионов [OH–].

Постоянство ионного произведения воды означает, что в любом 
водном растворе — нейтральном, кислом или щелочном — име-
ются и водородные ионы, и гидроксид-ионы, но произведение кон-
центраций этих ионов всегда равно Kw при данной температуре. 
Следовательно, можно рассчитать концентрацию ионов Н+ и ОН– в 
любых водных растворах, используя уравнения:

+ −
− += =[H ]  или [OH ] .

[OH ] [OH ]
w wK K

Значения Kw возрастают при увеличении температуры.
Характер водной среды определяется тем ионом, концентрация 

которого преобладает. Для характеристики кислотности водных 
растворов используют величину молярной концентрации ионов 
водорода (моль/л).

В нейтральной среде 14 7[H ] [OH ] 10 10  моль/л.+ − − −= = =
Поскольку Kw ≠ 0, не может быть водного раствора, в котором 

[H+] или [OH–] равнялись бы нулю. Следовательно, в любом вод-
ном растворе всегда присутствуют и ионы водорода, и ионы ОН–.

Для удобства оценки характера водной среды используют без-
размерную величину — водородный показатель рН, введенный в 
1909 году датским физиком-химиком Серенсеном (1868–1939).

Водородный показатель — количественная характеристика кис-
лотности среды и равен отрицательному десятичному логарифму 
концентрации свободных ионов водорода в растворе: рН = –lg[H+].

Например, если [H+] = 10–5моль/л, то рН = 5.
Иногда, кроме рН, используют гидроксильный показатель рОН, 

который равен рОН = –lg[ОН–]. Логарифмируя ионное произведе-
ние воды получим:

lg[H+] + lg[OH–] = –14 или рН + рОН = 14 (при 25 °С).
В нейтральной среде концентрация ионов водорода равна кон-

центрации гидроксид-ионов, а рН равен 7.

В кислой среде концентрация ионов водорода больше, чем кон-
центрация гидроксид-ионов, а рН меньше 7.

В щелочной среде концентрация ионов водорода меньше, чем 
концентрация гидроксид-ионов, а рН больше 7.

Гидролиз солей.  Среда водных растворов: 
кислая,  нейтральная,  щелочная

Вода не только хорошо растворяет многие вещества, но и всту-
пает с ними в химические реакции. К числу таких реакций отно-
сится гидролиз — разложение веществ водой.

При растворении некоторых солей в воде кроме их диссоциации, 
а также гидратации ионов самопроизвольно протекает кислотно-ос-
новная реакция между ионами соли и молекулами воды — гидролиз 
соли.

Гидролиз соли — процесс ионообменного взаимодей-
ствия ионов соли с молекулами воды, в результате кото-
рого образуются слабо диссоциирующие молекулы или 
ионы.

Любую соль можно представить как продукт взаимодействия 
кислоты с основанием. Гидролиз солей наблюдается только в тех 
случаях, когда ионы соли могут при взаимодействии с молекулами 
воды образовать слабо диссоциирующие кислоты или основания. 
В зависимости от силы исходной кислоты и исходного основания 
соли можно разделить на 4 типа. Гидролизу подвергаются соли, 
образованные:

1) анионами слабых кислот и катионами сильных оснований — 
гидролиз по аниону соли: 

− − − − − − − −2 2 2 3 2
3 3 3 4 2 3(SO ; HCO ; CO ; S ; PO ; NO ; CN ; SiO ;

2
2 4 4 3HS ; H PO ; HPO ; CH COO );− − − −

2) катионами слабых оснований и анионами сильных кислот — 
гидролиз по катиону соли: 

Al3+; Fe2+; Fe3+; Cr2+; Mg2+; Cu2+; Zn2+; Co2+; Ni2+; NH+
4;

3) катионами слабых оснований и анионами слабых кислот — 
гидролиз и по катиону, и по аниону соли.
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Обратите внимание! Гидролиз — процесс обратимый (и в ле-
вой, и в правой частях уравнения гидролиза есть слабый элект-
ролит), поэтому гидролиз преимущественно протекает по первой 
ступени.

Соли, образованные катионами сильных оснований и анионами 
сильных кислот, гидролизу не подвергаются, т.к. ни катион, ни 
анион не могут с водой образовать слабые электролиты.

Практически не гидролизуются и труднорастворимые соли 
(например, СаСО3, BaSO4) из-за чрезвычайно маленькой концен-
трации их ионов в воде.

Возможен полный (сульфиды, сульфиты и карбонаты Al3+, Fe3+, 
Cr3+) и совместный 2 2 2 3 3 3 2

3 3 4 3(S , SO , CO Al , Fe , Cr ; NH SiO )− − − + + + + −+ +  
гидролиз.

Приведем примеры разных случаев гидролиза солей:
1. CuCl2 + HOH ) (CuOH)Cl + HCl (гидролиз по катиону);
Cu2+ + HOH ) CuOH+ + H+  I ступень, pH < 7.
2. Na2CO3 + HOH ) NaHCO3 + NaOH (гидролиз по аниону);
CO3

2- + HOH ) HCO–
3 + OH–  I ступень, pH > 7.

3. СН3СООNH4 + H2O ) CH3COOH + NH3 · H2O; рН ≈ 7 (гидро-
лиз и по катиону, и по аниону).

СН3СОО
– + NH4

+ + Н2О ) CH3COOH + NH3 · H2O.
(Так как рK(CH3COOH) = 1,75 · 10–5 ≈ рK(NH3 · H2O) = 1,74 · 10–5, 

равновесие не смещается и рН ≈ 7.)
4. Cr2S3 + 6HOH → 2Cr(OH)3 ↓ + 3H2S ↑ (полный гидролиз).
5. 2AlCl3 + 3Na2CO3 + 3Н2О = 2Al(ОН)3↓ + 3СО2↑ + 6NaCl (сов-

местный гидролиз).

Реакции окислительно-восстановительные. 
Коррозия металлов и способы защиты от нее

Кроме кислотно-основных взаимодействий, происходящих в 
растворах, в основе которых лежит обмен протонами между ре-
агентами, в природе, в живых организмах, а также в химической 
промышленности широко распространены и имеют огромное зна-
чение окислительно-восстановительные реакции (ОВР). Важней-
шим признаком ОВР является изменение степени окисления ато-
мов элементов.

Степень окисления — это условный заряд атома в мо-
лекуле, вычисленный, исходя из предположения, что 
все связи ионные, и поэтому электроны, за счет которых 
образованы связи, полностью сместились к атомам эле-
ментов с большей электроотрицательностью.

Правила вычисления степени окисления:
1. Степень окисления атомов в простых веществах всегда равна 

нулю (Н2
0, Cl2

0, Fe0).
2. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов, вхо-

дящих в состав молекулы, всегда равна нулю, а в сложном ионе эта 
сумма равна заряду иона.

3. Постоянную степень окисления в соединениях имеют: ще-
лочные металлы (+1), щелочноземельные металлы (+2), фтор (–1).

4. Степень окисления водорода в большинстве соединений рав-
на +1, но в гидридах металлов (NaH, CaH2, а также в силане  SiH4) 
степень окисления водорода –1.

5. Для кислорода характерна степень окисления –2, однако в со-
единении со фтором степень окисления кислорода +2, а в перокси-
дах, содержащих группу –О–О–, степень окисления кислорода –1.

6. Для атомов любых элементов положительная степень окис-
ления не может превышать величину, равную номеру группы пе-
риодической системы Д.И. Менделеева, в которой находится дан-
ный элемент.

Например, в соединении K2Cr2O7 степень окисления хрома (х) 
равна: 2·(+1) + 2·(х) + 7·(–2) = 0; х = +6. Можно рассчитать степень 
окисления хрома в бихромат-ионе Cr2O7

2–: 2·(х) + 7·(–2) = –2; х = +6.
В органических соединениях, также как и в неорганических, 

степени окисления атомов углерода вычисляют на основании пред-
положения, что общая пара электронов, образующая ковалентную 
связь между двумя атомами, полностью смещена к атому более 
электроотрицательного элемента. Если ковалентная связь образо-
вана между атомами углерода, то общая пара электронов между 
этими атомами принадлежит им в одинаковой мере и поэтому не 
учитывается при определении степени окисления каждого из них. 
Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов, входящих 
в состав молекулы органического соединения, равна нулю, а в слу-
чае иона — заряду иона.
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Обратите внимание! Гидролиз — процесс обратимый (и в ле-
вой, и в правой частях уравнения гидролиза есть слабый элект-
ролит), поэтому гидролиз преимущественно протекает по первой 
ступени.

Соли, образованные катионами сильных оснований и анионами 
сильных кислот, гидролизу не подвергаются, т.к. ни катион, ни 
анион не могут с водой образовать слабые электролиты.

Практически не гидролизуются и труднорастворимые соли 
(например, СаСО3, BaSO4) из-за чрезвычайно маленькой концен-
трации их ионов в воде.

Возможен полный (сульфиды, сульфиты и карбонаты Al3+, Fe3+, 
Cr3+) и совместный 2 2 2 3 3 3 2

3 3 4 3(S , SO , CO Al , Fe , Cr ; NH SiO )− − − + + + + −+ +  
гидролиз.

Приведем примеры разных случаев гидролиза солей:
1. CuCl2 + HOH ) (CuOH)Cl + HCl (гидролиз по катиону);
Cu2+ + HOH ) CuOH+ + H+  I ступень, pH < 7.
2. Na2CO3 + HOH ) NaHCO3 + NaOH (гидролиз по аниону);
CO3

2- + HOH ) HCO–
3 + OH–  I ступень, pH > 7.

3. СН3СООNH4 + H2O ) CH3COOH + NH3 · H2O; рН ≈ 7 (гидро-
лиз и по катиону, и по аниону).

СН3СОО
– + NH4

+ + Н2О ) CH3COOH + NH3 · H2O.
(Так как рK(CH3COOH) = 1,75 · 10–5 ≈ рK(NH3 · H2O) = 1,74 · 10–5, 

равновесие не смещается и рН ≈ 7.)
4. Cr2S3 + 6HOH → 2Cr(OH)3 ↓ + 3H2S ↑ (полный гидролиз).
5. 2AlCl3 + 3Na2CO3 + 3Н2О = 2Al(ОН)3↓ + 3СО2↑ + 6NaCl (сов-

местный гидролиз).

Реакции окислительно-восстановительные. 
Коррозия металлов и способы защиты от нее

Кроме кислотно-основных взаимодействий, происходящих в 
растворах, в основе которых лежит обмен протонами между ре-
агентами, в природе, в живых организмах, а также в химической 
промышленности широко распространены и имеют огромное зна-
чение окислительно-восстановительные реакции (ОВР). Важней-
шим признаком ОВР является изменение степени окисления ато-
мов элементов.

Степень окисления — это условный заряд атома в мо-
лекуле, вычисленный, исходя из предположения, что 
все связи ионные, и поэтому электроны, за счет которых 
образованы связи, полностью сместились к атомам эле-
ментов с большей электроотрицательностью.

Правила вычисления степени окисления:
1. Степень окисления атомов в простых веществах всегда равна 

нулю (Н2
0, Cl2

0, Fe0).
2. Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов, вхо-

дящих в состав молекулы, всегда равна нулю, а в сложном ионе эта 
сумма равна заряду иона.

3. Постоянную степень окисления в соединениях имеют: ще-
лочные металлы (+1), щелочноземельные металлы (+2), фтор (–1).

4. Степень окисления водорода в большинстве соединений рав-
на +1, но в гидридах металлов (NaH, CaH2, а также в силане  SiH4) 
степень окисления водорода –1.

5. Для кислорода характерна степень окисления –2, однако в со-
единении со фтором степень окисления кислорода +2, а в перокси-
дах, содержащих группу –О–О–, степень окисления кислорода –1.

6. Для атомов любых элементов положительная степень окис-
ления не может превышать величину, равную номеру группы пе-
риодической системы Д.И. Менделеева, в которой находится дан-
ный элемент.

Например, в соединении K2Cr2O7 степень окисления хрома (х) 
равна: 2·(+1) + 2·(х) + 7·(–2) = 0; х = +6. Можно рассчитать степень 
окисления хрома в бихромат-ионе Cr2O7

2–: 2·(х) + 7·(–2) = –2; х = +6.
В органических соединениях, также как и в неорганических, 

степени окисления атомов углерода вычисляют на основании пред-
положения, что общая пара электронов, образующая ковалентную 
связь между двумя атомами, полностью смещена к атому более 
электроотрицательного элемента. Если ковалентная связь образо-
вана между атомами углерода, то общая пара электронов между 
этими атомами принадлежит им в одинаковой мере и поэтому не 
учитывается при определении степени окисления каждого из них. 
Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов, входящих 
в состав молекулы органического соединения, равна нулю, а в слу-
чае иона — заряду иона.
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Степень окисления углерода может меняться от +4 до –4:

Соединение Формула СО 
углерода

Метан СН4 –4
Этан С2Н6 –3
Этен С2Н4 –2
Этин С2Н2, С6Н6 –1
Дихлорметан, формальдегид, CH2Cl2, 

Н2С=О
0

Карбонильная группа альдегидов –C–
  ||
 O

+1

Трихлорметан CHCl3 +2
Карбоксильная группа карбоновых 
кислот

            O
–C
            OH

+3

Четыреххлористый углерод СCl4 +4

Степени окисления атомов являются условными величинами, 
однако изменение их значений в ходе реакции однозначно указы-
вает на ее окислительно-восстановительный характер.

В ОВР одновременно протекают два процесса: окисление и 
восстановление, при этом окислитель восстанавливается, а вос-
становитель — окисляется.

Восстановитель + Окислитель = Продукты реакции

nē

Окисление — процесс отдачи электронов, при этом степень 
окисления элемента повышается. Например:

Feо – 3ē → Fe+3.
Восстановление — процесс присоединения электронов, при 

этом степень окисления элемента понижается. Например: 
Cl0

2 + 2ē → 2Cl–.

Итак, в ходе ОВР окислитель превращается в сопряженный 
восстановитель, а восстановитель — в сопряженный окислитель, 
т.е. в процессе участвуют две окислительно-восстановительные 
пары.

Различают три типа окислительно-восстановительных ре-
акций:

1) межмолекулярные характеризуются тем, что окислителем 
и восстановителем являются различные вещества, например, 
Mg + 2HCl = MgCl2 + H2, где магний — восстановитель, а соля-
ная кислота за счет ионов водорода — окислитель;

2) внутримолекулярные характеризуются тем, что окисли-
тель и восстановитель входят в состав одного и того же вещес-
тва, но представляют собой атомы разных элементов, например, 
2HgO = 2Hg + O2, где в молекуле оксида ртути (II) происходит 
переход электронов от атома кислорода к атому ртути;

3) диспропорционирования (самоокисления-самовосстанов-
ления) характеризуются тем, что окислителем и восстановителем 
являются атомы одного и того же элемента в одной молекуле, на-
пример: 3Cl2 + 6KOH = 5KCl + KClO3 + 3H2O.

Протекание окислительно-восстановительных реакций зави-
сит от:

1) влияния концентрации реагента:
Разбавленная серная кислота является окислителем за счет ио-

нов водорода, а концентрированная — за счет атомов серы в сте-
пени окисления +6:

Zn + H2SO4 (разб) = ZnSO4 + H2↑;
3Zn + 4H2SO4 (конц) = 3ZnSO4 + S + 2Н2О.
2) влияния температуры:
Cl2 + 2KOH = KCl + KClO + Н2О — так протекает реакция на 

холоде;
3Cl2 + 6KOH 

t°⎯⎯⎯→  5KCl + KClO3 + 3Н2О — при нагрева-
нии окисление хлора происходит более глубоко (до степени окис-
ления +5);

3) влияния катализатора:
4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O — реакция протекает без катализа-

тора;
4NH3 + 5O2 

Fe⎯⎯⎯→  4NО + 6H2O — катализатор способствует 
более глубокому окислению азота в аммиаке;
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Степень окисления углерода может меняться от +4 до –4:

Соединение Формула СО 
углерода

Метан СН4 –4
Этан С2Н6 –3
Этен С2Н4 –2
Этин С2Н2, С6Н6 –1
Дихлорметан, формальдегид, CH2Cl2, 

Н2С=О
0

Карбонильная группа альдегидов –C–
  ||
 O

+1

Трихлорметан CHCl3 +2
Карбоксильная группа карбоновых 
кислот

            O
–C
            OH

+3

Четыреххлористый углерод СCl4 +4

Степени окисления атомов являются условными величинами, 
однако изменение их значений в ходе реакции однозначно указы-
вает на ее окислительно-восстановительный характер.

В ОВР одновременно протекают два процесса: окисление и 
восстановление, при этом окислитель восстанавливается, а вос-
становитель — окисляется.

Восстановитель + Окислитель = Продукты реакции

nē

Окисление — процесс отдачи электронов, при этом степень 
окисления элемента повышается. Например:

Feо – 3ē → Fe+3.
Восстановление — процесс присоединения электронов, при 

этом степень окисления элемента понижается. Например: 
Cl0

2 + 2ē → 2Cl–.

Итак, в ходе ОВР окислитель превращается в сопряженный 
восстановитель, а восстановитель — в сопряженный окислитель, 
т.е. в процессе участвуют две окислительно-восстановительные 
пары.

Различают три типа окислительно-восстановительных ре-
акций:

1) межмолекулярные характеризуются тем, что окислителем 
и восстановителем являются различные вещества, например, 
Mg + 2HCl = MgCl2 + H2, где магний — восстановитель, а соля-
ная кислота за счет ионов водорода — окислитель;

2) внутримолекулярные характеризуются тем, что окисли-
тель и восстановитель входят в состав одного и того же вещес-
тва, но представляют собой атомы разных элементов, например, 
2HgO = 2Hg + O2, где в молекуле оксида ртути (II) происходит 
переход электронов от атома кислорода к атому ртути;

3) диспропорционирования (самоокисления-самовосстанов-
ления) характеризуются тем, что окислителем и восстановителем 
являются атомы одного и того же элемента в одной молекуле, на-
пример: 3Cl2 + 6KOH = 5KCl + KClO3 + 3H2O.

Протекание окислительно-восстановительных реакций зави-
сит от:

1) влияния концентрации реагента:
Разбавленная серная кислота является окислителем за счет ио-

нов водорода, а концентрированная — за счет атомов серы в сте-
пени окисления +6:

Zn + H2SO4 (разб) = ZnSO4 + H2↑;
3Zn + 4H2SO4 (конц) = 3ZnSO4 + S + 2Н2О.
2) влияния температуры:
Cl2 + 2KOH = KCl + KClO + Н2О — так протекает реакция на 

холоде;
3Cl2 + 6KOH 

t°⎯⎯⎯→  5KCl + KClO3 + 3Н2О — при нагрева-
нии окисление хлора происходит более глубоко (до степени окис-
ления +5);

3) влияния катализатора:
4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O — реакция протекает без катализа-

тора;
4NH3 + 5O2 

Fe⎯⎯⎯→  4NО + 6H2O — катализатор способствует 
более глубокому окислению азота в аммиаке;
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4) влияния характера среды:
Перманганат калия восстанавливается в кислой среде до Mn+2, 

в нейтральной среде — до MnO2, в щелочной среде — до K2MnO4:
2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5Na2SO4 + 3H2O + 

K2SO4;
2KMnO4 + 3Na2SO3 + H2O = 2MnO2↓ + 3Na2SO4 + 2KOH;
2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH = 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O.
Из приведенных реакций видно, что один и тот же окислитель 

KMnO4 принимает наибольшее число электронов в кислой сре-
де, следовательно, именно в кислой среде он проявляет наиболее 
сильные окислительные свойства в сравнении с нейтральной и ще-
лочной средой.

Составление уравнений ОВР. 
Метод электронного баланса
В этом методе сравнивают степени окисления атомов в исход-

ных веществах и в продуктах реакции. Коэффициенты подбирают-
ся на основе правила электронного баланса.

Например, расставим коэффициенты в уравнении реакции 
окисления аммиака.

1. Определим степени окисления азота и кислорода в исходных 
веществах и в продуктах реакции N–3H3 + O0

2 → N+2O–2 + H2O.
2. Изменение степеней окисления выразим схемами:

N–3 – 5ē → N+2 5 4 окисление, восстановитель
O0

2 + 4ē → 2O–2 4 20 5 восстановление, окислитель

3. Подобранные коэффициенты выставляем в уравнение:
4NH3 + 5O2 → 4NO + 6H2O.

Аммиак — восстановитель, в процессе реакции окисляется; 
кислород — окислитель, в процессе реакции восстанавливается.

Коррозия металлов и способы защиты от нее
Поверхность изделий из большинства металлов при контакте 

с окружающей средой подвергается химическому воздействию 
и разрушению — коррозии. Причиной этого явления является 
способность некоторых металлов и их сплавов вступать в ОВР с 
веществами окружающей среды. Коррозия губит многие метал-
лические изделия, приводит к потере металлами ценных качеств, 

таких как твердость, пластичность, ковкость и др. Из-за коррозии 
разрушаются кузова автомашин, стоящих на открытых стоянках, 
прогнивают трубопроводы, крыши домов, корпуса судов, морские 
сооружения и т.д. Безвозвратные потери металлов от коррозии со-
ставляют до 15% от их ежегодного выпуска. Во многих случаях 
косвенные убытки от коррозии могут значительно превышать пря-
мые потери за счет растворения металлов. К убыткам от коррозии 
можно отнести стоимость потерянных продуктов, например, газа, 
воды, нефти, вытекающих из проржавевших труб. В целом потери 
народного хозяйства от коррозии исчисляются миллиардами руб-
лей ежегодно.

Задумайтесь! Коррозия приводит к техногенному засорению 
нашей планеты. В настоящее время на Земле ежегодно выплавля-
ется более 0,7 млрд т стали, а уничтожается коррозией от 10 до 
25% этой величины. Средняя продолжительность жизни сталь-
ных изделий составляет около 15 лет. Таков же средний возраст 
изделий из многих цветных и черных металлов. Знаменитая Эйфе-
лева башня (7,3 тыс. т металлических конструкций) давно была 
бы уничтожена коррозией, если бы каждые 7 лет ее не покрывали 
краской, причем на окраску уже затрачены средства, превышаю-
щие стоимость самого сооружения.

Поэтому коррозия и борьба с ней — важнейшая проблема че-
ловечества.

Коррозия — это разрушение металла в результате его 
физико-химического взаимодействия с окружающей 
средой.

Коррозионные процессы зависят от природы металла, характе-
ра среды и температуры. Благородные металлы (золото, платина, 
иридий) коррозии не подвергаются вследствие своей химичес-
кой инертности. Другие металлы по-разному относятся к корро-
зии, устойчивость к которой зависит от свойств оксидной пленки, 
покрывающей металл. Защитными свойствами обладают только 
очень плотные газонепроницаемые оксидные пленки, которые 
образуются у таких металлов как алюминий, цинк, титан, хром, 
никель, олово, свинец. Эти металлы устойчивы к коррозии, хотя 
достаточно активны, ведь в ряду напряжений металлов они сто-
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4) влияния характера среды:
Перманганат калия восстанавливается в кислой среде до Mn+2, 

в нейтральной среде — до MnO2, в щелочной среде — до K2MnO4:
2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 = 2MnSO4 + 5Na2SO4 + 3H2O + 

K2SO4;
2KMnO4 + 3Na2SO3 + H2O = 2MnO2↓ + 3Na2SO4 + 2KOH;
2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH = 2K2MnO4 + Na2SO4 + H2O.
Из приведенных реакций видно, что один и тот же окислитель 

KMnO4 принимает наибольшее число электронов в кислой сре-
де, следовательно, именно в кислой среде он проявляет наиболее 
сильные окислительные свойства в сравнении с нейтральной и ще-
лочной средой.

Составление уравнений ОВР. 
Метод электронного баланса
В этом методе сравнивают степени окисления атомов в исход-

ных веществах и в продуктах реакции. Коэффициенты подбирают-
ся на основе правила электронного баланса.

Например, расставим коэффициенты в уравнении реакции 
окисления аммиака.

1. Определим степени окисления азота и кислорода в исходных 
веществах и в продуктах реакции N–3H3 + O0

2 → N+2O–2 + H2O.
2. Изменение степеней окисления выразим схемами:

N–3 – 5ē → N+2 5 4 окисление, восстановитель
O0

2 + 4ē → 2O–2 4 20 5 восстановление, окислитель

3. Подобранные коэффициенты выставляем в уравнение:
4NH3 + 5O2 → 4NO + 6H2O.

Аммиак — восстановитель, в процессе реакции окисляется; 
кислород — окислитель, в процессе реакции восстанавливается.

Коррозия металлов и способы защиты от нее
Поверхность изделий из большинства металлов при контакте 

с окружающей средой подвергается химическому воздействию 
и разрушению — коррозии. Причиной этого явления является 
способность некоторых металлов и их сплавов вступать в ОВР с 
веществами окружающей среды. Коррозия губит многие метал-
лические изделия, приводит к потере металлами ценных качеств, 

таких как твердость, пластичность, ковкость и др. Из-за коррозии 
разрушаются кузова автомашин, стоящих на открытых стоянках, 
прогнивают трубопроводы, крыши домов, корпуса судов, морские 
сооружения и т.д. Безвозвратные потери металлов от коррозии со-
ставляют до 15% от их ежегодного выпуска. Во многих случаях 
косвенные убытки от коррозии могут значительно превышать пря-
мые потери за счет растворения металлов. К убыткам от коррозии 
можно отнести стоимость потерянных продуктов, например, газа, 
воды, нефти, вытекающих из проржавевших труб. В целом потери 
народного хозяйства от коррозии исчисляются миллиардами руб-
лей ежегодно.

Задумайтесь! Коррозия приводит к техногенному засорению 
нашей планеты. В настоящее время на Земле ежегодно выплавля-
ется более 0,7 млрд т стали, а уничтожается коррозией от 10 до 
25% этой величины. Средняя продолжительность жизни сталь-
ных изделий составляет около 15 лет. Таков же средний возраст 
изделий из многих цветных и черных металлов. Знаменитая Эйфе-
лева башня (7,3 тыс. т металлических конструкций) давно была 
бы уничтожена коррозией, если бы каждые 7 лет ее не покрывали 
краской, причем на окраску уже затрачены средства, превышаю-
щие стоимость самого сооружения.

Поэтому коррозия и борьба с ней — важнейшая проблема че-
ловечества.

Коррозия — это разрушение металла в результате его 
физико-химического взаимодействия с окружающей 
средой.

Коррозионные процессы зависят от природы металла, характе-
ра среды и температуры. Благородные металлы (золото, платина, 
иридий) коррозии не подвергаются вследствие своей химичес-
кой инертности. Другие металлы по-разному относятся к корро-
зии, устойчивость к которой зависит от свойств оксидной пленки, 
покрывающей металл. Защитными свойствами обладают только 
очень плотные газонепроницаемые оксидные пленки, которые 
образуются у таких металлов как алюминий, цинк, титан, хром, 
никель, олово, свинец. Эти металлы устойчивы к коррозии, хотя 
достаточно активны, ведь в ряду напряжений металлов они сто-
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ят левее водорода. Те металлы, которые имеют рыхлые, пористые, 
неплотные оксидные пленки, не защищены от коррозии. Таких 
металлов большинство. К ним относится и широко используемое 
во всех сферах жизни железо. Свыше 20% выплавляемого в мире 
железа расходуется на компенсацию потерь от его коррозии. Кор-
розионная стойкость металлов по отношению к кислотам зависит 
не только от плотности оксидных пленок, но и от кислотно-основ-
ных свойств их оксидов. Оксиды, покрывающие поверхность же-
леза, проявляют основные свойства, поэтому растворяются в кис-
лотах. Следовательно, железо не устойчиво к коррозии в кислой 
среде. У цинка и алюминия оксиды имеют амфотерный характер, 
поэтому эти металлы достаточно устойчивы в нейтральной среде, 
но легко корродируют в щелочной и кислой средах, особенно при 
высокой температуре.

Различают несколько видов коррозии:
А. По площади и характеру поражения: сплошная, точечная, 

язвенная, межкристаллическая.
Б. По природе агрессивных сред: воздушная, почвенная, мор-

ская, биологическая (вызванная водорослями, моллюсками, плесе-
нью), коррозия в смазке, газовая.

В. По механизму возникновения: химическая, электрохими-
ческая, электрическая (под действием блуждающих токов).

Химическая коррозия характерна для сред, не проводящих 
электрический ток. При химической коррозии происходит прямое 
гетерогенное взаимодействие металла с окислителем окружающей 
среды. По условиям протекания коррозионного процесса различа-
ют: а) газовую коррозию — в газах и парах без конденсации вла-
ги на поверхности металла, обычно при высоких температурах; 
б) коррозию в неэлектролитах — агрессивных органических жид-
костях, например, таких как сернистая нефть.

При химической коррозии идет окисление металла без возник-
новения цепи электрического тока, например:

3Fe + 2O2 = Fe3O4 (FeO·Fe2O3);

2Fe + 3Cl2 
t°⎯⎯⎯→  2FeCl3;

4Al + 3O2 = 2Al2O3.
Обратите внимание! Оксидная пленка на поверхности алю-

миния плотно прилегает к поверхности металла и не пропускает 

кислород к металлу. Кислая среда растворяет оксидную пленку, и 
алюминий в виде солей поступает в организм человека, поэтому 
не рекомендуется варить овощи в алюминиевой посуде.

Электрохимическая коррозия характерна для сред, имеющих 
ионную проводимость. При электрохимической коррозии возни-
кает электрическая цепь. При этом могут быть случаи коррозии 
как одного металла, так и металлов в контакте. Для возникнове-
ния электрохимической коррозии нужно наличие кислорода и 
воды.

При электрохимической коррозии процесс взаимодействия 
металла с окислителем включает анодное растворение металла и 
катодное восстановление окислителя, вследствие возникновения 
в металле локальных микрогальванических пар, которые возника-
ют из-за неоднородности металлов и их сплавов. Неоднородность 
металлов и сплавов обусловлена различными причинами: наличи-
ем металлических и неметаллических примесей, механическими 
деформациями и напряжениями. Электрохимическая коррозия 
может протекать: а) в электролитах — в водных растворах солей, 
кислот, щелочей, в морской воде; б) в атмосфере любого влажного 
газа; в) в почве.

Электрохимической коррозии может подвергаться один ме-
талл без контакта с другими металлами, но имеющий какие-либо 
примеси, например, железо на воздухе (рис. 1).

Рис. 1. Схема электрохимической коррозии железа 
без контакта с другими металлами
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ят левее водорода. Те металлы, которые имеют рыхлые, пористые, 
неплотные оксидные пленки, не защищены от коррозии. Таких 
металлов большинство. К ним относится и широко используемое 
во всех сферах жизни железо. Свыше 20% выплавляемого в мире 
железа расходуется на компенсацию потерь от его коррозии. Кор-
розионная стойкость металлов по отношению к кислотам зависит 
не только от плотности оксидных пленок, но и от кислотно-основ-
ных свойств их оксидов. Оксиды, покрывающие поверхность же-
леза, проявляют основные свойства, поэтому растворяются в кис-
лотах. Следовательно, железо не устойчиво к коррозии в кислой 
среде. У цинка и алюминия оксиды имеют амфотерный характер, 
поэтому эти металлы достаточно устойчивы в нейтральной среде, 
но легко корродируют в щелочной и кислой средах, особенно при 
высокой температуре.

Различают несколько видов коррозии:
А. По площади и характеру поражения: сплошная, точечная, 

язвенная, межкристаллическая.
Б. По природе агрессивных сред: воздушная, почвенная, мор-

ская, биологическая (вызванная водорослями, моллюсками, плесе-
нью), коррозия в смазке, газовая.

В. По механизму возникновения: химическая, электрохими-
ческая, электрическая (под действием блуждающих токов).

Химическая коррозия характерна для сред, не проводящих 
электрический ток. При химической коррозии происходит прямое 
гетерогенное взаимодействие металла с окислителем окружающей 
среды. По условиям протекания коррозионного процесса различа-
ют: а) газовую коррозию — в газах и парах без конденсации вла-
ги на поверхности металла, обычно при высоких температурах; 
б) коррозию в неэлектролитах — агрессивных органических жид-
костях, например, таких как сернистая нефть.

При химической коррозии идет окисление металла без возник-
новения цепи электрического тока, например:

3Fe + 2O2 = Fe3O4 (FeO·Fe2O3);

2Fe + 3Cl2 
t°⎯⎯⎯→  2FeCl3;

4Al + 3O2 = 2Al2O3.
Обратите внимание! Оксидная пленка на поверхности алю-

миния плотно прилегает к поверхности металла и не пропускает 

кислород к металлу. Кислая среда растворяет оксидную пленку, и 
алюминий в виде солей поступает в организм человека, поэтому 
не рекомендуется варить овощи в алюминиевой посуде.

Электрохимическая коррозия характерна для сред, имеющих 
ионную проводимость. При электрохимической коррозии возни-
кает электрическая цепь. При этом могут быть случаи коррозии 
как одного металла, так и металлов в контакте. Для возникнове-
ния электрохимической коррозии нужно наличие кислорода и 
воды.

При электрохимической коррозии процесс взаимодействия 
металла с окислителем включает анодное растворение металла и 
катодное восстановление окислителя, вследствие возникновения 
в металле локальных микрогальванических пар, которые возника-
ют из-за неоднородности металлов и их сплавов. Неоднородность 
металлов и сплавов обусловлена различными причинами: наличи-
ем металлических и неметаллических примесей, механическими 
деформациями и напряжениями. Электрохимическая коррозия 
может протекать: а) в электролитах — в водных растворах солей, 
кислот, щелочей, в морской воде; б) в атмосфере любого влажного 
газа; в) в почве.

Электрохимической коррозии может подвергаться один ме-
талл без контакта с другими металлами, но имеющий какие-либо 
примеси, например, железо на воздухе (рис. 1).

Рис. 1. Схема электрохимической коррозии железа 
без контакта с другими металлами
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Образование ржавчины происходит по уравнениям:

{ Fe2+ + 2OH– = Fe(OH)2↓
Fe(OH)2 + O2 + H2O → Fe2O3·xH2O

ржавчина
Суммарно процесс можно выразить уравнением:

4Fe + 3O2 + 2xH2O = 2Fe2O3 · xH2O.
Анодом при коррозии являются те участки металлической по-

верхности, которые содержат или включения более активного ме-
талла, или дефекты кристаллической решетки, или испытывают 
повышенные механические напряжения. На аноде атомы металла 
отдают электроны, окисляются в катионы, которые переходят в 
раствор:

(–) Анод: Мео – nē = Меn+.
Катодом служат те участки поверхности металла, которые со-

держат включения менее активного металла, неметаллические 
примеси и загрязнения или ненапряженные, недеформированные 
участки металлической поверхности. На катодных участках всегда 
происходит восстановление компонентов окружающей среды:

(+) Катод: среда нейтральная в присутствии кислорода
2Н2О + О2 + 4ē = 4ОН–.
Среда кислая: 2Н+ + 2ē = Н2.
Среда кислая в присутствии кислорода: 4Н+ + О2 + 4ē = 2Н2О.
Таким образом, разрушение металла за счет его окисления про-

исходит на анодных участках.
Электрохимическая коррозия наблюдается и в том случае, ког-

да контактируют металлы, находящиеся в ряду напряжений на 
некотором расстоянии друг от друга. Так, если при изготовлении 
изделия из листового железа используют медные заклепки, то в 
присутствии влаги они будут играть роль катода, а железный лист 
станет анодом и, следовательно, будет разрушаться. Коррозионное 
разрушение металла в растворах электролитов можно рассматри-
вать как результат работы большого количества микроскопичес-
ких гальванических элементов, у которых катодами служат пос-
торонние примеси в металле, а анодом сам металл. Для работы 
гальванического элемента необходимо наличие двух металлов 
различной химической активности и среды, проводящей электри-
ческий ток, — электролита. При этом сила проявляющегося тока 

тем больше, чем дальше стоят металлы в ряду напряжений друг 
от друга. Поток электронов идет от более активного металла к ме-
нее активному, являющемуся катодом. В этих случаях химическая 
энергия окислительно-восстановительных процессов гальвани-
ческого элемента переходит в электрическую.

Рассмотрим процесс коррозии контактирующих металлов на 
примере оцинкованного ведра. Основа оцинкованного ведра — 
железо, поверхность — серебристо-белый блестящий металл. По 
мере использования поверхность ведра покрывается буровато-
беловатыми пятнами, разводами. Цинк в данной гальванической 
паре, как более активный металл, будет являться анодом и в при-
сутствии среды, проводящей электрический ток, будет разрушать-
ся, а железо не ржавеет. Поэтому оцинкованные ведра сравнитель-
но недороги и служат долго. Состав бело-бурых пятен, в основном, 
гидроксид цинка. Химизм процесса:

Анод: Zn0 – 2ē = Zn2+,
Катод: 2Н+ + 2ē = Н2↑.
Zn2+ + 2OH– = Zn(OH)2↓.
Следует отметить, что в помещениях цинк корродирует быст-

рее, чем на открытой ветрам и дождям оцинкованной крыше. Про-
исходит это потому, что продукты коррозии (оксид, гидроксид и 
карбонат цинка) не смываются дождями. Образовавшиеся отложе-
ния «белой ржавчины» впитывают влагу, и на оцинкованной повер-
хности разрастаются светлые пятна. Интересно, что мягкая вода 
вызывает более сильную коррозию цинка, чем вода, содержащая 
в большом количестве соли, придающие жесткость воде. Жесткая 
вода действует менее агрессивно, т.к. осадок карбонатов образует 
на цинковой поверхности довольно прочное защитное покрытие.

В быту, на производстве часто используются консервные банки 
(луженое железо). Это еще один пример возникновения гальвани-
ческой пары «железо — олово». Пока банка герметически закрыта, 
контактная пара не находится в среде, проводящей электрический 
ток, и банка может не подвергаться коррозии длительное время. 
Известен случай, когда консервная банка пролежала в земле около 
ста лет и не подверглась коррозии. Если банку вскрыть, то очень 
быстро начинается «всепожирающий» процесс коррозии. При 
этом электроны от железа, как более активного металла, переходят 
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Образование ржавчины происходит по уравнениям:

{ Fe2+ + 2OH– = Fe(OH)2↓
Fe(OH)2 + O2 + H2O → Fe2O3·xH2O

ржавчина
Суммарно процесс можно выразить уравнением:

4Fe + 3O2 + 2xH2O = 2Fe2O3 · xH2O.
Анодом при коррозии являются те участки металлической по-

верхности, которые содержат или включения более активного ме-
талла, или дефекты кристаллической решетки, или испытывают 
повышенные механические напряжения. На аноде атомы металла 
отдают электроны, окисляются в катионы, которые переходят в 
раствор:

(–) Анод: Мео – nē = Меn+.
Катодом служат те участки поверхности металла, которые со-

держат включения менее активного металла, неметаллические 
примеси и загрязнения или ненапряженные, недеформированные 
участки металлической поверхности. На катодных участках всегда 
происходит восстановление компонентов окружающей среды:

(+) Катод: среда нейтральная в присутствии кислорода
2Н2О + О2 + 4ē = 4ОН–.
Среда кислая: 2Н+ + 2ē = Н2.
Среда кислая в присутствии кислорода: 4Н+ + О2 + 4ē = 2Н2О.
Таким образом, разрушение металла за счет его окисления про-

исходит на анодных участках.
Электрохимическая коррозия наблюдается и в том случае, ког-

да контактируют металлы, находящиеся в ряду напряжений на 
некотором расстоянии друг от друга. Так, если при изготовлении 
изделия из листового железа используют медные заклепки, то в 
присутствии влаги они будут играть роль катода, а железный лист 
станет анодом и, следовательно, будет разрушаться. Коррозионное 
разрушение металла в растворах электролитов можно рассматри-
вать как результат работы большого количества микроскопичес-
ких гальванических элементов, у которых катодами служат пос-
торонние примеси в металле, а анодом сам металл. Для работы 
гальванического элемента необходимо наличие двух металлов 
различной химической активности и среды, проводящей электри-
ческий ток, — электролита. При этом сила проявляющегося тока 

тем больше, чем дальше стоят металлы в ряду напряжений друг 
от друга. Поток электронов идет от более активного металла к ме-
нее активному, являющемуся катодом. В этих случаях химическая 
энергия окислительно-восстановительных процессов гальвани-
ческого элемента переходит в электрическую.

Рассмотрим процесс коррозии контактирующих металлов на 
примере оцинкованного ведра. Основа оцинкованного ведра — 
железо, поверхность — серебристо-белый блестящий металл. По 
мере использования поверхность ведра покрывается буровато-
беловатыми пятнами, разводами. Цинк в данной гальванической 
паре, как более активный металл, будет являться анодом и в при-
сутствии среды, проводящей электрический ток, будет разрушать-
ся, а железо не ржавеет. Поэтому оцинкованные ведра сравнитель-
но недороги и служат долго. Состав бело-бурых пятен, в основном, 
гидроксид цинка. Химизм процесса:

Анод: Zn0 – 2ē = Zn2+,
Катод: 2Н+ + 2ē = Н2↑.
Zn2+ + 2OH– = Zn(OH)2↓.
Следует отметить, что в помещениях цинк корродирует быст-

рее, чем на открытой ветрам и дождям оцинкованной крыше. Про-
исходит это потому, что продукты коррозии (оксид, гидроксид и 
карбонат цинка) не смываются дождями. Образовавшиеся отложе-
ния «белой ржавчины» впитывают влагу, и на оцинкованной повер-
хности разрастаются светлые пятна. Интересно, что мягкая вода 
вызывает более сильную коррозию цинка, чем вода, содержащая 
в большом количестве соли, придающие жесткость воде. Жесткая 
вода действует менее агрессивно, т.к. осадок карбонатов образует 
на цинковой поверхности довольно прочное защитное покрытие.

В быту, на производстве часто используются консервные банки 
(луженое железо). Это еще один пример возникновения гальвани-
ческой пары «железо — олово». Пока банка герметически закрыта, 
контактная пара не находится в среде, проводящей электрический 
ток, и банка может не подвергаться коррозии длительное время. 
Известен случай, когда консервная банка пролежала в земле около 
ста лет и не подверглась коррозии. Если банку вскрыть, то очень 
быстро начинается «всепожирающий» процесс коррозии. При 
этом электроны от железа, как более активного металла, переходят 
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на олово. Между поверхностью оловянного покрытия и раство-
ром возникает разность потенциалов. Ионы водорода из воды или 
кислоты собираются на поверхности малоактивного металла, где 
восстанавливаются с помощью электронов, идущих от растворя-
ющегося железа. Чем более кислый раствор, тем коррозия интен-
сивней. В возникшей гальванической паре железо служит раство-
римым анодом, а олово — катодом:

Анод: Fe0 – 2ē = Fe2+,
Катод: 2Н+ + 2ē = Н2.
Исходя из положения элемента в ПСЭ, можно предсказать, каки-

ми химическими, а, следовательно, и коррозионными свойствами он 
обладает. Под термином «коррозионные свойства» понимается, как 
легко данный элемент окисляется, какова устойчивость образую-
щихся оксидов по отношению к воде, растворам солей и различных 
газов. Так, в I группе в побочной подгруппе расположены металлы, 
весьма стойкие к коррозии: медь, серебро, золото, причем их корро-
зионная стойкость повышается с увеличением атомной массы. Во II 
группе также более устойчивы металлы побочной подгруппы: цинк, 
кадмий, ртуть. На их поверхности в присутствии кислорода обра-
зуется тонкая, довольно прочная пленка оксидов, предохраняющая 
от дальнейшего процесса разрушения. В III-А группе из технически 
важных металлов находится алюминий — это химически активный 
металл. Он легко окисляется кислородом воздуха, вследствие чего 
на его поверхности образуется тонкая стекловидная пленка. Но эта 
пленка обладает высокими защитными свойствами. В IV-А группе 
находятся коррозионностойкие металлы — олово, свинец, стойкость 
которых тоже объясняется образованием прочных защитных пленок. 
Металлы, находящиеся в четных рядах больших периодов, в V, VI и 
VII группах, обладают высокой способностью к пассивации, а, сле-
довательно, большой коррозийной стойкостью. Это ванадий, хром, 
кобальт и др. Из металлов VIII группы наиболее коррозионностойки 
осмий, иридий и платина.

Все методы защиты от коррозии условно делятся на следую-
щие группы:

• легирование металлов;
• защитные покрытия (металлические, неметаллические);
• электрохимическая защита;

• изменение свойств коррозионной среды;
• рациональное конструирование изделий.
Легирование металлов — это эффективный, хотя и дорогой ме-

тод повышения коррозионной стойкости металлов, при котором в 
состав сплавов вводят компоненты, вызывающие пассивность ме-
талла, например, хром, никель, вольфрам и др.

Защитные покрытия — это слои, искусственно создаваемые на 
поверхности металлических изделий и сооружений. Выбор вида 
покрытия зависит от условий, в которых используется металл. Ма-
териалами для металлических защитных покрытий могут быть 
как чистые металлы (цинк, кадмий, алюминий, никель, медь, хром, 
серебро и др.), так и их сплавы (бронза, латунь и др.). Неметалли-
ческие защитные покрытия могут быть как неорганическими, так 
и органическими. Защитное действие этих покрытий сводится к 
изоляции металла от окружающей среды. В качестве неорганичес-
ких покрытий применяют неорганические эмали, оксиды метал-
лов, соединения хрома, фосфора и т.д. К органическим покрытиям 
относятся лакокрасочные покрытия, покрытия смолами, пластмас-
сами, полимерными пленками, резиной.

Электрохимическая защита основана на торможении анодных 
или катодных реакций коррозионного процесса и осуществляется 
а) присоединением к защищаемой конструкции металла протек-
тора из более активного металла (чаще цинка, магния), б) катод-
ной (катодная защита) или анодной (анодная защита) поляризаци-
ей за счет тока, приложенного извне. В воде или во влажной почве 
протектор становится анодом и подвергается коррозии вместо за-
щищаемого металла. Катодная защита состоит в том, что металл 
покрывают другим металлом, менее активным, чем защищаемый. 
Например, луженое железо — это железо, покрытое оловом. Олово 
имеет плотную оксидную пленку, устойчивую к кислороду и воде, 
поэтому эффективно защищает железо. Однако при механическом 
повреждении оловянного покрытия, железо, как более активный 
металл, становится анодом, окисляется и разрушается. Анодная 
защита — это покрытие защищаемого изделия более активным 
металлом, чем основной. Например, оцинкованное железо. Роль 
анода выполняет цинк, именно он в агрессивной среде окисляется 
и разрушается. Железо не подвергается коррозии до тех пор, пока 
весь цинк не окислится.
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Изменение свойств коррозионной среды связано со снижением 
концентрации компонентов, опасных в коррозионном отношении, 
например, деаэрация (уменьшение концентрации кислорода), сни-
жение концентрации ионов водорода, т.е. повышение рН (подще-
лачивание).

Рациональное конструирование изделий заключается в уменьше-
нии числа опасных, с точки зрения коррозии, участков — сварных 
швов, контактов разнородных по электродным потенциалам метал-
лов, а также в специальной защите этих участков от коррозии.

Электролиз расплавов и растворов 
(солей,  щелочей,  кислот)

Электролиз — один из способов получения металлов из рас-
творов и расплавов их солей: щелочных, щелочно-земельных, 
алюминия, лантаноидов и др.. Электролиз применяют для защиты 
металлических изделий от коррозии, для чего на их поверхность 
наносят тончайший слой другого металла: хрома, серебра, золо-
та, никеля и т.д. Иногда, чтобы не расходовать дорогие металлы, 
производят многослойное покрытие. Например, внешние детали 
автомобиля сначала покрывают тонким слоем меди, на медь нано-
сят тонкий слой никеля, а на него — слой хрома. При нанесении 
покрытий на металл электролизом они получаются ровными по 
толщине, прочными. Таким способом можно покрывать изделия 
любой формы. Эту отрасль прикладной электрохимии называют 
гальваностегией.

Для очистки некоторых металлов от примесей металл с при-
месями подключают к аноду. Металл растворяется в процессе 
электролиза и выделяется на металлическом катоде, а примесь 
остается в растворе. Электролиз используют для очистки меди, 
никеля, свинца, серебра, золота (электролитическое рафинирова-
ние). Электролизом получают активные металлы отличающиеся 
высокой чистотой, активные неметаллы (хлор, фтор), сложные ве-
щества, широко применяемые в химической промышленности (на-
пример, едкий натр, едкий калий, хлорат калия и др.). Получают 
электронные платы, служащие основой всех электронных изделий 
(чипы, микросхемы, сотовые телефоны, цифровые фотоаппара-
ты, приборы для управления движением, приборы регулирующие 
отопление, компьютеры).

Электролиз — совокупность окислительно-восстанови-
тельных реакций, протекающих под действием постоян-
ного электрического тока на электродах, погруженных в 
раствор или расплав электролита.

При электролизе химическая реакция осуществляется за счет 
энергии электрического тока, подводимой извне. Электролиз про-
водят в особых приборах — электролизерах. Это сосуд с раство-
ром или расплавом электролита и опущенными в него электродами 
из металла или графита. К электродам прикладывают разность по-
тенциалов от внешнего источника постоянного тока. Катод отдает 
электроны частицам вещества в электролите и восстанавливает их. 
Анод отбирает электроны от частиц в электролите, окисляя их.

При электролизе процессы окисления и восстановления проте-
кают на различных электродах — аноде и катоде.

Анод — это электрод, на котором происходит процесс окисле-
ния. При электролизе анод заряжен положительно.

Катод — это электрод, на котором происходит процесс восста-
новления. При электролизе катод заряжен отрицательно.

На окислительно-восстановительные процессы, протекающие 
при электролизе, влияют различные факторы:

• природа электролита и растворителя;
• материал электродов;
• режим электролиза (напряжение, сила тока, температура).
Различают 2 типа электролиза: электролиз расплава и электро-

лиз растворов электролитов.

Электролиз расплава электролита
NaОН = Na+ + ОН–

анод 4ОН– – 4ē = 2Н2О + О2 (окисление)
катод Na+ + ē = Na (восстановление)
4NaОН(расплав) .электр ток⎯⎯⎯⎯→  4Na + 2Н2О + О2

Электролиз водных растворов
При определении продуктов электролиза следует помнить, 

что:
1. Процесс, протекающий НА КАТОДЕ, зависит от положения 

металла в ряду стандартных электродных потенциалов:
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Li Rb K Ba Ca Na Mg Al Mn Zn Cr Fe Co Pb H Cu Hg Ag Pt Au

восстанавливается 
только водород воды

восстанавливается 
металл и частично 
водород воды

восстанавли-
вается только 

металл

2. Процесс, протекающий НА АНОДЕ, зависит как от материа-
ла анода, так и от природы аниона:

а) инертный анод (Рt, С) — окисляются Сl–, Вr–, I–, S2– (анионы 
бескислородных кислот, кроме F–), ОН– или окисляется кислород 
воды, если в растворе есть анионы кислородсодержащих кислот 
(NО3

–, SО4
2–, РО4

3– и F–).
Анионы органических кислот окисляются по схеме:
2RCOO– – 2ē → R–R + 2CO2;
2СН3СОО

– – 2ē → Н3С–СН3 + 2СО2↑;
б) неинертный анод (Cu, Ag, Ni, Zn) — анод растворяется, на-

пример:
Zn (анод) – 2ē → Zn2+.
Электролизу может подвергаться смесь солей, находящихся 

в растворе. Например, имеется раствор смеси солей: нитрата се-
ребра, нитрата калия и нитрата марганца (II). Какие вещества и 
в какой последовательности будут выделяться на электродах при 
электролизе этого раствора?

1. Катод: Ag+ + ē → Ag0↓, Н2О — не восстанавливается.
Анод: NO–

3 — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2↑ + 4Н+.
Суммарное уравнение: AgNO3 + 2H2O = Ag↓ + O2↑ + 4HNO3.
2. Катод: K+ — не восстанавливается.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.
Анод: NO3

– — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Суммарное уравнение: 2H2O = 2H2↑ + O2↑.
3. Mn(NO3)2 + H2O .электр ток⎯⎯⎯⎯→  (суммарное уравнение за-

писывать не следует, т.к. на катоде протекают два параллельных 
процесса и неизвестно какое количество электричества пошло на 
восстановление Mn2+ и воды).

Катод: Mn2+ + 2ē → Mn0.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.

Анод: NO3
– — не окисляется.

2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Последовательность восстановления: Ag+, Н2О, Mn2+, а выделе-

ния, соответственно Ag, Н2, Mn.

Количественная характеристика электролиза отражается в 
законах Фарадея (англ. физик и химик, 1791–1867).

I закон Фарадея: масса вещества, образующегося на электроде, 
пропорциональна количеству пропущенного электричества, т.е. 
силе тока и времени: m ~ I ⋅ t. Количественной мерой электричес-
кого заряда является единица Фарадей — заряд, который несет на 
себе 1 моль электронов или 1 моль однозарядных ионов.

1 Фарадей = 96500 Кл/моль.

,
M I t

m
z F

⋅ ⋅
=

⋅
где m — масса образовавшегося при электролизе вещества (г);

М — молярная масса вещества (г/моль);
I — сила тока (А);
t — продолжительность процесса (с);
z — число электронов, участвующих в реакции, протекающей 

на электроде;
F — константа Фарадея (96500 Кл/моль).
II закон Фарадея: количества различных веществ, выделив-

шихся на электродах при прохождении одинакового количества 
электричества обратно пропорциональны числам элементарных 
зарядов: n1 : n2 = z2 : z1. Из этого следует:

Массы веществ, образующихся на электродах, при равном ко-
личестве электричества, соотносятся как молярные массы, делен-
ные на число элементарных зарядов:

1 2

1 2
1 2

: : .
M M

m m
z z

=

Примеры электролиза растворов:
1. Водный раствор гидроксида калия.
Катод: 2Н2О + 2ē = Н2 + 2ОН–.
Анод: 4ОН– – 4ē = О2↑ + 2Н2О.
Суммарное уравнение: 2Н2О = 2Н2 + О2.
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Li Rb K Ba Ca Na Mg Al Mn Zn Cr Fe Co Pb H Cu Hg Ag Pt Au

восстанавливается 
только водород воды

восстанавливается 
металл и частично 
водород воды

восстанавли-
вается только 

металл

2. Процесс, протекающий НА АНОДЕ, зависит как от материа-
ла анода, так и от природы аниона:

а) инертный анод (Рt, С) — окисляются Сl–, Вr–, I–, S2– (анионы 
бескислородных кислот, кроме F–), ОН– или окисляется кислород 
воды, если в растворе есть анионы кислородсодержащих кислот 
(NО3

–, SО4
2–, РО4

3– и F–).
Анионы органических кислот окисляются по схеме:
2RCOO– – 2ē → R–R + 2CO2;
2СН3СОО

– – 2ē → Н3С–СН3 + 2СО2↑;
б) неинертный анод (Cu, Ag, Ni, Zn) — анод растворяется, на-

пример:
Zn (анод) – 2ē → Zn2+.
Электролизу может подвергаться смесь солей, находящихся 

в растворе. Например, имеется раствор смеси солей: нитрата се-
ребра, нитрата калия и нитрата марганца (II). Какие вещества и 
в какой последовательности будут выделяться на электродах при 
электролизе этого раствора?

1. Катод: Ag+ + ē → Ag0↓, Н2О — не восстанавливается.
Анод: NO–

3 — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2↑ + 4Н+.
Суммарное уравнение: AgNO3 + 2H2O = Ag↓ + O2↑ + 4HNO3.
2. Катод: K+ — не восстанавливается.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.
Анод: NO3

– — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Суммарное уравнение: 2H2O = 2H2↑ + O2↑.
3. Mn(NO3)2 + H2O .электр ток⎯⎯⎯⎯→  (суммарное уравнение за-

писывать не следует, т.к. на катоде протекают два параллельных 
процесса и неизвестно какое количество электричества пошло на 
восстановление Mn2+ и воды).

Катод: Mn2+ + 2ē → Mn0.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.

Анод: NO3
– — не окисляется.

2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Последовательность восстановления: Ag+, Н2О, Mn2+, а выделе-

ния, соответственно Ag, Н2, Mn.

Количественная характеристика электролиза отражается в 
законах Фарадея (англ. физик и химик, 1791–1867).

I закон Фарадея: масса вещества, образующегося на электроде, 
пропорциональна количеству пропущенного электричества, т.е. 
силе тока и времени: m ~ I ⋅ t. Количественной мерой электричес-
кого заряда является единица Фарадей — заряд, который несет на 
себе 1 моль электронов или 1 моль однозарядных ионов.

1 Фарадей = 96500 Кл/моль.

,
M I t

m
z F

⋅ ⋅
=

⋅
где m — масса образовавшегося при электролизе вещества (г);

М — молярная масса вещества (г/моль);
I — сила тока (А);
t — продолжительность процесса (с);
z — число электронов, участвующих в реакции, протекающей 

на электроде;
F — константа Фарадея (96500 Кл/моль).
II закон Фарадея: количества различных веществ, выделив-

шихся на электродах при прохождении одинакового количества 
электричества обратно пропорциональны числам элементарных 
зарядов: n1 : n2 = z2 : z1. Из этого следует:

Массы веществ, образующихся на электродах, при равном ко-
личестве электричества, соотносятся как молярные массы, делен-
ные на число элементарных зарядов:

1 2

1 2
1 2

: : .
M M

m m
z z

=

Примеры электролиза растворов:
1. Водный раствор гидроксида калия.
Катод: 2Н2О + 2ē = Н2 + 2ОН–.
Анод: 4ОН– – 4ē = О2↑ + 2Н2О.
Суммарное уравнение: 2Н2О = 2Н2 + О2.
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2. Водный раствор сульфата хрома (III).
Катод — возможны три химические реакции:
а) Cr3+ + ē → Cr2+;
б) Cr2+ + 2ē → Cr0;
в) 2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.
Анод: 2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Суммарное уравнение не записывается.
3. Водный раствор K2SO4.
K2SO4 = 2К+ + SO4

2–.
Катод: K+ — не восстанавливается.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.
Анод: SO4

2– — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Суммарное уравнение: 2H2O = 2H2↑ + O2↑.
4. Водный раствор Cu(NO3)2.
Cu(NO3)2 = Cu2+ + 2NO–

3.
Катод: Cu2+ + 2ē → Cu0↓.
Н2О — не восстанавливается.
Анод: NO–

3 — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2↑ + 4Н+.
Суммарное уравнение:
2Cu(NO3)2 + 2H2O = 2Cu↓ + O2↑ + 4HNO3.
5. Водный раствор NaF.
NaF → Na+ + F–.
Катод: Na+ — не окисляется.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–, среда щелочная.
Анод: F– — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+, среда кислая.
Суммарное уравнение: 2H2O = 2H2↑ + O2↑.
6. Водный раствор FeCl2.
FeCl2 → Fe2+ + 2Cl–.
Катод: Fe2+ + 2ē → Fe0.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–, среда щелочная.
Анод: 2Cl– – 2ē → Cl2, среда нейтральнаяю
Н2О — не окисляется.

Суммарное уравнение не приводится, так как на катоде проте-
кают два параллельных процесса, и неизвестно, какое количество 
электричества затрачено на каждый их них.

Для записи уравнений электролиза удобно использовать шкалу 
активности ионов:

Li+, K+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+, Zn2+, Fe2+, H+, Cu2+, Hg2+

Увеличение окислительной активности ионов 

NO–3, SO42–, OH, Cl–, Br–, I–, S2–

Увеличение восстановительной активности ионов 

Катодные и анодные процессы схематично представлены в таб-
лицах 7 и 8.

Таблица 7
Катодные процессы при электролизе водных растворов солей, 

кислот, щелочей

Ионы Li+, K+, Na+, Mg2+, Al3+ Ионы 
водорода Н+

Zn2+, Fe2+, Ni2+, 
Sn2+, Pb2+, Fe3+, 
Cu2+, Hg2+, Ag+

Катодный 
процесс 2H2O + 2ē → H2↑ + 2OH– 2H+ + 2ē → H2↑ Men+ + nē → Me0

Таблица 8
Анодные процессы при электролизе водных растворов солей, 

кислот, щелочей

Ионы S2–, I–, Br–, Cl– Гидроксид-ионы NO3
–, CO3

2–, SO4
2–, 

PO4
3–, F–

Анодный 
процесс Эn– – nē → Э0 4OH– – 4ē → 

→ 2H2O + О2
2H2O – 4ē → O2↑ + 4H+

Ионный и радикальный механизмы реакций 
в органической химии

Способ разрыва связи в органических соединениях между ато-
мами зависит от типа связи, а также условий проведения реакции.

Гомолиз связи характерен для ковалентных неполярных и сла-
бополярных связей (при высоких температурах, УФ-облучении, в 
присутствии пероксидных соединений).
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2. Водный раствор сульфата хрома (III).
Катод — возможны три химические реакции:
а) Cr3+ + ē → Cr2+;
б) Cr2+ + 2ē → Cr0;
в) 2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.
Анод: 2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Суммарное уравнение не записывается.
3. Водный раствор K2SO4.
K2SO4 = 2К+ + SO4

2–.
Катод: K+ — не восстанавливается.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–.
Анод: SO4

2– — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+.
Суммарное уравнение: 2H2O = 2H2↑ + O2↑.
4. Водный раствор Cu(NO3)2.
Cu(NO3)2 = Cu2+ + 2NO–

3.
Катод: Cu2+ + 2ē → Cu0↓.
Н2О — не восстанавливается.
Анод: NO–

3 — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2↑ + 4Н+.
Суммарное уравнение:
2Cu(NO3)2 + 2H2O = 2Cu↓ + O2↑ + 4HNO3.
5. Водный раствор NaF.
NaF → Na+ + F–.
Катод: Na+ — не окисляется.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–, среда щелочная.
Анод: F– — не окисляется.
2Н2О – 4ē → О2 + 4Н+, среда кислая.
Суммарное уравнение: 2H2O = 2H2↑ + O2↑.
6. Водный раствор FeCl2.
FeCl2 → Fe2+ + 2Cl–.
Катод: Fe2+ + 2ē → Fe0.
2Н2О + 2ē → Н2 + 2ОН–, среда щелочная.
Анод: 2Cl– – 2ē → Cl2, среда нейтральнаяю
Н2О — не окисляется.

Суммарное уравнение не приводится, так как на катоде проте-
кают два параллельных процесса, и неизвестно, какое количество 
электричества затрачено на каждый их них.

Для записи уравнений электролиза удобно использовать шкалу 
активности ионов:

Li+, K+, Ca2+, Na+, Mg2+, Al3+, Zn2+, Fe2+, H+, Cu2+, Hg2+

Увеличение окислительной активности ионов 

NO–3, SO42–, OH, Cl–, Br–, I–, S2–

Увеличение восстановительной активности ионов 

Катодные и анодные процессы схематично представлены в таб-
лицах 7 и 8.

Таблица 7
Катодные процессы при электролизе водных растворов солей, 

кислот, щелочей

Ионы Li+, K+, Na+, Mg2+, Al3+ Ионы 
водорода Н+

Zn2+, Fe2+, Ni2+, 
Sn2+, Pb2+, Fe3+, 
Cu2+, Hg2+, Ag+

Катодный 
процесс 2H2O + 2ē → H2↑ + 2OH– 2H+ + 2ē → H2↑ Men+ + nē → Me0

Таблица 8
Анодные процессы при электролизе водных растворов солей, 

кислот, щелочей

Ионы S2–, I–, Br–, Cl– Гидроксид-ионы NO3
–, CO3

2–, SO4
2–, 

PO4
3–, F–

Анодный 
процесс Эn– – nē → Э0 4OH– – 4ē → 

→ 2H2O + О2
2H2O – 4ē → O2↑ + 4H+

Ионный и радикальный механизмы реакций 
в органической химии

Способ разрыва связи в органических соединениях между ато-
мами зависит от типа связи, а также условий проведения реакции.

Гомолиз связи характерен для ковалентных неполярных и сла-
бополярных связей (при высоких температурах, УФ-облучении, в 
присутствии пероксидных соединений).
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Гомолитический разрыв связи приводит к получению ради-
калов:

X : Y → X˙ + Y˙
Радикалы — это частицы с неспаренным электроном. Примеры 

радикалов: •СН3; •СН2−СН3; Н• ; Cl• ; F•.
Гетеролиз связи характерен для легко поляризуемых (π-свя-

зей), а также ковалентных полярных связей.
Гетеролитический разрыв связи приводит к образованию ионов:

X : Y → X˙ + Y˙
X : Y → X˙ + Y˙

Гомолитические (радикальные) реакции сопровождаются го-
молизом связей.

Гетеролитические (ионные) сопровождаются гетеролизом 
связей и по характеру действующего реагента подразделяются на:

• электрофильные (обозначаются символом Е);
• нуклеофильные (обозначаются символом N).
Классификация реагентов по их электронным свойствам:
Электрофилы — это частицы или фрагменты молекул, содер-

жащие свободную, доступную орбиталь и имеющие недостаток 
электронной плотности, которые в результате реакции образуют 
связь с нуклеофилом, принимая от него пару электронов на свою 
вакантную орбиталь. Электрофилами являются положительноза-
ряженные частицы или фрагменты молекул, проявляющие высо-
кое сродство к электронной паре нуклеофилов.

Итак, электрофильные реагенты должны иметь хотя бы одну 
свободную орбиталь или центры с пониженной электронной плот-
ностью (+δ).

Нуклеофилы — это частицы или фрагменты молекул, содер-
жащие подвижную электронную пару, которые в результате реак-
ции образуют связь с электрофилом, отдавая ему эту электронную 
пару. Нуклеофилами являются отрицательно заряженные частицы 
или фрагменты молекул, проявляющие высокое сродство к элект-
рофилу. 

Итак, нуклеофильные реагенты должны включать, по край-
ней мере, одну несвязанную электронную пару или содержать цен-
тры с повышенной электронной плотностью.

Таким образом, электрофилы являются акцепторами электро-
нов, а нуклеофилы — их донорами (табл. 9).

Таблица 9
Классификация реагентов

Нуклеофильные реагенты
(N или N–)

Электрофильные 
реагенты (Е)

1. Анионы (Cl–, Br–, HO–, RO–, 

CN–, 
    |
– С –
    |

, и др.

2. Соединения со свободными (не-
поделенными) парами электронов 
(Н2Ö, RÖH, аммиак, амины).
3. Соединения с двойными свя-
зями (С=С).
4. Арены и их производные

1. Каионы (Н+, Br+, NO2
+, 

    |
– С+ –
    |

 , 
и др.).

2. Соединения с незаполненны-
ми электронными оболочками 
(BF3, AlCl3, TiCl4).
3. Соединения с центрами с по-
ниженной электронной плотнос-
тью Rσ+ → Hal

Для алканов наиболее характерны реакции, протекающие 
по радикальному механизму. Энергетически более выгоден го-
молиз С–Н и С–С связей, чем их гетеролиз.

Реакции радикального замещения (SR) наиболее легко протека-
ют по третичному, далее по вторичному и в последнюю очередь по 
первичному атомам углерода.

Радикальное замещение (SR)
1. Галогенирование:
а) хлорирование
2СН3–СН2–СН2–СН3 +2Cl2 

hν⎯⎯⎯→  
→ 2НCl + СН3–СН2–СНCl–СН3 + СН3–СН2–СН2–СН2Cl;
б) бромирование
СН3–СН2–СН2–СН3 + Br2 

o, ν⎯⎯⎯⎯⎯→t h  
→ СН3–СНBr–СН2–СН3 + HBr.
Прямое галогенирование алканов проходит удовлетворительно 

только с хлором и бромом. Реакция с F2 сопровождается разрывом 
не только С–Н, но и С–С связей. Йод не вступает в реакцию с алка-
нами. При хлорировании гомологов всегда образуется смесь моно-
хлоралканов; при бромировании бром замещает преимущественно 
только те атомы водорода, которые слабо связаны с углеродом.
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Гомолитический разрыв связи приводит к получению ради-
калов:

X : Y → X˙ + Y˙
Радикалы — это частицы с неспаренным электроном. Примеры 

радикалов: •СН3; •СН2−СН3; Н• ; Cl• ; F•.
Гетеролиз связи характерен для легко поляризуемых (π-свя-

зей), а также ковалентных полярных связей.
Гетеролитический разрыв связи приводит к образованию ионов:

X : Y → X˙ + Y˙
X : Y → X˙ + Y˙

Гомолитические (радикальные) реакции сопровождаются го-
молизом связей.

Гетеролитические (ионные) сопровождаются гетеролизом 
связей и по характеру действующего реагента подразделяются на:

• электрофильные (обозначаются символом Е);
• нуклеофильные (обозначаются символом N).
Классификация реагентов по их электронным свойствам:
Электрофилы — это частицы или фрагменты молекул, содер-

жащие свободную, доступную орбиталь и имеющие недостаток 
электронной плотности, которые в результате реакции образуют 
связь с нуклеофилом, принимая от него пару электронов на свою 
вакантную орбиталь. Электрофилами являются положительноза-
ряженные частицы или фрагменты молекул, проявляющие высо-
кое сродство к электронной паре нуклеофилов.

Итак, электрофильные реагенты должны иметь хотя бы одну 
свободную орбиталь или центры с пониженной электронной плот-
ностью (+δ).

Нуклеофилы — это частицы или фрагменты молекул, содер-
жащие подвижную электронную пару, которые в результате реак-
ции образуют связь с электрофилом, отдавая ему эту электронную 
пару. Нуклеофилами являются отрицательно заряженные частицы 
или фрагменты молекул, проявляющие высокое сродство к элект-
рофилу. 

Итак, нуклеофильные реагенты должны включать, по край-
ней мере, одну несвязанную электронную пару или содержать цен-
тры с повышенной электронной плотностью.

Таким образом, электрофилы являются акцепторами электро-
нов, а нуклеофилы — их донорами (табл. 9).

Таблица 9
Классификация реагентов

Нуклеофильные реагенты
(N или N–)

Электрофильные 
реагенты (Е)

1. Анионы (Cl–, Br–, HO–, RO–, 

CN–, 
    |
– С –
    |

, и др.

2. Соединения со свободными (не-
поделенными) парами электронов 
(Н2Ö, RÖH, аммиак, амины).
3. Соединения с двойными свя-
зями (С=С).
4. Арены и их производные

1. Каионы (Н+, Br+, NO2
+, 

    |
– С+ –
    |

 , 
и др.).

2. Соединения с незаполненны-
ми электронными оболочками 
(BF3, AlCl3, TiCl4).
3. Соединения с центрами с по-
ниженной электронной плотнос-
тью Rσ+ → Hal

Для алканов наиболее характерны реакции, протекающие 
по радикальному механизму. Энергетически более выгоден го-
молиз С–Н и С–С связей, чем их гетеролиз.

Реакции радикального замещения (SR) наиболее легко протека-
ют по третичному, далее по вторичному и в последнюю очередь по 
первичному атомам углерода.

Радикальное замещение (SR)
1. Галогенирование:
а) хлорирование
2СН3–СН2–СН2–СН3 +2Cl2 

hν⎯⎯⎯→  
→ 2НCl + СН3–СН2–СНCl–СН3 + СН3–СН2–СН2–СН2Cl;
б) бромирование
СН3–СН2–СН2–СН3 + Br2 

o, ν⎯⎯⎯⎯⎯→t h  
→ СН3–СНBr–СН2–СН3 + HBr.
Прямое галогенирование алканов проходит удовлетворительно 

только с хлором и бромом. Реакция с F2 сопровождается разрывом 
не только С–Н, но и С–С связей. Йод не вступает в реакцию с алка-
нами. При хлорировании гомологов всегда образуется смесь моно-
хлоралканов; при бромировании бром замещает преимущественно 
только те атомы водорода, которые слабо связаны с углеродом.
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2. Нитрование:

Н3С–СН–СН3
          |
         CH3

 + НОNО2(разб.) → 

        NO2
          |
Н3С–С–СН3
          |
         CH3

 + Н2О

(жидкофазное нитрование при нагревании не выше 200 °С).
Реакции электрофильного присоединения — типичные ре-

акции для алкенов.
Присоединение галогеноводородов — гидрогалогенирование 

нессиметричных алкенов — протекает по правилу Марковнико-
ва В.В.: атом водорода присоединяется преимущественно к более 
гидрированному атому углерода. Это правило соблюдается, если 
реакция протекает по ионному (электрофильному) механизму:

СН3–CH2–СН=СН2 + HBr → СН3–CH2–СН–СН3
                                                                    |
                                                                   Br

++

3 2CH C H C H H Cl
δδ δ− δ−

→ = + → →
Н3С–СН–СН3
          |
         Cl

Реакции гидратации, галогенирования и гидрогалогенирования 
протекают по механизму электрофильного присоединения:

СН3–СН2–СН=СН2 + Br2 → СН3–СН2–СН–СН2
 | |
 Br Br

СН3–СН2–СН=СН2  + Н2О 3 4,Н РОt⎯⎯⎯⎯→  H3C–CH2–CH–CH3
 |
 OH
Для алкинов, как и для алкенов, типичны реакции при-

соединения. Однако тройная связь С≡С по сравнению с двойной 
связью С=С менее реакционно способна по отношению к элект-
рофильным реагентам и более склонна к нуклеофильным. Присо-
единение веществ типа НХ к гомологам ацетилена протекает по 
правилу Марковникова:

СН3С≡СН + НBr 
кат.⎯⎯⎯⎯→  СН3СBr=СН2 

HBr+⎯⎯⎯⎯→  СН3–СBr2–СН3

Реакции электрофильного замещения (SE) характерны для бен-
зола и его гомологов, например:

 + Cl2 
3

FeCl
⎯⎯⎯⎯→  

Cl
 + HCl;

2 

CH3
 |

 + 2Br2 
3

FeCl
⎯⎯⎯⎯→  

Br

CH3
 |

 + 

CH3
 |

 |
Br

 + 2HBr.

Реакции нуклеофильного присоединения типичны для аль-
дегидов и кетонов, причем, чем больше δ+ на карбонильном атоме 
углерода, тем выше его реакционная способность по отношению к 
нуклеофильным реагентам:

H3C–C=O
 |
 H

H3C–CHOH
 |
 CN

+ H–C≡N ОН−
⎯⎯⎯⎯→
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нессиметричных алкенов — протекает по правилу Марковнико-
ва В.В.: атом водорода присоединяется преимущественно к более 
гидрированному атому углерода. Это правило соблюдается, если 
реакция протекает по ионному (электрофильному) механизму:

СН3–CH2–СН=СН2 + HBr → СН3–CH2–СН–СН3
                                                                    |
                                                                   Br

++

3 2CH C H C H H Cl
δδ δ− δ−

→ = + → →
Н3С–СН–СН3
          |
         Cl

Реакции гидратации, галогенирования и гидрогалогенирования 
протекают по механизму электрофильного присоединения:

СН3–СН2–СН=СН2 + Br2 → СН3–СН2–СН–СН2
 | |
 Br Br

СН3–СН2–СН=СН2  + Н2О 3 4,Н РОt⎯⎯⎯⎯→  H3C–CH2–CH–CH3
 |
 OH
Для алкинов, как и для алкенов, типичны реакции при-

соединения. Однако тройная связь С≡С по сравнению с двойной 
связью С=С менее реакционно способна по отношению к элект-
рофильным реагентам и более склонна к нуклеофильным. Присо-
единение веществ типа НХ к гомологам ацетилена протекает по 
правилу Марковникова:

СН3С≡СН + НBr 
кат.⎯⎯⎯⎯→  СН3СBr=СН2 

HBr+⎯⎯⎯⎯→  СН3–СBr2–СН3

Реакции электрофильного замещения (SE) характерны для бен-
зола и его гомологов, например:

 + Cl2 
3

FeCl
⎯⎯⎯⎯→  

Cl
 + HCl;

2 

CH3
 |

 + 2Br2 
3

FeCl
⎯⎯⎯⎯→  

Br

CH3
 |

 + 

CH3
 |

 |
Br

 + 2HBr.

Реакции нуклеофильного присоединения типичны для аль-
дегидов и кетонов, причем, чем больше δ+ на карбонильном атоме 
углерода, тем выше его реакционная способность по отношению к 
нуклеофильным реагентам:

H3C–C=O
 |
 H

H3C–CHOH
 |
 CN

+ H–C≡N ОН−
⎯⎯⎯⎯→
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Классификация неорганических веществ

НЕОРГАНИЧЕСКИЕ ВЕЩЕСТВА

ПРОСТЫЕ СЛОЖНЫЕ
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Неорганические сложные соединения на основании важнейших 
химических свойств можно подразделить на следующие классы:

1) оксиды (солеобразующие — основные, кислотные, амфотер-
ные и несолеобразующие);

2) перокисиды, супероксиды (Н2О2, Na2O2, KO2);
3 гидроксиды (основные, кислотные, амфотерные);
4) соли (средние, кислые, основные, двойные, смешанные, ком-

плексные, кристаллогидраты);
5) бинарные соединения (водородные: бескислородные кисло-

ты (HCl, H2S) и другие соединения неметаллов с водородом (H2O, 
PH3, NH3), гидриды (NaH); галогениды неметаллов, (PCl5, PCl3).

Оксиды — это соединения химического элемента с кислоро-
дом, в котором атом кислорода имеет степень окисления –2.

Классификация оксидов представлена на рис. 2.
Кислоты — это соединения, образующие при диссоциации в 

качестве катионов только катионы Н+ (протоны), создают в раство-
ре кислую среду.

Классификация кислот представлена на рис. 3.
Основания — это гидроксиды металлов, образующие при дис-

социации в качестве анионов только гидроксид-ионы ОН–, создают 
в растворе щелочную среду.

Классификация оснований представлена на рис. 4.

+5
+6
+7

+3
+4

+2
+1

CO, NO, N2O, 
SiO, SO BeO, ZnO, 

PbO, SnO

Рис. 2. Классификация оксидов
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Бескислородные (HCl, H2S)

Кислородсодержащие (HClO, H2SO4)

Одноосновные (HI, CH3COOH, HNO3)

Двухосновные (H2SiO3, H2SO3)

Трехосновные (H3PO4)

Четырехосновные (H4P2O7)

Слабые электролиты (CH3COOH, H2S)

Средней силы электролиты (H3PO4)

Сильные электролиты (HClO4, H2SO4)

Рис. 3. Классификация кислот
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Неорганические сложные соединения на основании важнейших 
химических свойств можно подразделить на следующие классы:

1) оксиды (солеобразующие — основные, кислотные, амфотер-
ные и несолеобразующие);

2) перокисиды, супероксиды (Н2О2, Na2O2, KO2);
3 гидроксиды (основные, кислотные, амфотерные);
4) соли (средние, кислые, основные, двойные, смешанные, ком-

плексные, кристаллогидраты);
5) бинарные соединения (водородные: бескислородные кисло-

ты (HCl, H2S) и другие соединения неметаллов с водородом (H2O, 
PH3, NH3), гидриды (NaH); галогениды неметаллов, (PCl5, PCl3).

Оксиды — это соединения химического элемента с кислоро-
дом, в котором атом кислорода имеет степень окисления –2.

Классификация оксидов представлена на рис. 2.
Кислоты — это соединения, образующие при диссоциации в 

качестве катионов только катионы Н+ (протоны), создают в раство-
ре кислую среду.

Классификация кислот представлена на рис. 3.
Основания — это гидроксиды металлов, образующие при дис-

социации в качестве анионов только гидроксид-ионы ОН–, создают 
в растворе щелочную среду.

Классификация оснований представлена на рис. 4.
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Рис. 3. Классификация кислот



http://chemistry-chemists.com/

60

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

61

Неорганическая химия

О
С
Н
О
ВА

Н
И
Я

Растворимые (NH4OH, NaOH, Ca(OH2))

Нерастворимые (Cr(OH)2, Mg(OH)2)

Однокислотные (KOH, CsOH)

Двухокислотные (Ba(OH)2, Fe(OH)2)

Трехкислотные (Fe(OH)3, Al(OH)3)

Слабые электролиты
Средней силы электролиты
Сильные электролиты

Сила оснований убывает в ряду:
CsOH > PbOH > KOH > NaOH > LiOH > Ba(OH)2 > Sr(OH)2 > Ca(OH)2 > 

> Mg(OH)2 > Fe(OH)2 > NH4OH > Zn(OH)2 > Al(OH)3 > Fe(OH)3
Большинство слабых оснований нерастворимо, исключение — NH4OH.

Рис. 4. Классификация оснований

Соли — это сложные вещества, которые диссоциируют в вод-
ных растворах с образованием катионов металла и анионов кис-
лотного остатка.

Классификация солей представлена на рис. 5.

К и с л о т а О с н о в а н и е 

неполное замещение 
катионов Н+ полное замещение неполное замещение 

анионов ОН

Кислая соль 
(гидросоль)

Средняя соль 
(нормальная)

Основная соль 
(гидроксосоль)

 

кислая соль                    средняя соль                    основная соль
+ ОН + ОН

+ Н+ + Н+

Рис. 5. Классификация солей

Характерные химические свойства простых 
веществ — металлов

В свободном виде металлы — восстановители: Me0 – nē →Men+. 
Восстановительные свойства металлов в водных растворах харак-
теризуются положением металлов в электрохимическом ряду на-
пряжений, в котором каждый предшествующий металл вытесняет 
последующий из раствора его солей:

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu;
Zn + Cd(NO3)2 = Zn(NO3)2 + Cd.

Металлы как восстановители вступают в реакции с различны-
ми окислителями:

а) с простыми веществами:
Ме + О2 → оксиды (Ме2О, МеО, Me2O3, MeO2, …)
Ме + Hal2 → галогениды (MeHal, MeHal2 MeHal3, …)
Ме + S → сульфиды (Me2S, MeS, Me2S3,)
Ме + N2 → нитриды (Me3N, Me3N2, …)
Ме + P → фосфиды (Me3P, Me3P2, …)
Ме + C → карбиды (Me2C2, MeC2, …)
Ме + Si → силициды (Me2Si, …)
Ме + H2 → гидриды (MeH, MeH2, …)
б) со сложными веществами:
– с водой:
2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑ (от Li до Mg при обычной темпе-

ратуре)

3Fe + 4H2O 
t

 Fe3O4 + 4H2↑
2Cr + 3H2O t°⎯⎯⎯→  Cr2O3 + 3H2↑
2Al + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2↑ (при снятии оксидной пленки);
– с кислотами: металлы, расположенные в ряду напряжений 

до водорода, вытесняют его из разбавленных кислот (кроме 
азотной):

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑
2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2↑
2Al + 3H2SO4(разб.) = Al2(SO4)3 + 3H2↑
Al + 4HNO3(разб.) = Al(NO3)3 + 2H2O + NO↑ (может образовать-

ся N2O, NH4NO3 в зависимости от концентрации HNO3)
2Al + 6H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  Al2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O
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Растворимые (NH4OH, NaOH, Ca(OH2))

Нерастворимые (Cr(OH)2, Mg(OH)2)

Однокислотные (KOH, CsOH)

Двухокислотные (Ba(OH)2, Fe(OH)2)

Трехкислотные (Fe(OH)3, Al(OH)3)

Слабые электролиты
Средней силы электролиты
Сильные электролиты

Сила оснований убывает в ряду:
CsOH > PbOH > KOH > NaOH > LiOH > Ba(OH)2 > Sr(OH)2 > Ca(OH)2 > 

> Mg(OH)2 > Fe(OH)2 > NH4OH > Zn(OH)2 > Al(OH)3 > Fe(OH)3
Большинство слабых оснований нерастворимо, исключение — NH4OH.

Рис. 4. Классификация оснований

Соли — это сложные вещества, которые диссоциируют в вод-
ных растворах с образованием катионов металла и анионов кис-
лотного остатка.

Классификация солей представлена на рис. 5.

К и с л о т а О с н о в а н и е 

неполное замещение 
катионов Н+ полное замещение неполное замещение 

анионов ОН

Кислая соль 
(гидросоль)

Средняя соль 
(нормальная)

Основная соль 
(гидроксосоль)

 

кислая соль                    средняя соль                    основная соль
+ ОН + ОН

+ Н+ + Н+

Рис. 5. Классификация солей

Характерные химические свойства простых 
веществ — металлов

В свободном виде металлы — восстановители: Me0 – nē →Men+. 
Восстановительные свойства металлов в водных растворах харак-
теризуются положением металлов в электрохимическом ряду на-
пряжений, в котором каждый предшествующий металл вытесняет 
последующий из раствора его солей:

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu;
Zn + Cd(NO3)2 = Zn(NO3)2 + Cd.

Металлы как восстановители вступают в реакции с различны-
ми окислителями:

а) с простыми веществами:
Ме + О2 → оксиды (Ме2О, МеО, Me2O3, MeO2, …)
Ме + Hal2 → галогениды (MeHal, MeHal2 MeHal3, …)
Ме + S → сульфиды (Me2S, MeS, Me2S3,)
Ме + N2 → нитриды (Me3N, Me3N2, …)
Ме + P → фосфиды (Me3P, Me3P2, …)
Ме + C → карбиды (Me2C2, MeC2, …)
Ме + Si → силициды (Me2Si, …)
Ме + H2 → гидриды (MeH, MeH2, …)
б) со сложными веществами:
– с водой:
2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑ (от Li до Mg при обычной темпе-

ратуре)

3Fe + 4H2O 
t

 Fe3O4 + 4H2↑
2Cr + 3H2O t°⎯⎯⎯→  Cr2O3 + 3H2↑
2Al + 6H2O = 2Al(OH)3 + 3H2↑ (при снятии оксидной пленки);
– с кислотами: металлы, расположенные в ряду напряжений 

до водорода, вытесняют его из разбавленных кислот (кроме 
азотной):

Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2↑
2Al + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2↑
2Al + 3H2SO4(разб.) = Al2(SO4)3 + 3H2↑
Al + 4HNO3(разб.) = Al(NO3)3 + 2H2O + NO↑ (может образовать-

ся N2O, NH4NO3 в зависимости от концентрации HNO3)
2Al + 6H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  Al2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O
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Al + 6HNO3(конц.) t°⎯⎯⎯→  Al(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O
Fe + 4HNO3(разб.) = Fe(NO3)3 + 2H2O + NO↑ (может выделиться 

N2O, N2 и NH4NO3)
2Fe + 6H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  Fe2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O
Fe + 6HNO3(конц.) t°⎯⎯⎯→  Fe(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O
Cr + H2SO4(разб.) = CrSO4 + H2↑
4Cr + 12HCl + 3O2 = 4CrCl3 + 6H2O
Cr + 4HNO3(разб.) = Cr(NO3)3 + NO + 2H2O
Cr + 6HNO3(конц.) t°⎯⎯⎯→  Cr(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O
2Cr + 6H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  Cr2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O

Cu + 2H2SO4(конц.) 
t

 CuSO4 + SO2 + 2H2O
Cu + 4HNO3(конц.) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O
3Cu + 8HNO3(разб.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
– со щелочами взаимодействуют металлы, образующие амфо-

терные оксиды и гидроксиды (цинк, алюминий и др.):
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑ (наряду с солью 

состава Na[Al(OH)4] образуются и комплексные соли состава 
Na[Al(OH)4(H2O)2], Na3[Al(OH)6]);

Zn + 2NaOH + 2H2O → Na2[Zn(OH)4] + Н2.
При взаимодействии щелочных и щелочноземельных металлов 

с кислотами, содержащими анион-окислитель, образуются про-
дукты восстановления азота и серы:

8Na + 10HNO3(конц.) = N2O↑ + 8NaNO3 + 5H2O
8Na + 5H2SO4(конц.) = H2S↑ + 4Na2SO4 + 4H2O
8Na+10HNO3(разб.) =8NaNO3 + NH4NO3 + 3H2O
4Ca+10HNO3(разб.) =4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O
4Ca + 10HNO3(конц.) = 4Ca(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O
4Ca + 5H2SO4(конц.) = 4CaSO4 + H2S↑ + 4H2O

Характерные химические свойства простых 
веществ-неметаллов

Свойства водорода
а) водород — восстановитель:
2Н2 + О2 = 2Н2О; Н2 + S = Н2S;  H2 + Hal2 → 2НHal;

3Н2 + N2 
, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯

t P
 2NH3;  2Н2 + С 

, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯
t P

 СН4;

б) водород — окислитель (образование гидридов щелочных и 
щелочноземельных металлов): 

Н2 + 2Na = 2NaH;  Н2 + Ca = CaH2
в) реакции водорода со сложными веществами:

3H2 + Fe2O3 
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯

t
 2Fe + 3H2O

H2 + CO2 
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯

t
 CO + H2O

2H2 + CO 
, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯

t P
 CH3OH

3H2 + WO3 

t
 W + 3H2O

H2 + CuO → Cu + Н2О
H2 + органические вещества: Н2 + СН3− СОН 

, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯
t

 
СН3 − СН2ОН

Н2 + СН2=СН2 
, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯

t
 

СН3 − СН3

Н2 + СН3−СО−СН3 

, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯
t

СН3−СH(ОН)−СН3

Н2 +  
, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯

t
 С3Н8

3Н2+ С6Н6 
, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯

t
 С6Н12

Н2 + жидкий жир 
, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯

t P
 

твердый жир
3H2 + СН3NO2 

, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯
t P

 
СН3NH2 + 2H2O

Свойства галогенов
Простые вещества галогены обладают сильными окислитель-

ными свойствами. Окислительная способность в ряду F2 — Cl2 — 
Br2 — I2 уменьшается от фтора к йоду.

Восстановительные свойства для галогенов менее характерны, 
чем окислительные. Однако все галогены, за исключением фтора, 
могут быть окислены более сильными окислителями. Восстанови-
тельные свойства возрастают от хлора к йоду:

Cl2 + F2 = 2ClF
I2 + 5Cl2 + 6H2O = 10HCl + 2HIO3
I2 + 10HNO3 = 2HIO3 + 10NO2 + 4H2O
а) взаимодействие хлора с простыми веществами:
2Na + Cl2 =2 NaCl 2Al +3Cl2 = 2AlCl3
2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3 Cu + Cl2 = CuCl2

H2 + Cl2 
свет  2HCl 2S + Cl2 = S2Cl2

2P + 3Cl2 = 2PCl3 (в избытке хлора PCl5)
I2 +3Cl2 = 2ICl3 Si + 2Cl2 = SiCl4
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Al + 6HNO3(конц.) t°⎯⎯⎯→  Al(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O
Fe + 4HNO3(разб.) = Fe(NO3)3 + 2H2O + NO↑ (может выделиться 

N2O, N2 и NH4NO3)
2Fe + 6H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  Fe2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O
Fe + 6HNO3(конц.) t°⎯⎯⎯→  Fe(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O
Cr + H2SO4(разб.) = CrSO4 + H2↑
4Cr + 12HCl + 3O2 = 4CrCl3 + 6H2O
Cr + 4HNO3(разб.) = Cr(NO3)3 + NO + 2H2O
Cr + 6HNO3(конц.) t°⎯⎯⎯→  Cr(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O
2Cr + 6H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  Cr2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O

Cu + 2H2SO4(конц.) 
t

 CuSO4 + SO2 + 2H2O
Cu + 4HNO3(конц.) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O
3Cu + 8HNO3(разб.) = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
– со щелочами взаимодействуют металлы, образующие амфо-

терные оксиды и гидроксиды (цинк, алюминий и др.):
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑ (наряду с солью 

состава Na[Al(OH)4] образуются и комплексные соли состава 
Na[Al(OH)4(H2O)2], Na3[Al(OH)6]);

Zn + 2NaOH + 2H2O → Na2[Zn(OH)4] + Н2.
При взаимодействии щелочных и щелочноземельных металлов 

с кислотами, содержащими анион-окислитель, образуются про-
дукты восстановления азота и серы:

8Na + 10HNO3(конц.) = N2O↑ + 8NaNO3 + 5H2O
8Na + 5H2SO4(конц.) = H2S↑ + 4Na2SO4 + 4H2O
8Na+10HNO3(разб.) =8NaNO3 + NH4NO3 + 3H2O
4Ca+10HNO3(разб.) =4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O
4Ca + 10HNO3(конц.) = 4Ca(NO3)2 + N2O↑ + 5H2O
4Ca + 5H2SO4(конц.) = 4CaSO4 + H2S↑ + 4H2O

Характерные химические свойства простых 
веществ-неметаллов

Свойства водорода
а) водород — восстановитель:
2Н2 + О2 = 2Н2О; Н2 + S = Н2S;  H2 + Hal2 → 2НHal;

3Н2 + N2 
, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯

t P
 2NH3;  2Н2 + С 

, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯
t P

 СН4;

б) водород — окислитель (образование гидридов щелочных и 
щелочноземельных металлов): 

Н2 + 2Na = 2NaH;  Н2 + Ca = CaH2
в) реакции водорода со сложными веществами:

3H2 + Fe2O3 
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯

t
 2Fe + 3H2O

H2 + CO2 
⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯

t
 CO + H2O

2H2 + CO 
, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯

t P
 CH3OH

3H2 + WO3 

t
 W + 3H2O

H2 + CuO → Cu + Н2О
H2 + органические вещества: Н2 + СН3− СОН 

, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯
t

 
СН3 − СН2ОН

Н2 + СН2=СН2 
, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯

t
 

СН3 − СН3

Н2 + СН3−СО−СН3 

, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯
t

СН3−СH(ОН)−СН3

Н2 +  
, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯

t
 С3Н8

3Н2+ С6Н6 
, кат.⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯

t
 С6Н12

Н2 + жидкий жир 
, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯

t P
 

твердый жир
3H2 + СН3NO2 

, , кат.⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯
t P

 
СН3NH2 + 2H2O

Свойства галогенов
Простые вещества галогены обладают сильными окислитель-

ными свойствами. Окислительная способность в ряду F2 — Cl2 — 
Br2 — I2 уменьшается от фтора к йоду.

Восстановительные свойства для галогенов менее характерны, 
чем окислительные. Однако все галогены, за исключением фтора, 
могут быть окислены более сильными окислителями. Восстанови-
тельные свойства возрастают от хлора к йоду:

Cl2 + F2 = 2ClF
I2 + 5Cl2 + 6H2O = 10HCl + 2HIO3
I2 + 10HNO3 = 2HIO3 + 10NO2 + 4H2O
а) взаимодействие хлора с простыми веществами:
2Na + Cl2 =2 NaCl 2Al +3Cl2 = 2AlCl3
2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3 Cu + Cl2 = CuCl2

H2 + Cl2 
свет  2HCl 2S + Cl2 = S2Cl2

2P + 3Cl2 = 2PCl3 (в избытке хлора PCl5)
I2 +3Cl2 = 2ICl3 Si + 2Cl2 = SiCl4
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б) взаимодействие хлора и брома со сложными веществами:
Cl2 + H2O ) HCl + HClO
2Cl2 + KOH на холоде  KCl + KClO + Н2О

3Cl2 + 6KOH 
t

 5KCl + KClO3 + 3Н2О
2Cl2 + 2Ca(OH)2 = CaCl2 + Ca(OCl)2 + 2H2O
Cl2+ PCl3 = PCl5 Cl2+ 2FeCl2 = 2FeCl3
Cl2 + H2S = S + 2HCl 3Cl2 + 8NH3 = N2 + 6NH4Cl
Cl2 + 2KBr = 2KCl + Br2  Cl2 + 2KI = 2KCl + I2
Cl2 + 2HBr = 2HCl + Br2 Cl2 + 2HI = 2HCl + I2

3Br2 + 6KOH 
t°⎯⎯⎯→  5KBr + KBrO3 + 3H2O

Br2 + 2KOH 
холод⎯⎯⎯⎯→  KBr + KBrO + H2O

6Br2 + 6Ba(OH)2 
t°⎯⎯⎯→  5BaBr2 + Ba(BrO3)2 + 6H2O

2Br2 + 2Ba(OH)2 = BaBr2 + Ba(BrO)2 + 2H2O
в) взаимодействие хлора с органическими веществами:
CnH2n+2 + Cl2 

свет⎯⎯⎯→  CnH2n+1Cl + HCl
СН2=СН2 + Cl2 → CH2Cl–CH2Cl
C6H6 + Cl2 

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  C6H5Cl + HCl
C6H6 + 3Cl2 

свет⎯⎯⎯→  C6 Н6Cl6

R-CH2COOH + Cl2 
, 3свет PCl⎯⎯⎯⎯→  RCHClCOOH + HCl

HCOOH + Cl2 → CO2 + 2HCl

Свойства кислорода
Взаимодействие кислорода:
а) с простыми веществами:

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

K + O2 = KO2 ( K
+[O–O]–1) 2Ca + O2 = 2CaO

4Al + 3O2 = 2Al2O3 2Cu + O2 = 2CuO

3Fe + 2O2 = Fe3O4 (FeO⋅Fe2O3)
S + O2 

t
 SO2

4P + 5O2 
t

 2P2O5

C + O2 
t

 CO2

2H2 + O2 
t

 2H2O
N2 + O2 

элект. дуга⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯  2NO – Q

б) со сложными веществами:

2H2S + 3O2 
t

 2SO2↑ + 2H2O 4NH3 + 3O2 
t

 2N2↑ + 6H2O

4NH3 + 5O2 
t

 4NO↑ + 6H2O(кат.) PH3 + 2O2 
t

 H3PO4 

SiH4 + 2O2 
t

 SiO2 + 2H2O 4FeS2 + 11O2 
t

 2Fe2O3 + 8SO2↑

4FeO + O2 
t

 2Fe2O3
4Cr(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Cr(OH)3

2SO2 + O2 2 5, V Ot  2SO3
2NO + O2 = 2NO2

2СO + O2 
t

 2CO2

в) с органическими веществами (полное и неполное каталити-
ческое окисление):

CH4 
[O]⎯⎯⎯→  СН3ОН [O]⎯⎯⎯→  СНОН [O]⎯⎯⎯→  

→ НСООН [O]⎯⎯⎯→  СО2

Свойства серы
а) сера — окислитель:
S + металлы (Na, Mg, Al, Fe, Cr, Hg) (получение сульфидов)
2Na + S = Na2S Hg + S = HgS
Fe + S t  FeS Fe + 2S(изб.) t  FeS2
2Al + 3S t  Al2S3 Mg + S = MgS
Cr + S = CrS
S + неметаллы (C, P, H2):
H2 + S t  H2S  C + 2S t  CS2  2P + 3S t  P2S3
б) сера — восстановитель:
S + O2 → SO2 S + Cl2 → SCl2  S + 3F2 → SF6
в) взаимодействие серы со сложными веществами:
3S + 6KOH t°⎯⎯⎯→  K2SO3 + 2K2S + 3H2O
S + 6HNO3(конц.) = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O
S + 2HNO3(разб.) = H2SO4 + 2NO
S + 2H2SO4(конц.) = 3SO2 ↑ + 2H2O
3S + 2KClO3= 2KCl + 3SO2
S + 2HI = I2 + H2S 

S + K2Cr2O7 
сплавление  Cr2O3 + K2SO4 
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б) взаимодействие хлора и брома со сложными веществами:
Cl2 + H2O ) HCl + HClO
2Cl2 + KOH на холоде  KCl + KClO + Н2О

3Cl2 + 6KOH 
t

 5KCl + KClO3 + 3Н2О
2Cl2 + 2Ca(OH)2 = CaCl2 + Ca(OCl)2 + 2H2O
Cl2+ PCl3 = PCl5 Cl2+ 2FeCl2 = 2FeCl3
Cl2 + H2S = S + 2HCl 3Cl2 + 8NH3 = N2 + 6NH4Cl
Cl2 + 2KBr = 2KCl + Br2  Cl2 + 2KI = 2KCl + I2
Cl2 + 2HBr = 2HCl + Br2 Cl2 + 2HI = 2HCl + I2

3Br2 + 6KOH 
t°⎯⎯⎯→  5KBr + KBrO3 + 3H2O

Br2 + 2KOH 
холод⎯⎯⎯⎯→  KBr + KBrO + H2O

6Br2 + 6Ba(OH)2 
t°⎯⎯⎯→  5BaBr2 + Ba(BrO3)2 + 6H2O

2Br2 + 2Ba(OH)2 = BaBr2 + Ba(BrO)2 + 2H2O
в) взаимодействие хлора с органическими веществами:
CnH2n+2 + Cl2 

свет⎯⎯⎯→  CnH2n+1Cl + HCl
СН2=СН2 + Cl2 → CH2Cl–CH2Cl
C6H6 + Cl2 

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  C6H5Cl + HCl
C6H6 + 3Cl2 

свет⎯⎯⎯→  C6 Н6Cl6

R-CH2COOH + Cl2 
, 3свет PCl⎯⎯⎯⎯→  RCHClCOOH + HCl

HCOOH + Cl2 → CO2 + 2HCl

Свойства кислорода
Взаимодействие кислорода:
а) с простыми веществами:

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

K + O2 = KO2 ( K
+[O–O]–1) 2Ca + O2 = 2CaO

4Al + 3O2 = 2Al2O3 2Cu + O2 = 2CuO

3Fe + 2O2 = Fe3O4 (FeO⋅Fe2O3)
S + O2 

t
 SO2

4P + 5O2 
t

 2P2O5

C + O2 
t

 CO2

2H2 + O2 
t

 2H2O
N2 + O2 

элект. дуга⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯  2NO – Q

б) со сложными веществами:

2H2S + 3O2 
t

 2SO2↑ + 2H2O 4NH3 + 3O2 
t

 2N2↑ + 6H2O

4NH3 + 5O2 
t

 4NO↑ + 6H2O(кат.) PH3 + 2O2 
t

 H3PO4 

SiH4 + 2O2 
t

 SiO2 + 2H2O 4FeS2 + 11O2 
t

 2Fe2O3 + 8SO2↑

4FeO + O2 
t

 2Fe2O3
4Cr(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Cr(OH)3

2SO2 + O2 2 5, V Ot  2SO3
2NO + O2 = 2NO2

2СO + O2 
t

 2CO2

в) с органическими веществами (полное и неполное каталити-
ческое окисление):

CH4 
[O]⎯⎯⎯→  СН3ОН [O]⎯⎯⎯→  СНОН [O]⎯⎯⎯→  

→ НСООН [O]⎯⎯⎯→  СО2

Свойства серы
а) сера — окислитель:
S + металлы (Na, Mg, Al, Fe, Cr, Hg) (получение сульфидов)
2Na + S = Na2S Hg + S = HgS
Fe + S t  FeS Fe + 2S(изб.) t  FeS2
2Al + 3S t  Al2S3 Mg + S = MgS
Cr + S = CrS
S + неметаллы (C, P, H2):
H2 + S t  H2S  C + 2S t  CS2  2P + 3S t  P2S3
б) сера — восстановитель:
S + O2 → SO2 S + Cl2 → SCl2  S + 3F2 → SF6
в) взаимодействие серы со сложными веществами:
3S + 6KOH t°⎯⎯⎯→  K2SO3 + 2K2S + 3H2O
S + 6HNO3(конц.) = H2SO4 + 6NO2 + 2H2O
S + 2HNO3(разб.) = H2SO4 + 2NO
S + 2H2SO4(конц.) = 3SO2 ↑ + 2H2O
3S + 2KClO3= 2KCl + 3SO2
S + 2HI = I2 + H2S 

S + K2Cr2O7 
сплавление  Cr2O3 + K2SO4 
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S + Na2SO3 
кипячение  Na2S2O3 (тиосульфат натрия, применяется 

в фотографии, медицине, текстильной промышленности)

Свойства азота
Взаимодействие с кислородом, водородом, легкими металлами.

N2 + O2 
элект. дуга⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯  2NO; N2 + 3H2 

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  2NH3;
N2 + 6Li = 2Li3N; N2 + 3Mg t  Mg3N2;  N2 + 3Ca t  Ca3N2.

Свойства фосфора
Взаимодействие с металлами (Са, Na, Mg), кислородом, серой, 

галогенами, разбавленной и концентрированной азотной кислотой, 
концентрированной серной кислотой, бертолетовой солью:

2P + 3Mg t  Mg3P2 P + 3Na t  Na3P
2P + 3Са t  Са3P2 4P + 5O2 = 2P2O5
4P + 3O2 = 2P2O3 2P + 5S = 2P2S5
2P + 3S = 2P2S3 2P + 5Cl2 = 2PCl5
2P + 3Cl2 = 2PCl3 2P + 3I2 = PI3
3Р + 5HNO3(разб.) + 2H2O = 3Н3РО4 + 5NO ↑
Р + 5HNO3(конц.) = Н3РО4 + 5NO2 + Н2O
2Р + 5H2SO4(конц.) = 2Н3РО4 + 5SO2 + 2H2O
6Р +5KClO3 → 3P2O5 + 5KCl
2P4 + 10NO2 = 5N2 + 4P2O5
P4 + 3KOH + 3H2O = PH3 + 3KH2PO4

Свойства углерода
Взаимодействие с кислородом, хлором, серой, водородом, ме-

таллами, парами воды, оксидами углерода (IV), меди (II), кальция, 
железа (III), алюминия, концентрированными серной и азотной 
кислотами, сульфатами, нитратами:

2С + О2(нед) → 2СО С + О2 → CO2
C + 2S = CS2 С + 2Cl2 = CCl4

С + 2F2 
t°⎯⎯⎯→  CF4  C + Si t°⎯⎯⎯→  SiC

2C + N2 
t°⎯⎯⎯→  (CN)2 (дициан)

С + 2Н2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  СН4

2C + Ca t  CaC2
3C + 4Al t  Al4C3

C + H2O(г) t°⎯⎯⎯→  СО + Н2

C + CO2 
t°⎯⎯⎯→  2CO

3С + СаО t°⎯⎯⎯→  СаС2 + СО ↑
C + CuO t°⎯⎯⎯→  Cu + CO
3С + Fe2O3 → 2Fe + 3CO
9C + 2Al2O3 → Al4C3 + 6CO
C + 4HNO3(конц.) → CO2 + 4NO2 + 2H2O
C + 2H2SO4(конц.) → CO2 + 2SO2 + 2H2O

Свойства кремния
Взаимодействие с кислородом, углеродом, серой, галогенами, 

активными металлами, оксидом магния, раствором щелочи:
Si + O2 

t°⎯⎯⎯→  SiO2 Si + Hal2 → галогениды Si (IV)
Si + C t°⎯⎯⎯→  SiC Si + 2S t  SiS2

Si +2N2  
t°⎯⎯⎯→  Si3N4

Si + металлы t°⎯⎯⎯→  силициды (например, 2Ca + Si t  Ca2Si)
Si + 2MgO → 2Mg + SiO2
Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2
Si + 4НF(г) = SiF4 + 2Н2↑

Характерные химические свойства оксидов 
(основных,  амфотерных,  кислотных)

Свойства оксидов: реакции с водой, кислотных оксидов с ос-
нованиями, основных — с кислотами, амфотерных — с кислотами 
и основаниями (в растворе и расплаве); кислотных и основных ок-
сидов между собой, амфотерных оксидов с кислотными и основ-
ными оксидами.

Основные оксиды:
Na2O + H2O = 2NaOH  Na2O + H2SO4 = Na2SO4 + H2O
CaO + H2O = Ca(OH)2  CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O
Na2O + CO2 = Na2CO3  CaO + CO2 = CaCO3
FeO + 2HCl = FeCl2 + H2O  CrO + 2H2SO4 = CrSO4 + H2O

Кислотные оксиды:
SO2 + H2O ) H2SO3  SO2 + BaO = BaSO3
SO2 + NaOH = NaHSO3  SO2 + 2NaOH = Na2SO3 + H2O
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S + Na2SO3 
кипячение  Na2S2O3 (тиосульфат натрия, применяется 

в фотографии, медицине, текстильной промышленности)

Свойства азота
Взаимодействие с кислородом, водородом, легкими металлами.

N2 + O2 
элект. дуга⎯⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯⎯  2NO; N2 + 3H2 

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  2NH3;
N2 + 6Li = 2Li3N; N2 + 3Mg t  Mg3N2;  N2 + 3Ca t  Ca3N2.

Свойства фосфора
Взаимодействие с металлами (Са, Na, Mg), кислородом, серой, 

галогенами, разбавленной и концентрированной азотной кислотой, 
концентрированной серной кислотой, бертолетовой солью:

2P + 3Mg t  Mg3P2 P + 3Na t  Na3P
2P + 3Са t  Са3P2 4P + 5O2 = 2P2O5
4P + 3O2 = 2P2O3 2P + 5S = 2P2S5
2P + 3S = 2P2S3 2P + 5Cl2 = 2PCl5
2P + 3Cl2 = 2PCl3 2P + 3I2 = PI3
3Р + 5HNO3(разб.) + 2H2O = 3Н3РО4 + 5NO ↑
Р + 5HNO3(конц.) = Н3РО4 + 5NO2 + Н2O
2Р + 5H2SO4(конц.) = 2Н3РО4 + 5SO2 + 2H2O
6Р +5KClO3 → 3P2O5 + 5KCl
2P4 + 10NO2 = 5N2 + 4P2O5
P4 + 3KOH + 3H2O = PH3 + 3KH2PO4

Свойства углерода
Взаимодействие с кислородом, хлором, серой, водородом, ме-

таллами, парами воды, оксидами углерода (IV), меди (II), кальция, 
железа (III), алюминия, концентрированными серной и азотной 
кислотами, сульфатами, нитратами:

2С + О2(нед) → 2СО С + О2 → CO2
C + 2S = CS2 С + 2Cl2 = CCl4

С + 2F2 
t°⎯⎯⎯→  CF4  C + Si t°⎯⎯⎯→  SiC

2C + N2 
t°⎯⎯⎯→  (CN)2 (дициан)

С + 2Н2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  СН4

2C + Ca t  CaC2
3C + 4Al t  Al4C3

C + H2O(г) t°⎯⎯⎯→  СО + Н2

C + CO2 
t°⎯⎯⎯→  2CO

3С + СаО t°⎯⎯⎯→  СаС2 + СО ↑
C + CuO t°⎯⎯⎯→  Cu + CO
3С + Fe2O3 → 2Fe + 3CO
9C + 2Al2O3 → Al4C3 + 6CO
C + 4HNO3(конц.) → CO2 + 4NO2 + 2H2O
C + 2H2SO4(конц.) → CO2 + 2SO2 + 2H2O

Свойства кремния
Взаимодействие с кислородом, углеродом, серой, галогенами, 

активными металлами, оксидом магния, раствором щелочи:
Si + O2 

t°⎯⎯⎯→  SiO2 Si + Hal2 → галогениды Si (IV)
Si + C t°⎯⎯⎯→  SiC Si + 2S t  SiS2

Si +2N2  
t°⎯⎯⎯→  Si3N4

Si + металлы t°⎯⎯⎯→  силициды (например, 2Ca + Si t  Ca2Si)
Si + 2MgO → 2Mg + SiO2
Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2
Si + 4НF(г) = SiF4 + 2Н2↑

Характерные химические свойства оксидов 
(основных,  амфотерных,  кислотных)

Свойства оксидов: реакции с водой, кислотных оксидов с ос-
нованиями, основных — с кислотами, амфотерных — с кислотами 
и основаниями (в растворе и расплаве); кислотных и основных ок-
сидов между собой, амфотерных оксидов с кислотными и основ-
ными оксидами.

Основные оксиды:
Na2O + H2O = 2NaOH  Na2O + H2SO4 = Na2SO4 + H2O
CaO + H2O = Ca(OH)2  CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O
Na2O + CO2 = Na2CO3  CaO + CO2 = CaCO3
FeO + 2HCl = FeCl2 + H2O  CrO + 2H2SO4 = CrSO4 + H2O

Кислотные оксиды:
SO2 + H2O ) H2SO3  SO2 + BaO = BaSO3
SO2 + NaOH = NaHSO3  SO2 + 2NaOH = Na2SO3 + H2O
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SO3 + H2O = H2SO4  SO3 + MgO = MgSO4
SO3 + NaOH = NaHSO4  SO3 + 2NaOH = Na2SO4 + H2O
N2O3 + H2O = 2HNO2
N2O5 + H2O = 2HNO3
P2O3 + 3H2O = 2Н3РО3
P2O3 + 4NaOH → 2Na2HPO3 + H2O
P2O5 + 3CaO t°⎯⎯⎯→  Ca3(PO4)2
P2O5 + H2O → 2НРО3
P2O5 + 6NaOH → 2Na3PO4 + 3H2O
CO2 + H2O ⇔ H2CO3 ⇔ H+ + HCO–

3
CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O
CO2 + NaOH = NaНCO3
CO2 + MgO (CaO) = MgCO3

SiO2 + CaO t°⎯⎯⎯→  CaSiO3

SiO2 + Na2O t°⎯⎯⎯→  Na2SiO3

SiO2 + 2NaOH t°⎯⎯⎯→  Na2SiO3 + H2O
CrO3 + H2O(изб.) = H2CrO4
2CrO3 + H2O(нед.) = H2Cr2O7
CrO3 + 2КОH = К2CrO4 + Н2О

Амфотерные оксиды:
Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O
Al2O3 + 2NaOH сплавление⎯⎯⎯⎯→  2NaAlO2 + H2O
Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4] 
или (Na3[Al(OH)6], Na[Al(OH)4(H2O)2])
При сплавлении Al2O3 легко взаимодействует с основными ок-

сидами, щелочами: 
Al2O3 + CaO = Ca(AlO2)2
Al2O3 + 2NaOH = 2NaAlO2 + H2O
Fe2O3 обладает слабыми амфотерными свойствами:
Fe2O3 + 6HCl = 2FeCl3 + 3H2O
Fe2O3 + 2NaOH o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  2NaFeO2 + H2O
Cr2O3 — амфотерный оксид:
Cr2O3 + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2O
Cr2O3 + 2KOH o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  2KCrO2 + H2O
Cr2O3 + Na2CO3 

o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  2 NaCrO2 + CO2

ZnО + 2NaOH + H2O → Na2[Zn(OH)4]
ZnО + 2HCl → ZnCl2 + H2O
ZnО + 2NaOH o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  Na2ZnO2 + H2O
CuO проявляет слабые амфотерные свойства:
CuO + H2SO4(разб) = CuSO4 + H2O
СuO + 2KOH , сплавлениеt

⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→
°  K2CuO2 + H2O

Особые свойства оксидов

2NO2 + Н2О на холоде⎯⎯⎯⎯⎯→  HNO3 + HNO2

3NO2 + Н2О t°⎯⎯⎯→  2HNO3 + NO 
4NO2 + 2Н2О + O2 = 4HNO3
2NO2 + 2КОН = КNO3 + КNO2 + Н2О
4NO2 + 4NaОН + O2 → 4NaNO3 + 2Н2О
Оксид серы (IV) обладает окислительно-восстановительной 

двойственностью:
SO2 + HNO3 = 2NO2↑ + H2SO4
SO2 + I2 + 2H2O = 2HI + H2SO4 (аналогично с Cl2 и Br2)
5SO2 + 2KMnO4 + 2H2O = 2MnSO4 + 2H2SO4 + K2SO4
SO2 + 2H2S = 3S↓ + 2H2O

SO2 + 2CO 
, кат.t

 S + 2CO2
SO2 + NO2 = SO3 + NO
2SO3 + 2KI = I2 + SO2 + K2SO4
N2O5 + H2S = 2NO2 + S + H2O
2N2O5 + 2KI = I2 + 2NO2 +2KNO3
2N2O5 = 4NO2 + O2.
P2O3 + O2 = P2O5

P2O5 + 5C 
t°⎯⎯⎯→  2P + 5CO

P2O5 + 2HNO3 → 2HPO3 + N2O5
P2O5 + 2HClO4 → Cl2O7 + 2HPO3

SiO2 + 2Mg 
t°⎯⎯⎯→  Si + 2MgO

2CO2 + 2Na2O2 = 2Na2CO3 + O2↑
CO2  + Na[Al(OH)4] → Al(OH)3 + NaHCO3

CO2 + 2Mg 
t°⎯⎯⎯→  2MgO + C

CuO + 4NH3 + H2O = [Cu(NH3)4](OH)2
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SO3 + H2O = H2SO4  SO3 + MgO = MgSO4
SO3 + NaOH = NaHSO4  SO3 + 2NaOH = Na2SO4 + H2O
N2O3 + H2O = 2HNO2
N2O5 + H2O = 2HNO3
P2O3 + 3H2O = 2Н3РО3
P2O3 + 4NaOH → 2Na2HPO3 + H2O
P2O5 + 3CaO t°⎯⎯⎯→  Ca3(PO4)2
P2O5 + H2O → 2НРО3
P2O5 + 6NaOH → 2Na3PO4 + 3H2O
CO2 + H2O ⇔ H2CO3 ⇔ H+ + HCO–

3
CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O
CO2 + NaOH = NaНCO3
CO2 + MgO (CaO) = MgCO3

SiO2 + CaO t°⎯⎯⎯→  CaSiO3

SiO2 + Na2O t°⎯⎯⎯→  Na2SiO3

SiO2 + 2NaOH t°⎯⎯⎯→  Na2SiO3 + H2O
CrO3 + H2O(изб.) = H2CrO4
2CrO3 + H2O(нед.) = H2Cr2O7
CrO3 + 2КОH = К2CrO4 + Н2О

Амфотерные оксиды:
Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O
Al2O3 + 2NaOH сплавление⎯⎯⎯⎯→  2NaAlO2 + H2O
Al2O3 + 2NaOH + 3H2O = 2Na[Al(OH)4] 
или (Na3[Al(OH)6], Na[Al(OH)4(H2O)2])
При сплавлении Al2O3 легко взаимодействует с основными ок-

сидами, щелочами: 
Al2O3 + CaO = Ca(AlO2)2
Al2O3 + 2NaOH = 2NaAlO2 + H2O
Fe2O3 обладает слабыми амфотерными свойствами:
Fe2O3 + 6HCl = 2FeCl3 + 3H2O
Fe2O3 + 2NaOH o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  2NaFeO2 + H2O
Cr2O3 — амфотерный оксид:
Cr2O3 + 6HCl = 2CrCl3 + 3H2O
Cr2O3 + 2KOH o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  2KCrO2 + H2O
Cr2O3 + Na2CO3 

o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  2 NaCrO2 + CO2

ZnО + 2NaOH + H2O → Na2[Zn(OH)4]
ZnО + 2HCl → ZnCl2 + H2O
ZnО + 2NaOH o, сплавление⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→t  Na2ZnO2 + H2O
CuO проявляет слабые амфотерные свойства:
CuO + H2SO4(разб) = CuSO4 + H2O
СuO + 2KOH , сплавлениеt

⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→
°  K2CuO2 + H2O

Особые свойства оксидов

2NO2 + Н2О на холоде⎯⎯⎯⎯⎯→  HNO3 + HNO2

3NO2 + Н2О t°⎯⎯⎯→  2HNO3 + NO 
4NO2 + 2Н2О + O2 = 4HNO3
2NO2 + 2КОН = КNO3 + КNO2 + Н2О
4NO2 + 4NaОН + O2 → 4NaNO3 + 2Н2О
Оксид серы (IV) обладает окислительно-восстановительной 

двойственностью:
SO2 + HNO3 = 2NO2↑ + H2SO4
SO2 + I2 + 2H2O = 2HI + H2SO4 (аналогично с Cl2 и Br2)
5SO2 + 2KMnO4 + 2H2O = 2MnSO4 + 2H2SO4 + K2SO4
SO2 + 2H2S = 3S↓ + 2H2O

SO2 + 2CO 
, кат.t

 S + 2CO2
SO2 + NO2 = SO3 + NO
2SO3 + 2KI = I2 + SO2 + K2SO4
N2O5 + H2S = 2NO2 + S + H2O
2N2O5 + 2KI = I2 + 2NO2 +2KNO3
2N2O5 = 4NO2 + O2.
P2O3 + O2 = P2O5

P2O5 + 5C 
t°⎯⎯⎯→  2P + 5CO

P2O5 + 2HNO3 → 2HPO3 + N2O5
P2O5 + 2HClO4 → Cl2O7 + 2HPO3

SiO2 + 2Mg 
t°⎯⎯⎯→  Si + 2MgO

2CO2 + 2Na2O2 = 2Na2CO3 + O2↑
CO2  + Na[Al(OH)4] → Al(OH)3 + NaHCO3

CO2 + 2Mg 
t°⎯⎯⎯→  2MgO + C

CuO + 4NH3 + H2O = [Cu(NH3)4](OH)2
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Характерные химические свойства оснований 
и амфотерных гидроксидов

Гидроксиды металлов IA-группы (щелочи) — основные, тер-
мически устойчивые (кроме LiOH), в водных растворах диссоци-
ируют полностью, являются сильными электролитами. Щелочи 
взаимодействуют с амфотерными оксидами, солями, неметаллами 
(кремний, хлор, фосфор, сера) и металлами (цинк и алюминий) 
(см. выше).

NaOH + HCl = NaCl + H2O
NaOH + SO2 = NaHSO3
2КОН+2NO2 = КNO3 + КNO2 + Н2О
Гидроксиды элементов IIA-группы (Э(OH)2) — основные, 

(Be(OH)2 — амфотерный), термически неустойчивы. В водных 
растворах гидроксиды Ca(OH)2, Sr(OH)2 и Ba(OH)2 — сильные 
электролиты.

Са(ОН)2 + 2HCl = СаCl2 + 2H2O
Са(ОН)2 + СО2 = CaCO3↓ + H2O
Са(ОН)2 

t°⎯⎯⎯→  CaO + H2O
Ва(ОН)2 + К2SO4 = ВаSO4↓ + 2КОН
Ва(ОН)2 + CuCl2=Cu(OH)2↓ + BaCl2
К амфотерным гидроксидам кроме Be(OH)2 относятся, напри-

мер, Al(OH)3, Zn(OH)2, Cr(OH)3, Pb(OH)2, Sn(OH)2. Амфотерные 
гидроксиды образуют соли при взаимодействии с кислотами и со 
щелочами, а также при взаимодействии с кислотными и основ-
ными оксидами. Все амфотерные гидроксиды не растворяются в 
воде.

Zn(OH)2↓ + SO3 = ZnSO4 + H2O
Zn(OH)2↓ + 2HCl → ZnCl2 + 2H2O
Zn(OH)2 + CaO расплав⎯⎯⎯⎯→  CaZnO2 + H2O
Zn(OH)2 + 2NaOH расплав⎯⎯⎯⎯→  Na2ZnO2 + 2H2O
Zn(OH)2 + 2NaOH(р-р) → Na2[Zn(OH)4]
Al3+ + 3OH– ) Al(OH)3 ≡ Al(OH)3 + H2O ) [Al(OH)4]

– + H+

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O
Al(OH)3 + NaOH сплавление⎯⎯⎯⎯⎯→  NaAlO2 + 2H2O
Al(OH)3 + NaOH(р-р) → Na[Al(OH)4]
или Na3[Al(OH)6], Na[Al(OH)4(H2O)2]

2Cr(OH)3 + 3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 6H2O
Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]
Cr(OH)3 + NaOH = Na[Cr(OH)4]
Cu(OH)2 — слабо амфотерный гидроксид с преобладанием ос-

новных свойств, в воде нерастворим:
Cu(OH)2 + 2HCl = CuCl2 + 2H2O
Cu(OH)2 + 2NaOH(конц.) = Na2[Cu(OH)4]
Cu(OH)2 + 4NH3(водн.) = [Cu(NH3)4](OH)2

Характерные химические свойства кислот

Общие свойства кислот: диссоциация, реакции с металлами, 
основными и амфотерными оксидами, основаниями и амфотерными 
гидроксидами, солями, рассмотрим на примере соляной кислоты:

Fe + 2HCl = FeCl2 + H2↑ NH3 + HCl = NH4Cl
BaO + 2HCl = BaCl2 + H2O Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O
KOH + HCl = KCl + H2O Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O
MgCO3 + 2HCl = MgCl2 + CO2↑ + H2O
AgNO3 + HCl = AgCl↓ + HNO3

Особые свойства кислот. Соляная кислота:
3HCl(конц) + HNO3(конц) = NOCl + Cl2 + H2O
Сернистая кислота H2SO3 — кислота двухосновная, образуется 

при растворении сернистого газа в воде, существует только в вод-
ном растворе, где устанавливается равновесие:

SO2 + H2O ) SO2 ⋅ H2O ) H2SO3
кислота средней силы, диссоциирует ступенчато:

H2SO3 ) H+ + HSO–
3 (K1= 2·10–2)

HSO–
3

 ) H+ + SO3
2– (K2 = 6·10–8).

H2SO3 обладает ОВ-двойственностью:
H2SO3 + Br2 + H2O = 2HBr + H2SO4 (аналогично с Cl2 и I2)
5H2SO3+ 2KMnO4 = 2MnSO4 + 2H2SO4 + K2SO4 + 3H2O
Н2SO3 + 2H2S = 3S↓ + 3H2O
Сернистая кислота образует два ряда солей: средние — сульфи-

ты и кислые — гидросульфиты.
Свойства серной кислоты зависят от ее концентрации: раз-

бавленная H2SO4 — сильный электролит, реагирует с основными 
оксидами, основаниями, амфотерными оксидами и гидроксидами, 
солями, металлами, стоящими в ряду напряжений до водорода, ам-
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Характерные химические свойства оснований 
и амфотерных гидроксидов

Гидроксиды металлов IA-группы (щелочи) — основные, тер-
мически устойчивые (кроме LiOH), в водных растворах диссоци-
ируют полностью, являются сильными электролитами. Щелочи 
взаимодействуют с амфотерными оксидами, солями, неметаллами 
(кремний, хлор, фосфор, сера) и металлами (цинк и алюминий) 
(см. выше).

NaOH + HCl = NaCl + H2O
NaOH + SO2 = NaHSO3
2КОН+2NO2 = КNO3 + КNO2 + Н2О
Гидроксиды элементов IIA-группы (Э(OH)2) — основные, 

(Be(OH)2 — амфотерный), термически неустойчивы. В водных 
растворах гидроксиды Ca(OH)2, Sr(OH)2 и Ba(OH)2 — сильные 
электролиты.

Са(ОН)2 + 2HCl = СаCl2 + 2H2O
Са(ОН)2 + СО2 = CaCO3↓ + H2O
Са(ОН)2 

t°⎯⎯⎯→  CaO + H2O
Ва(ОН)2 + К2SO4 = ВаSO4↓ + 2КОН
Ва(ОН)2 + CuCl2=Cu(OH)2↓ + BaCl2
К амфотерным гидроксидам кроме Be(OH)2 относятся, напри-

мер, Al(OH)3, Zn(OH)2, Cr(OH)3, Pb(OH)2, Sn(OH)2. Амфотерные 
гидроксиды образуют соли при взаимодействии с кислотами и со 
щелочами, а также при взаимодействии с кислотными и основ-
ными оксидами. Все амфотерные гидроксиды не растворяются в 
воде.

Zn(OH)2↓ + SO3 = ZnSO4 + H2O
Zn(OH)2↓ + 2HCl → ZnCl2 + 2H2O
Zn(OH)2 + CaO расплав⎯⎯⎯⎯→  CaZnO2 + H2O
Zn(OH)2 + 2NaOH расплав⎯⎯⎯⎯→  Na2ZnO2 + 2H2O
Zn(OH)2 + 2NaOH(р-р) → Na2[Zn(OH)4]
Al3+ + 3OH– ) Al(OH)3 ≡ Al(OH)3 + H2O ) [Al(OH)4]

– + H+

Al(OH)3 + 3HCl = AlCl3 + 3H2O
Al(OH)3 + NaOH сплавление⎯⎯⎯⎯⎯→  NaAlO2 + 2H2O
Al(OH)3 + NaOH(р-р) → Na[Al(OH)4]
или Na3[Al(OH)6], Na[Al(OH)4(H2O)2]

2Cr(OH)3 + 3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 6H2O
Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6]
Cr(OH)3 + NaOH = Na[Cr(OH)4]
Cu(OH)2 — слабо амфотерный гидроксид с преобладанием ос-

новных свойств, в воде нерастворим:
Cu(OH)2 + 2HCl = CuCl2 + 2H2O
Cu(OH)2 + 2NaOH(конц.) = Na2[Cu(OH)4]
Cu(OH)2 + 4NH3(водн.) = [Cu(NH3)4](OH)2

Характерные химические свойства кислот

Общие свойства кислот: диссоциация, реакции с металлами, 
основными и амфотерными оксидами, основаниями и амфотерными 
гидроксидами, солями, рассмотрим на примере соляной кислоты:

Fe + 2HCl = FeCl2 + H2↑ NH3 + HCl = NH4Cl
BaO + 2HCl = BaCl2 + H2O Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O
KOH + HCl = KCl + H2O Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O
MgCO3 + 2HCl = MgCl2 + CO2↑ + H2O
AgNO3 + HCl = AgCl↓ + HNO3

Особые свойства кислот. Соляная кислота:
3HCl(конц) + HNO3(конц) = NOCl + Cl2 + H2O
Сернистая кислота H2SO3 — кислота двухосновная, образуется 

при растворении сернистого газа в воде, существует только в вод-
ном растворе, где устанавливается равновесие:

SO2 + H2O ) SO2 ⋅ H2O ) H2SO3
кислота средней силы, диссоциирует ступенчато:

H2SO3 ) H+ + HSO–
3 (K1= 2·10–2)

HSO–
3

 ) H+ + SO3
2– (K2 = 6·10–8).

H2SO3 обладает ОВ-двойственностью:
H2SO3 + Br2 + H2O = 2HBr + H2SO4 (аналогично с Cl2 и I2)
5H2SO3+ 2KMnO4 = 2MnSO4 + 2H2SO4 + K2SO4 + 3H2O
Н2SO3 + 2H2S = 3S↓ + 3H2O
Сернистая кислота образует два ряда солей: средние — сульфи-

ты и кислые — гидросульфиты.
Свойства серной кислоты зависят от ее концентрации: раз-

бавленная H2SO4 — сильный электролит, реагирует с основными 
оксидами, основаниями, амфотерными оксидами и гидроксидами, 
солями, металлами, стоящими в ряду напряжений до водорода, ам-
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миаком; концентрированная H2SO4 — сильный окислитель, в за-
висимости от силы восстановителя в ОВР восстанавливается до 
разных продуктов:

H2SO4(к) + активные восстановители (Na, Al, Mg, I– …) → H2S, S;
H2SO4(к) + восстановители средней силы (Zn, Ni …) → SO2, S, 

H2S;
H2SO4(к) + слабые восстановители (Cu, С, S, Br–, Hg …) → SO2.
При нагревании H2SO4(к) взаимодействует с Fe, Cr, Al (см. свой-

ства металлов).
H2SO4(конц) + K2Cr2O7 = 2KHSO4 + 2CrO3↓ + H2O
2H2SO4(конц) + 2KMnO4 =2KHSO4 +Mn2O7 + H2O
Азотная кислота — сильный электролит, реагирует с оксида-

ми металлов, основаниями, солями более слабых кислот, на свету 
разлагается:

4HNO3 
свет  4NO2↑ + O2↑ + 2H2O

HNO3 — сильный окислитель, в зависимости от концентра-
ции, а также от силы восстановителя в ОВР восстанавливается до 
разных продуктов (см. выше).

Ортофосфорная кислота — электролит средней силы, диссо-
циирует ступенчато, окислительной способностью обладает толь-
ко за счет Н+, при взаимодействии с аммиаком средние соли не об-
разуются:

NH3 + H3PO4 = NH4H2PO4 2NH3 + H3PO4 = (NH4)2 HPO4
Угольная кислота — слабый электролит, существует только в 

водных растворах, диссоциирует ступенчато, при слабом нагрева-
нии распадается на углекислый газ и воду:

CO2 + H2O ⇔ H2CO3 ⇔ H+ + HCO–
3.

Кремниевая кислота слабее угольной, практически нераствори-
ма в воде. При нагревании: H2SiO3 

t  SiO2 + H2O.

Характерные химические свойства солей

Для солей характерны реакции с металлами, кислотами, щело-
чами, разложения, гидролиз, а также между солями. Например:

CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu
3AgNO3 + H3PO4 =Ag3PO4↓ + 3HNO3
Na2CO3(раствор) + Ca(OH)2 ) 2NaOH + CaCO3

4Fe(NO3)3 
t°⎯⎯⎯→  2Fe2O3 + 12NO2↑ + 3О2↑

2NaHCO3 
t°⎯⎯⎯→  Na2CO3 + Н2О + CO2

Na3PO4 + H2O ) Na2HPO4 + NaOH
CaCl2+Na2CO3 = CaCO3↓+2NaCl
Na[Al(OH)4] + 4HNO3(изб.) → КNO3 + Al(NО3)3 + 4H2O
Na[Al(OH)4] + CO2 → Al(OH)3 + NaHCO3
Na2[Zn(OH)4] ) 2Na+ + [Zn(OH)4]

2–

Na3[Cr(OH)6] + SO2 = Cr(OH)3 ↓+ 3NaHSO3
Na3[Cr(OH)6] + FeCl3 = Cr(OH)3 ↓ + Fe(OH)3 ↓ + 3NaCl
K3[Cr(OH)6] + H2S = Cr(OH)3 ↓ + 3KHS + 3H2O
2Na3[Cr(OH)6] + 3H2O2 = 2Na2CrO4 + 2NaOH + 8H2O
K3[Al(OH)6] + AlCl3 = 2Al(OH)3↓ + 3KCl
K[Al(OH)4] + Cl2 = 2Al(OH)3↓ + KCl + KClO + H2O
K[Al(OH)4] + FeCl3 = 2Al(OH)3↓ + Fe(OH)3↓ + 3KCl
Na3[Cr(OH)6] + SO2 = Cr(OH)3 ↓+ 3NaHSO3
Na3[Cr(OH)6] + FeCl3 = Cr(OH)3 ↓ + Fe(OH)3 ↓ + 3NaCl
K3[Cr(OH)6] + H2S = Cr(OH)3 ↓ + 3KHS + 3H2O
2Na3[Cr(OH)6] +3H2O2 = 2Na2CrO4 + 2NaOH + 8H2O
K3[Al(OH)6] + AlCl3 = 2Al(OH)3↓ + 3KCl
K[Al(OH)4] + Cl2 = 2Al(OH)3↓ + KCl + KClO + H2O
K[Al(OH)4] + FeCl3 = 2Al(OH)3↓ + Fe(OH)3 ↓ + 3KCl

Особые свойства солей. Галогениды KF, KCl, KBr, KI — вос-
становители, восстановительная активность увеличивается в дан-
ном ряду слева направо.

Окислительные свойства KClO3 в расплаве:
2KClO3 + 3S = 2KCl + 3SO2
5KClO3 + 6P = 5KCl + 3P2O5

2KClO3 
, 2MnOt°⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  2KCl + 3O2↑

4KClO3 = 3KClO4 + KCl
KClO3 + Cr2O3 + 4KOH = KCl + 2K2CrO4 + 2H2O
Сульфиды-восстановители:
3Na2S + K2Cr2O7 + 7H2SO4 → 
→ 3S↓ + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 3Na2SO4 + 7H2O
Сульфиты обладают окислительно-восстановительной двой-

ственностью:
Na2SO3 + 6KI + 3H2SO4 → Na2S + 3I2 + 3K2SO4 + 3H2O
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миаком; концентрированная H2SO4 — сильный окислитель, в за-
висимости от силы восстановителя в ОВР восстанавливается до 
разных продуктов:

H2SO4(к) + активные восстановители (Na, Al, Mg, I– …) → H2S, S;
H2SO4(к) + восстановители средней силы (Zn, Ni …) → SO2, S, 

H2S;
H2SO4(к) + слабые восстановители (Cu, С, S, Br–, Hg …) → SO2.
При нагревании H2SO4(к) взаимодействует с Fe, Cr, Al (см. свой-

ства металлов).
H2SO4(конц) + K2Cr2O7 = 2KHSO4 + 2CrO3↓ + H2O
2H2SO4(конц) + 2KMnO4 =2KHSO4 +Mn2O7 + H2O
Азотная кислота — сильный электролит, реагирует с оксида-

ми металлов, основаниями, солями более слабых кислот, на свету 
разлагается:

4HNO3 
свет  4NO2↑ + O2↑ + 2H2O

HNO3 — сильный окислитель, в зависимости от концентра-
ции, а также от силы восстановителя в ОВР восстанавливается до 
разных продуктов (см. выше).

Ортофосфорная кислота — электролит средней силы, диссо-
циирует ступенчато, окислительной способностью обладает толь-
ко за счет Н+, при взаимодействии с аммиаком средние соли не об-
разуются:

NH3 + H3PO4 = NH4H2PO4 2NH3 + H3PO4 = (NH4)2 HPO4
Угольная кислота — слабый электролит, существует только в 

водных растворах, диссоциирует ступенчато, при слабом нагрева-
нии распадается на углекислый газ и воду:

CO2 + H2O ⇔ H2CO3 ⇔ H+ + HCO–
3.

Кремниевая кислота слабее угольной, практически нераствори-
ма в воде. При нагревании: H2SiO3 

t  SiO2 + H2O.

Характерные химические свойства солей

Для солей характерны реакции с металлами, кислотами, щело-
чами, разложения, гидролиз, а также между солями. Например:

CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu
3AgNO3 + H3PO4 =Ag3PO4↓ + 3HNO3
Na2CO3(раствор) + Ca(OH)2 ) 2NaOH + CaCO3

4Fe(NO3)3 
t°⎯⎯⎯→  2Fe2O3 + 12NO2↑ + 3О2↑

2NaHCO3 
t°⎯⎯⎯→  Na2CO3 + Н2О + CO2

Na3PO4 + H2O ) Na2HPO4 + NaOH
CaCl2+Na2CO3 = CaCO3↓+2NaCl
Na[Al(OH)4] + 4HNO3(изб.) → КNO3 + Al(NО3)3 + 4H2O
Na[Al(OH)4] + CO2 → Al(OH)3 + NaHCO3
Na2[Zn(OH)4] ) 2Na+ + [Zn(OH)4]

2–

Na3[Cr(OH)6] + SO2 = Cr(OH)3 ↓+ 3NaHSO3
Na3[Cr(OH)6] + FeCl3 = Cr(OH)3 ↓ + Fe(OH)3 ↓ + 3NaCl
K3[Cr(OH)6] + H2S = Cr(OH)3 ↓ + 3KHS + 3H2O
2Na3[Cr(OH)6] + 3H2O2 = 2Na2CrO4 + 2NaOH + 8H2O
K3[Al(OH)6] + AlCl3 = 2Al(OH)3↓ + 3KCl
K[Al(OH)4] + Cl2 = 2Al(OH)3↓ + KCl + KClO + H2O
K[Al(OH)4] + FeCl3 = 2Al(OH)3↓ + Fe(OH)3↓ + 3KCl
Na3[Cr(OH)6] + SO2 = Cr(OH)3 ↓+ 3NaHSO3
Na3[Cr(OH)6] + FeCl3 = Cr(OH)3 ↓ + Fe(OH)3 ↓ + 3NaCl
K3[Cr(OH)6] + H2S = Cr(OH)3 ↓ + 3KHS + 3H2O
2Na3[Cr(OH)6] +3H2O2 = 2Na2CrO4 + 2NaOH + 8H2O
K3[Al(OH)6] + AlCl3 = 2Al(OH)3↓ + 3KCl
K[Al(OH)4] + Cl2 = 2Al(OH)3↓ + KCl + KClO + H2O
K[Al(OH)4] + FeCl3 = 2Al(OH)3↓ + Fe(OH)3 ↓ + 3KCl

Особые свойства солей. Галогениды KF, KCl, KBr, KI — вос-
становители, восстановительная активность увеличивается в дан-
ном ряду слева направо.

Окислительные свойства KClO3 в расплаве:
2KClO3 + 3S = 2KCl + 3SO2
5KClO3 + 6P = 5KCl + 3P2O5

2KClO3 
, 2MnOt°⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  2KCl + 3O2↑

4KClO3 = 3KClO4 + KCl
KClO3 + Cr2O3 + 4KOH = KCl + 2K2CrO4 + 2H2O
Сульфиды-восстановители:
3Na2S + K2Cr2O7 + 7H2SO4 → 
→ 3S↓ + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 3Na2SO4 + 7H2O
Сульфиты обладают окислительно-восстановительной двой-

ственностью:
Na2SO3 + 6KI + 3H2SO4 → Na2S + 3I2 + 3K2SO4 + 3H2O
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Na2SO3 + Br2 + H2O = 2HBr + Na2SO4
Нитриты обладают окислительно-восстановительной двойствен-

ностью:
2KI + 2KNO2 + 2H2SO4 → 2NO↑ + I2 + 2K2SO4 + 2H2O (могут 

быть другие сильные восстановители)
5KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 5КNO3 + K2SO4 + 

3H2O (могут быть другие сильные окислители)
Термическое разложение нитратов, нитритов:
МeNO3 

левее  Mg⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  MeNO2 + O2↑
МeNO3 

  Mg до Cu  вкл.    ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  MeO + NO2 + O2↑
МeNO3 

  после  Cu ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  Me + NO2 + O2

NH4NO3 
t°⎯⎯⎯→  N2О +2Н2О

NH4NO2 
t°⎯⎯⎯→  N2 +2Н2О

Участие нитратов в ОВР:
NaNO3 + 4Zn + 7NaOH + 6H2O → NH3 + 4Na2[Zn(OH)4]
KNO3 + 4Zn + 7KOH сплавление⎯⎯⎯⎯→  NH3 + 4K2ZnO2 + 2H2O
3KNO3 + 8Al + 5KOH + 2H2O t°⎯⎯⎯→  8KAlO2 + 3NH3
KNO3 + 4Mg + 6H2O → NH3 + 4Mg(OH)2 + KOH
2NaNO3 + 5C t°⎯⎯⎯→  N2 + 5CO + Na2O
KNO3 + 3FeCl2 + 4HCl → 3FeCl3 + KCl + NO + 2H2O
Свойства карбонатов и гидрокарбонатов:
MgCO3 

t°⎯⎯⎯→  MgO + CO2

CaCO3 
t°⎯⎯⎯→  CaO + CO2

2K2CO3 + 2MgCl2 + H2O = (MgOH)2CO3 + 4KCl + CO2↑
(NH4)2CO3 

t°⎯⎯⎯→  2NH3 ↑+ CO2 ↑ + H2O
2NaHCO3 

t°⎯⎯⎯→  Na2CO3 + Н2О + CO2;  Na2CO3 t°⎯⎯⎯→
Mg(HCO3)2 

кипячение⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  Mg(OH)2 + 2CO2
Ca(HCO3)2 

кипячение⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  CаСO3 + Н2О + CO2
Ca(HCO3)2 

прокаливание⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  CаO + 2CO2 + Н2О
Mg(HCO3)2 

прокаливание⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  MgO + 2CO2 + Н2О
ОВ-свойства перманганата калия и сульфида алюминия:
2KMnO4 + 3MnSO4 + 2H2O = K2SO4 + 5MnO2 + 2H2SO4
Al2S3 (тв) + 24HNO3(конц) =  Al2(SO4)3  +24NO2 + 12 H2O

Ге
не
ти
че
ск
ая

 с
вя
зь

 м
еж

ду
 к
ла
сс
ам

и 
не
ор
га
ни

че
ск
их

 с
ое
ди
не
ни

й

ки
сл

от
ны

й 
ок
си

д

О
сн
ов

но
й 
ге
не
ти
че
ск
ий

 р
яд

 с
ое
ди

не
ни

й 
не
м
ет
ал

ло
в

не
м
ет
ал

л
+О

2
+Н

2О
ки
сл

от
а

со
л
ь

+ 
ос
но
ва
ни
е

О
сн
ов

ны
е 
ге
не
ти
че
ск
ие

 р
яд

ы
 с
ое
ди

не
ни

й 
м
ет
ал

ло
в

а)
 щ
ел

оч
ны

х 
/ щ

ел
оч

но
зе
м
ел

ьн
ы
х:

 

ос
но

вн
ы
й 

ок
си

д
м
ет
ал

л
+О

2
+Н

2О
щ
ел

оч
ь

со
ль

+ 
ки
сл
от
а

б)
 о
ст
ал

ьн
ы
х:

 

ос
но

вн
ы
й 

ок
си

д
м
ет
ал

л
+О

2

 Н
2О

не
ра

ст
во

ри
м
ое

 
ос

но
ва

ни
е

со
ль

+ 
ки
сл
от
а

tо
+ 
щ
ел
оч
ь



http://chemistry-chemists.com/

74

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

75

Na2SO3 + Br2 + H2O = 2HBr + Na2SO4
Нитриты обладают окислительно-восстановительной двойствен-

ностью:
2KI + 2KNO2 + 2H2SO4 → 2NO↑ + I2 + 2K2SO4 + 2H2O (могут 

быть другие сильные восстановители)
5KNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 5КNO3 + K2SO4 + 

3H2O (могут быть другие сильные окислители)
Термическое разложение нитратов, нитритов:
МeNO3 

левее  Mg⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  MeNO2 + O2↑
МeNO3 

  Mg до Cu  вкл.    ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  MeO + NO2 + O2↑
МeNO3 

  после  Cu ⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  Me + NO2 + O2

NH4NO3 
t°⎯⎯⎯→  N2О +2Н2О

NH4NO2 
t°⎯⎯⎯→  N2 +2Н2О

Участие нитратов в ОВР:
NaNO3 + 4Zn + 7NaOH + 6H2O → NH3 + 4Na2[Zn(OH)4]
KNO3 + 4Zn + 7KOH сплавление⎯⎯⎯⎯→  NH3 + 4K2ZnO2 + 2H2O
3KNO3 + 8Al + 5KOH + 2H2O t°⎯⎯⎯→  8KAlO2 + 3NH3
KNO3 + 4Mg + 6H2O → NH3 + 4Mg(OH)2 + KOH
2NaNO3 + 5C t°⎯⎯⎯→  N2 + 5CO + Na2O
KNO3 + 3FeCl2 + 4HCl → 3FeCl3 + KCl + NO + 2H2O
Свойства карбонатов и гидрокарбонатов:
MgCO3 

t°⎯⎯⎯→  MgO + CO2

CaCO3 
t°⎯⎯⎯→  CaO + CO2

2K2CO3 + 2MgCl2 + H2O = (MgOH)2CO3 + 4KCl + CO2↑
(NH4)2CO3 

t°⎯⎯⎯→  2NH3 ↑+ CO2 ↑ + H2O
2NaHCO3 

t°⎯⎯⎯→  Na2CO3 + Н2О + CO2;  Na2CO3 t°⎯⎯⎯→
Mg(HCO3)2 

кипячение⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  Mg(OH)2 + 2CO2
Ca(HCO3)2 

кипячение⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  CаСO3 + Н2О + CO2
Ca(HCO3)2 

прокаливание⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  CаO + 2CO2 + Н2О
Mg(HCO3)2 

прокаливание⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  MgO + 2CO2 + Н2О
ОВ-свойства перманганата калия и сульфида алюминия:
2KMnO4 + 3MnSO4 + 2H2O = K2SO4 + 5MnO2 + 2H2SO4
Al2S3 (тв) + 24HNO3(конц) =  Al2(SO4)3  +24NO2 + 12 H2O

Ге
не
ти
че
ск
ая

 с
вя
зь

 м
еж

ду
 к
ла
сс
ам

и 
не
ор
га
ни

че
ск
их

 с
ое
ди
не
ни

й

ки
сл

от
ны

й 
ок
си

д

О
сн
ов

но
й 
ге
не
ти
че
ск
ий

 р
яд

 с
ое
ди

не
ни

й 
не
м
ет
ал

ло
в

не
м
ет
ал

л
+О

2
+Н

2О
ки
сл

от
а

со
л
ь

+ 
ос
но
ва
ни
е

О
сн
ов

ны
е 
ге
не
ти
че
ск
ие

 р
яд

ы
 с
ое
ди

не
ни

й 
м
ет
ал

ло
в

а)
 щ
ел

оч
ны

х 
/ щ

ел
оч

но
зе
м
ел

ьн
ы
х:

 

ос
но

вн
ы
й 

ок
си

д
м
ет
ал

л
+О

2
+Н

2О
щ
ел

оч
ь

со
ль

+ 
ки
сл
от
а

б)
 о
ст
ал

ьн
ы
х:

 

ос
но

вн
ы
й 

ок
си

д
м
ет
ал

л
+О

2

 Н
2О

не
ра

ст
во

ри
м
ое

 
ос

но
ва

ни
е

со
ль

+ 
ки
сл
от
а

tо
+ 
щ
ел
оч
ь



http://chemistry-chemists.com/

76 77

Органическая химия

ОРГАНИЧЕСКАЯ ХИМИЯ
Теория строения органических соединений: 

гомология и изомерия.  Взаимное влияние 
атомов в молекулах

В состав любого органического вещества входят атомы угле-
рода. Простейшими органическими веществами являются углево-
дороды — родоначальники разнообразных классов органических 
соединений.

Основополагающей теорией органической химии является 
теория строения органических соединений А.М. Бутлерова 
(1861 г.).

Основные положения:
1) атомы в молекулах органических веществ соединяются друг 

с другом согласно их валентности. Определенная последователь-
ность связей между атомами называется химическим строением;

2) свойства соединений зависят не только от качественного и 
количественного состава молекул, но и от строения этих молекул;

3) атомы в молекулах оказывают взаимное влияние друг на дру-
га, что сказывается на реакционной способности молекул.

Углеводороды и другие классы органических соединений обра-
зуют гомологические ряды.

Гомологический ряд — последовательность органических со-
единений с одинаковыми функциональными группами и однотип-
ным строением, но отличающихся друг от друга на целое число 
групп СН2 (метиленовая группа). Эта группа называется гомоло-
гической разностью.

Гомологи — члены гомологического ряда, состав их молекул 
имеет одинаковую общую формулу.

Гомологи характеризуются сходными химическими свойствами 
и способами получения, однако могут быть и различия. Особенно 
они заметны у первых членов гомологических рядов.

Например, гомологами являются этин и пропин, этен и гексен, 
2-метилгептен-1 является гомологом 2-метилбутена-1.

В органической химии широко распространена изомерия — 
явление существования изомеров.

Изомеры — вещества, имеющие одинаковый качественный и 
количественный состав, одинаковую молярную массу, но отлича-

ющиеся друг от друга строением. На рис. 6 представлены типы 
изомерии.

 

положения С=С, С≡С 
связей и функциональных 

групп 

Структурная Пространственная 

углеродного 
скелета 

межклассовая  

геометрическая оптическая 

ИЗОМЕРИЯ 

Рис. 6. Типы изомерии

Геометрическая изомерия присуща алкенам и циклоалканам 
при условии, что при одном и том же этиленовом атоме углерода 
(Сsp2) не должно быть двух одинаковых атомов или групп ато-
мов (как и при одном и том же атоме углерода в цикле).

Геометрические изомеры отличаются друг от друга различ-
ным расположением заместителей в пространстве относительно 
плоскости двойной связи (или цикла). Причина существования 
геометрических изомеров — отсутствие свободного вращения 
вокруг указанных фрагментов.

Оптическая (зеркальная) изомерия проявляется в молекулах, 
имеющих хотя бы один асимметрический (с четырьмя различными 
заместителями) атом углерода. Оптические изомеры представляют 
собой то же, что предмет и его зеркальное отображение.

Приведем пример структурных изомеров состава С4Н6.
Формуле С4Н6 соответствует общая формула СnН2n–2. Это могут 

быть диены, алкины, циклоалкены.
Атомы углерода могут соединяться друг с другом не только 

одинарными связями, но двойными и тройными связями.

а) 
1 2 3 4

2 3H C C C H– C H= =  бутадиен-1,2;

б) 
1 2 3 4

2 2H C C H – C H= C H=  бутадиен-1,3;

в) 
1 2 3 4

2 3H C C– C H – C H≡  бутин-1;
г) H3C–C≡C–CH3 бутин-2;
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д) 
 CH

CH2–C–CH3

1

2

3  1-метилциклопропен;

е) 
        CH

H3C –C––CH

1

23  3–метилциклопропен;

ж) 
CH CH
 | |
CH2––CH2

 циклобутен.

Признаки и виды изомерии: а, б — изомерия взаимного поло-
жения двойных связей; в, г — изомерия положения тройной связи; 
д, е, ж — изомерия цикла.

Взаимное влияние атомов в молекулах
Основой взаимного влияния атомов в молекулах преимущест-

венно являются две характеристики ковалентной связи:
– полярность, обусловленная различной электроотрицатель-

ностью атомов, образующих связь;
– поляризуемость — временное смещение электронных обла-

ков под влиянием внешнего электрического поля.
В реакциях, протекающих по ионному механизму, наибольшее 

влияние оказывает поляризуемость.
Взаимное влияние атомов в молекулах осуществляется с помо-

щью электронных и пространственных эффектов.
Наиболее распространенными электронными эффектами явля-

ются:
– индуктивный (I-эффект);
– мезомерный (М-эффект), или эффект сопряжения.
Индуктивный эффект — это смещение электронных облаков 

по цепи σ-связей под влиянием заместителей. Это смещение пока-
зывают прямой стрелкой (используя валентный штрих с острием 
в сторону более электроотрицательного атома) Н3С

δ+ → Clδ– (δ — 
частичный, дробный заряд).

Индуктивный эффект различают: отрицательный (–I) и поло-
жительный (+I). Это зависит от характера заместителей:

1) электроноакцепторные заместители (смещающие на себя 
электронную плотность) проявляют (–I) эффект;

2) электронодонорные заместители (смещающие от себя элек-
тронную плотность) проявляют (+I) эффект.

Характерное свойство индуктивного эффекта — быстрое зату-
хание по мере удаления от заместителя (через 3 связи он уже прак-
тически не проявляется).

Мезомерный эффект (или эффект сопряжения) — передача вли-
яния заместителей по системе сопряженных π, π- или р, π-связей.

К сопряженным системам относятся молекулы, в которых 
π-связи разделены одной σ-связью или неподеленные пары р-элек-
тронов разделены одной σ-связью от π-связи, а также от бензо-
льного кольца.

Мезомерный эффект изображают изогнутой стрелкой. Он так-
же как и индуктивный, может быть положительный (+М) и отри-
цательный (–М).

CH2

OH

+

-

 –М (–СООН), π, π-сопряжение

CH3 CH2
+.. -

 +М (–ОСН3), р, π-сопряжение

В отличие от индуктивного эффекта, мезомерный практически 
не затухает по всей цепи сопряженной системы.

При одновременном проявлении в молекуле двух эффектов, не 
совпадающих по направлению, как правило, отдают предпочтение 
мезомерному эффекту, как более сильному.

Мезомерный эффект, в отличие от индуктивного зависит от про-
странственных факторов. Все атомы сопряженной системы должны 
находиться в одной плоскости, т.к. боковое перекрывание р-облаков 
достигает максимума, когда они параллельны. Если это условие на-
рушается, то мезомерный эффект ослабляется или совсем исчезает.

Типы связей в  молекулах органических веществ. 
Гибридизация атомных орбиталей углерода. 

Радикал.  Функциональная групппа. 
Классификация органических веществ

Свойства органических соединений сильно зависят от элек-
тронной структуры его молекулы, т. е. от природы химических 
связей в ней. Органические соединения — соединения углерода, 
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поэтому рассмотрим электронное строение атома углерода и его 
валентные состояния.

В основном (невозбужденном) состоянии атом углерода содер-
жит только два неспаренных электрона: 1s22s22p2. При переходе 
в возбужденное состояние происходит распаривание 2s2-электро-
нов и переход одного из них на вакантную 2p-орбиталь: 1s22s12p3. 
Таким образом, в возбужденном состоянии атом углерода имеет 
на внешнем энергетическом уровне четыре валентных электрона:

 ↓ 
2s

 ↓   ↓   ↓ 
2p . Это объясняет четырехвалентность атома углерода в 

органических соединениях. При образовании химических связей 
происходит смешение этих 2s– и 2p- орбиталей между собой, т.е. 
их гибридизация. При гибридизации число образовавшихся гиб-
ридных орбиталей равно числу исходных атомных орбиталей. Для 
атома углерода возможны три типа гибридизации (табл. 7).

Таблица 7

Атомные орбита-
ли, участвующие 
в гибридизации

Тип 
гибриди-
зации

Пространственная 
форма и валентный 

угол

Примеры 
соединений

s, p sp Линейная, 180° C2H2, Н–С≡N

s, p, p sp2 Плоский 
треугольник, 120° C2H4, >C=O

s, p, p, p sp3 Тетраэдрическая, 
109°28′ СН4, C2H6

В органических соединениях атомы углерода образуют σ-свя-
зи за счет его гибридных атомных орбиталей, а π-связи — за счет 
p-орбиталей, не участвующих в гибридизации.

Например, в соединении
7 6 5 4 3 2 1

3 2СН СН СН С С СН C О

|

OH

− = − ≡ − − =

– атомы С2, С7 находятся в состоянии sp3-гибридизации;
– атомы С1, С5 и С6 находятся в состоянии sp2-гибридизации;
– атомы С3, С4 находятся в состоянии sp-гибридизации.

Вследствие гибридизации атомных орбиталей углеродные цепи 
молекул органических соединений могут иметь разное расположе-
ние в пространстве. Например, молекула бензола представляет со-
бой правильный шестиугольник, в вершинах которого находятся 
атомы углерода в sp2-гибридном состоянии. Они располагаются под 
углом 120°. За счет бокового перекрывания р-электронных обла-
ков шести атомов углерода в молекуле бензола образуется единое 
6π-электронное облако с максимальным перекрыванием над и под 
плоскостью кольца. В отличие от сопряженных диенов с единым 
делокализованным 4π-электронным облаком, в бензоле имеется 
замкнутое кольцо электронов, которое и придает ароматические 
свойства. Бензол — это соединение с делокализованными связями. 
Особенностью бензольного кольца является его способность высту-
пать в качестве донора или акцептора электронов в зависимости от 
характера заместителя в кольце.

Появление заместителей в кольце приводит к нарушению сим-
метрии π-электронного облака (нарушению равномерности рас-
пределения электронной плотности на атомах углерода). Это ока-
зывает влияние на направление последующего электрофильного 
реагента.

Заместители в бензольном кольце по характеру их направляю-
щего действия делят на 2 рода:

– заместители I рода (электронодоноры, орто-, пара- ориен-
танты): –ОН, –NH2, –NHR, –NR2, –OR, –CH3, –C2H5 (любой 
алкильный радикал), –Hal;

– заместители II рода (электроноакцепторы, мета-ориентан-

ты): N+H3, –NO2, SO3H, –CF3, 
 О
–С
 Н

,  
–С–R
  ||
 O

, –СООН, 

–СООR, –CN.
Заместители, помимо их направляющего действия, оказывают 

влияние на реакционную способность бензольного кольца по отно-
шению к электрофильным реагентам. Электрофильное замещение 
в производные бензола, содержащие ориентанты I рода, протекает 
легче, чем в самом бензоле (исключение галогены); в производные 
бензола, содержащие ориентанты II рода, протекают труднее, чем 
в самом бензоле.
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поэтому рассмотрим электронное строение атома углерода и его 
валентные состояния.

В основном (невозбужденном) состоянии атом углерода содер-
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в возбужденное состояние происходит распаривание 2s2-электро-
нов и переход одного из них на вакантную 2p-орбиталь: 1s22s12p3. 
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молекул органических соединений могут иметь разное расположе-
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Радикалы — частицы, имеющие неспаренный электрон. Ра-
дикалами могут быть атомы Н•, Cl•, группы атомов •ОН, •СН3; 
ионы •О2

–.
Образование радикалов легче всего происходит при гомолизе 

неполярных простых связей между атомами одного и того же эле-
мента:

Cl2 → Cl• + Cl•;  НО–ОН → •ОН + •ОН.
При гомолизе малополярной связи С–Н образуются алкильные 

радикалы, в которых неспаренный электрон находится у атома уг-
лерода. Относительная устойчивость этих радикалов зависит от 
типа замещения атома углерода, несущего неспаренный электрон, 
и растет в ряду:

•СН3 < •СН2R < •СНR2 <  •СR3.
Это объясняется положительным индуктивным эффектом ал-

кильных групп, который, повышая электронную плотность на 
атоме углерода, способствует стабилизации радикала. В таблице 8 
приведены примеры некоторых радикалов.

Таблица 8
Строение и названия распространенных 

радикалов (СnН2n + 1)

СnН2n+1 Название СnН2n+1 Название
СН3− метил СН3−СН2−СН2−СН2− бутил

СН3−СН2– (С2Н5−) этил                    |
H3C           CH
           CH2       CH3

втор-
бутил

СН3−СН2−СН2− пропил         CH3
         |
H3C–C–
          |
         CH3

трет-
бутил

H3C           CH3
           CH
            |

изопропил H3C–CH–CH2–
          |
         CH3

изобутил

Функциональные группы — это атомы или группы атомов, 
отличные от атомов углерода и водорода, определяющие прина-
длежность к определенному классу соединений, а также его мно-
гие химические и физические свойства.

По номенклатуре ИЮПАК (заместительная) функциональные 
группы (структурные элементы) называют характеристически-
ми группами. Они являются основой следующей классификации 
(табл. 9).

Таблица 9
Классификация производных углеводородов и гетероциклов

Название, общая
формула

Характе-
ристичес-
кая группа
(название)

Примеры

1 2 3
Галогенопроизвод-
ные * R–X

–F, –Cl, –Br, 
–I 

СН3−СН2Cl,         CН2=СНCl, 
СН≡С−СН2Br,      С6Н5Br, 

Br
O

Спирты ROH
Фенолы *ArOH

–ОН, 
гидроксил

СН3ОН,        СН2=СН–СН2ОН,
С6Н5ОН

Простые эфиры
R–O–R'

–О–, окси С2Н5−О−С2Н5,      СН3О−СН=СН2, 
С6Н5−О−СН3

Альдегиды
  О
R–С
  Н

 О
–С
 Н
формил

       О
H3C–С
       H , 

               О
H2C=СH–C
              H , 

           О
HC≡С–C
          H , 

         О
C6H5–C
        H

Кетоны
  О
R–С
  R1

–С–
  ||
 O

карбонил

      О
H3C–С
      CH3 , 

        CH            O
H2C           C
                   |
                  CH3       ,

C6H5         O
         C
          |
         CH3
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1 2 3
Карбоновые кислоты
  О
R–С
  OH

 О
–С
 OН
карбоксил

СН3–СООН,         СН2=СНСООН,
СН≡С−СООН,     С6Н5–СООН

Сложные эфиры
  О
R–С
  OH–R1

–C–O–
   ||
  O

СН3–СООС2Н5, 
СН2=СН–СООСН3,
С6Н5–СООС2Н5

Амины
RNH2, R–NH–R´, R3N

–NH2, 
–NH–,
–N–

| 

С2Н5NH2, С6Н5NH–СН3, (С2Н5)3N 

Нитросоединения
RNО2

–NО2
нитро

СН3NО2, СН2=СН–NО2 

Тиолы 
R-SH

–SH
тиол

С2Н5SH

Сульфоновые 
кислоты 
R-SО3Н

–SО3Н
сульфо

С2Н5SО3Н, С6Н5SО3Н

* R — остатки алифатических углеводородов, ароматических — 
Ar, гетероциклов — Het.

Характерные химические свойства 
углеводородов

Свойства алканов
Реакции алканов, протекающие с расщеплением связи С–Н
I. Радикальное замещение (SR).
1) галогенирование:
а) хлорирование (монохлорирование — процесс малоизбира-

тельный)
2СН3–СН2–СН3+ 2Cl2 

hν⎯⎯⎯→  2НCl + СН2–СНCl–СН3 +
+ СН3–СН2–СН2Cl;
б) бромирование (монобромирование — процесс избирательный)

СН3–СН2–СН3 + Br2 
o, ν⎯⎯⎯⎯⎯→t h  СН3–СНBr–СН3 + HBr;

Окончание табл. 9 2) нитрование

Н3С–СН–СН3
          |
         CH3

 + НОNО2(разб.) → 

        NO2
          |
Н3С–С–СН3
          |
         CH3

 + Н2О

(жидкофазное нитрование при нагревании не выше 200 °С).
II. Реакции дегидрирования (отщепления водорода):

а) СН3–СН3 
, Nit⎯⎯⎯⎯→  СН2=СН2 + Н2;

б) СН3–СН2–СН3 
, Nit⎯⎯⎯⎯→  СН3–С≡СН + 2Н2↑;

в) СН3–СН2–СН2–СН3 
2 3 2 3Cr O ,Al O , t⎯⎯⎯⎯⎯⎯→СН2=СН–СН =СН2 + 2Н2.

III. Реакции дегидроциклизации:
СН3(СН2)4–СН3 

2 3Cr O , t⎯⎯⎯⎯→  С6Н6 + 4Н2↑.
IV. Окисление метана.
1) каталитическое:
а) 2СН4 + О2 

,t p⎯⎯⎯→  2СН3ОН;
б) СН4 + О2 

, NOt⎯⎯⎯⎯→  НСОН + Н2О;
в) 2СН4 + 3О2 

, Ptt⎯⎯⎯⎯→  2НСООН + 2Н2О;
2) полное окисление (горение):
СН4 + 2О2 

t°⎯⎯⎯→  СО2 + 2Н2О + Q.

Реакции алканов, протекающие с одновременным расщеплени-
ем С–С и С–Н связей
I. Изомеризация (внутримолекулярная перегруппировка):

СН3–СН2–СН2–СН3 
3, AlClt⎯⎯⎯⎯→  

Н3С–СН–СН3
          |
         CH3

.

II. Реакции окисления гомологов.
а) неполное окисление:
2СН3–СН2–СН2–СН3 + 5О2 

,t p⎯⎯⎯→  4СН3СООН + 2Н2О;
б) полное окисление (горение):
СnH2n+2 + (1,5n + 0,5)O2 

t°⎯⎯⎯→  nCO2 + (n + 1)H2O.
III. Крекинг.
а) метана: 2СН4 

1000°⎯⎯⎯⎯→  СН≡СН + 3Н2;
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б) гомологов (t):
 СН2=СН–СН3 + СН4

СН3–СН2–СН2–СН3 
 СН2=СН2 + СН3–СН3.

Свойства циклоалканов
Для циклоалканов характерны реакции замещения (галогени-

рование циклогексана), дегидрирование циклогексана; присоеди-
нение Н2, Br2, HBr (характерно для C3–C4).

+ Cl2
Cl

свет
+ HCl;

циклогексан хлорциклогексан

 

СН2

СН2

СН2

СН2

 

+ H2
Pt, 120-150o

CH3 СН2 CH2 CH3 ;

+ H2
Pt, 50-80o

CH3 СН2 CH3 ;
СН2
СН2СН2

 

свет+ Br2 СH2Br СН2 СH2Br ;
СН2
СН2СН2

 

свет
+ HBr H3C СН2 СH2Br ;

СН2
СН2СН2

 

+ 3H2.
Pd, t

 

Свойства алкенов
Реакции, протекающие с расщеплением π-связи
I. Реакции присоединения:
1) присоединение водорода — гидрирование:

СН3–СН=СН2 + Н2 
Рt⎯⎯⎯→ СН3–СН2–СН3

2) присоединение галогенов — галогенирование:
СН3–СН2–СН=СН2 + Br2→ СН3–СН2–СН–СН2                                                                 |       |
                                                                Br    Br
СН3–СН=СН2 + Cl2→ СН3–СН–СН2                                               |       |
                                             Cl    Cl

3) присоединение галогеноводородов — гидрогалогенирова-
ние (АЕ):

CH3–CH2–CH=CH2 + HBr → CH3–CH2–CH–CH3 |
 Br

3 2СН –С C H H Cl
δ+ δ− δ+ δ−

= + → →
Н3С–СН–СН3
          |
         Cl

4) присоединение воды — гидратация:
а) прямое присоединение:

СН2=СН2 + Н-ОН 3 4, Н РОt⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СН2ОН;

СН3СН2СН=СН2+Н2О 3 4, Н РОt⎯⎯⎯⎯⎯→  

Н3С–CH2–СН–СН3
                  |
                 OH

;

б) в присутствии конц. Н2SО4 (при нагревании) процесс проте-
кает в 2 стадии:

СН2=СН2 + НОSО3Н → СН3СН2ОSО3Н 2+Н О⎯⎯⎯⎯→  
→ СН3СН2ОН + Н2SО4.
II. Реакции полимеризации.

a) nСН2=СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СН2–СН2–)n полиэтилен

б) nСН3СН=СН2 
, , кат.t p⎯⎯⎯⎯⎯→  

–НС–CH2–
      |
     CH3

(       )n

 полипропилен

в) (      )n.

         CH3           |
–СН2–C–
            |
           CH3

nH2C=C–CH3 → 
            |
           CH3

 полиизобутилен
III. Окисление:
1) каталитическое окисление:
а) окисление КMnO4 в кислой среде:
5СН3–СН=СН–СН3 + 8КMnO4 + 12Н2SO4 →
→ 10CН3СООН + 8 MnSO4 + 4К2SO4 + 12 Н2О
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б) окисление КMnO4 в слабощелочной среде:
3СН2=СН2 + 2КMnO4 + 4Н2О 2 3Na CO⎯⎯⎯⎯⎯→
→ 3СН2–СН2 + 2MnO2 + 2КОН
        |        |
       ОН   ОН
СН2=СН2 + [О] + НОН 4KMnO⎯⎯⎯⎯→  НО–СН2–СН2–ОН
в) окисление кислородом воздуха в присутствии PdCl2, CuCl:

2СН2=СН2 + О2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  

       О
2H3C–С
       H

Окислительное расщепление с разрывом σ- и π-связей
5СН3СН=СН–СН2СН3 + 8КMnO4 + 12Н2SО4 

t°⎯⎯⎯→
→ 5СН3СООН + 5СН3СН2СООН + 4К2SО4 + 8MnSO4+12Н2О.

Свойства диенов
Реакции, протекающие с расщеплением π-связей
I. Реакции присоединения:
1) галогенирование:
2СН2=СН–СН=СН2 + 2Br2 → СН2Br–СН=СН–СН2Br +
+ СН2Br–СНBr–СН=СН2;
СН2=СН–СН=СН2 + Br2 

40 °С⎯⎯⎯⎯→  СН2BrСН=СНСН2Br;
СН2=СН–СН=СН2+ Br2 

80 °С−⎯⎯⎯⎯→  СН2Br–СНBr–СН=СН2;
СН2=СН–СН=СН2+2Br2 → СН2Br–СНBr–СНBrСН2Br;
2) гидрирование:
СН2=СН–СН=СН2 + Н2 

Ni⎯⎯⎯→  СН3–СН=СН–СН3;
СН2=С(СН3)–СН=СН2 + H2 

Ni⎯⎯⎯→  СН3–С(СН3)=СН–СН3;
СН2=СН–СН=СН2 + 2Н2 

Ni⎯⎯⎯→  СН3–СН2–СН2–СН3;
3) гидрогалогенирование:
2СН2=СН–СН=СН2 + 2HBr → СН3–СН=СН–СН2Br + 
+ СН3–СНBr–СН=СН2.
II. Реакции полимеризации:
а) nСН2=СН–СН=СН2 

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СН2–СН=СН–СН2–)n;

nH2C=C–CH=CH2
            |
           CH3

(           )n.

–H2C–C=CH–CH2–
            |
           CH3

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→

Свойства алкинов
Для алкинов, как и для алкенов, типичны реакции присоеди-

нения.
Реакции, протекающие с расщеплением π-связей
I. Реакции присоединения:
1) присоединение водорода — гидрирование:
а) СН3–С≡СН + Н2 

Pt⎯⎯⎯→  СН3–СН=СН2;
б) СН3–СН=СН2 + Н2 

Pt⎯⎯⎯→  СН3–СН2–СН3 или
СН3–С≡СН + 2Н2 

Pt⎯⎯⎯→  СН3–СН2–СН3.
2) присоединение галогенов — галогенирование:
а) СН3–С≡СН + Br2 → СН3–СBr=СНBr;
б) СН3–СBr=СНBr + Br2 → СН3–СBr2–СНBr2;
3) присоединение галогеноводородов — гидрогалогениро-

вание:
а) СН≡СН + НCl кат.⎯⎯⎯→  СН2=СНCl;
б) СН2=СНCl + НCl кат.⎯⎯⎯→  СН3СНCl2;
в) СН3С≡СН + НBr кат.⎯⎯⎯→  СН3СBr=СН2 

+HBr⎯⎯⎯⎯→
→ СН3–СBr2–СН3;
4) присоединение воды — гидратация:

а) СН≡СН + Н2О 
2+; Hg ; Ht +°⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  

CH2=CH
          |
      HO

[     ] → 
       О
2H3C–С
       H

б) СН3–С≡С–СН3 + Н2О 
2+; Hg ; Ht +°⎯⎯⎯⎯⎯⎯→

→
 

CH3–CH==C–CH3
                   |
               HO[         ] H3C–CH2–C–CH3

                  ||          .
                 O

II. Реакции димеризации и циклической тримеризации:

1) HC≡CH + H–C≡CH 4CuCl, NH Cl⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СН2=СН–С≡СН;

2) 3 СН≡СН , Cакт.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  С6Н6;

3) 3 СН3–С≡СН , кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→   
CH3

CH3 |

H3C
.
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III. Реакции окисления:
1) окисление КMnO4 в нейтральной среде:

3СН≡СН + 8КMnO4 → 3КООС–СООК + 8MnO2 + 2КОН + 2Н2О;
СН≡СН + 4[О] 4KMnO⎯⎯⎯⎯→  НООС–СООН.

Реакции, протекающие с расщеплением 
тройной связи (σ- и π-)
Окислительное расщепление:
а) СН3–С≡СН+4[О] 

+
4KMnO , H⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СООН + СО2;

б) СН3–С≡С–СН2–СН3 + 3[О] + Н2О 
+

4KMnO , H⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  
→ СН3СООН + СН3СН2СООН;

Реакции, протекающие с расщеплением 
Сsp-H связи
Реакции замещения атомов водорода у Сsp на металл:
1) НС≡СН + 2[Ag(NH3)2]OH → AgC≡СAg↓ + 4NH3 + 2Н2О.

Свойства ароматических углеводородов 
(бензол, толуол)
Для бензола характерны реакции электрофильного замеще-

ния (SE).
Реакции, протекающие с расщеплением 
Сsp2-Н связей
I. Реакции электрофильного замещения (SE).
1. Галогенирование (Cl2, Br2):

 + Cl2 
3FeCl⎯⎯⎯⎯→  

Cl
 + HCl;

 + 6Cl2 
o

3AlCl , t⎯⎯⎯⎯⎯→  

CCl
CCl

CCl
CCl

ClC

ClC
 + 6HCl;

2 

CH3
 |

 + 2Br2 
3FeCl⎯⎯⎯⎯→  

Br

CH3
 |

 + 

CH3
 |

 |
Br

 + 2HBr.

2. Нитрование (аналогично сульфирование):

 + НОNO2(к) 
2 4(k)H SO , 50 °C⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  

NO2
 |

 + Н2О;

 + 2НОNO2(к) 
2 4( ),H SO к t⎯⎯⎯⎯⎯→  

NO2
 |

NO2
 + 2Н2О;

2

CH3
 |

+ 2НОNO2(к) 2 4(к)H SO , 20 30 °Ct = −⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→

CH3
 |

 |
NO2

+ 
NO2

CH3
 |

 + 2Н2О;

CH3
 |

 + 3НОNO2(к) 2 4H SO конц.⎯⎯⎯⎯⎯→  

CH3
 | NO2

 |
NO2

NO2

 + 3Н2О.

3. Алкилирование:
а) галогеноалканами (реакция Фриделя-Крафтса):

 + С2Н5Cl 3AlCl⎯⎯⎯⎯→  

C2H5
 |

 + HCl;

2 

CH3
 |

 + 2СН3Cl 3AlCl , 0  С°⎯⎯⎯⎯⎯→  
CH3

CH3
 |

 + 

CH3
 |

 |
CH3

 + 2HCl;

б) алкенами:

С6Н6 + СН2=СН2 
+Н⎯⎯⎯→  С6Н5–СН2–СН3;

 + СН2=СН–СН3 
3AlCl⎯⎯⎯⎯→  

CH(CH3)2
 |

;

в) спиртами:

С6Н6 + С2Н5ОН 
+Н , t⎯⎯⎯⎯→  С6Н5–СН2–СН3 + Н2О.
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NO2

NO2
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2 
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 |

 + 

CH3
 |
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CH3
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Реакции, протекающие с расщеплением 6π-электронного облака
II. Реакции присоединения.
1. Гидрирование:

 + 3Н2 
, Pt,р t°⎯⎯⎯⎯→   ;       

CH3
 |

 + 3Н2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  

CH3
 |

.
2. Хлорирование:

 + 3Cl2 
hν⎯⎯⎯→  

CHCl
CHCl

CHCl
CHCl

ClCH

ClCH
 ;

CH3
 |

 + Cl2 
hν⎯⎯⎯→  

CH2Cl
 |

 + НCl;

Каталитическое окисление толуола и других 
гомологов бензола.

CH3
 |

 + 3[О] 
+

4KMnO , H , t°⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  

COOH
 |

 + Н2О;

С6Н5СН3 + 2KMnO4 
t°⎯⎯⎯→  С6Н5CООК + КОН + 2MnO2+ 

+ Н2О;
5С6Н5СН3 + 6KMnO4 + 9Н2SO4 → 5С6Н5CООН + 3К2SO4 + 

+ 6MnSO4 + 14Н2О;
5С6Н5–СН2СН3 + 12KMnO4 + 18Н2SO4 → 5С6Н5CООН + 5СО2 + 

+ 6К2SO4 + 12MnSO4 + 28Н2О.

Характерные химические свойства предельных 
одноатомных и многоатомных спиртов, фенолов

Кислородсодержащие органические соединения состоят из трех 
элементов — углерода, водорода, кислорода. Их можно рассматри-
вать как производные углеводородов с функциональными группами, 
в состав которых входит атом кислорода. Кислородсодержащие ор-
ганические соединения имеют молекулярную решетку.

Спирты — производные углеводородов, в которых атом во-
дорода у С(sp3) замещен на гидроксильную группу (ОН). Спирты 
изомерны простым эфирам (СnH2n+2O).

Типы изомерии представим на примере С3Н8О:
1) СН3–СН2СН2ОН; 2) СН3–СН–СН3; 3) СН3–О–С2Н5.
       пропанол-1                            | метилэтиловый
                                                      OH эфир
 пропанол-2

Химические свойства спиртов, как и любого класса органичес-
ких соединений, обусловлены их строением. В спиртах, в отли-
чие от алканов, появляются полярные связи: 1) наиболее по-
лярная –О–Н (разница в электроотрицательностях атомов кисло-
рода и водорода составляет 1,4); 2) менее полярная C–O– (разница 
в электроотрицательностях — 1); 3) наименее полярные Сα–Н и 
Сβ–Н (полярность этих связей обусловлена влиянием отрицатель-
ного индуктивного эффекта гидроксильной группы):

H C C C O H

H

H

H

H

H

H

+ +
II

+
I

–+
III

  –I(OH) +δ > +δI > +δ II >> δIII

Для спиртов возможны реакции, протекающие с участием:
• атома водорода гидроксильной группы;
• гидроксильной группы;
• гидроксильной группы и Сβ–Н связи;
• атома водорода гидроксильной группы и Сα–Н связи.
Таким образом, все химические превращения спиртов сопро-

вождаются расщеплением связей:
а) –О—Н; б) С—ОН; в) С—ОН и Сβ—Н; г) –О—Н и Сα—Н.
Спирты проявляют слабые амфотерные свойства: кислотные 

за счет атома водорода гидроксильной группы, основные — за счет 
неподеленной пары электронов атома кислорода.

Приведем основные реакции, характерные для предельных од-
ноатомных спиртов.

1. Взаимодействие с активными металлами:
2С2Н5ОН + 2Na → 2С2Н5ОNa + Н2↑.
2. Взаимодействие с галогеноводородами:
С2Н5ОН + HCl 2ZnCl , t⎯⎯⎯⎯⎯→  C2H5Cl + H2O.
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Реакции, протекающие с расщеплением 6π-электронного облака
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CH3
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Приведем основные реакции, характерные для предельных од-
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3. Взаимодействие с карбоновыми кислотами:
С2Н5ОН + СН3СООН ,  H t+ °⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СООС2Н5 + Н2О.
4. Реакции дегидрирования:

1) первичных спиртов:
         H       α|
H3C–C—OH
          |
         H

 
, Cut⎯⎯⎯⎯→  

 O
H3C–C
 Н

 + Н2;

2) образование простых эфиров (межмолекулярная дегидра-
тация):

С2Н5ОН + С2Н5ОН 
,  2 4(к )H SO   150 °Ct° <

⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  С2Н5–О–С2Н5 + Н2О;
3) внутримолекулярная дегидратация:

С2Н5ОН 
, 2 4(к )H SO   150 °Ct° >

⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  CH2=CH2 + Н2О.
Реакции окисления:
С2Н5ОН + CuO t°⎯⎯⎯→  СН3СОН + Н2О + Cu;
СН3–СН–СН3
          |
        OH

 ,  Cu t°⎯⎯⎯⎯⎯→  
СН3–СН–СН3
          ||
         O

 + Н2.

Этиленгликоль и глицерин — многоатомные спирты.
Этиленгликоль взаимодействует с гидроксидом меди (II), натри-

ем, карбоновыми кислотами, галогеноводородными кислотами:

CH2OH– CH2OH + Cu(OH)2 
t°⎯⎯⎯→  

H2C–O
 | Cu
H2C–O

 + 2H2O;

СН2ОН–СН2ОН + 2HBr → СН2Br–СН2Br + 2Н2О;
СН2ОН–СН2ОН + 2Na → СН2ONa–СН2ONa + Н2↑;

CH2OH– CH2OH + 2CnH2n+1COOH → 
H2C–O–CO–CnH2n+1
 |
H2C–O –CO–CnH2n+1

 + 2H2O.

Для глицерина характерно взаимодействие со щелочными 
металлами, Cu(OH)2, органическими и неорганическими кисло-
тами.

H2C–OH
     |
HC–OH
     |
H2C–OH

CH2––CH––CH2
 |         |         |            + 1/2 Н2↑
OH    OH    ONa
мононатрийглицерат

CH2––CH––CH2
 |          |         |         + Н2↑
OH     ONa  ONa
динатрийглицерат

CH2––CH––CH2
 |          |         |         + 3/2 Н2↑
ONa   ONa  ONa
тринатрийглицерат

+Na

+2Na

+3Na

 H2C–OH
      |
2HC–OH    + Cu(OH)2  →
      |
 H2C–OH

H2C–O
     |
 HC–O
      |
H2C–OH

   O–CH2
         |
   O–CH    + 2H2O
         |
HO–CH2

H     H

Cu

глицерат меди (ярко-синий раствор)

H2C–OH
     |
HC–OH    + 3НОNO2(к) 2 4(к )H SO  

⎯⎯⎯⎯⎯⎯→
     |
H2C–OH

H2C–ONO2
     |
HC–ONO2   + 3H2O
     |
H2C–ONO2

нитроглицерин (тринитраглицерина)

тристеаринглицерин

H2C––O––С––С17Н35
     
 HC–––O––С––С17Н35   + 3H2O
     
H2C–––O––С––С17Н35

О

О

О

H2C–OH
     
 HC–OH   + 3С17Н35СООН →
     
H2C–OH

Фенолы — производные ароматических углеводородов (аре-
нов), в которых атом водорода в бензольном кольце замещен на гид-
роксильную группу. В зависимости от числа гидроксильных групп в 
бензольном кольце их делят на одноатомные, двухатомные и т.д.
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Фенолы — производные ароматических углеводородов (аре-
нов), в которых атом водорода в бензольном кольце замещен на гид-
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бензольном кольце их делят на одноатомные, двухатомные и т.д.
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Простейшим представителем одноатомных фенолов является 
фенол (гидроксибензол, карболовая кислота) — С6Н5ОН.

Фенол и его гомологи — полярные соединения. В отличие от 
алканолов в феноле за счет взаимодействия неподеленной пары 
р-электронов атома кислорода с 6-π-электронной системой бензола 
уменьшается электронная плотность на атоме кислорода. Это 
приводит к увеличению полярности связи О–Н, а, следовательно, 
и к увеличению кислотных свойств фенола в сравнении с ал-
канолами.

С другой стороны, в бензольном кольце в о- и п-положениях 
увеличивается электронная плотность на атомах углерода (δ–).

За счет положительного мезомерного эф-
фекта гидроксильной группы образуется дело-
кализованная р, π-система из 8 электронов (6π-
электронов бензольного кольца и 2р-электрона 
от атома кислорода).

Связь С(sp2)–O приобретает частичную 
двоесвязанность, что приводит к увеличению 
ее прочности в сравнении с алканолами.

Химические превращения фенола протека-
ют в основном с расщеплением:

• связи O—H;
• связей С(sp2)—Н преимущественно в о- и п-положениях;
• единого 6-π-электронного облака бензольного кольца.
В отличие от спиртов, реакции по связи C—O для фенолов 

не характерны.

Химические свойства фенола:
C6H5OH + NaOH → C6H5ONa + H2O;
С6Н5ОNa + СО2 + Н2О → С6Н5ОН + NaНСО3;
(Фенол проявляет более сильные кислотные свойства, чем 

спирты, но более слабые, чем угольная и сернистая кислоты.)
2C6H5OH + 2К → 2C6H5OК + H2;

C6H5OH + 3Br2(Cl2) → 

OН
 | Br

 |
Br

Br
 + 3HBr;

2,4,6-трибромфенол

:О←Н
δ+

δ–

δ–

δ–

+М(ОН) > –I(OH)

C6H5OH + 3HONO2(к) 2 4(к )H SO  
⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  

OН
 | NO2

 |
NO2

O2N
 + 3H2O.

2,4,6-тринитрофенол

Характерные химические свойства альдегидов, 
предельных карбоновых кислот , 

сложных эфиров

Альдегиды и кетоны относят к карбонильным соединениям, 
так как в их состав входит карбонильная группа 

–C–
  ||
 O

.

В альдегидах один атом водорода обязательно соединен с кар-
бонильной группой 

–C=O
  |
 H

, эта совокупность атомов является фун-

кциональной группой альдегидов.

Общая формула альдегидов 
R––C=O
       |
      H

.

Общая формула CnH2nO относится к альдегидам и кетонам 
предельного ряда (следует иметь в виду, что этой формуле могут 
соответствовать и другие классы органических соединений).

Наличие карбонильной группы в основном и определяет хими-
ческие свойства альдегидов и кетонов.

Атом углерода карбонильной группы (как и атомы углерода в 
алкенах) находится в sp2-гибридном состоянии и соединен тремя 
σ-связями с другими атомами. За счет бокового перекрывания р-
электронных облаков атома углерода и кислорода образуется π-
связь.

Отличительной чертой карбонильной группы является ее 
полярность, обусловленная большей электроотрицательнос-
тью атома кислорода. π-электронное облако смещено к атому 
кислорода, в результате он приобретает частичный отрицательный 
заряд (δ–), а атом углерода — частичный положительный заряд 
(δ+). Карбонильная группа оказывает влияние на подвижность 
атома водорода в альдегидной группе и атома водорода в α-поло-
жении.
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Типичные реакции альдегидов и кетонов — реакции нуклео-
фильного присоединения.

Чем больше δ+ на карбонильном атоме углерода, тем выше его 
реакционная способность по отношению к нуклеофильным реа-
гентам.

Альдегиды, в отличие от кетонов, очень чувствительны к дейс-
твию окислителей за счет альдегидного атома водорода.

Все химические превращения альдегидов и кетонов преиму-
щественно протекают с расщеплением:

• π-связи карбонильной группы;
• Сα

—Н связи;

• 
–C—H
   ||
   O

 связи в альдегидах.

Свойства альдегидов: гидрирование, присоединение спиртов, 
НCN, реакции окисления с аммиачным раствором Ag2O («серебря-
ного зеркала»), с гидроксидом меди (II), реакции полимеризации 
(получение параформа, триоксиметилена, паральдегида, металь-
дегида).

R–COH + H2 
Ni⎯⎯⎯→  R–CH2OH

CH3–COH + HCN KOH⎯⎯⎯⎯→  H3C–HC–OH
                                                             |
                                                            CN
CH3–COH + CH3OH H+

⎯⎯⎯⎯→  H3C–CH–OH
 |
 O–CH3
CH3–COH + 2CH3OH H+

⎯⎯⎯⎯→  H3C–CH–O–CH3 + H2O
 |
 O–CH3

RCOH + [O] t°⎯⎯⎯→  RCOOH
HCOH + 4[Ag(NH3)2]OH t°⎯⎯⎯→  (NH4)2CO3 + 4Ag↓ + 
+ 2H2O + 6NH3↑

HCOH + 2Ag2O(NH3) 
t°⎯⎯⎯→  CO2 + H2O + 4Ag↓

(упрощенное уравнение)

CH3COH + Ag2O(NH3) 
t°⎯⎯⎯→  CH3COOH + 2Ag↓

(упрощенное уравнение)
H3C–C=O
          |
         H

 + 2[Ag(NH3)2]OH t°⎯⎯⎯→  
H3C=O
     |
    ONH4

 + 2Ag↓ + 3NH3 + H2O

(полное уравнение)

CH3COH + 2Cu(OH)2 
t°⎯⎯⎯→  CH3COOH + Cu2O↓ + 2H2O

Реакции полимеризации:
nСН2=О → (–СН2–О–)n nСН2=О 

кат.⎯⎯⎯→  (–СН2–О–)n
 параформ полиформальдегид

3СН2=О → 

СН2

Н2С

О О

О
СН2

     триоксиметилен (триоксен)

Карбоновые кислоты — производные углеводородов, в кото-

рых атом водорода замещен на карбоксильную группу 
              О
–С
              ОН

 

(исключение муравьиная кислота НСООН).
Общая формула предельных карбоновых кислот:

CnH2n+1COOH или CnH2nО2

Функциональной группой карбоновых кислот является карбок-

сильная группа 
              О
–С
              ОН

, в основном ею и определяются многие 
физические и химические свойства этого класса соединений. Атом 
углерода карбоксильной группы находится в sp2-гибридном состо-
янии и соединен тремя σ-связями с соседними атомами. Наряду с 
этим, между атомом углерода и одним из атомов кислорода имеет-
ся и π-связь, как и в карбонильной группе альдегидов и кетонов. 
На атоме кислорода гидроксильной группы находится неподелен-
ная пара р-электронов. Таким образом, карбоксильная группа яв-
ляется сопряженной системой. Смещение π-электронного облака в 
сторону более электроотрицательного атома кислорода приводит к 
появлению недостатка электронной плотности (δ+) на карбоксиль-
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ном атоме углерода. За счет смещения неподеленной пары р-элек-
тронов атома кислорода гидроксильной группы частично гасится 
недостаток электронов на атоме углерода и увеличивается поляр-
ность связи –О←Н.

Таким образом, результатом взаимного влияния атомов в кар-

боксильной группе 
              О
–С
              Ö←Н

 является:

1) повышенная подвижность атомов водорода карбоксильной 
группы, в сравнении со спиртами;

2) пониженная реакционная способность карбонильной груп-
пы, в сравнении с альдегидами, по отношению к нуклеофильным 
реагентам;

3) повышенная подвижность атомов водорода в α-положении 
под влиянием карбоксильной группы (меньше, чем в альдегидах);

4) кислотные свойства с увеличением углеводородного радика-
ла убывают (муравьиная кислота самая сильная). Электроноакцеп-
торные заместители в радикале увеличивают кислотные свойства.

Свойства карбоновых кислот: взаимодействие с металлами, 
основными оксидами, основаниями, аммиаком, солями более сла-
бых кислот, галогенами,образование сложных эфиров со спирта-
ми, межмолекулярная дегидратация с образованием ангидридов, 
образование амидов.

2СН3–СООН + 2Na → 2CH3COONa + H2↑;
2С2Н5–СООН + СaО → (C2H5COO)2Сa + H2О;
2СН3СООН + Ва(ОН)2 → (СН3СОО)2Ва + 2H2О;
СН3СООН + NH3 → СН3СООNH4;
С2Н5–СООН + NaНСО3 → C2H5COONa + CO2+H2О;
2С2Н5–СООН + Na2СО3  → 2C2H5COONa + CO2+H2О;
СН3СООН + Cl2 

кр.Р⎯⎯⎯→  CH2Cl–COOH + HCl;
СН3–СН2–СООН + Cl2 

кр.Р⎯⎯⎯→  СН3–CHClCOOH + HCl;
СН3СООН + С2Н5ОН ,  H t+ °⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СООС2Н5 + Н2О;

Н3С–С–[ОН + Н]–О–С–СН3
 || ||
 O O  2, ZnClt⎯⎯⎯⎯⎯→  

Н3С–С–О–С–СН3 
 || ||  + Н2О
 O O

СН3–СООН + Н–NH2 
t°⎯⎯⎯→  СН3СОNH2 + Н2О.

ацетамид

Особенности муравьиной кислоты:
НСООН 2 4H SO (конц.)⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  Н2О + СО;
НСООН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  CO2 + H2O + 2Ag↓;
НСООН + 2Cu(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  CO2 + 3H2O + Сu2О↓;
НСООН + Cl2 

t°⎯⎯⎯→  CO2 + 2HCl.
Сложные эфиры — продукты замещения атомов водорода 

групп –ОН в минеральных кислородсодержащих или карбоновых 
кислотах на углеводородные радикалы.

Реакция этерификации:

H3C–CH2–C
O
OH + C2H5OH 

H , t+ °⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯  

→ H3C–CH2–C
O
OC2H5 

+ H2O.

Щелочной и кислотный гидролиз эфиров:

H3C
O
O–CH3

 + H2O 
H , t+ °⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯  CH3COOH + CH3OH;

H3C–C
O
O–C2H5 

 + NaOH t°⎯⎯⎯→  CH3COONa + C2H5OH.

Характерные химические свойства 
азотсодержащих органических соединений: 

аминов и аминокислот

К классу монофункциональных азотсодержащих органических 
соединений относятся нитросоединения и амины.

Нитросоединения — производные углеводородов, в которых 
атом водорода замещен на функциональную нитрогруппу –NO2 
(RNO2; СН3NO2; СН2=СН–NO2; С6Н5NO2).

Амины — продукты замещения атомов водорода в аммиаке на 
углеводородные радикалы. В зависимости от числа атомов водоро-
да, замещенных на радикалы, различают: первичные амины — 
функциональная группа –NН2; вторичные — функциональная 
группа –(–NН–); третичные — –N–

   | .

Аминокислоты, в отличие от ранее рассмотренных классов 
соединений, относятся к би-(ди)-функциональным соединени-
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функциональная группа –NН2; вторичные — функциональная 
группа –(–NН–); третичные — –N–

   | .
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http://chemistry-chemists.com/

102

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

103

Органическая химия

ям, в которых одновременно присутствуют две функциональные 
группы:

1) карбоксильная –C
O
OH;

2) аминогруппа –NH2.
Аминокислоты можно рассматривать как органические кисло-

ты, в которых один или несколько атомов водорода замещены на 
аминогруппу.

Основой классификации аминокислот является:
1) число функциональных групп:
а) моноаминомонокарбоновые кислоты;
б) моноаминодикарбоновые кислоты;
в) диаминомонокарбоновые кислоты;
2) взаимное расположение аминогруппы по отношению к кар-

боксильной (α-, β, γ- и т. д.).
Амины, подобно аммиаку — полярные соединения и, за исклю-

чением третичных аминов, могут образовывать межмолекулярные 
водородные связи.

Амины, как и аммиак, проявляют основные свойства за 
счет неподеленной электронной пары атома азота. Основ-
ность — способность присоединять протон (Н+).

Амины предельного ряда в водных растворах более сильные 
основания, чем аммиак. Одной из причин этого является электро-
нодонорное влияние углеводородных радикалов, в результате ко-
торого электронная плотность на атоме азота увеличивается (δ-), 
следовательно, способность присоединять протон возрастает.

По усилению основных свойств аммиак и алифатические ами-
ны можно расположить в ряд:

3 2 5 2 2 5 2 5NН C H NН C H NН C H .< → < → ←�� �� ��

За счет +J-эффекта алкильных радикалов возрастает основ-
ность.

Ароматические амины проявляют меньшие основные свойства 
(приблизительно в 1 млн раз), чем аммиак; это связано с тем, что 
неподеленная пара р-электронов атома азота находится в сопряже-
нии с 6-π-электронным облаком бензольного кольца. В результате 
уменьшается электронная плотность на атоме азота и ослабляется 
его способность присоединять протон.

С другой стороны, в ароматических аминах за 
счет +М (–NH2) резко увеличивается реакционная 
способность бензольного кольца в реакциях элек-
трофильного замещения, преимущественно в о- и 
п- (2, 4, 6) положениях.

Основность ароматических аминов зависит от за-
местителей как в ароматическом кольце, так и при 
атоме азота. Электронодонорные заместители уве-
личивают основные свойства (п-аминоанилин при-
мерно в 26 раз более основен, чем анилин), а электроноакцептор-
ные — уменьшают основные свойства (п-нитроанилин примерно 
в 4000 раз менее основен, чем анилин).

Основные свойства ароматических и смешанных аминов уси-
ливаются в ряду:

(C6H5)3N < (C6H5)2NH < C6H5NH2 < C6H5NHCH3 < 
< C6H5N(CH3)2 < NH3

Таким образом, амины, содержащие бензольное кольцо, по ос-
новности слабее аммиака, а тем более аминов предельного ряда.

Химические свойства аминов характеризуются преимущест-
венно превращениями аминогруппы, причем главная роль прина-
длежит неподеленной паре электронов атома азота.

Для ароматических аминов характерны также реакции электро-
фильного замещения в бензольное кольцо (преимущественно в о- и 
п-положения).

Амины как органические основания взаимодействуют с водой, 
кислотами и галогеноалканами:

С2Н5NН2 + Н2О ) [С2Н5NН3]
+ + ОН–

(СН3)2NН + Н2О ) [(СН3)2NН2]
+ + ОН–

(С2Н5)3N + Н2О ) [(С2Н5)3NН]+ + ОН–

СН3NН2 + HCl → [СН3NН3]
+ Cl–

(С2Н5)2NН + H2SO4 → [(С2Н5)2NН2]
+HSO4

–

2(С2Н5)2NН + H2SO4 → [(С2Н5)2NН2 ]
+

2SO4
2–

CH3NH2 + CH3Cl t°⎯⎯⎯→  CH3–NH–CH3 + HCl 
или [(CH3)2NH2]

+Cl
C6Н5NH2 + HCl → [С6Н5NН3]

+Cl–

[С6Н5NН3]
+Cl– + NaOH → С6Н5NН2 + NaCl + Н2О

:NН2

+M(NН2)
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NH2
 |

 + H2SO4 
t°⎯⎯⎯→  

NH2
 |

 |
SO3H

 + Н2О;  

NH2
 |

 |
SO3H

 ) 

NH3
+

 |

 |
SO–

3

NH2
 |

 + 3Br2(водн.) → 

NH2
 | Br

 |
Br

Br
 ↓ + 3HBr

Аминокислоты взаимодействуют с основаниями и кислотами, 
спиртами, друг с другом (образование пептидов):

Н2N–CH2–COOH + NaOH → Н2N–CH2–COONa + Н2О

Н2N–CH2–COOH + НCl → [H3 N
+

CH2COOH]Cl–

Н2N–CH2–COOH + С2Н5ОН + НCl(сух.)  t°⎯⎯⎯→  

→ [H3 N
+

CH2COOC2H5]Cl– + Н2О;

2

OHO

NH2

+ Cu(OH)22
 

→

→ 

NH2
2

OO2

OO

NH2

u + 2H2O

Синтез пептидов, их строение, синтетическое волокно капрон:
NH2–CH2–COOH + H2N–CH2–COOH → 
→ H2N–CH2–CО–NH–CH2–COOH + H2O

глицил-глицин

nCH2–(CH2)4–C
O
OH

   |
  NH2

 → 
| |

2 5 2

O

HN (CH ) C H O.

n

n

⎡ ⎤
⎢ ⎥
− − − − +⎢ ⎥

⎢ ⎥
⎣ ⎦

ε-аминокапроновая кислота  капрон

Биологически важные вещества:  жиры,  белки, 
углеводы (моно- ,  ди- ,  полисахариды)

Большую и важную группу природных соединений представля-
ют жиры и масла, которые являются сложными эфирами высших 
карбоновых кислот и глицерина.

Все жиры и масла растительного происхождения состоят поч-
ти целиком из сложных эфиров глицерина (триглецириды). В этих 
соединениях глицерин этерифицирован высшими карбоновыми 
кислотами. Жиры имеют следующую общую формулу:

   CH2–OCOR

HC–––OCOR1 ,

   CH2–OCOR2

где R, R1, R2 — углеводородные радикалы.
Три гидроксила глицерина могут быть этерифицированы либо 

только одной кислотой, например пальмитиновой или олеиновой, 
либо двумя или тремя различными кислотами:

   CH2–OOC–С17Н33

HC–––OOC–С17Н33

   CH2–OOC–С17Н33  

   CH2–OOC–С17Н35

HC–––OOC–С17Н33

   CH2–OOC–С17Н35
 триолеин (глицерид  олеодистеарин (глицерид
 с одним типом ацила)  с двумя типами ацила)

Среди реакций жиров особое значение имеет гидролиз, кото-
рый можно осуществить как кислотами, так и основаниями:

Гидролиз кислотный:
   CH2–OCOR

HC–––OCOR

   CH2–OCOR

 + 3Н2О ,  H t+ °⎯⎯⎯⎯⎯→  

   CH2–OH

HC–––OH

   CH2–OH

 + 3RCOOH.

Гидролиз щелочной (омыление):
   CH2–OCOR

HC–––OCOR

   CH2–OCOR

 + 3NaOH t°⎯⎯⎯→  
   CH2–OH

HC–––OH

   CH2–OH

 + 3RCOONa,

где, R — С17Н35, С15Н31, С17Н33, С17Н31, С17Н29.
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Реакции присоединения (для жидких жиров — масел) — 
гидрирование:

    CH2––O––С––С17Н33
     

 HC––––O––С––С17Н33  + 3H2 
, Nit⎯⎯⎯⎯→

     
    CH2–––O––С––С17Н33

О

О

О

 

    CH2––O––С––С17Н35
     
 HC––––O––С––С17Н35
     
    CH2–––O––С––С17Н35

О

О

О

Реакция гидрирования (гидрогенизации) лежит в основе полу-
чения маргарина.

Белки, пептиды — природные или синтетические соединения, 
молекулы которых построены из остатков α-аминокислот, соеди-

ненных между собой пептидными (амидными) связями, 
–C–NH–
  ||
 O

. 

Пептидная связь образуется за счет карбоксильной группы одной 
аминокислоты и аминогруппы — другой:

H2N–CH2C
O
OH  +  H–N–CH–C

O
OH →

 | |
 H CH3

→ H2N–CH2

|| |
O Н

— C N—− CH–C
O
OH + H2O

 |
 CH3

Белки — сложные, разнообразные по составу и строению ве-
щества. Структуру белков можно рассматривать на нескольких 
уровнях организации. Самый низший уровень — первичная струк-
тура белков, которая представляет последовательность соедине-
ния аминокислот между собой. Следующий уровень — вторичная 
структура, рассматривающая вопрос о том, каким образом эти 
цепи складываются в пространственные структуры типа спирали, 
колец, листов или компактных сфероидов, форма которых обус-
ловлена водородными мостиками, связывающими друг с другом 
различные цепи или различные участки одной и той же цепи. 
Под третичной структурой белков понимают расположение их 
полипептидных цепей в пространстве. Существенное влияние на 
формирование третичной структуры оказывают размер, форма и 

полярность аминокислотных остатков. Эта структура поддержи-
вается за счет гидрофобных взаимодействий, а также водородных, 
дисульфидных, ионных и других связей. Термин «четвертичная 
структура» относится к макромолекулам, в состав которых вхо-
дит несколько полипептидных цепей (субъединиц), не связанных 
между собой ковалентно. Такая структура отражает способ объ-
единения и расположения этих субъединиц в пространстве. Между 
собой отдельные субъединицы соединяются только за счет меж-
молекулярных взаимодействий. Четвертичную структуру имеют 
многие металлоферменты (комплекс иона металла и полипептид-
ных цепей), гемоглобин.

Первичная структура Вторичная структура Третичная структура Четвертичная структура
 (цепочка аминокислот) (α-спираль)  (клубок белков)

Рис. 7. Структура белка

Свойства белков
1. Белки содержат карбоксильные и аминогруппы, они явля-

ются, подобно аминокислотам, амфолитами: в щелочной среде, 
отдавая протон, проявляют кислотные свойства, а в кислой, при-
соединяя протон, — основные. Вследствие амфотерных свойств 
молекулы белков, как и аминокислоты, могут иметь биполярно-
ионное строение.

2. При нагревании белков со щелочами или кислотами происхо-
дит их гидролиз по пептидным связям с образованием свободных 
аминокислот. В организме гидролиз белков происходит значитель-
но эффективнее за счет участия ферментов пищеварительной сис-
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темы. Образующиеся при этом аминокислоты всасываются и ис-
пользуются для синтеза белков, необходимых данному организму.

3. Разрушение вторичной и третичной структуры белка с со-
хранением первичной структуры называется денатурацией. Дена-
турацию могут вызвать следующие факторы: нагревание, тяжелые 
металлы, химические агенты, излучения и др.

4. Для белков характерны некоторые цветные реакции, связан-
ные с наличием в их молекулах определенных функциональных 
группировок (см. раздел «Методы познания в химии»).

Углеводы
Углеводы — большая группа органических веществ, широко 

распространенных в живой природе. До 80% сухого вещества рас-
тений приходится на углеводы, содержание их в животных орга-
низмах намного меньше — до 2% сухого веса.

Классификация углеводов представлена на рис. 8.
Моносахариды — многоатомные альдегидо- или кетоноспир-

ты. Альдозы содержат альдегидную группу, кетозы — кетонную 
группу.

В зависимости от числа углеродных атомов, моносахариды 
делят на: тетрозы, пентозы, гексозы и т.д. Эти названия обычно 
применяют к тем моносахаридам, в молекулах которых число ато-
мов кислорода равно числу атомов углерода.

Полисахариды — высокомолекулярные соединения, линей-
ные или разветвленные, молекулы которых построены из остатков 
моносахаридов, связанных гликозидными связями. Олигосаха-
риды — содержат в своем составе от двух до десяти–двадцати мо-
носахаридных остатков, связанных гликозидными связями. В за-
висимости от их способности восстанавливать ионы Cu2+ и Ag+ их 
делят на восстанавливающие и невосстанавливающие.

Высокомолекулярные полисахариды содержат от несколь-
ких десятков до десятков тысяч остатков моносахаридов.

Главное отличие олиго- и полисахаридов от моносахаридов 
заключается в их способности к гидролизу с образованием моно-
сахаридов (соответствующих числу их остатков в олиго- или по-
лисахариде).

Химические свойства глюкозы: качественные реакции на альде-
гидную группу и на глюкозу как многоатомный спирт (окисление 
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с Ag2O, Cu(OH)2, бромной водой), взаимодействие с уксусным ан-
гидридом, Н3РО4 (образование глюкозо-6-фосфата), гидрирование, 
полное окисление глюкозы.

СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Н2 
, Nit⎯⎯⎯⎯→  

→ СН2ОН–(СНОН)4– СН2ОН;
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Br2 + H2O → 
→ СН2ОН–(СНОН)4–СООН + 2HBr;
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  смесь продуктов 
окисления + 2Ag↓.

Допустимо писать уравнение реакции в виде:
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  
→ СН2ОН–(СНОН)4–СООН + 2Ag↓;

2С6Н10О4(ОН)2 + Cu(OH)2 → 
 O OH

С6Н10О4 Cu О4Н10С6

 OH O

 + 2Н2О;

СН2ОН–(СНОН)4–СОН + 5(СН3СО)2О →
→ С5Н6(ОСОСН3)5–СОН + 5СН3СООН;

пентаацетат глюкозы

 C
O
H |

   H—C—OH
 |
HO—C—H
 |
   H—C—OH
 |
   H—C—OH
 |
 CH2OH

 C
O
H |

   H—C—OH
 |
HO—C—H
 |
   H—C—OH
 |
   H—C—OH
 |
 CH2OPO3H2

+ H3PO4 → + H2O;

O
2 3 2

Глюкозо-6-фосфат
С6Н12О6 + 6О2 → 6СО2 + 6Н2О + Q.

Брожение глюкозы:
– спиртовое: С6Н12О6 

дрожжи⎯⎯⎯⎯→  2С2Н5ОН + 2СО2;
– молочнокислое:
С6Н12О6 

ферменты⎯⎯⎯⎯⎯→  2CH3–CH–COOH ;
 |
 OH
– маслянокислое:
С6Н12О6 

ферменты⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СН2СН2СООН + 2СО2 + 2Н2↑.

Обратите внимание! Фруктозу нельзя отличить от глюко-
зы (альдозы) реакцией серебряного зеркала и при нагревании с 
Cu(OH)2! Фруктоза, подобно глюкозе, дает реакцию серебряного 
зеркала и восстанавливает Cu(OH)2, хотя и не содержит альде-
гидной группы. Это объясняется действием на фруктозу щело-
чей, которые вызывают ее превращение в глюкозу и маннозу, а 
последние и подвергаются окислению. Фруктозу можно отли-
чить от глюкозы реакцией с бромной водой. Фруктоза, в отличие 
от глюкозы, не окисляется бромной водой.

Гидролиз дисахаридов (в кислой среде или под действием фер-
ментов):

С12Н22О11 (сахароза) + Н2О , Ht +
⎯⎯⎯⎯→  

→ С6Н12О6 (α-глюкоза) + С6Н12О6 (β-фруктоза);
С12Н22О11 (мальтоза) + Н2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  2С6Н12О6 (α-глюкоза);
С12Н22О11 (целлобиоза) + Н2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  2С6Н12О6 (β-глюкоза);
С12Н22О11 (лактоза) + Н2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  
→ С6Н12О6 (β-галактоза) + С6Н12О6 (β-глюкоза);
С12Н22О11 (мальтоза, лактоза или целлобиоза) + Ag2О 3 2NH H O⎯⎯⎯⎯⎯→i  
→ С12Н22О12 + 2Ag↓;
С12Н22О11 + 2Cu(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  С12Н22О12 + Cu2О↓ + Н2О.
Химические свойства полисахаридов: гидролиз, образование 

сложных эфиров целлюлозы (ацетаты, нитраты), качественная ре-
акция с йодом на крахмал.
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http://chemistry-chemists.com/

110

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

111

Органическая химия

с Ag2O, Cu(OH)2, бромной водой), взаимодействие с уксусным ан-
гидридом, Н3РО4 (образование глюкозо-6-фосфата), гидрирование, 
полное окисление глюкозы.

СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Н2 
, Nit⎯⎯⎯⎯→  

→ СН2ОН–(СНОН)4– СН2ОН;
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Br2 + H2O → 
→ СН2ОН–(СНОН)4–СООН + 2HBr;
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  смесь продуктов 
окисления + 2Ag↓.

Допустимо писать уравнение реакции в виде:
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  
→ СН2ОН–(СНОН)4–СООН + 2Ag↓;

2С6Н10О4(ОН)2 + Cu(OH)2 → 
 O OH

С6Н10О4 Cu О4Н10С6

 OH O

 + 2Н2О;

СН2ОН–(СНОН)4–СОН + 5(СН3СО)2О →
→ С5Н6(ОСОСН3)5–СОН + 5СН3СООН;

пентаацетат глюкозы

 C
O
H |

   H—C—OH
 |
HO—C—H
 |
   H—C—OH
 |
   H—C—OH
 |
 CH2OH

 C
O
H |

   H—C—OH
 |
HO—C—H
 |
   H—C—OH
 |
   H—C—OH
 |
 CH2OPO3H2

+ H3PO4 → + H2O;

O
2 3 2

Глюкозо-6-фосфат
С6Н12О6 + 6О2 → 6СО2 + 6Н2О + Q.

Брожение глюкозы:
– спиртовое: С6Н12О6 

дрожжи⎯⎯⎯⎯→  2С2Н5ОН + 2СО2;
– молочнокислое:
С6Н12О6 

ферменты⎯⎯⎯⎯⎯→  2CH3–CH–COOH ;
 |
 OH
– маслянокислое:
С6Н12О6 

ферменты⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СН2СН2СООН + 2СО2 + 2Н2↑.

Обратите внимание! Фруктозу нельзя отличить от глюко-
зы (альдозы) реакцией серебряного зеркала и при нагревании с 
Cu(OH)2! Фруктоза, подобно глюкозе, дает реакцию серебряного 
зеркала и восстанавливает Cu(OH)2, хотя и не содержит альде-
гидной группы. Это объясняется действием на фруктозу щело-
чей, которые вызывают ее превращение в глюкозу и маннозу, а 
последние и подвергаются окислению. Фруктозу можно отли-
чить от глюкозы реакцией с бромной водой. Фруктоза, в отличие 
от глюкозы, не окисляется бромной водой.

Гидролиз дисахаридов (в кислой среде или под действием фер-
ментов):

С12Н22О11 (сахароза) + Н2О , Ht +
⎯⎯⎯⎯→  

→ С6Н12О6 (α-глюкоза) + С6Н12О6 (β-фруктоза);
С12Н22О11 (мальтоза) + Н2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  2С6Н12О6 (α-глюкоза);
С12Н22О11 (целлобиоза) + Н2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  2С6Н12О6 (β-глюкоза);
С12Н22О11 (лактоза) + Н2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  
→ С6Н12О6 (β-галактоза) + С6Н12О6 (β-глюкоза);
С12Н22О11 (мальтоза, лактоза или целлобиоза) + Ag2О 3 2NH H O⎯⎯⎯⎯⎯→i  
→ С12Н22О12 + 2Ag↓;
С12Н22О11 + 2Cu(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  С12Н22О12 + Cu2О↓ + Н2О.
Химические свойства полисахаридов: гидролиз, образование 

сложных эфиров целлюлозы (ацетаты, нитраты), качественная ре-
акция с йодом на крахмал.

O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H

CH3

4 4 41 1 1
...

амилоза (α-1,4-гликозидная связь)



http://chemistry-chemists.com/

112

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

113

Органическая химия

O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H
O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H

O

O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H O
HH

OH

H

H

OH

H
O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H

CH2

4 4 41 1 1

4 4 41 1 1

6

...

α−1,4-

α-1,6-

амилопектин

(С6Н10О5)п 
2Н О; ; Нt ++ °⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  (С6Н10О5)х 

2Н О; t+ °⎯⎯⎯⎯⎯→  

→ 2

n
С12Н22О11 

2+Н О⎯⎯⎯⎯→  пС6Н12О6

Суммарное уравнение реакции гидролиза:
(С6Н10О5)п + пН2О ; Нt +°⎯⎯⎯⎯→  пС6Н12О6
крахмал  α-глюкоза

4 4 41 1 1
O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H
O

O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H
O

O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

C

H

целлюлоза (β-1,4-гликозидная связь)

C6H7O2 OH
OH

OH n
CH3 C

OH

O
3n+

H2SO4, t

+ 3nH2O;C6H7O2 OCOCH 3

OCOCH3

OCOCH3 n

H2SO4, t

[ 6 7 2( )3]n + 3nHONO2
2 4H SO ( ), t⎯⎯⎯⎯⎯→

2 4H SO ( ), t⎯⎯⎯⎯⎯→                 + 3nH2O.C6H7O2 ONO2

ONO2

ONO2 n

α-1,4-гликозид-
ные связи

α-1,6-гликозидные связи

Гидролиз целлюлозы: 

(С6Н10О5)n + nН2О 
, Ht +

⎯⎯⎯⎯→  nС6Н12О6
 (β-глюкоза)

Генетическая связь между классами органических соедине-
ний представлена следующей схемой (рис. 9).

Алкан
 С—С 

Алкен
 С=С 

Алкин
–С=С–

Галоген-алкан
Hal–

(Hal=Cl, Br)

Дигалоген-
алкан
2Hal–

(Hal=Cl, Br)

Тригалоген-
алкан
3Hal–

(Hal=Cl, Br)

–H2 +H2

–H2 +H2

+Cl
2  –HCl+Na –NaCl

+Cl
2

+Zn –ZnCl

+Cl
2  –HCl

+HCl

+NaO
H (сп

)–
NaC

l

+NaO
H (во

д)
–N

aC
l

+NaO
H (во

д)
–N

aC
l

+HCl  –
H 2

O

+PCl 5
 –P

OCl 3

+H
2
O, H

+

+HCl

+NaO
H (сп

)–
NaC

l

+NaO
H (во

д)
–N

aC
l

+H
2
O, H

+

+Cl2
–HCl

+Cl2
–HCl

+[O] +[H]

+[O] +[H]

Спирт
–ОН

Альдегид/Кетон

–C
O
H   

–С–
  ||
 O

Карбоновая 
кислота

–C
O
OH

Рис. 9. Взаимосвязь органических соединений [11]



http://chemistry-chemists.com/

112

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

113

Органическая химия

O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H
O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H

O

O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H O
HH

OH

H

H

OH

H
O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H

CH2

4 4 41 1 1

4 4 41 1 1

6

...

α−1,4-

α-1,6-

амилопектин

(С6Н10О5)п 
2Н О; ; Нt ++ °⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  (С6Н10О5)х 

2Н О; t+ °⎯⎯⎯⎯⎯→  

→ 2

n
С12Н22О11 

2+Н О⎯⎯⎯⎯→  пС6Н12О6

Суммарное уравнение реакции гидролиза:
(С6Н10О5)п + пН2О ; Нt +°⎯⎯⎯⎯→  пС6Н12О6
крахмал  α-глюкоза

4 4 41 1 1
O

CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H
O

O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

H
O

O
CH2OH

HH

OH

H

H

OH

C

H

целлюлоза (β-1,4-гликозидная связь)

C6H7O2 OH
OH

OH n
CH3 C

OH

O
3n+

H2SO4, t

+ 3nH2O;C6H7O2 OCOCH 3

OCOCH3

OCOCH3 n

H2SO4, t

[ 6 7 2( )3]n + 3nHONO2
2 4H SO ( ), t⎯⎯⎯⎯⎯→

2 4H SO ( ), t⎯⎯⎯⎯⎯→                 + 3nH2O.C6H7O2 ONO2

ONO2

ONO2 n

α-1,4-гликозид-
ные связи

α-1,6-гликозидные связи

Гидролиз целлюлозы: 

(С6Н10О5)n + nН2О 
, Ht +

⎯⎯⎯⎯→  nС6Н12О6
 (β-глюкоза)

Генетическая связь между классами органических соедине-
ний представлена следующей схемой (рис. 9).

Алкан
 С—С 

Алкен
 С=С 

Алкин
–С=С–

Галоген-алкан
Hal–

(Hal=Cl, Br)

Дигалоген-
алкан
2Hal–

(Hal=Cl, Br)

Тригалоген-
алкан
3Hal–

(Hal=Cl, Br)

–H2 +H2

–H2 +H2

+Cl
2  –HCl+Na –NaCl

+Cl
2

+Zn –ZnCl

+Cl
2  –HCl

+HCl

+NaO
H (сп

)–
NaC

l

+NaO
H (во

д)
–N

aC
l

+NaO
H (во

д)
–N

aC
l

+HCl  –
H 2

O

+PCl 5
 –P

OCl 3

+H
2
O, H

+
+HCl

+NaO
H (сп

)–
NaC

l

+NaO
H (во

д)
–N

aC
l

+H
2
O, H

+

+Cl2
–HCl

+Cl2
–HCl

+[O] +[H]

+[O] +[H]

Спирт
–ОН

Альдегид/Кетон

–C
O
H   

–С–
  ||
 O

Карбоновая 
кислота

–C
O
OH

Рис. 9. Взаимосвязь органических соединений [11]



http://chemistry-chemists.com/

114

Химия. Законы, свойства элементов и соединений

115

Органическая химия

Уравнения реакций, которые могут быть полезны 
при подготовке к выполнению заданий части С
2BaO + O2 (изб.) = 2BaO2 
BaO2 + H2SO4 = BaSO4 + Н2О2
H2O2+ Ba(OH)2 = BaO2↓ + 2H2O
Н2О2 + SO2 = H2SO4
3Н2О2 + 2K3[Cr(OH)6] = 2K2CrO4 + 8H2O + 2KOH
H2O2 (конц) + NaOH(тв) = Na2O2↓ + 2H2O
Н2О2 + KNO2 = KNO3 + H2O
Н2О2 + 2FeSO4 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 2H2O
3Н2О2 + 2CrCl3 + 10KOH = 2K2CrO4 + 6KCl + 8H2O
Н2О2 + 2KI = I2 + 2KOH
Н2О2 + 2HI = I2 + 2H2О
3Н2О2 + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 3O2 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O
Н2О2 + Ag2O = 2Ag + H2O + O2
3Н2О2 + KClO3 = 3O2 + KCl + 3H2O
3Н2О2 + 2AuCl3 = 3O2 + 2Au + 6HCl
4H2O2 + PbS → PbSO4 + 4H2O
Н2О2 + H2S = S + 2H2O
3Н2О2 + 2NH3 = N2 + 6H2O

4HCl + O2 
, кат.t

 2Cl2 + 2H2O
Cl2 + Na2SO3 + H2O = Na2SO4 + 2HCl
3Cl2 + 2СuS = 2CuCl2 + S2Cl2

2KF(расплав) 
электролиз

 2K + F2
F2 + Hal2 = 2HalF
3F2 + S → SF6
F2 + H2O → 2HF + «О» (смесь продуктов OF2, O2, O3, H2O2)
3CaOCl2 + 2NH3 = N2 + 3H2O + 3CaCl2
KСlO + 2HI = I2 + KCl + H2O
O3 + 2Ag = Ag2O + O2
2KI + O3 + H2SO4 = I2 + O2 + K2SO4 + H2O
S + 2HI = I2 + H2S

S + K2Cr2O7 
сплавление  Cr2O3 + K2SO4

3H2S + 8HNO3 = 3H2SO4 + 8NO + 4H2O
H2S + 3H2SO4 = 4SO2↑ + 4H2O
H2S + 2FeCl3 = 2FeCl2 + S↓ + 2HCl

SO2 + 2CO 
, кат.t

 S + 2CO2
SO2 + 2HNO3 = 2NO2↑ + H2SO4
2SO3 + 2KI = I2↓ + SO2↑ + K2SO4
3SO3 + H2S = 4SO2 + H2O
10H2SO4(к) + 2FeS = Fe2(SO4)3 + 9SO2 + 10H2O

BaSO4 + 4C 
t°⎯⎯⎯→  BaS + 4CO

3Si + 12HF + 4HNO3 = 3SiF4 + 4NO + 8H2O
2NH3 + 2Na = 2NaNH2 + H2↑
2NH3 + 2KMnO4 = N2 + 2MnO2 + 2KOH + 2H2O

(NH4)2НPO4 
t°⎯⎯⎯→  2NH3 + H3PO4

5N2О + 8KMnO4 + 12H2SO4 = 10HNO3 + 8MnSO4 + 4K2SO4 + 
+ 7H2O

3HNO2 ) HNO3 + 2NO + H2O
NaNO2(конц. р–р) + H2SO4(разб.) = NaHSO4 + HNO2

6HNO3(конц.) + FeBr2 
t

 Fe(NO3)3 + 3NO2↑ + Br2 + 3H2O
8HNO3(конц.) + PH3 → H3PO4 + 8NO2 + 4H2O
8HNO3(конц.) + PbS → PbSO4 + 8NO2 + 4H2O
4HNO3(конц.) + 12HF + 3Si → 3SiF4 + 4NO + 8H2O

7HNO3(конц.) + KI 
t

 НIО3 + 6NO2↑ + KNO3 + 3H2O

2HNO3(конц.) + SO2 
t

 H2SO4 + 2NO2↑
NaNO3 + 4Zn + 7NaOH + 6H2O → NH3 + 4Na2[Zn(OH)4]

KNO3 + 4Zn + 7KOH 
сплавление⎯⎯⎯⎯⎯→  NH3 + 4K2ZnO2 + 2H2O

3KNO3 + 8Al + 5KOH + 2H2O 
t°⎯⎯⎯→  8KAlO2 + 3NH3

KNO3 + 4Mg + 6H2O → NH3 + 4Mg(OH)2 + KOH

4KNO3 + 5C 
t°⎯⎯⎯→  2K2CO3 + 3CO2↑ + 2N2↑

KNO3 + 3FeCl2 + 4HCl → 3FeCl3 + KCl + NO + 2H2O
PH3 + 8AgNO3 + 4H2O = H3PO4 + 8Ag + 8HNO3
PH3 + HClO4 = PH4ClO4
P2O5 + 2HNO3 → 2HPO3 + N2O5
P2O5 + 2HClO4 → Cl2O7 + 2HPO3
8Al + 3KNO3 + 18H2O + 5KOH → 8K[Al(OH)4] + 3NH3
2Al +2Na2CO3 + 8H2O → 2Na[Al(OH)4] + 2NaHCO3 + 3H2
Al2O3 + 6KHSO4 = Al2(SO4)3 + 3K2SO4 + 3H2O
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4KNO3 + 5C 
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Al2O3 + Na2CO3 
сплавление⎯⎯⎯⎯⎯→  2NaAlO2 + CO2.

2Al(OH)3 + N2O5 = 2Al(NO3)3 + 2H2O
Na3[Al(OH)6] + AlCl3 = 2Al(OH)3 + 3NaCl
Na[Al(OH)4] + 4HNO3(изб.) → КNO3 + Al(NО3)3 + 4H2O
Na[Al(OH)4] + HCl(нед.) → Al(OH)3 + NaCl + H2O
Fe + 2FeCl3 = 3FeCl2
3FeO + 10HNO3 = 3Fe(NO3)3 + NO + 5H2O
FeBr2 + 6HNO3 = Fe(NO3)3 + Br2 + 3NO2 + 3H2O
3FeCl2 + KNO3 + 4HCl = 3FeCl3 + NO + KCl + 2H2O
3Fe(NO3)2 + 4HNO3 = 3Fe(NO3)3 + NO + 2H2O
2FeSO4 + H2O2 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 2H2O
Fe3O4 + 10HNO3 = NO2 + 3Fe(NO3)3 + 5H2O
Fe3O4 + 8HCl → FeCl2 + 2FeCl3 + 4H2O
Fe3O4 + 8HI → 3FeI2 + I2 + 4H2O
3Fe3O4 + 28HNO3 = 9Fe(NO3)3 + NO + 14H2O
2Fe(OH)3 + 3Br2 + 10KOH → 2K2FeO4 + 6KBr + 8H2O

12Fe(OH)3 
t°⎯⎯⎯→  4Fe3O4 + 18H2O + O2

2K2FeO4 + 16HCl = 4KCl + 3Cl2 + 2FeCl3 + 8H2O

Cr + 2CrCl3 
t

 3CrCl2 
Cr + KClO3 + 2KOH = K2CrO4 + KCl + H2O
4CrCl2 + 4HCl + O2 → 4CrCl3 + 2H2O
2Cr(OH)3 + 10NaOH + 3Br2 → 2Na2CrO4 + 6NaBr + 8H2O
2CrCl3 + 16NaOH + 3Cl2 → 2Na2CrO4 + 12NaCl + 8H2O
Cr2O3 + 10NaOH + 3Br2 → 2Na2CrO4 + 6NaBr + 5H2O
2Na[Cr(OH)4] + 3Cl2 +8NaOH → 2Na2CrO4 + 6NaCl + 8H2O
2K2CrO4 + 3K2SO3 + 5H2O = 2Cr(OH)3 + 3K2SO4 + 4KOH
2K2CrO4 + 3KHSO3 + 2H2O = 2Cr(OH)3 + 3K2SO4 + KOH

Cr2O3 + 2Na2CO3 + 3KNO3 
сплавление⎯⎯⎯⎯⎯→  2Na2CrO4 + 3KNO2 + 

+ 2CO2
Cr2O3 + 4KOH + KClO3 = 2K2CrO4 + KCl + 2H2O
K2Cr2O7 + 3SO2 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O
2Cu + 4HCl + O2 = 2CuCl2 + 2H2O
Cu + 2FeCl3 = 2FeCl2 + CuCl2
MnS + 2H2O + O2 → Mn(OH)4 + S
Mn(OH)4 + Br2 + 4KOH → K2MnO4 + 2KBr + 4H2O
K2MnO4 + 8HCl → 2KCl + 2Cl2 + MnCl2 + 4H2O

2KMnO4 + 8H2SO4 + 5Zn = 2MnSO4 + K2SO4 + 5ZnSO4 + 8H2O
2 2

2 23 C H C H
− −

=  + 2KMnO4 + 4H2O → 

→ 
1 1

2 23 C H OH C H OH
− −

−  + 2MnO2 + 2KOH

5СН3СН=СН–СН2СН3 + 8КMnO4 + 12Н2SО4 
t°⎯⎯⎯→

→ 5СН3СООН + 5СН3СН2СООН + 4К2SО4 + 8MnSO4 + 12Н2О
С2Н5ОН + HONO2 → С2Н5ОNO2 + Н2О

CH3–COH + NaHSO3 → 
H3C–CH–SO3Na
 |
 HO

(СН3СОО)2Ва 
t°⎯⎯⎯→  СН3СОСН3 + ВаСО3

С2Н5–NH2 + НО–N=О 2
NaNО + HCl

⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  С2Н5ОН + N2↑ + H2O
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МЕТОДЫ ПОЗНАНИЯ В ХИМИИ
Экспериментальные основы химии

Кабинет химии — место повышенной опасности. Поэтому, 
работая в химической лаборатории (или в школьном кабинете хи-
мии), чтобы не получить травму при проведении химического эк-
сперимента на занятиях по химии, очень важно неукоснительно 
выполнять правила по технике безопасности, соблюдая опреде-
ленные нормы поведения.

В химической лаборатории запрещается:
1. Принимать пищу и пробовать вещества на вкус.
2. Брать вещества руками.
3. Оставлять неубранными рассыпанные или пролитые ре-

активы.
4. Оставлять открытыми банки и склянки с реактивами.
5. Выливать или высыпать избыток реактивов в склянки и бан-

ки, из которых они были взяты.
6. Менять пробки у банок и склянок.
7. Брать одной и той же пипеткой или одним и тем же шпателем 

разные вещества.
8. При определении запаха вещества низко наклоняться над 

склянкой или подносить пробирку близко к лицу.
9. Самостоятельно проводить опыты, не предусмотренные дан-

ной работой.
10. Загромождать проходы портфелями и сумками.
Для проведения химического эксперимента необходимо спе-

циальное оборудование, которое можно разделить на несколько 
групп в зависимости от его назначения: посуда, нагревательные 
приборы, принадлежности для закрепления приборов на время 
выполнения в них химических опытов, реактивы и др.

Определение характера среды водных растворов 
веществ. Индикаторы
По типу среды водные растворы бывают нейтральные, кислые 

и щелочные (см. раздел «Химическая реакция»).
Нейтральная среда характеризуется равенством концентра-

ций ионов водорода и гидроксид-ионов:
[H+] = [OH–] = 10–7 моль/л, рН = 7.

Кислая среда — это среда с большей концентрацией ионов во-
дорода:

[H+] > [OH–] > 10–7 моль/л, рН < 7.
Щелочная среда — это среда, в которой концентрация ионов 

водорода меньше концентрации гидроксид-ионов:
[H+] < [OH–] < 10–7 моль/л, рН > 7.

Для определения рН используют индикаторный и ионометри-
ческий методы. Индикаторный метод применяется в том случае, 
когда надо быстро и приблизительно определить рН исследуемого 
раствора. Этот метод основан на использовании кислотно-основ-
ных индикаторов — веществ, изменяющих свою окраску в зависи-
мости от рН раствора.

Кислотно-основные индикаторы — это слабые органические 
кислоты или слабые органические основания, у которых цвет 
нейтральной (неионизированной) и заряженной (ионизирован-
ной) форм различен.

Приведем пример диссоциации индикатора-кислоты:
HInd ) Ind–  +  H+

Нейтр. переходная Заряж.
форма окраска форма
Окраска 1  Окраска 2
Так как индикатор является слабым электролитом, его поведе-

ние подчиняется закономерности влияния общего иона Н+. Чем 
больше концентрация ионов водорода, тем больше равновесие 
смещено в направлении образования молекул HInd, и раствор 
имеет окраску 1. С уменьшением концентрации ионов водорода 
увеличивается концентрация ионизированной формы, и раствор 
приобретает окраску 2.

Характеристика широко используемых индикаторов представ-
лена в таблице 10.

Для приблизительной и быстрой оценки рН растворов (с точ-
ностью до единицы рН) применяют универсальный индикатор.

Универсальный индикатор — это смесь кислотно-основных 
индикаторов, позволяющая определить значение рН от 1 до 10.

Универсальный индикатор обычно нанесен на бумагу. Такую 
бумагу смачивают исследуемым раствором и сравнивают получен-
ную окраску с прилагаемой колориметрической шкалой рН.
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Таблица 10

Индикатор
Цвет 

индикатора 
в кислой среде

Цвет 
индикатора 

в нейтральной 
среде

Цвет 
индикатора 
в щелочной 

среде
Лакмус Красный,

рН < 5
Фиолетовый,

5 < рН < 8
Синий,
рН > 8

Фенолфталеин Бесцветный,
рН < 8,0

Бледно-
малиновый

8,0 < рН < 9,8

Малиновый,
рН > 9,8

Метиловый 
оранжевый

Розовый,
рН < 3,1

Бледно-
оранжевый

3,1 < рН < 4,4

Желтый,
рН > 4,4

Ионометрический метод определения рН основан на измере-
нии потенциала стеклянного электрода, чувствительного к изме-
нению концентрации ионов водорода в растворе, милливольтмет-
ром-иономером (рН-метром). Этот метод позволяет определить рН 
с точностью до 0,01 единиц рН и широко используется на практике 
для точного определения концентрации ионов водорода различ-
ных сред, в том числе биологических.

Качественные реакции на неорганические 
вещества и ионы
Качественный анализ предназначен для обнаружения отде-

льных элементов или ионов, входящих в состав вещества.
Аналитические реакции сопровождаются аналитическим эф-

фектом, позволяющим получить информацию о наличии опреде-
ляемого элемента. К аналитическим эффектам относят: выпадение 
или растворение осадка, выделение газообразных продуктов, из-
менение окраски раствора, образование кристаллов определенной 
формы.

Для определения присутствия веществ, анионов, катионов ис-
пользуются качественные реакции. Проведя их, можно подтвер-
дить однозначно их наличие. Эти реакции широко используются 
при проведении качественного анализа, целью которого является 
определение наличия веществ или ионов в растворах или смесях.

Приведем необходимый для сдачи ЕГЭ минимум качествен-
ных реакций.

I. Качественные реакции на катионы.
1. Катион водорода, Н+, изменение окраски индикаторов: крас-

ный цвет лакмуса, розово-красный — метилового оранжевого.
2. Ион аммония:
NH+

4 + ОН– t°⎯⎯⎯→  NH3↑ + Н2О (запах или посинение влажной 
лакмусовой бумаги).

3. Ион Fe2+:
3Fe2+ + 2[Fe(CN)6]

3– = Fe3[Fe(CN)6]2↓ (турнбулева синь);
Fe2+ + 2ОН– = Fe(ОН)2↓ (зеленоватый осадок).
4. Ион Fe3+:
4Fe3+ + 3[Fe(CN)6]

4– = Fe4[Fe(CN)6]3↓ (берлинская лазурь);
Fe3+ + 3CNS– ) Fe(CNS)3 (кроваво-красный цвет);
Fe3+ + 3ОН– = Fe(ОН)3↓ (бурый осадок).
5. Ион Al3+: 
Al3+ + 3ОН– = Al(ОН)3↓ (белый осадок, растворяется в избытке 

щелочи).
6. Ион Ва2+: Ва2+ + SO4

2– = BaSO4↓ (белый осадок).
7. Ион Са2+: Са2+ + CO3

2– = СаСО3↓ (белый осадок).
8. Ион Cu2+:Cu2+ + 2ОН– = Cu(ОН)2↓ (голубой осадок).
9. Ион Ag+: Ag+ + Cl– → AgCl↓ (белый творожистый осадок).
10. Окраска пламени:
Li+ Na+ K+ Ca2+ Ba2+ Cu2+

красный желтый фиолетовый кирпично-
красный

желто-
зеленый

зеленый

II. Качественные реакции на анионы.
1. Гидроксид-ион: изменение окраски индикаторов: лакмус — 

синий, фенолфталеин — малиновый, метиловый оранжевый — 
желтый.

2. Галогенид-ионы:
F– + Ag+ → осадок не образуется;
Cl– + Ag+ → AgCl↓;  Br– + Ag+ → AgBr↓;  I – + Ag+ → AgI↓.
 белый  желтовато-белый  ярко-желтый
3. Сульфид-ион:
H2S + Pb(NO3)2 = PbS↓ + 2HNO3 (черный осадок);
 черный осадок
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щелочи).
6. Ион Ва2+: Ва2+ + SO4

2– = BaSO4↓ (белый осадок).
7. Ион Са2+: Са2+ + CO3

2– = СаСО3↓ (белый осадок).
8. Ион Cu2+:Cu2+ + 2ОН– = Cu(ОН)2↓ (голубой осадок).
9. Ион Ag+: Ag+ + Cl– → AgCl↓ (белый творожистый осадок).
10. Окраска пламени:
Li+ Na+ K+ Ca2+ Ba2+ Cu2+

красный желтый фиолетовый кирпично-
красный

желто-
зеленый

зеленый

II. Качественные реакции на анионы.
1. Гидроксид-ион: изменение окраски индикаторов: лакмус — 

синий, фенолфталеин — малиновый, метиловый оранжевый — 
желтый.

2. Галогенид-ионы:
F– + Ag+ → осадок не образуется;
Cl– + Ag+ → AgCl↓;  Br– + Ag+ → AgBr↓;  I – + Ag+ → AgI↓.
 белый  желтовато-белый  ярко-желтый
3. Сульфид-ион:
H2S + Pb(NO3)2 = PbS↓ + 2HNO3 (черный осадок);
 черный осадок
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CuSO4 + H2S(Na2S) = H2SO4(Na2SO4) + CuS↓ (черный осадок).
4. Сульфат-ион:
BaCl2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2HCl;
Ва2+ + SO4

2– = BaSO4↓ (белый осадок).
5. Нитрат-ион:
Cu + NO3

– + 2H+ = Cu2+ + NO2↑ + H2O (бурый газ).
6. Фосфат-ион: 
PO4

3– + 3Ag+→ Ag3PO4 ↓ (желтый осадок, который, в отличие от 
осадка AgI, растворим в минеральных кислотах).

7. Хромат-ион:
CrO4

2– + Ва2+ = ВаCrO4↓ ( желтый осадок).
8. Карбонат-ион, обнаружение СО2:
CO3

2– + 2Н+ → СО2↑ + Н2О;
СO2 + Са(ОН)2 → СаСО3 + Н2О;
СаСО3 + СO2 + Н2О → Са(НСО3)2.
III. Качественная реакция на озон:
2KI + O3 + H2O = I2↓ + 2KOH + O2↑;  KI + O2 ≠.
Образование йода можно доказать по изменению окраски рас-

твора крахмала: происходит посинение.

Идентификация органических соединений
1. Качественные реакции на соединения, содержащие двойные 

и тройные связи (алкены, алкадиены, алкины, и др.).
Обесцвечивание перманганата калия:

2 2

2 2 4 2

1 1

2 2 2

3СН СН 2KMnO 4H O

3 C H OH C H OH 2MnO 2KOH;

− −

− −

= + + →

→ − + +
1 1 3 3

4 2

2

3СН СН 8KMnO 3KOO C C OОK 8MnO

2KOH 2H O.

− − + +
≡ + → − + +

+ +
Обесцвечивание бромной воды:
H3C–CH2–CH=CH2 + Br2 → H3C–CH2–CH–CH2;
 | |
 Br Br
СН≡СН 22Br+⎯⎯⎯⎯⎯→  СHBr2–СHBr2

СН2=СН–СООН + Br2 → CН2Br–CHBr–COOH.

2. Качественные реакции на многоатомные спирты, моно- и 
дисахариды.

Взаимодействие с Cu(OH)2 на холоде — это качественная реак-
ция на многоатомные спирты, а также на моно- и дисахариды.

Дисахарид + Cu(OH)2(голубой осадок)  → синий раствор:

O
2

O

2
OH

2

                 + 

 

Cu(OH)2 (голубой осадок) ) → 

→ 

 O OH

С12Н20О9 Cu О9Н20С12

 OH O

 + 2Н2О.

Комплексное соединение синего цвета

2С6Н10О4(ОН)2 + Cu(OH)2 → 

 O OH

С6Н10О4 Cu О4Н10С6

 OH O

 + 2Н2О

2

 

 H2C–OH
      |
  HC–OH    + Cu(OH)2  →
      |
 H2C–OH

H2C–O
     |
 HC–O
      |
H2C–OH

   O–CH2
         |
   O–CH    + 2H2O
         |
HO–CH2

H     H

Cu

глицерин                            глицерат меди (ярко-синий раствор)

3. Качественная реакция на фенолы.
С6Н5ОН + FeCl3 → комплексное соединение темно-фиолетового 

цвета.
4. Качественные реакции «Серебряное зеркало» и со свежепри-

готовленным осадком Cu(OH)2 на альдегидную группу:
CH3COH + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  CH3COOH + 2Ag↓;
HCOH + 2Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  CO2 + H2O + 4Ag;
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  
→ СН2ОН–(СНОН)4–СООН + 2Ag↓;
CH3COH + 2Cu(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  CH3COOH + Cu2O↓ + 2H2O.
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CuSO4 + H2S(Na2S) = H2SO4(Na2SO4) + CuS↓ (черный осадок).
4. Сульфат-ион:
BaCl2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2HCl;
Ва2+ + SO4

2– = BaSO4↓ (белый осадок).
5. Нитрат-ион:
Cu + NO3

– + 2H+ = Cu2+ + NO2↑ + H2O (бурый газ).
6. Фосфат-ион: 
PO4

3– + 3Ag+→ Ag3PO4 ↓ (желтый осадок, который, в отличие от 
осадка AgI, растворим в минеральных кислотах).

7. Хромат-ион:
CrO4

2– + Ва2+ = ВаCrO4↓ ( желтый осадок).
8. Карбонат-ион, обнаружение СО2:
CO3

2– + 2Н+ → СО2↑ + Н2О;
СO2 + Са(ОН)2 → СаСО3 + Н2О;
СаСО3 + СO2 + Н2О → Са(НСО3)2.
III. Качественная реакция на озон:
2KI + O3 + H2O = I2↓ + 2KOH + O2↑;  KI + O2 ≠.
Образование йода можно доказать по изменению окраски рас-

твора крахмала: происходит посинение.

Идентификация органических соединений
1. Качественные реакции на соединения, содержащие двойные 

и тройные связи (алкены, алкадиены, алкины, и др.).
Обесцвечивание перманганата калия:

2 2

2 2 4 2

1 1

2 2 2

3СН СН 2KMnO 4H O

3 C H OH C H OH 2MnO 2KOH;

− −

− −

= + + →

→ − + +
1 1 3 3

4 2

2

3СН СН 8KMnO 3KOO C C OОK 8MnO

2KOH 2H O.

− − + +
≡ + → − + +

+ +
Обесцвечивание бромной воды:
H3C–CH2–CH=CH2 + Br2 → H3C–CH2–CH–CH2;
 | |
 Br Br
СН≡СН 22Br+⎯⎯⎯⎯⎯→  СHBr2–СHBr2

СН2=СН–СООН + Br2 → CН2Br–CHBr–COOH.

2. Качественные реакции на многоатомные спирты, моно- и 
дисахариды.

Взаимодействие с Cu(OH)2 на холоде — это качественная реак-
ция на многоатомные спирты, а также на моно- и дисахариды.

Дисахарид + Cu(OH)2(голубой осадок)  → синий раствор:

O
2

O

2
OH

2

                 + 

 

Cu(OH)2 (голубой осадок) ) → 

→ 

 O OH

С12Н20О9 Cu О9Н20С12

 OH O

 + 2Н2О.

Комплексное соединение синего цвета

2С6Н10О4(ОН)2 + Cu(OH)2 → 

 O OH

С6Н10О4 Cu О4Н10С6

 OH O

 + 2Н2О

2

 

 H2C–OH
      |
  HC–OH    + Cu(OH)2  →
      |
 H2C–OH

H2C–O
     |
 HC–O
      |
H2C–OH

   O–CH2
         |
   O–CH    + 2H2O
         |
HO–CH2

H     H

Cu

глицерин                            глицерат меди (ярко-синий раствор)

3. Качественная реакция на фенолы.
С6Н5ОН + FeCl3 → комплексное соединение темно-фиолетового 

цвета.
4. Качественные реакции «Серебряное зеркало» и со свежепри-

готовленным осадком Cu(OH)2 на альдегидную группу:
CH3COH + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  CH3COOH + 2Ag↓;
HCOH + 2Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  CO2 + H2O + 4Ag;
СН2ОН–(СНОН)4–СОН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  
→ СН2ОН–(СНОН)4–СООН + 2Ag↓;
CH3COH + 2Cu(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  CH3COOH + Cu2O↓ + 2H2O.
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5. Качественные реакции на органические кислоты:
СН3СООН: лакмус красный;
СН3СООН + Na2CO3 = СН3СООNa + H2O + CO2↑ (выделение 

газа);
НСООН: лакмус красный;
2НСООН + Na2CO3 = 2НСООNa + H2O + CO2↑ (выделение газа);
НСООН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  CO2 + H2O + 2Ag↓.
6. Качественная реакция с йодом на крахмал:
(С6Н10О5)п + I2→ синее окрашивание.
7. Качественные реакции на белки.
а) биуретовая реакция. При обработке белка концентрирован-

ным раствором щелочи и раствором сульфата меди появляется 
красно-фиолетовое окрашивание, вызванное образованием медно-
го комплекса белка (реакция на пептидную связь);

б) ксантопротеиновая реакция. При действии концентрирован-
ной азотной кислоты белок окрашивается в желтый цвет. Реакция 
связана с наличием в молекуле белка ароматических групп, которые 
нитруются в мягких условиях;

в) сульфгидрильная реакция. При добавлении к раствору белка 
ацетата свинца (II) и гидроксида натрия при нагревании выпадает 
черный осадок сульфида свинца, вследствие наличия в белке ти-
ольных (сульфгидрильных) групп.

Основные способы получения (в лаборатории) 
неорганических соединений
Получение водорода:
Fe + 2HCl = FeCl2 + H2↑
Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2↑
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2↑
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑
Zn + 2NaOH + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2↑
LiH + H2O = LiOH + H2↑
CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 + 2H2↑
Получение пероксида водорода:
BaO2 + H2SO4 = BaSO4↓ + Н2О2

Получение хлора:
MnO2 + 4HCl= Cl2↑ + MnCl2 + 2H2O

PbO2 + 4HCl = Cl2↑ + PbCl2 + 2H2O
2KMnO4 + 16HCl = 5Cl2↑ + 2MnCl2 + 2KCl + 8H2O
K2Cr2O7 + 14HCl = 3Cl2↑ + 2CrCl3 + 2KCl + 7H2O
KClO3 + 6HCl = 3Cl2↑ + KCl + 3H2O
Получение хлороводорода:
NaCl(тв.) + H2SO4(конц.) t  HCl + NaHSO4
2NaCl(тв.) + H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  2HCl + Na2SO4

Получение кислорода:
2KMnO4 

t  K2MnO4 + MnO2 + O2↑
2KClO3 

t  2KCl + 3O2↑ (кат.)
2KNO3 

t  2KNO2 + O2↑
4K2Cr2O7 

t  4K2CrO4 + 2Cr2O3 + 3O2↑
2H2O2 2, MnOt  2H2O + O2↑
2Na2O2 + 2CO2 

t  2Na2CO3 + O2↑
Получение серы:
H2SO3 + 2H2S = 3S + 3H2O
2H2S + O2(нед.) = 2Н2О + 2S
2H2S + SO2 = 3S + 2Н2О
Получение сероводорода: 
FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S↑
H2 + S = H2S↑
Получение SO2:
S + O2 

t°⎯⎯⎯→  SO2
Na2SO3 + H2SO4 → Na2SO4 + SO2↑ + H2O
Cu + 2H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  СuSO4 + SO2 + 2H2O
Получение азота: 
NH4NO2 

t°⎯⎯⎯→  N2 + 2H2O
(NH4)2Cr2O7 

t°⎯⎯⎯→  Cr2O3 + N2 + 4H2O
Получение аммиака:
2NH4Cl + Ca(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  2NH3 + 2H2O + CaCl2
Са3N2 + 6H2O = 2NH3↑ + 3Са(OH)2

Получение оксидов азота:
2NO + O2 = 2NO2

4NH3 + 5O2 
, кат.t  4NO + 6H2O
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5. Качественные реакции на органические кислоты:
СН3СООН: лакмус красный;
СН3СООН + Na2CO3 = СН3СООNa + H2O + CO2↑ (выделение 

газа);
НСООН: лакмус красный;
2НСООН + Na2CO3 = 2НСООNa + H2O + CO2↑ (выделение газа);
НСООН + Ag2O(NH3) 

t°⎯⎯⎯→  CO2 + H2O + 2Ag↓.
6. Качественная реакция с йодом на крахмал:
(С6Н10О5)п + I2→ синее окрашивание.
7. Качественные реакции на белки.
а) биуретовая реакция. При обработке белка концентрирован-

ным раствором щелочи и раствором сульфата меди появляется 
красно-фиолетовое окрашивание, вызванное образованием медно-
го комплекса белка (реакция на пептидную связь);

б) ксантопротеиновая реакция. При действии концентрирован-
ной азотной кислоты белок окрашивается в желтый цвет. Реакция 
связана с наличием в молекуле белка ароматических групп, которые 
нитруются в мягких условиях;

в) сульфгидрильная реакция. При добавлении к раствору белка 
ацетата свинца (II) и гидроксида натрия при нагревании выпадает 
черный осадок сульфида свинца, вследствие наличия в белке ти-
ольных (сульфгидрильных) групп.

Основные способы получения (в лаборатории) 
неорганических соединений
Получение водорода:
Fe + 2HCl = FeCl2 + H2↑
Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2↑
Ca + 2H2O = Ca(OH)2 + H2↑
2Al + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑
Zn + 2NaOH + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2↑
LiH + H2O = LiOH + H2↑
CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 + 2H2↑
Получение пероксида водорода:
BaO2 + H2SO4 = BaSO4↓ + Н2О2

Получение хлора:
MnO2 + 4HCl= Cl2↑ + MnCl2 + 2H2O

PbO2 + 4HCl = Cl2↑ + PbCl2 + 2H2O
2KMnO4 + 16HCl = 5Cl2↑ + 2MnCl2 + 2KCl + 8H2O
K2Cr2O7 + 14HCl = 3Cl2↑ + 2CrCl3 + 2KCl + 7H2O
KClO3 + 6HCl = 3Cl2↑ + KCl + 3H2O
Получение хлороводорода:
NaCl(тв.) + H2SO4(конц.) t  HCl + NaHSO4
2NaCl(тв.) + H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  2HCl + Na2SO4

Получение кислорода:
2KMnO4 

t  K2MnO4 + MnO2 + O2↑
2KClO3 

t  2KCl + 3O2↑ (кат.)
2KNO3 

t  2KNO2 + O2↑
4K2Cr2O7 

t  4K2CrO4 + 2Cr2O3 + 3O2↑
2H2O2 2, MnOt  2H2O + O2↑
2Na2O2 + 2CO2 

t  2Na2CO3 + O2↑
Получение серы:
H2SO3 + 2H2S = 3S + 3H2O
2H2S + O2(нед.) = 2Н2О + 2S
2H2S + SO2 = 3S + 2Н2О
Получение сероводорода: 
FeS + 2HCl = FeCl2 + H2S↑
H2 + S = H2S↑
Получение SO2:
S + O2 

t°⎯⎯⎯→  SO2
Na2SO3 + H2SO4 → Na2SO4 + SO2↑ + H2O
Cu + 2H2SO4(конц.) t°⎯⎯⎯→  СuSO4 + SO2 + 2H2O
Получение азота: 
NH4NO2 

t°⎯⎯⎯→  N2 + 2H2O
(NH4)2Cr2O7 

t°⎯⎯⎯→  Cr2O3 + N2 + 4H2O
Получение аммиака:
2NH4Cl + Ca(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  2NH3 + 2H2O + CaCl2
Са3N2 + 6H2O = 2NH3↑ + 3Са(OH)2

Получение оксидов азота:
2NO + O2 = 2NO2

4NH3 + 5O2 
, кат.t  4NO + 6H2O
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3Cu + 8HNO3(разб.)  = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
Cu + 4HNO3(к) = Cu(NO3)2 + 2NO2 + H2O
NH4NO3 

t°⎯⎯⎯→  N2О + 2Н2О
2Pb(NO3)2 

t°⎯⎯⎯→  4NO2 + O2 + 2PbO
2HNO3 + P2O5 = N2O5 + 2HPO3

Получение азотной кислоты:
Ba(NO3)2 + H2SO4 = BaSO4 + 2HNO3
NaNO3(тв) + H2SO4(к) t°⎯⎯⎯→  NaHSO4 + HNO3

Получение фосфина:
Mg3P2 + 6HCl = 2РН3↑ + 3MgCl2
Ca3P2 + 6H2O → 2PH3 + 3Ca(OH)2

Получение ортофосфорной кислоты:
3Р + 5HNO3(разб.) + 2Н2О → 3H3PO4 + 5NO
Получение оксидов углерода:
НСООН 2 4, H SOt°⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СО↑ + Н2О
С + СО2 

t°⎯⎯⎯→  2СО
СаСО3 + 2HCl t°⎯⎯⎯→  CaCl2 + CO2↑ + H2O
Получение кремния:
SiO2 + 2Mg t°⎯⎯⎯→  Si + 2MgO
3SiO2 + 4Al t°⎯⎯⎯→  3Si + 2Al2O3
SiCl4 + 2Zn t°⎯⎯⎯→  2ZnCl2 + Si
Получение кремниевой кислоты:
K2SiO3 + 2HCl = H2SiO3↓ + 2KCl
Na2SiO3 + H2O + CO2 = H2SiO3↓ + Na2CO3

Основные способы получения углеводородов 
(в лаборатории)
Получение алканов из ненасыщенных углеводородов, восста-

новлением галогеноалканов, из галогенпроизводных (реакция 
Вюрца), солей карбоновых кислот:

СН3–СН=СН2 + Н2 
, Nit⎯⎯⎯⎯→  СН3–СН2–СН3

СН≡СН + 2Н2 
, Nit⎯⎯⎯⎯→  СН3–СН3

C2H5J + HJ t°⎯⎯⎯→  C2H6 + J2
2C2H5Br + 2Na → СН3–СН2–CН2–СН3 + 2NaBr (реакция Вюрца)
CnH2n+1COONa + NaOH t°⎯⎯⎯→  CnH2n+2 + Na2CO3

Получение метана:
Al4C3 + 12H2O → 3CH4 + 4Al(OH)3
CH3COONa + NaOH t°⎯⎯⎯→  CH4 + Na2CO3
Алканы можно получить электролизом солей одноосновных 

органических кислот:
2C2H5COONa + 2H2O 

электролиз⎯⎯⎯⎯⎯→  Н2↑ + 2NaOH + C4H10↑ + 2СО2↑
Получение циклоалканов из ароматических углеводородов и ди-

галогеналканов:
CH2Br–CH2–CH2Br + Zn спирт⎯⎯⎯⎯→   + ZnBr2

CH2Br–CH2–CH2–CH2Br + Mg t°⎯⎯⎯→   + MgBr2

Получение алкенов:
– дегидратация спиртов:
С2Н5ОН , 2 4  150° H SOt >⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СН2=СН2 + Н2О
– дегидрогалогенирование галогеналканов (правило Зайцева):
H3C–CH2–CH–CH3 + KOH(спирт.) t°⎯⎯⎯→  

 |
 Br
 2-бромбутан

→ H3C–CH=CH–CH3 + KBr + H2O
 бутен-2

– дегалогенирование дигалогеналканов:
СН2–СН2 + Zn (Mg) t°⎯⎯⎯→  ZnBr2 + CH2=CH2 | |
 Br Br
Получение ацетилена: CaC2 + 2H2O = Ca(OH)2 + C2H2 (этим 

способом получают ацетилен и в промышленных условиях).
Получение бензола сплавлением солей бензойной кислоты со 

щелочами:
С6Н5СООNa + NaOH → C6H6 + Na2CO3.

Основные способы получения 
кислородсодержащих соединений (в лаборатории)

Способы получения спиртов:
1. Гидролиз моногалогеноалканов водными растворами ще-

лочей:
С2H5Br + NaOH(водн. р-р) t°⎯⎯⎯→  C2Н5ОН + NaBr
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– дегидрогалогенирование галогеналканов (правило Зайцева):
H3C–CH2–CH–CH3 + KOH(спирт.) t°⎯⎯⎯→  
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2. Гидрирование альдегидов и кетонов:
а) альдегидов — с образованием первичных спиртов:

H3C–CH2–C
O
H  + Н2 

, Nit⎯⎯⎯⎯→  СН3СН2СН2ОН

б) кетонов — с образованием вторичных спиртов:

H3C–C–CH2–CH3 + Н2 
, Nit⎯⎯⎯⎯→  H3C–CH–CH2–CH3 || |

 O OH
3. Получение глицерина гидролизом жиров:

H2C–O–CO–R
     |
 HC–O–CO–R
     |
H2C–O–CO–R

 + 3Н2О ,  H t+ °⎯⎯⎯⎯⎯→  

H2C–OH
     |
 HC–OH
     |
H2C–OH

 + 3RCOOH

Способы получения альдегидов:
CH3CHCl2 + 2KOH(водн.) t°⎯⎯⎯→  СН3СОН + 2KCl + H2O

2СН3ОН + О2 
,  oCu t⎯⎯⎯⎯⎯→  2НСОН + 2H2O

С2Н5ОН + CuO t°⎯⎯⎯→  СН3СОН + Н2О + Cu
СН3СН2ОН + [O] t°⎯⎯⎯→  СН3СОН + Н2О
СН≡СН + Н2О , 2Hg H+ +

⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СОН

Способы получения карбоновых кислот:
CH3COH + 2Cu(OH)2 

t°⎯⎯⎯→  CH3COOH + Cu2O↓ + 2H2O
С2Н5ОН + [O] t°⎯⎯⎯→  СН3СОН + [O] t°⎯⎯⎯→  CH3COOH

H3C–C
O
OC2H5

 + H2О 
H , t+

⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯  СН3СООН + С2Н5ОН

СН≡СН + Н2О , 2Hg H+ +
⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СОН [O]⎯⎯⎯→  СН3СООН

СН3СН2ОН + О2 
ферменты⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СООН + Н2О

гомологи бензола [O]⎯⎯⎯→  бензойная кислота

Получение моносахаридов
Гидролиз полисахаридов:
(С6Н10О5)n + nН2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  nС6Н12О6.

Общие представления о промышленных 
способах получения важнейших веществ

Понятие о металлургии: 
общие способы получения металлов
Металлургия — это область науки и техники, связанная с 

процессом получения металлов из их соединений (руд). На схеме 
представлена классификация методов металлургии:

Металлургия

Пирометаллургия Гидрометаллургия Электрометаллургия

Основана на восста-
новлении металлов 
из оксидов при 
высоких темпера-
турах.

Основана на по-
лучении металлов 
из растворов или 
расплавов солей пу-
тем перевода их со-
единений в раствор 
без использования 
высоких температур 
с помощью других 
металлов.

Основана на восста-
новлении металлов 
электролизом раство-
ров или расплавов 
их солей, оксидов 
или гидроксидов. Так 
получают щелочные, 
щелочноземельные 
металлы и алюминий.

Пирометаллургия

Карботермия
(восстановители C и 

CO)

Металлотермия
(восстановители 
Al, Mg, Ca и др.)

Водородотермия 
(восстановитель 

H2)

Получают Fe, Cu, Zn, 
Cd, Ge, Sn, Pb и др. 
металлы, которые не 
образуют карбидов 
или образуют не-
прочные карбиды.

Получают Mn, Cr, Ti, 
Mo, W и др. металлы, 
которые образуют 
карбиды при восста-
новлении C или CO.

Получают ме-
таллы большой 
чистоты.

Пирометаллургия:
FeO + C t  Fe + CO
Fe3O4 + 4CO t  3Fe + 4CO2
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O
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, Nit⎯⎯⎯⎯→  H3C–CH–CH2–CH3 || |

 O OH
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H2C–O–CO–R

 + 3Н2О ,  H t+ °⎯⎯⎯⎯⎯→  

H2C–OH
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 HC–OH
     |
H2C–OH

 + 3RCOOH

Способы получения альдегидов:
CH3CHCl2 + 2KOH(водн.) t°⎯⎯⎯→  СН3СОН + 2KCl + H2O

2СН3ОН + О2 
,  oCu t⎯⎯⎯⎯⎯→  2НСОН + 2H2O
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гомологи бензола [O]⎯⎯⎯→  бензойная кислота

Получение моносахаридов
Гидролиз полисахаридов:
(С6Н10О5)n + nН2О , Ht +

⎯⎯⎯⎯→  nС6Н12О6.

Общие представления о промышленных 
способах получения важнейших веществ

Понятие о металлургии: 
общие способы получения металлов
Металлургия — это область науки и техники, связанная с 
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Fe2O3 + 3C t  2Fe + 3CO
Fe2O3 + 3CO t°⎯⎯⎯→  2Fe + 3CO2

3Fe2O3 + CO t  2Fe3О4 + CO2

Fe3О4 + CO t  3FeO + CO2

FeO + CО t  Fe + CO2
CuO + H2 

t°⎯⎯⎯→  Cu + H2O
2Cu2S + 3O2 

t°⎯⎯⎯→  2Cu2O + 2SO2↑
Cu2S + 2Cu2O t°⎯⎯⎯→  6Cu + SO2↑
WO3 + 3H2 

t  W + 3H2O
Cr2O3 + 2Al t  Al2O3 + 2Cr
FeO · Cr2O3 

t  2Cr + Fe + 4СО
2ZnS + 3O2 

t°⎯⎯⎯→  2ZnO + 2SO2↑
ZnO + C t°⎯⎯⎯→  Zn + CO↑
Гидрометаллургия:
CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O CuSO4 + Fe = FeSO4 + Cu
Электрометаллургия. Электролиз растворов, расплавов соеди-

нений:
2NaCl(расплав.) электролиз⎯⎯⎯⎯⎯→  2Na + Cl2

4КОН электролиз⎯⎯⎯⎯⎯→  4К + 2Н2О + О2

CaCl2(расплав.) электролиз⎯⎯⎯⎯⎯→  Ca + Cl2↑
MgCl2(расплав.) электролиз⎯⎯⎯⎯⎯→  Mg + Cl2↑
2NaCl + H2O электролиз⎯⎯⎯⎯⎯→  Cl2↑ + Н2↑ + 2NaOH
Алюминий получают электролизом раствора глинозема Al2O3 

в расплавленном криолите Na3AlF6 при 960–970 °C; оксид алю-
миния диссоциирует на Al3

+ и AlO3
3–; на аноде выделяется O2, а на 

катоде Al:
2Al2O3 = 4Al + 3O2↑.

Общие научные принципы химического 
производства
1. Синтез аммиака из азота и водорода:

N2 + 3H2 
, P, Fet⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯  2NH3;  Q = +92,4 кДж

Эта реакция обратимая, экзотермическая, гетерогеннокаталити-
ческая.

Оптимальные условия промышленного синтеза аммиака:
р ≈ 20–50 МПа; катализатор — железо, активированное добав-

ками;
t° ≈ 450–550 °C; состав азотоводородной смеси близок по объ-

ему к стехиометрическому (1:3).
2. Синтез серной кислоты. Получение контактным способом:
1) обжиг пирита: 
4FeS2 + 11O2 = 2Fe2O3 + 8SO2↑
2) каталитическое окисление оксида серы (IV):
2SO2 + O2 = 2SO3
3) поглощение оксида серы (VI) раствором серной кислоты:
nSO3 + H2SO4 → H2SO4 · nSO3 (олеум)
nSO3 · H2SO4 + H2O → H2SO4
Полученный олеум перевозят в железных цистернах.
3. Получение метанола (синтез метанола из синтез-газа):

2 3
2 3

Cr O ZnO
CO + 2H CH OH

350 400 C; 210 атм

+
⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→

− °
Метанол чрезвычайно токсичен.
Получение некоторых неорганических 
и органических веществ в промышленных 
условиях
Получение водорода и кислорода:

CH4 + H2O 
, кат.t⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯  CO + 3H2↑;

CО + H2O(пар) 
, кат.t⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯  CO2 + H2↑;

3Fe + 4H2O t  Fe3O4 + 3H2↑;

C(уголь) + H2O 
, кат.t⎯⎯⎯⎯→←⎯⎯⎯⎯  CO + H2↑;

СH4 
t  С + 2Н2↑;

2Н2О электролиз  2Н2↑ + О2↑.
Получение хлора:

2KCl 
электролиз

расплав  2K + Cl2↑;

2NaCl + 2H2O 
электролиз

раствор  2NaOH + H2↑ + Cl2↑.
Получение серы:
FeS2 

t°⎯⎯⎯→  FeS + S
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2ZnS + 3O2 

t°⎯⎯⎯→  2ZnO + 2SO2↑
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2 3
2 3
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+
⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→

− °
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2H2S + SO2 = 3S + 2H2O
Получение белого фосфора:
3Са3(РО4)2 + 10С + 6 SiO2 

1500 С°⎯⎯⎯⎯⎯→  6СаSiO3 + P4 + 10CO
Получение азотной кислоты:
4NH3 + 5O2 

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  4NO + 6H2O
2NO + O2 = 2NO2
4NO2 + 2H2O + O2 = 4HNO3 (получают разбавленную кислоту 

ω =40–60%)
Получение оксидов углерода:
СаСО3 

t°⎯⎯⎯→  СаО + СО2

СО2 + С t°⎯⎯⎯→  2СО
Получения кремния:
SiO2 + C t°⎯⎯⎯→  CO2 + Si
Способы получения алканов:

С + Н2 
o, кат.⎯⎯⎯⎯⎯→t  СН4

СН2=СН–СН3 + Н2 
o, кат.⎯⎯⎯⎯⎯→t  СН3–СН2–СН3

СН3–СН2–СН2–СН3 
o, кат.⎯⎯⎯⎯⎯→t  СН3–СН–СН3 |

 СН3

Способы получения алкенов:
H3C–CH–CH2–CH3 |
 Br

 + NaОН(спирт. р-р) t°⎯⎯⎯→  

→ СН3–СН=СН–СН3 + NaBr + Н2О.

СН3СН2ОН 42
H SO , 170 °С(конц.)

⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СН2=СН2 + Н2О

СН3–СН3 
o, кат.⎯⎯⎯⎯⎯→t  СН2=СН2 + Н2↑

Способы получения алкинов (ацетилена). Пиролиз метана:

2СН4 
1500 °С⎯⎯⎯⎯⎯→  СН≡СН + 3Н2↑

С2Н6 
1200 °С⎯⎯⎯⎯⎯→  СН≡СН + 2Н2↑

Способы получения алкадиенов.
Метод С.В. Лебедева:

2СН3СН2ОН 2 3ZnO, Al O , 400 °C⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  СН2=СН–СН=СН2 + 2Н2О + Н2

H3C–CH–CH2–CH3 |
 CH3

 2 3 2 3Cr O , Al O , t°⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  
H2C=C–CH=CH2 |
 CH3

 + 2Н2

НС≡С–СН=СН2 + НСl 4 2NH Cl + CuCl⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  
H2C=C–CH=CH2 |
 Cl

СН3–СН2–СН2–СН3 
o, кат.⎯⎯⎯⎯⎯→t  СН2=СН–СН=СН2 + 2Н2

Способы получения бензола и гомологов:

СН3(СН2)5СН3 
2 3 2 3Cr O , Al O , t°⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→

   + 4Н2

СН3(СН2)6СН3 
2 3 2 3Cr O , Al O , t°⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  

CH3 |

 + 4Н2

 
Pt, t°⎯⎯⎯→   + 3Н2

3СН≡СН актС , t°⎯⎯⎯⎯→  

Способы получения фенола:
– гидролиз хлорбензола:
С6Н5Cl + NaOH ,  oCu t⎯⎯⎯⎯⎯→  C6H5OH + NaCl
– щелочное плавление солей аренсульфоновых кислот:
а) C6H5SO3Na + 2NaOH t°⎯⎯⎯→  C6H5ONa + Na2SO3 + Н2О
б) C6H5ONa + H2SO4 → C6H5OH + NaHSO4

Способы получения этанола:

СН2=СН2 + Н2О 3 4Н РО , t⎯⎯⎯⎯→  СН3–СН2ОН

С6Н12О6 
ферменты⎯⎯⎯⎯⎯→  2С2Н5ОН + 2СО2 (брожение)

СН3–СН3 + [О] 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3–СН2ОН

Способы получения альдегидов:
СН4 + О2 

, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  НСОН + Н2О

С2Н5ОН 
Cu,  t°⎯⎯⎯⎯→  СН3СОН + Н2

Способы получения карбоновых кислот:

СН3–СН2–CCl3 + 3NaOH(водн. р-р) 
t°⎯⎯⎯→  

→ СН3–СН2–CООН + 3NaCl + Н2О
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СН3СН2ОН + О2 
ферменты⎯⎯⎯⎯⎯→  СН3СООН + Н2О (брожение)

2С4Н10 + 5О2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  4СН3СООН + 2Н2О

2СН4 + 3О2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  2НСООН + 2Н2О

СО + NaOH  , Pt°⎯⎯⎯⎯→  HCOONa 2 4H SO  ⎯⎯⎯⎯⎯→  
→ HCOOH + NaHSO4

Способы получения аминов:
С2Н5NO2 + 3H2 

°, Nit⎯⎯⎯→  С2Н5NH2 + 2H2O

С2Н5OН + NH3 
2 3Al O , 300 °C⎯⎯⎯⎯⎯⎯⎯→  С2Н5NH2 + H2O

С6Н5NO2 + 3H2 
°, Nit⎯⎯⎯→  С6Н5NH2 + 2H2O (реакция Н.И. Зинина)

С6Н5NO2 + 3Fe + 7HCl 
t°⎯⎯⎯→  С6Н5 N

+
Н3Сl + 3FeCl2 + 2H2O

Получение аминокислот:

H3C–CH–C
O
OH         |

        Cl
 + 2NH3 → 

H3C–CH–C
O
OH         |

        NH2
 + NH4Cl

Высокомолекулярные соединения. 
Реакции полимеризации и поликонденсации
Синтетические полимеры, как и природные биополимеры (по-

лисахариды, белки, нуклеиновые кислоты, полиизопрены — на-
туральный каучук, гуттаперча), относятся к высокомолекулярным 
соединениям.

Полимеры характеризуются молекулярной массой от несколь-
ких тысяч до нескольких миллионов. В состав молекул высокопо-
лимерных соединений входят тысячи атомов, соединенных хими-
ческими связями.

Полимеры — это соединения с большой молекулярной мас-
сой, молекулы которых состоят из многократно повторяющихся 
мономерных звеньев.

Мономеры — низкомолекулярные вещества, молекулы кото-
рых способны реагировать между собой или с молекулами других 
соединений с образованием полимеров.

Мономерное звено (элементарное звено) — это составное зве-
но, которое образуется из одной молекулы мономера при полиме-
ризации.

Составное повторяющееся звено — это наименьшее состав-
ное звено, повторением которого может быть описано строение 
полимера.

Составное повторяющееся звено может быть:
1) меньше мономерного звена;
2) равно ему;
3) больше мономерных звеньев.
Например: мономер СН2=СН2 (этилен); полимер (–СН2–СН2–)n 

(полиэтилен) или (–СН2–)х.
В полиэтилене:
– мономерное звено –СН2–СН2–;
– повторяющееся составное звено –СН2–;
– индекс n — степень полимеризации, показывает число моно-

мерных звеньев в полимере.
Полимеризация — процесс получения высокомолекулярных 

соединений, при котором молекула полимера образуется путем 
последовательного присоединения молекул низкомолекулярного 
вещества (мономера) к активному центру, находящемуся на конце 
растущей цепи. При полимеризации все атомы молекул мономера 
входят в состав полимера. Важнейшие полимеры — полиэтилен, 
полипропилен, полистирол, поливинилхлорид, тефлон, получены 
на основе соответствующих алкенов и галогеноалкенов реакцией 
полимеризации.

nСН2=СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СН2–СН2–)n

 полиэтилен

nСН3СН=СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  

–НC–СН2
      |
     СH3

(       )n

 полипропилен

nСНCl =СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СНCl–СН2–)n

 поливинилхлорид
Реакции полимеризации используются для получения синтети-

ческого каучука:

nСН2=СН–СН=СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СН2–СН=СН–СН2–)n

 бутадиеновый каучук
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nСН2=СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СН2–СН2–)n

 полиэтилен

nСН3СН=СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  

–НC–СН2
      |
     СH3

(       )n

 полипропилен

nСНCl =СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СНCl–СН2–)n

 поливинилхлорид
Реакции полимеризации используются для получения синтети-

ческого каучука:

nСН2=СН–СН=СН2 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  (–СН2–СН=СН–СН2–)n

 бутадиеновый каучук
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nH2C=C–CH=CH2
            |
           CH3

 
, кат.t°⎯⎯⎯⎯⎯→  

–Н2C–С=CH–CН2–
            |
           СH3

(              )n

изопреновый каучук

Сополимеризация — совместная полимеризация нескольких 
разных мономеров, например:

nСН2=СН–СН=СН2 + 
nHC==CH2
      |
     C6H5

 →

→

 

–CH2–CH==CH–CH2–CH–CH2–
                                      |
                                     C6H5

[                        ]n

Поликонденсация — синтез полимеров взаимодействием ди- 
и полифункциональных мономеров, обычно сопровождающийся 
выделением низкомолекулярных продуктов (вода, аммиак, диок-
сид углерода, галогеноводороды, спирты и др.). В основе реакции 
поликонденсации большинства синтетических полимеров лежат 
реакции образования амидов или сложных эфиров. Методом поли-
конденсации получают капрон, различные смолы.

nCH2–(CH2)4–C
O
OH

   |
H2N

 → 

                      O
                       ||
–HN–(CH2)5–C–      + nH2O
[            ]n

 ε-аминокапроновая кислота  капрон

Сополиконденсация — реакция поликонденсации с использо-
ванием низкомолекулярных соединений разной химической при-
роды, например (см. рис. 10): 

nС6Н5ОН + nН2С=О →.
По используемым в технике свойствам полимеры подразделя-

ют на:
1) эластомеры — обладают очень высокой растяжимостью и 

при постоянной температуре способны обратимо восстанавливать 
свою форму (каучуки);

2) термопласты или пластики (пластмассы) — вещества, ко-
торые деформируются при механическом или термическом воз-
действии, но после прекращения воздействия сами уже не могут 

возвратиться к исходной форме (полиэтилен, полипропилен, поли-
стирол, политетрафторэтилен);

3) реактопласты или термореактивные — подвергаются при пе-
реработке механическому или термическому воздействию и необ-
ратимо изменяют форму, причем после этой обработки они теряют 
пластичность (фенолформальдегидные смолы).

4) волокна — макромолекулы их ориентированы преимущест-
венно в одном направлении, причем их прочность на разрыв в этом 
направлении велика (лавсан, энант, капрон). Обладают меньшей 
растяжимостью в сравнении с эластомерами и пластиками.

I.      
ОH

Нδ– δ–
δ+

δ–

H
C==O

H

δ+ δ–
ОH

CH2–OН

Для фенола реакция I — электрофильное замещение (SE), 
для формальдегида — нуклеофильное присоединение (AN).

II.      

ОH
CH2–OН

ОH

Н δ–
ОH

CH2

ОH

–H2O

III. IV.

ОH
CH2–OН

ОH
CH2

ОH

–H2O

ОH
CH2

ОH
CH2=O

и так далее...

Рис. 10. Конденсация фенола с формальдегидом
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Приложение
1. Метрическая система мер

Меры длины или 
линейные

Меры массы

1 километр (км) = 1000 метров 
(м)
1 метр (м) = 10 дециметр 
(дм) = 100 сантиметров (см)
1 дециметр (дм) = 10 
сантиметров (см)
1 сантиметр (см) = 10 
миллиметров (мм)

о
101 А 10  метров −=

1 тонна (т) = 1000 килограммов 
(кг)
1 центнер (ц) = 100 килограммов 
(кг)
1 килограмм (кг) = 1000 граммов 
(г)
1 грамм (г) = 1000 миллиграммов 
(мг)
1 кг = 1 · 103 г = 1 · 106 мг
1 г = 1 · 103 мг = 1 · 106 мкг
1 г = 1 · 10–3 кг
1 мг = 1 · 10–3 г
1 мкг = 1 · 10–6 г
1 а.е.м. = 1,66 · 10–27 кг = 
= 1,66 · 10–24 г

Меры площади Меры объема
1 км2 = 1 000 000 м2

1 м2 = 100 дм2 = 10 000 см2

1 см2 = 1·10–4 м2

1 м3 = 1 000 дм3 = 1 000 000 см3

1 дм3= 1000 см3

1 л = 1 дм3

1 м3 = 1 000 л = 1 000 000 мл
1 м3 =1 · 103 л = 1 · 106 мл
1 л = 1 · 10–3 м3

1 мл = 1 · 10–3 л
1 см3 = 1 мл

Давление Время
1 атм = 760 мм рт ст
1 атм = 101 325 Па

1 час = 60 мин
1 мин = 60 сек
1 час = 3 600 сек

2. Основные формулы для решения задач

Величина и ее 
размерность Соотношение

Атомная масса элемента Х 
(относительная) 12

(X)
(X) ;

1 /12 ( C)
a

a

m
Ar

m
=

12

24 27

( C)
1 а.е.м.

12
1, 66 10  г 1, 66 10  кг;  

   1 а.е.м.

a

a r

m

m A

− −

= =

= ⋅ = ⋅
= ⋅

Порядковый номер 
элемента Z = N(е–) = N(р+)

Массовая доля элемента 
Э в веществе Х, в долях 
единицы, в %

(Э)
(Э) ;

(Х)

m

m
ω =

( ) ( )
( )

( ) ( )
( )

Э
Э ;

Х

Э
Э

X

Ar n

Mr

M n

M

⋅
ω =

⋅
ω =

Количество вещества Х, 
моль

23 1

;  ;  

 6,02 10  моль  

A

A

N m
n n

N M

N  −

= =

= ⋅

Количество вещества газа, 
моль ;

m

V
n

V
=

Vm = 22,4 л/моль (н.у.)
н.у. – р = 101 325 Па, Т = 273 К

Молярная масса вещества 
Х, г/моль, кг/моль

m
M

n
=

Масса вещества X, г, кг m(X) = n(X) · M(X) 
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Величина и ее 
размерность Соотношение

Молярный объем газа, 
л/моль, м3/моль Vm = 22,4 л/моль при н.у.

Объем газа, м3 V = Vm · n
Выход продукта

пр.

теор.

100%;
m

m
η = ⋅

 

пр.

теор.

100%;
n

n
η = ⋅

пр.

теор.

100%
V
V

η = ⋅

Плотность вещества Х, г/л, 
г/мл, кг/м3 ( ) ( )

( )
Х (газа)

Х ;   (газа)
Х

m М

V Vm
ρ = ρ =

Плотность газообразного 
вещества Х по водороду

2Н

( )
( )

2

M X
D X =

Плотность газообразного 
вещества Х по воздуху

возд.

( )
( ) ;

29

M X
D X =

М(воздуха) = 29 г/моль
Объединенный газовый 
закон

50 15
7,5 г.

100
х

⋅
= =

Уравнение Менделеева—
Клапейрона PV = nRT, R = 8,314 Дж/моль·К

Объемная доля 
газообразного вещества 
в смеси газов, в долях 
единицы или в %

( )
( ) 100%

(системы)

V X
Х

V
ϕ = ⋅

Молярная масса смеси
газов ( ) 1 1 2 2

1 2

...
смеси газов

...

n M n M
M

n n

+ +
=

+ +

Молярная доля вещества 
(Х) в смеси

1 2

(X)
 (X)

...

n
N

n n
=

+ +

Величина и ее 
размерность Соотношение

Количество теплоты, Дж, 
кДж Q = n(X)·Q(X)

Тепловой эффект реакции Q =–∆H
Теплота образования 
вещества Х, Дж/моль, 
кДж/моль

( )X
(В)

Q
Q

n
=

Скорость химической 
реакции (моль/л·сек) гом. ;

n

V t t

cΔ Δ
Δ Δ

υ = ± = ±

гет.

n

tS
Δ

Δ
υ = ±

Закон действия масс (для 
простой реакции)

aA + вB = сС + dD
υ = k·с a(A)·с в(B)

Правило Вант-Гоффа
10

2 1

tΔ

υ = υ ⋅ γ

Растворимость вещества 
(Х) (г/100 г растворителя)

р ля

(X)
(X) 100

m
S

m −

= ⋅

Массовая доля вещества 
Х в смеси А + Х, в долях 
единицы, в %

( )
( )

( ) ( )

m Х
Х

m A m X
ω =

+

Масса раствора, г, кг m(р-р) = m(X) + m(H2O)
m(р-р) = V(р-р) · ρ(р-р)

Массовая доля 
растворенного вещества в 
растворе, в долях единицы, 
в %

( ) ( )
( )

(р-ра) (р-ра) (р-ра)

m Х m X
Х

m V
ω = =

⋅ρ

Плотность раствора (р-ра)
(р-ра)

(р-ра)

m

V
ρ =

Объем раствора, см3, л, м3
(р-ра)

(р-ра)
(р-ра)

m
V =

ρ
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Приложение

Величина и ее 
размерность Соотношение

Молярная концентрация, 
моль/л
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α =

Ионное произведение воды K(H2O) = [H+][OH–]

Водородный показатель рН = –lg[H+]
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количество 
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3. Связь физико-химических величин1

1 Остапенко А.А. Моделирование многомерной педагогической реальнос-
ти: теория и технологии. — М.: Народное образование; НИИ школьных 
технологий, 2005. — 384 с.
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Приложение

4. Правила безопасности при работе с едкими, 
горючими и токсическими веществами, 
средствами бытовой химии
1. При разбавлении кислот водой необходимо наливать кисло-

ту в воду медленно, при перемешивании.
2. Кусочки щелочи можно брать только пинцетом или щипца-

ми. Растворять щелочь можно в фарфоровой посуде, добавляя ее к 
воде небольшими порциями, осторожно перемешивая.

3. При пролитии на пол или стол кислоты, щелочи необходимо 
засыпать жидкость песком и перемешивать до полного впитыва-
ния. Затем влажный песок надо убрать совком в широкий стеклян-
ный сосуд для последующей промывки и нейтрализации.

4. При попадании на кожу раствора кислоты необходимо стрях-
нуть капли, смыть струей холодной воды, затем обработать 2% 
раствором питьевой соды (NaHCO3) и ополоснуть водой.

5. При попадании на кожу раствора щелочи необходимо стрях-
нуть капли, смыть струей холодной воды, затем обработать 2% 
раствором уксусной или лимонной кислоты и ополоснуть водой.

6. Опыты, сопровождающиеся выделением вредных паров или 
газов, необходимо проводить только в вытяжном шкафу при вклю-
ченной вентиляции.

7. Использование средств бытовой химии надо начинать с вни-
мального изучения инструкции и затем тщательно соблюдать ее.

8. При употреблении лекарственных препаратов важно не нару-
шать условия и сроки хранения.

5. Некоторые классы азотсодержащих органических 
соединений

Классы соединений 
(определения)

Примеры

I тип ( состоящие из четырех элементов — 
углерода, водорода, азота и кислорода)

Нитросоединения — производные 
углеводородов, в которых атом 
водорода замещен на функциональ-
ную нитро группу — NO2

RNO2; СН3NO2; СН2=СН–NO2; 
С6Н5NO2

Алкилнитриты — эфиры азотис-
той кислоты, содержат функцио-
нальную нитрит-группу –О-N=О 
(изомерны нитросоединениям)

R–О–N=О; С2Н5–О–N=О

Алкилнитраты — эфиры азотной 
кислоты, содержат функциональ-
ную нитрат группу (–О–NO2)                  О

–O–N
                 О  

                     О
R–O–N
                    О

; 
                          О
C2H5–O–N
                         О

;

СН3–О–NO2

II тип (состоящие из трех элементов — углерода, водорода, азота)
Амины — продукты замещения 
атомов водорода в аммиаке на уг-
леводородные радикалы. В зависи-
мости от числа атомов водорода за-
мещенных на радикалы различают: 
первичные амины — 
функциональная группа –NН2;

вторичные — функциональная 
группа (–NН–); 

третичные — –N–
   |

RNН2, С2Н5NН2, СН2=СН–NН2, 
С6Н5NН2;

R–NH–R, (СН3)2NH,
СН3–NH–С2Н5, С6Н5–NН–СН3;

R3N, (СН3)3N, С6Н5–N–(С2Н5)2

Нитрилы — производные углево-
дородов, в которых атом водорода 
замещен на функциональную циа-
ногруппу –С≡N

R-С≡N; СН3-С≡N; СН2=СН–С≡N;
С6Н5–С≡N
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6. Некоторые важнейшие α-аминокислоты 
(их формулы и названия)
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