


Серия «Среднее медицинское образование»

Т. Н. Литвинова, А. В. Темзокова, 
А. Т. Тхакушинова

ОБЩАЯ
И НЕОРГАНИЧЕСКАЯ 

ХИМИЯ

Рекомендовано Научно-методическим советом 
Международного научного общественного объединения МАИТ 

в качестве учебника для учащихся учебных заведений 
среднего профессионального образования по 

специальности «Фармация»
(рецензия РЭЗ 16-22 от 19.07.2016)

Электронное издание

РОСТОВ-НА-ДОНУ

Ф E H И К C

2021

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



УДК 54(075.32)
ББК24.1я723
KTK 15

Л 64
Авторы

Литвинова Татьяна Николаевна, профессор, к.м.н., д.п.н., профессор 
кафедры фундаментальной и клинической биохимии ФГБОУ ВО КубГМУ 
Минздрава России, заслуженный деятель науки Кубани.

Темзокова Аида Вячеславовна, зав. лабораторией кафедры фармации, 
аспирант кафедры фундаментальной и клинической биохимии ФГБОУ ВО 
КубГМУ Минздрава России.

Тхакушинова Асият Татлюстановна, к.п.н., доцент кафедры химии 
ФГБОУ ВО «Адыгейский государственный университет».

______________________ Рецензенты
Алексеев Валерий Владимирович, профессор, д.х.н., зав. кафедрой 

химии ФГБВОУ ВО BMA им. С.М. Кирова Минобороны России, Заслуженный 
работник высшей школы РФ.___________

[Хорунжий Вячеслав Владимировичу] профессор, к.х.н., зав. кафедрой 
общей и медицинской химии ФГБОУ ВО СПбГПМУ Минздрава России, 
декан по специальности «Медицинская биофизика», один из разработчиков 
инфузионного раствора «Физиолит».

Литвинова Т. Н.
Л64 Общая и неорганическая химия : учебник [Электронный ресурс]/ 

Т. Н. Литвинова, А. В. Темзокова, А. Т. Тхакушинова. — Электрон. 
текстовые дан. (1 файл pdf : 554 c.). — Ростов н/Д : Феникс, 2021. 
— (Среднее медицинское образование). — ISBN 978-5-222-35202-1

Учебник состоит из трех разделов: «Теоретические основы химии», 
«Химия элементов и их соединений», «Практические работы и лабораторные 
опыты». Содержание соответствует ФГОС и программе дисциплины ОП.08 
«Общая и неорганическая химия» по специальности «Фармация».

Благодаря большому количеству примеров показана связь общей и 
неорганической химии с конкретными задачами фармации, решению которых 
обучают в учреждениях среднего медицинского образования (медицинские 
колледжи, фармацевтические техникумы). Подробно рассмотрена 
биологическая роль каждой из групп химических элементов. В состав учебника 
кроме теории включены разноуровневые и разнохарактерные задания для 
самостоятельной работы с ответами для самопроверки, лабораторные опыты, 
приложение. Наличие прикладного материала делает издание полноценным 
учебным комплексом по общей и неорганической химии для фармацевтов, 
который будет полезен не только студентам, но и преподавателям медико­
фармацевтических колледжей.

Деривативное электронное издание на основе печатного издания:
Общая и неорганическая химия : учебник / Т. Н. Литвинова, 
А В. Темзокова, А Т. Тхакушинова. — Ростов н/Д : Феникс, 2020. — 
553 с.: ил. — (Среднее медицинское образование). —
ISBN 978-5-222-27715-7

© T Н. Литвинова, А. В. Темзокова, 
А Т. Тхакушинова, 2014—2019

© ООО «Феникс», 2020

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



СОДЕРЖАНИЕ

ПРЕДИСЛОВИЕ................................................................................. 8
РАЗДЕЛ 1. ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ХИМИИ......................... 11
Тема 1.1. Введение........................................................................................... 11

§ 1. Предмет и задачи химии. Значение общей 
и неорганической химии в подготовке будущего 
фармацевта..........................................................................           11

§ 2. Основные понятия и законы химии....................................... 14
§ 3. Основные величины и единицы в химии............................ 22

Тема 1.2. Периодический закон и периодическая система
элементов Д.И. Менделеева. Теория строения вещества...................26

§ 4. Теория строения атома как научная основа 
изучения химии..................................................................       27

§ 5. Периодический закон Д.И. Менделеева. 
Периодическая система элементов...............................34

§ 6. Общаяхарактеристика s-, р-, d-, f-элементов..................... 41
§ 7. Химическая связь. Строение молекул................................... 48

Тема 1.3. Классы неорганических веществ..............................................59
§ 8. Классификация неорганических веществ.

Генетическая связь между классами неорганических 
соединений.....................................................................................59

§ 9. Способы получения, номенклатура, физические
и химические свойства основных, кислотных 
и амфотерных оксидов, оснований........................................ 65

§ 10. Способы получения, номенклатура, физические
и химические свойства кислот, амфотерных 
гидроксидов....................................................................................71

§11. Соли. Способы получения. Свойства солей....................... 75

Тема 1.4. Комплексные (координационные) соединения.................... 80
§ 12. Классификация, строение, номенклатура, получение 

комплексных соединений.............................................. 81
§ 13. Виды химической связи в комплексных соединениях. 

Устойчивость комплексных соединений в растворе. 
Биокомплексы..................................................................93

Тема 1.5. Растворы....................................................................................... 103
§ 14. Понятие о дисперсных системах. Виды дисперсных 

систем: грубодисперсные системы (суспензии 
и эмульсии), коллоидные и истинные растворы....103

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



4

§ 15. Растворы. Понятие о растворимом веществе и 
растворителе. Гидратная теория растворов 
Д. И. Менделеева. Виды растворов............................. 116

§ 16. Растворы. Способы выражения концентрации 
растворов. Массовая и объемная доля, молярная 
концентрация и молярная концентрация 
эквивалента.......................................................................123

Тема 1.6. Теория электролитической диссоциации............................135
§ 17. Электролиты и неэлектролиты. Основные 

положения теории электролитической диссоциации. 
Диссоциация кислот, оснований, солей....................136

§ 18. Понятие о степени и константе диссоциации.
Сильные и слабые электролиты. Вода как слабый 
электролит. Понятие о pH растворов. Индикаторы........ 143

§ 19. Химические реакции между электролитами. 
Молекулярные, полные и краткие ионные уравнения. 
Признаки реакций, протекающих до конца..........158

§ 20. Гидролиз солей. Типы гидролиза. Факторы, 
влияющие на степень гидролиза..................................165

Тема 1.7. Химические реакции...................................................................174
§ 21. Типы химических реакций, их классификация. 

Обратимые и необратимые реакции.......................... 174
§ 22. Скорость химических реакций. Зависимость скорости 

химических реакций от природы реагирующих 
веществ, концентрации, температуры, катализатора......182

§ 23. Химическое равновесие. Смещение химического 
равновесия. Принцип JIe Шателье............................. 192

§ 24. Окислительно-восстановительные реакции (редокс- 
реакции, или ОВР). Окислители. Восстановители. 
Вещества с двойственной природой. Классификация 
редокс-реакций................................................................. 199

§ 25. Составление уравнений окислительно-восстановитель­
ных реакций. Расстановка коэффициентов методом 
электронного баланса и электронно-ионным методом 
(методом полуреакций). Расчет молярной массы 
эквивалента окислителей и восстановителей.........208

§ 26. Окислительно-восстановительные реакции с 
участием бихромата калия и перманганата калия, 
концентрированной серной кислоты, разбавленной 
и концентрированной азотной кислоты.................216

РАЗДЕЛ 2. ХИМИЯ ЭЛЕМЕНТОВ И ИХ СОЕДИНЕНИЙ............223
Тема 2.1. р-Элементы..................................................................................223
Тема 2.1.1. Главная подгруппа Vll-A группы ПСЭ................................. 223

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



5

§ 27. Общая характеристика элементов
VII группы главной подгруппы 
ПСЭ Д. И. Менделеева.............................................................223

§ 28. Хлор. Физические и химические свойства. 
Важнейшие соединения хлора.................................... 229

§ 29. Качественные реакции на галогенид-ионы. 
Биологическая роль галогенов, применение 
их соединений в медицине............................................238

Тема 2.1.2. Общая характеристика элементов
VI группы ПСЭ. Общая характеристика халькогенов......................... 244

§ 30. Общая характеристика халькогенов. Кислород. 
Физические и химические свойства кислорода.....245

§ 31. Кислород. Аллотропия кислорода. Получение 
кислорода. Свойства кислорода..................................249

§ 32. Соединения кислорода с водородом. Вода, 
пероксид водорода...........................................................255

§ 33. Сера. Получение, физические и химические 
свойства. Сероводород, сульфиды............................. 264

§ 34. Кислородные соединения серы. Оксиды Cepы (IV) 
и (VI). Сернистая кислота. Сульфиты...................... 271

§ 35. Серная кислота. Химические свойства 
разбавленной и концентрированной кислоты, 
техника безопасности при работе. Сульфаты. 
Тиосерная кислота. Тиосульфат натрия....................275

§ 36. Биологическая роль кислорода и серы, 
применение их соединений в медицине................. 283

Тема 2.1.3. Главная подгруппа V группы ПСЭ....................................... 288
§ 37. Общая характеристика элементов V группы 

главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 
Азот, получение и свойства.......................................... 288

§ 38. Аммиак, соли аммония. Важнейшие кислородные 
соединения азота.............................................................294

§ 39. Оксиды азота. Азотистая кислота. Нитриты. 
Азотная кислота. Нитраты........................................... 298

§ 40. Фосфор, аллотропия фосфора. Физические
и химические свойства фосфора. Кислородные 
соединения фосфора................................................................. 306

§ 41. Биологическая роль азота, фосфора. Применение 
азота, фосфора и их соединений в медицине, 
народном хозяйстве. Качественные реакции 
на катион аммония, нитрит- и нитрат-анионы.....311

Тема 2.1.4. Главная подгруппа IV группы ПСЭ...................................... 318
§ 42. Общая характеристика элементов IV группы 

главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. Углерод.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



6

Характеристика углерода, распространение 
в природе, получение, свойства, применение....................319

§ 43. Оксиды углерода. Угольная кислота и ее соли................. 326
§ 44. Кремний и его соединения.....................................................333

Тема 2.1.5. Главная подгруппа III группы ПСЭ...................................... 339
§ 45. Общая характеристика элементов III группы 

главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. Бор. 
Характеристика бора, распространение в природе, 
получение, свойства, применение..............................340

§ 46. Алюминий. Характеристика алюминия, 
распространение в природе, получение, свойства.347

Тема 2.2. s-Элементы...................................................................................352
Тема 2.2.1. Главная подгруппа II группы ПСЭ....................................... 352

§ 47. Общая характеристика металлов, физические и 
химические свойства, металлическая связь............ 353

§ 48. Общая характеристика металлов II группы 
главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 
Щелочноземельные металлы. Магний.
Распространение в природе, получение, свойства..........363

§ 49. Физические и химические свойства кальция.
Понятие о жесткости воды. Качественные реакции 
на катионы кальция и магния. Биологическая роль 
кальция и магния........................................................................ 368

Тема 2.2.2. Главная подгруппа I группы ПСЭ.........................................377
§ 50. Общая характеристика металлов I группы главной 

подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. Характеристика 
натрия и калия. Распространение в природе, 
получение, свойства........................................................377

Тема 2.3. d-Элементы...................................................................................386
Тема 2.3.1. Побочная подгруппа I группы ПСЭ..................................... 386

§ 51. Общая характеристика элементов I группы побочной 
подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. Характеристика 
меди, золота и серебра, распространение в природе, 
получение, свойства........................................................386

§ 52. Соединения серебра: оксид, нитрат. Комплексные 
и коллоидные соединения серебра. Биологическая 
роль меди и серебра, применение соединений 
в медицине........................................................................ 395

Тема 2.3.2. Побочная подгруппа II группы ПСЭ...................................401
§ 53. Общая характеристика элементов II группы 

побочной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 
Характеристика цинка и ртути, распространение 
в природе, получение, свойства.................................. 401

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



7

§ 54. Соединения цинка и ртути: оксиды, гидроксиды, соли. 
Биологическая роль цинка и ртути, применение их 
соединений в медицине................................................ 407

Тема 2.3.3. Побочная подгруппа VI группы ПСЭ...................................413
§ 55. Общая характеристика элементов VI группы побочной 

подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. Характеристика 
хрома, получение, свойства. Соединения хрома...413

§ 56. Соединения хрома. Оксиды, гидроксиды.
Соли. Биологическая роль хрома..........................................417

Тема 2.3.4. Побочная подгруппа VII группы ПСЭ................................. 423
§ 57. Общая характеристика элементов VII группы 

побочной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 
Характеристика марганца, распространение 
в природе, получение. Соединения марганца (II). 423

§ 58. Соединения марганца (IV). Соединения марганца (VI).
Соединения мaрганца (VII). Биологическая роль 
марганца........................................................................................428

Тема 2.3.5. Побочная подгруппа VIII группы ПСЭ............................... 435
§ 59. Общая характеристика элементов VIII группы 

побочной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 
Характеристика железа, распространение 
в природе, получение, свойства.................................. 435

§ 60. Оксиды, гидроксиды и соли железа. Биологическая 
роль железа........................................................................ 441

РАЗДЕЛ 3. ПРАКТИЧЕСКИЕ РАБОТЫ
И ЛАБОРАТОРНЫЕ ОПЫТЫ.........................................................449

Экспериментальные задачи...............................................................503
Типовые расчетные задачи с решением..........................................505

Приложение................................................................................................... 531
Список использованной литературы.........................................................552
Рекомендуемые интернет-ресурсы........................................................... 553

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



ПРЕДИСЛОВИЕ
Дорогие друзья!

В школе вы изучали разные области химии. Эта книга по­
священа систематизации, обобщению, некоторому углублению 
разделов общей и неорганической химии, а главное, преломле­
нию этого материала для профессиональной подготовки.

Сейчас вы обучаетесь по Федеральному государственно­
му образовательному стандарту среднего профессионального 
образования (ФГОС СПО 3+), который представляет собой 
совокупность требований, обязательных при реализации ос­
новных профессиональных образовательных программ по 
специальности «Фармация».

В соответствии с требованиями ФГОС СПО по специ­
альности «Фармация» в результате изучения общей и неорга­
нической химии студент должен знать:

— периодический закон и характеристику элементов пе­
риодической системы (ПСЭ) Д. И. Менделеева;

— основы теории протекания химических процессов;
— строение и реакционные способности неорганических 

соединений;
— способы получения неорганических соединений;
— теорию растворов и способы выражения концентрации 

растворов;
— формулы лекарственных средств неорганической при­

роды;
должен уметь:
— доказывать с помощью химических реакций химиче­

ские свойства веществ неорганической природы, в том 
числе лекарственных;

— составлять формулы комплексных соединений и давать 
им названия.

Ведущая роль теоретических основ химии заключается 
в том, что с помощью этих знаний можно обобщить, объ­
яснить все накопленные факты и экспериментальные дан­
ные, прогнозировать и моделировать химические явления и 
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процессы, разносторонне описывать химические объекты. 
При обобщении и систематизации знаний на данном этапе 
обучения следует активно использовать содержание других 
учебных предметов (физика, математика, биология), а также 
данные, полученные из средств массовой информации, сети 
Интернет, научной и научно-популярной литературы.

Научиться применять теоретические знания при решении 
предметных, метапредметных, далее профессиональных за­
дач разной сложности можно лишь в процессе активной соб­
ственной деятельности. Системные теоретические знания и 
обобщенные умения помогут вам в дальнейшей практической 
работе, расширят кругозор, будут содействовать дальнейшему 
обучению, позволят стать компетентными специалистами.

Учебник состоит из трех разделов: «Теоретические осно­
вы химии», «Химия элементов и их соединений», «Практические 
работы и лабораторные опыты» и приложения.

Теоретический материал данного учебника соответству­
ет примерной программе учебной дисциплины ОП.08 «Об­
щая и неорганическая химия», которая разработана на основе 
Федерального государственного образовательного стандарта 
среднего профессионального образования по специальности 
33.02.01 «Фармация».

При работе над учебником авторы учитывали необхо­
димость соблюдать соответствие объема учебного материала 
количеству учебного времени, выделяемого на его изучение. 
Поэтому материал изложен кратко, но без ущерба для про­
цесса понимания учащимися сложных вопросов.

В состав учебника, кроме теоретического материала, 
включены разноуровневые и разнохарактерные задания для 
самостоятельной работы с ответами для самопроверки, ла­
бораторные опыты, предложен алгоритм составления отчета 
к лабораторным работам. В текст учебника логично встроен 
познавательный материал, напечатанный другим шрифтом, 
который расширяет образовательные маршруты студентов.

В приложении представлен справочный, вспомогатель­
ный, информационный материал, необходимый математиче­
ский аппарат.
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В предлагаемом учебнике материал изложен на совре­
менном уровне, на основе принципа профессиональной на­
правленности, с использованием компьютеризации учебного 
процесса.

Авторы выражают благодарность рецензентам — заведу­
ющему кафедрой химии ФГБВОУ ВО «Военно-медицинская 
академия имени С. М. Кирова» Министерства обороны Рос­
сийской Федерации, доктору химических наук, профессору 
|В. В. Алексееву и заведующему кафедрой общей и медицин­
ской химии ГБОУ ВПО СПбГПМУ Министерства здравоох­
ранения Российской Федерации πpoφeccopy∣B. В. Хорунжему] 
за ценные замечания и советы.
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РАЗДЕЛ 1.
ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ ХИМИИ

Тема 1.1. Введение

В результате изучения темы 1.1 студенты должны
знать: основные понятия и законы химии, основные ве­

личины и единицы измерения в химии;
уметь: отличать простое вещество от сложного, чистое 

вещество от смесей, выполнять расчетные действия: количе­
ство вещества, относительная молекулярная масса вещества, 
молярная масса, состав газовых смесей, количество вещества 
газов, расчеты по уравнениям химических реакций.

§ 1. Предмет и задачи химии.
Значение общей и неорганической химии 

в подготовке будущего фармацевта

Химия — наука о веществах, процессах их превращения и 
способах управления этими процессами.

Объектом изучения химии являются вещества, кото­
рые подразделяют на смеси и чистые вещества. Среди по­
следних выделяют простые и сложные. Простых веществ 
известно более 400, а сложных веществ — намного больше. 
Все сложные вещества подразделяют на две большие груп­
пы: неорганические (их более 700 тысяч) и органические 
(их более 15 млн).

Химия является фундаментальной дисциплиной. Она 
призвана дать будущим фармацевтам современное научное 
представление о веществе как одном из видов движущейся 
материи, о путях, механизмах и способах превращения одних 
веществ в другие.

Химия относится к естественным наукам, которые изу­
чают окружающий нас мир, и тесно связана с другими есте­
ственными науками: физикой, биологией, экологией, геоло­
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12 Раздел 1. Теоретические основы химии

гией. Многие разделы современной науки возникли на стыке 
этих наук: физическая химия, геохимия, биохимия, экологи­
ческая химия и др. В химии широко применяются математи­
ческие методы, используются расчеты и моделирование про­
цессов с применением электронных ресурсов. Современные 
компьютерные программы позволяют оценивать новые хи­
мические структуры с точки зрения эффективности их фар­
макологического применения.

Современная химия занимает ведущее место по широте 
изучаемых вопросов среди всех естественных наук. Главны­
ми задачами химии являются выяснение природы вещества 
(строение, структура, свойства), изучение химических ре­
акций, а также различных физико-химических процессов, 
протекающих в химических системах. Основой химической 
науки являются атомно-молекулярное учение, закон сохра­
нения материи, периодический закон и теория строения ве­
щества, учение о химическом процессе.

Производство химических веществ — отрасль экономи­
ки. Отвечая на запросы человеческих сообществ, химиче­
ская промышленность воспроизводит природные вещества 
и синтезирует новые: конструкционные, горюче-смазочные 
материалы, красители, лекарства, удобрения. Жизнь любого 
организма можно сравнить с высокоточной химической ла­
бораторией, она связана с химическими реакциями.

В современной химии выделилось много самостоятель­
ных разделов: общая и неорганическая химия, органическая 
химия, физическая химия, фармацевтическая химия, химия 
полимеров, биологическая химия, аналитическая химия, 
электрохимия, коллоидная химия и др.

Общая химия рассматривает закономерности, относя­
щиеся ко всем химическим превращениям. Неорганическая 
химия изучает свойства и превращения неорганических (ми­
неральных) веществ.

Важнейшая задача химии — получение веществ с заранее 
заданными свойствами, в том числе лекарственных препара­
тов, интенсификация промышленных производств и созда­
ние безотходных технологий химических превращений.
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В начале XX в. сформировалась новая биологическая на­
ука — экология. В переводе с греческого — это «наука о ме­
стообитании». Термин «экология» ввел в научный обиход ос­
новоположник экологии, немецкий зоолог и эволюционист 
Эрнст Геккель (1834—1919).

Существует несколько определений данной науки.
Наиболее распространенным является следующее опре­

деление, данное в Советском энциклопедическом словаре 
(1990): экология — это «...наука об отношениях растительных 
и животных организмов и образуемых ими сообществ между 
собой и с окружающей средой...».

Экология тесно связана с химией. C одной стороны, 
химическое воздействие на окружающую среду наносит ей 
большой вред, но с другой стороны, предупредить деграда­
цию природы можно путем использования химических мето­
дов. Химия и химическая промышленность являются одними 
из наиболее существенных источников загрязнения окружа­
ющей среды, но в то же время именно химия обеспечивает 
людей средствами борьбы с экологическими проблемами.

Большой вклад в развитие химии внесли медики. Так, 
Парацельс (1493—1541) считал, что основная цель химии — 
приготовление лекарств, и стал основоположником направ­
ления применения химии в медицине — ятрохимии (от греч. 
«ятрос» — врач). Немецкий врач Юлиус Роберт фон Майер 
(1814—1878) в 1842 г. сформулировал первый закон термо­
динамики — закон сохранения и превращения энергии. Рус­
ский врач-физиолог И. М. Сеченов (1829—1905) обосновал 
рефлекторную природу сознательной и бессознательной де­
ятельности, показал, что в основе психических явлений ле­
жат физиологические процессы, которые могут быть изучены 
объективными методами.

Современная химия характеризуется бурным развитием 
физико-химических методов анализа: рентгеноструктурный, 
спектроскопия, электрохимические и др., которые являются 
мощнейшим инструментарием практических методов иссле­
дования, совершившим в последние десятилетия, без преуве­
личения, переворот в медицине и фармации.
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14 Раздел 1. Теоретические основы химии

Фармацевтические препараты представляют собой слож­
ные химические системы как неорганической, так и органи­
ческой природы, и при их анализе используется весь ком­
плекс методов химического и физико-химического анализа.

§ 2. Основные понятия и законы химии

Окружающий нас мир материален: он состоит из различ­
ных видов материи — веществ и полей или излучений (сол­
нечная радиация, рентгеновские лучи и др.).

В учебной литературе приводятся разные определения 
вещества:

вещество — вид однородной материи, которая имеет мас­
су покоя и характеризуется определенными физическими и 
химическими свойствами;

вещество — это определенная совокупность атомных и 
молекулярных частиц, их ассоциатов и агрегатов, находящих­
ся в любом из трех агрегатных состояний;

вещество — это форма существования материальных 
объектов;

вещество — это твердые, жидкие и газообразные тела 
с постоянным составом и свойствами, образующие конкрет­
ные предметы или не имеющие определенной формы.

Нам представляется, что все определения, дополняя друг 
друга, в полной мере характеризуют вещество, которое явля­
ется объектом изучения химии.

Любое вещество обладает макроскопическими свойства­
ми (плотность, твердость, агрегатное состояние, температу­
ра плавления), которые отличают его от микроскопических 
структурных единиц, образующих это вещество.

Из различных веществ построены все окружающие нас 
тела. Тело — это все то, что имеет массу и объем. Капли росы 
на траве, иней на оконном стекле — это тела, состоящие из 
одного и того же вещества — воды.

В химии различают микроскопический и макроскопиче­
ский уровни организации вещества.
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Микроскопический уровень:
понятия — электрон, атом, ион, молекула; свойства — 

масса иона, атома, молекулы, степень окисления, электро­
отрицательность.

Макроскопический уровень:
понятия — вещество, металл, неметалл, минерал, смесь 

веществ; свойства — цвет, твердость, плотность, температура 
плавления, температура кипения, электрическая проводимость.

На рис. 1 представлена общая классификация веществ.

Рис. 1. Общая классификация веществ

В обычных условиях атомы, ионы и молекулы не суще­
ствуют индивидуально. Они всегда составляют только части 
более высокой организации вещества, практически участву­
ющего в химических превращениях, — агрегатного состоя­
ния. В зависимости от внешних условий вещества могут на­
ходиться в газовом, жидком, твердом агрегатном состоянии.

А как с точки зрения микроскопического и макроскопи­
ческого уровней рассматриваются такие понятия, как химиче­
ский элемент и химическое соединение!

Микроскопический уровень рассмотрения химического эле­
мента:

химический элемент — вид атома, который определяется 
постоянным (определенным) зарядом ядра.

Макроскопический уровень рассмотрения химического эле­
мента:

химический элемент — набор или вид атомов, которые 
имеют один и тот же заряд ядра. Химический элемент — это 
совокупность его изотопов.
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В настоящее время уже известно 118элементов, хотя о по­
следних 7 элементах (№№ 112—118) пока нет общепризнанных 
данных.

Массовое число элемента А — это средняя величина мас­
совых чисел его природных изотопов с учетом их распростра­
ненности.

Изотопы — разновидности одного и того же химического 
элемента, имеющие одинаковый заряд ядра, но разную атом­
ную массу.

Можно дать и другое определение: изотопы — это раз­
новидности атомов одного химического элемента, имеющие 
разные массовые числа.

Совокупность атомов с определенными значениями за­
ряда ядра Z и массового числа А называется нуклидом. Для 
обозначения нуклида используют название элемента, к ко­
торому через дефис присоединяют значение А, например кис­
лород-16, уран-235 и т. д., или символ химического элемента, 
рядом с которым вверху слева указано массовое число: 16O, 
235U. Изотопы — это разные нуклиды одного и того же хими­
ческого элемента.

При обозначении изотопа порядковый номер элемента 
записывают внизу слева от символа элемента, а массовое чис- 

16 г» ло — вверху слева: 8О.
Химический элемент и простое вещество — не одно и то 

же. Элемент может существовать в форме ионов, атомов, про­
стых веществ, входить в состав сложных веществ.

Микроскопический уровень рассмотрения химического со­
единения:

химическое соединение — это образование, состоящее из 
многих атомов, которые удерживаются вместе благодаря хи­
мическим связям.

Макроскопический уровень рассмотрения химического со­
единения:

химическое соединение — вещество, в котором атомы од­
ного или многих элементов связаны друг с другом и между 
массами которых существует определенное стехиометриче­
ское соотношение.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 1.1. Введение 17

Чистое вещество (простое или сложное) состоит из оди­
наковых частиц — формульных единиц.

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

Простое вещество — вещество, состоящее из частиц толь­
ко одного химического элемента. Например, азот N2, кисло­
род O2.

Аллотропия — существование одно и того же химическо­
го элемента в виде нескольких простых веществ (аллотроп­
ных модификаций), отличающихся строением, составом и 
свойствами. Например, кислород и озон, четыре аллотроп­
ные модификации углерода — алмаз, графит, карбин, фул­
лерены.

Сложное вещество — вещество, состоящее из частиц двух 
или нескольких элементов, химически связанных друг с дру­
гом в определенном массовом отношении. Например, оксид 
меди(П) CuO, метанол CH3OH. Сложное вещество состоит 
из одинаковых частиц — формульных единиц, которые об­
разованы атомами нескольких элементов. Например, нитрат 
калия KNO3 состоит из формульных единиц, которые обра­
зованы одним катионом калия и одним нитрат-анионом, 
а углекислый газ состоит из молекул CO2.

Смесь веществ — физическое тело, состоящее из частиц 
различных веществ. Например, воздух содержит молекулы 
кислорода, азота, углекислого газа и частицы других веществ. 
Смеси отличаются от химических соединений.

1) Состав смесей переменный, а химических соедине­
ний — постоянный.

2) Вещества, входящие в состав смесей, сохраняют свои 
свойства, а вещества, образующие химические соединения, 
свои свойства не сохраняют.
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3) Вещества, входящие в состав смесей, можно разделить 
физическими способами, а химические соединения можно 
разделить только с помощью химических реакций.

4) Образование смесей не сопровождается выделением 
теплоты или другими признаками химических реакций, а при 
образовании химических соединений всегда проявляются 
какие-либо признаки химических реакций (осадок, теплота, 
изменение окраски и др.)

Согласно атомно-молекулярному учению вещества состо­
ят из атомов и молекул.

£3 Основы атомно-молекулярного учения были изложены 
М. В. Ломоносовым в 1741 г., позднее оно было дополнено 
другими учеными (Дж. Дальтоном, С. Канниццаро и др.). Од­
нако первые представления о дискретности вещества возник­
ли еще в Древней Греции.

Мельчайшей, химически неделимой частицей всех ре­
альных веществ является атом.

Атомы имеют очень маленькие массы. Например, масса 
1 атома углерода 12C равна 1,993 ∙ IO-26 кг. Выполнять расчеты, 
пользуясь такими малыми величинами, неудобно, поэтому 
в химии (как и в физике) для характеристики массы атома ис­
пользуют понятие атомной массы (см. § 3).

Многие вещества образованы молекулами, состоящими из 
атомов.

Атомы, соединяясь между собой, образуют не только 
молекулы, но и другие сложные частицы — ионы, радикалы, 
кристаллы.

Молекула — наименьшая электронейтральная частица 
вещества, сохраняющая его состав и химические свойства ве­
щества, сохраняющая его химические свойства. Молекулы 
разрушаются в химических реакциях, но сохраняются в ходе фи­
зических процессов. Молекула может состоять из одного (Не), 
двух (N2) и более атомов (CO2), характеризуется видом, числом 
атомов, входящих в ее состав, а также определенной структурой.

Ион — электрозаряженная частица, образующаяся вслед­
ствие потери или присоединения электронов атомом или 
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группой атомов. Ионы могут быть простыми, например Cl-, и 
сложными, например NOj.

Радикал — молекула, атом или ион, содержащий хотя бы 
один неспаренный электрон. Например, ∙C1, ∙N0, ∙CH3, ∙02. 
Радикалы весьма реакционноспособны.

Химическая формула — изображение качественного и ко­
личественного состава молекул с помощью химических зна­
ков и индексов.

Химическая реакция — процесс превращения веществ, 
связанный с выделением или поглощением энергии, сопро­
вождающийся образованием новых веществ с другими свой­
ствами: реагенты (исходные вещества) → продукты реакции.

Например: HCl +AgNO3 = AgClΦ+HNO3 
реагенты продукты реакции

Сущность химической реакции выражается химическим 
уравнением, отражающим закон сохранения массы веществ. 
Отметим, что в ядерных реакциях наблюдается дефект массы.

Химическое уравнение можно рассматривать как модель 
химической реакции, которая обобщает в себе информацию 
об этом явлении.

Химические свойства веществ проявляются в химиче­
ских реакциях и определяются способностью их атомов отда­
вать, присоединять и перераспределять электроны, поэтому 
зависят от строения электронных оболочек (главным обра­
зом, внешних и предвнешних).
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В отличие от химических реакций при физических яв­
лениях происходит изменение формы или агрегатного со­
стояния веществ, в результате которых не образуются новые 
вещества. Например, к физическим явлениям относятся ис­
парение йода, ковка металла и др.

Законы химии имеют огромное значение в понимании 
связей и отношений химических объектов. Закон — это 
выражение существенных связей и отношений предметов, 
явлений объективного мира. Законы конкретных наук, в 
том числе химии, будучи познаны, используются в каче­
стве инструмента изучения природы, на их основе фор­
мулируются правила, методы и руководства к действию. 
Познанные законы становятся важным методом познания 
химии, ключом к пониманию сущности изучаемых веществ 
и реакций.

Между атомами элементов в составе вещества, между 
веществами, вступающими в химическую реакцию (реаген­
тами), и веществами, образующимися в результате реакции 
(продуктами реакции), существуют строгие количественные 
соотношения. Эти соотношения подчиняются стехиометри­
ческим законам (стехиометрия — раздел химии, изучающий 
объемные и массовые соотношения между реагирующими 
веществами).

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

P2O5+3H2O = 2H3PO4
142 г 3-18 г 2-98 г

196 г 196 г

На основании этого закона производят расчеты по хими­
ческим уравнениям.

Закон постоянства состава (Ж. Пруст, 1808) - качественный и 
количественный состав индивидуального химического соедине­
ния строго постоянен и не зависит от способа его получения.
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£□ В настоящее время установлено, что наряду с соединениями по­
стоянного состава (дальтонидами), существуют и соединения 
переменного состава (бертоллиды), состав которых изменяется 
в зависимости от условий проведения реакции и не отвечает 
целочисленным стехиометрическим отношениям. К соедине­
ниям переменного состава относится большинство бинарных 
соединений переходных металлов в твердом состоянии: окси­
ды, сульфиды, нитриды, карбиды, силициды и др. Переменный 
химический состав характерен для атомных, металлических и 
ионных решеток. Закон постоянства состава был в свое время 
сформулирован применительно к молекулам, поэтому справед­
лив только для веществ с молекулярной структурой.
Этот закон неприменим также к соединениям, в которых изме­
няется изотопный состав, вследствие чего меняется массовый 
состав соединения. Например, тяжелая вода (D2O) содержит 
около 20% (по массе) водорода, а обычная вода содержит 
лишь 17% водорода. Таким образом, закон постоянства соста­
ва к определению состава тяжелой воды неприменим. Опре­
деленные границы применения имеют и другие законы.

Современная формулировка этого закона такова: каждое хи­
мически чистое вещество с молекулярным строением независимо 
от места нахождения и способа получения имеет один и тот же 
постоянный качественный и количественный состав.

Закон объемных отношений газов (Гей-Люссак, 1802) - объ­
емы вступающих в реакцию газов и образующихся газообраз­
ных продуктов относятся друг к другу как небольшие целые 
числа.

Закон А, Авогадро (1811) - в равных объемах газов при одинако­
вых условиях (температуре и давлении) содержится одинаковое 
число молекул.

Следствия из закона Авогадро:
1) одинаковое число молекул различных газов при одина­

ковых условиях занимают одинаковый объем;
2) 1 моль разных газов при одинаковых условиях занима­

ет одинаковый объем;
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при нормальных условиях (р=1 атм или 1,013-IO5 Па, 
/=0 0C или T=273,15 К) 1 моль любого газа занимает объем 
22,4 л, т. е. молярный объем Vm= 22,4 л (н. у.);

3) отношение объемов реагирующих веществ, измерен­
ных при одинаковых условиях, равно отношению стехио­
метрических коэффициентов, т. е. равно отношению количе­
ства веществ;

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

m1 _ M1
m2 M2

Af1
Отношение .. называется относительной плотностью Af2

первого газа ко второму и обозначается D. Эта зависимость 
позволяет использовать закон Авогадро для определения мо­
лекулярных масс газов: M1 = D ∙ M2.

Если плотность газа определяется по отношению к водо­
роду, то M1 = D(H2) ∙ Λf(H2) = 2D(H2).

Если плотность газа определяется по отношению к воз­
духу, то M1 = D(Bθ3fl.) • А7(возд.) = 29И(возд.), где 29 — средняя 
молярная масса воздуха.

Состав газовых смесей часто выражают при помощи 
объемной доли φ(X).

§ 3. Основные величины и единицы в химии

Относительная атомная масса химического элемента Ar — 
величина, равная отношению средней массы атома есте­
ственного изотопического состава элемента к 1/12 части мас­
сы атома изотопа углерода 1g С.

a (X) -z ffla<χ) - wia(χ)
±ma(C) 1аем/
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Относительные атомные массы элементов являются 
величинами безразмерными. Значения атомных масс эле­
ментов указаны в периодической системе элементов (ПСЭ) 
Д. И. Менделеева под символом элемента.

Абсолютная атомная масса химического элемента т — а
масса атома элемента, выраженная в стандартных единицах 
массы (кг, г):

т =A ■ 1 а.е.м. а г
Атомная единица массы (а.е.м.)—величина, равная 1/12 части 

массы атома изотопа углерода 1g С. 1 а.е.м. = 1,66 ∙ IO-27 кг = 
= 1,66-IO-24 г.

Относительная молекулярная масса формульной единицы 
Mr — безразмерная величина, показывающая, во сколько раз 
масса формульной единицы больше 1 а.е.м.:

Mr(X) = т“—, где 1 а.е.м. = 1,66∙ IO-24 г.
1 а.е.м.

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:

ГО(Х)=Аг(Х)'И ∙100%

где ω(X) — массовая доля элемента X;
Ar(X) — относительная атомная масса элемента X;
п — число атомов элемента X в молекуле вещества;
Mr — относительная молекулярная масса вещества.
Количество вещества л — физическая величина, введен­

ная для оценки числа структурных единиц (атомов, молекул, 
ионов, электронов и др.) в веществе. Является одной из ос­
новных величин в международной системе физических вели­
чин СИ. Иногда количество вещества обозначают греческой 
буквой V (ню).

Моль — единица измерения количества вещества, опре­
деляет количество вещества системы, которая состоит из та­
кого числа отдельных частиц, сколько содержится атомов в 
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12 г изотопа 1^C. При использовании единицы моль необхо­
димо указывать вид частиц, например, n(Cl2) = 2 моль, озна­
чает 2 моль молекулярного хлора.

Молярная масса вещества M — это масса одного моль ве­
щества, численно равна относительной молекулярной массе 
Mr. Молярная масса равна частному от деления массы веще­
ства на его количество:

тM = — (г/моль, кг/кмоль), 
п

где т — масса вещества (г, кг), 
п — количество вещества (моль).
Молярный объем газообразного вещества — это объем, 

занимаемый 1 моль газа или смеси газов.
Молярный объем газа Vm равен частному от деления объе­

ма газа на его количество:

V = — vM п
При нормальных условиях Vm(h. у.) = 22,4 л/моль.
Нормальные условия (н. у): р = 101325 Па и T= 273,15 К.

Постоянная Авогадро Na — показывает число частиц 
в одном моле вещества:

N. = 6,02 ■ IO23 моль-1, A7 7
следовательно, 1 моль любого вещества содержит 

6,02 ∙ IO23 реальных или условных структурных частиц. Связь 
между числом структурных частиц и количеством вещества 

zγλ N(X) выражается соотношением: и(Х) = ———.

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

n т V
η = • 100%; η = ∙100%; η = -100%.

и th Vтеор. теор. теор.
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Объемная доля — это отношение объема данного ком­
понента K(X) к общему объему системы V. Это безразмерная 
величина, ее выражают в долях единицы или в процентах: 

Φ(X) = ≡.

с-мы

В расчетах, связанных с газами, часто приходится поль­
зоваться объединенным газовым законом: уравнениями Кла- 

n-K P9∙K, pVпеирона: ——- = или -— = const, а также Менделе-
τi T1 T

ева — Клапейрона: pV=nRT(см. курс физики).

Вопросы и задания:
1. Что обозначают следующие записи: Cr, Al, О, O2, O3, 50, 

H2, ЗН, 2C1, 2C12, 2H2O, 5CO2?
2. Укажите, где железо, азот и кислород упоминаются как 

простые вещества, а где — как элементы:
а) в состав нитрата железа входят железо, азот и кислород;
б) азот и кислород — газы без цвета, запаха и вкуса;
в) рыбы дышат кислородом, растворенным в воде;
г) железо входит в состав гемоглобина?

3. Рассчитайте относительную молекулярную массу, моляр­
ную массу и абсолютную молекулярную массу:
а) кислорода;
б) азотной кислоты;
в) пентагидрата сульфата меди(П) CuSO4 ∙ 5H2O.

4. К раствору, содержащему 4,5 г хлорида кальция, прилили 
раствор, содержащий 4,1 г фосфата натрия . Определите 
массу образовавшегося осадка, если его выход составил 
88%. Ответ'. 3,41 г.

1

5. Для хлорирования 12 г смеси железа и меди потре­
бовалось 5,6 л хлора (н. у). Определите состав смеси 
в массовых долях. Сколько л водорода (н. у.) выде­
лится, если на исходную смесь подействовать соля­

1 Лучинская М. Г. Пособие по химии. Часть 1 / М. Г. Лупинская, В. И. Якушева, 
Т. Д. Дроздова. — Москва, 2004.— 48 с.
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ной кислотой? Ответ'. ω(Fe) = 46,7%, ω(Cu) = 53,3%, 
F(H2) = 2,24 л.

6. Плотность по водороду вещества, имеющего состав: угле­
род — 54,55%, водород — 9,09% и кислород — 36,36%, 
равна 22. Выведите формулу вещества. Ответ'. C2H4O.

7. Масса 10,75 л смеси водорода и кислорода (н. у.) состав­
ляет 2 г. Найдите объемные доли газов в смеси. Ответ'. 
φ(H2) = 92,7%, φ(O2) = 7,3%.

8. Составьте таблицу аллотропных форм углерода с краткой 
характеристикой, указанием биологической роли, при­
менения в медицине.

Тема 1.2. Периодический закон 
и периодическая система элементов 

Д.И. Менделеева.
Теория строения вещества

В результате изучения темы 1.2 студенты должны
знать: структуру периодической системы элементов 

Д. И. Менделеева (ПСЭ), закономерности изменения свойств 
атомов элементов и их соединений по периодам и группам, 
электронное строение атома, сущность химических связей, 
сущность понятий валентность, степень окисления, электро­
отрицательность.

уметь: характеризовать свойства химических элементов и 
соединений, образованных атомами элементов на основе их 
положения в ПСЭ; составлять электронные и электронно­
графические формулы и энергетические диаграммы атомов; 
определять число протонов, нейтронов и электронов в ато­
мах и ионах любого элемента, сложных ионах; определять 
элемент по числу протонов; определять тип связи в веще­
ствах основных классов неорганических соединений, строить 
структурные формулы молекул; составлять формулы слож­
ных веществ по валентности или степени окисления элемен­
тов и выполнять задания обратного типа.
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§ 4. Теория строения атома 
как научная основа изучения химии

Атом — сложная система взаимодействующих элементар­
ных частиц, состоящая из ядра, образованного протонами и 
нейтронами, и электронов. Атом — электронейтрален.

Как вы уже знаете, атом — наименьшая частица простых 
и сложных веществ, которая в процессе химических превра­
щений не разрушается, а сохраняется.

Чтобы понять строение веществ и объяснить механизмы 
и закономерности протекания химических реакций, учеными 
была создана научная теория строения атома.

Протоны и нейтроны, входящие в состав ядра, определя­
ют важнейшие количественные характеристики атома:

а) число протонов ядра атома определяют заряд ядра и 
порядковый номер элемента в периодической системе Z;

б) совокупность масс протонов и нейтронов составляют 
массовое число.

От электронного строения атомов зависят качественные 
характеристики атома: реакционная способность, способ­
ность образовывать химические связи, проявление химиче­
ских свойств.

В табл. 1 представлена характеристика элементарных ча­
стиц.

Таблица 1
Характеристика элементарных частиц

Элементарная
частика Заряд Условный 

заряд Масса Масса 
в а.е.м.

Место 
в атоме

Протон (}р)
+ 1,6-IO-19 

Кл + 1 1,67-IO-27 
кг 1 В ядре

Нейтрон (θn) нейтрален 0 1,67-IO-27 
КГ

1 В ядре

Электрон (ё)
-1,6-IO-19 

Кл -1 9,1-IO-31 
КГ

Ничтож­
номала

В элек­
тронной 
оболочке

Электрон, по современным представлениям, имеет 
двойственную природу, проявляя одновременно свойства 
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как частицы, так и волны. Как частица, электрон обладает 
массой и зарядом, а способность пучка электронов к диф­
ракции и интерференции свидетельствует о волновых свой­
ствах электрона, что может быть описано определенной ам­
плитудой колебаний, длиной волны и частотой колебаний. 
Поэтому нельзя говорить о какой-либо траектории движения 
электрона, можно лишь судить о той или иной степени веро­
ятности его нахождения в данной точке пространства.

Это интересно: в 1874 г. английский ученый Крукс высказал сме­
лую гипотезу о том, что катодные лучи представляют поток 
материальных частиц, движущихся с колоссальной скоростью 
и заряженных отрицательным электричеством. Эти частицы, 
по мнению Крукса, входят в состав каждого химического 
атома1. Исследование катодных лучей привело не только к 
открытию электронов, но также и к другому весьма важному 
открытию рентгеновских лучей.

1 Бронштейн М. П. Строение вещества / М. П. Бронштейн. — Л. ; М. :
ОНТИ, 1л. ред. общетехн, лит., 1935. — С. 79.

Пространство вокруг ядра, в котором вероятность пре­
бывания электрона наибольшая (свыше 90%), называется 
атомной орбиталью (АО).

Важнейшей характеристикой электрона в атоме являет­
ся его энергия Е, значение которой зависит от удаленности 
электрона от ядра.

Энергия электрона в реальном атоме — величина кванто­
ванная, поэтому применительно к современной модели ато­
ма состояние в нем электрона определяется энергетическими 
параметрами — квантовыми числами.

Травное квантовое число л характеризует энергию элек­
трона, нахождение на определенном энергетическом уровне 
и степень его удаления от ядра. Оно принимает любые цело­
численные значения от 1 до ∞ (n = 1, 2, 3,... ∞). Электроны, 
обладающие приблизительно одинаковой энергией, образуют 
энергетический уровень, обозначаемый цифрами 1, 2, 3, 4... 
или буквами К, L, М, N... . На первом энергетическом уров­
не, самом близком к ядру, энергия электронов минимальна.
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Чем дальше электроны от ядра, чем больше номер уровня, на 
котором они находятся, тем большей энергией они обладают: 
E1<E2<E3..,En.

Побочное (орбитальное) квантовое число I определяет фор­
му атомной орбитали. Оно может принимать целочисленные 
значения от 0 до л— 1 (/=0, 1, ... п— 1). Каждому значению I 
соответствует орбиталь особой формы. При /=0 атомная ор­
биталь независимо от значения главного квантового числа 
имеет сферическую форму (5-орбиталь). Значению I = 1 соот­
ветствует атомная орбиталь, имеющая форму гантели (д-ор- 
биталь). Еще более сложную форму имеют орбитали при I = 2, 
3 и 4 (d-,f-, g-орбитали).

Магнитное квантовое число т определяет положение 
атомной орбитали в пространстве относительно внешнего 
магнитного или электрического поля. Магнитное квантовое 
число связано с орбитальным квантовым числом, изменяясь 
от +/ до — I, включая 0. Следовательно, каждому значению / 
соответствует 2/ +1 значений магнитного квантового числа. 
Например, для I = 1 (электрон, находящийся на д-орбитали) 
магнитное квантовое число может принимать три значения: 
—1, 0, +1. Поэтому гантелеобразная д-орбиталь может зани­
мать три положения в пространстве относительно вектора 
магнитного или электрического поля (рис. 2).

Эти три квантовых числа являются по своей сути орби­
тальными, т. к. характеризуют состояние и движение электро­
на в атоме в виде атомных орбиталей.

Спиновое квантовое число s или ms, отражающее вра­
щение электрона 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.

Например, для двух электронов, находящихся на 5-под- 
уровне четвертого энергетического уровня (4s2), наборы всех 
четырех квантовых чисел выглядят так:

1) для первого электрона: л = 4; /= 0; w = 0; 5 = + 1/2;
2) для второго электрона: n = 4; l=0; m = 0; S = —1/2.
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Рис. 2. Формы и расположение в пространстве атомных орбиталей

Заполнение электронами уровней и подуровней происхо­
дит согласно принципу наименьшей энергии — сначала запол­
няются уровни и подуровни с наименьшей энергией. Уровни 
заполняются от первого ко второму, третьему и т. д., а подуров­
ни — от S- κp-, d- и т. д. Этот принцип выражает общее термо­
динамическое требование к устойчивости системы: максиму­
му устойчивости системы соответствует 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 
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находится электрон, тем прочнее его связь с ядром. Принцип 
наименьшей энергии отражается правилами Клечковского: 
порядок заполнения энергетических состояний определяется 
стремлением атома к минимальному значению суммы глав­
ного и побочного квантовых чисел, т. е. от меньшей суммы 
(и +1) к большей сумме (п+1), при равенстве значений (п+1) 
в первую очередь заполняются состояния, отвечающие мини­
мальным значениям п.

В нейтральных атомах заполнение АО происходит следу­
ющим образом:

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

Однако число электронов на каждой орбитали строго 
определено и ограничено.

Согласно принципу австрийско-швейцарского физика 
Вольфганга Эрнста Паули (1900—1958), на каждой орбитали 
может находиться не более двух электронов, которые должны 
иметь противоположные (антипараллельные) спины ⅜. От­
сюда следует, что максимальное число электронов на s-под- 
уровне (одна s-орбиталь) равно двум, на ^-подуровне (три 
р-орбитали) — шести, на (/-подуровне (пять (/-орбиталей) — 
десяти, а на /-подуровне (семь /-орбиталей) — четырнадцати. 
(Принцип Паули еще известен как принцип запрета).

Немецкий физик Фридрих Хунд (Гунд) (1896—1997) уста­
новил, что каждая орбиталь одного подуровня сначала запол­
няется одиночными электронами с параллельными спинами, 
и только после заполнения всех орбиталей данного подуров­
ня происходит спаривание электроном. При этом суммарное 
спиновое число должно быть максимальным.

Например:

Is 2s Zp Is 2s Zp
Правильная запись Неправильная запис!

Распределение электронов по атомным орбиталям назы­
вается электронной конфшурацией атома.
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Приведем в качестве примера электронную формулу для 
элемента № 8 (О): ls22s22p4 и электронно-графическую (элек­
тронную схему):

⅜ ⅜ ⅜ ÷÷
Is 2s 2р

Мини-тренажер
Ef 1. Сколько р-электронов в ионе Cl^?

Решение.
1) Электронная формула атома хлора Cl0: ls22s22p63s23p5.
2) У любого аниона число электронов больше, чем 

у соответствующего атома, на число отрицательных 
зарядов.

3) Ион Cl- содержит на один электрон больше, чем атом, 
и его электронная конфигурация: Cl-: ls22s22p63s23p6 .

4) Общее число р-электронов (подчеркнуты) равно 12. 
ВТ 2. Напишите электронные формулы Fe, Fe2+, Fe3+.

Решение.
Элемент железо — Fe:
1) порядковый номер — 26, заряд ядра — +26, общее чис­

ло электронов в атоме — 26;
2) период — четвертый, атом имеет четыре энергетиче­

ских уровня с подуровнями 15,2s, 2p, 3s, Зр, 3d, 4s;
3) побочная подгруппа VIII группы, «/-элемент;
4) на внешнем (четвертом) уровне имеется два электро­

на на 4з-подуровне, на предвнешнем (третьем) уровне на по­
следнем 3«/-подуровне имеется 6 электронов;

5) полная электронная формула атома железа: 
ls22s22p63s23p64s23d6;

6) иона железа Fe2+: ls22s22p63s23p63i∕64s0;
7) иона железа Fe3+: ls22s22p63s23p63i∕54s0. Положитель­

но заряженные ионы образуются вследствие отрыва элек­
тронов с внешнего s-подуровня, а затем предвнешнего 
«/-подуровня.
Ef з. По электронной формуле внешнего энергетического 
уровня атома определите, какой это элемент, его порядковый 
номер: ...4s24p4.
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Решение.
1) Атом содержит четыре энергетических уровня, следо­

вательно, элемент находится в 4-м периоде.
2) Последним заполняется ^-подуровень, следователь­

но, элемент находится в главной подгруппе.
3) На внешнем уровне — 6 электронов, следовательно, 

это элемент шестой группы.
4) Данный элемент — селен. Его полная электронная 

формула: ls 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p . Общее число электро­
нов — 34. Следовательно, порядковый номер тоже 34.

2 2 6 2 6 2 10 4

0z 4. Определите относительную атомную массу бора, если 
известно, что массовая доля изотопа 10B равна 19,6%, 
a 11B - 80,4%.

Решение.
1) Изотопы — это атомы одного и того же химического 

элемента, имеющие разные массовые числа (одинаковое чис­
ло протонов, но разное число нейтронов).

2) Средняя атомная масса смеси изотопов рассчитывает­
ся по формуле:

Arl-ω1 + Ar2-ω2
r 100

3) Рассчитываем среднюю атомную массу бора:
10-19,6 + 11-80,4 1.βAr(B) =-----------------------= 10,8 а.е.м.

Вопросы и задания
1) Атом элемента имеет электронную конфигурацию 

ls 2s 2p 3s 3p 3d 4s . Определите элемент, укажите но­
мер периода, номер группы, в которой он находится, его 
максимальную степень окисления.

2 2 6 2 6 5 2

2) Определите содержание элементарных частиц в атомах 
калия, магния, железа, цинка, аргона.

3) Чему равен порядковый номер элемента, массовое 
число одного из изотопов которого 31, а число нейтро­
нов 16?
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4) Какие значения принимают квантовые числа для каждо­
го из электронов Зр-подуровня?

5) Чем отличается электронное облако, которое характери­
зуется п = 4; I=0; т = 0, от электронного облака, которое 
характеризуется и = 3; /=0; /п = 0?

6) Атом какого элемента содержит столько же электронов, 
как и молекула аммиака?

7) Природный магний состоит из изотопов ^Mg (78,6%), 
JjMg (10,1%) и ^Mg (11,3%). Определите относительную 
атомную массу магния.

§ 5. Периодический закон Д. И. Менделеева. 
Периодическая система элементов

Периодический закон (ПЗ) и периодическая система 
элементов (ПСЭ) Д. И. Менделеева являются научной осно­
вой современной химии, позволяющей обобщить все нако­
пленные знания о химических элементах и веществах.

Периодическая система — это упорядоченное множество 
химических элементов. Сущность ПСЭ заключена во взаимо­
связи ее структуры с электронным строением атомов. Это 
естественная классификация элементов, являющаяся кон­
кретным выражением периодического закона.

Периодические таблицы — это разные графические фор­
мы выражения ПСЭ. Все таблицы, каждая из которых отра­
жает идею периодичности, можно объединить в несколько 
групп, разных по структуре и логике размещения в них хими­
ческих элементов.

C момента открытия периодического закона и создания на 
его базе естественной классификации элементов - периоди­
ческой системы, было сделано немало попыток их графиче­
ского отображения. Многие известные ученые, сделавшие 
вклад в развитие теории строения атома и периодического 
закона, предлагали свои варианты таблиц, отражающие их 
взгляды на структуру периодической системы. Точных дан­
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ных всех опубликованных таблиц и графиков пока нет. Ори­
ентировочное их число не менее 500. Их можно разбить на 
5 типов, принципиально отличных между собой:
1) короткая форма шахматного распределения элементов, 
которой чаще всего мы и пользуемся;
2) длинная форма шахматного распределения элементов;
3) лестничная форма;
4) радиально-круговой график;
5) спиралевидный график.

Д. И. Менделеев в 1869-1871 сформулировал периодический 
закон (ПЗ) следующим образом: физические и химические свой­
ства элементов, проявляющиеся в свойствах простых и сложных 
тел, ими образуемых, стоят в периодической зависимости от их 
атомного веса.

C момента открытия Д. И. Менделеевым ПЗ наука сдела­
ла большой шаг вперед.

Научные сведения о строении ядра атома и о распреде­
лении электронов в атомах позволили рассматривать ПСЭ с 
позиций физики. Благодаря данным, обобщенным и систе­
матизированным электронной теорией (см. § 4), формули­
ровка ПЗ была усовершенствована и приобрела следующий 
вид:

Свойства химических элементов, а также формы и свой­
ства их соединений находятся в периодической зависимо­
сти от величины заряда ядер их атомов.

Периодический закон отразил глубокую внутреннюю 
связь между элементами, а теория строения атома позволила 
раскрыть его физический смысл.

Главным признаком и основной количественной харак­
теристикой химического элемента, определяющей его инди­
видуальность, является заряд ядра Z, который численно ра­
вен числу протонов в ядре и порядковому номеру элемента в 
ПСЭ.

Порядковый номер определяет место элемента в ПСЭ, 
является его важнейшей характеристикой.
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Атом электронейтрален: общее число электронов в атоме 
равно числу протонов в ядре, т. е. порядковому номеру эле­
мента.

Относительные атомные массы элементов, приведенные 
в ПСЭ, представляют собой усредненные значения относи­
тельных атомных масс изотопов этих элементов, составляю­
щих природную смесь.

Электроны располагаются вне ядра атома на разных 
энергетических уровнях, число которых в невозбужденном 
атоме определяется номером периода. Чем больше номер пе­
риода, тем больше энергетических уровней, на которых рас­
полагаются электроны, и тем дальше от ядра находятся внеш­
ние электроны.

По мере возрастания зарядов ядер атомов элементов пе­
риодически повторяются сходные типы конфигураций внеш­
них оболочек и определяемые ими основные особенности 
химических свойств элементов. В этом состоит физический 
смысл периодического закона.

Значение периодического закона:
1) периодический закон отражает взаимосвязь всех хи­

мических элементов;
2) периодический закон носит прогностический харак­

тер, т. к. позволяет предсказывать новые элементы, новые со­
единения с запланированными свойствами;

3) периодический закон имеет философское значение, 
т. к. подтверждает наиболее общие законы развития природы.

Структура периодической системы отражает периодиче­
ские 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.

Период — это горизонтальный ряд элементов, распо­
ложенных по возрастанию порядковых номеров, в котором 
закономерно изменяются свойства элементов от типично 
металлических к типично неметаллическим и далее к благо­
родным газам.

Периоды подразделяются на малые и большие.
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Внутри малого периода происходит уменьшение метал­
лических свойств и одновременно увеличение неметалли­
ческих свойств крупными скачками. В больших периодах 
указанные изменения происходят более плавно. Например, 
в четвертом периоде находится 18 элементов: К, Ca, Sc, r∏, 
V, Cr, Mn, Fe, Со, Ni, Cu, Zn, Ga, Ge, As, Se, Вг, Кг, причем 
от калия к марганцу происходит ослабление металлических 
свойств, затем идет усиление металлических свойств от желе­
за к меди, после чего вновь происходит их ослабление и уси­
ливаются неметаллические свойства.

I⅛yππa — вертикальный ряд, объединяющий элементы 
с одинаковой степенью окисления в высших оксидах и сход­
ными свойствами. В пределах одной группы выделяют глав­
ную и побочную подгруппы (А- и В-группы).

Подгруппы включают элементы малых периодов и сход­
ные с ними по свойствам элементы больших периодов. Свой­
ства атомов элементов групп А- и В- с увеличением зарядов 
ядер изменяются закономерно, но отличаются по своим хи­
мическим свойствам.

Кроме перечисленных выше атомных характеристик 
важны и широко используются следующие.

Атомный радиус rχι — рассчитывают для свободного атома 
квантово-механическими методами. Радиусы катионов всег­
да меньше атомных радиусов соответствующих элементов; 
радиусы анионов всегда больше атомных радиусов соответ­
ствующих элементов.

Энергия ионизации I — энергия, необходимая для превра­
щения 1 моль атомов в газовой фазе в 1 моль катионов в газо­
вой фазе, выражается в кДж/моль. Первая энергия ионизации 
характеризует способность атома отдавать один электрон. 
Энергию ионизации часто приводят в электронвольтах и на­
зывают потенциалом ионизации.

Сродство к электрону Eef характеризует способность атома 
образовывать отрицательно заряженные ионы.

Электроотрицательность χ — условное понятие, которое 
позволяет оценить способность атома данного элемента оття­
гивать на себя электронную плотность по сравнению с атомами 
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других элементов в соединении. Эта способность зависит от 
энергии ионизации атома и его сродства к электрону.

Имеется около 20 шкал электроотрицательности, в ос­
нову расчета значений которых положены разные свой­
ства веществ. Значения элекгроотрицательностей разных 
шкал отличаются, но относительное расположение элемен­
тов в ряду элекгроотрицательностей примерно одинаково. 
В шкале элекгроотрицательностей по Полингу (см. прило­
жение) электроотрицательность фтора принята равной 4,0. 
Наименьшая электроотрицательность у металлов I-A группы, 
наибольшая — у неметаллов VII-A группы. Необходимо от­
метить, что у элемента не может быть постоянной электро­
отрицательности, так как она зависит от валентного состо­
яния атомов данного элемента, от типа соединения и др. 
И все же это понятие полезно для качественного объяснения 
свойств химической связи и соединений.

Эти характеристики элементов также закономерно изме­
няются в периодах и группах периодической системы (табл. 2).

Таблица 2
Характер изменений основных характеристик 

атомов элементов ПСЭ

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

Изменение по главным 
подгруппам

Атомный радиус Уменьшается, т. к. растет 
заряд ядра, а число уровней 
не меняется, и увеличива­
ется сила взаимодействия 
электронов с ядром

Увеличивается, т. к. 
возрастает число энер­
гетических уровней

Энергия ионизации Увеличивается, т. к. 
уменьшается радиус атома, 
вследствие чего возрастает 
прочность связи электро­
нов с ядром

Уменьшается, т. к. 
атомный радиус 
увеличивается, связь 
внешних электронов 
с ядром ослабевает

Сродство к элек­
трону

Увеличивается, достигает 
максимальных значений 
у галогенов, что связано 
с их электронной конфи­
гурацией ns2npi, в которой 
недостает 1 электрона до 
энергетически выгодной 
конфигурации ns1npf,

Уменьшается вслед­
ствие увеличения 
атомного радиуса
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Окончание табл. 2

Параметры Изменение по периоду 
(«-,/,-элементы)

Изменение по главным 
подгруппам

Относительная 
электроотрица­
тельность

Увеличивается Уменьшается

Металлические 
и восстановитель­
ные свойства

Ослабевают, т. к. растет 
энергия ионизации

Увеличиваются, т. к. 
энергия ионизации 
уменьшается

Неметаллические 
и окислительные 
свойства

Усиливаются, т. к. растет 
сродство к электрону и 
электроотрицательность

Уменьшаются, т. к. 
энергия ионизации 
уменьшается

Валентность 
по отношению 
к кислороду

I---------- >vπ Постоянная

Валентность 
по отношению 
к водороду

I-H-In-IV-III-II-I Постоянная

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

Алгоритм характеристики элемента 
по его положению в ПСЭ

1) Положение элемента в периодической системе: по­
рядковый номер, относительная атомная масса элемента, 
группа, подгруппа, период.

2) Строение атома: число протонов, нейтронов, элек­
тронов. Электронная и электроннографическая формулы. 
Электронное семейство. Валентные возможности. Степени 
окисления.

3) Простое вещество: формула, тип связи, электронная 
схема образования (для вещества молекулярного строения).

4) Высший оксид: формула, тип связи, тип кристалличе­
ской решетки, химические свойства.

5) Гидрат высшего оксида: формула, агрегатное состоя­
ние, характер.
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6) Летучее водородное соединение: формула, электрон­
ная схема строения молекулы, тип химической связи.

7) Другие соединения элемента: формулы и названия, 
примеры применения в фармации.

Пример характеристики элемента 
по предложенному алгоритму

1) S — № 16, Л/S) = 32, VI группа, главная подгруппа, 
3 период.

2) Z= 16, N= 16, N(e) = 16.
1522s22p63s23p4 — электронная формула;
Электронно-графическая формула:

⅜ ⅜ ⅜⅜⅜ ⅜⅜4÷---------
Is 2s 2p 3s Зр 3d

Сера — /!-элемент, неметалл; валентные возможности: ∏, IY VT.
Степени окисления: —2, 0, +4, +6.
3) Устойчивая аллотропная модификация серы ромби­

ческая — простое вещество (Sg) с ковалентной неполярной 
связью, молекулярной кристаллической решеткой, твердое.

4) SO3 — высший оксид, связь ковалентная полярная, 
молекулярная кристаллическая решетка, характер — кислот­
ный.

5) H2SO4 — серная кислота, гидрат высшего оксида, тя­
желая маслянистая жидкость.

6) H2S — сероводород, летучее водородное соединение, 
с ковалентной полярной связью:

sδ^

H : S: H,

90°

7) Другие соединения серы: Na2SO4 — сульфат натрия; 
Na2SO3 — сульфит натрия; Na2S — сульфид натрия. Фарма­
цевтические препараты: Na2SO4 ∙ IOH2O — глауберова соль, 
слабительное; Na2S2O3 — тиосульфат натрия, универсальный 
антидот.
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Вопросы и задания
1) Расположите элементы цезий, барий, германий, строн­

ций и кальций в порядке возрастания их металлических 
свойств.

2) Как и почему изменяется энергия ионизации атомов 
элементов в ряду Na, Mg, Al и Mg, Sr, Ba?

3) Что называется сродством к электрону? Как изменяет­
ся сродство к электрону в следующих рядах элементов: 
а) О, S, Se; б) F, О, N?

4) Как изменяется неметаллическая активность в рядах 
Si→ClπCl→I?

5) К какой группе и подгруппе периодической системы 
элементов относится элемент, образующий с водородом 
газообразное соединение, если его высший оксид име­
ет относительную молекулярную массу 108, а массовая 
доля кислорода в оксиде составляет 74%? Ответ-. V груп­
па, главная подгруппа.

6) Относительная атомная масса некоторого элемента 127. 
В электронной оболочке атома содержится 53 электрона. 
Какой это элемент? Сколько ядерных частиц содержит 
атом? Ответ: 1,127.

§ 6. Общая характеристика s-, р-, d-,/-элементов

Все химические элементы ПСЭ подразделяют в зависи­
мости от их электронного строения на s-, р-, (/-,/-семейства.

Краткая химическая характеристика семейства 5-элементов
Химические элементы, в атомах которых послед­

ним заполняется электронами ^-подуровень, называются 
5-элементами. Так как на 5-подуровне максимально может 
быть 2 электрона, то каждый период ПСЭ начинается двумя 
5-элементами, а в целом они образуют две группы: I-A (щелочные 
металлы) и II-A. К 5-элементам относятся также водород и гелий.

На внешнем электронном уровне 5-элементов имеет­
ся один (/«’-элементы) или два электрона (л52-элементы).
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Элементы I-A и II-A группы — металлы, проявляют восста­
новительные свойства, высокую химическую активность, 
в сложных веществах имеют степень окисления (CO)+1 
(группа I-A), +2 (группаII-A). Элементы П-Агруппы — более 
слабые восстановители, чем элементы I-A группы. Образую­
щиеся катионы 5-элементов имеют устойчивые оболочки 
типа инертных газов.

В воде катионы 5-элементов гидратированы, при этом 
образуют бесцветные аквакомплексы, например [Ca(H2O)6]2+.

Ионы 5-элементов могут образовывать в растворах мало 
устойчивые комплексные соединения с органическими и не­
органическими лигандами. Комплексообразующая способ­
ность 5-элементов низкая, так как катионы металлов имеют 
завершенную электронную оболочку предыдущих инертных 
газов, следовательно вакантные электронные орбитали от­
сутствуют и роль этих катионов, как акцепторов электронных 
пар лигандов, затруднена.

Ионы 5-элементов устойчивы к действию окислителей и 
восстановителей, окислительно-восстановительные реакции 
(OBP) для них не характерны.

В природе (земной коре) 5-элементы — металлы встреча­
ются только в виде химических соединений. Широко распро­
странены Na, К, Mg, Ca. Остальные элементы являются редки­
ми и рассеянными. Элементы I-A группы находятся в природе 
преимущественно в виде растворимых солей (в воде рек, морей, 
океанов) и твердых залежах. Элементы П-Агруппы (кроме маг­
ния) — преимущественно в виде нерастворимых соединений: 
карбонаты, сульфаты, фториды. Распространенные в природе 
5-элементы являются одновременно и биогенными.

Краткая химическая характеристика семейства /,-элементов
Химические элементы, в атомах которых последним 

заполняется электронами внешний /,-подуровень (ns2np' — 
ns1np6), называются /,-элементами. Эти элементы расположе­
ны в ПСЭ Д. И. Менделеева в главных подгруппах с III по 
VIII группы, за исключением гелия. Они завершают короткие 
и длинные периоды. Всего в ПСЭ — 30 /,-элементов.
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Согласно классификации академика В. И. Вернадского 
/,-элементы по их содержанию в организме можно разделить 
следующим образом:

а) органогены: О, С, N, P, S;
б) микроэлементы: F, I, Br, Si, В, Al;
в) ультрамикроэлементы: Ga, Ge, As, Bi, Se, Sn.
Пятнадцать /,-элементов — типичные неметаллы. Они 

занимают в ПСЭ верхний правый угол, образуя треугольник, 
вершиной которого является фтор, а основанием — линия, 
проходящая через элементы бор — астат.

Десять элементов являются типичными металлами и 
близкими по свойствам к ним:

IIIrp.-Al, Ga, In, Tl;
IVrp. — Ge, Sn, Pb;
Vrp. - Sb, Bi;
VI гр. — Po.
Оксиды и гидроксиды /,-элементов Al, Ga, In, Ge, Pb, As, 

Sb, Sn обладают амфотерными свойствами.
/,-Элементы образуют различные бинарные соедине­

ния — хлориды, фториды, оксиды, сульфиды, нитриды, фос­
фиды и др.

Устойчивость бинарных соединений р-элементов зави­
сит от степени окисления как электроположительного, так и 
электротрицательного элемента:

+1-1 +2-1 +3-1 +4-1 +5-1 +6-1

NaCl MgCl2 AlCl3 SiCl4 PCl5 SCl6

SCl4 Cl2
устойчивость уменьшается

Водные растворы водородных соединений /,-элементов 
проявляют кислотные свойства:

-А -3 -2 -1
SiH4 PH3 H2S HCl HF HCl HBr HI

возрастание силы кислот
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Водородные соединения /^-элементов обладают восста­
новительными свойствами:

NH3 PH3 AsH3 SbH3 BiH3 
---------------------------------------------------->- 
уменьшение устойчивости 
увеличение восстановительных свойств

SiH4 PH3 H2S HCl 
----------------------------------------------------- >► 
увеличение устойчивости 
уменьшение восстановительных свойств

Среди /(-элементов комплексообразователями являются 
Al+3, Pb+2, Bi+3, Tl+, а лигандами - О2 , СО2-, CN", SO2 , ВО3 , 
S2-, ОН-, анионы галогенов.

Краткая химическая характеристика семейства «!-элементов
Элементы, в атомах которых электронами заполня­

ются «/-орбитали предвнешнего энергетического уровня, 
называются «!-элементами. В периодической системе эле­
ментов Д. И. Менделеева в настоящее время насчитывается 
35 «/-элементов, расположенных в 3-м, 4-м и 5-м периодах 
в виде вставных декад по 10 элементов. Это элементы побоч­
ных подгрупп I-VTII групп. Несколько «/-элементов находит­
ся в незаконченном седьмом периоде.

Особенностью электронной структуры атомов «/-элемен­
тов является заполнение электронами (от 1 до 10) «/-подуров­
ня предвнешнего (и — 1) уровня, на s-подуровне внешнего (п) 
уровня располагаются два или один электрон. Один электрон 
на внешнем уровне у Nb, Cr, Mo, Ru, Rh, Pt, Cu, Ag, Au и от­
сутствие внешних электронов у Pd является следствием «про­
вала» электронов с внешнего уровня.

В общем виде особенности электронной струк­
туры атомов «/-элементов можно выразить формулой 
(n-l)^ns2^.

У «/-элементов валентными являются девять орбиталей: 
одна «s-орбиталь, три ир-орбитали и пять (п — 1) «/-орбиталей. 
Для «/-элементов характерна переменная валентность, обу­
словленная числом валентных орбиталей.
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В большинстве случаев d-элементы проявляют перемен­
ную степень окисления, а максимальная степень окисления 
у большинства из них совпадает с номером группы.

В связи с переменной степенью окисления для d-эле­
ментов и их соединений характерно участие в окислительно- 
восстановительных реакциях, а наличие вакантных орби­
талей на внешнем и предвнешнем энергетических уровнях 
в атомах и ионах d-элементов определяет для них роль акцеп­
тора электронных пар в комплексных соединениях. Оксиды 
и гидроксиды в зависимости от степени окисления d-элемен- 
тов обладают кислотными, основными или амфотерными 
свойствами. C увеличением степени окисления усиливаются 
кислотные свойства оксидов и гидроксидов d-элементов. На­
пример, CrO — основный оксид, Cr2O3 — амфотерный оксид, 
a CrO3 — кислотный оксид.

Наличие 1—2 электронов на внешнем энергетическом 
уровне атомов d-элементов определяют металлические свой­
ства простых веществ.

Для d-элементов характерно:
а) радиусы атомов и потенциалы ионизации сравнитель­

но мало изменяются при переходе в периоде от одного эле­
мента к другому;

б) значения потенциалов ионизации вставных декад 
выше, чем у металлов главных подгрупп. Особенно это про­
является у следующих за лантаноидами 4d- и Sd-элементов;

в) свойства 3d-3∏eMeHτoB отличаются от свойств 4d- и 
5d-3∏eMeπτoB.

Сходство последних обусловлено тем, что увеличение ра­
диусов в результате возрастания числа электронных слоев при 
переходе от V к VI периоду компенсируется 4/-сжатием при 
заполнении /-орбитали у лантаноидов. Лантаноидное «сжа­
тие» возникает за счет увеличения взаимодействия низко ле­
жащих 4/-электронов с ядром по мере возрастания его заряда. 
Поскольку лантаноиды вклиниваются в самом начале d-эле- 
ментов VI периода, то последующие за ним элементы встав­
ной декады характеризуются аномально низкими величинами 
атомных радиусов, что приводит к практическому совпадению 
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радиусов элементов, принадлежащих к различным периодам, 
а именно циркония и гафния, ниобия и тантала, молибдена и 
вольфрама, технеция и рения. Металлы этих пар очень близки 
по физическим и химическим свойствам, часто встречаются в 
одних рудных месторождениях, трудно разделяются.

Вследствие незаполненности d-оболочек и наличия 
близких по энергии незаполненных ns-, ир-подуровней, 
d-элементы являются хорошими комплексообразователями. 
Катионы d-элементов образуют многочисленные комплекс­
ные соединения с геометрически различными координаци­
онными сферами. Это имеет важное биологическое значение, 
т. к. координационные сферы, имеющие разную форму, но 
примерно одинаковую устойчивость, достаточно легко обме­
ниваются лигандами, что является одной из причин активно­
сти координационных центров металлоферментов и других 
биосоединений d-элементов.

Максимальной комплексообразующей способностью 
обладают d-элементы с незаполненными d-подуровнями: Fe, 
Со, Ni, Pt, элементы подгруппы марганца и хрома. При пере­
ходе вдоль большого периода отчетливо наблюдается возрас­
тание способности к комплексообразованию в обоих направ­
лениях к центру периода. При переходе вниз по подгруппе 
способность к комплексообразованию изменяется слож­
ным путем, она связана с зарядом иона, его радиусом. Ионы 
d-элементов с невысоким зарядом и большим радиусом обра­
зуют большое количество разнообразных комплексов, однако 
прочность их, как правило, невелика.

Многие d-элементы обнаружены в организме человека, 
это, в основном, микро- и ультрамикроэлементы. Металлы­
микроэлементы должны быть достаточно распространен­
ными и достаточно рассеянными, т. е. быть доступными 
для усвоения из почв, должны обладать изменчивостью хи­
мических свойств: образовывать комплексы с различными 
координационными сферами и различными донорными 
атомами, иметь различные степени окисления сравнимой 
устойчивости и легко переходить из одной степени окисле­
ния в другую.
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Эти качества, выраженные у микроэлементов в различ­
ной степени, позволяют им выполнять в составе биологиче­
ски активных соединений важные ферментативные функции.

Организм содержит соединения d-элементов в таких 
степенях окисления, что они не могут проявлять сильных 
окислительно-восстановительных свойств, поэтому суще­
ствование в организме соединений d-элементов в низших 
степенях окисления вполне оправдано. Соединения, со­
держащие Fe+3, Cu+2, Ag+, в биологических средах при фи­
зиологических значениях pH практически не проявляют 
окислительных свойств. Соответственно, соединения, со­
держащие Fe+2, Co+2, Mn+2, не являются сильными восста­
новителями.

Краткая химическая характеристика семейства/-элементов
Это элементы больших периодов (с 5 по 7) с незапол­

ненными /-орбиталями третьего снаружи электронного 
уровня. Число валентных электронов в их атомах равно 
общему числу электронов на внешнем и незаполненном 
/-подуровне. Каждая из /-орбиталей способна вместить не 
более 14 электронов. Элементы данного семейства — ланта­
ноиды и актиноиды.

В атомах лантаноидов и актиноидов происходит за­
полнение соответственно 4/- и 5/-подуровней. Лантаноиды 
очень сходны по химическим свойствам. Это типичные ме­
таллы. Близость свойств соединений лантаноидов обуслов­
лена тем, что застройка внутренней 4/-оболочки атомов мало 
сказывается на состоянии валентных электронов. В образо­
вании химической связи 4/-электроны лантаноидов обычно 
не принимают участия. Электроны заполняют 4/-, а не Sd- 
подуровень потому, что в этом случае они обладают мень­
шей энергией. Актиноиды — семейство, состоящее из 
14 элементов III группы 7-го периода периодической си­
стемы с атомными номерами 90—103 (аналоги актиния). 
Все актиноиды радиоактивны, то есть не имеют стабильных 
изотопов. Все актиноиды являются химически активными 
металлами.
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Вопросы и задания
1) Зная формулу внешнего электронного слоя атома хи­

мического элемента ...5s2; ...3№3р4; ...3ds4s1, определите: 
заряд ядра атома; положение элемента в периодической 
системе; к каким элементам (s-, p-, d-) он принадле­
жит; его степень окисления в высшем оксиде и характер 
свойств этого оксида.

2) Выберите s-, р-, d-элементы из ряда: Ba, Mo, Cu, Al, S, 
Cl, Не, Kr, Sr, Fe, Si, P — обоснуйте свой выбор.

3) Почему многие d-элементы обладают переменной ва­
лентностью и переменной степенью окисления? Приве­
дите примеры.

4) Составьте схемы строения электронных оболочек ато­
мов хлора, брома и марганца. Что общего в атомах этих 
элементов? Как это отражается на их взаимном располо­
жении в ПСЭ?

5) Приведите примеры реакций, подтверждающие, что ок­
сиды и гидроксиды щелочных и щелочноземельных ме­
таллов проявляют основный характер, а оксид и гидрок­
сид алюминия — амфотерный.

§ 7. Химическая связь. Строение молекул

Химические реакции — проявление движения материи, 
когда между атомами образуются химические связи, либо 
разрываются связи в исходных веществах и возникают новые 
в продуктах реакции.

Химическая связь — это совокупность сил, связывающих 
атомы, ионы или молекулы друг с другом в новые устойчивые 
образования: молекулы, сложные ионы, ассоциаты. Хими­
ческая связь — результат перекрывания электронных оболо­
чек (орбиталей) атомов, электроны которых имеют противо­
положно направленные спины.

Возникновение химических связей — процесс самопро­
извольный, иначе в природе не существовало бы сложных 
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молекул белков, нуклеиновых кислот и др. Причиной образо­
вания химической связи между частицами является уменьше­
ние энергии системы. Поэтому образование любой химической 
связи всегда сопровождается выделением энергии, а ее разрыв — 
всегда требует затраты энергии.

Энергия связи Ea (кДж/моль) — энергия, которая выделяет­
ся в процессе образования связи и характеризует ее прочность.

Различают связь ковалентную (полярную и неполярную), 
ионную, металлическую, водородную (табл. 3).

Ковалентную связь можно проклассифицировать не 
только по степени полярности, но и по способу перекрыва­
ния атомных орбиталей:

а) о-связь — ковалентная связь, при образовании кото­
рой область перекрывания атомных орбиталей находится на 
линии, соединяющей центры взаимодействующих атомов. 
Между каждой парой атомов может быть только одна о-связь. 
Ординарная связь — всегда о-связь;

б) л-связь — ковалентная связь, при образовании ко­
торой области перекрывания атомных орбиталей распо­
лагаются по линии, перпендикулярной линии, соединяю­
щей центры взаимодействующих атомов (линии о-связи). 
л-Связь может только дополнять о-связь в двойной или 
тройной связи;

в) 5-связь — ковалентная связь, возникающая при пере­
крывании всех четырех лопастей d-электронов, расположен­
ных в параллельных плоскостях.

Основные характеристики ковалентной связи представ­
лены в табл. 4.

Для объяснения геометрического строения молекул или 
ионов используется идея, предложенная американским хи­
миком, дважды лауреатом Нобелевской премии Л. Полингом, 
о гибридизации атомных орбиталей.

Гибридизация — процесс смешения различного типа, но 
близких по энергии атомных орбиталей данного атома с воз­
никновением того же числа новых (гибридных) орбиталей, 
одинаковых по энергии и форме. Гибридизация атомных ор­
биталей происходит при возникновении ковалентной связи.
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Таблица 4
Характеристика ковалентной связи

Параметр Смысловое значение Примеры
Кратность Число общих электронных пар 

(э. п.) между соединяемыми ато­
мами
Одинарная (одна общая э. п.)
Двойная (две общие э. п.)
Тройная (три общие э. п.)

H-H, C-C, H-Cl
C=C, S=S
ОС, N≡N

Длина связи Межъядерное расстояние взаимо­
действующих атомов. Как прави­
ло, выражается в нм:
1 нм = IO-9 м

Длина связи 
C-C равна 0,154 нм, 
C=C-0,143 нм, 
ОС — 0,121 нм

Валентный 
угол

Угол между ядрами атомов, обра­
зующих связи

HOH - 104,5°
NH3 - 107,5°

Насыщаемость 
и валентность

Насыщаемость ковалентной связи: 
при ограниченном числе валент­
ных электронов в областях между 
ядрами образуется ограниченное 
число электронных пар вблизи 
каждого атома.
В рамках электронной теории 
ковалентной связи валентность 
атома определяется числом его 
неспаренных электронов в основ­
ном или возбужденном состоянии, 
участвующих в образовании общих 
электронных пар с электронами 
других атомов

C≡O — одна 
а-связь и одна 
к-связь образованы 
по обменному 
механизму, а 
третья к-связь — 
по донорно­
акцепторному 
механизму

Полярность 
связи и 
полярность 
молекулы

Полярные связи образуются между 
атомами элементов с разной элек­
троотрицательностью. Мерой по­
лярности связи служит дипольный 
момент μ - δ ■ I j где δ — заряд полю­
са диполя, a I — длина диполя.
Единицей измерения полярности 
связи является дебай: 
1Д = 3,3-IO-30Kt-M.
Дипольный момент — векторная 
величина, вектор направлен к бо­
лее электроотрицательному эле­
менту. Если молекула двухатомная 
и ковалентная связь между атома­
ми полярна, то и молекула поляр- 
на. Если молекула многоатомная, 
то полярность молекулы зависит 
от суммы векторов дипольных мо­
ментов связей

Hhci Д
μli20 =1,85Λ

O = C = O, Р-coz= θ
BeF2, BCl3, CF4
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В табл. 5 приведены примеры взаимосвязи типа гибриди­
зации и пространственной конфигурации молекул.

Таблица 5
Ъшы гибридизации и пространственной конфигурации молекул

АО, участву­
ющие в гибри­

дизации

Tton 
гибриди­

зации

Пространственная 
форма и валентный 

угол

Примеры 
соединений

s,P SP Линейная, 180° BeCl2, C2H2, [Ag(NH3)2]+

s,P,P spi Плоский 
треугольник, 120°

BF3, AlF3,NO3-

s,p,p,p sp3 Тетраэдрическая, 
109°

ch4,po34-, [BF4]-

s,p,p, d sp1d Плоский 
квадрат

[Pt(Cl)2(NH3)2], 
[Cu(NH3)4]2+

s,p,p,p, d, d sp3d2 Октаэдр SF6, [Fe(CN)6]3-

На рис. 3 схематично изображены основные виды гибри­
дизации.

Итак, строение вещества обусловлено видом, числом, 
размером частиц, а также типом химической связи между 
атомами, молекулами, ионами, что определяет простран­
ственное расположение частиц. Строение веществ меняется 
в зависимости от агрегатного состояния.

В зависимости от внешних условий вещества могут нахо­
диться в разных агрегатных состояниях — твердом, жидком, 
газообразном. Природа сил притяжения частиц, образующих 
вещество, во всех состояниях электрическая. В твердом со­
стоянии расстояния между частицами вещества сопоставимы 
с размерами самих частиц, что обеспечивает сильное взаимо­
действие частиц, а их движение ограничено только незначи­
тельными колебаниями. Это приводит к внутренней упорядо­
ченности в расположении частиц. В зависимости от степени 
упорядоченности частиц, твердые вещества разделяются на 
кристаллические и аморфные.

Аморфные вещества не образуют правильной геометри­
ческой структуры, не имеют определенной точки плавления, 
при нагревании они постепенно размягчаются, растекаются
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sp3d 2-гибридизация

Тригонально-призматиче­
ская пространственная 

конфигурация молекулы, 
центральный атом 
которой включает 

sp3<T-rπ6p∏flHb∣e орбитали

Октаэдрическая 
пространственная 

конфигурация молекулы, 
центральный атом 
которой включает 

sp≡d2-rπ6p∏flHb∣e орбитали

Рис. 3. Типы гибридизации

и в итоге становятся жидкими. При охлаждении такие веще­
ства постепенно затвердевают. К аморфным веществам отно­
сятся: силикатное стекло, природные и искусственные смо­
лы, клеи, большинство полимеров и др.

Некоторые вещества могут находиться и в кристалличе­
ском, и в аморфном состояниях, например, сера, оксид крем- 
ния(ГУ).

Кристаллическая структура характеризуется правильным 
(регулярным) расположением частиц в строго определенных 
местах в кристалле (упорядоченная структура). При мыслен­
ном соединении этих точек линиями получается простран­
ственный каркас, который называют кристаллической ре­
шеткой. Точки, в которых размещены частицы, называются 
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56 Раздел 1. Теоретические основы химии

узлами кристаллической решетки. Как мы уже знаем, 
в узлах могут находиться ионы, атомы или молекулы. Эти ча­
стицы колеблются в узлах решетки около своего положения 
равновесия. Если кристалл нагревать, амплитуда (размах) 
колебаний возрастает и кристаллическое тело расширяет­
ся. К каждой частице, находящейся в кристалле, примыкает 
вплотную только определенное число соседних частиц. Это 
число ближайших соседних частиц называется координацион­
ным числом. В разных кристаллах мы наблюдаем разные коор­
динационные числа.

На рис. 4 представлена модель кристалла поваренной 
соли.

Рис. 4. а) Взаимное расположение частиц в кристаллах NaCl; 
б) плотная упаковка частиц в кристаллах NaCl

Около каждого иона хлора располагается 6 ионов натрия, 
а около каждого иона натрия — 6 ионов хлора. Значит, коор­
динационные числа обоих ионов равны 6.

В табл. 6 приведены типы кристаллических решеток с их 
краткой характеристикой.

При охлаждении некоторых жидких веществ появляет­
ся новое их состояние, похожее и на жидкое, и на твердое. 
В этом состоянии вещество полупрозрачно или непрозрачно, 
сохраняет текучесть, но уже имеет анизотропные свойства и 
обладает определенной упорядоченностью структуры. Такое 
состояние вещества называют жидкокристаллическим. Жид­
кокристаллическое состояние было открыто в результате на­
блюдений за процессами плавления.
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58 Раздел 1. Теоретические основы химии

По степени молекулярной упорядоченности жидкие кри­
сталлы занимают промежуточное положение между тверды­
ми кристаллами, в которых существует трехмерный дальний 
порядок, и жидкостями, имеющими только ближний порядок 
в расположении частиц. Поэтому жидкокристаллическое со­
стояние часто называют мезоморфным («мезос» — промежу­
точный), а само вещество — мезофазой. Природные соеди­
нения: высшие жирные кислоты, холестерин, нуклеиновые 
кислоты, белки, полисахариды, растворенные в воде или фи­
зиологических средах, — могут находиться в жидкокристал­
лическом состоянии, что важно для протекания процессов 
метаболизма.

Вопросы и задания
1. Составьте электронные формулы молекул CO2, N2. 

Сколько σ- и л-связей в каждой молекуле?
2. В каком соединении больше всего выражена полярность 

связи: CH4, NH3, H2O, HF?
3. Приведите примеры молекул, в которых связь между 

атомами осуществляется одной и несколькими парами 
электронов. Укажите в них число σ- и л-связей.

4. Какой тип связи образуется между атомами с зарядом 
ядра+19 и +9? Представьте схему образования такого со­
единения.

5. Составьте электронные формулы молекул и частиц: F2, 
Br2, HBr, PH4+, H3O+, СО.

6. Изобразите схемы перекрывания электронных облаков 
в молекулах BeCl2, BCl3, CCl4, H2O, PH3. Укажите валент­
ный угол и форму молекулы.

7. Из каких ионов состоят следующие вещества: CaS, KBr, 
Na2S, CsF, Al2O3? Представьте схему образования этих 
молекул.

8. В каком гибридном состоянии находятся атомы азота и 
кислорода в молекулах аммиака и воды соответственно? 
Чем объясняется изменение величины угла в этих моле­
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кулах по сравнению с величиной угла, соответствующе­
го этому типу гибридизации?

9. Представьте схему образования частиц: (HF)6, (H2O)3. 
Укажите типы связи в этих частицах.

10. Пользуясь дополнительной литературой и интернет- 
ресурсами, подготовьте презентации в программе Power­
Point, посвященные:
а) строению веществ, применяемых в медицинской прак­

тике;
б) биологической роли жидкокристаллического состояния.

Тема 1.3. Классы 
неорганических веществ

В результате изучения темы 1.3 студенты должны
знать: классификацию неорганических веществ, характе­

ристику оксидов, кислот, оснований, солей, их номенклатуру, 
основные физические и химические свойства;

уметь: давать определение классам веществ, по формуле 
определять класс соединения, составлять уравнения реакций 
на основании знания основных химических законов, мето­
дов получения и химических свойств классов неорганических 
веществ.

§ 8. Классификация неорганических веществ.
Генетическая связь между классами 

неорганических соединений

В настоящее время число химических соединений весьма 
велико (см. § 1), поэтому очень важна их классификация.

Неорганическая химия — это химия элементов и их соеди­
нений, за исключением большинства соединений углерода, 
которые изучает органическая химия.
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60 Раздел 1. Теоретические основы химии

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

1) оксиды (солеобразующие — основные, кислотные, ам­
фотерные и несолеобразующие);

2) пероксиды, супероксиды (H2O2, Na2O2, KO2);
3) гидроксиды (основные, кислотные, амфотерные);
4) соли (средние, кислые, основные, двойные, смешан­

ные, комплексные, кристаллогидраты);
5) бинарные соединения (водородные: бескислородные 

кислоты (НС1, H2S) и другие соединения неметаллов с водо­
родом (H20, PH3, NH3), гидриды (NaH); галогениды неметал­
лов (PC15, PCl3), многие соли и др.

Представим многообразие неорганических веществ в ви­
де схемы (рис. 5).

Рис. 5. Классификация неорганических соединений
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Неорганические вещества можно представить в виде бо­
лее упрощенной схемы:

Оксиды — это соединения химического элемента с кис­
лородом, в котором атом кислорода имеет степень окисле­
ния-2 (рис. 6).

Основные оксиды образуют соли при взаимодействии 
с кислотами или кислотными оксидами.

Кислотные оксиды образуют соли при взаимодействии 
с основаниями или основными оксидами.

Амфотерные оксиды образуют соли при взаимодействии 
как с кислотами, так и основаниями.

Несолеобразующие оксиды не взаимодействуют с водой и 
не образуют солей.

Рис. 6. Классификация оксидов (Н.Е. Дерябина [11])

Определения кислот и оснований, данные Аррениусом, 
получили название «классических». По Аррениусу, кислота — 
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это вещество, диссоциирующее в водном растворе на ион во­
дорода и ион кислотного остатка, а основание — вещество, 
диссоциирующее в водном растворе на ион металла и ги- 
дроксид-ион. Такой подход сыграл большую роль в развитии 
химии, однако он имел определенные ограничения, в част­
ности, аммиак и органические амины не попадали под это 
определение. Позднее были предложены другие теории кис­
лот и оснований, суть которых мы рассмотрим в § 16.

Классификация кислот и оснований представлена на 
рис. 7 и 8.

Основания

Растворимые Малорастворимые
(NaOH, КОН) (Fe(OH)2, Zn(OH)2)

Основания

Однокислотные Двухкислотные Трехкислотные
(NaOH, КОН) (Ba(OH)2, Fe(OH)2) (Cr(OH)3, Fe(OH)3)

Основания

Слабые электролиты Сильные электролиты
(Al(OH)31NH4OH) (Ba(OH)21Ca(OH)2)

Рис. 7. Классификация оснований

Кислоты

бескислородные 
(HCI, H2S)

кислородсодержащие 
(HClO1 H2SO4)

Кислоты

двухосновные 
(H2SiO3, H2SO3)

одноосновные 
(Hl, CH3COOH)

трехосновные 
(H3PO4)

четырехосновные 
(H4P2O7)

слабые электролиты 
(CH3COOH1 H2S)

Кислоты 
______i_____  

средней силы 
электролиты 

(H3PO43 HF)

сильные электролиты 
(HClO4, H2SO4)

Отметим, что серная кислота является сильным электролитом 
при диссоциации по первой ступени.

Рис. 8. Классификация кислот
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Амфотерные гидроксиды — это гидроксиды, способные 
образовывать соли при взаимодействии как с кислотами, так 
и со щелочами.

Соли — это сложные вещества, которые диссоциируют 
в водных растворах с образованием катионов металла и ани­
онов кислотного остатка, а иногда кроме них и другие ча­
стицы, например ионы водорода, гидроксид-ионы, частицы 
комплексных солей (рис. 9).

полное 
замещение

неполное замещение 
анионов ОН-

неполное замещение 
катионов Ht

Кислая соль 
(гидросоль)

Средняя соль 
(нормальная)

Основная соль 
(гидроксосоль)

+ он- +он-
Кислая соль < a^ Средняя соль < > Основная соль 

+ Ht +H+

Рис. 9. Классификация солей

Между классами неорганических соединений существует 
генетическая связь (рис. 10).

•у
. Предложите конкретные примеры связи классов неоргани­

ческих соединений в соответствии со схемами на рис. 10.

Основной генетический ряд соединений неметаллов

неметалл ÷O2y кислотный 
оксид

÷H2tζ кислота
+ OCHO- 
вание^ СОЛЬ

Основные генетические ряды соединений металлов 
а) щелочных/щелочноземельных:

металл ОСНОВНЫЙ 
оксид

+ H^ щелочь + кислота соль

б) остальных:

металл основный 
оксид

t° нерастворимое 
основание

+ кислота
СОЛЬ

I___ + кислота __
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64 Раздел 1. Теоретические основы химии

Рис. 10. Генетическая связь между классами неорганических 
соединений. (Схемы из пособия: Дерябина H. Е. Химия. 

Основные классы неорганических веществ. - Москва, 2005. - 60 с.)

Вопросы и задания
1. Назовите важнейшие классы сложных неорганических 

веществ.
2. Дайте определение каждому классу неорганических со­

единений.
3. Виды классификации оксидов, кислот, оснований, со­

лей. Примеры.
4. Установите соответствие между оксидом и характером 

свойств соответствующего ему гидроксида.
Оксид Характер свойств гидроксида

1) As2O5 А) кислотный
2) BeO Б) амфотерный
3) Cl2O7 В) основный
4) MgO

5. Установите соответствие между простым веществом и 
общей формулой кислородного соединения, которое об­
разуется при его полном сгорании.
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Вещество

1) фосфор
2) натрий
3) сера
4) хром

Общая формула 
кислородного соединения

A) S2O 
B)32o2 
В) эо 
Γ)32O3 
Д)ЭО2 
E)32O5

6. Приведите два уравнения реакций, соответствующих 
схеме:

оксид + кислота → оксид + кислота.
7. Осуществите следующие превращения, напишите со­

ответствующие уравнения реакций, назовите вещества, 
укажите, к какому классу они относятся:
a) Cr → CrCl3 → Cr(OH)3 → Cr2O3;
β) р O2 (избыток) X H2O, Zo jζ 1 моль NaOH χ 1 моль NaOH .

в) Cu→CuSO4→Cu(OH)2→CuO→Cu(NO3)2→CuOHNO3.

§ 9. Способы получения, номенклатура, физические 
и химические свойства основных, кислотных 

и амфотерных оксидов, оснований
Таблица 7

Способы получения оксидов

Thn реакции Уравнение реакции
Окисление простых веществ S+ O2 = SO2 

4AI + 3O2 = 2A12O3

Окисление сложных веществ 4NH3 + 5O2 = 4N0 + 6H2O
4FeS + 7O2 = 2Fe2O3 + 4SO2

Восстановление или окисление 
других оксидов данного 
элемента

4FeO + O2 f >2Fe2O3 

PbO2+ H2 = PbO+ H2O.

Окислительно-
восстановительные процессы

C + 2H,SO,. , = CO, + 2SO, + 2H,O 
3Cu + 8HN0 “= 3Cu(NO3)2 + 2N0 + 4H2O

Разложение сложных веществ CaCO3 = CaOFCO2 
2Cu(NO3)2 = 2CuO + 4NO2 + O2
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Физические свойства оксидов
Оксиды по физическим свойствам можно разделить на 

следующие группы:
1) по агрегатному состоянию'.
твердые, например P2O5, SiO2, Al2O3;
жидкие, например SO3, Mn2O7, N2O5;
газообразные, например CO2, NO2, N2O;
2) по растворимости в воде'.
растворимые (P2O5, SO3, K2O); нерастворимые (Al2O3, 

SiO2, CuO).
Все кислотные оксиды, кроме SiO2, растворимы в воде. 

К растворимым в воде относятся основные оксиды только 
щелочных и щелочноземельных металлов. Все амфотерные 
оксиды нерастворимы в воде.

По химическим свойствам солеобразующие оксиды под­
разделяются на кислотные, основные и амфотерные.

Химические свойства оксидов
К химическим свойствам оксидов относятся: реакции с во­

дой, кислотных оксидов с основаниями, основных — с кисло­
тами, амфотерных — с кислотами и основаниями (в растворе 
и расплаве); кислотных и основных оксидов между собой, 
амфотерных оксидов с кислотными и основными оксидами.

Примеры химических реакций оксидов представлены 
в табл. 8.

Таблица 8
Химические свойства оксидов

Реагент Уравнение реакции Примечание
H2O K2O + H2O = 2KOH 

SO3+ H2O = H2SO4 

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4

C водой реагируют 
только те оксиды, кото­
рые дают растворимые 
гидроксиды

Оксид K2O+ CO2 = K2CO3 

K2O +Al2O3 = 2KA1O2 

Al2O3 + SSO3 = Al2(SO4)3

Между собой реагируют 
кислотные и основные 
оксиды. Амфотерные 
оксиды реагируют и с 
кислотными, и с основ­
ными оксидами
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Окончание табл. 8

Реагент Уравнение реакции Примечание
Кислота CaO + H2SO4 = CaSO4 + H2O 

Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O

C кислотами реагируют 
основные и амфотерные 
оксиды

Основание 
(щелочь)

SO3 + 2KOH = K2SO4 + H2O 

Al2O3 + 2KOH + 3H2O = 2K[A1(OH)4] 

Al2O3 +2NaOH-сплавление > 
→2NaA102 + H20

Со щелочами реагируют 
кислотные и амфотер­
ные оксиды

Номенклатура оксидов
Названия оксидов образуются из слова «оксид» с добавле­

нием названия элемента в родительном падеже, после чего ука­
зывается его валентность римскими цифрами, если она пере­
менная. Например: SO2 — оксид cepbi(IV), SO3 — оксид cepbi(VI).

Иногда вместо степени окисления элемента указывают 
греческими числительными (моно-, ди-, три-, тетра-) число 
атомов кислорода в молекуле оксида, приходящихся на один 
атом элемента. Например, NO — монооксид азота, NO2 — ди­
оксид азота, SO3 — триоксид серы.

Кислотные оксиды, кроме того, называют также анги­
дридами соответствующих им кислот. Например, диоксиду 
серы SO2 соответствует сернистая кислота H2SO3, триоксиду 
серы SO3 — серная кислота H2SO4. Кислотные оксиды можно 
рассматривать как продукт отнятия воды от кислот. Напри­
мер, SO2 — ангидрид сернистой кислоты (сернистый анги­
дрид); SO3 — ангидрид серной кислоты (серный ангидрид).

Некоторые оксиды имеют собственные, так называемые 
тривиальные, исторически сложившиеся названия. Напри­
мер, CO2 — углекислый газ, СО — угарный газ, CaO — нега­
шеная известь, N2O — «веселящий газ».

Физические свойства оснований
По растворимости в воде основания можно разделить на 

растворимые и нерастворимые. К растворимым основаниям 
относятся гидроксиды щелочных и щелочноземельных ме­
таллов, а также гидроксид аммония NH4OH (NH3 ∙ H2O).
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Таблица 9
Способы получения оснований (основных гццроксидов)

Тип реакции Уравнение реакции Примечания

Взаимодействие 
металла с водой

2Na+2H2O=2NaOH + H2T 
Ca+2H2O=Ca(OH)2 + H2T

Таким способом можно 
получить только рас­
творимые основания 
(щелочи)

Взаимодействие 
гидридов щелоч­
ных и щелочно­
земельных метал­
лов с водой

KH+ H2O = KOH +H2T Гидриды за счет аниона 
H являются сильными 
восстановителями, 
а вода — окислителем

Взаимодействие 
основных оксидов 
с водой

K2O + H2O = 2KOH 
BaO+ H2O = Ba(OH)2

Этим способом можно 
получить только рас­
творимые основания 
(щелочи)

Реакции обмена CuSO4+ 2NaOH = 
= Cu(OH)2I+ Na2SO4 
Ba(OH)2+ Na2SO4 = 
= BaSO4I+ 2NaOH

Этим способом можно 
получить и раствори­
мые, и нерастворимые 
основания при усло­
вии, что в результате 
реакции образуется 
осадок

Полный гидролиз 
солей

Al2S3+ 6H2O = 
= 2Al(OH)3l + 3H2S↑ 
Cr2(CO3)3+ 3H2O = 

= 2Cr(OH)3Φ + 3CO2T

Реакция возможна, 
если соль образована 
слабым основанием и 
слабой кислотой

Электролиз рас­
творов солей

2NaCl+2H2O m"πpmi1b > 
→ Cl2T +H2↑+ 2NaOH

В случае восстановле­
ния воды при элек­
тролизе, а не катиона 
металла

По агрегатному состоянию все неорганические основа­
ния являются твердыми веществами (кроме гидроксида ам­
мония).

Многие гидроксиды окрашены, что имеет значение для 
их идентификации. Например, гидроксиды калия и натрия 
белого цвета, гидроксид железа(Ш) — красно-бурого, ги­
дроксид меди(П) — голубого, гидроксид никеля(П) — зеле­
ного цвета.
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Химические свойства оснований
Химические свойства оснований обусловлены наличием 

в их составе гидроксильной группы ОН-, которая образуется 
в их растворах в процессе электролитической диссоциации:

Me(OH)i ≠ Mex+ + хОН-.
Присутствие ионов OH- в водных растворах оснований 

обусловливает щелочную среду в них. Растворы щелочей ме­
няют окраску индикаторов (табл. 10).

Таблица 10
Окраска индикаторов в растворах щелочей

Индикатор Окраска индикатора 
в нейтральной среде

Окраска индикатора 
в растворе щелочи при 

рН>7
Лакмус Фиолетовый Синий

Метилоранж Оранжевый Желтый
Фенолфталеин Бесцветный Малиновый

Для оснований характерны следующие химические свой­
ства: реакции с кислотами, кислотными оксидами, разложе­
ния; взаимодействие щелочей с амфотерными оксидами, со­
лями, неметаллами (Si, Cl, S) и металлами (Zn, Al).

В табл. 11 приведены реакции, характеризующие свой­
ства оснований.

Таблица 11
Химические свойства оснований

Реагент Уравнение реакции Примечания
Кислотный 
оксид

SO3 + 2K0H = K2SO4 + H2O 
P2O5 + 6NaOH = 2Na3PO4 + 3H2O

Реакция возможна с 
растворимыми осно­
ваниями (щелочами)

Кислота H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O 
H2SO4 + Cu(OH)2I = CuSO4 + 2H2O

Реакции нейтрали­
зации

Соль FeCl3 + ЗКОН = Fe(OH)3J- + ЗКС1 
Ba(OH)2FNa2SO4 = 
= BaSO4J-+ 2NaOH

Растворы щелочей 
взаимодействуют с 
растворами солей, 
если в результате 
образуется осадок

Амфо­
терные 
металлы

Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2T или 
Zn + 2NaOH + 2H2O = 
= Na2(Zn(OH)4)FH2T

C амфотерными 
металлами реагируют 
растворы щелочей
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Окончание табл. 11

Реагент Уравнение реакции Примечания
Неметаллы 3C12 + 6КОН -A 5KC1 + KClO3 + 3H2O 

на холоду

C12 + 2KOH
= KCl + KClO + H2O 

Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2 
3S+бкон -A ιqso3+2κ2s+зн2о

В зависимости от 
условий реакции 
могут протекать 
по-разному

Амфотер­
ные оксиды 
и гидрок­
сиды

Al2O3+ 2KOH + 3H2O = 
= 2K[A1(OH)4] 

Al(OH)3 + KOH = K[A1(OH)4]

В ходе этих реакций в 
растворах образуются 
гидроксокомплексы

Номенклатура оснований
Названия оснований образуются из слова «гидроксид» 

с добавлением названия металла в родительном падеже и 
указанием его валентности римскими цифрами. Например, 
Fe(OH)3 — гидроксид железа(Ш), Fe(OH)2 — гидроксид желе- 
за(П). Растворимые основания, щелочи называются также ед­
кими за их способность разъедать ткани. Например, NaOH — 
едкий натр, KOH — едкое кали.

Вопросы и задания
1. Перечислите способы получения оксидов.
2. Напишите уравнения реакций, свидетельствующих о 

свойствах оксидов: FeO, CaO, SO3, P2O5, CrO3.
3. Расположите следующие оксиды в порядке уменьшения 

кислотных свойств: CaO, SrO, SO2, GeO2, SO3. Как связа­
ны кислотные свойства оксидов элементов с их неметал­
лическими свойствами?

4. Как доказать амфотерный характер ZnO, Al2O3? Напи­
шите соответствующие уравнения реакций.

5. Какие из перечисленных веществ будут реагировать 
с гидроксидом калия: Na2HPO4, ZnO, MgO, Ag, SO2, 
Zn(OH)2, CuSO4, KCl? Напишите уравнения возможных 
реакций в молекулярном и ионном виде.

6. Классифицируйте следующие основания по кислотно­
сти: RbOH, Fe(OH)2, Mn(OH)2, Co(OH)3, Fe(OH)3.
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7. Оксид кальция массой 14 г обработали раствором, содер­
жащим 35 г азотной кислоты. Какая масса соли образует­
ся? Ответ'. 41 г.

§ 10. Способы получения, номенклатура, 
физические и химические свойства кислот, 

амфотерных гидроксидов

Способы получения кислот
Таблица 12

Ttan реакции Уравнение реакции Примечания
Соединения, 
полученные из 
простых веществ

H2 + C12 = 2HC1 
h2+s=h2s

Способ получения бес­
кислородных кислот

Взаимодействие 
кислотных окси­
дов с водой

SO3+ H2O = H2SO4 
P2O5 + 3H2O = 2H3PO4 
Cl2O7 +H2O = 2HC1O4

Способ получения оксо­
кислот (кроме кремни­
евой, т. к. оксид SiO2 в 
воде нерастворим)

Реакции обмена, 
взаимодействие 
солей с кислотами

Na2SiO3+ 2HC1 = 
= H2SiO3Φ + 2NaCl 

Ca3(PO4)2+ 3H2SO4 = 
= 3CaSO4 + 2H,PO44 3 4

Более сильная и более 
устойчивая кислота 
вытесняет более слабую 
и менее устойчивую 
кислоту

Физические свойства кислот
По агрегатному состоянию кислоты могут быть тверды­

ми веществами, как, например, борная H3BO3, кремниевая 
H2SiO3, ортофосфорная H3PO4, йодная HIO4 кислоты, а также 
жидкими, например серная H2SO4, азотная HNO3 кислоты. 
Большинство кислот растворяется в воде.

Некоторые бескислородные кислоты являются раствора­
ми газов в воде, например, соляная кислота (HCl) — раствор 
хлороводорода (содержание не более 40%), сероводородная 
(H2S) — раствор сероводорода (содержание не более 0,5%).

Химические свойства кислот
Химические свойства кислот обусловлены наличием в их 

растворах иона H+ — протона, образующегося при электроли­
тической диссоциации кислот в водных растворах:

HχAn <→xH++ Anjt-.
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В присутствии кислот окраска индикаторов меняется за 
счет кислой среды раствора (табл. 13).

Таблица 13
Окраска индикаторов в растворах кислот

Индикатор Окраска индикатора 
в нейтральной среде

Окраска индикатора 
в растворе кислоты 

при pH < 7
Лакмус Фиолетовый Красный

Метилоранж Оранжевый Красный
Фенолфталеин Бесцветный Бесцветный

В табл. 14 приведены реакции, характеризующие свой­
ства кислот.

Таблица 14
Химические свойства кислот

Реагент Уравнение реакции Примечание
Металл Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2T 

Fe F 2HC1 = FeCl2 F H2T
Металлы, стоящие в ряду 
напряжений до водорода, из 
разбавленных кислот (кроме 
азотной) вытесняют водород

Оксид 
металла

CaO + 2HNO3 =
= Ca(NO3)2FH2O 

CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O

Основание NaOH + HCl = NaCl + H2O 
Cu(OH)2FH2SO4 = 

= CuSO4+ 2H2O 
Al(OH)3 + 3HC1=AlCl3 + 3H2O

В реакции нейтрализации 
могут участвовать раство­
римые, нерастворимые и 
амфотерные основания

Соль CaCO3 F 2HC1=CaCl2 F H2O F CO2T 
BaCl2 + H2SO4=BaSO4T F 2НС1 

2CH3COONa+H2SO4 = 
=2CH3COOH+Na2SO4

Реакции с солями возмож­
ны, если в результате реак­
ции образуется нераствори­
мая соль или более слабая 
кислота

Номенклатура кислот
Названия кислот образуются по схеме:
а) бескислородные кислоты

название элемента кислотообразователя +
+ «о» соединительная гласная + «водородная» кислота
Например, HCl — хлороводородная кислота; H2S — серо­

водородная кислота.
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б) кислородсодержащие, оксокислоты 
название элемента-кислотообразователя + 

+ суффикс +окончание -ая
Если элемент образует несколько оксокислот, то суф­

фиксы -н- или -ов- используются в кислотах с большей степе­
нью окисления элемента, при меньших степенях окисления 
используются суффиксы в следующей последовательно­
сти в порядке повышения степени окисления: -оватист-, 
-ист-, -оват-. Например, HClO — хлорноватистая, HClO2 — 
хлористая, HClO3 — хлорноватая, HClO4 — хлорная 
кислота.

Амфотерные гидроксиды.
Способы получения, химические свойства

Вещества, проявляющие одновременно и кислотные, 
и основные свойства, называют амфотерными, или амфо­
литами. Амфотерные гидроксиды образованы элементами 
с амфотерными свойствами. Например: Al(OH)3, Cr(OH)3, 
Fe(OH)3, Mn(OH)4, Zn(OH)2, Be(OH)2, Sn(OH)2, Pb(OH)2 и др. 
Они представляют собой малорастворимые в воде вещества, 
которые диссоциированы и по кислотному, и по основному 
типу. Например:

ZnOH+ + ОН- ≠ Zn(OH)2 ÷÷ H2ZnO2 ≠ H+ + HZnO2~.
Диссоциация по кислотному типу усиливается в щелоч­

ной среде, а по основному типу — в кислой среде.
Амфотерные гидроксиды представляют собой твердые, 

нерастворимые в воде вещества.

Способы получения амфотерных гидроксидов
1. Получают амфотерные гидроксиды действием щело­

чей на растворимые соли соответствующих металлов:
Cr2(SO4)3 + 6NaOH = 2Cr(OH)3I + 3Na2SO4;

ZnCl2 + 2K0H = Zn(OH)2I + 2КС1.
2. Амфотерные гидроксиды образуются также в процессе 

разрушения гидроксокомплексов при действии кислот:
K3[Cr(OH)6] + 3HC1 = Cr(OH)3I + 3KC1 + 3H2O.
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Или при растворении в растворах кислот цинкатов или 
метаалюминатов:

Na2ZnO2 + 2HC1 = Zn(OH)2Φ + 2NaCl 
NaAlO2 + HCl + H2O = NaCl + Al(OH)J.

Во всех этих случаях следует брать строго рассчитанное 
количество кислоты, так как в избытке кислоты образовав­
шиеся амфотерные гидроксиды будут растворяться.

Химические свойства амфотерных гидроксидов
Особенность химических свойств амфотерных гидрок­

сидов состоит в том, что они взаимодействуют и с кислота­
ми, и с основаниями с образованием солей, но амфотерный 
металл может входить и в состав катиона, и в состав аниона 
в зависимости от природы реагента.

1. При взаимодействии с кислотами амфотерный гидрок­
сид проявляет основные свойства, амфотерный металл обра­
зует катион:

Zn(OH)2 + H2SO4 = ZnSO4 + 2H2O;
Zn(OH)2 + 2H+ = Zn2+ + 2H2O.

2. При взаимодействии со щелочами амфотерный ги­
дроксид проявляет кислотные свойства. Амфотерный металл 
входит в состав аниона образующейся соли:

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2ZnO2 + 2H2O 
цинкат натрия

Zn(OH)2 + 20Н- = ZnO22- + 2H2O или

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4] тетрагидроксоцинкат 
натрия

Zn(OH)2 + 20Н- = [Zn(OH)4]2-.
3. Как и нерастворимые основания, амфотерные гидрок­

сиды при нагревании разлагаются с отщеплением воды (деги­
дратируются):

2Cr(OH)3 → Cr2O3 + 3H2O.
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Вопросы и задания
1. Составьте уравнения электролитической диссоциа­

ции следующих гидроксидов: HClO4, H3PO4, Zn(OH)2, 
Fe(OH)2jH2SjAl(OH)3.

2. Какие кислоты могут быть получены непосредственным 
взаимодействием с водой оксидов: P2O5, CO2, N2O5, NO2, 
SO2? Приведите уравнения реакций.

3. Определите степень окисления кислотообразующего эле­
мента, составьте графические формулы и назовите следу­
ющие кислоты: H2CrO4, H2Cr2O7, HMnO4, HClO2, HClO4.

4. Приведите молекулярные и ионные уравнения реакций 
между:
а) соляной кислотой и гидроксидом калия;
б) серной кислотой и гидроксидом цинка;
в) азотной кислотой и оксидом кальция.

5. Осуществите следующие превращения:
Al2O3 → Al(OH)3 → Na[Al(OH)4] → Al(NO3)3.

Назовите вещества, классы.
6. На растворение 8 г оксида меди(П) затратили 200 г рас­

твора серной кислоты. Рассчитайте массовую долю сер­
ной кислоты в исходном растворе. Ответ: 4,9%.

§ 11. Соли. Способы получения. Свойства солей

Способы получения солей
Соли являются продуктами взаимодействия всех основ­

ных классов неорганических соединений. Ниже представле­
ны основные способы получения солей.

1. Взаимодействие металла с неметаллом:
2Fe + 3C12 = 2FeCl3; 

Cu +S = CuS.
2. Взаимодействие металлов с кислотами:

Zn + H2SO4 = ZnSO4 + H2T;
3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2N0↑ + 4H2O.
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3. Взаимодействие металлов с солями. Металл, стоящий 
в электрохимическом ряду напряжений левее, вытесняет из 
солей металлы, стоящие правее:

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Си;
Си + Hg(NO3)2 = Cu(NO3)2 + Hg.

4. Взаимодействие амфотерных металлов со щелочами: 
Zn + 2NaOH = Na2ZnO2 + H2↑;

2A1 + 2K0H + 6H2O = 2K[A1(OH)4] + 3H2↑.
5. Взаимодействие основных оксидов с кислотными ок­

сидами:
K2O+ CO2 = K2CO3;
CaO+ SO3 = CaSO4.

6. Взаимодействие основных оксидов с кислотами:
CaO + H2SO4 = CaSO4 + H2O;
FeO + 2HC1 = FeCl2 + H2O.

7. Взаимодействие кислотных оксидов с основаниями: 
SO3 + 2K0H = K2SO4 + H2O;

P9Os + 6NaOH = 2Na,PO4 + 31+0.
8. Взаимодействие кислот с основаниями (реакции 

нейтрализации). При взаимодействии многоосновных (по- 
липротонных) кислот с основаниями возможно образо­
вание как средних, так и кислых солей. При избытке реа­
гирующей кислоты образуется кислая соль, при избытке 
основания — основная соль, при эквимолярных отношени­
ях — средняя соль.

2NaOH + H9SO4 = Na9SOd + 2H9O;
избыток средняя соль

NaOH + H9SO4 = NaHSO4 + 2Н,0;
избыток кислая соль

Cu(OH)2 + H2SO4 = CuSO4 + 2H2O;
средняя соль

2Cu(OH)2 + H2SO4 = (CuOH)2SO4 + 2H2O.
избыток основная соль
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9. Взаимодействие кислот с солями. В результате реакции 
более сильная и устойчивая кислота вытесняет более слабую 
кислоту:

MgCO3 + 2HC1 = MgCl2 + H2O + СО J; 
BaCl2 + H2SO4 = BaSOj + 2НС1.

10. Взаимодействие оснований с солями. Возможно при 
условии образования малорастворимого продукта реакции:

ЗКОН + FeCl3 = Fc(OH)J + ЗКС1;
Ba(OH)2 + Na2SO4 = BaSO4Φ + 2NaOH.

11. Взаимодействие соли с солью. Возможно при условии 
образования малорастворимого продукта реакции:

AgNO3 + KCl = AgCU + KNO3; 
Pb(NO3)2 + 2KI = PblJ + 2KNO3.

Физические свойства солей
Соли являются наиболее многочисленным классом не­

органических веществ. При обычных условиях это твердые 
кристаллические вещества белого цвета или окрашенные 
в различные цвета. Например, K2Cr2O7 — оранжевый, K2CrO4— 
желтый, NiSO4 — зеленый, CuS — черный, CoCl3 — розовый.

По растворимости соли делятся на растворимые (р), ма­
лорастворимые (м) и нерастворимые (н) (см. «Таблицу ра­
створимости», Приложение).

Растворы солей характеризуются высокой электропро­
водностью за счет наличия в их растворах свободных ионов.

Химические свойства солей
Растворимые соли в водных растворах подвергаются 

полной диссоциации, так как соли имеют ионную кристал­
лическую решетку. При этом в их растворах образуются ка­
тионы металлов и анионы кислотных остатков, например: 
FeCl3 → Fe+3+3Cl-; Na3PO4 → 3Na++PO43-.

Кислые соли диссоциируют на катионы металла и слож­
ные анионы, например: NaH2PO4 → Na+ + H2PO4.

Основные соли диссоциируют на сложные катионы и 
анионы кислотных остатков, например:

(CuOH)2SO4 → 2(CuOH)+ + SO42-.
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Химические свойства солей представлены в табл. 15.

Химические свойства солей
Таблица 15

Реагент Уравнение реакции Примечание
Металл Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu 

Cu + Hg(NO3)2 = Cu(NO3)2 + Hg
Более активные металлы 
вытесняют из солей менее 
активные металлы

Кислота MgCO3+ 2HC1 =
= MgCl2+ H20 +CO2T 

BaCl2 + H2SO4 = BaSO4Φ + 2НС1

Реакция идет в направ­
лении образования более 
слабой или более летучей 
кислоты, чем кислота, 
образующая соль

Щелочь ЗКОН + FeCl3 = Fe(OH)3I + ЗКС1 
Ba(OH)2+ Na2SO4 = 
= BaSO4I+ 2NaOH

Реакция идет в направле­
нии образования нерас­
творимых основания или 
соли

Соль 3CaCl2 + 2K3PO4 = 
= Ca3(PO4)2I + 6КС1 
Pb(NO3) +2NaCl = 
= PbCl2I+ 2NaNO3

Две растворимые соли 
взаимодействуют, если в 
результате реакции обра­
зуется нерастворимая соль

Термолиз CaCO3—CaO + CO2 
2NaNO3-⅛NaNO2 + O2

Многие соли подверга­
ются разложению при 
нагревании

Гидролиз 
солей

2CuSO4 + 2H2O<∑⅛ 
<→ (CuOH) SO4 + H2SO4 

Cu+2 + H2O <→ CuOH+ + H+ 
Na2CO3 +H2O <→ 

ζ± NaHCO3 + NaOH 
со-2+H2O <→ HCO3- + он-

Соли, образованные 
слабыми кислотами или 
основаниями, подверга­
ются гидролизу

Номенклатура солей
Названия средних солей образуются от названия кислот­

ного остатка с добавлением названия металла в родительном 
падеже и указанием его валентности римскими цифрами. На­
пример: FeCl3 — хлорид железа(Ш), FeCl2 - хлорид железа(П), 
CrSO4 — сульфат хрома(П), Cr2(SO4)3 — сульфат хрома(Ш).

В том случае, если соль кислая, название соли составля­
ется по схеме:

«гидро-» или «дигидро-» + название аниона + 
+ название металла + валентность металла.

Например: Na2HPO4 — гидрофосфат натрия, NaH2PO4 — 
дигидрофосфат натрия.
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Названия основных солей составляются по схеме: 
«гидроксо-» или «дигидроксо-» + название аниона + 

+ название металла + валентность металла.
Например: Cr(OH)Cl2 — гидроксохлорид хрома(Ш), 

Cr(OH)2Cl — дигидроксохлорид хрома(Ш).

Мини-тренажер
Sf Через 500 мл 1М раствора едкого натра пропущено 11,2 л 
оксида cepb∣(IV) при н. у. Какая соль и в каком количестве 
образовалась?

Решение.
При взаимодействии SO2 и гидроксида натрия может об­

разоваться две соли: средняя и кислая —
SO2+ NaOH = NaHSO3 (1)

SO2+ 2NaOH = Na2SO3+ H2O (2)
Чтобы установить формулу соли, необходимо знать ко­

личественное соотношение оксида и щелочи. Рассчитаем ко­
личества исходных веществ:

W(NaOH) = C(NaOH) ∙ Kφpa, = 1-0,5 = 0,5 моль;

п (SO2) = κ(s°2) = = 0,5 моль.
V ’ Vm 22,4

τ n(SO2) 0,5 1 _Так как —-—= — = -, следовательно образовалась 
W(NaOH) 0,5 1

соль NaHSO3.
Рассчитаем количество соли:

W(NaHSO3) = w(SO2) = W(NaOH) = 0,5 моль.
Ответ. 0,5 моль NaHSO3.

Вопросы и задания
1. Напишите формулы всех теоретически возможных со­

лей, отвечающих взаимодействию:
а) гидроксида кальция и ортофосфорной кислоты 

(4 соли);
б) гидроксида железа(П1) и серной кислоты (4 соли).
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2. Приведите все возможные способы получения сульфата 
меди.

3. Составьте уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить указанные превращения:

NaCl → AgCl
Na2O → NaOH

Cu(OH)2 →CuO;

Ba → Ba → BaCl2 → Ba(NO3)2 → BaSO4;
Mg → MgSO4 → Mg(OH)2 → MgO → MgCl2.

Назовите вещества, укажите классы, к которым они от­
носятся.

4. Через 800 мл 0,5М раствора гидроксида бария пропусти­
ли 17,92 л оксида серы(ГУ). Какая соль и какой массой 
образуется? Ответ". 119,6 г.

5. Какая масса соли образуется при смешивании 40 мл рас­
твора с массовой долей азотной кислоты 0,2 (р= 1,12 г/мл) 
и 35 мл раствора с массовой долей гидроксида натрия 
0,15 (р = 1,17 г/мл)? Ответ". 12,1 г.

Тема 1.4. Комплексные 
(координационные) соединения

После изучения темы 1.4 студенты должны
знать: структуру комплексных соединений, их класси­

фикацию, природу химической связи в комплексных соеди­
нениях; типы гибридизации атомных орбиталей комплексо- 
образователя, важнейшие биокомплексы;

уметь: определять координационное число и степень 
окисления центрального атома, заряд внутренней и внешней 
сферы, характеризовать прочность комплекса по константе 
нестойкости.
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§ 12. Классификация, строение, номенклатура, 
получение комплексных соединений

В природе существует очень много сложных по составу 
и строению соединений, называемых комплексными (от лат. 
Complexus — связь, сочетание). Чтобы разобраться и понять, 
какова структура комплексных соединений, необходимо опи­
раться на знания строения атомов, химической связи, гибри­
дизации атомных орбиталей.

Все вещества в природе делятся на соединения:
1) I порядка — соединения, образование которых 

можно объяснить с позиций классической теории валент­
ности.

Например: KCl, CuCl2, Na2O, CuO и т. д.;
2) II (высшего) порядка, которые делятся на:
а) двойные соли (KAl(SO4)2 и др.);
б) комплексные (координационные) соединения 

(K4[Fe(CN)6], K2[Zn(OH)4] и др.).

Q Основные представления о комплексных соединениях вве­
дены в химию А. Вернером (1893 г., швейцарский ученый). 
В России большой вклад в химию координационных (ком­
плексных) соединений внесли Л. А. Чугаев, К. Б. Яцимирский, 
А. А. Гринберг, И. И. Черняев и др.

Первой теорией, которая наиболее удачно объясняла 
свойства и строение комплексных соединений, была теория 
А. Вернера, согласно которой в молекуле комплексного со­
единения различают две сферы — внутреннюю (координаци­
онную) и внешнюю.

Во внутреннюю сферу комплексных соединений входят 
центральный ион или атом, координирующий вокруг себя 
некоторое число лигандов (аддентов). Внутреннюю сферу 
обычно заключают в квадратные скобки и называют ком­
плексным ионом.

Заряд комплексного иона определяется как алгебраиче­
ская сумма зарядов всех частиц, входящих в этот ион.
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Ионы, не вошедшие в комплексный ион, образуют внеш­
нюю сферу, например:

внешняя 
сфера

K3 [Al(OH)6], где Al3+ — центральный ион 
(ком п лексообразовател ь), 
ОН" - лиганд (адденд)Л

внутренняя сфера 
(комплексный ион)

Внутренняя сфера комплексного соединения — совокуп­
ность центрального атома и лигандов.

Внешняя сфера — ионы, не входящие во внутреннюю сфе­
ру и связанные с комплексным ионом ионной связью.

Во внешней сфере могут быть нейтральные молекулы 
(если внутренняя сфера не имеет заряда), например молеку­
лы карбамида (мочевина) (NH2)2CO. Известны комплексные 
соединения, когда и внутренняя, и внешняя сферы являются 
комплексными. В таких случаях роль внешней координаци­
онной сферы для каждого из ионов выполняет другой ком­
плексный ион. Например, [Cu(NH3)4]2[Fe(CN)6].

Комплексное соединение всегда электронейтрально, по­
этому суммарный заряд внешней сферы равен по значению и 
противоположен по знаку заряду внутренней сферы.

Комплексные соединения (к. с.) - соединения высшего 
порядка, в состав которых входят сложные ионы, состоя­
щие из центральных атомов и лигандов, которые способ­
ны самостоятельно существовать как в кристаллах, так и 
в растворе.

Можно дать и другое определение комплексным соеди­
нениям.

Комплексные соединения - это устойчивые сложные веще­
ства, в которых обязательно имеются связи, образованные по 
донорно-акцепторному механизму.
Следует отметить, что в настоящее время известны исключе­
ния, не подпадающие под приведенное определение, и не все 
комплексы являются устойчивыми.
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В комплексном соединении важная роль принадлежит 
центральному атому или иону, называемому комплексообра- 
зователем. Вокруг него располагаются (координируются) 
молекулы или анионы, которые называются лигандами. Ком- 
плексообразователь (акцептор электронных пар) предостав­
ляет вакантные атомные орбитали для электронных пар ли­
гандов — доноров электронных пар.

Различают 2 группы комплексообразователей:
1. Катионы d- и /-элементов (Fe2+, Fe3+, Co2+, Co3+, 

Ni2+, La3+, Nd3+ и др.); некоторые p-элементы в положи­
тельной степени окисления (P5+, S6+, N5+, Cl7+ и др., [PF6]-, 
[BF4]-), а также 5-элементы (Na+, K+, Be2+ и др., [Be(OH)4]-, 
[Mg(H2O)6]2+).

2. Нейтральные атомы d-элементов (Fe, Со, Ni, Cr и т. д.), 
а также элементы благородных газов, например: [Co(CO)4]0; 
[Xe(H2O)6]0.

Наибольшей комплексообразующей способностью обла­
дают d- и/-элементы (в виде ионов или атомов).

Наименьшей комплексообразующей способностью об­
ладают 5-элементы.

Лигандами могут быть:
1) анионы (C1-, ОН-, F-, CN-, NO2-, NCS- и др.);
2) полярные молекулы (H20, NH3, СО, NO и др.);
3) неполярные, но хорошо поляризующиеся молекулы 

органических соединений (H2N-CH2-CH2-NH2 — этилен­
диамин, CO(NH2)2 — мочевина и др.).

Лиганды могут занимать в координационной сфере 
одно или несколько мест, т. е. соединяться с комплексо- 
образователем посредством одного, двух или нескольких 
атомов.

Дентатность лиганда определяется числом донор­
ных центров лигандов, участвующих в координации. По 
этому признаку лиганды делятся на моно-, ди-, ... поли- 
дентатные.

Итак, различают лиганды:
1) монодентатные: :CN-, :0Н-, :С1-, H2O: и др.;
2) бидентатные: H2N-CH2-CH2-NH2, C2O42-, СО2-, SO42-.
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3) полидентатные, например этилендиаминтетраацетат 
ОДТА):

TOOC-H,C-N-CH,-CH,-N-CH,-COOT 2 Z J 2

TOOC-CH2 H2C---- COOT

Координационное число — число, показывающее, сколько 
а-связей образует комплексообразователь с лигандами.

Координационное число комплексообразователя для 
монодентатных лигандов совпадает с их количеством, для 
прочих — равно произведению числа лигандов на их ден­
татность.

Например, KJFe(CN)6] — к.ч. = 6, число лигандов тоже 
шесть;

[Co(ew)3]Q3 — к.ч. = 6, а лигандов только три (3∙2 = 6), 
где еп — этилендиамин.

Величина координационного числа зависит от многих 
факторов, например от химической природы комплексообра­
зователя и лиганда, их заряда и радиуса.

Итак, обязательными компонентами комплексного со­
единения являются комплексообразователь (центральный 
атом) и лиганды.

Соединения, имеющие внутреннюю и внешнюю сферы, 
относят к электролитам.

Соединения, не имеющие внешней сферы, — к неэлектро­
литам. Например, KJFe(CN)6] — электролит, [Pt(NH3)2Cl2] — 
неэлектролит.

Классификация комплексных соединений
Существуют разные классификационные признаки ком­

плексных соединений.
Как можно классифицировать комплексные соединения?
1. По принадлежности к определенному классу соединений:
— комплексные кислоты — H2[SiF6], H[AuC14];
— комплексные основания — [Ag(NH3)2] ОН;
— комплексные соли — KJFe(CN)6], KJHgIJ, [Cr(H2O)6]Cl3.
2. По природе лигандов:
— аквакомплексы — [Co(H2O)6] SO4;
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— амминокомплексы (аммиакаты) — [Cu(NH3)JSO4; к 
аммиакатам близки аминаты, в которых лигандами являются 
органические производные аммиака — амины;

— ацидокомплексы (лиганды — анионы различных кис­
лот) - KJHgIJ, KJFe(CN)J;

— гидроксокомплексы — K3 [Cr(OH)6];
— карбонилы (лиганд — монооксид углерода, комплексо- 

образователь в нулевой степени окисления) — [Ni(CO)4],
IFe(CO)5].

3. По знаку заряда комплексного иона:
- катионные - [Co(NH3)JCl3; [Zn(NH3)JCl2;
— анионные — KJFe(CN)J; KJPtClJ;
— нейтральные — [Pt(NH3)2Cl2] (не имеют внешней 

сферы).
4. По внутренней структуре комплексного соединения:
— по числу атомов комплексообразователя: моно- и 

полиядерные.
Если в комплексном ионе или нейтральном комплексе 

содержатся два и более комплексообразователей, то этот ком­
плекс называется многоядерным. Среди многоядерных ком­
плексов выделяют мостиковые, кластерные и многоядерные 
комплексы смешанного типа.

Атомы комплексообразователя могут быть связа­
ны между собой с помощью мостиковых лигандов, функ­
ции которых выполняют ионы ОН-, Cl-, NH-, O2-, SO4- 
и некоторые другие. Так, в комплексном соединении 
(NH4)2ICo2(C2O4)2(OH)2] мостиковыми служат бидентатные 
гидроксидные лиганды:

NH+ (C2O4)Cd Co(C2O4)
^ohz

NH4+

Многоядерные комплексы смешанного типа содержат как 
связь комплексообразователь—комплексообразователь, так и 
мостиковые лиганды. Примером комплекса смешанного типа 
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может служить карбонильный комплекс кобальта состава 
[Co2(CO)8], имеющий следующее строение:

^c°∖
[(CO)3Co------------- (CO)3Co∣

СО

Здесь имеется одинарная связь Co-Co и два бидентат- 
ных карбонильных лиганда СО, осуществляющих мостико­
вое соединение атомов-комплексообразователей. Примером 
двухядерного комплекса служит фермент цитохромоксидаза, 
в котором комплексообразователи — катионы Cu2+ и Fe3+ свя­
заны с лигандом — белком.

5. Хелатные соединения (внутрикомплексные), в состав 
которых входят полидентатные лиганды, образующие не 
менее двух связей с центральным атомом. Отличительная 
особенность хелатных соединений — наличие циклических 
группировок атомов, включающих атом металла. Например, 
две молекулы этилендиамина, взаимодействуя с ионами меди 
Cu2+, образуют хелатный комплекс катион [Cu(ew)2]2+:

H2√ NH2

H2N___ zNH2 + cu2+ →

Аминокислота глицин, которая является не только при­
родной составляющей белков, но и применяется в качестве 
лечебного препарата, служит бидентатным лигандом и, вза­
имодействуя с Cu(OH)2, образует глицинат меди — хелатный 
комплекс:

H2Nz xNH2

H2N^NH2

CH,— NH, I 
r Cu

Z \он но он

H2N CH2
-2H2O

H.N— CH.CH.-NH.

C
HO^ ю
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Гликолят меди — классический пример внутрикомплекс- 
ного соединения:

H
I

CH2OH CH2-О x0- CH2
2 I +Cu(OH)2—>- Oi +2H2O

CH2OH CH2-O O-CH2

H
гликолят меди(Н)

В области биохимии важнейшие вещества — гемогло­
бин, цитохромы, хлорофилл и др. — представляют собой 
координационные металлоорганические хелатные соеди­
нения.

HOOCCH2Ch2 CH3

Гемоглобин — хелат железа (гем), связанный с белком 
(глобином), хлорофилл — хелат магния. Оба хелата содер­
жат 4 кольца — пиррола, координированных к централь­
ному иону металла и связанных между собой мостиковыми 
группами —CH—. В результате образуется так называемая 
порфириновая структура. К. ч. катиона Fe2+ в этой молекуле 
равно 6, но лишь 4 положения заняты атомами азота порфи­
ринового лиганда, образуя гем, пятое положение занято азо­
том гистидина в белке глобине, а шестое — молекулой H2O, 
которая связана с комплексообразователем лабильно. При 
оксигенации молекула O2 занимает шестое вакантное ме­
сто в координационной сфере Fe2+, связывание происходит 
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обратимо, без изменения степени окисления Fe2+. Токсич­
ное действие СО объясняется образованием устойчивого 
комплекса СО с гемоглобином, что нарушает важную функ­
цию гемоглобина — переносчика O2 в организме и может 
привести к летальному исходу.

6. Макроциклические комплексные соединения образо­
ваны полидентатными циклическими лигандами, внутри ко­
торых размещается центральный атом. Лиганды называются 
«хозяин», а центральный атом — «гость». «Гость», размещен­
ный во внутренней полости «хозяина», изолирован от окру­
жающей среды. Например, мембранно-активные комплексы 
(ионофоры), краун-эфиры, криптанды.

Во внутренней полости краун-эфира катион металла 
прочно удерживается за счет полярных взаимодействий. 
Меняя геометрические параметры краун-эфиров, можно 
заранее наметить размер получающегося цикла и тем са­
мым точно «настроить» его на катион определенного разме­
ра (Li+, Na+ или K+). Это заметно повышает растворимость 
конкретного неорганического соединения и увеличивает 
реакционную способность освободившегося аниона A- (на­
пример, Cl-):

Криптанды — макрогетероциклические соединения, со­
стоящие из 2 или более циклов, содержащих гетероатомы, 
соединенные между собой этиленовыми мостиками; явля­
ются полидентатными лигандами в комплексах с катионами 
металлов. В молекулах криптандов атомами, общими для 
всех циклов (узловыми атомами), могут быть ChN, атомами 
в циклах — О, S и N.
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Например:

Ионофоры — органические вещества, осуществляющие 
перенос катионов щелочных и щелочноземельных металлов 
или NH+ через биологические мембраны. К ионофорам от­
носятся многие антибиотики, например валиномицин, нак- 
тины, энниатины, моненсин, кальцимицин, некоторые ма­
кроциклические полиэфиры, криптанды. В основе действия 
ионофоров лежит их способность образовывать комплексы 
с транспортируемыми катионами.

Представление о номенклатуре 
комплексных соединений

Для составления названия комплексного соединения 
указывают в следующем порядке: число лигандов (моно-, ди-, 
три-, тетра-, пента-, гекса- и т. д.), название лиганда (если их 
несколько, то сначала — анионные, потом — нейтральные, 
перечисление производят в алфавитном порядке) и в послед­
нюю очередь — центральный атом. Комплексные катионы и 
нейтральные комплексы (молекулы) не имеют отличитель­
ных суффиксов, комплексные анионы имеют суффикс -ат, 
который добавляют к латинскому названию атома комплек- 
сообразователя. После названия комплексообразователя ука­
зывают в скобках степень его окисления.
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Названия анионных лигандов оканчиваются на «о»: суль­
фате-, тиосульфате-, фосфате-, нитрате-.

В некоторых случаях в названии лиганда отражается спо­
соб его присоединения к центральному атому. При координа­
ции через серу лиганд SCN- имеет название — тиоцианате-; 
через азот (NCS-) — изотиоцианате-.

Для нейтральных лигандов используются немодифици- 
рованные названия (например, мочевина, пиридин, этилен­
диамин и др.). Исключения составляют: вода — «аква» и ам­
миак — «аммин».

Группы NO и СО, если они связаны непосредственно 
с ионом металла, называются -нитрозил- и -карбонил-.

Например-. Na[CuCl2] — дихлорокупрат(1) натрия;
[Pt(NH3)3Cl] Cl — хлорид хлоротриамминплатины(П);
(NH4)2IPt(OH)2Cl4] — тетрахлородигидроксоплатинат(ГУ) 

аммония;
[Pt(NH3)2Cl2] — дихлородиамминплатина (степень окис­

ления не указывают, т. к. она определяется алгебраически 
в силу электронейтральности комплекса).

Примеры получения комплексных соединений
Как правило, комплексные соединения получают при 

взаимодействии солей с кислотами, основаниями, другими 
солями, амфотерных гидроксидов со щелочами. Например:

CuCl2 + 2HC1 → H2[CuCl4] - 
тетрахлорокупрат(П) водорода;

CuSO4 + 4NH3 → [Cu(NH3)JSO4 - 
сульфат тетраамминмеди(П);

CuSO4 + 4NaOH → Na2[Cu(OH)4] + Na2SO4 - 
тетрагидроксокупрат(П) натрия;

CoCl2 + 4NaNO2 → Na2[Co(NO2)4] + 2NaCl - 
тетранитрокобальтат(П) натрия;

Zn(OH)2 + 2NaOH → NaJZn(OH)J - 
тетрагидроксоцинкат(П) натрия.

Комплексные соединения алюминия можно получить 
разными способами:
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2A1 + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)J + 3H2↑; 
AlCl3 + 4NaOH(H36) = NafAl(OH)4] + 3NaCl; 

Al(OH)3 + NaOH → NafAl(OH)4].

. Назовите полученное комплексное соединение алюминия. 
Алюминий может иметь координационное число, равное 6. 
Предложите способ получения такого комплекса.

Мини-тренажер
ВТ 1. Укажите координационное число и степень окисления 
центрального атома металла в следующих координационных 
соединениях:

a) KJFe(CN)6]; б)Na3[Cr(C2O4)3]; в) [Pt(NH3)4Cl2]Cl2.
Решение.
Исходя из определения, что координационное число 

(к.ч.) — это число связей комплексообразователя с лиганда­
ми, а суммарный заряд комплексного соединения равен О, 
устанавливаем:

а) к.ч. = 6, т. к. CN- — монодентатный лиганд; Fe+3, т. к. 
заряд внешней сферы +3, а суммарный заряд лигандов — 6;

б) к.ч. = 6, т. к. C2O4 — бидентатный лиганд; Cr+3, т. к. 
заряд внешней сферы +3, а суммарный заряд лигандов — 6;

в) к.ч. = 6, т. к. NH3 и Cl- — монодентатные лиганды;
Pt+4, [Pt+4(NH°)4Cl-2]+2(Cl2)-.

Ef 2. Назовите каждое из следующих соединений:
a) [Co(NH3)5Cl]2+; б) KJFe(CN)6];
в) [Ni(CO)5].
Решение.
а) Хлоропентаамминкобальт(Ш)-ион;
б) гексацианоферрат(П) калия;
в) пентакарбонилникель.

ВТ 3. Напишите формулы соединений по их названиям:
а) тетрацианоникелат(П) цезия;
б) бромид дибромотетраамминхрома(Ш).
Решение.
a) Cs2INi(CN)4]; б) [Cr(NH3)4Br2]Вг.
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gf 4. Для указанных комплексных соединений определите 
заряд лигандов и их дентатность:
a) K2[PtCl6]; б) K3[Fe(CN)6]; в) Na2[Ni(CO3)2].
Решение.
а) —1; моно-; б) —1; моно-; в) —2; би-.

Вопросы и задания
1. Дайте определения следующим понятиям: комплексо- 

образователь, лиганд, координационное число, дентат­
ность, внутренняя, внешняя сфера.

2. Для указанных комплексных соединений определите:
а) заряд внутренней сферы;
б) степень окисления центрального атома;
в) координационное число центрального атома;
г) заряд лигандов и их дентатность;
д) дайте названия: [Ag(NH3)2]NO3; KJZn(OH)J; KJHgI4]; 

[Cu(EJIH)JSO4; [Cu(NH3)JSO4; [Co(NH3)3(NO2)3], где 
ГЛИ — глицин.

3. Для указанных комплексных соединений:
а) определите заряд внутренней сферы;
б) определите степень окисления центрального атома;
в) определите координационное число центрального атома;
г) определите заряд лигандов и их дентатность;
д)дайте названия: [Cr(NH3)JCl3, KJZn(OH)J, KJFe(CN)J, 

[Pt(NH3)4Cl] Cl3, [Co(NH3)3(NO2)3], [Cr(H2O)3Cl3].
4. По приведенным названиям составьте формулы ком­

плексных соединений: бромопентанитроплатинат(ГУ) 
калия; гидроксид тетраамминцинка; пентакарбонил- 
железо; гексацианоферрат(Ш) калия.

5. Хлорид серебра растворяется в концентрированном рас­
творе аммиака. Какое комплексное соединение получа­
ется? Напишите уравнение реакции.

6. Расставьте коэффициенты в уравнении реакции и объяс­
ните суть процесса:

K3[Fe(CN)J + H2O2 + KOH →
→ KJFe(CN)J+ O2+ H2O.
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Назовите комплексные соединения, установите их класси­
фикационную принадлежность.

§ 13. Виды химической связи в комплексных 
соединениях. Устойчивость комплексных соединений 

в растворе. Биокомплексы

Из предыдущего параграфа вы узнали, что комплексные 
соединения включают две сферы — внутреннюю (координа­
ционную) и внешнюю.

Комплексные ионы образуются в основном вследствие 
ковалентной связи, образованной по донорно-акцепторному ме­
ханизму (координационная связь), которая образуется вслед­
ствие перекрывания валентных вакантных атомных орбита- 
лей комплексообразователей с заполненными валентными 
орбиталями лиганда.

Согласно донорно-акцепторному механизму ковалент­
ной связи:

комплексообразователь — акцептор электронной пары, 
лиганд — донор электронной пары.
Исходные атомные орбитали должны быть гибридизова- 

ны. Пространственное расположение гибридизованных ор­
биталей определяет геометрическое строение комплексного 
соединения. Важнейшие типы гибридных орбиталей и типы 
конфигураций представлены в табл. 16.

Таблица 16 
Ъшы гибридизации и геометрия комплексов

К.Ч. Ttan 
гибридизации

Геометрия 
комплекса Примеры

2 SP Л нейная [Ag(NH3)2]+, [Cu(NH3)2]+

4
4

Sp3 
dsp2

Тетраэдр 
Квадрат

[Ni(Cl)4]2-, [Zn(OH)4]2- 
[Pt(Cl)4]2-, [Ni(CN)4]2-

6 disp1, sprsd2 Октаэдр [Co(NH3)6]3+ , [Fe(CN)6]4-
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Рассмотрим несколько примеров построения диаграмм 
комплексных ионов.

1) Координационное число равно 2, например: 
[Ag(NH3)2]+

Ag+ — комплексообразователь, акцептор электронной 
пары;

:NH3 — лиганд, донор электронной пары. Координаци­
онное число равно двум, так как ион Ag+ предоставляет две 
вакантных гибридных 5/?-орбитали для образования связи.

Схему образования комплексного иона можно предста­
вить так:

Ag+ ... 4d105s05p0 (указаны внешний и предвнешний под­
уровни)

Ad

iSp-гибридизация 
---------------------- -------------- + 2NH 3 —►

2 5/?-ГибрИДНЫХ 
орбитали

структура комплекса — линейная: 3HN: -Ag+ — :NH3
2) Координационное число равно 4, например:
a) [Zn(OH)4]2-
Zn2+—комплексообразователь, акцептор электронной пары;
:0Н_ — лиганд, донор электронной пары.
Zn2+... 3J104s04p0
Вакантные 4л- и 4р-орбитали атома цинка(П) образуют 

четыре лр3-гибридные орбитали, ориентированные к верши­
нам тетраэдра.

HW≤Ξ≡⅞ 4P

Sp3 -гибридизация

3d
4 гибридных 

орбитали

+ 4OH —— 2L—2L

Если лигандом будем аммиак, то каждая молекула ам­
миака имеет неподеленную пару электронов у атома азота. 
Орбитали атомов азота, содержащие неподеленные пары 
электронов, перекрываются с ,^-гибридными орбиталями 
цинка(П), образуя тетраэдрический комплексный катион 
тетраамминцинка(П) [Zn(NH3)4]2+:
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3) Тип гибридизации t⅛⅛ квадратная форма комплекса 
реализуются при образовании устойчивого комплекса тетра- 
цианоникелат(П)-иона [Ni(CN)4]2- (к.ч. = 4).

Ni2+ — комплексообразователь, акцептор электронной 
пары;

CN- — лиганд, донор электронной пары.
Ni2+... 3rf84s04p0:

4⅜4 θCZw5

4) Никель(П) может образовывать октаэдрические ком­
плексы (рис. И), например [Ni(H2O)6]2+. Его образование об­
условлено 5/>3бР-гибридизацией атомных орбиталей никеля 
(к.ч. = 6):

44' 41" 4jp" 44”

3d

<&р2-гибридизация W⅛- - + 4CN→
4 гибридных 

орбитали

→ WO •• • ••

структура комплекса — квадрат.

μ μ μ I I

s + P + P + P + d + d = spid1

H2O H2O H2O H2O H2O H2O
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96 Раздел 1. Теоретические основы химии

Рис. 11. Октаэдрическое строение комплексов

Подобным образом описанная природа координаци­
онной связи называется методом валентных связей (MBC). 
Метод валентных связей не учитывает влияние поля лиган­
дов на состояние электронов в центральном атоме (ионе), 
а также не позволяет объяснить многие физико-химические 
свойства комплексов, их геометрическую конфигурацию. 
Поэтому предложены другие методы, объясняющие свойства 
комплексных соединений: метод молекулярных орбиталей, 
теория кристаллического поля.

Комплексные соединения в водных растворах
В растворе комплексные соединения диссоциируют на 

комплексный ион и ионы внешней сферы. Эта диссоциация 
протекает практически нацело, по типу диссоциации силь­
ных электролитов, и называется первичной:

[Co(NH3)6]Cl3 → [Co(NH3)6]3+ + ЗС1-.
Лиганды связаны с центральным атомом значительно 

прочнее и отщепляются в незначительной степени. Этот про­
цесс называется вторичной диссоциацией, является обрати­
мым (по типу слабых электролитов), а следовательно, подчи­
няется закону действующих масс для обратимых процессов 
и количественно характеризуется константой равновесия. 
Константа равновесия характеризует устойчивость комплекс­
ных ионов в растворе и называется константой нестойкости 
комплексов Ку.

[Co(NH3)6]3+ <→ Co3+ + 6NH3
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κ -[Co3+]∙[NH3]6 
h [Co(NH3)6]3+ '

Диссоциация комплексных ионов всегда протекает по 
стадиям аналогично диссоциации многоосновных кислот и 
солей:

[Co(NH3)6]3+ ≠ [Co(NH3)5(H2O)]3+ + NH3 Λb1
[Co(NH3)5]3+ ≠ [Co(NH3)4(H2O)2]3+ + NH3 ASh2
[Co(NH3)4]3+ ≠ [Co(NH3)3(H2O)3]3+ + NH3 ASh3
[Co(NH3)3]3+ ≠ [Co(NH3)2(H2O)4]3+ + NH3 ASh4
[Co(NH3)2]3+ ≠ [Co(NH3) (H2O)5]3+ + NH3 ASh5
[Co(NH3)]3+≠ Co3++ NH3 ASh6
Константы AS∏1, ASh2, ASh3, ... ASh6 называются ступенчатыми 

константами нестойкости. Общая (суммарная) константа не­
стойкости оценивает общую устойчивость комплексных ио­
нов К =K. ∙AS.∙K ∙K,∙K ∙K t (табл. 17, приложение 13).

H Hl HZ Hj H+ Hj Ни

Константы нестойкости комплексных ионов
Таблица 17

Диссоциация комплексного иона К и PK=-IgX,
[Ag(CN)2]- <→ Ag÷ + 2CN- 1,0 ∙ IO-21 21,0

[Ag(NH3)2]+f⅛ Ag++ 2NH3 4,0 ∙ IO-7 6,4

[Co(NH3)6]2+ <→ Co2+ + 6NH3 8,0 ■ IO-6 5,1

[Co(NH3)6]3+ <→ Co3+ + 6NH3 8,0 ■ IO-36 35,1

[Cu(NH3)4]2+ ≠ Cu2+ + 4NH3 4,6 ■ IO-14 13,3

[Fe(CN)6]3- ≠ Fe3+ + 6CN~ 1,6 ■ 10^t4 43,8

[Fe(CN)6]4- Fe2+ + 6CN~ 1,0 ■ io-27 27,0

[PtCl4]2-≠ Pt2++ 4С1- 1,0 ∙ io-16 16,0

Константа нестойкости комплексного иона характери­
зует прочность (устойчивость) внутренней сферы комплекс­
ного иона. Чем меньше константа нестойкости, тем прочнее, 
устойчивее комплексный ион.

Для характеристики устойчивости комплексных соеди­
нений часто пользуются величиной, обратной константе
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98 Раздел 1. Теоретические основы химии

_ 1 
нестойкости, называемой константой устойчивости: Ky- —

Kjj
Например, для иона [Ag(NH3)2]+ константа устойчивости рав-

ия. κ _ 1 _ [Ag(NH3)2]+ 
на. л y-----------------------------

н [Ag+]∙[NH3]2 ’

Биокомплексы
Практически все ионы d-элементов в условиях живого 

организма находятся в связанном состоянии, т. к. образуют 
комплексные соединения с различными биолигандами, в со­
став которых входят донорные атомы кислорода, азота, серы.

Важнейшие биокомплексообразователи:
• Fe(II) в составе миоглобина, гемоглобина, ферментов;
• Fe(III) в составе цитохромов;
• Co(III) в витамине B12;
• Cu(I), Cu(II), Zn(II), Cr(III), Mo(VI), Mn(II) в составе 

ферментов;
• Mg(II) в хлорофилле;
• K(I), Na(I)jCa(II), Mg(II) в составе ионофоров.

Биолиганды:

• пептиды

• кислород • нуклеотиды
• оксид углерода(П) • углеводы
• азот • лекарства
• аминокислоты • метаболиты

Биокомплексные соединения значительно различают­
ся по своей устойчивости. Одни из них настолько прочны, 
что постоянно находятся в организме и выполняют опре­
деленную функцию. Роль металла в таких комплексах вы­
сокоспецифична; замена его даже на близкий по физико- 
химическим параметрам элемент приводит к значитель­
ной или полной утрате физиологической активности. При­
мерами таких соединений являются гемоглобин (только 
кобальтовый аналог этого соединения обладает незначи­
тельной способностью связывать и переносить кислород), 
цитохромы, витамин B12, хлорофилл. C другой стороны, 
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в организме есть весьма непрочные комплексные соедине­
ния, которые часто образуются только на то время, которое 
нужно для выполнения определенных функций (например, 
образование между ионом металла — активатором и фер­
ментом комплексного соединения на период осуществле­
ния катализа). Специфичность металла в таких комплексах 
часто не ярко выражена, он может быть замещен на другой 
без потери физиологической активности. Например, в со­
став фермента карбоксипептидазы входит цинк, однако он 
может быть заменен на ионы кобальта(П), марганца(П), 
никеля(П). При этом получаются также активные карбок­
сипептидазы.

К биокомплексным соединениям с невысокими зна­
чениями констант устойчивости можно отнести и такие, 
которые стабилизируют сложные структуры. Образование, 
например, металл-полинуклеотидных комплексов стабили­
зирует двойную спираль ДНК. Комплексы с ДНК образуют 
двухзарядные ионы марганца, кобальта, железа, никеля. Они 
могут заменять друг друга.

Одним из типичных комплексных соединений, отли­
чающихся высокой устойчивостью и большой специфично­
стью роли металла, является гемоглобин. Гемоглобин, кроме 
транспорта кислорода, выполняет важную функцию — под­
держание кислотно-щелочного баланса организма, обладая 
буферными свойствами (рис. 12).

Гемоглобин — сложный белок, состоящий из белка гло­
бина и хелатного макроциклического комплекса гема с ком- 
плексообразователем Fe(II).

Координационное число катиона Fe2+ в этой молекуле 
равно 6,4 связи заняты атомами азота порфиринового лиган­
да, образуя гем, пятое положение занято азотом гистидина 
в белке глобине, а шестое — молекулой H2O, которая связана 
с комплексообразователем лабильно. При оксигенации моле­
кула O2 занимает шестое вакантное место в координационной 
сфере Fe2+, связывание происходит обратимо, без изменения 
степени окисления Fe2+ с образованием стабильного оксиге­
нированного комплекса HbO2.
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Некоторые газы (СО, H2S) реагируют с железом гема 
с образованием более устойчивых соединений, чем окси­
гемоглобин. Токсичное действие угарного газа СО объяс­
няется образованием устойчивого комплекса СО с Fe2+, что 
нарушает важную функцию гемоглобина как переносчика O2 
в организме и может привести к летальному исходу.

Бидентатные лиганды или комплексоны применяют для 
выведения ионов тяжелых металлов из организма. Этот метод 
лечения называется хелатотерапией.

В настоящее время в России применяется унитиол 
(2,3-димеркаптопропансульфонат натрия):

H2C-----HC------CH2I Г.
SH SH SO3Na

Этот препарат эффективно выводит из организма 
мышьяк, ртуть, хром, висмут; менее эффективен он при от­
равлениях свинцом.

карбоксигемоглобин 
(HHbCO) 

СО

гемоглобин 
(HHb)

оксигемоглобин 
(HHbO2)

анион 
карбам и ногемоглобина 

(Hb ∙ CO2)-

анион 
гемоглобина 

Hb-

Рис. 12. Схема химических превращений гемоглобина 
при транспорте газов. (Схема из книги: Слесарев В. И. Химия: 

Основы химии живого: Учебник для вузов. - Изд. 6-е. - СПб.: 
Химиздат, 2015. - 784 с.)

анион 
оксигемоглобина

HbO2
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Для выведения свинца используют препараты на осно­
ве ЭДТА. Поскольку ЭДТА образует прочные комплексы 
почти со всеми ионами металлов, введение его в организм 
в больших дозах опасно, т. к. он начнет связывать ионы 
кальция, что может привести к очень серьезным расстрой­
ствам многих функций. Для детоксикации организма при 
отравлении свинцом используют препарат тетацин-каль- 
ций (кальций динатриевая соль ЭДТА; CaNa2Y). Препарат 
применяют также для выведения кадмия, ртути, урана, ит­
трия, церия и других редкоземельных металлов, избыточ­
ного кобальта. Побочное действие при применении этого 
препарата может выражаться в снижении концентрации 
гемоглобина и витамина B12. При долгом приеме тетацина 
кальция рекомендуется принимать препараты железа и ви­
тамин B12.

Мини-тренажер
ВТ 1. Приведите молекулярно-ионные уравнения первичной 
и вторичной диссоциации комплексных соединений: [Ag(NH3)2] 
Cl, CPt(NH3)3C∏Cl.

Решение.
[Ag(NH3)2] Cl → [Ag(NH3)2]+ + Cl- — первичная диссоци­

ация
[Ag(NH3)2]+ Ag+ + 2NH3 — вторичная диссоциация

κ [Ag+]■ [NH3]2 
h [Ag(NH3)2]+ ’

[Pt(NH3)3Cl]Cl → [Pt(NH3)3Cl]+ + Cl- - первичная диссо­
циация

[Pt(NH3)3Cl]+ Pt2+ + 3NH3 + Cl- — вторичная диссо­
циация

κ JPt2+][NH3]3[Cl ] 
h [Pt(NH3)3Cl]+ ’

Ef 2. Какова роль центрального атома в образовании 
донорно-акцепторной связи? Объясните на примере K3LAl(OH)6].

Решение.
Акцептор электронных пар — Al3+
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Геометрия комплекса — октаэдр.

Вопросы и задания
1. Какая связь образуется между внутренней и внешней 

сферой в комплексном соединении?
2. В чем суть метода валентных связей?
3. Укажите тип гибридизации атомных орбиталей цен­

тральных атомов в комплексных соединениях и геоме­
трическую конфигурацию комплексных ионов: 
[Co(NH3)6]3+; [Pt(NH3)4]2+; [Fe(CN)6]4-; [Ag(NH3)2]+.

4. Что такое первичная и вторичная диссоциация ком­
плексного соединения?

5. Напишите уравнения диссоциации комплексных соеди­
нений: [Zn(NH3)4] SO4, K2[Hg(CN)4], K2[PtCl4] и укажите, 
какой из комплексных ионов является наиболее проч­
ным, если их К соответственно равны: 4∙ IO-10, 4∙ IO-41, 
1 ∙ IO- .16

6. Составьте мини-справочник лекарственных препара­
тов — комплексных соединений.
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Тема 1.5. Растворы

После изучения темы 1.5 студенты должны
знать: классификацию растворов, особенности микро- 

гетерогенных систем, коллоидных растворов, растворимо­
сти газов, воды как растворителя, способы выражения кон­
центрации вещества в растворе; сущность гидратной теории 
Д. И. Менделеева; биологическую роль истинных растворов и 
других дисперсных систем;

уметь: отличать лиофобные коллоиды от лиофильных, 
характеризовать свойства разных дисперсных систем; коли­
чественно характеризовать растворы, выражать концентра­
цию раствора разными способами; производить расчетные 
действия для приготовления растворов.

§ 14. Понятие о дисперсных системах.
Виды дисперсных систем: 

грубодисперсные системы (суспензии и эмульсии), 
коллоидные и истинные растворы

В окружающей нас природе, как и в живом организме, 
редко встречаются индивидуальные химические вещества. 
Чаще многообразие веществ, составляющих живую и нежи­
вую природу, представлено в виде растворов или в виде дис­
персных систем.

Дисперсной системой называется гетерогенная система, 
в которой дисперсная фаза раздроблена и распределена 
в дисперсионной среде (рис. 13).

дисперсная фаза

дисперсионная 
среда

Рис. 13. Дисперсная система
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Дисперсные системы в природе отличаются огромным 
разнообразием, поэтому невозможно составить для них един­
ственную классификацию. Существуют общие признаки, 
которые характерны для всех дисперсных систем, и частные, 
распространяющиеся лишь на отдельные виды этих систем.

Классифицировать дисперсные системы можно на осно­
ве следующих общих признаков:

• агрегатное состояние дисперсной фазы и дисперсион­
ной среды;

• размер и распределение частиц дисперсной фазы по 
размерам;

• вид дисперсной фазы.
Количественной характеристикой дисперсности являет­

ся степень дисперсности вещества D — величина, обратная 
размеру частиц a: D = 1/а, где под размером а подразумева­
ется либо диаметр сферических и волокнистых частиц ци­
линдрической формы, либо длина ребра кубических частиц, 
либо ширина волокнистых частиц прямоугольной формы или 
толщина пленок. Дисперсность (степень дисперсности) чис­
ленно равна количеству частиц, которые можно плотно уло­
жить в ряд или в стопку (для пленок) на протяжении одного 
сантиметра.

Соотношение между поверхностью частиц и их объемом 
определяется удельной поверхностью 5уд, равной отношению 
общей поверхности частиц к единице объема (или иногда 
массы) дисперсной фазы: Syft = S/V.

Для частиц сферической формы с диаметром d удельная 
поверхность равна: Syji = 6∕d, а для частиц кубической формы 
с длиной ребра I удельная поверхность равна: Sm = 6/1.

Для пористых веществ (систем, тел), например адсор­
бентов и катализаторов, понятие дисперсности заменяется 
равнозначным понятием пористости, т. е. характеристикой 
размеров каналов пор, пронизывающих эти тела.

В химии высокомолекулярных соединений дисперсно­
стью часто называют характеристику размеров линейных или 
разветвленных (цепочечных) полимерных молекул, опреде­
ляемую молярной массой.
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Классификация состояния вещества по степени его дис­
персности приведена в табл. 18.

Таблица 18
Состояние вещества в зависимости от степени дисперсности

Состояние 
вещества

Раздроблен­
ность веще­

ства

Размер 
частиц, 

HM

Степень 
дисперс­
ности/), 

CM-1

Число 
атомов 
водной 
частице 

(шт.)

Средство 
наблюдения

Макро­
скопиче­
ское

Грубо­
дисперсная

IO7-IO5 IO-IO2 >1018 Невооружен­
ный глаз

Микро­
скопиче­
ское

Тонко­
дисперсная

IO5-IO2 IO2-IO5 >10’ Оптические 
микроскопы

Коллоид­
ное или 
нано- 
структури­
рованное

Ультра- 
дисперсная

IO2-IO0 IO5-IO7 IO9-IO2 Ультра­
микроскопы, 
РЭМ, ТЭМ, 
СЗМ

Молеку­
лярное, 
атомное и 
ионное

Молекуляр­
ная, атомная 
и ионная

IO0-IO-1 >107 <102 Высокораз­
решающие 
(<0,1 нм) 
РЭМ, ТЭМ, 
СЗМ

(РЭМ и ТЭМ — сканирующие и просвечивающие элек­
тронные микроскопы; СЗМ — сканирующие зондовые ми­
кроскопы.)

Из таблицы видно, что коллоидное состояние являет­
ся ультрадисперсным состоянием вещества и, в соответствии 
с современными представлениями, может быть названо 
наноструктурированным состоянием вещества, так как содер­
жит структурные единицы (частицы, фазы, кристаллиты, зер­
на, нити, пленки, блоки, домены, пузырьки, поры) с размера­
ми в диапазоне 1,0—100 нм.

Под коллоидами понимается не отдельный класс ве­
ществ, а особое состояние любого вещества, характеризую­
щееся, прежде всего, определенными размерами его частиц, 
структур, слоев, физических и химических фаз.
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Все дисперсные системы можно подразделить на два 
класса (табл. 19). Свободнодисперсные — системы, в которых 
частицы дисперсной фазы слабо связаны между собой и мо­
гут свободно перемещаться друг относительно друга. Подоб­
ные системы характеризуются текучестью (золи, эмульсии). 
В связнодисперсных системах частицы дисперсной фазы со­
единены теми или иными связями. В итоге они образуют про­
странственные структуры — решетки, сетки и т. д. — и теку­
честь системы невелика (кремы, гели).

Таблица 19
Свободно- и связнодисперсные системы

Класс дисперс­
ных систем Характеристика Примеры

Свободно­
дисперсные

Дисперсная фаза подвижна, так 
как представлена отдельными 
не связанными между собой 
частицами, более или менее 
равномерно распределенными 
в объеме дисперсионной среды

Лиозоли, суспензии, 
эмульсии, кровь, 
аэрозоли (туманы, 
дымы, пыли)

Связно- 
дисперсные

Дисперсная фаза практически 
неподвижна, так как образует 
сплошную структуру (сетку, 
каркас), внутри которой 
заключена дисперсионная 
среда

Л йоге ли, студни, 
волокнистые 
и пористые 
капиллярные системы 
(костная ткань), пены, 
гели, твердые растворы

По характеру взаимодействия между фазой и средой дис­
персные системы подразделяются на лиофобные и лиофиль­
ные (табл. 20).

Таблица 20 
Лиофобные и лиофильные дисперсные системы

Лиофобные системы Лиофильные системы

Слабое взаимодействие 
между дисперсной фазой и 
дисперсионной средой

Сильное взаимодействие 
между дисперсной фазой и 
дисперсионной средой

Образуются за счет затраты энергии 
извне Образуются самопроизвольно

Термодинамически неустойчивы Термодинамически устойчивы

Необходим стабилизатор Стабилизатор не требуется
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Система «олеат натрия — вода» является лиофильной: 
если поместить достаточное количество кристаллов олеата 
натрия в воду, то через некоторое время они самопроизвольно 
диспергируются с образованием мутной мицеллярной систе­
мы. В таких системах сильно выражено взаимодействие моле­
кул дисперсной фазы и дисперсионной среды.

Система «кристаллы йодида серебра — вода» является 
лиофобной: если поместить в воду достаточное количество 
кристаллов йодида серебра, то самопроизвольное диспер­
гирование не происходит. В таких системах взаимодействие 
молекул дисперсной фазы и дисперсионной среды выражено 
слабо.

В зависимости от агрегатного состояния фазы и среды 
различают 8 типов дисперсных систем (табл. 21). Смесь газов 
(например, воздух) не относится к дисперсным системам, так 
как является гомогенной.

Таблица 21
Классификация ДС по агрегатному состоянию дисперсной фазы 

и дисперсионной среды

Дисперсная 
фаза

Дисперсионная 
среда

Условное 
обозначение 

системы
Примеры дисперсных систем

Жидкость I⅛3 ж/г Туман, облака, аэрозоли 
жидких лекарств

Твердое 
тело Газ т/г Дым, пыль, порошки, 

аэрозоли твердых лекарств

Газ Жидкость г/ж
Пены, газовые эмульсии 
(мыльная, кислородная 

пена)

Жидкость Жидкость ж/ж Эмульсии (молоко, 
лекарственные эмульсии)

Твердое 
тело Жидкость т/ж Суспензии, золи, 

взвеси

Газ твердое тело г/т
Твердые пены, хлеб, пемза, 

силикагель, активированные 
угли

Жидкость твердое тело ж/т Жемчуг, минералы, 
капиллярные системы, гели

Твердое 
тело твердое тело т/т Цветные стекла, минералы, 

сплавы, самоцветы
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Частицы, которые имеют размер намного меньше, чем 
10-10m, становятся незаметными в электронный микроскоп, и 
их реальные размеры определить не удается. На рис. 14 пред­
ставлена классификация микрогетерогенных систем.

Аэрозоли - дисперсные системы, в которых дисперсионной 
средой является газ (воздух), а дисперсная фаза представлена 
твердыми или жидкими частицами с размером 10"7-10j, м.

Аэрозоли с жидкой дисперсной фазой называются тума­
нами, а с твердой дисперсной фазой — дымами (размер ча­
стиц IO-7- 10-6m) или пылями (10-6—10-4m).

Рис. 14. Микрогетерогенные системы

Аэрозоли нашли широкое применение в медицине и фар­
мации. Аэрозоли применяют для стерилизации операционно­
го поля, ран и ожогов; ингаляционные аэрозоли, содержащие 
антибиотики и другие лекарственные вещества, применяют для 
лечения дыхательных путей; аэрозоли локального применения 
используют вместо перевязочных средств; аэрозоли, которые 
при застывании дают пленку в виде клея, применяют в хирурги­
ческой практике для склеивания ран, кожи, бронхов, сосудов.

£□ Роль аэрозолей в природе, быту и промышленности чрез­
вычайно велика. Например, влияние облаков и туманов на 
климат, перенос ветром семян и пыльцы растений, пневма­
тические способы окраски и покрытие поверхностей распы­
ленными металлами, применение распыленного топлива, 
внесение удобрений, тепловая защита садов дымами. В про­
изводственных условиях пыль проникает в организм чело­
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века через дыхательные пути и скапливается в легких. При 
этом могут развиться поражения легочной ткани и дыхатель­
ных путей, которые Ф. А. Ценкер, немецкий патолог, в 1866 г. 
предложил называть пневмокониозом, что по-гречески обо­
значает запыление легких (pneumon - легкое, conia - пыль)1 *.

1 Большая медицинская энциклопедия (БМЭ). Т. 19 / под ред. Б. В. Петров­
ского. — 3-е издание. — M.: Советская энциклопедия, 1974.

Порошки - свободнодисперсные системы с газообразной 
дисперсионной средой и твердой дисперсной фазой, которая 
состоит из частиц размером 10-8-10^ilM.

Порошки широко используются в медицине, фармацев­
тической промышленности. Многие лекарственные формы 
представляют собой гранулы — промежуточные продукты, из 
которых путем прессования получают таблетки.

Порошки можно рассматривать как осажденные аэрозо­
ли с твердыми частицами. Однако частицы в них могут быть 
более крупными и достигать в диаметре до 1—2 мм. Порошки 
обычно полидисперсны.

Для фармацевтических порошков наиболее тонкий по­
мол соответствует размерам частиц 10—20 мкм.

Суспензии - микрогетерогенные дисперсные системы, в 
которых дисперсионной средой является жидкость, а дис­
персная фаза представлена твердыми частицами с размером 
10-6-10j, м.

В медицинской практике при лечении ряда кожных забо­
леваний используют суспензии, содержащие кальциевые, маг­
ниевые, цинковые и другие препараты, а также пасты — пре­
дельно концентрированные суспензии. Высокая концентрация 
дисперсной фазы в пастах препятствует свободной седимента­
ции частиц, и этим обеспечивается устойчивость паст и дли­
тельность их хранения. Суспензии ядохимикатов, пестицидов, 
минеральных удобрений применяют в сельском хозяйстве. 
Многие продукты питания и лекарственные средства, стомато­
логические материалы представляют собой суспензии и пасты.
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Суспензии — жидкая лекарственная форма, представля­
ющая собой мелкодисперсную систему, в которой твердое ве­
щество взвешено в жидкости.

Суспензии являются неустойчивыми системами вслед­
ствие относительно крупных размеров частиц, которые оседа­
ют или всплывают в зависимости от соотношения плотностей 
дисперсионной среды и дисперсной фазы. Стабилизацию 
суспензий можно усилить добавлением полимеров. При этом 
замедляется седиментация (оседание), так как повышается 
вязкость дисперсионной среды.

Эмульсии - микрогетерогенные системы из несмешиваю- 
щихся жидкостей, состоящие из мельчайших капелек одной 
жидкости, размерами 10-6-10-4 м (дисперсная среда), распре­
деленных в объеме другой жидкости (дисперсионной среды).

Эмульсии образуются из двух несмешивающихся жид­
костей, сильно различающихся по полярности. Практически 
всегда одной из жидкостей является вода (полярная жид­
кость), а другой — какая-либо неполярная жидкость, обычно 
называемая маслом. Это могут быть растительные или нефтя­
ные масла и другие неполярные жидкие органические веще­
ства (бензол, хлороформ).

Высококонцентрированные эмульсии с концентрацией 
дисперсной фазы более 74% называют желатинированными. 
В подобных эмульсиях капельки дисперсной фазы сильно де­
формированы. Из шариков они превращаются в многогран­
ники, последние могут быть плотнее упакованы. Поэтому 
высококонцентрированные эмульсии могут содержать дис­
персной фазы до 99%. Дисперсионная среда в таких эмульси­
ях превращается в тонкие пленки, разделяющие дисперсную 
фазу на многогранники (рис. 15).

Рис. 15. Схема желатинированной эмульсии
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Желатинированные эмульсии твердообразны: сохраняют 
свою форму, не растекаются. Примером таких эмульсий могут 
служить сливочное масло, маргарин, майонез, густые кремы.

В зависимости от того, какая жидкость является диспер­
сионной средой (непрерывной фазой), а какая — дисперсной 
фазой (отдельные капельки жидкости), эмульсии делят на 
два типа: прямые — «масло в воде» (м/в) и обратные — «вода 
в масле» (в/м) (рис. 16).

Рис. 16. Типы эмульсий: 
а-прямая эмульсия (м/в); б-обратная эмульсия (в/м)

Эмульсии широко распространены в природе и играют 
большую роль в медицине и фармации. Многие лекарства 
готовят в виде эмульсий. Как правило, внутрь принимают 
эмульсии типа «масло в воде» (м/в), а наружные лекарствен­
ные препараты представляют собой эмульсии типа «вода 
в масле» (в/м).

В зависимости от концентрации дисперсной фазы различают:

Эмульсии

разбавленные концентрированные высококонцентрированные
(не более 1,0%) (не более 75%) или кремы( более 75%)

Эмульсии относятся к лиофобным дисперсным систе­
мам, поэтому они требуют присутствия специального стаби­
лизатора, который называется эмульгатором.
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Хорошими эмульгаторами являются поверхностно­
активные вещества и некоторые высокомолекулярные со­
единения, дифильные молекулы которых, адсорбируясь на 
границе раздела масло / вода и ориентируясь в соответствии 
с правилом уравнивания полярностей, снижают межфазное 
натяжение. При этом вокруг мельчайших капелек дисперс­
ной фазы образуется прочный слой из молекул эмульгатора, 
который увеличивает сродство дисперсной фазы к диспер­
сионной среде, то есть лиофилизирует эмульсию. В качестве 
эмульгаторов возможно также использование тонкоизмель- 
ченных до мелкого порошка нерастворимых минералов: гли­
ны, гипса, сажи, оксидов и сульфидов некоторых металлов. 
Эмульгирующая способность порошков (рис. 17) значитель­
но меньше, чем растворимых эмульгаторов, и объясняется 
в основном созданием на поверхности капель структурно­
механического барьера, ограждающего капли от слияния.

Рис. 17. Стабилизация эмульсий твердыми эмульгаторами

Эмульсии — неустойчивые системы. При их разрушении 
происходит оседание или всплывание капелек дисперсной 
фазы.

Пены - высококонцентрированные гетерогенные систе­
мы, в которых дисперсная фаза состоит из пузырьков газа, 
а дисперсионная среда (жидкая или твердая) образует тонкие 
пленки между пузырьками газа.

Практическое значение процессов пенообразования до­
статочно велико. В медицине пенные аэрозоли используют 
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в качестве кровоостанавливающих средств. Широко исполь­
зуется кислородная пена при сердечно-сосудистых заболева­
ниях, поражениях ЖКТ и др. Пенообразование используют 
в пищевой, косметической и фармацевтической промышлен­
ности, в процессах флотации, при интенсификации произ­
водственных процессов, при тушении пожаров, в процессах 
очистки поверхностей от загрязнений. Широко применяются 
в разных областях твердые пены: пенопласты, пеностекло; 
природная твердая пена — пемза.

Итак: значение аэрозолей, суспензий, эмульсий и пен в ме­
дицине и фармации заключается, в частности, в том, что они 
входят в обязательный ассортимент лекарств, выпускаемых 
как по заводской технологии, так и методами аптечной тех­
нологии.
Коллоидные растворы — это высокодисперсные двух­

фазные системы, состоящие из дисперсионной среды и дис­
персной фазы, причем линейные размеры частиц д.ф. лежат 
в пределах от 1 до 100 нм. Коллоидные растворы по размерам 
частиц являются промежуточными между истинными раство­
рами, в которых дисперсная фаза или растворенное вещество 
представлено молекулами или ионами, и микрогетерогенны- 
ми системами (суспензиями, эмульсиями).

Коллоидные растворы подразделяются на лиофобные (ис­
тинные золи, слабое взаимодействие между фазой и средой) и 
лиофильные (сильное взаимодействие между фазой и средой).

Лиофобные коллоидные системы можно получать путем дро­
бления (диспергирование) более крупных частиц или путем 
укрупнения (конденсирование) более мелких (молекул, ионов). 
К лиофобным системам относятся золи металлов, оксидов 
металлов, малорастворимых солей в воде (гидрозоли), золи по­
лярных веществ в неполярных растворителях (органозоли).

Золи обладают рядом специфических свойств, которые под­
робно изучает коллоидная химия. Золи в зависимости от размеров 
частиц могут иметь различную окраску, а у истинных растворов 
она одинаковая. Например, золи золота могут быть синими, фи­
олетовыми, вишневыми, рубиново-красными.
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В отличие от истинных растворов для золей характерен 
эффект Тиндаля, т. е. рассеяние света коллоидными частицами 
(рис. 18).

Источник света

Рис. 18. Эффект Тиндаля

При пропускании через золь пучка света появляется 
светлый конус, видимый в затемненном помещении. Эффект 
Тиндаля связан с тем, что волны света, встречаясь с мелкими 
частицами коллоидов, рассеиваются по всем направлениям. 
Так можно распознать, является данный раствор коллоидным 
или истинным.

Структурной единицей золей является мицелла.

Мицелла лиофобного золя Мицелла лиофильного золя

Мицелла лиофобной системы — 
состоит из электронейтрального 
агрегата аморфного или кристал­
лического строения и ионоген­
ной части (сольватированные 
ионы стабилизатора).

Мицелла лиофильной системы — 
агрегат из ориентированных моле­
кул поверхностно-активных веществ 
(ПАВ) или ВМС. Мицеллы образуют­
ся самопроизвольно при определен­
ной концентрации дисперсной фазы

ГМО;
1 NO;

∖N¾

NO;
NOj 

NO, г' 
ZNtr

NO;
N⅛ Nft 
r≤⅛⅞⅛⅛∖∙
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N<x-ζ∕ Ядро (агрегат+
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и ее строении.

Характерной особенностью строения 
ПАВ, а также некоторых ВМС являет­
ся дифильность, т. е. наличие в моле­
куле гидрофильного и гидрофобного 
фрагментов:

полярная головка

неполярный хвост
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Основное применение ПАВ:
1) активный компонент моющих и чистящих средств, 

мыла для ухода за помещениями, посудой, одеждой, вещами, 
автомобилями и пр.;

2) шампуни, где содержание ПАВ может достигать де­
сятков процентов от общего объема;

3) в виде эмульгаторов для улучшения вкусовых качеств 
мороженого, шоколада, взбитых сливок, соусов для салатов и 
других блюд;

4) в хирургии в качестве антисептиков.
Значение коллоидных систем исключительно велико 

ввиду их распространенности и биологической значимости. 
Биологические жидкости организма человека содержат лио­
фобные и лиофильные коллоидные системы. C золями связа­
но получение искусственных волокон, дубление кож, краше­
ние, изготовление клеев, лаков, пленок, чернил. Коллоидные 
растворы применяются в медицине в качестве лекарственных 
препаратов: колларгол, протаргол, коллоидное золото и др.

Вопросы и задания
1. Дайте определение понятиям: дисперсная система, дис­

персная фаза, дисперсионная среда.
2. Приведите классификации дисперсных систем.
3. Приведите примеры дисперсных систем, с которыми 

встречаетесь в природе, быту.
4. Охарактеризуйте микрогетерогенные системы: аэро­

золи, суспензии, эмульсии, пены. Приведите примеры 
их применения в качестве фармацевтических препа­
ратов.

5. Коллоидные растворы: размеры частиц дисперсной 
фазы, взаимодействие фазы и среды.

6. Как отличить коллоидный раствор от истинного? В чем 
суть опыта Тиндаля?

7. Биологическая роль коллоидных растворов. Примене­
ние золей в качестве фармацевтических препаратов.
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§ 15. Растворы. Понятие о растворимом веществе 
и растворителе. Гидратная теория растворов

Д. И. Менделеева. Виды растворов

Согласно физической теории растворов, предложенной 
Якобом Г. Вант-Гоффом (1885) и Сванте Аррениусом (1883), 
растворитель рассматривался как химически индифферент­
ная среда, в которой равномерно распределены частицы рас­
творенного вещества. При этом предполагалось отсутствие 
взаимодействия между частицами расворенного вещества, 
а также между молекулами растворителя и частицами рас­
творенного вещества. Однако более поздние исследования 
доказали, что растворение вещества сопровождается изме­
нением свойств растворителя и растворяемого вещества. Это 
обусловлено тем, что в растворе происходит взаимодействие 
частиц растворяемого вещества с растворителем. Растворение 
часто сопровождается выделением или поглощением тепла, 
а также уменьшением или увеличением объема раствора. Все 
это указывает на то, что процесс растворения является слож­
ным физико-химическим процессом.

Д. И. Менделеев предложил химическую, или гидрат­
ную, теорию растворов (1887), и первым указал, что в реаль­
ном растворе при растворении протекают два одновремен­
ных процесса: физический — равномерное распределение 
частиц растворяемого вещества по всему объему раствора, 
и химический — взаимодействие растворителя с растворяе­
мым веществом. Между частицами растворенного вещества 
и молекулами воды образуются химические соединения, на­
зываемые гидратами, а сам процесс Менделеев назвал гидра­
тацией. В случае неводного растворителя такие соединения 
называют сольватами, а процесс — сольватацией.

По определению Д. И. Менделеева, «раствор есть одно­
родная (гомогенная) жидкая система непрочных диссоцииру­
ющих соединений растворителя с растворенным веществом». 

Q В создании современной физико-химической теории раство­
ров большую роль сыграли работы других русских ученых - 
И. А. Каблукова, Д. П. Коновалова.
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Рассмотрим гидратацию (сольватацию) на примере рас­
творения кристалла поваренной соли (рис. 19).

Диполи воды ориентируются вокруг ионов хлора и на­
трия, т. е. происходит гидратация ионов.

_ V
© О © >
О ®
© © © г X?

ионы хлора

ионы натрия

диполь 
молекулы 

воды

Рис. 19. Взаимодействие NaCl с диполями воды при растворении

Между ионами Na+ и Cl- и полярными молекулами 
воды возникает ионно-дипольная связь, которая оказывает­
ся прочнее, чем межионные связи в молекулах поваренной 
соли. В результате этого процесса связь между ионами, рас­
положенными на поверхности кристалла NaCl, ослабляется, 
ионы натрия и хлора отрываются от кристалла, а молекулы 
воды образуют вокруг них так называемые гидратные обо­
лочки. Отделившиеся гидратированные ионы под влиянием 
теплового движения равномерно распределяются между мо­
лекулами растворителя.

Способность растворителя сольватировать (гидратиро­
вать) частицы растворяемого вещества зависит от полярности 
молекул растворителя: чем она выше, тем лучше идет процесс 
растворения ионогенных веществ.

Кристаллические вещества, содержащие молекулы воды, 
называются кристаллогидратами, а вода, входящая в состав 
кристаллогидратов, называется кристаллизационной. Кри­
сталлогидратами являются многие природные минералы. Ряд 

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



118 Раздел 1. Теоретические основы химии

веществ (в том числе и органических) получается в чистом 
виде только в форме кристаллогидратов.

Кристаллогидрат Na2SO4 ∙ IOH2O известен как глауберо­
ва соль, применяется в медицине в качестве слабительного 
средства.

? А какие кристаллогидраты вам известны? Какова об­
ласть их применения? Приведите примеры.

Многие газы растворяются в жидкостях. Их раствори­
мость зависит не только от природы газа и природы раство­
рителя, но также от давления и температуры. Как правило, 
растворимость газов выше, если растворение сопровожда­
ется химическим взаимодействием его с растворителем. 
Например, в одном объеме воды растворяется 748,7 объема 
аммиака, так как между молекулами NH3 и H2O образуется 
водородная связь и протекает реакция ионизации основа­
ния:

NH3 + H2O ≠ H3N-H2O (или NH3 ∙ H2O) ≠ NH4+ + ОН .
Кроме того, следует учесть, что аммиак лучше притягива­

ет протон водорода, чем вода, поэтому в растворе имеет место 
ионизация:

H
I

H-N:
I

H

H-O:

Сравните: в одном объеме воды растворяется всего 
0,0139 объема инертного газа гелия.

Растворимость газов в значительной мере зависит от 
температуры. При повышении температуры раствори­
мость их уменьшается, а при понижении — увеличивает­
ся. Так, при О °C в 100 мл воды растворяется 180 мл CO2, 
а при 20 °C — только 89 мл. Растворение газов почти всегда 
сопровождается выделением теплоты, поэтому, согласно 
принципу JIe Шателье, повышение температуры понижает 
их растворимость.
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Домашний опыт: налейте воду из холодильника в стакан и 
оставьте при комнатной температуре. Через некоторое время 
вы увидите пузырьки газа на стенках стакана. О чем это сви­
детельствует? Поясните наблюдаемое явление.

Зависимость растворимости газов от давления определя­
ется законом Генри (1803), согласно которому растворимость 
данного газа в жидкости при постоянной температуре прямо 
пропорциональна его давлению над жидкостью', cχ=k∙p, где 
сх — концентрация газа в жидкости; р — давление газа над 
раствором; к — коэффициент пропорциональности.

При растворении жидкости в жидкости возможны три 
случая: а) неограниченная растворимость; б) ограниченная 
растворимость; в) практическая нерастворимость.

Взаимная растворимость жидкостей зависит, прежде 
всего, от их химического строения: взаимная растворимость 
тем лучше, чем ближе химическая природа смешиваемых ве­
ществ, согласно правилу: «подобное растворяется в подоб­
ном». Это означает, что полярные вещества обычно раствори­
мы в полярных, а неполярные — в неполярных растворителях. 
В воде (полярная жидкость) хорошо растворяются полярные 
жидкости (этиловый спирт, уксусная кислота), а бензол (не­
полярная жидкость) — хороший растворитель для неполяр­
ных веществ, например, нейтральных жиров.

Ограниченная растворимость наблюдается при смеши­
вании жидкостей с различной полярностью, например ани­
лин — вода, диэтиловый эфир — вода, фенол — вода.

Примером практически нерастворимых жидкостей слу­
жит смесь масла с водой или ртути с водой как жидкостей с рез­
ко различной природой (полярная вода — неполярное масло).

Растворимость твердых тел также зависит от природы 
растворителя и растворяемого вещества. Так, ионные и по­
лярные вещества, как правило, хорошо растворяются в по­
лярных растворителях (соли в воде). А неполярные вещества 
лучше растворяются в неполярных растворителях (каучук 
в бензоле), и наоборот, полярные вещества плохо растворя­
ются в неполярных растворителях.
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Растворимость твердых веществ всегда ограничена. Это 
значит, что в данном объеме жидкости может растворить­
ся строго определенное количество твердого вещества. По 
растворимости в воде твердые вещества подразделяются 
на растворимые', сахароза, фруктоза, хлорид натрия и др.; 
малорастворимые', гидроксид кальция, хлорид свинца и др.; 
практически нерастворимые: сульфат бария, карбонат каль­
ция и т. и.

Сульфат бария в силу низкой растворимости в воде не яв­
ляется токсичным для организма веществом, в отличие от всех 
растворимых солей бария, и поэтому возможно его применение 
в качестве рентгеноконтрастного вещества.

Абсолютно нерастворимых веществ в природе не суще­
ствует.

Итак, растворение — не только физический, но и химиче­
ский процесс. Растворы образуются путем взаимодействия ча­
стиц растворенного вещества с частицами растворителя. На 
растворимость веществ влияет, в первую очередь, их природа, 
а также внешние факторы.

Растворы играют важную роль в живой и неживой приро­
де, а также в науке и технике. Особое значение имеют водные 
растворы, так как подавляющее большинство химических 
реакций и процессов в природе совершается в водной среде. 
Все природные воды (морская, речная, воды минеральных 
источников) представляют собой в основном растворы солей; 
кровь, лимфа, слюна — важнейшие растворы человеческого 
организма; многие лекарственные препараты — растворы; 
соки растений содержат многие органические и неорганиче­
ские вещества в растворенном состоянии. Физиологические 
и биохимические процессы в организмах человека, животных 
и в растениях, всевозможные промышленные процессы (на­
пример, в производстве щелочей, солей), образование оса­
дочных пород и т. п. в большинстве своем протекают в рас­
творах. Повсеместность растворов объясняется, в частности, 
и тем, что процесс растворения самопроизволен. Поэтому 
найти чистые вещества в естественных условиях или пригото­
вить их в лаборатории чрезвычайно трудно.
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Морская вода — наиболее распространенный жидкий 
раствор различных солей и газов в воде. Твердыми являются 
растворы водорода в палладии, воды и других жидкостей в це­
олитах и т. д. Многие металлические сплавы из-за их однород­
ности относятся к твердым растворам.

Следовательно, растворы — очень важные системы как 
в природе, так и в медицине, фармации и различных произ­
водствах.

В медицинской практике широко используются плазмо­
замещающие (инфузионные) растворы, которые по медицин­
скому назначению делят на следующие типы.

1. Гемодинамические (противошоковые) растворы — 
предназначены для лечения шока различного происхождения 
и восстановления гемодинамики, в том числе микроцирку­
ляции, при использовании аппаратов искусственного крово­
обращения для разведения крови во время операций.

2. Дезинтоксикационные растворы, применяемые при 
интоксикации различной этиологии.

3. Регуляторы водно-солевого баланса и кислотно­
основного состояния: солевые растворы, осмотические диу­
ретики.

4. Растворы для парентерального питания, которые слу­
жат для обеспечения энергетических ресурсов организма, до­
ставки питательных веществ к органам и тканям.

5. Переносчики кислорода, восстанавливающие дыха­
тельную функцию крови.

6. Комплексные (полифункциональные) растворы, об­
ладающие широким диапазоном действия, которые могут 
состоять из нескольких групп плазмозамещающих растворов.

В медицинской и санитарно-гигиенической практике 
наибольшее значение имеют растворы, в которых раствори­
телем является вода. Вода — универсальный растворитель, 
что обусловлено ее уникальными свойствами:

— высокий дипольный момент молекулы H2O (1,82D);
— высокая диэлектрическая проницаемость (ε = 78,5;

t =20 °C), которая обусловлена полярностью молеку­
лы воды;
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— способность образовывать водородные связи;
— высокая теплоемкость (75,3 Дж/моль • К);
— высокая теплота испарения (40,8 кДж/моль);
— высокие температуры плавления и кипения;
— высокое поверхностное натяжение (σ = 72,75∙ 10-3H∕m; 

t=20 0C);
— более высокая плотность в жидком состоянии, чем 

в твердом;
— низкая вязкость (0,001 Па; t=20 °C).
Приведем современные формулировки раствора и его 

компонентов:

Раствор - гомогенная система переменного состава, состоя­
щая из двух и более независимых компонентов и продуктов 
их взаимодействия.

Истинным раствором называется термодинамически устой­
чивая гомогенная система переменного количественного со­
става, состоящая из двух и более компонентов, неограничен­
но стабильная во времени. В истинных растворах вещества 
распадаются на частицы, равные размерам молекул или ио­
нов (10-7-10^8 см).

Растворитель - компонент, агрегатное состояние которого 
не изменяется при образовании раствора. При одинаковых 
агрегатных состояниях компонентов растворителем считают 
то вещество, содержание которого в растворе больше.

Растворенное вещество - компонент, молекулы или ионы 
которого равномерно распределены в объеме растворителя.

В водных растворах электролитов вне зависимости от со­
отношения компонентов растворенным веществом считается 
электролит.

Важной характеристикой любого раствора является кон­
центрация, которая показывает, в каком соотношении (мас­
совом или объемном) взяты растворитель и растворенное ве­
щество.
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Концентрация вещества (компонента раствора) - физиче­
ская величина, размерная или безразмерная, измеряемая ко­
личеством (массой) растворенного вещества, содержащегося 
в определенной массе, объеме раствора или массе раство­
рителя.

Существуют различные способы выражения концентра­
ций растворов (см. § 16).

Вопросы и задания
1. В чем суть гидратной теории Д. И. Менделеева?
2. Что такое кристаллогидраты? Приведите примеры.
3. Каковы виды растворов? От чего зависит растворимость 

веществ в растворителе?
4. Каковы особенности растворения веществ в зависимо­

сти от их агрегатного состояния?
5. В чем суть закона Генри? Почему шампанское, пепси- 

кола и другие подобные напитки пенятся? Почему их 
надо пить охлажденными?

6. Дайте современное определение понятиям: раствор, рас­
творитель, растворенное вещество.

7. Приведите примеры растворов, применяемых в качестве 
лекарственных препаратов.

§ 16. Растворы. Способы выражения 
концентрации растворов. Массовая и объемная доля, 

молярная концентрация
и молярная концентрация эквивалента

Растворимость вещества в том или ином растворителе ха­
рактеризуется составом его насыщенного раствора.

Насыщенный раствор — это раствор, находящийся в 
равновесии с твердой фазой растворенного вещества при 
данной температуре, т. е. раствор содержит максимально 
возможное количество растворенного вещества при данных 
условиях.
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Ненасыщенный раствор — это раствор, который при дан­
ных условиях содержит растворенного вещества меньше, чем 
насыщенный.

Существует условное понятие — концентрированный рас­
твор, т. е. раствор с высоким содержанием растворенного веще­
ства. Однако такие растворы могут быть как насыщенными, так 
и ненасыщенными, в зависимости от природы растворенного 
вещества и растворителя, от растворимости веществ в данном 
растворителе, от условий процесса растворения, состояния рав­
новесия в растворе. Если вещество хорошо растворимо в данном 
растворителе, то раствор может быть и концентрированным, на­
сыщенным и ненасыщенным при данных условиях. Если веще­
ство малорастворимо или практически нерастворимо в данном 
растворителе, то насыщенный раствор будет разбавленным.

Распространенные способы количественной характеристи­
ки насыщенных растворов.

1) Молярная растворимость вещества S — количество 
вещества (моль), способное раствориться в 1 л указанного 
растворителя при данной температуре с образованием на­
сыщенного раствора. Например, S^0(NaCl) = 6,154 моль/л. 
Растворимость выражают также в граммах растворенного 
вещества, способных раствориться в 100 г растворителя при 
данной температуре. Например, в 100 г воды при 20 0C рас­
творяется 36,0 г NaCl с образованием насыщенного раствора, 
значит SH20(NaCl) = 36 г/100 г р-ля.

2) Коэффициент поглощения газа — наибольший объем 
газа, который может раствориться в единице объема растворите­
ля при данной температуре и парциальном давлении газа 1 атм.

Например, молекулы азота и кислорода неполярны, по­
этому в полярном растворителе воде их коэффициент погло­
щения при 20 0C составляет всего 0,016 и 0,031, соответствен­
но. Для газов, молекулы которых полярны, коэффициент их 
поглощения водой значительно выше, например для HCl — 
500, а для NH3- 1300.

Количественный состав ненасыщенных растворов вы­
ражается по-разному: в массовых долях растворенного веще­
ства, в единицах молярной концентрации (молярности) и др.
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Концентрацию жидкого вещества, например этанола, ацето­
на, в растворе можно выражать также через объемную долю.

Массовая доля растворенного вещества ω(X) — величи­
на, равная отношению массы растворенного вещества т(Х) 
к массе раствора т : ∙r р-ра

ω(X) = ■ 100%; ω(x) = "*(Х)—100%,
v , m v ’ V -рр-ра р-ра г р-ра

т. к. m =V • р .р-ра р-ра • р-ра

Массовая доля вещества в растворе — величина безраз­
мерная, но обычно выражается в процентах.

Массовая доля, выраженная в процентах, показывает, 
сколько граммов растворенного вещества содержится в 100 г 
раствора.

Например, запись: «0,89%-й раствор NaCl» 
(ω(NaCl) = 0,89%) означает, что в 100 г такого раствора содер­
жится 0,89 г вещества NaCl и 99,11 г вещества воды.

В медицинской и технической литературе до насто­
ящего времени было принято выражать массовую долю 
в грамм-процентах, г% (равнозначно процентам по термино­
логии, принятой в СИ), в промилле, т. е. тысячной доле еди­
ницы, обозначенной %о; миллиграмм-процентах, мг%, т. е. 
IO-3 г%; в миллионных долях, млн-1, т. е. IO-6 г%. Все перечис­
ленные способы выражения массовой доли вещества связаны 
следующими соотношениями:

1% = 1 г% = 10 %о = 1 ∙ IO-3 мг% = 1 ∙ IO^1 млн-1 = 1 ∙ IO6 мкг%.
Например, массовая доля хлорида натрия в изотониче­

ском растворе, полученном смешиванием 0,9 г NaCl и 99,1 г 
H2O, равна:

0 9
ω(NaCl) =----- ------= 0,009 = 0,9% = 0,9 г% = 9 %о =

99,1 + 0,9
= 900 мг% = 9000 млн-1 = 900000 мгк%.

Единицы г%, мг% и мкг% являются внесистемными и 
не позволяют сравнивать концентрацию различных раство­
ренных веществ, поэтому целесообразнее результаты кли­
нического анализа по содержанию веществ в биологических 
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жидкостях выражать в единицах молярной концентрации 
этих веществ. Для этого при пересчете используют следую­
щие соотношения:

„ , . ω(X) _2
если ω(X) в мг% ,то с IX) = —V√- • 10 моль/л;v ’ M(X)

, . ω(X) _5
если ω(X) в мкг%, то С' =Λf(X) моль/л-

Массовая доля используется для характеристики лекар­
ственных препаратов (5%-й раствор йода; 0,9%-й раствор 
хлорида натрия и др.).

Молярная концентрация вещества в растворе с(Х) — вели­
чина, равная отношению количества растворенного вещества 
и(Х) к объему раствора :

(X) - w(χ) _ w(χ) _ м(Х) юоо 
" rp-pa (л) " M(X) ∙ Kp,pa (л) " M(X) ∙ Кр_ра (мл) ’

Молярная концентрация вещества в растворе показыва­
ет, какое количество растворенного вещества содержится в 1 л 
раствора. В СИ основной единицей молярной концентрации 
является моль/м3. Однако на практике используется единица — 
моль/дм3, что соответствует внесистемной единице — моль/л.

Широко распространена сокращенная форма записи 
единицы молярной концентрации буквой М.

Запись «0,2М NaOH» означает, что молярная концентра­
ция вещества NaOH в растворе равна 0,2 моль/л, т. е. в 1 ли­
тре раствора содержится 0,2 моль вещества NaOH. Поскольку 
термин «молярная концентрация» относится к растворенно­
му веществу, а не к раствору, то неверно сказать «молярная 
концентрация раствора гидроксида натрия равна 0,2 моль/л». 
Следует говорить: «молярная концентрация гидроксида на­
трия в растворе равна 0,2 моль/л».

В аналитической практике используются следующие записи 
и обозначения молярной концентрации вещества X в растворе:

IM (X)—молярный (одномолярный) раствор, с(Х)=1,0 моль/л;
О, IM (X) — децимолярный раствор, с(Х) = 0,1 моль/л;
0,OlM (X) — сантимолярный раствор, с(Х) = 0,01 моль/л;
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О,OOlM (X) — миллимолярный раствор, с(Х) = 0,001 моль/л.
Молярная концентрация (моль/л, ммоль/л) применяется 

для выражения концентрации различных веществ в биологи­
ческих жидкостях.

Молярная концентрация и массовая доля связаны между 
собой соотношением:

fγ. ω(X)∙p∙10 c(X)∙ M(X)
с(Х) =--------------- ω - ----------------- , что позволяет пере-

M(X) р-10
ходить от одного способа выражения концентрации к другому.

Объемная доля вещества — это отношение объема веще­
ства в системе к объему всей системы. Выражается в долях 
или процентах:

ω (X) = ; ω(X) = 100%.
^(с-мы) ^(с-мы)

Молярная концентрация эквивалента вещества X,

c ~λ- — величина, равная отношению количества вещества 
∖z J

fl □
эквивалента и —X в растворе к объему этого раствора:

∖z J
, ч »1-х| , s

cP-Х ∕∞ ,
I z J V (11v j p^pa M∣-x I-Kmw

fιv"∣
где и —X — количество вещества эквивалента, т. е. это 

∖z )
количество вещества X, в котором условными единицами яв­
ляются эквиваленты, моль;

MI — X I—молярная масса эквивалента вещества X, г/моль.

Для упрощения возможно использовать запись сэкв (X).
Единица молярной концентрации эквивалента вещест­

ва X в СИ — моль/м3 и допускается в СИ — моль/л.
Этот способ выражения концентрации вещества в рас­

творе применяется в титриметрическом анализе.
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Устаревшее название данного способа выражения кон­
центрации вещества в растворе — «нормальная концентра­
ция», поэтому сокращенно единицы молярной концентра­
ции эквивалента вещества X обозначают «н.». Запись «0,1 н. 
H2SO4>> означает, что молярная концентрация эквивалента ве­
щества H2SO4 равна 0,1 моль/л, т. е. в 1 л раствора содержится 
0,1 моль эквивалента вещества H2SO4.

Если в качестве структурной единицы рассматривается 
эквивалент, то используются понятия — молярная масса эк­

вивалента вещества X I M | — ∣X | и фактор эквивалентности 
∖ ∖z) J

1 
вещества X (f (X)), равный —. Для упрощения допускается зка. z
запись Λf (X).

Эквивалент - реальная или условная частица веще­
ства X, которая в данной кислотно-основной реакции мо­
жет присоединять, отдавать или быть каким-либо другим 
образом эквивалентна одному иону водорода или одно­
му электрону в данной окислительно-восстановительной 
реакции.

Фактор эквивалентности (X) - число, показывающее, 
какая доля реальной частицы вещества X эквивалентна одно­
му иону водорода в данной кислотно-основной реакции или 
одному электрону в данной окислительно-восстановительной 
реакции.

Численное значение фактора эквивалентности рассчи­
тывают по формуле:

Лкв(Х) =-,
Z

где z — основность кислоты или кислотность основания 
в данной кислотно-основной реакции, а также число элек­
тронов, присоединяемых окислителем или теряемых вос­
становителем в данной окислительно-восстановительной 
реакции.
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Значение фактора эквивалентности определяется при­
родой реагирующих веществ и характером рассматриваемой 
реакции. Фактор эквивалентности может быть равен единице 
или меньше единицы.

Фактор эквивалентности одноосновных кислот (НС1, 
CH3COOH и др.), однокислотных оснований (NaOH, 
NH3 ∙ H2O (NH4OH) и др.) и солей, ими образованных, всегда 
равен единице.

Для солей KtnAnm значение фактора эквивалентности 
определяется по катиону:

/(KζAnm) = -, 
nq

где п — число катионов в формуле соли; 
q — заряд катиона.

Например: для соли Na3PO4 значение фактора эквива-
„ 1лентности будет равно т. к. число ионов натрия равно 3, 

3
а заряд катиона равен 1 (знак заряда не указывается).

Молярная масса эквивалента вещества X - это масса од­
ного моль эквивалента вещества X, численно равная произ­
ведению фактора эквивалентности на молярную массу веще­
ства X.

M3kb (X) ≡m(-x) = M(X)--.
XZ ) Z

Например, для вещества H2SO4 в реакциях:
1) NaOH + H3SO, = NaHSO, + H3O
∕3kb(H2SO4) = 1, т. к. в реакции участвуют не два, а один 

ион водорода и значение молярной массы эквивалента веще­
ства H2SO4 равно молярной массе вещества 98 г/моль;

2) 2NaOH + H3SO = Na3SO, + 2H3O z 2 4 2 4 2

Лкв (H2SO4) = р т. к. в реакции участвуют два иона водо­

рода и значение молярной массы эквивалента вещества H2SO4 
равноM(H2SO4), т. е. M Г -⅛2SO4 J = 98 ■ = 49г/моль.
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Количество вещества эквивалента (X) связано с массой 
вещества (X) и количеством вещества X следующими соотно­
шениями:

М|-Х

Между молярной концентрацией с(Х) и молярной кон- 

fi √∣центрациеи эквивалента с I — X I существует следующее соот­

ношение:
c(χ) = ∣∙c∏X

Обратите внимание', если фактор эквивалентности для 
реагента (X) равен единице, то молярная концентрация ве­
щества (X) и молярная концентрация эквивалента вещества 
(X) имеют одно и то же значение. В этом случае понятие мо­
лярной концентрации эквивалента вещества в растворе не 
используется.

Между массовой долей и молярной концентрацией экви-
(1Jвалента с —X существует следующее соотношение:

ω(X) =
р-10

Мини-тренажер
0 1. Определите фактор эквивалентности вещества, указан­
ного в уравнениях и схеме реакций первым:

a) H3PO4 + 2KOH = IC2HPO4 + 2H2O;
б) Na2CO3 + 2HC1 = 2NaCl + CO2 + H2O;
в) 2KMnO4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 → 2MnSO4 + 5Na2SO4 + 

+ K2SO4+ 3H2O.
Решение.
Значение фактора эквивалентности определяется приро­

дой реагирующих веществ и характером данной реакции.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 1.5. Растворы
131

1
a) T(H3PO4) = —, т. к. происходит замещение двух ионов 

водорода в ортофосфорной кислоте;
1

б) T(Na2CO3) = —, т. к. замещается два иона натрия, что 

равноценно замещению двух ионов водорода;
в) T(KMnO4) = I, т. к.: MnO;+ 5e + 8H+→ Mn2++ 4H2O, 

частица окислителя присоединяет 5 электронов.
OreenT(H3PO4) = ∣ ,T(Na2CO3) = ∣ ,T(KMnO4) = |.

E∣z 2. В 1,5 л раствора содержится 8,55 г алюмокалиевых ква­
сцов KAl(SO4)2-HH2O. Рассчитайте:

а) молярную массу эквивалента соли в реакции: 
KAl(SO4)2 ∙ UH2O + ЗКОН = Al(OH)3 + IK2SO4 + UH2O;

б) молярную концентрацию эквивалента алюмокалиевых 
квасцов в растворе для указанной выше реакции.

Решение.
1) Определяем ∕ikb квасцов: одна молекула алюмокалие­

вых квасцов реагирует с тремя гидроксид-ионами и, следова­
тельно, эквивалентна трем ионам водорода:

AKAl(SO4)2 ∙12H2O)=∣.

2) Молярную массу эквивалента соли рассчитываем по 
формуле:

Λf(∣KAl(SO4)2∙12H2θ) =

= M ∙f = — • 474,4 = 158,1 г/моль.
3

3) Молярную концентрацию эквивалента соли определя­
ем по формуле:

∕∣KAl(SO4)i .12H,0‰ M-**∞) .
7 М\ квасцов -К
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с -KAl(SO4)2 ∙ 12H2O I = 8,55 = 0,036 (моль / л). 
∖43 ) 158,1-1,5

Ответ: MQKAl(SO4)2 - 12H2O^) = 158,1 г/моль;

c^KA1(SO4 )2 ∙ 12H2O^ = 0,036 моль/л.

еГ з. Рассчитайте массовую долю хлорида натрия в раство­
ре, если 40 г соли растворили в 280 мл воды.

Решение.
Wi(NaCl) 

ω (NaCl) = —■ 100%.

Масса раствора складывается из массы соли и массы 
воды:

/W(H2O) = K(H2O) ∙ p(H2O) = 280мл • 1 г/мл = 280 г;

wιp,pa = WI(NaCl) + Wi(H2O) = 40 + 280 = 320 г.
40

ω(NaCl) - -------100% = 12,5%.
320

Ответ: 12,5% или 0,125.
0z 4. В дистиллированной воде растворили 2,52 г кристалли­
ческой щавелевой кислоты (H2C2O4 ∙2H20). Вычислите моляр­
ную концентрацию щавелевой кислоты в полученном раство­
ре, если его объем равен 200 мл.

Решение.
m(X) _ wι(X) 1000

J ~ M(X) • К(л) ~ M(X)-К(мл)’

2,52 г • 1000с(щ.к.) =----------------------------=
126 г/моль • 200 мл

2,52 г 
=-------------------------- = 0,1 моль / л.

126 г/моль • 0,2 л

Ответ: с(щ.к.) = 0,1 моль/л.
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gf 5. При отравлениях цианидами внутривенно вводят рас­
твор с массовой долей нитрита натрия 2% (р = 1,011 г/мл). 

Рассчитайте молярную концентрацию соли в этом растворе.
Решение.
f-τχτoλ ω(X)∙p∙10 2∙1,Oll lO . .... .

c(NaNO,)= -----=--------------- = 0,2930 моль / л.
2 Af(X) 69

Ответ. C(NaNO2) = 0,2930M.
еГ 6. Определите объемную и массовую доли этанола в вод­
ном растворе с молярной концентрацией этанола, равной 
2,174M, если плотность раствора равна 0,974 г/мл, а плотность 
спирта равна 0,79 г/мл.

Решение.
Массовую долю этанола находим по формуле: 

C(X)-JH(X)s 2,174∙4⅜s 
р-10 0,974 10

При смешении спирта и воды выделяется тепло и происхо­
дит контракция (сжатие объемное). Это проявляется в том, что 
объем водно-спиртовой смеси меньше, чем сумма объемов раз­
водимого этанола и воды. Потому нельзя суммировать объемы, 
надо суммировать массы растворов. Это учитывается при разве­
дении спирта для приготовления аптечных спиртовых растворов.

Д ля определения объемной доли спирта необходимо объ­
емы спирта и раствора выразить через массы:

ω(C2H5OH) ■ m n na
Wi(C2H5OH) = 2 5---- ----- • 

100%

ω(C2H5OH)∙wιnna
K(C2H5OH) = 2 5---- -—/ р;

2 5 100%
^*p-pa ^p-pa /Pр-ра’

φ(C1H,OH) = ≡b≡ =
У Р-Ра

ω(C2H5OH) ■ wιp,pa ■ р р.ра ■ 100% 10,27 • 0,974 . . .0.
p(C2H5OH)∙l 00% ∙ Wi р.ра 0,79

Ответ. ω(C2H5OH) = 10,27%, φ(C2H5OH) = 12,66%.
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Вопросы и задания
1. Что такое концентрация вещества в растворе? Растворы 

насыщенные и ненасыщенные.
2. Дайте определение массовой доле вещества в растворе. 

Что означает 5%-й раствор глюкозы?
3. При гипохромных анемиях вместе с препаратами железа 

назначают 8,2—8,4%-й раствор хлороводородной кисло­
ты (соляной). Разовая доза составляет 2 мл (40 капель), 
суточная — 6 мл (120 капель). Рассчитайте массу HCl, со­
держащуюся в разовой и суточной дозах (пл. 1,039 г/мл). 
Ответ', т =0,17г; т =0,51 г.

4. Что означает молярная концентрация вещества в рас­
творе? На этикетке склянки указано 0,1М раствор KCl. 
Сколько г соли содержится в 1 л такого раствора?

5. Что такое эквивалент, фактор эквивалентности? От ка­
ких факторов зависит величина фактора эквивалент­
ности?

6. Как определяется фактор эквивалентности кислоты, ос­
нования, соли?

7. Чему равен фактор эквивалентности сероводорода в ре­
акции:
а) с недостатком гидроксида калия, продукт кислая соль;
б) с избытком гидроксида натрия, продукт средняя соль;
в) с раствором сульфата меди;
г) с раствором йода, продукт — сера;
Ответ', а) 1; б) 1/2; в) 1/2; г) 1/2.

8. Определите молярную массу эквивалентов вещества: 
ортофосфорной кислоты, если /(H3PO4) = 1/2; сульфата 
железа(Ш) в реакции полного обмена ионов железа; ги­
дрокарбоната кальция в реакции полного обмена ионов 
кальция.

Ответ'. м\ -H3PO4 | = 49 г/моль;

66,7 г/моль;
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M Ca (HCO3 )2 J = 81 г/моль.

9. Рассчитайте массу навески декагидрата тетрабората на­
трия (Na2B4O7-IOH2O), необходимую для приготовле­
ния 100,0 мл раствора с молярной концентрацией экви­
валента соли 0,05 моль/л.
Ответ'. 0,955 г.

10. Хлорид цинка используется в качестве вяжущего и 
асептического средства. Определите молярную кон­
центрацию, молярную концентрацию эквивалента и 
массовую долю соли в растворе, содержащем 5 г ZnCl2 
в 100 г раствора (р = 1 г/мл).
Ответ'. c(ZnCl2) = 0,37M;

с I -ZnCl2 I = 0,74;
U J

ω(ZnCl2)=5%.
11. К 350 г водного раствора этанола с массовой долей 20% 

(р = 0,97 г/мл) добавили 120 мл C2H5OH (р = 0,80 г/мл). 
Рассчитайте массу спирта в полученном растворе и его 
объемную долю.
Ответ- Wi(C2H5OH) = 166 г; φ(C2H5OH) = 57,51%.

Тема 1.6. Теория электролитической 
диссоциации

После изучения темы 1.6студенты должны
знать: основные положения теории электролитической 

диссоциации, сущность кислотных и основных свойств ве­
ществ, особенности слабых и сильных электролитов, сущ­
ность ионных реакций; ионное произведение воды, гидролиз 
солей;

уметь: составлять ионные уравнения реакций, рассчиты­
вать концентрацию ионов в растворах электролитов, произво­
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дить расчеты с помощью степени и константы диссоциации, 
рассчитывать pH растворов, по pH и индикаторам определять 
характер среды раствора, рассчитывать константу и степень 
гидролиза солей.

§ 17. Электролиты и неэлектролиты. Основные положе­
ния теории электролитической диссоциации.

Диссоциация кислот, оснований, солей

ICaκ вы уже знаете, процесс растворения в воде веществ яв­
ляется сложным физико-химическим процессом, в результате 
которого происходит взаимодействие между растворенным 
веществом и полярными молекулами воды (гидратация). Рас­
творяемые вещества при этом могут распадаться на молекулы 
или ионы.

Вещества, содержащие ковалентные неполярные или ма­
лополярные связи, не распадаются на ионы. Водные растворы 
и расплавы таких веществ не со ержат заряженные частицы — 
ионы, поэтому не проводят электрический ток и называются 
неэлектролитами. Это могут быть вещества с ковалентными не­
полярными или малополярными связями. К неэлектролитам 
относят ацетон, сахарозу и другие вещества. Хотя вода является 
очень слабым электролитом, но добавление ацетона еще умень­
шает слабо выраженную электрическую проводимость воды.

Процесс распада вещества на ионы называется электро­
литической диссоциацией, а вещества, которые в водных рас­
творах или расплавах диссоциируют на ионы, называются 
электролитами.

Электролиты — это вещества с ионным типом связи, а так­
же ковалентные соединения с полярными связями. Если между 
веществами с ионным типом связи в водном растворе проис­
ходят ион-дипольные взаимодействия, то между веществами 
с полярной ковалентной связью происходят диполь-дипольные 
взаимодействия. Например, при растворении газа хлороводо­
рода, молекулы которого полярны (диполи), эти диполи распа­
даются на гидратированные ионы H+ и Cl- (рис. 20).
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Рис. 20. Диссоциация полярных молекул

Шведский ученый С. Аррениус в 1884—1887 гг. разрабо­
тал теорию электролитической диссоциации в водных рас­
творах.

Теория С. Аррениуса содержит следующие основные по­
ложения.

1. Все электролиты под действием растворителя распа­
даются на положительно и отрицательно заряженные части­
цы — ионы.

2. Если через раствор пропускать постоянный электриче­
ский ток, то положительно заряженные ионы (катионы) будут 
двигаться к отрицательному полюсу — катоду, отрицательно 
заряженные ионы (анионы) будут перемещаться к положи­
тельному полюсу — аноду. Общий заряд катионов в растворе 
равен общему заряду анионов, поэтому раствор всегда бывает 
электронейтральным.

3. Ионы и атомы одних и тех же элементов отличаются 
друг от друга по свойствам.

Однако теория С. Аррениуса не учитывала всей слож­
ности явлений в растворах, не предусматривала деление 
электролитов на сильные и слабые, она рассматривала 
ионы как свободные, независимые от молекул растворите­
ля частицы.

Теории С. Аррениуса противостояла химическая, или ги­
дратная, теория растворов Д. И. Менделеева, в основе кото­
рой лежало представление о взаимодействии растворенного 
вещества с растворителем. Кажущееся противоречие обеих 
теорий было устранено предположением о гидратации ионов 
(И. А. Каблуков).

По теории электролитической диссоциации (ТЭД) свой­
ства веществ, диссоциирующих в водных растворах на ионы, 
проявляются по-разному. Так, при диссоциации любой 
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кислоты образуются ионы водорода. Поэтому свойства явля­
ются общими для водных растворов кислот, а именно:

• способность взаимодействовать с основаниями с об­
разованием солей;

• способность взаимодействовать с некоторыми метал­
лами с выделением водорода;

• способность изменять цвет индикаторов, например 
в кислой среде лакмус приобретает красный цвет;

• кислый вкус — объясняются присутствием гидрати­
рованных ионов водорода. При нейтрализации происходит 
связывание ионов водорода гидроксид-ионами, поэтому сво­
бодных ионов водорода нет, и теряются кислотные свойства.

В соответствии с ТЭД: кислотами называют электролиты, 
которые при диссоциации образуют катионы только H+, на­
пример:

HNO3 → H++ NO3-;
H2SO4 → H+ + HSO4- ≠ 2H+ + SO42-;

Н,РО„ ≠ H+ + H-POr ≠ 2H+ + HPO2- ≠ 3H+ + РОЛ’ . 3 4 2 4 4 4

Следует отметить, что катионы H+ в водных растворах не 
существуют', они присутствуют в форме гидратированных ио­
нов гидроксония H3O+.

Одноосновные кислоты диссоциируют в одну стадию, 
а многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато.

Двухосновные и трехосновные кислоты наряду с нор­
мальными (средними) солями образуют кислые соли, напри­
мер: KHSO4- гидросульфат калия, KH2PO4 - дигидрофосфат 
калия, K2HPO4—гидрофосфат калия и другие.

Кислоты окрашивают лакмус и метилоранж в красный 
цвет разных оттенков.

Общим для всех растворов оснований является присут­
ствие в водных растворах гидроксид-ионов — носителей ос­
новных свойств:

• способность взаимодействовать с кислотами с образо­
ванием солей;

• способность изменять цвет индикаторов иначе, чем 
кислоты;
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• растворы щелочей мыльные на ощупь.
C точки зрения ТЭД: основаниями называют электроли­

ты, которые при диссоциации образуют анионы только ОН-:
NaOH → Na++ ОН-;

Ca(OH)2→ CaOH+ + 0H-≠ Ca2+ + 20Н ;
Ba(OH)2 → BaOH+ + 0H≠ Ba2+ + 20Н .

Однокислотные основания диссоциируют в одну стадию, 
а многокислотные — ступенчато.

Многокислотные основания наряду с нормальны­
ми (средними) солями образуют основные соли, например: 
Ca(OH)Cl — гидроксохлорид кальция; Al(OH)2Cl — диги- 
дроксохлорид алюминия.

Растворимые основания (щелочи) окрашивают бесцвет­
ный фенолфталеин в малиновый цвет, а лакмус и универсальный 
индикатор — в синий.

Некоторые основания (гидроксиды) способны вступать 
во взаимодействие и образовывать соли не только с кислота­
ми, но и с основаниями. Такие гидроксиды называются ам­
фотерными.

Амфотерными гидроксидами являются гидроксиды алю­
миния, цинка, бериллия и др.

2A1(OH)3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 6H2O;
Al(OH)3 + NaOH = Na[Al(OH)4];

Al(OH)3 + 3NaOH = Na3[Al(OH)6].
Явление амфотерности объясняется тем, что в таких со­

единениях прочность связи Me-O практически такая же, как 
прочность связи О—Н. Диссоциация происходит по местам 
обеих связей:

H+ + HZnO2- ≠ Zn(OH)2 ОН- + Zn(OH)+.
В растворе амфотерного электролита существует сложное 

равновесие между продуктами диссоциации по типу кислоты 
и по типу основания.

Явление амфотерности характерно для некоторых орга­
нических соединений, например, типичными амфолитами 
являются аминокислоты.
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Солями называют электролиты, которые при диссоци­
ации образуют катионы металла (или аммония NH4, неко­
торые катионы неметаллов) и анионы кислотного остатка'.

K3PO4 → 3K+ + PO43-; Al2(SO4)3 → 2A13+ + 3SO42~;

NH4NO3 → NH4++ NO3-.
Кислые соли могут при диссоциации образовать, кроме 

названных ионов, еще и катионы водорода H+:
NaHSO, → Na+ + HSO? ≠ Na+ + H+ + SO2-. 4 4 4

При диссоциации основных солей образуются анионы 
кислоты и сложные катионы, состоящие из катиона металла 
и гидроксо-группы, причем сложные катионы также могут 
диссоциировать. Например:

MgOHCl → MgOH+ + Cl-; MgOH+ ≠ Mg2+ + ОН .
Итак, с появлением теории электролитической диссоциа­

ции С. Аррениуса возникла возможность описания кислотно­
основных свойств веществ исходя из продуктов ионизации 
электролита.

Однако известны химические реакции, протекающие 
с участием кислот и оснований, к которым ТЭД неприме­
нима.

В основу современных теорий кислот и оснований поло­
жены представления Брёнстеда — Лоури и Г. Льюиса.

Основные положения протолитической теории кислот и 
оснований Брёнстеда — Лоури следующие.

Кислота (НА) — молекула или ион, способные быть до­
нором протона:

НА H++А’.
кислота сопряженное 

1 основание
t_____ ____3

Чем легче молекула или ион отдают протон, тем более 
сильными кислотными свойствами они обладают.

Основание (В) — молекула или ион, способные присо­
единять протон:
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B + H+=≠BH+.
основание сопряженная

1 кислота

Чем легче молекула или ион присоединяют протон, тем 
более сильными основными свойствами они обладают.

Протолиты (сопряженные кислотно-основные пары) — 
совокупность кислоты и ее сопряженного основания или ос­
нования и его сопряженной кислоты.

Амфолиты — молекулы или ионы, способные как отда­
вать, так и присоединять протоны.

Примеры-, гидроанионы кислот (HCO^, HSO^, HPO^ 
и т. и.), гидроксиды Zn(OH)2, Be(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3, 
аминокислоты.

Протолиз — процесс переноса протона от кислоты к ос­
нованию.

Протолитическая реакция — химическая реакция между 
протолитами, например:

HNO3 + NH3^ NO3-+NH4+. 
кислота сопряженное

1 основание

К протолитическим реакциям относятся реакции диссо­
циации, нейтрализации, автопротолиз, гидролиз.

В основе электронной теории Льюиса лежат совре­
менные представления о природе химической связи. 
По Льюису:

Объект Определение Примеры Кислотно-основное 
взаимодействие

Кислота Акцептор не- 
поделенной 
электронной 
пары

BF3, AlCl3, FeBr3, 
катионы металлов, 

ион водорода

H3N: +H+→ [H3NiH]+ 
if-+bf3→[bf4]-

Основание Донор 
электронной 
пары

RNH2, NH3, ROH, 
ROR, ОН-, Hal-

H+ + iOH→H2O
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C позиции теории Льюиса объясняется строение ком­
плексных соединений. Так, в комплексе [Ag(NH3)2]+ диаммин 
cepe6pa(I):

Ag+ — комплексообразователь, акцептор электронной 
пары — кислота Льюиса;

:NH3 — лиганд, донор электронной пары — основание 
Льюиса.

В заключение данного параграфа сопоставим различные 
определения кислот и оснований.

Теория Кислота Основание
Аррениуса Содержит H+ Содержит OH-

Брёнстеда — Лоури Донор протонов Акцептор протонов
Льюиса Акцептор электронной 

пары
Донор электронной 

пары

Наиболее универсальной является теория Льюиса, так 
как она охватывает кислотно-основные взаимодействия, 
описываемыми теориями Аррениуса, Брёнстеда — Лоури, 
а также другие процессы, происходящие без участия про­
тонов.

Вопросы и задания
1. Что называется электролитической диссоциацией?
2. Дайте определение электролитам и неэлектролитам. 

Приведите примеры.
3. Каковы основные положения теории электролитической 

диссоциации Аррениуса?
4. Каков механизм электролитической диссоциации для 

веществ с разным типом химической связи?
5. Что называется степенью диссоциации? От чего она за­

висит?
6. Как диссоциируют в водных растворах кислоты, основа­

ния и соли?
7. Амфотерные гидроксиды. Особенности диссоциации 

амфотерных гидроксидов в кислой и щелочной средах.
8. Каковы свойства кислот, оснований, солей с точки зре­

ния ТЭД?
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9. Какие из следующих электролитов при диссоциации об­
разуют катионы водорода: Ba(OH)2, KHCO3, Be(OH)2, 
H2SO4, FeOHCl2?

10. Составьте уравнения электролитической диссоциа­
ции следующих гидроксидов: HClO4, H3PO4, Zn(OH)2, 
Al(OH)3.

11. Какие из следующих электролитов образуют в растворе 
одновременно ионы водорода и гидроксид-ионы: КОН; 
Sr(OH)2; H2O; Pb(OH)2; Ca(HCO3)2; Sn(OH)2; Cr(OH)3; 
Al(OH)3? Напишите уравнения электролитической дис­
социации этих веществ.

12. При растворении кислот в воде образуется ион гидрок- 
сония H3O+. Представьте схему образования этого иона. 
По какому механизму он образуется?

§ 18. Понятие о степени и константе диссоциации. 
Сильные и слабые электролиты. 

Вода как слабый электролит.
Понятие о pH растворов. Индикаторы

В современной теории растворов электролитов количе­
ственной характеристикой электролитов являются степень и 
константа электролитической диссоциации (ионизации).

Степенью диссоциации электролита а называется отноше­
ние числа молекул, распавшихся на ионы (п), к общему числу 
его молекул в растворе (N):

п n 
а = —, O<α<l 

N

Из этого выражения очевидно, что а может изменять­
ся от О (диссоциации нет) до 1 (полная диссоциация). Сте­
пень диссоциации часто выражают в процентах. Степень 
диссоциации электролита может быть определена только 
экспериментальным путем, например по измерению тем­
пературы замерзания раствора, по электропроводности 
раствора.
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Величина а возрастает при:
а) увеличении полярности и поляризуемости связи, т. к. 

возрастает энергия ион-дипольного взаимодействия между 
ионами электролита и диполями воды;

б) увеличении диэлектрической проницаемости среды, 
т. к. возрастает полярность молекул растворителя и, соответ­
ственно, энергия ион-дипольного взаимодействия;

в) уменьшении концентрации электролита, т. к. умень­
шается энергия межионного взаимодействия за счет увеличе­
ния расстояния между ними;

г) повышении температуры, т. к. диссоциация — процесс 
эндотермический и согласно принципу Ле Шателье равнове­
сие будет смещаться в сторону процесса диссоциации;

д) при отсутствии одноименных ионов, т. к. их наличие 
согласно принципу Ле Шателье приводит к смещению равно­
весия в сторону процесса ассоциации;

е) при связывании образующихся при диссоциации ио­
нов в слабые электролиты, т. к. в этом случае согласно прин­
ципу Ле Шателье равновесие будет смещаться в сторону про­
цесса диссоциации.

Электролиты подразделяют на сильные и слабые (табл. 22).
Таблица 22

Разделение электролитов на сильные и слабые

Сильные Слабые
Степень диссоциации близка к 100% 
(> 90%) и почти не зависит от кон­
центрации. Процесс диссоциации 
необратим

Степень диссоциации «100%
Электролитическая диссоциация — 
процесс обратимый (обратная реак­
ция называется моляризацией)

Соли
Большинство солей. Практически 
все соли с однозарядными катиона­
ми и др.

Галогениды некоторых металлов 
(Cd, Hg(II), Bi). Соли многооснов­
ных органических кислот (напри­
мер, цитрат кальция)

Кислоты
HCl, HBr, Ш, H,SO., HNO,, HClO,, 
HClO4, HMnO4

Остальные неорганические, напри­
мер H2S, HCN, HClO; органические

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

Остальные слабые
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Окончание табл. 22

Сильные Слабые
Амфотерные гидроксиды

Нет Все амфолиты (аминокислоты, вода 
и др.)

Комплексные соединения

Комплексные соединения, имею­
щие внешнюю сферу из ионов

Комплексные соединения, не имею­
щие внешней сферы

Константа электролитической диссоциации (ионизации) 
(Ko, Kb) - количественная характеристика электролитическо­
го равновесия в растворах слабых электролитов на основании 
закона действующих масс.

Для слабой кислоты:
НА + H2O ≠ H3O+ + А"; К z . ,1 = ^∏3° 

2 з > a(acιd) рд] ’

p∕ς = -ιgκo.

Для слабого основания:
+ Γbh+1 ГонН

В + H2O <→ BH+ + ОН"; Kkλ , = J=------А------ =J;2 ’ b(base) ГВ1

pKi= -IgKi.

Величина константы электролитической диссоциации 
зависит от тех же факторов, что и степень электролитической 
диссоциации, кроме концентрации вещества в растворе. По 
величине константы электролитической диссоциации элек­
тролиты можно разделить следующим образом:

К>10-2 — сильные электролиты;
К = IO-2-IO-4 — умеренно слабые электролиты;
К = IO-5-IO-9 — слабые электролиты;
K<10-9 — очень слабые электролиты.
У сильных кислот, диссоциирующих полностью, кислот­

ные свойства проявляются в большей степени, у слабых — 
в меньшей. Чем лучше кислота диссоциирует, тем она силь­
нее, тем больше величина ее константы диссоциации К.
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Для характеристики силы кислоты используют также 
pKa=-⅛Ka.

Чем больше pKa, тем меньше Ka, тем слабее кислота 
(рис. 21).

Ряд активности кислот

Рис. 21. Ряд активности кислот
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Сила оснований, как и сила кислот, зависит от величины 
константы диссоциации. Чем больше константа диссоциации 
данного основания (Ai), тем оно сильнее.

Для слабых электролитов взаимосвязь между константой 
и степенью электролитической диссоциации устанавливает 
закон разведения Оствальда.

Вывод закона Оствальда'.
НА ≠ H+ + A-, например, CH3COOH ≠ IГ + CH3COO-

κ [H+][A~] κ [H+][CH3COO ]
α [НА] ’ a [CH3COOH]

По уравнению:
[H+] = [A-] = c(HA)∙a; [HA] = c-ac=(l - a)∙c, 

где с(НА) — исходная молярная концентрация слабой кисло­
ты НА в растворе (с); ас — концентрация ионов, образовав­
шихся при диссоциации.

К _ (а ■ с) • (а • с) _ а с для cjιagbix электролитов 
c(l-a) 1-а

(1 - a) ≈ 1, поэтому

Закон разведения Оствальда: степень диссоциации слабого 
бинарного электролита при разбавлении раствора увеличи­
вается обратно пропорционально корню квадратному из его 
молярной концентрации.

Запомните!
Слабые электролиты диссоциируют неполностью, обратимо и 
ступенчато, сильные — полностью, необратимо и неступенчато.

Межионные взаимодействия в растворах сильных элек­
тролитов приводят к тому, что экспериментально измерен­
ные параметры (например, осмотическое давление, элек­
тропроводимость и т. п.) соответствуют меньшему числу 
частиц в растворе, чем можно было ожидать при диссоциации 
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электролитов. В связи со сложными процессами, происходя­
щими в растворах сильных электролитов, американский уче­
ный Г. Н. Льюис в 1907 г. ввел понятие активности ионов.

Активность иона α(Xf) — эффективная условная концен­
трация его (Xf), соответственно которой он действует при хи­
мических реакциях.

Взаимосвязь между активностью ионов a(X.) и аналити­
ческой молярной концентрацией электролита с(Х.) выража­
ется уравнением:

a(Xf)=γ(Xf) ∙c(Xf), 
где γ(Xf) — коэффициент активности — величина, показываю­
щая, во сколько раз активность ионов отличается от их ис­
тинной аналитической концентрации (с.) в растворе сильного 
электролита.

Величина γ(X.) зависит от природы, температуры и 
концентрации электролитов в растворе. Для разбавлен­
ных растворов электролитов можно принять, что γ(Xf) = l, 
a ω(X) = c(X.), т. к. межионные взаимодействия практически 
отсутствуют и величина γ(X.) в этом случае зависит от кон­
центрации и заряда ионов, но практически не зависит от их 
природы. В концентрированных растворах обычно величина 
γ(X.) < 1 за счет межионных взаимодействий.

Вода является очень слабым амфотерным электролитом. 
При комнатной температуре только одна молекула из 5,6 ∙ IO8 
молекул воды распадается на ионы. Электролитическая дис­
социация воды выражается равновесием:

H2O+H2O÷ξ^H3O++OH-, или упрощенно: H2O÷^H++OH, 
хотя следует помнить, что ионы водорода в водных растворах 
существуют только в виде ионов гидр ксония.

По закону действующих масс константа данного равно­
весия при 25 oC равна:

Kn = ] = 1>8 ∙ 10^16 И™ [H+l • [ОН ] = κa' [Н2°1 •
[H2UJ

Концентрация недиссоциированных молекул воды равна: 
rττ IOOOr rr 
[H2OJ =-------- = 55,56 моль, следовательно,

18 г/моль
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[H+] • [ОН-] = 1,8- IO-16 • 55,56 = 1,0 ∙ IO"14

Kw= [H+] • [ОН-] = IO-14 при 25 oC

Ионное произведение воды КН20 (Kw) - величина постоянная 
при данной температуре для воды и любых водных раство­
ров, равная произведению концентраций ионов водорода EH+] 
и гидроксид-ионов [ОН-].

Постоянство ионного произведения воды означает, что 
в любом водном растворе — нейтральном, кислом или ще­
лочном — имеются и водородные ионы, и гидроксид-ионы, 
но произведение концентраций этих ионов всегда равно Kv 
при данной температуре. Следовательно, можно рассчитать 
концентрацию ионов H+ и OH- в любых водных растворах, 
используя уравнения:

[H∙]=⅛ ra∏[0H-]=ii.

Значения ^возрастают при увеличении температуры.
Характер водной среды определяется тем ионом, кон­

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

В нейтральной среде [H+ ] = [OH^ ] = л/ю14 = Ю-7 моль/л.

Поскольку Kv ≠ 0, не может быть водного раствора, в ко­
тором [Н+] или [ОН-] равнялись бы нулю. Следовательно, 
в любом водном растворе всегда присутствуют и ионы водо­
рода, и ионы ОН-.

Для удобства оценки характера водной среды исполь­
зуют безразмерную величину — водородный показатель pH, 
введенный в 1909 г. датским физико-химиком Сёренсеном 
(1868-1939).

Водородный показатель — количественная характери­
стика кислотности среды, он равен отрицательному десятич­
ному логарифму концентрации свободных ионов водорода 
в растворе: pH = — ⅛[H+].

Например, если [H+] = IO-5 моль/л, то pH = 5.
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Иногда, кроме pH, используют гидроксильный показа­
тель рОН, который равен отрицательному десятичному лога­
рифму концентрации ионов ОН-: рОН = — Ig[ОН-].

Логарифмируя ионное произведение воды, получим:
lg[H+] + Ig[ОН ] = - 14 или pH + рОН = 14 (при 25 °C).
В нейтральной среде концентрация ионов водорода рав­

на концентрации гидроксид-ионов, а pH равен 7.
В кислой среде концентрация ионов водорода больше, 

чем концентрация гидроксид-ионов, а pH меньше 7.
В щелочной среде концентрация ионов водорода мень­

ше, чем концентрация гидроксид-ионов, а pH больше 7.
В табл. 23 приведены значения концентраций ионов водо­

рода, гидроксид-ионов и pH в зависимости от реакции среды.
Таблица 23

Взаимосвязь концентрации ионов H+, OH- и pH среды

Среда Концентрация ионов 
водорода, моль/л

Концентрация 
гидроксид-ионов, 

моль/л
pH среды

Нейтральная io-7 io-7 7
Кислая >10-’ ClO-7 С7
Щелочная ClO-7 >10-7 >7

Водородный показатель pH широко используется для ха­
рактеристики кислотно-основных свойств различных биоло­
гических сред. Значение pH оказывает влияние на протекание 
физико-химических процессов в живых организмах, техноло­
гических процессов на производстве, сельском хозяйстве.

Для разбавленных растворов сильных электролитов мож­
но принять, что γ(X.) = 1, α(X.) = c(X.), α = 1. Например, опре­
делим pH децимолярных растворов HCI и NaOH. C учетом 
принятых допущений:

a) α(H+) = c(HCI) = 0,1 моль/л, тогда pH = — IgO, 1 = 1;
б) o(OH-) = C(NaOH) = 0,1 моль/л, тогдарОН = - IgO, 1 = 1, 

а pH = 14-рОН = 13.
Для слабых электролитов α < 1, поэтому pH этих раство­

ров рассчитывают по формулам, выведенным благодаря мате­
матической обработке закона разведения Оствальда:
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pH = ∣pxo C

pH = 14 - ∣pXb (осн.) + Ig с (слабого основ.),

к-ты) - Igc(слабой к-ты), где pXj = — Ig Ka;

- - 1, Z S
' , 2-o-v ,,

где pXi =-IgXi.
Постоянство pH биологических жидкостей называется 

кислотно-основным гомеостазом.
В норме pH некоторых биологических жидкостей меня­

ется в следующих диапазонах (табл. 24).
Таблица 24 

pH некоторых биологических жидкостей

Название биологической жидкости Диапазон изменения pH
Межклеточная жидкость 
(кровь, плазма, ликвор)

7,36-7,44

Внутриклеточная жидкость 4,5-8,5
Моча 4,8-7,5
Желудочный сок 1,5-2
Слюна 6,35-6,85

Колориметрический (индикаторный) метод определения 
pH — это сопоставление цвета индикаторной бумаги, смоченной 
исследуемым раствором, с колориметрической (цветной) шка­
лой pH. Метод простой, доступный, быстрый, но неточный.

Универсальный индикатор — смесь кислотно-основных 
индикаторов, интервалы перехода окраски которых создают 
сплошную шкалу от 1 до 10. Применяется для приблизитель­
ной оценки pH растворов (с точностью до единицы pH).

Определить pH с точностью до 0,01 pH можно иономе­
трическим (потенциометрическим) методом.

Изменение окраски индикаторов объясняется разными 
теориями.

В 1894 г. Оствальд предложил ионную теорию индикато­
ров, согласно которой индикаторы — это слабые кислоты или 
основания, в которых неионизированные молекулы и ионы 
имеют разную окраску:

IndOH + H+Ind++ H2O; HInd ≠ Ind +H+ 
окраска 1 окраска 2 окраска 1 окраска 2
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В табл. 25 указана окраска недиссоциированных молекул 
и анионов некоторых индикаторов.

Окраска индикаторов
Таблица 25

Индикатор Окраска недиссоциированных 
молекул Окраска анионов

Метиловый оранжевый Красная Желтая
Метиловый красный Красная Желтая
Лакмус Красная Синяя
Фенолфталеин Бесцветная Малиновая
Тимолфталеин Бесцветная Синяя

Например, если к раствору, содержащему фенолфталеин, 
прибавить немного щелочи, то введенные анионы гидроксила 
будут связывать протоны с образованием малодиссоциирую- 
щих молекул воды. При этом равновесие согласно принципу 
JIe Шателье смещается вправо, раствор окрасится в малиновый 
цвет за счет накопления в растворе анионной формы Ind-. Если 
же к раствору фенолфталеина прилить несколько капель кис­
лоты, то диссоциация молекул индикатора будет подавляться, 
равновесие согласно принципу JIe Шателье смещается вле­
во, раствор обесцветится. Аналогичным образом объясняется 
поведение лакмуса, молекулы которого окрашены в красный 
цвет, а анионы — в синий. Нейтральные растворы лакмуса 
имеют промежуточную фиолетовую окраску. Это подтвержда­
ет тот факт, что цвет водного раствора индикатора зависит от 
соотношения между его молекулярной и ионной формами.

Хромофорная теория кислотно-основных индикаторов 
объясняет наличие окраски индикаторов, являющихся орга­
ническими соединениями, присутствием в молекулах инди­
каторов хромофорных групп, например:

Последняя группировка атомов называется хиноидной.
Изменение окраски — следствие изомерного преобразо­

вания, которое изменяет строение индикатора.
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В настоящее время общепринятой является ионно-хро­
мофорная теория, согласно которой кислотно-основные ин­
дикаторы — это слабые кислоты и основания, причем ней­
тральная молекула индикатора и ее ионизированная форма 
содержат разные хромофорные группы.

Одноцветные индикаторы — это индикаторы, изменяю­
щие свою окраску с появлением или исчезновением хромо­
форов. Например, молекулы фенолфталеина при pH < 8 не 
содержат хиноидной группировки и поэтому бесцветны. При 
действии же щелочи на фенолфталеин (pH = 8—10) получает­
ся двухзамещенная соль, анион которой включает хиноидную 
группировку и окрашен в малиновый цвет:

Двухцветные индикаторы — это индикаторы, изменяю­
щие свою окраску в результате превращения одних хромо­
форов в другие. Например, метиловый оранжевый в водном 
растворе имеет оранжевый цвет, при pH <3,1 приобретает 
красную, а при pH > 4,4 — желтую окраску. Объясняется это 
тем, что атом азота азогруппы обладает свойством присоеди­
нять протон и превращаться в ион красного цвета. При дей­
ствии же щелочей происходит обратное превращение:

Индикаторы характеризуются следующими параметрами.
Точка перехода окраски индикатора (pAα или pXβ) — зна­

чение pH, при котором [Hind] = [Ind-] или [IndOH] = [Ind+].
Интервал перехода окраски индикатора (ΔpH = pAα±l) — 

это интервал между двумя значениями pH, в пределах 
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которого в сравнимых количествах существуют обе формы 
индикатора и происходит различимое глазом изменение цве­
та раствора, например:

Индикатор Интервал перехода окраски pH
Метиловый оранжевый ЗД-4,4
Метиловый красный 4,4-6,2
Лакмус 5,0-8,0
Фенолфталеин 8,0-10,0

Чем меньше pλζ индикатора, тем легче молекулы его рас­
падаются на ионы, тем меньше значение pH, при котором 
индикатор изменяет свою окраску. Например, для метилово­
го оранжевого pXa = 4, а для фенолфталеина pAa = 9, поэтому 
интервал перехода окраски метилового оранжевого лежит
в области более низких значений pH.

Hlnd
неионизированная форма 

окраска 1

πpπpH<pKα 1

смесь форм 
переходная

ΔpH<pKo± 1

Ind +H+
ионизированная форма 

окраска 2

при pH > pKα + 1

рн

Таким образом, в растворах кислотно-основных индикато­
ров одновременно происходят как равновесные процессы, обу­
словленные диссоциацией молекул, так и равновесные процессы, 
связанные с внутримолекулярными перегруппировками одних 
форм индикаторов в другие, отличающиеся по своему строению.

Мини-тренажер
0z 1. В водном растворе концентрация ионов водорода H+ 
равна 10 3 моль/л при 25 0C. Определите концентрацию ионов 
ОН" в этом растворе.

Решение.
Исходя из ионного произведения воды Kw = [H+][OH-], 

находим
К 10 14

[ОН" ] = —=-----=- = IO"11 моль/л.
[H+] 10^3

Ответ. [ОН-] = IO-11 моль/л.
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0х 2. Вычислите pH водного раствора в 0,01 M растворе КОН, 
считая, что щелочь продиссоциировала полностью. Как из­

менится цвет фенолфталеина в этом растворе?
Решение.
1) Находим концентрацию ОН--ионов в 0,01M растворе 

КОН:
[ОН-] = [КОН] = 0,01 моль/л, так как α(KOH) в водном 

растворе равна !(полная диссоциация).
2) Определяем концентрацию ионов водорода:

1∩^14
[H+] =---- ∑- = 10-12 моль/л.I0-2

3) Определяем водородный показатель: pH = —lg[H+]; 
PH = -IglO-12= 12.

Среда раствора щелочная, так как pH > 7.
Фенолфталеин в щелочной среде окрашивается в мали­

новый цвет.
Ответ: pH = 12.

0z з. Вычислите pH раствора с C(CH3COOH) = 0,04 моль/л. 
Решение.
CH3COOH — слабый электролит, диссоциирует частич­

но, поэтому c(CH3COOH) ≠ c(H+).
Для расчета pH в растворах слабых электролитов исполь­

зуется формула:

1 ZpH=—р Ar (к-ты ^lgc(κ-τbi 

величина, равная 4,76;

pH = - ■ 4,76 - -IgO,04 = 3,08. 
2 2

Ответ: pH(CH3COOH) = 3,08.
Ef 4. В желудочном соке содержится соляная кислота, кото­
рая относится к сильным электролитам и практически полно­
стью диссоциирует в водных растворах. Рассчитайте pH желу­
дочного сока, если массовая доля HCl в нем составляет в норме 
0,5%. Плотность желудочного сока принять равной 1 г/мл.

справочная); р AT (к-ты
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Решение.
Так как HCl диссоциирует полностью: HCl ->H+ + Cl-, то 

концентрация H+ равна концентрации HCl.
π , ω∙ р-10
По формуле с =-----------  определяем молярную концен-

M
трацию НО, а следовательно, и молярную концентрацию ио­
нов водорода:

c(HCl) = θ,5 = 0,137 моль/л; c(H+) = 0,137 моль/л;
36,5

pH = —lgα(H+), где α(H+) — активная концентрация ио­
нов водорода;

a(H+) = γ • с, где γ — коэффициент активности, который 
можно рассчитать или найти по справочнику.

Для простоты расчета примем, что γ = 1, а = с.
pH =-IgO,137 = 0,86.
Ответ: рН(желуд. сока) = 0,86.

еГ 5. Вычислите степень ионизации (а) гликолевой кислоты в 
растворе, в котором с(гликол. к-ты) = 0,05 моль/л. Константа 
ионизации гликолевой кислоты равна 1,48-10-4.

Решение.
Гликолевая кислота, или гидроксиуксусная 

(CH2(OH)-COOH), активно используется для пилинга и лече­
ния проблемной кожи.

Гликолевая кислота — слабый электролит. По закону 
Оствальда 

где a — степень диссоциации (ионизации) слабого электро­
лита;

К— константа ионизации слабого электролита;
с — молярная концентрация слабого электролита.

1,48-ПТ* 
5-10’

= 5,44∙10’2.

Отвег. степень ионизации гликолевой кислоты 5,44 ∙ IO-2.
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Вопросы и задания
1. Что называется степенью диссоциации? От чего она за­

висит?
2. Как классифицируют электролиты по величине степени 

диссоциации?
3. Что характеризует и от каких факторов зависит констан­

та диссоциации?
4. Охарактеризуйте сильные и слабые электролиты, приве­

дите примеры. Закон разведения Оствальда. Активность 
ионов, коэффициент активности.

5. Вода как очень слабый электролит. Что понимают под 
ионным произведением воды?

6. Какова зависимость среды от концентрации ионов водо­
рода и гидроксид-ионов?

7. Что такое pH и рОН? В растворе сильной кислоты c(H+) 
составила 0,001 моль/л. Определите pH раствора, если 
γ= 1. Определите pH раствора в 0,0001M растворе ги­
дроксида калия (γ = 1).

8. Какие вещества называются индикаторами? Каким об­
разом с их помощью можно определить характер среды 
раствора? Виды индикаторов.

9. К раствору гидроксида аммония добавили небольшое 
количество: а) хлорида аммония; б) соляной кислоты. 
Как при этом изменится степень электролитической 
диссоциации гидроксида аммония?

10. Вычислите степень ионизации а в растворе глюконо­
вой кислоты с концентрацией этой кислоты 0,1 моль/л. 
К = 1,38 ∙ 10^t. Ответ-, а = 3,71 ■ IO-2.

И. Рассчитайте концентрацию ионов водорода в венозной 
крови с pH = 7,36, в моче (pH = 6,0), слюне (pH = 6,8).
Ответ". c(H+) = 4,4 ■ IO-8 моль/л; c(H+) = IO-6 моль/л;
c(H+) = 1,58 ■ IO-7 моль/л.

12. В 1 л воды содержится 6,02 ∙ IO16 ионов водорода. Чему 
равна степень диссоциации воды? Ответ: 1,8 ∙ IO-9.
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§ 19. Химические реакции между электролитами. 
Молекулярные, полные и краткие ионные уравнения.

Признаки реакций, протекающих до конца

Реакции обмена между растворами или расплавами элек­
тролитов называют ионообменными или ионными реакциями. 
В таких реакциях не происходит изменения степени окисле­
ния атомов в реагирующих частицах.

Протекание таких реакций обнаруживается легко, если 
в результате образовался осадок (Ф), выделился газ (T) или об­
разовался слабый электролит, например вода. В таком случае 
говорят, что реакция протекает до конца.

Для описания процессов, протекающих в водных 
растворах с участием электролитов, кроме обычных хи­
мических уравнений используют ионные или ионно­
молекулярные уравнения, отражающие взаимодействия 
ионов и молекул электролитов в растворе. Таким обра­
зом, уравнения ионных реакций записывают подробно 
в 3 видах — молекулярном, полном ионном и сокращен­
ном ионном.

Для составления ионно-молекулярного уравнения удоб­
но воспользоваться следующим алгоритмом.

1. Написать химическое уравнение реакции и расставить 
в нем коэффициенты.

2. Нерастворимые вещества отметить стрелками, на­
правленными вниз Ф, газообразные вещества — стрелками, 
направленными вверх ↑, слабые электролиты подчеркнуть, 
например (H2O).

3. Нерастворимые, газообразные вещества, слабые и 
средней силы электролиты записать в молекулярной форме, 
а сильные растворимые электролиты — в виде ионов с учетом 
индексов и коэффициентов.

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

Например: BaCl2 + Na2SO4 = BaSO4Φ + 2NaCl — молеку­
лярное уравнение;
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Ba2++ 2C1-+ 2Na++ SO2-= BaSO4I + 2Na++ 2С1- - пол­
ное ионное уравнение;

Ba2+ + SO2- = BaSO4I — сокращенное ионное уравнение.
Возможность протекания ионообменной реакции и пол­

нота превращения исходных веществ в продукты реакции за­
висит от силы электролитов и их растворимости.

Практически необратимо ионообменные реакции идут, 
если происходит связывание ионов в осадок малораствори­
мого электролита, в молекулы слабодиссоциирующих или 
газообразных веществ.

Ионообменные реакции обратимы, если и среди исход­
ных веществ, и среди продуктов реакции есть малораствори­
мые вещества или слабые электролиты.

Например, H2SiO, + 2K0H ≠ K2SiO3 + 2H2O;
H2SiO3 + 20Н- ≠ SiO2- + 2H2O.

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

Например: KNO3+ NaCl → KCl+ NaNO3;
K+ + NO” + Na+ + Cl- → Na+ + Cl- + K+ + NO3- (в растворе 

набор ионов).
Рассмотрим следующие виды реакций.
I. Уравнения реакций с образованием осадка. При написа­

нии уравнений необходимо использовать «Таблицу раствори­
мости» (Приложение).

1) NaCl + AgNO3 → AgClI + NaNO3;
Na+ + Cl- + Ag+ + NO ~ → AgClI + Na+ + NO3;

Cl- + Ag+ -> AgClI (белый, творожистый, синеет на свету);

2) BaCl2 + K2SO4 → BaSO4I + 2КС1;
Ba2+ + 2С1- + 2K+ + SO2- → BaSO4I + 2K+ + 2С1;

Ba2+ + SO2- —> BaSO4I (белый, не растворяется в кислотах);

3) CuSO4 + 2K0H → Cu(OH)2I + K2SO4;
Cu2+ + SO42- + 2K+ + 20Н- → Cu(OH)2I + 2K+ + SO42-;

Cu2+ + 2OH- —> Cu(OH)2I (бирюзовый, постепенно чернеет).
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IL Уравнения реакций, протекающих с выделением газа.
ХН2О1) K2CO3 + 2HC1→2KC1 + H2CO3 < ;

CO2T
2K+ + CO32- + 2H+ + 2C1 → 2K+ + 2C1 + H2O + C02↑;

CO32- + 2H+ → H2O + C02↑;
X NH ↑

2) NH4Cl + NaOH → NaCl + NH4OH < J ;

X NH ↑
NH4+ + Cl-+Na+ + ОН- →Na+ + Ch+NH4OH ≤ θ ;

NH4+ + ОН- → NH3↑ + H2O;
3) 2КС1, . + H,S04, . → K2SO4 + 2НС1Т;

2K+ + 2С1- + 2H+ + SO42- → 2K+ + SO42- + 2HC1↑;
C1- + H+→HC1↑.

IIL Уравнения реакций, протекающих с образованием воды 
(нейтрализация).

1) NaOH + HNO3→NaNO3 + H2O;
Na+ + ОН- + H+ + NO3- → Na+ + NO3 + H2O;

ОН-+ H+→ H2O;
2) H3PO4 + ЗКОН → K3PO4 + 3H2O;

3H+ + PO43- + 3K+ + ЗОН- → 3K+ + PO3- + 3H2O;
3H+ + 3OH→3H2O;

H++ он-→ H2O.
Реакция нейтрализации — это взаимодействие между 

кислотой и основанием, в результате чего образуется соль 
и вода.

Как мы уже неоднократно отмечали, вода — очень сла­
бый электролит, поэтому одновременное присутствие в вод­
ном растворе ионов водорода и гидроксид-ионов в эквива­
лентных количествах обязательно приведет к их связыванию 
с образованием молекул воды.

Реакция нейтрализации — частный случай реакций об­
мена. Реакция нейтрализации — протолитическая реакция 
переноса протона от кислоты к основанию.

Рассмотрим и другие варианты реакций нейтрализации.
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Взаимодействие слабого нерастворимого основания и силь­
ной кислоты:

Cu(OH)2Jr + H2SO4≠ CuSO4 + 2H2O;
Cu(OH)2Jr + 2H+ + SO42- ≠ Cu2+ + SO2" + 2H2O;

Cu(OH)2Jr + 2H+ ÷⅛ Cu2+ + 2H2O.
В этой реакции ионы водорода кислоты взаимодейству­

ют с гидроксид-ионами основания, связывают их в более 
прочное соединение — воду.

Взаимодействие амфотерных гидроксидов (они все мало­
растворимы) и сильной кислоты:

Zn(OH)2Φ + H2SO4 ZnSO4 + 2H2O;
Zn(OH)2Φ + 2H+ + SO42- ≠ Zn2+ + SO42- + 2H2O;

Zn(OH)2Jr + 2H+ ≠ Zn2+ + 2H2O.
В этой реакции происходит диссоциация амфотерно­

го гидроксида по типу основания, отщепляющиеся гидрок- 
сид-ионы связываются ионами водорода с образованием мо­
лекул воды.

Взаимодействие слабых кислот со щелочами:
H2SO2 + 2NaOH ≠ Na2SO3 + 2H2O;

H2SO3 + 2Na+ + 20H ≠ 2Na+ + SO32- + 2H2O;
H2SO3 + 20Н- ≠ SO32- + 2H2O.

В данном случае гидроксид-ионы отрывают ионы водо­
рода от молекул кислоты и образуют молекулы воды.

Подобно слабым кислотам ведут себя амфотерные ги­
дроксиды при взаимодействии с растворами щелочей:

Al(OH)3 +NaOHfp rt→Na[Al(OH)4] — тетрагидроксо- 
алюминат натрия;

Al(OH)3+NaOH сплавдение > NaAlO2+2H2O - образу­
ется метаалюминат натрия.

Диссоциация амфотерного гидроксида происходит по 
типу кислоты, поэтому от гидроксида отщепляются ионы во­
дорода и связываются с гидроксид-ионами с образованием 
молекул воды.
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Реакции нейтрализации между кислотами и основания­
ми являются кислотно-основными взаимодействиями. К этому 
типу взаимодействий относятся реакции с участием кислот­
ных, основных, амфотерных оксидов и кислотами и основа­
ниями:

P,O,+6NaOH —> 2Na1PO,+3H,0 (P.O, — кислотный оксид);
P2O5 + 60Н- → 2 PO3 + 3H2O;

CuO + H2SO4 → CuSO4 + H2O (CuO — основный оксид);
CuO+ 2H+→ Cu2++ H2O;

Al2O3 + 6NaOH(pp) + 3H2O → 2Na3[Al(OH)6]
(Al2O3 — амфотерный оксид);

Al2O3 + 60Н- + 3H2O → 2 [Al(OH)6] 3-;
Al2O3+2NaOH спдавление > 2NaA102 + H2O;

Al2O3 + 6НС1 → 2A1C13 + 3H2O;
Al2O3 + 6H+ → 2A13+ + 3H2O.

£3 Кислотно-основные взаимодействия играют важную роль 
в природе, биологических процессах, в организме человека, 
при действии или взаимодействии лекарственных препаратов.

Например, магнезия жженая (магния оксид MgO) явля­
ется одним из основных представителей антацидных средств, 
применяемых для снижения повышенной кислотности же­
лудочного сока (при гиперацидных гастритах, язвенной бо­
лезни желудка и двенадцатиперстной кишки). При введении 
в желудок магния оксид не всасывается, при этом нейтрали­
зует соляную кислоту, вырабатываемую в желудке, с образова­
нием магния хлорида:

MgO + 2HC1 → MgCl2 + H2O.
Выделения углекислоты не происходит, поэтому анта­

цидное действие препарата не сопровождается вторичной 
гиперсекрецией. Переходя в кишечник, магния хлорид ока­
зывает слабительный эффект.

Мини-тренажер
Ef Установите соответствие между схемой реакции и воз­
можностью ее протекания в водном растворе.
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Решение.
Составим из указанных веществ молекулярные и ионные

Схема реакции: Протекание в водном растворе:
1) NH4OH+ HNO,; '4 3’ А) протекает до конца, 

необратима;
2) Na2S + H2SO4;
3) AlCl3+ AgNO3;
4) CH3COOH+ КОН;
5) NaCl+ H2SO4.

Б) в растворе не протекает;
В) является обратимой.

уравнения:
1) NH4OH + HNO3 ≠ NH4NO3 + H2O
NH4OH+ H+ ≠ NH4+ + H,0 (NH4OH и H2O - слабые 4 4 2'4 2

электролиты, поэтому реакция обратима, ответ В);
2) Na2S+ H2SO4 = Na2SO4 +H2St
S2- + 2H+ = H2S↑ (H2S — газ, реакция необратима, ответ А);
3) AlCl3 + 3AgNO3=Al(NO3)3 + 3AgCli
Ag++ C1-=AgCli (AgCl — малорастворимое вещество, 

следовательно, реакция идет до конца, необратима, ответ А);
4) CH3COOH + KOH ≠ CH3COOK+H2O
CH3COOH + ОН- ≠ CH3COO- + H2O (CH3COOH и H2O - 

слабые электролиты, реакция обратима, ответ В);
5) 2NaCl +H2SO4 ≠2HC1 +Na2SO4
2Na+ + 2С1- + 2H+ + SO2- ≠ 2 H+ + 2Na+ + 2C1"+SO2" (исход­

ные вещества — сильные электролиты, которые при взаимодей­
ствии не образуют ни малорастворимых, ни малодиссоциирую- 
щих веществ, в растворе образуется смесь ионов, ответ Б).

Ответ. IB; 2А; ЗА; 4В; 5Б.

Вопросы и задания
1. Какие реакции называются ионными?
2. Каковы правила написания уравнений ионных реакций?
3. Напишите молекулярные, полные и сокращенные ион­

ные уравнения следующих реакций:
a) FeCl3 + KOH →;
б) CuSO4 +BaCl2 →;
в) AgNO3 +NaCl →;

г) CaCO3 + HCl →;
д) CaO +HNO3 →;
е) AlCl3+ 3NaOH→;
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ж) Na2CO3 + HCl →; и) Al(OH)3 + H2SO4 →;
з) Zn(OH)2 +NaOH →.

4. Закончите уравнения реакций и укажите, какие из них:
а) практически идут до конца; б) обратимы; в) не идут
совсем:
AgNO3 +FeCl3 →;
HNO3 +NaOH →;
KCl + H2S →;

NH4OH +HCl →;
KNO3 +NaCl →; 
K2S + HC1→;

ZnCL + NaOH. .. →; AlCl3 + NaOH, , →.2 (изб.) ’ 3 (изб.)
Какие ионы (попарно) будут связываться в малодиссо-
циирующие вещества в растворе, содержащем ионы: H+, 
Ba2+, ОН-, Cu2+, SO2-, K+, Cl-, Mg2+? Запишите уравне­
ния реакций.

6. Запишите уравнения реакций в молекулярной и ионной 
форме на основании сокращенных ионных уравнений: 
a) Ca2+ + СО2- → CaCO3Φ;
б) Cu2++ S2-= CuS;
в) H++ 0H-= H2O;
г) 2H+ + SO2- = H2O + S02↑;
д) Mg(OH)2 + 2H+ = Mg2+ + 2H2O;
е) Fe3+ + ЗОН- = Fe(OH)3Φ.

7. Могут ли в растворе одновременно находиться следующие 
пары веществ: NaOH и P2O5; Ba(OH)2 и SO2; KOH и NaOH; 
KOH и Zn(OH)2; NaHSO4 и BaCl2; HCl и Al(NO3)3? Ответ 
подтвердите соответствующими уравнениями реакций.

8. Краствору смеси двух солей добавили избыток соляной кис­
лоты. После окончания реакции в растворе кроме ионов H+ 
и Cl- оказались только ионы Na+. Какие соли могли нахо­
диться в исходном растворе? Напишите уравнения реакций.

9. К раствору, содержащему смесь сульфита калия и хлори­
да натрия, сначала добавили избыток соляной кислоты, 
а затем нитрата серебра. Какие ионы остались в раство­
ре? Ответ подтвердите уравнениями реакций.

10. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций,
с помощью которых можно осуществить превращения: 
ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2[Zn(OH)4] → Zn(NO3)2. Назови­
те вещества.
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§ 20. Гидролиз солей. Типы гидролиза.
Факторы, влияющие на степень гидролиза

Вода не только хорошо растворяет многие вещества, но и 
вступает с ними в химические реакции. К числу таких реакций 
относится гидролиз — реакция обменного разложения между 
водой и веществом, причем механизм гидролиза для разных 
типов соединений различен. Мы не могли бы существовать 
без некоторых реакций гидролиза. Пища, которую мы упо­
требляем, состоит из белков, жиров, углеводов. В желудочно- 
кишечном тракте белки гидролизуются до аминокислот, 
жиры — до глицерина и жирных кислот, полисахариды — до 
моносахаров. Всасыванию в кровь через стенки тонкого ки­
шечника подвергаются те «кирпичики», которые образуются 
при распаде «зданий» — гидролизе белков, жиров и углеводов.

При растворении некоторых солей в воде кроме их дис­
социации, а также гидратации ионов самопроизвольно про­
текает кислотно-основная реакция между ионами соли и мо­
лекулами воды — гидролиз соли.

Гидролиз солей - взаимодействие солей с водой, в результа­
те которого образуются кислота или кислая соль и основание 
или основная соль.

Способность солей подвергаться гидролизу и глубина про­
текания этого процесса зависят от природы ионов, образую­
щих соль, а также от растворимости соли в воде, температуры.

Любую соль можно представить как продукт взаимодей­
ствия кислоты с основанием. В зависимости от силы исходной 
кислоты и исходного основания соли можноразделить на 4 типа:

• образованные сильным основанием и слабой кисло­
той (например, NaCN);

• образованные сильной кислотой и слабым основани­
ем (например, CuCl2);

• образованные слабым основанием и слабой кислотой 
(например, NH4CN);

• образованные сильной кислотой и сильным основа­
нием (например, NaCl).
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Гидролиз солей наблюдается только в тех случаях, ког­
да ионы соли при взаимодействии с молекулами воды могут 
образовать слабо диссоциирующие кислоты или основания. 
Поэтому гидролизу подвергаются соли, образованные:

1) анионами слабых кислот и катионами сильных осно­
ваний — гидролиз по аниону соли, например:

Na2CO3 — соль, растворимая в воде, образована катио­
ном сильного основания и анионом слабой кислоты, подвер­
гается гидролизу.

!идролиз протекает по аниону слабой кислоты:
Na2CO3 = 2Na+ + СО2-;
CO32-+ HOH ≠ HCO3-+ ОН- I ступень, pH >7.
При обычных условиях гидролиз протекает преимуще­

ственно по I ступени.
Na2CO3 + HOH ≠ NaHCO3 + NaOH;
NaHCO3 = Na+ + HCO,;
HCO3- + HOH ≠ H2CO3 + ОН- II ступень;
NaHCO3 + HOH ≠ H2CO3 + NaOH;
2) катионами слабых оснований и анионами сильных 

кислот — гидролиз по катиону соли, например:
CuCl2 — соль, растворимая в воде, образована катионом 

слабого основания Cu(OH)2 и анионом сильной кислоты HCl, 
подвергается гидролизу. Гидролиз протекает по катиону сла­
бого основания:

CuC12 = Cu2+ + 2CΓ
Cu2++ HOH (CuOH)++ H+ I ступень, pH <7
CuCl2 + HOH ≠ (CuOH)Cl + HCl
CuOHCl → (CuOH)+ + СГ
(CuOH)+ +HOH ≠ Cu(OH)2+ H+ II ступень
CuOHCl + HOH ≠ Cu(OH)2 + HCl;
3) катионами слабых оснований и анионами слабых кис­

лот — гидролиз и по катиону, и по аниону соли. Реакция рас­
творов этих солей может быть нейтральной, слабокислой или 
слабощелочной. При гидролизе таких солей характер среды 
можно определить, сравнивая константы кислот и оснований 
или их pK= — lgΛ^.
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Напомним: чем меньше К, , тем больше ее рХ, тем слабее OUCCS Г 7
электролит!
Например:
a) CH3COONH4 + H2O ≠ CH3COOH + NH3 ∙ H2O
CH3COO- + NH4+ + H2O ≠ CH3COOH + NH3 ∙ H2O.
Реакция среды соли ацетата аммония — нейтральная 

(pH = 7), так как Ao(CH3COOH) = Xo(NH3-H2O), а следова­
тельно, рА (CH3COOH) = pAβ(NH3 ∙ H2O) = 4,76.

б) NH4NO2 + H2O ≠ NH3 ∙ H2O + HNO2
NH4+ + NO2- + H2O ≠ NH3 ∙ H2O + HNO2.
В данном случае pAo(HNO2) = 3,29; pXo(NH3 ∙ H2O) = 4,76 

(справочные данные). Так как pAo(HNO2) < pXo(NH3 ∙ H2O), то 
реакция среды раствора слабокислая.

в) NH4ClO + H2O ≠ NH3 ∙ H2O + HClO
pAo(HClO) = 7,55; pAβ(NH3 ∙ H2O) = 4,76.
В этом случае гидролиза реакция среды соли — слабо­

щелочная, так как pAβ(NH3 ∙ H2O) < pAo(HQO).
Гидролиз вышеприведенных солей является процессом 

обратимым, т. к. вода — слабый электролит и в результате гидро­
лиза образуется слабый электролит. Вследствие обратимости 
гидролиза, этот процесс не приводит к полному разложению 
соли. Гидролиз преимущественно происходит по первой ступени.

Обратимый гидролиз характеризуется константой гидролиза.
Константа гидролиза (Ar) характеризует состояние равно­

весия при гидролизе солей.
Гйдролиз по аниону: A- + H2O НА + ОН-;
κ [HA]∙[OH~] [HA]∙[OH-]∙[H+] Kw .

[A"] [A-]∙[H÷] Aa(HA)5

!й дролиз по катиону: B+ + H2O ВОН + H+;

r A0(BOH)5

где Kw — ионное произведение воды, Ao — константа диссоци­
ации слабой кислоты, Ao — константа диссоциации слабого 
основания (справочные данные).
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Степень гидролиза А — это отношение числа частиц, под­
вергшихся гидролизу, к их числу до начала гидролиза:

a = *5‰=≤°H¾* = K
Со Со Cq

где со— исходная концентрация соли в растворе.
Факторы, влияющие на степень гидролиза

Поскольку гидролиз — обратимая реакция, то на состо­
яние равновесия гидролиза влияют температура, концен­
трации участников реакции, добавки посторонних веществ. 
Если в реакции не участвуют газообразные вещества, давле­
ние практически не влияет.

Температура. Поскольку реакция гидролиза эндотерми­
ческая, то повышение температуры смещает равновесие в си­
стеме вправо, степень гидролиза возрастает.

Концентрация продуктов гидролиза. В соответствии 
с принципом JIe Шателье, повышение концентрации ионов 
водорода или гидроксид-ионов приведет к смещению равно­
весия влево. Степень гидролиза будет уменьшаться.

Концентрация соли. Рассмотрение этого фактора приво­
дит к парадоксальному выводу: равновесие в системе сме­
щается вправо, в соответствии с принципом JIe Шателье, но 
степень гидролиза уменьшается. Понять это помогает кон­
станта равновесия, ее значение должно быть неизменным.

Разбавление. Этот фактор означает одновременное 
уменьшение концентрации всех частиц в растворе (не счи­
тая воды). В соответствии с принципом JIe Шателье, такое 
воздействие приводит к смещению равновесия в сторону 
реакции, идущей с увеличением числа частиц. Реакция ги­
дролиза протекает (без учета воды!) с увеличением числа 
частиц. Следовательно, при разбавлении равновесие сме­
щается в сторону протекания этой реакции, вправо, степень 
гидролиза возрастает.

Добавки посторонних веществ могут влиять на положе­
ние равновесия в том случае, когда эти вещества реагируют 
с одним из участников реакции. Так, при добавлении к рас­
твору сульфата меди раствора гидроксида натрия, содер­
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жащиеся в нем гидроксид-ионы будут взаимодействовать 
с ионами водорода. В результате их концентрация умень­
шится, и по принципу Ле Шателье равновесие в системе 
сместится вправо, степень гидролиза возрастет. А если к 
тому же раствору добавить раствор сульфида натрия, то 
равновесие сместится не вправо, как можно было бы ожи­
дать (взаимное усиление гидролиза), а наоборот, влево, из- 
за связывания ионов меди в практически нерастворимый 
сульфид меди.

Например, как можно усилить протекание следующей ре­
акции гидролиза в растворе?

Запишем уравнение гидролиза: K2S + H2O ?=* KHS + КОН.
Рассмотрим влияние различных факторов на смещение 

гидролитического равновесия в соответствии с принципом 
Ле Шателье:

а) гидролиз является эндотермической реакцией, поэто­
му для усиления гидролиза раствор соли надо нагреть;

б) разбавление растворов солей смещает равновесие 
вправо, т. е. усиливает гидролиз;

в) добавление небольшого количества сильной кислоты 
(H+) вызывает усиление гидролиза данной соли, т. к. введен­
ные ионы водорода связывают гидроксид-ионы, образующи­
еся в результате гидролиза.

Таким образом, усилить гидролиз данной соли возмож­
но, повышая температуру, разбавляя раствор и добавляя силь­
ную кислоту.

Некоторые соли, гидролизующиеся по катиону и по ани­
ону, например сульфиды, сульфиты и карбонаты Al3+, Fe3+, 
Cr3+, гидролизуются полностью и необратимо, т. к. при взаи­
модействии их ионов с водой образуются малорастворимые 
основания и неустойчивые или летучие кислоты. Такие соли 
не существуют в водных растворах и не могут быть получены 
по ионообменным реакциям в водных растворах, т. к. вместо 
них образуются продукты их полного гидролиза. Приведем 
пример полного (необратимого) гидролиза.

Cr2S3, Al2S3 — соли, образованные слабым, нераство­
римым в воде основанием и слабой, летучей кислотой.
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В водном растворе такие соли не существуют, так как подвер­
гаются полному гидролизу:

Cr2S3 + 6H0H → 2Cr(OH)3Φ + 3H2S↑;
Al2S3 + 6НОН → 2A1 (OH)34- + 3H2S↑.

В результате обменных реакций между водными раство­
рами некоторых солей не всегда образуются две новые соли. 
Встречаются случаи совместного гидролиза.

■э
; Что произойдет при сливании растворов хлорида алю­

миния и карбоната натрия?
Составьте молекулярное и ионно-молекулярное уравне­
ния данной реакции.

Соль AlCl3 образована слабым основанием и сильной 
кислотой, а соль Na2CO3 образована сильным основанием 
и слабой кислотой. Казалось бы, в результате данной реак­
ции должен образоваться карбонат алюминия, но такая соль 
в водном растворе не существует, поэтому вместо нее образу­
ются продукты полного гидролиза:

2A1C13 + 3Na2CO3 + 3H2O = 2A1(OH)3Φ + 3CO2↑ + 6NaCl.
Запишем уравнение реакции в сокращенном ионном виде: 

2A13+ + 3CO32- + 3H2O = 2Al(OH)3i + 3CO2↑.
Соли, образованные катионами сильных оснований и 

анионами сильных кислот, гидролизу не подвергаются, т. к. ни 
катион, ни анион не могут с водой образовать слабые элек­
тролиты. Например, KCl, NaNO3 и др.

Практически не гидролизуются и малорастворимые соли 
(например, CaCO3, BaSO4, AlPO4) из-за чрезвычайно малень­
кой концентрации их ионов в воде.

£□ Гидролиз играет важную роль во многих процессах. Напри­
мер, для уменьшения концентрации железа в воде методом 
аэрации. При насыщении воды кислородом, содержащийся 
в ней гидрокарбонат железа(П) окисляется до соли желе­
зами), значительно сильнее подвергающейся гидролизу. В ре­
зультате происходит полный гидролиз, и железо выделяется 
в виде осадка гидроксида железа(Ш).
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На этом же основано применение солей алюминия в качестве 
коагулянтов в процессах очистки воды. Добавляемые в воду 
соли алюминия в присутствии гидрокарбонат-ионов полно­
стью гидролизуются, и гидроксид алюминия коагулирует, ув­
лекая с собой в осадок различные примеси.
Гидролиз АТФ - источник энергии для многих биологических 
процессов: синтеза метаболитов, сокращения мышц, ионного 
транспорта и др.

Мини-тренажер
Ef 1. Какая из солей гидролизуется сильнее: KF или KCN? 

Решение.
Чем слабее кислота (основание), тем сильнее идет ги­

дролиз. Сравним константы диссоциации. Aa(HF) = 6,2 ∙ IO-4, 
Aa(HCN) = 5 ∙ IO-10. Видно, что Aa(HCN) < Aa(HF), т. е. HCN 
слабее HF Следовательно, цианид калия гидролизуется силь­
нее фторида калия.
ВТ 2. Какие органические вещества подвергаются гидролизу? 
Приведите примеры.

Решение.
Гидролизу подвергаются жиры, белки, пептиды, поли­

сахариды, сложные эфиры, макроэргические соединения 
типа АТФ и др. Например, глицил-глицин — дипептид, при 
гидролизе происходит разрыв пептидной связи:

Nh2-Ch2-CO-NH-CH2-COOH + H2O ≠ 
NH2-CH2-COOH + NH2-CH2-COOH;

(глицин — аминокислота, которая не только входит в состав 
белков, но и является лекарственным препаратом).

Этилэтаноат — сложный эфир, при гидролизе которого 
образуется спирт и карбоновая кислота:

CH3COOC2H5 + H2O ≠ CH3COOH + C2H5OH.
ВТ з. В результате реакции гидролиза гидрокарбоната натрия 
в его растворе создается слабощелочная среда. Рассчитайте 
pH раствора, содержащего 10 г гидрокарбоната натрия в 200 
мл раствора, если степень гидролиза равна 0,01%. Такой рас­
твор используют для полоскания горла.
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Решение.
Гидролиз солей — процесс обратимый:
NaHCO3 + HOH ≠ NaOH + H2O + CO2

x H2O
HCO3^ + HOH ≠ ОН" + H2CO3C *

В результате гидролиза образуются ОН--ионы, т. е. среда 
в растворе — щелочная.

Концентрация ОН--ионов определяется по формуле: 
c(OH-) = A-C(NaHCO3),

где h — степень гидролиза соли, a C(NaHCO3) — молярная 
концентрация NaHCO3 в растворе;

Wt(NaHCO3)c(NaHCO3) =
M(NaHCO3)-Кр_ра(л)

84 г/моль • 0,2 л
= 0,59 моль/ л;

с(ОН-) = 0,0001 • 0,59 = 5,9 ∙ IO"5 моль/л;
P(OH) = - lgc(OH-), считая, что c(OH~) = α(OH );

P(OH) = - ⅛(5,9 ∙ IO-5) = 4,22; pH + рОН = 14 (Г = 25 °C) 
pH =14-4,22 = 9,78.

Ответ. pH = 9,78.
еГ 4. Определите pH раствора, константу и степень гидроли­
за ацетата калия, если концентрация c(CH3COOK) = 
= 0,1 моль/л, а К (CH3COOH)= 1,8 ∙ IO 5.

Решение.
CH3COOK+HOH ≠ CH3COOH + KOH

CH3COO- + HOH F* CH3COOH + ОН-, среда щелочная
_ I Kv

h — --------- , где А — степень гидролиза; Kw — константа
■ Сс

автопротолиза воды, равная 1 ∙ IO-14 при 25 oC; Ka — константа 
ионизации кислоты; сс — концентрация соли.

A =
IO’14 

l,8∙10-5 I lO-1
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Константа гидролиза К = = ———- = 5,6 • 10-10;
r Ka l,8∙10^5

[ОН-] = h ∙ сс = 7,5 ∙ IO”5 • 1 ∙ IO-1 = 7,5 ∙ 10“6 моль/л;
рОН = - lgc(OH-) = - lg7,5 ∙ IO-6 = 5,12.

Так как pH + рОН = 14 (25 °C), то pH = 14 - рОН;
pH = 14-5,12 = 8,88.

Ответ: pH раствора ацетата калия равен 8,88; константа 
гидролиза равна 5,6 ∙ IO-10; степень гидролиза соли составила 
7,5-IO-5.

Вопросы и задания
1. Что такое гидролиз? Какие вещества подвергаются гидро­

лизу?
2. Виды гидролиза. Приведите примеры.
3. Для следующих гидролизующихся солей напишите урав­

нения реакций гидролиза в молекулярной и ионной фор­
мах: K3PO4, BaCO3, Na2S, KNO3, CuSO4, CaCl2. Укажите 
pH растворов.

4. Водные растворы каких из нижеперечисленных веществ 
будут вызывать изменение окраски индикатора: NaCl, 
NaCN, KH2PO4, FeCl3, KClO4, NH4Cl, Ba(NO3)2, FeSO4? 
Напишите ионные и молекулярные уравнения процес­
сов, протекающих при взаимодействии указанных солей 
с водой.

5. Закончите уравнения следующих реакций гидролиза и 
расставьте коэффициенты:
a) Al2(SO4)3 + Na2SO3 + H2O →;
б) AlCl3 + (NH4)2S + H2O →;
в) FeCl3 + K2CO3 + H2O →;
г) Cr2(SO4)3+ Na2S +H2O →;
д) CuSO4 + Na2CO3 + H2O → (CuOH)2CO3 +....

6. Сравните степень гидролиза соли и pH среды в О,IM и 
O5OOlM растворах цианида калия. Ответ: степень гидро­
лиза, соответственно: 0,0143 и 0,143; pH 11,16 и 10,16.
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7. Определите pH, константу и степень гидролиза хлори­
да аммония, если c(NH4C1) = 0,1 моль/л, Ae(NH3-H2O) = 
= 1,74∙ IO-5. Ответ: pH = 5,12; Ar = 5,7- IO"10; h =7,5-10"5.

8. Подготовьте сообщение с презентацией о биологической 
роли гидролиза, применении реакций гидролиза в фар­
мации.

Тема 1.7. Химические реакции

После изучения темы 1.7 студенты должны
знать: типы химических реакций, их классификацию, ос­

новные понятия кинетики, закон действующих масс, основ­
ные принципы катализа, сущность химического равновесия, 
принцип JIe Шателье; сущность окислительно-восстанови­
тельных реакций.

уметь: составлять кинетические уравнения реакций, рас­
считывать скорость реакции, определять направления смеще­
ния химического равновесия, составлять уравнения окисли­
тельно-восстановительных реакций методами электронного 
и электронно-ионного баланса.

§ 21. Типы химических реакций, их классификация. 
Обратимые и необратимые реакции

Химическая реакция — процесс превращения веществ, 
связанный с превращением энергии и сопровождающийся 
образованием новых веществ с другими свойствами:

Исходные вещества (реагенты) +- Продукты реакции

Химические и биохимические реакции — это химическая 
форма движения материи, которая проявляется в превраще­
нии одних веществ в другие.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 1.7. Химические реакции
175

Реакции протекают в природе, в живых организмах, 
в производственных процессах и т. д.

Множество химических реакций можно классифициро­
вать, разделять на типы.

Химические реакции подразделяются на гомогенные и 
гетерогенные, так как характер протекания процесса зависит 
от этого признака.

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

Примерами гомогенных реакций в газовой фазе могут 
служить взаимодействие водорода и йода с образованием 
йодоводорода:

H,., + L, , = 2HI.., 2(г) 2(г) (г)’
в растворах:

NaOH + HNO3 → NaNO3 + H2O.
Гетерогенные реакции — протекают на поверхности раз­

дела между реагентами, поэтому скорость гетерогенной реак­
ции зависит от концентрации подвижного компонента (газа, 
растворенного вещества), от площади поверхности раздела 
фаз, от скорости диффузии подвижного компонента в зону 
реакции, а продуктов реакции — из этой зоны.

Типичные гетерогенные реакции:
1) Zni + 2HC1 = H2↑ + ZnCl2; CaOi + C02↑ = CaCO3i;
2) реакция образования главного неорганического ком­

понента костной ткани:
5Са£_р) +3HP0‰-p, +40H-p-p, = Ca5(PO4)3OH i +3H2O.

Механизм реакции—это путь превращения исходных веществ 
в продукты. Одной из главных характеристик механизма является 
последовательность отдельных стадий реакции. По механизму 
протекания реакции подразделяются на простые и сложные.

Простые, или элементарные, реакции - это реакции, проте­
кающие в одну стадию.

Для таких реакций химическое уравнение отражает то, 
какие частицы и в каких количественных соотношениях уча­
ствуют в элементарном акте реакции.
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Примеры простых реакций:
I2→2I; H++ ОН-→ H2O; O2 + O→O3.

Большинство химических и все биохимические реакции 
являются сложными.

Сложные реакции - это реакции, протекающие в несколько 
стадий, каждая из которых является простой реакцией.

Например, реакция: H2 + I2→2HI, простая на первый 
взгляд, на самом деле является сложной, она протекает в две 
стадии:

1-я стадия'. I2 → 21; 2-я стадия'. 21 + H2 → 2HI.
Последовательными называются сложные реакции, в ко­

торых продукт первой элементарной стадии вступает в реак­
цию второй стадии, продукт второй стадии вступает в третью 
и т. д., пока не образуется конечный продукт.

К последовательным реакциям относится гидролиз белков: 
белки —> полипептиды —> дипептиды —> аминокислоты.
Обычный путь лекарственного вещества в организме 

можно рассматривать так же, как последовательность про­
цессов: всасывание из желудка в кровь, участие в метаболиз­
ме и выведение продуктов метаболизма из крови с мочой.

Параллельные (конкурирующие) реакции — это сложные 
реакции, в которых одно и то же вещество А одновременно 
взаимодействует с одним или несколькими реагентами (В, С, 
Dht. д.), участвуя в одновременно протекающих реакциях:

l→ В (υ1)
А--------C (υ2)

∣→ D (υ3)
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Таким образом, эти реакции «конкурируют» друг с дру­
гом за реагент А.

Пример конкурирующих реакций:

—► C2H4+H2O

C2H5OH —
—► CH3COH+ H2

Помимо двух основных типов — последовательных и 
конкурирующих реакций — встречаются смешанные типы 
сложных реакций, например последовательно-параллель­
ные, сопряженные, циклические. Большинство биохимиче­
ских реакций являются последовательно-параллельными или 
циклическими многостадийными процессами.

Примером циклических реакций является полное окис­
ление ацетильного остатка в организме до CO2 и H2O, которое 
осуществляется в цикле трикарбоновых кислот Кребса.

Как правило, химические реакции протекают с выделе­
нием или с поглощением энергии.

Каждое вещество обладает внутренней энергией.
Внутренняя энергия U вещества (или системы) — это 

полная энергия частиц, составляющих данное вещество. 
Она складывается из кинетической и потенциальной энер­
гий частиц.

Обычно в ходе химических реакций энергия выделяется 
или поглощается в виде теплоты. Например, горение сопро­
вождается выделением значительных количеств теплоты, а 
разложение карбоната кальция требует притока теплоты извне.

Теплота Q (кДж/моль) — энергетическая мера хаотиче­
ских форм движения частиц в процессе взаимодействия си­
стемы с окружающей средой.

При некоторых реакциях выделяется или поглощается 
лучистая энергия. Большое значение имеют реакции, ко­
торые сопровождаются взаимопревращением внутренней и 
электрической, механической энергий.

Таким образом, при химических реакциях происходит 
взаимное превращение внутренней энергии веществ, с одной 
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стороны, и тепловой, лучистой, электрической, механиче­
ской энергии, с другой.

Энтальпия реакции Aflpiaiii (кДж) — количество тепло­
ты, которое выделяется или поглощается при проведении 
химических реакций в изобарно-изотермических условиях 
(р, T= const). Afl < 0, когда теплота выделяется; Afl > О, 
когда теплота поглощается.

Экзотермические реакции — это химические реакции, 
протекающие с выделением энергии.

Эндотермические реакции — это реакции, протекающие 
с поглощением энергии.

Термохимическое уравнение — уравнение химической ре­
акции с указанием:

1) величины теплового эффекта. Величина теплового 
эффекта указывается в правой части уравнения со знаком + Q, 
или Afly ии < 0, для экзотермической реакции и со знаком — Q, 
или Afl я > 0, для эндотермической реакции;

2) агрегатного состояния реагирующих веществ;
3) наиболее устойчивой аллотропной модификации реа­

гирующего вещества при стандартных условиях (с.у.):
2H2(γ) + О2(г) — 2Н2О(ж) + 570 кДж;
N2(γ) + О2(г) = 2NO(r) — 183 кДж.

Раздел химии, который изучает тепловые эффекты реак­
ций, называется термохимией.

Для ускорения протекания реакций используют допол­
нительные вещества — катализаторы. Реакции с участием ка­
тализаторов называются каталитическими. При этом катали­
заторы могут быть с реагентами в одной фазе, и такие реакции 
называются гомогенно-каталитические. Например, реакция 
разложения пероксида водорода в присутствии солей желе- 
за(П) в водных растворах: 2H2O2 ———>2H2O + O2.

Если катализатор и реагенты находятся в разных фазах, 
то такие реакции называются гетерогенно-каталитические. 
Например, синтез аммиака из водорода и азота в присутствии 
металлического железа: 3H2 + N2 —^→2NH3.
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Если реакции протекают в одном направлении до полно­
го израсходования одного из реагирующих веществ, то такие 
реакции считают необратимыми. В уравнениях необратимых 
реакций между левой и правой частями записывается знак ра­
венства или стрелка (—>).

Необратимыми являются реакции:
1) сопровождающиеся выделением большого количе­

ства теплоты, например реакции горения;
2) реакции разложения некоторых веществ (в открытой 

системе), например: 2KC1O3—5→2KC1+ 3O2↑;
3) сопровождающиеся выделением газа или осадка (в от­

крытой системе), например:
BaCl2 + H2SO4 = BaSOj + 2НС1;

Na2CO3 + 2HC1 = 2NaCl + C02↑ + H2O;
4) протекающие в растворах между сильными электро­

литами, в результате чего образуется слабый электролит, на­
пример вода: KOH + HNO3 = KNO3 + H2O (если не устанавли­
вается равновесие).

Многие химические реакции и большинство биохимиче­
ских процессов представляют собой обратимые химические 
реакции.

При обратимых процессах протекают одновременно две 
взаимно противоположные реакции — прямая и обратная. 
В уравнениях обратимых реакций между левой и правой ча­
стями записывается знак обратимости (÷^).

Любая обратимая реакция стремится к химическому рав­
новесию. Примером обратимых реакций является гидролиз 
солей (см. § 20).

Рассмотрим классификацию реакций по числу и составу 
исходных веществ и продуктов реакции.

По этому признаку реакции подразделяют на четыре 
типа: реакции соединения, реакции разложения, реакции за­
мещения и реакции обмена.

Д. И. Менделеев определял химическую реакцию соедине­
ния как процесс, «при котором из двух веществ происходит 
одно». Примером химической реакции соединения может 
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служить нагревание порошков железа и серы, при этом обра­
зуется сульфид железа: Fe + S = FeS. К реакциям соединения 
относят процессы горения простых веществ (серы, фосфора, 
углерода и др.) на воздухе.

Химические реакции разложения, по Д. И. Менделееву, 
«составляют случаи, обратные соединению, то есть такие, при 
которых одно вещество дает два или, вообще, данное число 
веществ — большее их число». Примером реакции разложе­
ния может служить химическая реакция разложения мела 
(или известняка) при нагревании: CaCO3 —i→CaO + CO2.

В реакциях двух других типов число реагентов равно 
числу продуктов. Если взаимодействуют простое вещество и 
сложное, то эта химическая реакция называется химической 
реакцией замещения. Например, опустив стальной гвоздь в 
раствор медного купороса, получаем железный купорос (же­
лезо вытеснило медь из ее соли):

Fe + CuSO . = FeSO.+ Си.4 4

Реакции между двумя сложными веществами, при кото­
рых они обмениваются своими частями, относят к химиче­
ским реакциям обмена. Большое их число протекает в водных 
растворах. Примером химической реакции обмена может 
служить нейтрализация кислоты щелочью:

NaOH + HCl = NaCl + H2O.
И, наконец, все реакции можно разделить на два типа:
а) реакции, протекающие без изменения степеней окисле­

ния элементов в молекулах реагентов;
б) реакции, при протекании которых степени окисления 

всех или некоторых элементов изменяются. Такие реакции на­
зываются окислительно-восстановительными.

Существуют и другие признаки классификаций реак­
ций, например по механизму расщепления связи (гомолити­
ческие и гетеролитические), по механизму взаимодействия 
(свободно-радикальные и электрофильно-нуклеофильные) 
и др.

В табл. 26 обобщены все приведенные выше типы клас­
сификаций.
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Типы классификации реакций
Таблица 26

По числу и составу 
исходных веществ 

и продуктов реакции

По изменению степени окисления 
атомов элементов

Без изменения степени 
окисления

C изменением степени 
окисления

Соединения А + В =AB CaO+ H2O = Ca(OH)2 H2 + C12 = 2HC1
Разложения AB =A+ В Cu(OH)2 = CuO+ H2O 4KC1O = ЗКС1О, + KCl 3 4
Замещения
A+BC=AC + B

CaCO3+ SiO2 = 
= CaSiO3+ CO2

2KBr+Cl2 = 2KCl + Br2

Обмена
AB + CD = AD + CB

AgNO3+ KBr = 
= AgBr-L + KNO3

-

По механизму

Простые (одностадийные) Сложные (две и более стадий)
По теплому эффекту

Экзотермические 
(с выделением теплоты)

Эндотермические 
(с поглощением теплоты)

По обратимости

Обратимые (<ξ÷) Необратимые (= или →)

По присутствию других веществ
Каталитические Некаталитические

По наличию или отсутствию поверхности раздела фаз
Гомогенные Гетерогенные

Вопросы и задания
1. Что такое химическая реакция?
2. Какие реакции бывают по числу и составу исходных ве­

ществ и продуктов реакции? Приведите примеры.
3. Чем простые реакции отличаются от сложных? Приведи­

те примеры биологических сложных реакций.
4. Реакции гомогенные и гетерогенные, каталитические и 

некаталитические.
5. В каких случаях реакции протекают необратимо, а в ка­

ких — обратимо? Приведите примеры.
6. По каждой из возможных классификаций определите 

типы реакций:
a) N2(r) + ЗН2(г) 2NH3(r) + 92 кДж;
б) n2(o + θ2(r) ≠ 2N0<r) - 180 кДж;
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B)2SO2(r) + O2(r)^2SO3(r),e>0.
7. Составьте термохимическое уравнение образования жид­

кой воды из простых веществ, если известно, что при об­
разовании 1 моль воды выделяется 286 кДж теплоты.

8. Осуществите следующие превращения:
Cu → CuSO4 → Cu(OH)2 → CuO → Cu(NO3)2.

Напишите уравнения реакций, укажите типы реакций.

§ 22. Скорость химических реакций.
Зависимость скорости химических реакций 

от природы реагирующих веществ, концентрации, 
температуры, катализатора

Химическая кинетика — раздел физической химии, из­
учающий закономерности протекания химических реакций 
во времени, зависимости этих закономерностей от внешних 
условий, а также механизмы химических превращений.

Скорости химических реакций колеблются в широких 
пределах: от мгновенных между ионами до тысячелетий для 
геохимических процессов. В живых системах химические 
процессы также совершаются с различной скоростью. На­
пример, процесс передачи нервного импульса происходит за 
сотые доли секунды, усвоение пищи требует нескольких ча­
сов, а процессы старения длятся десятилетия.

Изучение различных реакций показывает, что скорость 
превращения может меняться в ходе реакции, т.е. является 
функцией времени.

Скорость химической реакции определяется изменением 
количества реагентов или продуктов реакции за единицу вре­
мени в единице объема для гомогенных систем или на едини­
це поверхности для гетерогенных систем.

Для гомогенных систем характерно протекание реакции 
по всему объему:
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где υ — средняя скорость химической реакции; ∆n — измене­
ние количества вещества; V — объем системы; ∆τ — интервал 
времени, в котором определяют скорость реакции.

Единицы измерения скорости реакции: моль/(л-с); 
моль/(л • мин); моль/(м3 ■ с).

Так как отношение количества вещества к объему назы­
вается молярной концентрацией вещества с(Х), то выражение 
для средней скорости гомогенной реакции можно предста­
вить в следующем виде:

с, - с, 
υ = ±------l.

Z2 -Z1
В случае гетерогенных систем, в которых реакция проте­

кает на поверхности раздела фаз, скорость определяется ко­
личеством вещества, которое вступает в реакцию или обра­
зуется в результате реакции за единицу времени на единице 
поверхности раздела фаз:

An (моль4) 
υ =±  —∑— • reτep' S∙ΔZ^M2∙cJ

На скорость гетерогенных реакций кроме тех же факто­
ров, которые влияют на скорость гомогенных реакций, вли­
яют величина поверхности раздела фаз (чем она больше, тем 
скорость больше), а также скорость подвода реагентов и отво­
да продуктов реакции.

Скорость реакции меняется со временем (реагенты рас­
ходуются), поэтому за определенный интервал времени мож­
но вычислить среднюю скорость:

Средняя скорость гомогенной реакции υ - это усредненная 
скорость реакции за данный промежуток времени:

где ∆c = c2-c1, ∆Z=Z2-Z1, C1 — концентрация какого-либо 
участника реакции в момент времени Z1; с2 — концентрация 
этого же вещества в момент времени Z2.

Знак «±» в формуле означает: скорость не может быть 
величиной отрицательной, но измерять концентрацию можно 
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как исходного вещества, так и продукта реакции. Концентра­
ция исходного вещества в ходе реакции будет уменьшаться и 
тогда c2 < Cp ∆c < 0, знак минус перед формулой позволяет по­
лучить положительную величину.

В ходе химических процессов концентрации веществ 
меняются непрерывно, поэтому важно знать скорость реак­
ции в данный момент времени — мгновенную (истинную) 
скорость реакции, которая выражается первой производной 
концентрации по времени:

, de
υ = ±—.

dt
Если скорость реакции оценивается увеличением кон­

центрации одного из продуктов реакции, то производная бе­
рется со знаком плюс.

Факторы, влияющие на скорость химических реакций
1. Природа реагирующих веществ — это их состав, а также 

вид частиц, участвующих в реакции: атомы, молекулы, ионы, 
радикалы. Радикалы — частицы, имеющие неспаренный 
электрон. Радикалами могут быть атомы (H∙; Cl∙), группы 
атомов (∙OH, ∙CH3), ионы (∙O2-). Реакции между молекула­
ми протекают значительно медленнее, чем реакции с участи­
ем атомов, ионов и радикалов. Например:

H2 +12 → 2HI (медленно)
H+ + OH- -> H2O (мгновенно) 

O2 + О → O3 (очень быстро) 
H∙ + Cl∙ → HCl (очень быстро).

Большую роль играет характер химических связей и стро­
ение молекул реагентов. Реакции протекают в направлении 
разрушения менее прочных связей и образования веществ 
с более прочными связями. Так, для разрыва связей в молеку­
лах H2 и N2 требуются высокие энергии; такие молекулы мало 
реакционноспособны. Для разрыва связей в сильнополярных 
молекулах (НС1, H2O) требуется меньше энергии, и скорость 
реакции значительно выше.
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Фтор с водородом реагирует со взрывом при комнатной 
температуре, бром с водородом взаимодействует медленно и 
при нагревании. Оксид кальция вступает в реакцию с водой 
энергично, с выделением тепла; а оксид меди — не реагирует 
с водой.

2. Концентрация реагентов.
C увеличением концентрации (числа частиц в единице 

объема) чаще происходят столкновения молекул реагирую­
щих веществ, при этом скорость реакции возрастает.

Количественная зависимость скорости реакции от кон­
центрации выражается основным законом химической кине­
тики — законом действующих масс.

Закон действующих масс для кинетики (К. Гульдберг, П. Вл­
аге, 1867):
скорость простой гомогенной реакции при постоянной тем­
пературе пропорциональна произведению молярных концен­
траций реагирующих веществ, возведенных в степени, чис­
ленно равные их стехиометрическим коэффициентам.

Для реакции aX+bB = dD + /F 
υ = k∙ ca(A) ∙ cb(B), 

где а и Ь — показатели степени, для простых реакций равны 
стехиометрическим коэффициентам реагентов; с(А) и с(В) — 
молярные концентрации реагентов; к — константа скорости 
реакции.

Это выражение для скорости реакции является кинети­
ческим уравнением только для простой реакции. При фор­
мальном подходе для оценки скорости реакции в кинетиче­
ском уравнении скорости реакции условно принимают, что 
степенные показатели равны стехиометрическим коэффици­
ентам в химическом уравнении реакции. Например:

2NO(r) + О2(г) = 2NO2(r) — химическое уравнение;
υ = к • с 2(NO) ∙ c(O2) — кинетическое уравнение.
Концентрация газообразных веществ всегда прямо про­

порциональна их парциальному давлению.
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Истинная константа скорости реакции — это индивиду­
альная характеристика реакции, зависит от природы реагиру­
ющих веществ, температуры и катализатора, но не зависит 
от значения концентраций реагентов.

Физический смысл константы скорости заключается 
в том, что она численно равна скорости реакции при концен­
трациях реагирующих веществ, равных 1 моль/л.

Для гетерогенных реакций концентрация твердой фазы 
в выражение скорости реакции не входит.

Например, для реакции СиО(тв) + Н2(г) = Си(тв) + Н2О(х) 
кинетическое уравнение имеет вид:

υ =k∙ c(H2).
3. Температура.
Влияние температуры на скорость реакции приблизи­

тельно отражено в правиле Вант-Гоффа:

При повышении температуры на каждые 10 градусов скорость 
большинства химических реакций возрастает в 2-4 раза:

,, Γ2-Γ, k r2-r1
- = Y 10 ,ИЛИ — = γ 10 .

Ц К
где γ — температурный коэффициент скорости химической 
реакции, показывающий, во сколько раз увеличивается 
скорость реакции при увеличении температуры на каждые 
10 градусов;
υ1, υ2 — скорости реакции при температурах T1 и T2, a k1 k2 — 
константы скорости при температурах T1 и T2.

Изменение температуры сильнее сказывается на скорости 
эндотермических реакций, чем экзотермических (уэвдо > γ3iαo).

Для обычных химических реакций γ = 2—4, а для фермен­
тативных реакций температурный коэффициент может до­
стигать значений γ = 7-9. Поэтому колебания температуры 
тела человека в пределах даже 1 °C сильно сказываются на его 
самочувствии.

Влияние температуры на скорость реакции связано с из­
менением константы скорости реакции, поэтому уравнение 
Вант-Гоффа лучше представить в виде:
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L ⅞-3
½ = ylθ

Влияние температуры на скорость химической реакции 
объясняет теория активных бинарных соударений. Основные 
положения этой теории:

— не каждое соударение приводит к акту химического 
взаимодействия;

— к химическому взаимодействию приводят только те 
столкновения, в которых участвуют частицы, обладающие 
суммарно энергией, необходимой для данного взаимодей­
ствия (энергией активации);

— при соударении частицы должны быть определенным 
образом расположены относительно друг друга.

Энергия активации Ea (кДж/моль)- это минимальная сум­
марная (избыточная) энергия взаимодействующих частиц, 
достаточная для того, чтобы эти частицы вступили в химиче­
скую реакцию.

Энергия активации — это, по существу, энергетический 
барьер, который должны преодолеть исходные вещества на 
пути их превращения в продукты реакции (рис. 22).

Экзотермическая реакция Эндотермическая реакция

Рис. 22. Энергетическая диаграмма химической реакции 
(А - реагенты, В - активированный комплекс (переходное состояние), 

C - продукты)
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Величина энергии активации зависит от природы реа­
гирующих веществ и от характера реакции, но не зависит от 
концентрации компонентов и температуры. Опытным путем 
установлено, что реакции с Ea < 50 кДж/моль при 298 К идут 
с высокой скоростью. Это характерно для реакций с участи­
ем радикалов или ионов. Если Ea > 100 кДж/моль, то скорость 
реакции при 298 К мала.

Чем больше энергия активации Ea, тем сильнее возраста­
ет скорость реакции при увеличении температуры.

4. Влияние катализатора.

Катализ - явление изменения скорости химической реакции 
в присутствии веществ, которые после завершения реакции 
остаются в неизменном виде и количестве.

Различают следующие виды катализа:

Катализаторы - молекулы, ионы, атомы, поверхности, уча­
ствующие в реакции, изменяющие скорость возможных ре­
акций с точки зрения энергетики за счет уменьшения или 
увеличения энергии активации, но остающиеся химически 
неизменными в результате реакции.
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Общие принципы катализа
1. Катализаторы ускоряют химическую реакцию, как 

правило, за счет снижения энергии активации реакции, обра­
зуя промежуточные соединения (рис. 23).

2. Катализаторы ускоряют или замедляют только те ре­
акции, которые возможны с точки зрения энергетики (термо­
динамики).

3. Катализатор ускоряет как прямую, так и обратную 
реакции, ускоряя достижение химического равновесия (кон­
станта равновесия не изменяется).

4. Катализаторы после завершения реакции остаются 
в неизменном виде и количестве.

5. Все каталитические реакции сложные, так как состоят 
как минимум из двух элементарных актов:

а) реагент + катализатор → промежуточное соединение;
б) промежуточное соединение —> продукты реакции + 

+ катализатор.
Биологическими катализаторами являются ферменты. 

Общие принципы кинетики химических реакций применимы 
и к ферментативным реакциям. Все ферменты по химической 
природе — белки, для них характерны высокая каталитиче­
ская активность, высокая специфичность, чувствительность 
к внешним факторам (pH, температура и др.).

Рис. 23. Энергетический профиль реакции без катализатора 
и с катализатором
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Мини-тренажер
ВТ 1. Вычислите среднюю скорость реакции, если начальная 
концентрация исходных веществ 6 моль/л, а через 2 мин. - 
2 моль/л.

Решение.
±⅛ ⅛ w Ocp=Pcp.

At

= 2 моль / (л • мин).

Ответ, средняя скорость реакции 2 моль/(л • мин).
ВТ 2. Напишите кинетическое уравнение для реакции: 
2N2 + O2→2NO2, допуская, что уравнение реакции отражает 
ее механизм.

Решение.
Кинетическое уравнение химической реакции показывает за­

висимость скорости процесса от концентрации компонентов ре­
акционной смеси. Кинетическое уравнение может иметь сложный 
вид, но если уравнение реакции отражает ее механизм, то скорость 
является степенной функцией концентрации исходных веществ: 

υ = k -C(N2) ∙c(02).
ВТ 3. Во сколько возрастет скорость реакции 2CO+O2→2CO2, 
если концентрацию оксида углерода(П) увеличить в 5 раз?

Решение.
По закону действия масс скорость химической реакции 

прямо пропорциональна произведению молярных концен­
траций реагирующих веществ, взятых в степенях, равных ко­
эффициентам в элементарных реакциях:

υ = fc∙ c2(CO) ∙c(02).
Если с(СО) = а моль/л, a c(02) = в моль/л, то υ2 = к ■ а1 • в.
При увеличении концентрации СО в 5 раз скорость реак­

ции станет равной υ2 = к ∙ (5α)2 • в. Значение константы скоро­
сти (к) в обоих случаях одно и то же. Сравнивая υ1 и υ2, видим, 

r,f. 1)2 к * (5α) *β -2 ~что скорость возросла в 25 раз: — = —-—— = 5 = 25.
Di к ■ а * в

Ответ, скорость реакции возрастет в 25 раз.
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gf 4. Константа скорости распада пенициллина при темпера­
туре 36 0C равна 6 ∙ 10^6 ceκ^1, а при 410C - 1,2 ∙ 10^s ceκ^1.

Вычислите температурный коэффициент реакции.
Решение.
Температурный коэффициент реакции вычисляем по 

правилу Вант-Гоффа:
f2~*l

= k1∙γ 10 .

Подставляем данные задачи и вычисляем температурный 
коэффициент:

√2w36 k2 1,2∙ 10^5 „
у 10 - — ----------- г - 2; следовательно, γ = 4., kγ 0,6-10^5

Отвег. температурный коэффициент реакции равен 4.

Вопросы и задания
1. Что понимают под скоростью химических реакций? Ма­

тематическое выражение скорости для гомогенных и ге­
терогенных реакций, единицы измерения.

2. От каких факторов зависит скорость химических 
реакций?

3. Объясните зависимость скорости химической реакции 
от природы реагирующих веществ.

4. Как зависит скорость химической реакции от концен­
трации реагирующих веществ? Напишите математиче­
ское выражение закона действия масс.

5. Как зависит скорость реакции от температуры? Напи­
шите математическое выражение правила Вант-Гоффа. 
Что понимают под энергией активации?

6. Какие вещества называют катализаторами, как они вли­
яют на скорость реакции?

7. Виды катализа, примеры. Понятие о ферментативном 
катализе.

8. Напишите выражение закона действующих масс (ки­
нетические уравнения) для следующих реакций, 
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д) NO +Cl2 → NOCl2;
е) Fe2O3 + H2 → Fe+ H2O;
ж) CaO + CO2 → CaCO3;

2*

предварительно расставив коэффициенты, предполагая, 
что они являются простыми:
a) NO + O2 → NO2;
б) Fe +Cl2 → FeCl3;
в) CO2 + C→CO;
г) CaCO3 → CaO+ СО.

9. Как изменится скорость прямой одностадийной реакции 
2Н1(г) Н2(г) + 12(г), если концентрацию йодоводорода
увеличить в 3 раза? Ответ: увеличится в 9 раз.

10. На сколько градусов надо повысить температуру газо­
образных реагирующих веществ, чтобы скорость реакции 
увеличилась в 125 раз, если температурный коэффициент 
равен 5? Ответ: на 30°.

§ 23. Химическое равновесие. 
Смещение химического равновесия. 

Принцип Ле Шателье

Важным свойством химических реакций является обра­
тимость. Большинство биохимических реакций носят обра­
тимый характер.

Обратимые реакции могут протекать как в прямом, так и 
в обратном направлении. Обратимые реакции протекают не 
до конца: ни один из реагентов не расходуется полностью. Все 
обратимые реакции стремятся к химическому равновесию 
(рис. 24).

A+B→C

Рис. 24. Изменение скорости обратимых реакций
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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.

Состояние химического равновесия имеет следующие 
особенности:

а) динамический характер (прямая и обратная реакции 
не прекращаются, а протекают с равными скоростями);

б) подвижность равновесия (при изменении внешних ус­
ловий происходит смещение химического равновесия, уста­
навливаются новые равновесные концентрации всех участ­
ников процесса);

в) постоянство состояния химического равновесия во 
времени при неизменных внешних условиях;

г) возможность подхода к состоянию равновесия как со 
стороны исходных веществ, так и со стороны продуктов ре­
акции.

Равновесные концентрации [X] — концентрации всех ве­
ществ системы, которые устанавливаются в ней при насту­
плении состояния химического равновесия.

Состояние химического равновесия количественно ха­
рактеризуется константой равновесия — выражение закона дей­
ствующих масс для обратимых реакций.

Константа химического равновесия — отношение кон­
стант скоростей прямой (⅛1) и обратной (к2) реакций:

Константа равновесия химической реакции К равна 
отношению произведения равновесных концентраций про­
дуктов реакции к произведению равновесных концентраций 
реагентов в степенях, равных стехиометрическим коэффици­
ентам.
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Для реакции: 
αA+AB сС + dD 

^[C]c∙[D]rf 
α∙[B]i'

Аравн зависит от природы реагирующих веществ и от тем­
пературы.

Каждая обратимая реакция характеризуется определен­
ным значением константы равновесия при данной темпе­
ратуре, которое определяет глубину превращения исходных 
веществ в продукты реакции. При К» 1 произведение кон­
центраций полученных веществ много больше произведения 
концентраций исходных веществ, поэтому обратимая реак­
ция дает в этом случае большой выход продуктов реакции. 
При K= IO6 и больше, реакции практически необратимы. При 
К« 1, наоборот, выход продуктов реакции очень мал. Если 
K= IO-6 и меньше, то реакция практически не идет. В первом 
случае равновесие системы сильно смещено в сторону обра­
зования продуктов реакции, а во втором — в сторону исход­
ных веществ. Если ^находится в интервале IO-6-IO6, то такие 
реакции обратимы.

Для гетерогенных реакций в выражение для скорости ре­
акций и константы равновесия не входят концентрации ве­
ществ, находящихся в твердой фазе. Как постоянные величи­
ны они учитываются в значениях соответствующих констант.

Смещение химического равновесия
Каждое химическое равновесие устанавливается при 

определенном значении трех параметров, которые его харак­
теризуют:

1) концентрация реагирующих веществ;
2) температура;
3) давление для газов.
Изменение одного из этих параметров определяет харак­

тер внешнего воздействия на систему и приводит к наруше­
нию равновесия. Установившееся новое равновесие оказы­
вается смещенным по отношению к исходному вправо или 
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влево в зависимости от того, равновесные концентрации ка­
ких веществ стали больше — продуктов реакции или исход­
ных веществ.

Направление смещения равновесия определяется прин­
ципом Ле Шателье (1884), согласно которому, если на си­
стему, находящуюся в состоянии химического равновесия, 
оказывать воздействие путем изменения концентрации ре­
агентов, давления, температуры, то равновесие смещается 
в направлении той реакции, протекание которой ослабляет 
это воздействие.

Это означает, что до установления нового равновесия 
получает большую скорость та реакция, которая уменьшает 
внешнее воздействие, и таким образом равновесие смещается 
в сторону образования продуктов этой реакции.

Аналогично принципу Ле Шателье в природе существует 
принцип адаптивных перестроек: любая живая система при 
воздействии на нее перестраивается так, чтобы уменьшить 
это воздействие.

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

в сторону реакции, ведущей к уменьшению объема (т. е. к об­
разованию меньшего числа молекул):

θι увеличение давления приводит
А (г) ^*^ В (г) < > C (г) j к возрастанию скорости пря-

------ ---------- ) 1 мой реакции (υ1 >υ2), равно-
2 моль 1 моль весие смещается вправо.

2. Увеличение температуры смещает положение равнове­
сия в сторону эндотермической реакции (т. е. в сторону реак­
ции, протекающей с поглощением теплоты):
д + В _u< > c + g увеличение температуры приводит к

u2 ’ возрастанию скорости обратной (эндо­
термической) реакции (υ2 > υ1), равновесие смещается влево; 
д + В uι > с -Q увеличение температуры приводит к

< ¾ ’ возрастанию скорости прямой (эндо­
термической) реакции (υ1 > υ2), равновесие смещается вправо.
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3. Увеличение концентрации исходных веществ А и В и 
удаление продуктов из сферы реакции смещает равновесие 
вправо, так как увеличивается скорость прямой реакции. 
Уменьшение концентраций исходных веществ А или В приводит 
к возрастанию скорости обратной реакции (υ2>υ1), равнове­
сие смещается влево.

4. Катализаторы не влияют на положение равновесия, 
так как катализатор одинаково ускоряет как прямую, так 
и обратную реакции. Введение катализатора ускоряет до­
стижение состояния равновесия, но не смещает его поло­
жение.

Мини-тренажер
еГ 1. Как повлияет повышение давления и температуры на 
равновесие следующих обратимых реакций:

а) СО(г) + 2Н2(г) <=>СН3ОН(г); Q>0',

3 моль 1 моль

6) -^2(r) + θ2(r) 2NO (г); Q < о.

2 моль 2 моль
Решение.
а) Протекание реакции в прямом направлении приводит 

к уменьшению общего числа молей газов, т. е. к уменьшению 
давления в системе. Поэтому, согласно принципу JIe Шате- 
лье, повышение давления вызывает смещение равновесия 
в сторону прямой реакции.

Как видно из уравнения реакции, прямая реакция явля­
ется экзотермической, то есть идет с выделением теплоты. 
Следовательно, повышение температуры вызывает смещение 
равновесия в сторону обратной реакции.

б) Число моль газов в правой и левой частях уравнения 
одинаково, поэтому при изменении давления равновесие не 
смещается.

Прямая реакция является эндотермической, следова­
тельно повышение температуры приводит к смещению рав­
новесия в сторону прямой реакции.
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2. Как повлияет на равновесную концентрацию водорода 
в системе: СН4(г) + 2H2S(r) <=* CS2(r) + 4Н2(г) увеличение кон­

центрации CH4? Напишите математическое выражение кон­
станты равновесия.

Решение.
В соответствии с принципом Ле Шателье, при увеличе­

нии концентрации исходных веществ равновесие смещается 
в сторону образования продуктов реакции, т. е. вправо. Сле­
довательно, увеличение концентрации исходного вещества 
метана приведет к увеличению скорости прямой реакции и, 
соответственно, к увеличению выхода водорода.

Для данного обратимого процесса:
[CS2]-[H2]4

равн [ch4]∙[h2s]2'
еГ 3. В системе 2N0(r) + 02(r) 2NO2(r) равновесные концентра­
ции веществ равны: [NO] = 0,2 моль/л, [O2] = 0,3 моль/л, 
[NO2] = 0,4 моль/л. Рассчитайте Кравн и оцените положение рав­
новесия.

Решение.
В соответствии с законом действующих масс для обрати­

мых реакций:
κ [NO2]2 .

равн' [NO]2-[O2]’

Подставляем значения равновесных концентраций: 
^равн= (0\4) =13,3.

Р (0,2)2∙0,3

Ответ. ЛГравн = 13,3; К >1, следовательно, равновесие 
незначительно смещено вправо.

Вопросы и задания
1. Какие реакции называют обратимыми и необратимыми? 

Приведите примеры.
2. Что называют химическим равновесием? Почему хими­

ческое равновесие называется динамическим?
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3. Роль константы равновесия, факторы, влияющие на ее 
величину.

4. В каких случаях происходит смещение химического рав­
новесия? Почему катализатор не влияет на смещение хи­
мического равновесия?

5. Приведенные ниже схемы реакций преобразуйте в урав­
нения обратимых реакций и определите, в какую сторо­
ну сместится равновесие при:
а) повышении температуры;
б) повышении давления?
N2(γ) + О2(г) → NO(F) - Q∙>
^*θ2(r) + θ2(r) ^^* ^θ3(r) + Q’
t-'aC03(τιj) → СаО(тв) + CO2(F)-G;
NO2w → N2O4w+ 0.

6. Как скажется на состоянии химического равновесия 
в системе:

H4PO4 + ОН- ≠ H,P04- + H2O 3 4 2 4 2

а) добавление дигидрофосфата натрия;
б) увеличение концентрации ортофосфорной кислоты;
в) увеличение температуры?
Дайте обоснование влиянию каждого из факторов.

7. Из приведенных уравнений обратимых реакций укажите 
те, равновесие которых не нарушается при изменении 
давления:
a) H2O, . + Cl2, λ ≠ HCl, . + HClO, .;' 2 (ж) 2(г) (ж) (ж)’
6)2H,, +O2,,≠2H2O, •
в) 2N0(r) N2(f) + 02(f).
r)C2H5OH(χ)+CH3COOH(χ)^CH3COOC2H5(χ)+H2Ow. 
Ответ", в, г.

8. Напишите выражение константы равновесия для следую­
щих реакций, предварительно расставив коэффициенты: 
a) Fe3O4 + H2 ≠ Fe+ H2O;
б) H2 + O2 ≠ H2O;
в) N2 + H2 ≠ NH3.

9. Как повлияет повышение давления в 2 раза на равно­
весие системы 2CO + O2 2CO2? Во сколько раз из­
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меняются при этом скорости прямой и обратной реак­
ций? Изменятся ли константы скорости этих реакций? 
Ответ: скорость прямой реакции увеличится в 8 раз, об­
ратной — в 4 раза.

10. Константа равновесия реакции РеО(та)+СО(г) Fe(nj)+СОад 
при некоторой температуре равна 0,5. Найдите рав­
новесные концентрации СО и CO2, если начальные 
концентрации этих веществ были равны соответ­
ственно 0,05 и 0,01 моль/л. Ответ: [СО] = 0,04 моль/л; 
[CO2] = 0,02 моль/л.

§ 24. Окислительно-восстановительные реакции 
(редокс-реакции, или ОВР). Окислители. 

Восстановители. Вещества с двойственной природой.
Классификация редокс-реакций

Кроме кислотно-основных взаимодействий, происходя­
щих в растворах, в природе, в живых организмах, химической 
промышленности имеют огромное значение окислительно- 
восстановительные, или редокс-реакции (от reduction — вос­
становление и oxidation — окисление).

В неорганической химии OBP формально могут рас­
сматриваться как перемещение электронов от атома одного 
реагента (восстановителя) к атому другого (окислителя), на­
пример:

I----------- 1
2 - 0 2- 4+ 2—

2H2 S+3O2 →2H2O+2SO2

В отличие от реакций ионного обмена OBP в водных рас­
творах протекают, как правило, не мгновенно.

Окислительно-восстановительные реакции в организ­
ме — биохимические процессы, при которых главным об­
разом происходит перенос электрона или атома водорода 
(иногда с сопровождающими его атомами или группами) 
от одной молекулы (окисляемой) к другой (восстанавли­
ваемой).
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У аэробов — большинства животных, растений и многих 
микроорганизмов — конечным акцептором водорода и элек­
тронов служит кислород. Поставщиками водорода и элек­
тронов могут быть как органические, так и неорганические 
вещества. Завершающий этап биологического окисления — 
поглощение кислорода в качестве акцептора электронов — 
называется тканевым дыханием. Более 90% поглощаемого 
кислорода восстанавливается до воды: O2 + 4ё+4H+ → 2H2O.

Главным источником радикалов в организме является 
молекулярный кислород, а в случае радиационного воздей­
ствия — вода. Молекула кислорода парамагнитна, так как она 
содержит два неспаренных электрона и представляет собой 
бирадикал -О*. При полном восстановлении молекула кисло­
рода, принимая четыре электрона и четыре протона, превра­
щается в две молекулы воды. При неполном восстановлении 
кислорода образуются различные его активные (токсичные) 
формы.

К активным формам кислорода относятся:
— супероксидный анион-радикал ∙O2 (O2 + ё → -O2)
— гидропероксидный радикал HO2 (O2 + ё + H+ → НО*)
— пероксид водорода H2O2 (O2 + 2ё + 2H+ → H2O2)
— гидроксидныйрадикал НО* (O2 + Зё + 3H+ → НО* + H2O).
От накопления радикалов организм избавляется с помо­

щью антиоксидантной системы.
Биологическое окисление — совокупность последователь­

но связанных окислительно-восстановительных превраще­
ний различных веществ, протекающих в живых организмах 
под действием ферментов и обеспечивающих возможность 
продукции и аккумулирования энергии.

В живом организме все редокс-процессы совершаются 
при участии ферментов оксидоредуктаз. Кофакторами этих 
ферментов являются катионы ^-элементов (железо, медь, мо­
либден, марганец и др.).

Важнейшим признаком OBP является изменение степе­
ни окисления атомов элементов.
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Окислительно-восстановительные реакции (OBP) - это 
химические реакции, протекающие с изменением степени 
окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ и 
реализующихся путем перераспределения электронов между 
атомом-окислителем и атомом-восстановителем.

Степень окисления (СО) - это условный заряд атома в мо­
лекуле, вычисленный исходя из предположения, что все связи 
между атомами ионные.

СО — это формальное понятие. Степень окисления по 
абсолютной величине может совпадать, а может и не совпа­
дать со значением валентности. Например, в аммиаке NH3 
степень окисления азота —3 и валентность азота равна III, 
в азотной кислоте HNO3 степень окисления азота +5, а ва­
лентность азота равна IV.

Правила вычисления степени окисления 
атомов элементов

1. Степень окисления атомов в простых веществах всегда 
равна нулю (Hθ, Cl0, Fe0).

2. Алгебраическая сумма степеней окисления всех 
атомов, входящих в состав молекулы, всегда равна нулю, 
а в сложном ионе эта сумма равна заряду иона.

3. Постоянную степень окисления в соединениях имеют: 
щелочные металлы (+1), металлы II группы ПСЭ (+2), кроме 
ртути (+1 и +2), алюминий (+3), фтор (-1).

4. Степень окисления водорода в большинстве соедине­
ний равна +1, но в гидридах металлов (NaH, CaH2) степень 
окисления водорода —1.

5. Для кислорода характерна степень окисления —2, од­
нако в соединении со фтором степень окисления кислоро­
да +2, а в пероксидах, содержащих группу —0—0—, степень 
окисления кислорода —1.

6. Для атомов любых элементов положительная степень 
окисления не может превышать величину, равную номеру 
группы периодической системы Д. И. Менделеева, в которой 
находится данный элемент.
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Например, в соединении K2Cr2O7 степень окисления хро­
ма (х) равна:

2∙(+l) + 2∙(x) + 7∙(-2) = 0, х = +6.
В органических соединениях, также как и в неорганиче­

ских, степени окисления атомов углерода вычисляют на ос­
новании предположения, что общая пара электронов, обра­
зующая ковалентную связь между двумя атомами, полностью 
смещена к атому более электроотрицательного элемента. 
Если ковалентная связь образована между атомами углерода, 
то общая пара электронов между этими атомами принадлежит 
им в одинаковой мере и поэтому не учитывается при опре­
делении степени окисления каждого из них. Алгебраическая 
сумма степеней окисления всех атомов, входящих в состав 
молекулы органического соединения, равна нулю, а в случае 
иона — заряду иона.

Примеры органических соединений с углеродом в разной 
степени окисления представлены в табл. 27.

Таблица 27
Степень окисления углерода в органических соединениях

Степени окисления атома углерода
— 4 -3 — 2 -1 о + 1 + 2 + 3 + 4

CH4 C2H6

C2H4 
CH3Cl 

CH3OH 
CH3NH2

C2H2 
C6H6

CH2Cl2, 
H2C=O, 
RteCR

RCOH
R3COH

CHCl3 
HCOOH 
R2C=O

RCCl3 
RCOOH

CCl4 
CO2 

H2CO3

Примеры соединений

£3 В органической химии окисление рассматривают обычно 
как процесс, при котором в результате перехода электро­
нов от органического соединения к окислителю возрастает 
число (или кратность) кислородсодержащих связей (С—О, 
N-О, S-O и т. п.) либо уменьшается число водород­
содержащих связей (С—H, N-H, S-H и т. п.), например: 
RCHO → RCOOH; R2CHCHR2 → R2C=CR2.
При восстановлении органических соединений в результате 
приобретения электронов происходят обратные процессы, 
например: R2CO → R2CH2; RSO2Cl → RSO2H.
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Степени окисления атомов являются условными величи­
нами, однако изменение их значений в ходе реакции однознач­
но указывает на ее окислительно-восстановительный характер.

Изменение степеней окисления связано с перемещени­
ем электронов от одного атома к другому. Одни атомы отдают 
электроны, а другие их присоединяют.

Процесс отдачи электронов называется окислением, при 
этом степень окисления элемента повышается.

Процесс присоединения электронов называется восста­
новлением, при этом степень окисления элемента понижается.

В OBP одновременно протекают два процесса: окисление 
и восстановление, при этом окислитель восстанавливается, 
а восстановитель — окисляется.

+пё
I t

окислитель + восстановитель = восстановленная + окисленная 
форма форма 

окислителя восстановителяI_______ =_______ I
-пе

Окислитель — вещество, в состав которого входят атомы, 
присоединяющие во время химической реакции электроны 
(окислитель — акцептор электронов):

окислитель + пё ?=* восстановитель,

где п — число электронов.
Восстановитель — вещество, в состав которого входят ато­

мы, отдающие электроны (восстановитель — донор электронов): 
восстановитель — пё+^ окислитель.

Вещества, содержащие атомы элементов с максималь­
ной степенью окисления, могут быть только окислителями 
за счет этих атомов. Например, KMnO4 за счет атомов Mn 
(Mn+7) может быть только окислителем. Соединения, содер­
жащие атомы элементов с минимальной степенью окисления, 
наоборот, могут быть только восстановителями за счет этих 
атомов. Например, NH3 за счет азота (N-3), H2S за счет серы 
(S-2). Соединения, содержащие атомы элементов с промежу­
точной степенью окисления, могут быть как окислителями, 
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так и восстановителями в зависимости от реагента, с которым 
взаимодействуют, а также от условий проведения реакций. 
Например, SO2(S+4), NO2 (N+4).

Наиболее типичными окислителями являются:
• свободные хлор, фтор, кислород и озон;
• некоторые соединения, содержащие атомы элементов 

с максимальной степенью окисления (H2SO4, HNO3, K2Cr2O7, 
K2CrO4, PbO2 и др.);

• катион водорода H+ в растворах большинства кислот.
Наиболее типичными восстановителями являются:
• металлы в свободном состоянии;
• молекулярный (H2) и атомарный (H) водород, угле­

род (С), оксид углерода(П);
• некоторые соединения, содержащие атомы элементов 

с минимальной степенью окисления (Na2S, KI, KBr и др.).
Различают три типа окислительно-восстановительных реакций:
1) межмолекулярные, характеризуются тем, что окисли­

телем и восстановителем являются различные вещества, на­
пример: Mg + 2HC1 = MgCl2 + H2, магний — восстановитель, 
а хлороводород за счет ионов водорода — окислитель;

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

3) диспропорционирования (самоокисления-самовосста­
новления), характеризуются тем, что окислителем и восста­
новителем являются атомы одного и того же элемента, входя­
щие в одну молекулу, например:

3C12 + 6K0H = 5KC1 + KClO3 + 3H2O.
Факторы, влияющие на протекание ОВР.
1. Влияние концентрации реагента.
Разбавленная серная кислота — окислитель за счет ионов 

водорода, концентрированная — за счет атомов серы в степе­
ни окисления +6:

Zn+ H7SO,. = ZnSO4+ H7↑;2 4(разб.) 4 2 ’
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Zn + 2H2SO4ckoiπi , = ZnSO4 + S02↑ + 2H2O.
2. Влияние температуры.

на холоду
Cl2 + 2 KOH KCl + KClO + H2O;

3 Cl2 + 6K0H = 5KC1 + KClO3 + 3H2O.

3. Влияние катализатора.
4NH3 + 3O2 -> 2N2 + 6H2O (без катализатора);
4NH3+5O2—≡->4NO + 6H2O (с катализатором более 

глубокое окисление азота в аммиаке).
4. Влияние характера среды.
Калия перманганат (KMnO4) в OBP в зависимости от ха­

рактера среды (pH) восстанавливается в разные продукты:
----------> mi12+

MnO; нейтральная ПО

—> MnO
2

2-
4

2KM∏O4 + 5Na2SO3 + 3H2SO4 =
= 2MnSO4 + 5Na2SO4 + 3H2O + K2SO4;

2KMnO4 + 3Na2SO3 + H2O = 2 MnO2Φ + 3Na2SO4 + 2К0Н;
2KMnO4 + Na2SO3 + 2KOH = 2K,MnO4 + Na2SO4 + H2O.
Из приведенных уравнений реакций видно, что один и 

тот же окислитель KMnO4 наиболее глубоко восстанавлива­
ется в кислой среде, следовательно именно в кислой среде он 
проявляет наиболее сильные окислительные свойства в срав­
нении с нейтральной и щелочной средой.

В основе определения направления самопроизвольного 
протекания окислительно-восстановительных реакций ле­
жит следующее правило:

Окислительно-восстановительные реакции самопроизвольно 
протекают всегда в сторону превращения сильного окислите­
ля в слабый сопряженный восстановитель или сильного вос­
становителя в слабый сопряженный окислитель.

Количественной мерой окислительно-восстанови­
тельной способности данной сопряженной окислительно­
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восстановительной пары является величина ее восстанови­
тельного потенциала φ, которая зависит от:

• природы окисленной и восстановленной формы дан­
ной сопряженной пары;

• соотношения концентраций окисленной и восстанов­
ленной формы данной сопряженной пары;

• температуры.
Способа определения абсолютного значения потенциа­

лов для сопряженных окислительно-восстановительных пар 
не существует. В связи с этим пользуются относительными 
величинами, характеризующими потенциалы сопряженных 
пар относительно эталонной пары 2H+ + 2e H2, потенциал 
которой при стандартных условиях (T= 298 К, концентрации 
окисленной и восстановленной форм равны 1 моль/л) принят 
условно равным нулю: φ0(2H+,H2) = 0.

Положительное значение φ0 имеют окислительно-вос­
становительные пары, в которых окисленная форма присо­
единяет электроны легче, чем катион водорода в эталонной 
паре. Отрицательное значение φo имеют окислительно-вос­
становительные пары, в которых окисленная форма присо­
единяет электроны труднее, чем катион водорода в эталонной 
паре. Следовательно, чем положительнее значение φ0 данной 
сопряженной окислительно-восстановительной пары, тем 
сильнее выражены ее окислительные свойства, а соответ­
ственно, восстановительные — слабее.

Сопоставляя потенциалы сопряженных пар, участвую­
щих в окислительно-восстановительной реакции, можно за­
ранее определить направление, в котором будет самопроиз­
вольно протекать та или иная реакция.

При взаимодействии двух сопряженных окислительно-вос­
становительных пар окислителем всегда будет окисленная фор­
ма той пары, потенциал которой имеет более положительное 
значение. Значения потенциалов — справочные величины.

Итак, в окислительно-восстановительных парах с разны­
ми значениями φo более высокому потенциалу соответствует 
более сильный окислитель, а более низкому потенциалу — 
более сильный восстановитель.
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Пример.
Определите, в каком направлении протекает самопроиз­

вольно при стандартных условиях окислительно-восстанови­
тельная реакция:

H,S04 + 2HC1 ≠ CL + H,SO3 + Н,О.2 4 z 2 3 2

Решение.
Определяем окислитель и восстановитель, исполь­

зуя значения стандартных восстановительных потенциалов 
(справочные данные):

φθ(Cl2, 2С1-) = +1,36 В; φθ(SO2-, SO32-) = +0,22 В.
Так как φθ(Cl2, 2C1-) > φθ(SO2^, SO2-), то Cl2 — окисли­

тель, a SO2- — восстановитель. При стандартных условиях са­
мопроизвольно протекает реакция:

Cl2 + H2SO3 + H2O → H2SO4 + 2НС1.
ЭДС реакции: 2? = φ°(oκ.) — φθ(Bθccτ.) = +1,36 — 0,22 = 

= +1,14 В.
E0 > 0, следовательно заданная OBP самопроизвольно 

протекает справа налево.

Вопросы и задания
1. Разделите вещества H2SO4, NH3, HCl, KMnO4, FeSO4, 

Na, H2, HNO2, HClO4, H2O2, F2 на 3 группы: а) вещества, 
проявляющие только окислительные свойства; б) веще­
ства, проявляющие только восстановительные свойства; 
в) вещества, проявляющие как окислительные, так и 
восстановительные свойства.

2. Определите степень окисления атомов углерода в сле­
дующих соединениях: CH4, C2H2, C2H4, H2CO3, CCl4, 
CH3CH2OH, HCOH, CH3COOH, CO2.

3. Расположите вещества в порядке возрастания их окис­
лительных свойств: IC2MnO4, MnO2, KMnO4, Mn2O3, 
MnCl2, Mn.

4. Какую роль в окислительно-восстановительных реакци­
ях могут выполнять:
a) H2SO4 и H2S (за счет атомов серы);
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б) NH3, HNO2, HNO3 (за счет атомов азота)? 
Ответ поясните.

5. Какую роль в окислительно-восстановительных реакци­
ях могут выполнять следующие ионы: Cl-, Fe2+, S2-, NO-, 
SO2-, Cu2+?

6. Расположите ионы в порядке уменьшения их восстано­
вительных свойств: F-, At-, Cl-, I-, Br-.

7. Закончите уравнения реакций и укажите, какие из них 
являются ОВР:
a) CuO + H2 -f→; в) Cu(OH)2 + 2HNO3 →;
б) Cu+ HN0v →; r)CuO + 2HCl→.

8. Определите типы ОВР, расставьте степени окисления 
атомов элементов, укажите окислитель, восстановитель: 
a) NH4NO2-⅛M2 +H2O;
б) MnO2 + HCl → Cl2↑ + MnCl2 + H2O;
в) NO2 + KOH = KNO3 + KNO2 + H2O;
г) C +H2SO4, = S02↑ +C02↑+ H2O.z 2 4(конц.) 2 2 2

9. Какие факторы влияют на протекание ОВР? Приведите 
примеры.

10. Каково биологическое значение ОВР?

§ 25. Составление уравнений окислительно- 
восстановительных реакций.

Расстановка коэффициентов методом электронного баланса 
и электронно-ионным методом (методом полуреакций).

Расчет молярной массы эквивалента окислителей 
и восстановителей

Для составления уравнений OBP используют два метода, 
а) Метод электронного баланса

В этом методе сравнивают степени окисления атомов 
в исходных веществах и в продуктах реакции. Коэффициенты 
подбираются на основе правила электронного баланса: общее 
число электронов, отданное восстановителем, равно общему 
числу электронов, присоединяемых окислителем.
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Пример 1.
Fe +Cl2 → FeCl3
1. Определим степени окисления железа и хлора в исход­

ных веществах и в продуктах реакции: Fe0 + Cl20 -> Fe+3C1^,.
2. Изменение степеней окисления выразим схемами:

Fe0 - Зе —> Fe+3

Cl°+2e→2CΓ

окисление, восстановитель

восстановление, окислитель

Атом железа отдает 3 электрона (восстановитель), мо­
лекула хлора присоединяет 2 электрона (окислитель). Всего 
участвуют 6 электронов, поэтому для железа необходим коэф­
фициент 2, а для хлора — 3.

3. Подобранные коэффициенты выставляем в уравне­
ние:

2Fe + 3C12 → 2FeCl3.
Пример 2.
Используя метод электронного баланса, составьте урав­

нения следующих окислительно-восстановительных реакций:
a) FeS + O2 ;
б) P+ HN03 +H2O →.
1. В уравнении a) O2 — окислитель, восстанавливается до 

О-2, a Fe+2 и S-2 — восстановители, окисляются до Fe+3 и S+4. 
Следовательно, можно записать формулы продуктов реакции:

FeS + O2 —> Fe2O3 + SO2.
2. Записываем электронный баланс:

O2 + 4e = 2O^2

Fe+2-Ie
S"2-бе

_ =Fe+3 
7е

= S+4

4 7
28

7 4

окислитель, восстановление

восстановитель, окисление

4FeS + 7O, =4S0, +2Fe,O3.

3. Переносим полученные коэффициенты в уравнение 
реакции:

4FeS + 7O2 = 4SO2 + 2Fe2O3.
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4. В уравнении б) N+5 — окислитель, восстанавливается 
до N+2, P — восстановитель, окисляется до P+5. Следователь­
но, уравнение имеет вид:

P + HNO3 + H2O → NO + H3PO4.
5. Записываем уравнения электронного баланса:

N+5+3e = N+2

P0-5e = P+5 3 5

6. Переносим полученные коэффициенты в уравнение 
реакции:

ЗР + 5HNO3 + 2H2O = 5N0 + 3H3PO4.
Пример 3.
Чему равен коэффициент перед формулой продукта 

окисления в реакции, схема которой:
Fe3O4 + HNO3 → Fe(NO3)3 + NO + H2O.

Решение. +2 +3
1. Fe3O4 — смешанный оксид FeO ∙ Fe2 O3, поэтому сте­

пень окисления железа равна +8/3.
2. Определяем степени окисления атомов всех элементов 

в схеме реакции:
+8/3 -2 +1 +5 -2 +3 +5 -2 +2 -2 +1 -2

Fe3 O4+HNO3 →Fe(NO3)3+NO+H2O, 

из которой теперь видно, что продуктом окисления является 
Fe(NO3)3.

3. Составляем схемы процессов окисления и восстановления:

восстановление, окислитель 
окисление, восстановитель

N÷5+9Fe+873 =N+2+9Fe+3
4. Подставив найденные коэффициенты в схему реак­

ции, получаем уравнение:
3Fe3O4 + 28HNO3 = 9Fe(NO3)3 + NO + 14H2O, из которого 

видно, что коэффициент перед продуктом окисления — 9.
Ответ. 9.

+2 1
3

3
1 33Fe+8z3 -le→3Fe+3
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б) Метод полуреакций
В основе метода лежат следующие правила.
1. OBP — совокупность двух полуреакций — окисления 

и восстановления.
2. Окислитель, восстановитель и продукты их превраще­

ния записываются в виде частиц (ионов или молекул), реально 
существующих в водном растворе с учетом характера среды.

3. В процессах окисления и восстановления могут при­
нимать участие молекулы H2O, ионы H+ или ОН-, в зависи­
мости от характера среды. При этом надо учитывать:

а) если исходная молекула или ион содержит больше ато­
мов кислорода, чем продукт его превращения, то каждый 
атом кислорода связывается:

в кислой среде с 2H+, образуя молекулу H2O, например:
NO; + 4H+ → NO + 2H2O;

в нейтральной и щелочной средах с молекулой H2O, обра­
зуя 20Н-, например:

NO; + 6H2O → NH3 + 90Н ;
б) если исходная молекула или ион содержит меньше ато­

мов кислорода, чем продукт его превращения, то недостаток 
каждого атома кислорода восполняется:

в кислой среде и нейтральной за счет молекулы H2O с выде­
лением 2H+, например:

I2 + 6H2O → 2IO3- + 12H+;
в щелочной среде за счет 20Н- с образованием молекулы 

H2O, например:
I2 + 120Н- → 2IO3- + 6H2O.

4. Суммарный заряд левой и правой части уравнения 
полуреакции должен быть одинаков, что достигается путем 
прибавления или отнимания электронов (ё), например:

NO; + 4H+ + Зе → NO + 2H2O 
ч+з √' < о √

I2+6H2O-10e → 2Ю;+12Н
< О √ < +1° .

30
10

3
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5. Составляется общее ионно-молекулярное уравнение 
OBP путем суммирования полученных уравнений полуреак­
ций с учетом найденных для них коэффициентов:

IONO3- + 4OH+ + 3I2 + 18H2O = 
= IONO + 20HzQ + 610- + 36H+.

После приведения подобных получаем:
IONO3- + 4H+ + 3I2 = IONO + 2H2O + 610, .

6. Коэффициенты из ионно-молекулярного уравнения 
переносятся в полное уравнение реакции.

Необходимо убедиться, что число атомов каждого элемента 
одинаково в левой и правой части уравнения реакции.

Пример.
Используя метод электронно-ионного баланса, составь­

те полные уравнения следующих окислительно-восстанови­
тельных реакций:

1) KClO3 +HCl →;
2) Si + NaOH +H2O →;
3) KNO2 + KMnO4 + H2O →.
Решение.
1. В уравнении (1) KClO3 — окислитель, восстанавлива­

ется до Cl2;
Cl- — восстановитель, окисляется до Cl2.
2. Записываем схему реакции:

KClO3 + HCl → KCl + Cl2 + H2O.
3. Составляем уравнения процессов окисления и восста­

новления с учетом характера среды:

2C1O3 + 12H+ + IOe = Cl2 + 6H2O

2CΓ-2e = Cl2 

2C1O3^ + 12H+ + 10СГ = 6C12 + 6H2O.

Внимание! В левой части уравнения процесса окисления 
взято два хлорид-иона, так как продуктом окисления яв­
ляется двухатомная молекула Cl2.
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Все коэффициенты в полученном молекулярно-ионном 
уравнении кратны 2, поэтому запишем уравнение в следую­
щем виде:

ClO3- + 6H+ + 5С1- = 3C12 + 3H2O.
4. Переносим коэффициенты в молекулярное уравнение 

реакции:
KClO3 + 6HC1 = KCl + 3C12 + 3H2O.

5. В уравнении (2) H2O — окислитель, восстанавливается 
до н2;

Si — восстановитель, окисляется в щелочной среде до SiO3-:
Si + NaOH + H2O → Na2SiO3 + H2.

6. Составляем уравнения процессов окисления и восста­
новления:

2H2O + 2ё= H2 + 20H^
Si + 6ОН - 4ё = SiO3- + 3H2O

2
1

4H2O + Si + 6ОН- = 2H2 + 4ОН- + SiO32~ + 3H2Q, приво­
дим подобные члены:

H2O + Si + 20 H - = 2H2 + SiO32-.
7. Переносим коэффициенты в молекулярное уравнение 

реакции:
Si + 2NaOH + H2O = 2H2 + Na2SiO3.

8. В уравнении (3) MnQ- — окислитель, восстанавлива­
ется в нейтральной среде до MnO2; NQ- — восстановитель, 
окисляется до N0~.

9. Записываем схему реакции:
KNO2 + KMnO4 + H2O → MnO2 + KNO3.

10. Составляем уравнения процессов окисления и вос­
становления, приводим подобные:

MnO; + 2H2O + 3e = MnO2 + 40Н

NQ- + H2O - 2e = NO3 + 2H+

2

3

2MnO4 + 3NO2 + 7H2O = 2MnO2 + 3NO3- + 8OH÷6H+
6H2O+2OH^
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11. Переносим коэффициенты в молекулярное уравне­
ние реакции:

3KNO2 + 2KM∏O4 + H2O = 2M∏O2 + 3KNO3 + 2К0Н.

В § 16 вы познакомились с понятием эквивалент. При­
меним эти знания для окислительно-восстановительных ре­
акций.

Эквивалент окислителя — реальная или условная частица 
его, которая в процессе восстановления принимает 1ё.

Эквивалент восстановителя — реальная или условная ча­
стица его, которая в процессе окисления отдает 1ё.

Фактор эквивалентности(X) — число, показывающее, 
какую долю реальной частицы (молекулы, атома, иона) окис­
лителя или восстановителя составляет эквивалент:

Λkb,(x) = -.
Z

где z — число электронов, присоединяемых 1 моль окислите­
ля или отдаваемых 1 моль восстановителя в данной окисли­
тельно-восстановительной реакции.

Молярная масса эквивалентов окислителя и восстанови­
теля численно равна произведению молярной массы окис­
лителя или восстановителя на фактор эквивалентности этого 
окислителя или восстановителя в данной реакции.

МЭШ(Х) ≡ Mf⅛ = Af(X)
∖z J z

Пример 1. Рассчитайте молярные массы эквивалентов 
окислителя и восстановителя в реакции:

K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + SΦ + K2SO4 + H2O.
Решение.

K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 → Cr2(SO4)3 + Sφ + K2SO4 + H2O

Cr2O72" + 14H+ + 6ё → 2Cr3+ + 7H2O 1

H2S - 2ё → S0 + 2H+ 3

окислитель, 
восстановление

восстановитель, 
окисление

Cr2O72- + 3H2S + 14H+ → 2Cr3+ + 3S4- + 6H+ + 7H2O
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K2Cr2O7 + 3H2S + 4H2SO4 → Cr2(SO4)3 + Si + K2SO4 + 7H2O;

f (K2Cr2O7) = -; MI - K2Cr2O7 | = 292 - = 49 г/моль;

Г (H2S) = -; MI - H2S I = 34 • - = 17 г/моль. 
экв. ∖ z / 27 2

Отвег. Мэкв (ок-ля) = 49 г/моль; Mga (в-ля) = 17 г/моль.
Пример 2. Закончите уравнение ОВР, подберите коэф­

фициенты электронно-ионным методом, рассчитайте мо­
лярные массы эквивалентов окислителя и восстановителя 
в реакции:

NaNO2+ KI +H2SO4 →....
Решение.

NaNO2 + KI + H2SO4 → I2I + N0↑ + Na2SO4 + K2SO4 + H2O2 242 2 4/42

2Г-2ё—>I2

NO2 + 2H+ + 1ё —> NO0 + H2O 2 окислитель, восстановление 

21“ — 2ё —> T2 1 восстановитель, окисление

окислитель, восстановление

2NO2- + 4H+ + 21- → 2N0 + 2H2O +12
2NaNO2 + 2KI + 2H2SO4 → I2 + 2NO↑ + Na2SO4 + K2SO4 + 2H2O; 

/экв (NaNO2) = 1; Mkb (NaNO2) = 69 • 1 = 69 г/моль;

4≡(κi)=i; Mkb (KI) = 166 • 1 = 166 г/моль.
Отвег. Мэкв (ок-ля) = 69 г/моль; Мэкв (в-ля) = 166 г/моль.

Вопросы и задания
1. Подберите коэффициенты в уравнениях окислительно- 

восстановительных реакций методом электронного ба­
ланса. Определите тип окислительно-восстановитель­
ных реакций:
a) NH3 + O2 -≡-> NO + H2O; KClO3 -^→ KCl + O2;
б) H2S + O2 → SO2 + H2O; Cl2 + KOH - A KCl+KClO3 + H2O.

2. Расставьте коэффициенты в уравнениях окислительно- 
восстановительных реакций ионно-электронным 
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методом, укажите окислитель и восстановитель, процес­
сы окисления и восстановления:
a) Al + HNO3 → Al(NO3)3 + N2 + H2O;
б) S + NaOH → Na2S + Na2SO3 + H2O;
в) SO2 +12 + H2O → H2SO4 + HL

3. Напишите уравнения реакций металлов с кислотами. 
Расставьте коэффициенты в уравнениях реакций мето­
дом электронного баланса:
a) Cu + HN0,. s,→; г) Cu+ HNO,, λ→;z 3(разб.) ’ z 3(конц.) ’
б) Zn + H, S0d, ,→; fl)Cu + H,SOd, ,→;z 2 4(конц.) ? ++/ 2 4(конц.) ’
B)Fe + HCl→; e)Zn + H,SOd, κ.→.z ’ z 2 4(разб.)

4. Определите молярную массу эквивалента восстановителя 
(г/моль) в реакции:

KI + H2SOw → I2 + H2S + K2SO4 + H2O.
5. Ионно-электронным методом подберите коэффициенты 

в схемах реакций, укажите окислитель и восстановитель, 
процессы окисления и восстановления:

NaOCl + KI + H2SO4 → I2 + NaCl + K2SO4 + H2O;
Al + HN03(p) → Al(NO3)3 + NH4NO3 + H2O; 

Br2 + KOH → KBr + KBrO3 + H2O.
Укажите типы этих реакций. Рассчитайте молярную мас­

су эквивалента окислителя и восстановителя для каждой ре­
акции.

§ 26. Окислительно-восстановительные реакции 
с участием бихромата калия и перманганата калия, 
концентрированной серной кислоты, разбавленной 

и концентрированной азотной кислоты

Бихромат калия и перманганат калия применяются в ка­
честве окислителей в фармацевтическом анализе.

Пример. Расставьте коэффициенты методом полуреак­
ций в схеме реакции:

H2O2 + K2Cr2O7 + H2SO4 → O2 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O .
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Чему равен фактор эквивалентности бихромата калия?
Решение.
1. Составляем схему реакции в ионном виде с учетом 

того, что слабые электролиты, осадки и газы пишут в виде 
молекул:

H2O2 + 2K+ + Cr2O72- + 2H+ + SO42- →
→ O7 + 2Cr3+ + 3SO2- + 2K+ + SO2- + H7O.2 4 4 2

2. Определяем, какие ионы или молекулы участвуют 
в процессах окисления и восстановления:

H2O2 → O2

Cr2O72-→2Cr3+.
3. Составляем ионные уравнения для полуреакций окис­

ления и восстановления с учетом характера среды, при этом 
суммарный заряд в левой части уравнения должен быть равен 
суммарному заряду в правой части уравнения:

а) полуреакция восстановления:
Cr2O2- + 14H+ + 6ё = 2Cr3+ + 7H2O

б) полуреакция окисления:
H2O2-2ё = O2 + 2H+

4. Так как число электронов, отдаваемых восстановите­
лем, должно быть равно числу электронов, присоединяемых 
окислителем, находим коэффициенты для окислителя и вос­
становителя:

5- Cr2O7 + 14H+ + 6ё = 2Cr3+ + 7H2O 6

H2O2 - 2ё = O2 + 2H+ 2

1

3

6. Составляем суммарное ионно-молекулярное уравне­
ние:

Cr2O2- + 14H+ + 3H2O2 = 2Cr3+ + 7H2O + 3O2 + Ш+.
Сокращаем подобные члены и получаем ионно-моле­

кулярное уравнение, по которому составляем молекулярное 
уравнение реакции:

Cr2O72- + 8H+ + 3H2O2 = 2Cr3+ + 7H2O + 3O2
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3H2O2 + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 3O2 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O 
/экв (K2Cr2O7) = 1/6.

Окислительные свойства K2Cr2O7 (взаимодействие с вос­
становителями в разной среде) представлены следующими 
уравнениями реакций:

K2Cr2O7 + 6FeSO4 + 7H2SO4 = 
= Cr2(SO4)3 + 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O;

2K2Cr2O7 + 14HC1 = 2CrCl3 + 3C12 + 2KC1 + 7H2O.
4CrCl2 + 4HC1 + O2 → 4CrCl3 + 2H2O;

2Cr(OH)3 + IONaOH + 3Br2 → 2Na2CrO4 + 6NaBr + 8H2O;
2CrCl3 + 16NaOH + 3C12 → 2Na2CrO4 + 12NaCl + 8H2O;
Cr2O3 + IONaOH + 3Br2 → 2Na2CrO4 + 6NaBr + 5H2O; 

2Na[Cr(OH)4] + 3C12 + 8NaOH → 2Na2CrO4 + 6NaCl + 8H2O; 
2K2CrO4 + 3K2SO3 + 5H2O = 2Cr(OH)3 + 3K2SO4 + 4К0Н; 
2K2CrO4 + 3KHSO3 + 2H2O = 2Cr(OH)3 + 3K2SO4 + КОН;

Cr2O3 + 2Na2CO3 + 3KNO3 спдавление > 
→ 2Na2CrO4 + 3KNO2 + 2CO2;

Cr2O3 + 4K0H + KClO3 = 2K2CrO4 + KCl + 2H2O;
K2Cr2O7 + 3SO2 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O.

Окислительные свойства перманганата калия доказыва­
ются следующими уравнениями реакций:

2KM∏O4+ 5H2S + 3H2SO4 = 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O;
2KMnO4 + 8H2SO4 + 5Z∏ = 2MnSO4 + K2SO4 + 5ZnSO4 + 8H2O;

5SO2 + 2KMnO4 + 2H2O = 2MnSO4 + 2H2SO4 + K2SO4.
Расставьте коэффициенты, рассчитайте молярные массы 

перманганата калия и восстановителей:
KMnO4 + H2O2 + H2SO4 → O2 + MnSO4 + K2SO4 + H2O;

KMnO4 + KNO2 + KOH → KNO3 + K2MnO4 + H2O.
Окислительные свойства концентрированной серной кислоты 

проявляются по-разному, в зависимости от силы восстановителя: 
H,SO.. , + активные восстановители2 4(конц.)

(Na, Al, Mg, I- ...) → H2S, S ...;
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8Na + 5H2SO40coiπi > = 4Na2SO4 + H2S↑ + 4H2O; 
H2SO4ckohii) + 8HI = 4I2 + H2S + 4H2O;

H-SO.. . + восстановители средней силы 
(Zn, Ni ...)→ SO2, S, H2S

4Zn + 5H SO4. = 4ZnSO4 + H S + 4Н О;

H,SO.. , + слабые восстановители 
(Cu, С, S, Br, Hg...) → SO2

Cu + 2H,S0,. = CuSO, + S0.↑ + 2Н.0;
C + 2H,SO4. =2SO,↑ + CO,↑ + 2H,O;2 4(конц.) 2 2 2 ’

S + 2HSO4. =3SO-T + 2H,O;
2P + 5H2SO4ckohii , = 2H3PO4 + 5SO2↑ + 2H2O;

H2SOw + 2HBr=Br2 + SO2 + 2H2O.
HNO3 — сильный окислитель.
Концентрированная HNO3 при взаимодействии с неактив­

ными металлами (Cu, Ag, Hg), а также с металлами средней 
активности (Ni, Zn, Pb и др.), восстанавливается до NO2:

Cu + 4HN0 w = Cu(NO3)2 + 2NO2↑ + 2H2O;
с активными металлами (стоящими в ряду напряжений 

до Al) — до N2O:
4Ca + IOHNOw = 4Ca(NO3)2 + N20↑ + 5H2O;

HNO3(kohii)+ A1, Cr, Fe → пассивация на холоду, однако 
при нагревании реакции протекают:

Al + 6HN0,. .= Al(NO3)3 + 3N0,↑ + 3H2O;3(конц.) x 3'3 2 2 ’

6HNO3, , + Fe(Cr) -A Fe(NO3)3 + 3NO, + ЗН,О.
Разбавленная HNO3 при взаимодействии с неактивными 

металлами (Cu, Ag, Hg), а также с металлами средней актив­
ности (Ni, Zn, Pb и др.) восстанавливается до NO:

3Cu + 8HNO3, r 3 = 3Cu(NO3), + 2N0,↑ + 4Н,0;3(разо.) v 3х 2 2 2 ’

Fe + HNO3teaa6j → Fe(NO3)3 + NO(N2) + H2O; 
с активными металлами (стоящими в ряду напряжений до 
Al) - до NH3 или NH4NO3:

4Ca + IOHNO3, qfi. = 4Ca(NO3)3 + NHaNO3 + ЗН,О.3(разб.) v 3x2 4 3 2
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Очень разбавленная HNO3 при взаимодействии с метал­
лами средней активности (Zn, Mg и др.) восстанавливается до 
NHdNO,: 4 3

4Mg + IOHNO,, ,n, = 4Mg(NO,)2 + NHdN0, + 3H2O. ° 3(оч. разб.) ov 372 4 3 2

Азотная кислота окисляет неметаллы до соответству­
ющих кислот, сама при этом восстанавливается до NO2 
(HNO3 (конц.)) или до NO (HNO3 (разб.)):

6HNO3<κoιra, + S t= H2SO4 + 6NO2↑ + 2H2O;

2HNO3(pa36, + S = H2SO4 + 2N0T;
5HN0,, , + P = H,PO4 + 5NO2T + H2O;

5HN0,, ., + ЗР + 2H,0 = 3H,PO4 + 5N0↑;3(разб.) 2 3 4 5

4HN0,, , + C = CO2T + 4NO2↑ + 2Н О;3(конц.) 2 2 2 ’

8HN0,, λ, + 3CuS = 3Cu(N0,), + 3SΦ + 2N0↑ + 4H2O.3(разб.) x 3'2 2

Мини-тренажер
еГ Установите соответствие между реагирующими вещества­
ми и продуктами их взаимодействия.

Реагирующие 
вещества

1) H2SO4, , + NaCl, , 7 2 4 (конц.) (та.)
2) H2SOd, ,+ Zn→
3) H.SOd, κ, + Zn->
4) H2SOd, ,+ ZnO→' 2 4(конц.)

Продукты 
взаимодействия

A) HCl+ Na2SO4
Б) Cl2+ Na2SO4
В) ZnO+ SO2+ H2O
Г) ZnSO4+ H2s+ H2O
Д) ZnSO4+ H2O
Е) ZnSOd+ H,.' 4 2

Решение.
Составим уравнения реакций приведенных схем, помня о 

специфических свойствах концентрированной серной кислоты:
1) H2SOd, , + 2NaCl, , = 2HC1↑ + Na2SOd' 2 4(конц.) (та.) 2 4
(вытесняет летучие кислоты из их солей, ответ А);
2) 5H2SOd, , + 4Zn = 4ZnS0d + H2ST + 4H2O
(сильный окислитель за счет SO4-, ответ Г);
3) H2SO4, „, + Zn = ZnSOd + H2T7 2 4(разб.) 4 2
(окислитель за счет H+, ответ Е);
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4) H7SO4, . + ZnO = ZnSO.+ H О ' 2 4(конц.) 4 2
(при взаимодействии с амфотерными оксидами проявля­

ет общие свойства кислот, ответ Д).
Ответ: А; Г; Е; Д.

Вопросы и задания
1. Определите степень окисления атома хрома в следую­

щих молекулах и ионах: Cr2O3; K2Cr2O7; KCr(SO4)2; CrO4-; 
[Cr(OH)6]3-; CrO3.

2. Какую роль в окислительно-восстановительных реакци­
ях могут выполнять:
a) H2SO4 и H2S (за счет атомов серы);
б) K2Cr2O7, Cr и CrCl3 (за счет атомов хрома)? 
Ответ поясните.

3. Составьте уравнение OBP ионно-электронным методом 
и укажите сумму коэффициентов у окислителя и восста­
новителя:

K2Cr2O7 + HCl → Cl2 + CrCl3 + KCl + H2O.
4. Установите соответствие между формулой вещества и 

степенью окисления атома хрома.
Формула вещества Степень окисления
1) K2Cr2O7 А)+6
2) (CrOH)2SO4 Б)+3
3) KCr(SO4)2 В) +2
4) Na3[Cr(OH)6] Г)+7
Ответ'. А; В; Б; Б.

5. Объясните, как зависят окислительно-восстанови­
тельные свойства соединений марганца от степени его 
окисления. Расположите соединения K2MnO4, MnO2, 
MnCl2, Mn2O3, Mn, KMnO4 в порядке увеличения окис­
лительных свойств. Напишите уравнения реакций, 
описывающие взаимодействие между перманганатом 
калия и сероводородом в кислой, щелочной и нейтраль­
ной средах.
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6. Напишите уравнения реакций, с помощью которых 
можно осуществить следующие превращения:
NO K2Cr2O7lH2SO4 >HNQ3 PH3 >nq2 X1

→ Mg3N2 H2S°4 >X2.

7. Осуществите превращения согласно схеме последова­
тельного изменения степени окисления серы:

g+6 s g+4 > go > g+6 g-2 > go > g+4 g+6

8. Заполните схему: в пустых клетках укажите металлы и 
недостающие продукты реакции.

H2SO4 
концентрированная

К схеме составьте уравнения реакций, характеризующие 
свойства концентрированной серной кислоты. Сделайте 
вывод о свойствах концентрированной серной кислоты.

9. Заполните схему: в пустых клетках укажите недостающие
продукты реакции.

Au, Pt, Ir, Rh, Та реакция не идет

HNO3 

концентрированная

МЕТАЛЛ 
щелочной/щел очноземельный

МЕТАЛЛ (остальные;
Al, Cr, Fe, Со, Ni при to)

Au, Pt, Ir, Rh, Та реакция не идет

МЕТАЛЛ 
щелочной/щелоч поземельный

HNO3 
разбавленная МЕТАЛЛ (остальные в ряду 

напряжений до H2)

МЕТАЛЛ (остальные в ряду 
напряжений после H2)
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РАЗДЕЛ 2.
ХИМИЯ ЭЛЕМЕНТОВ 
И ИХ СОЕДИНЕНИЙ

Тема 2.1. р-Элементы
Тема 2.1.1. Главная подгруппа Vll-A группы ПСЭ

После изучения темы 2.1.1 студенты должны
знать: особенности строения атомов элементов VII-A 

группы и связанные с этим характерные химические свой­
ства, способы получения галогенов, свойства кислородных 
соединений хлора, биологическую роль и токсическое дей­
ствие галогенов и их соединений, применение их соединений 
в медицине;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающие 
способы получения и химические свойства галогенов и их со­
единений.

§ 27. Общая характеристика элементов Vll группы 
главной подгруппы ПСЭ

Д. И. Менделеева

Общая характеристика галогенов
Седьмая группа периодической системы элементов 

Д. И. Менделеева включает элементы, объединяемые под об­
щим названием «галогены» (солероды) и элементы подгруп­
пы марганца. Галогены составляют главную VII-A подгруппу, 
к ним относятся фтор F, хлор Cl, бром Вг, йод I, астат At. Они 
являются ^-элементами, так как последним в их атомах за­
полняется ^-подуровень. Внешняя электронная конфигура­
ция атомов галогенов описывается формулой nsinps.

Так как до завершения внешнего энергетического уров­
ня не хватает одного электрона, наиболее характерная сте­
пень окисления галогенов —1. Для фтора эта валентность 
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единственная, так как у него нет вакантных с?-орбиталей. 
Атомы остальных галогенов могут проявлять в соединениях 
степени окисления от —1 до +7. Химическая активность га­
логенов как неметаллов от фтора к йоду сверху вниз в груп­
пе ослабевает, что связано с увеличением радиусов атомов, 
уменьшением энергий ионизации и электроотрицательности 
атомов (табл. 28).

Таблица 28 
Физико-химические характеристики галогенов

Характеристики F Cl Br I

Строение внешнего 
энергетического уровня 2s22p5 3s¾>5 4s24p5 5s25p5

Энергия ионизации, эВ 7,42 3,01 1,84 0,44

Сродство атомов к 
электрону, эВ

3,45 3,61 3,37 3,08

Относительная элек­
троотрицательность 4,0 3,0 2,8 2,5

Радиус атома, нм 0,064 0,099 0,114 0,133

Радиус иона Э_, нм 0,133 0,181 0,196 0,220

Степень окисления -1 -1,+1,+3, 
+4, +5, +6, +7

—1, +1, 
+3, +5, +7

-1,+1,+3, 
+5, +7

Содержание в орга­
низме человека, % от 
массы

IO5 о,1 10j, IO4

Содержание в земной 
коре, % 0,066 0,05 2,1∙10j* 4∙ IO5

Элементы VII-A группы — сильные окислители, поэтому 
в природе встречаются только в виде галогенидов, из которых 
могут быть получены в свободном состоянии.

Галогены - простые вещества
Все галогены в свободном состоянии существуют в виде 

двухатомных молекул, образованных ковалентной неполяр­
ной связью. Длина связи Hal-Hal в молекулах увеличивается 
с ростом атомного радиуса галогена; прочность связи и энер­
гия связи в ряду Cl2 — Br2 —12 уменьшается.
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Все галогены обладают резким запахом, токсичны, очень 
летучи. При нагревании йода происходит его возгонка. По­
скольку молекулы галогенов неполярны, они сравнительно 
малорастворимы в воде и хорошо растворяются в неполярных 
органических растворителях (бензоле, хлороформе, этиловом 
спирте и др.). Фтор — газ желто-зеленого цвета с резким запа­
хом. Хлор — газ желто-зеленого цвета с удушающим запахом. 
Бром — жидкость красно-бурого цвета. Йод — твердое кри­
сталлическое вещество темно-фиолетового цвета с металли­
ческим блеском и острым запахом.

В свободном виде галогены в природе не встречаются из- 
за высокой химической активности. За исключением астата 
все галогены широко распространены в природе в виде солей 
(галогенидов металлов).

Способы получения галогенов представлены в табл. 29.
Таблица 29

Способы получения галогенов

Способ 
получения Уравнения реакций Примечание

Электролиз 
расплава галоге­
нида

Электролиз 
раствора галоге­
нида

2KHF2 -^==→ 2KF + H2T + F2T

2NaCl^==→2Na + Cl2

2NaCl + H2O 3ile°po" > 
Cl2T + H2T + 2NaOH

Единственный спо­
соб получения F2 

катодное и анодное 
пространства 
разделены, чтобы 
избежать взаи­
модействия Cl2 и 
NaOH

Окисление 
галогеноводоро- 
дов (окислители 
MnO2, K2Cr2O7, 
KMnO4, KClO3)

2KMnO4 + 16НС1 = 
= 2KC1 + 2MnCl2 + 5C12 + 8H2O

14HBr +K2Cr2O7 = 
= 2KBr + 2CrBr3 + 3Br2 + 7H2O 
4HI + MnO2 = MnI2 +12 + 2H2O

Лабораторные 
способы получения 
хлора

Окисление 
хлором йодидов 
и бромидов

2KBr + Cl2 = 2KC1 + Br2 
2KI + Cl2 = 2KC1 +12

Промышленный 
способ: избыток Cl2 
может привести к 
образованию других 
продуктов

Галогены, имеющие один неспаренный электрон на внеш­
нем электронном уровне, высокую электроотрицательность 
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(от 2,5 до 4) и относительно небольшую энергию связи в мо­
лекулах простых веществ, характеризуются высокой реакци­
онной способностью.

Простые вещества галогены обладают сильными окис­
лительными свойствами. Окислительная способность в ряду 
F2 — Cl2 — Br2 —12 уменьшается от фтора к йоду.

Снижение окислительной активности галогенов по груп­
пе подтверждается их способностью вытеснять друг друга из 
растворов их солей. Так, хлор вытесняет бром и йод из раство­
ров их солей:

Cl2 + 2KBr = 2KC1 + Br2.
Эта реакция не характерна для фтора, так как он взаимо­

действует с водой, вытесняя из нее кислород:
2H2O + 2F2 = 4HF + O2.

Остальные галогены диспропорционируют в воде подоб­
но хлору по уравнению:

Cl2+ H2O = HCl+ нею.
Галогены легко окисляют многие металлы. Фтор окисля­

ет все металлы, кроме золота и платины, а также все неметал­
лы, кроме азота и большинства инертных газов. Остальные 
галогены реагируют с металлами в основном при нагревании, 
при этом образуются соли, в которых металл проявляет наи­
большее значение степени окисления.

Галогеноводороды - общая характеристика
В результате взаимодействия галогенов с водородом об­

разуются галогеноводороды HF, HCl, НВг, HL Общая фор­
мула галогеноводородов HHal. В водородных соединениях 
галогены проявляют степень окисления —1. Связь H-Hal ко­
валентная полярная. Галогеноводороды — это газы с резким 
запахом, хорошо растворимы в воде. Водные растворы их яв­
ляются кислотами. Концентрированный раствор HF называ­
ют плавиковой кислотой, раствор HCl — соляной кислотой, 
раствор HBr и HI, соответственно, бромо- и йодоводородной 
кислотами. Особое место в ряду галогеноводородных кис­
лот занимает плавиковая кислота, которая имеет аномально 
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высокие температуры плавления и кипения, так как молеку­
лы объединяются в прочные ассоциаты (HF)n за счет водо­
родных связей.

Длина связи в ряду HF → HCl → HBr → HI возрастает, 
а энергия и полярность связи уменьшается. Сила кислот воз­
растает. Восстановительная активность в ряду Cl-Br-I 
увеличивается.

Способы получения галогеноводородов представлены 
в табл. 30.

Таблица 30
Способы получения галогеноводородов (HHal)

Способ 
получения Уравнения реакций Примечания

Прямой синтез H2FF2 = 2HF 
H2 + C12 = 2HCI 
H2 + 12≠2HI

Промышленным методом 
является только синтез 
HCL HF образуется со 
взрывом

Вытеснение
HHal из солей

CaF, + H,SO,. ,= 2 2 4(kojiπ.1
= CaSO4 + 2HFT

NaC1(m.) + H2SO4(zora,.) =
= NaHSO4FHClT

KBr, ,FH3PO4, .= (тв.) 3 4(конц.)
= KH2PO4FHBrT

Лабораторный способ 
получения HHal. Для 
выделения в виде газов 
необходимо отсутствие 
воды. Для HBr и HI не 
используют H2SO 
из-за протекания OBP

Гидролиз 
галоген- 
ангидридов

SiCl4F (4+ x)H2O =
= 4HC1 F SiO2-xH2O 

PBr5 F 4H2O = 5HBr F H3PO4 
PI3F3H2O = 3HIFH3PO4

Лабораторный способ 
получения HBr и HI

Химические свойства галогеноводородов разнообразны 
(табл. 31).

Химические свойства галогеноводородов
Таблица 31

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Взаимодействия без изменения степени окисления

Основания HBr F NaOH = NaBr F H2O
Основные оксиды CaO F 2HF = CaF2 F H2O

Соли HCl F AgNO3 = AgClJ- F HNO3 
2HBr F K2CO3 = 

= 2KBr F CO2T F H2O

Реакция с Ag+ — ка­
чественная на ионы 
Hal-
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Окончание табл. 31

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Восстановительные свойства

Окислители 4HC1 +MnO2 = 
= MnCl2 +Cl2+ 2H2O 

2KBr+H2SO4 = 
= Br2 +SO2+ 2H2O 

2HI + Cl2 = I2 + 2НС1 
2HI +Fe2(SO4)3 = 

= I2+ 2FeSO4 +H2SO4 
4HI + O2 = 2I2 + 2H2O

Восстановительные 
свойства в ряду 
HF-HCl-HBr- 
HI усиливаются. 
Раствор HI желтеет 
на воздухе

Окислительные свойства

Металлы 2HC1 + Fe = FeCl2 + H2T 
2HBr +Zn = ZnBr2+ H2T

C металлами, 
стоящими в ряду 
стандартных элект­
родных потенциалов 
до водорода

Специфические свойства HF

Кремний, оксид 
кремния (SiO2)

Si + 4HF = SiF4 + 2H2↑
SiO2 + 4HF(r) = SiF4 + 2H2O

SiO2 + 6HF .n . = H2SiFfi + 2H2OL (р-р) 2 О 2

Применяют для из­
готовления надписей 
на стекле.
Плавиковая кислота 
ядовита, вызывает 
сильнейшие ожоги 
и язвы!

Стекло
Na2O- CaO ∙6SiO2

Na2O-CaO ∙6SiO2 + 36HF. ,→ 2 2 (р-р)
—> Na2SiF6 + CaSiF6 + 

+ 4H2SiF6+14H2O

HF нельзя хранить 
в стеклянной посуде 
(хранят в полиэтиле­
новой таре)

Вопросы и задания
1. Дайте общую характеристику элементов галогенов. Как 

изменяются их окислительные свойства по мере увели­
чения зарядов их атомных ядер, с чем это связано?

2. Сравните химическую активность галогенов.
3. Как меняется термическая устойчивость галогеноводо- 

родов в зависимости от положения галогена в периодиче­
ской системе? Как изменяются температуры плавления и 
кипения в ряду галогеноводородов с ростом порядкового 
номера? Почему HF кипит при значительно более высо­
кой температуре, чем остальные галогеноводороды?
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4. Сравните строение молекул и свойства водородных сое­
динений галогенов. В чем заключается их сходство и раз­
личие? Как изменяется сила галогеноводородных кислот 
в ряду HF -> HCl -> HBr -> HI? Почему?

5. Каковы особенности плавиковой кислоты?
6. Приведите примеры реакций, подтверждающие общие и 

различные свойства соляной и плавиковой кислот.
7. Бром, предназначенный для продажи, содержит в виде 

примеси хлор. Предложите наиболее простой способ 
очистки брома от примеси хлора.

§ 28. Хлор. Физические и химические свойства. 
Важнейшие соединения хлора

Второй типический элемент VII-A группы — хлор — ха­
рактеризуется меньшей окислительной активностью, чем 
фтор. Это обусловлено уменьшением потенциала ионизации 
и относительной электроотрицательности, а также возраста­
нием атомного радиуса хлора. Наличие ЗгЛорбиталей атома 
хлора резко увеличивает валентные возможности положи­
тельных степеней окисления. При взаимодействии с атома­
ми металлов и неметаллов хлор проявляет степени окисления 
—1, +1, +3, +4, +5, +6, +7.

Распространенность в природе
Содержание хлора в земной коре превышает содержание 

фтора почти в два раза. В свободном виде в силу своей актив­
ности он не встречается. Основные минералы: галит NaCl, 
сильвин KCl, сильвинит (хлорид калия-натрия KCl-NaCl), 
бишофит MgCl2 ■ 6H2O, карналлит KCl ■ MgCl2 ∙ 6H2O, каинит 
KCl ∙ MgSO4 и др.

Соединения хлора содержатся в соленых морях (около 
2,5 масс, долей % NaCl) и озерах (Эльтон и Баскунчак).

Соединения хлора обязательно присутствуют в живых 
организмах, прежде всего в их жидких средах: крови, лимфе, 
желудочном соке и др.
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Физические свойства хлора
Хлор — газ желто-зеленого цвета с резким удушающим 

запахом, очень ядовит, в 2,5 раза тяжелее воздуха. В воде рас­
творяется умеренно: в одном объеме воды растворяется три 
объема хлора. При этом происходит частичное химическое 
взаимодействие его с водой, но большая часть растворенного 
хлора присутствует в виде молекул. Такой раствор называют 
хлорной водой.

Химические свойства хлора
Хлор проявляет свойства сильного окислителя как при 

взаимодействии с металлами и неметаллами, так и при взаи­
модействии со сложными веществами. Хлор непосредственно 
взаимодействует с большинством неметаллов (кроме углеро­
да, азота и кислорода), а также с подавляющим большинством 
металлов. В жестких условиях хлор окисляет благородный газ 
ксенон, образуя XeCl2 и XeCl4. При комнатной температуре 
сухой хлор не взаимодействует с железом, поэтому хлор хра­
нят и перевозят в стальных баллонах. При взаимодействии 
с водой и щелочами хлор диспропорционирует (табл. 32).

Химические свойства хлора
Таблица 32

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Окислительные свойства

Металлы 3C12 + 2Fe = 2FeCl3 
Cl2+ Cu =CuCl2 

3C12 + 2Cγ = 2CγC13

Для реакций требуется 
нагревание или присут­
ствие воды

Неметаллы C12 + H2 = 2HC1 
5CL2 + 2P = 2PC1s 

Cl2 +S = SCl2 (или S2Cl2)

Непосредственно не 
взаимодействует с кис­
лородом и азотом

Галогениды 
металлов

Cl2 + 2KBr = 2KCl + Br2 
Cl2 + 2KI = 2КС1 +12

Реакция проходит в 
растворах солей

Восстанови­
тели

Cl2 + H2S = 2HC1 + S 
Cl2+ Na2SO3+ H2O = 

= Na2SO4+ 2НС1

Cl0 приобретает степень 
окисления—1

Восстановительные свойства
Фтор Cl2 + 3F2 = 2C1F3 Восстановительные 

свойства хлор проявляет 
только в реакции со F2
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Окончание табл. 32

Реагенты Уравнения реакций Примечания
OBP — диспропорционирование

Вода Cl2+ H2O = HCl+ нею Получение хлорной 
воды

Щелочи 1)C12 + 2KOH = 
= KCl + KClO + H2O 

2)3C12 + 6KOH = 
= 5KCI +KCIO3+ 3H2O

1 — при охлаждении 
(f = O"C)
2 — при нагревании 
(Г = OoQ

Хлор взаимодействует с органическими веществами: алка­
нами, алкенами, аренами, карбоновыми кислотами.

Хлороводород, соляная кислота, хлориды
Хлороводород — это бесцветный газ с характерным рез­

ким запахом, очень хорошо растворимый в воде (в 1 объеме 
воды при 25 °C растворяется до 500 объемов HCl). На воздухе 
хлороводород дымит, так как образует с парами воды мель­
чайшие капельки соляной кислоты. Соляной или хлороводо­
родной кислотой называют водный раствор хлороводорода.

Соляная кислота проявляет типичные свойства сильных 
кислот, взаимодействуя с активными металлами, основаниями, 
основными и амфотерными оксидами, солями, если при этом 
выпадает осадок или образуется газообразное вещество (табл. 33).

Таблица 33
Химические свойства соляной кислоты

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Окислительные свойства

Металлы 2HCI +Zn = ZnCl2+ H2↑ 
2HC1 + Fe = FeCl2 + H2T

C металлами, стоящими 
в ряду напряжений до 
водорода; HCl — окис­
литель за счет H+

Восстановительные свойства

Окислители MnO2 + 4HC1 = MnCl2 + Cl2 + 2H2O 
KClO3 + 6HC1 = KCl + 3C12 + 3H2O

Конц. HCl — восстано­
витель за счет Cl-

Кислотные свойства

Основания HCl + NaOH = NaCl + H2O 
2HC1 + Zn(OH)2 = ZnCl2 + 2H2O

HCl взаимодействует с 
растворимыми и нера­
створимыми основа­
ниями
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Окончание табл. 32
Реагенты Уравнения реакций Примечания

Оксиды 
(основные и 
амфотерные)

2HC1 + FeO = FeCl2 + H2O 
6HC1 + Al2O3 = 2A1C13 + 3H2O

HCl взаимодействует с 
основными и амфотер­
ными оксидами

Соли HCl + AgNO3=AgCli + HNO3 
2HC1 +Na2CO3 = 

= 2NaCl +CO2T+ H2O

Реакции идут при усло­
вии образования осадков, 
газов, слабых электро­
литов

Хлориды — соли соляной кислоты. Большинство хлори­
дов металлов (за исключением AgCl, CuCl5 AuCl5 TlCl5 PbCl2) 
хорошо растворимы в воде.

Ионные хлориды (например, NaCl) — твердые кристал­
лические вещества с высокими температурами плавления, 
проявляющие основные свойства; ковалентные (например 
PCl3) — газы, жидкости или легкоплавкие твердые вещества, 
имеющие характерные кислотные свойства. Хлориды с про­
межуточной ионно-ковалентной природой связи проявляют, 
соответственно, амфотерные свойства. Основные хлориды 
практически не подвержены гидролизу, а кислотные гидро­
лизуются полностью и необратимо, образуя кислоты:

SeCL + 4H,0 → H,SeO, + 6НС1.OZ 2 4

Кислородные соединения хлора
Все галогены, кроме фтора, могут давать соединения, 

в которых их атомы могут проявлять положительную сте­
пень окисления, которая возникает при переходе электронов 
с ^-орбиталей на вакантные (не занятые электронами) J-op- 
битали. В соединениях с кислородом хлор может проявлять 
степени окисления +1, +3, +4, +5, +6, +7.

Известны следующие кислородные соединения хлора:
а) оксиды: Cl2O5 ClO2, ClO3, Cl2O7;
б) кислоты:
Формула кислоты Название кислоты Название соли

нею хлорноватистая гипохлорит

HClO2 хлористая хлорит

нею, хлорноватая хлорат
HClO4 хлорная перхлорат
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Кислородсодержащие кислоты хлора могут быть получены как 
продукты диспропорционирования хлора с водой и щелочами.

Изменение свойств в ряду кислородных кислот хлора 
можно выразить следующей схемой:

усиление кислотных свойств, повышение устойчивости

HClO HClO2 HClO3 HClO4 
усиление окислительной способности

HClO — кислота очень слабая (слабее угольной), не­
устойчивая, существует только в водном растворе, может быть 
получена взаимодействием хлора с водой, на свету разлагает­
ся с выделением кислорода:

HClO → HCl +О.
Атомарный кислород очень активен, поэтому раствор 

хлорноватистой кислоты обладает сильным окислительным 
действием.

При нагревании раствора HClO происходит более глу­
бокое диспропорционирование хлора с переходом в степени 
окисления—1 и +5:

ЗНСЮ → 2HC1 + HClO3.
Соли хлорноватистой кислоты — гипохлориты — обра­

зуются, например, при пропускании хлора через щелочной 
раствор на холоду; являются сильными окислителями:

KClO + K2S + H2O = KCl + S + 2К0Н;
Ca(ClO)2 + 4HC1 = CaCl2 + 2C12 + 2H2O.

Наибольшее значение из солей имеет хлорная (белиль­
ная) известь CaOCl2, представляющая собой смешанную соль 
соляной и хлорноватистой кислот. Во влажном воздухе хлор­
ная известь реагирует с углекислым газом:

2CaOCl2 + CO2 + H2O = CaCO3 + CaCl2 + 2НСЮ.
Хлорная известь применяется для дезинфекции и отбе­

ливания.
Как активные окислители гипохлориты нашли при­

менение в медицине. Они проявляют дезинфицирующее 
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и антисептическое, противомикробное действие. Раствор 
NaClO с массовой долей 0,06% применяют для промывания 
ран при операциях на грудной клетке и брюшной полости.

HClO2 — кислота слабая, неустойчивая; и кислота, и ее 
соли являются сильными окислителями.

Хлорноватая кислота HClO3 — кислота устойчивая и 
сильная, существует только в растворах, при повышении кон­
центрации выше 40% наступает ее быстрое разложение. По 
свойствам хлорноватая кислота напоминает азотную: в смеси 
с соляной кислотой растворяет золото.

В водном растворе HClO3 может диспропорционировать: 
3HC1O3 → HClO4 + 2C1O2 + H2O.

Образующийся при этом оксид содержит хлор в неха­
рактерной для него степени окисления +4. Это неустойчивое 
взрывчатое соединение. В водном растворе ClO2 диспропор- 
ционирует на две кислоты — хлорноватистую и хлористую:

2C1O2 + H2O → HClO3 + HClO2.
Соли хлорноватой кислоты — хлораты — получают, напри­

мер, пропуская хлор через горячий раствор щелочи. Хлораты в во­
дных растворах проявляют окислительные свойства только в кис­
лой среде; твердые соли при нагревании — сильные окислители:

KClO3 + Cr2O3 + 4K0H = KCl + 2K2CγO4 + 2H2O.
Наибольшее применение из хлоратов находит KClO3 

(бертолетова соль). C различными горючими веществами (се­
рой, углем, фосфором) KClO3 образует смеси, взрывающиеся 
при ударе:

5KC1O3 + 6Р = 5KC1 + 3P2O5;
2KC1O3 + 3S = 2KC1 + 3SO2.

Хлорат калия используется в пиротехнике, в производстве 
спичек. Бертолетова соль при нагревании легко разлагается:

а) в присутствии катализатора диоксида марганца MnO2: 
2KC1O3 = 2KC1 + 3O2T;

б) без катализатора:
4KCIO =3KC1O + KCI.3 4
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HClO4 — бесцветная, дымящая на воздухе жидкость; 
безводная кислота малоустойчива и иногда взрывается при 
хранении. Растворы хлорной кислоты устойчивы и не об­
наруживают окислительных свойств за счет хлора в степени 
окисления +7, для них характерны типичные свойства кис­
лот. Хлорная кислота — самая сильная из всех неорганиче­
ских кислот.

Из перхлоратов практическое значение имеет NH4ClO4 — 
взрывчатое вещество, окислитель ракетного топлива.

Мини-тренажер
Sf 1. Хлорная вода имеет запах хлора. При подщелачивании 
хлорной воды запах исчезает, а при последующем подкисле­
нии появляется вновь. Объясните наблюдаемое явление.

Решение.
При пропускании хлора через воду образуются хлорнова­

тистая и соляная кислоты за счет реакции диспропорциони­
рования хлора:

Cl2 + H2O ≠ HCl + нею.
Равновесие при этом смещено влево. Образующаяся 

хлорная вода содержит 70% Cl2, поэтому имеет запах хлора. 
Если к хлорной воде прибавить щелочь, то вследствие ней­
трализации хлорноватистой и соляной кислот равновесие 
в системе смещается вправо, поэтому запах хлора исчезает. 
[УГ 2. Оксид марганца массой 2,61 г обработали при нагре­
вании раствором соляной кислоты объемом 25 мл с массо­
вой долей HCl, равной 34% (р = 1,16 г/мл). Определите объем 
выделившегося хлора.

Решение.
1) Составим уравнение реакции:

MnO2 + 4HC1 → MnCl2 + Cl2 + 2H2O.
2) Найдем количества реагирующих веществ:

WJ(HCl) = mp.pa∙ ω = V- р ∙ ω = 25 ■ 1,16 ■ 0,34 = 9,86 г;
zττ^,14 Wj(HCl) 9,86 nw(HCl) =---------- = ------ = 0,27 моль;

M(HCl) 36,5

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



236 Раздел 2. Химия элементов и их соединений

ч Zn(MnO2) 2,61 . .. n(MnO,) = —------ — =------ = 0,03 моль.
2 M(MnO2) 87

3) По уравнению количества реагирующих веществ 
n(MnO2): n(HCl): n(Cl2) = 1:4:1, следовательно в избытке 
по условию задачи HCl, так как для реакции его необходимо 
n(HCl) = 4n(MnO2) = 4- 0,03 = 0,12 моль, а дано 0,27 моль.

Таким образом, количество вещества выделившего­
ся Cl2 рассчитаем по соотношению n(MnO2): Zi(Cl2)= 1:1 = 
= 0,03 моль, тогда объем хлора равен:

K(Cl2) = zι(Cl2) ■ Vm= 0,03-22,4 = 0,672 л.
Ответ: K(Cl2) = 0,672 л.

0z 3. Смесь газов объемом 1 л, состоящую из хлора, водорода 
и хлороводорода, пропустили через раствор йодида калия. 
При этом выделилось 2,54 г йода, а оставшийся объем газа со­
ставил 500 мл (н. у.). Определите объемные доли (%) веществ 
в исходной смеси.

Решение.
1) Составим уравнение происходящей реакции:

2KI + Cl2 = 2KC1 +12.
Водород и хлороводород с йодидом калия взаимодей­

ствовать не будут, но так как хлороводород хорошо растворим 
в воде, он поглотится раствором йодида калия, и оставшийся 
объем газа 500 мл — это объем водорода, который в воде не­
растворим.

2) Найдем количество вещества йода: 
Λl="⅛;

M(I2)
2,54 г

n(I9) =--------------- = 0,1 моль.
2 254г/моль

3) Найдем по уравнению реакции количество вещества 
хлора:

n(Cl2) = n(I2) = 0,01 моль.
4) Рассчитаем объем хлора:

K(Cl2) = zι(Cl2) ∙ Kjf(Cl2);
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K(Cl2) = 0,01 моль • 22,4 л/моль = 0,224 л.
5) Рассчитаем объемную долю каждого газа в смеси: 

ф(газа) = (газа) -100%;
смеси)

φ(Cl2)=^cl^∙100⅜;

смеси)

φ(Cl2) = °,224jl ■ 100% = 22,4%;
1л

φ(H2) = p⅛100%;
r (смеси)

φ(H2) = ■ 100% = 50%;
1 л

φ(HCl) = 100% - 22,4% - 50% = 27,6%.
Ответ. φ(Cl2) = 22,4%; φ(H2) = 50%; φ(HCl) = 27,6%.

Вопросы и задания
1. Напишите электронную формулу атома хлора и схему 

распределения электронов по орбиталям. Объясните ва­
лентные возможности атома хлора, сравните с валентны­
ми возможностями фтора.

2. Закончите уравнения реакций, расставьте коэффициенты 
методом электронного баланса:
a) MnO2 + HCl->...; б) KMnO4+ HCl→...;
в) Cl2 + КОН(горяч) →...; г) Cl2 +12 + H2O → HIO3 + ....

3. Как изменяются кислотные и окислительно-восстано­
вительные свойства кислородсодержащих кислот хлора 
в ряду HClO, HClO2, HClO3, HClO4?

4. Почему йод плохо растворяется в воде, но хорошо рас­
творяется в органических растворителях? Для объясне­
ния используйте сведения о строении молекул воды и 
йода и данные о межмолекулярных силах взаимодействия 
в водных растворах.
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5. В соответствии со схемой напишите уравнения реакций, 
укажите типы этих реакций и названия участвующих 
в них веществ:

NaCl → HCl → Cl2 → KClO3 →
→ KCl → Cl2 → FeCl3 + H2O → гидролиз?
NaI → NaBr → NaCl → Cl2 → KClO3 → O2.

6. Какая масса бромида серебра выпадет в осадок, если к 
раствору нитрата серебра объемом 200 мл (с (AgNO3) = 
= 0,1 моль/л) прибавить 2 г бромида калия? Ответ'. 2,91 г.

7. Какой объем 2М раствора соляной кислоты окислили ок­
сидом Mapramja(IV), если известно, что выделившийся 
при этом хлор вытеснил из раствора йодида калия 25,4 г 
йода? Ответ: 200 мл.

8. После обработки хлором 52,9 г смеси хлорида и броми­
да натрия масса смеси уменьшилась до 35,1 г. Установите 
массу NaCl в исходной смеси. Ответ: 11,7 г.

§ 29. Качественные реакции на галогенид-ионы. 
Биологическая роль галогенов, 

применение их соединений в медицине

Галогенид-ионы галогеноводородных кислот и солей мож­
но распознавать (идентифицировать) с помощью качественных 
реакций. Под качественными понимают такие реакции, кото­
рые характеризуются каким-либо внешним признаком, так на­
зываемым аналитическим сигналом (выпадением осадка, изме­
нением окраски, выделением газа), который позволяет сделать 
заключение о наличии или отсутствии определяемого иона.

Все галогениды металлов являются солями — тугоплав­
кими веществами с ионным типом связи. Галогениды метал­
лов хорошо растворимы в воде, за исключением галогенидов 
серебра и свинца. Также исключением являются: AgF-рас­
творим в воде, фториды Ca, Mg, Sr — нерастворимы. На раз­
личной растворимости и различной окраске галогенидов се­
ребра основана идентификация различных галогенид-ионов 
в водных растворах.
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AgNO3 — групповой реактив для обнаружения ионов Hal- 
в растворе:

Ионы AgNO, Наблюдение
F- AgF, осадок не образуется растворим в воде
Cl- AgCli, белый 

творожистый осадок
нерастворим в воде и кислотах, но 
растворим в аммиаке

Br AgBri, желтовато-белый 
осадок

нерастворим в воде и кислотах, 
но растворим в избытке аммиака, 
быстро темнеет на свету

I- AglJ-, желтый осадок нерастворим в воде, кислотах и 
аммиаке

Биологическая роль галогенов
C давних времен известно действие галогенов и их со­

единений на организм человека и животных. В больших дозах 
они являются ядами, в малых—лекарствами.

Фтор жизненно необходим для нормального роста и разви­
тия; он участвует в процессах образования зубной эмали, ден­
тина, в процессах костеобразования. Кроме того, он участвует в 
очень важных ферментативных биохимических реакциях.

Данные о массе фтора в организме человека разноречивы: 
по данным В. В. Егорова1, масса фтора составляет 7 мг, а в учеб­
нике «Общая и неорганическая химия» под ред. В. В. Негребец- 
кого2 указано, что в организме человека массой 70 кг содержит­
ся в среднем 2,6 г фтора. Фтор — микроэлемент. При недостатке 
фтора в организме (недостаточное содержание фтора в питье­
вой воде менее 0,7 мг/л) развивается поражение костей, ка­
риес зубов. В этом случае следует проводить фторирование — 
обогащение пищи и воды соединениями фтора. Повышенное 
содержание фтора в воде, пище (свыше 5 мг/кг пищи) приво­
дит к патологическим изменениям в костях и зубах: появление 
на зубах пятен, приобретающих затем коричневый цвет, раз­
рушение зубной эмали, хрупкость зубов, остеосклероз, нару­
шение свертываемости крови. В этом случае надо ограничить 

1 Егоров В. В. Бионеорганическая химия: учебное пособие. — 2-е изд., пере- 
раб. и доп. — СПб.: Лань, 2017. — 412 с.
2 Общая и неорганическая химия для медиков и фармацевтов: учебник и 
практикум для вузов / В. В. Негребецкий [и др.]; под общ. ред. В. В. Мужской, 
И. Ю. Белавина, В. П. Сергеевой. — M.: Юрайт, 2017. — 357 с.
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поступление фтора в организм и проводить симптоматическое 
лечение. При остром отравлении возникает раздражение сли­
зистых оболочек гортани, бронхов, глаз, в тяжелых случаях — 
отек легких, поражение центральной нервной системы и др.

Хлор является биогенным макроэлементом, в организме 
его содержится примерно 0,15%.

Ионы хлора Cl- (нетоксичны):
• участвуют в поддержании осмотического равновесия, 

так как Cl- является основным внеклеточным анио­
ном организма;

• создают благоприятную среду для действия протео­
литических ферментов желудочного сока;

• оказывают тормозящий эффект на нейроны путем 
снижения потенциала действия;

• активизируют ряд ферментов.
Ионы хлора входят в состав соляной кислоты, играющей важ­

ную роль в пищеварении. В желудочном соке здорового человека 
содержится примерно 0,5% соляной кислоты. При заболеваниях 
содержание соляной кислоты может меняться, поэтому определе­
ние ее содержания в желудочном соке имеет важное диагностиче­
ское значение. Атомы хлора взаимодействуют с аминогруппами 
аминокислот микробных клеток и разрушают их структуру, вы­
зывая вследствие этого гибель последних. В сутки человек потре­
бляет 5—10 г хлорида натрия (поваренной соли) в сутки. В клет­
ках аккумулируется 10—15% всего хлора, из этого количества до 
половины — в эритроцитах и около 85% хлора находится во вне­
клеточном пространстве. При пониженном содержании хлора в 
организме наблюдается возникновение алкалоза, нарушение объ­
ема внеклеточной жидкости, расстройство кислотно-щелочного 
баланса. При избыточном поступлении — угнетение роста.

Присутствие в воздухе около 0,0001% хлора уже раздража­
юще действует на слизистые оболочки. Д лительное пребывание 
в такой атмосфере может привести к заболеванию бронхов, рез­
ко ухудшается аппетит, кожа приобретает зеленоватый оттенок. 
Если содержание хлора в атмосфере составляет 0,1%, то может 
наступить острое отравление, первым признаком которого яв­
ляется сильнейший кашель. При отравлении хлором необходим 
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абсолютный покой; полезно вдыхать кислород или аммиак. По 
существующим санитарным нормам содержание хлора в воздухе 
производственных помещений не должно превышать 0,03 мг/м3. 

Q В небольших дозах ядовитый хлор иногда может служить и 
противоядием. Так, пострадавшим от сероводорода дают по­
нюхать хлорную известь. Взаимодействуя, два яда взаимно 
нейтрализуются.

Биологическая роль брома еще мало изучена, в организме 
его содержание 200-300 мг. Он относится к условно эссенци­
альным элементам. Бромид натрия NaBr участвует в актива­
ции пепсина, активизирует некоторые ферменты поджелу­
дочной железы, которые участвуют в переваривании жиров 
и углеводов. Ионы Br- угнетают деятельность щитовидной 
железы, являясь антагонистами йодидов, и при хроническом 
воздействии замедляют их усвоение. Бромиды участвуют 
в регуляции центральной нервной системы, усиливая процес­
сы торможения, а также регулируют функцию половых желез. 
Они равномерно накапливаются в различных отделах мозга 
и успокаивающе действуют при повышенной возбудимости. 
Бромид-ионы легко всасываются в желудочно-кишечном 
тракте. Токсичность бромид-ионов невысока, однако вслед­
ствие медленного выведения из организма (30—60 суток) они 
могут накапливаться, кумулировать, что приводит к развитию 
хронического отравления, которое называется бромизмом.

В организм человека бром попадает с растительной пи­
щей, в основном с зерновыми, рыбой и орехами. Суточное 
поступление этого биоэлемента в организм человека состав­
ляет в норме 2—8 мг. Наиболее высока концентрация брома 
в почках, гипофизе, щитовидной железе.

Среднесуточная ПДК паров брома 0,04 мг/м3. При кон­
центрации брома в воздухе около 0,001% наблюдается раздра­
жение слизистых оболочек, головокружение, а при более вы­
соких концентрациях — спазмы дыхательных путей, удушье. 
При отравлении парами брома необходимо вывести постра­
давшего на свежий воздух, для восстановления дыхания мож­
но на небольшое время воспользоваться тампоном, смочен­
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ным нашатырным спиртом, на короткое время поднося его 
периодически к носу пострадавшего. Дальнейшее лечение 
должно проводиться под наблюдением врача.

Йод является жизненно важным микроэлементом. 
В норме в организме человека содержится около 15—20 мг 
иода, причем более половины этого количества содержится в 
щитовидной железе в составе различных производных тиро­
зина — гормона щитовидной железы. Йод выполняет важные 
функции в организме — участвует в таких процессах:

• регуляция скорости биохимических процессов, обме­
на энергии, температуры тела;

• регуляция белкового, жирового и водно-электролит­
ного обмена;

• регуляция процессов дифференцировки тканей, про­
цессов роста и развития организма.

Снижение содержания йода в организме приводит к раз­
витию заболеваний: эндемический зоб, гипотериоз, крети­
низм, разнообразные функциональные нарушения.

Соединения галогенов, применяемые в медицине
В медицине фторсодержащие препараты используют­

ся для лечения гипофтороза, болезней щитовидной железы, 
хронических форм диабета, бронхиальных и ревматических 
заболеваний, глаукомы и рака.

Фгорпан, трифтортирозин, фторпиримидин, фторметасарко- 
лизин — вещества, обладающие противоопухолевой активностью.

Фторотан, флюорол — эффективные средства для ингаля­
ционного наркоза. Фторпроизводные углеводородов — «голубая 
кровь» — применяется как переносчик кислорода в организме.

Соляная кислота HCl применяется в виде разбавленных 
растворов при пониженной кислотности желудочного сока

Хлорид натрия NaCl (поваренная соль) — противоядие 
при отравлении нитратом серебра AgNO3:

NaCl + AgNO3=AgCLk + NaNO3.
NaCl — противоядие при отравлении солями ли­

тия. Широко применяются также такие хлориды, как KCl, 
CuCl2 ∙ 2H2O, ZnCl2, MgCl2 и др.
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В медицине широко применяются лекарственные сред­
ства, содержащие соединения брома. К их числу относятся 
комплексные препараты, оказывающие выраженное седатив­
ное, снотворное, противосудорожное действие.

Йодобромные ванны используются в физиотерапии.
Основной областью применения бромидов является ле­

чение неврастении и истерии. Как хорошие успокаивающие 
средства применяют брометон, бромалин, бромурал.

Четырехзамещенные бромиды аммония и ксероформ (три­
бромфенолят висмута) — прекрасные антисептики.

Йод в медицине применяется в виде лекарственных пре­
паратов, применяемых при заболеваниях щитовидной желе­
зы («Йодтирокс»), входит в состав настойки йода на спирте, 
раствора Люголя, в качестве антисептического средства, для 
обработки ран, операционного поля.

Йодиды натрия и калия применяют при эндемическом 
зобе, заболеваниях глаз, горла, бронхиальной астме, отравле­
ниях солями ртути.

Вопросы и задания
1. Даны три склянки. В одной находится раствор хлорида 

натрия, во второй — раствор йодида кальция, в третьей — 
бромная вода. Как распознать эти вещества, используя 
пробы только этих растворов?

2. Можно ли при помощи индикаторов отличить друг от 
друга растворы солей хлорида натрия и хлорида алюми­
ния? Дайте обоснованный ответ и напишите уравнения 
соответствующих реакций.

3. В трех пробирках находятся водные растворы хлорида, фто­
рида и йодида калия. Предложите способы распознавания 
солей. Напишите соответствующие уравнения реакций.

4. Верны ли следующие суждения?
А. Если прилить хлорную воду к раствору йодида калия, 
то выделится йод. Б. Если к хлорной воде добавить рас­
твор крахмала, то появится синяя окраска.
1) Верно только А; 2) верно только Б; 3) верны оба сужде­
ния; 4) оба суждения неверны.
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5. Фтор поступает в организм человека с продуктами пи­
тания и водой. В некоторых районах содержание фтора 
в питьевой воде в пересчете на фторид натрия составля­
ет 2 мг/л. Рассчитайте массу фтора, попадающего еже­
дневно в организм человека, если он потребляет в сутки 
примерно 2 л воды. Напишите уравнение диссоциации 
фторида натрия и укажите, в каком виде фтор поступает 
в организм. К чему может привести избыток фтора в ор­
ганизме человека? Ответ'. 1,81 мг.

6. Смесь бромидов натрия и калия применяется в медицине 
при расстройствах нервной системы. Вычислить количе­
ство ионов брома, поступающих в организм при приеме 
десертной ложки (10 мл) раствора, содержащего в 1 л по 
30 г указанных солей. Ответ'. 5,43 ∙ IO-3 моль.

7. В начале XX в. появился раствор Люголя, содержащий в 17 
мл воды 1 г йода и 2 г йодида калия. Этим раствором смазы­
вают слизистую оболочку горла и полости рта при воспале­
ниях (ангине, стоматите и др.). Рассчитайте массовые доли 
йода и йодида калия в растворе Люголя. Ответ'. 0,05; 0,1.

Тема 2.1.2. Общая характеристика 
элементов Vl группы ПСЭ.

Общая характеристика халькогенов

После изучения темы 2.1.2 студенты должны
знать: строение атомов халькогенов, способы получения 

и химические свойства простых веществ и соединений эле­
ментов VI-A группы, виды аллотропных модификаций кис­
лорода и серы, их свойства, биологическую роль, применение 
соединений элементов VI-A группы в медицине;

уметь: составлять уравнения химических реакций, харак­
теризующих получение и свойства простых веществ и соеди­
нений кислорода и серы, описывать кислотно-основные и 
окислительно-восстановительные свойства веществ, исходя 
из состава и строения их молекул, решать задачи, основанные 
на знании свойств веществ.
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§ 30. Общая характеристика халькогенов. 
Кислород. Аллотропия кислорода.

Физические и химические свойства кислорода

В главную подгруппу VI-A группы входят элементы — 
кислород О, сера S, селен Se, теллур Те, полоний Po. Общее 
название этих элементов — халькогены («рождающие руды»). 

Сходство химических свойств халькогенов объясняет­
ся одинаковым строением внешнего энергетического уров­
ня атомов ...ns1npi. Все халькогены относятся к семейству 
^-элементов, все, кроме полония, — неметаллы. Наличие двух 
неспаренных электронов обусловливает типичную для всех халь­
когенов валентность, равную IL Валентность кислорода не может 
быть больше II, так как у него нет свободных орбиталей, близких 
по энергии к 2р-орбитали. Сера и все остальные элементы этой 
группы имеют свободные J-орбитали на внешнем уровне и в воз­
бужденных состояниях проявляют валентности, равные IV и VI.

В табл. 34 приведены физико-химические свойства халь­
когенов.

Таблица 34
Физико-химические характеристики элементов VI-A группы

Характеристики О S Se Tfe Po

Строение внешнего 
энергетического уровня

2s22∕>4 3s23p4 4s24∕>4 5s25p4 6s26p4

Энергия ионизации, 
кДж/моль

1313,9 999,6 940,9 869,2 812

Сродство атомов к электрону, 
кДж/моль

141 200,4 195,0 190,2 183

Относительная электро­
отрицательность (по Полингу)

3,44 2,58 2,55 2,1 2,0

Радиус атома, нм 0,074 0,103 0,116 0,143 0,167

Радиус иона, нм 0,126 0,170 0,184 0,207 -

Степени окисления -L -2, 
+2

-2, +4, 
+6

-2, +4, 
+6

-2, +4, 
+6

-

Содержание в земной коре, ω% 49,2 0,047 8∙ IO-5 I-IO-6 следы

Содержание в организме 
человека, ω%

62 0,16 IO6 - -
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Из таблицы видно, что с увеличением атомного номера 
элемента в группе закономерно возрастает атомный радиус, 
уменьшается энергия ионизации и электроотрицательность, 
усиливаются металлические свойства элементов.

Высшие степени окисления сера, селен и теллур прояв­
ляют с кислородом, хлором и фтором.

Это интересно: с увеличением атомного радиуса резко падает 
распространенность элементов в природе. И хотя кислород 
является самым распространенным элементом в природе 
(47% по массе), как индивидуальное вещество он был открыт 
лишь во второй половине XVIII в. Зато сера была известна 
за 5 тысячелетий до н. э.

Элементы VI-A группы образуют простые вещества 
(табл. 35).

Халькогены — простые вещества
Таблица 35

Элемент о S Se Те

Аллотропные 
формы

Кислород, 
озон

Ромбиче­
ская сера 

(α-S8), мо­
ноклинная 
сера (β-S8)

Гексагональ­
ный селен 

(P-Se)

!Ьксагональ- 
ный теллур 

(T-Te)

Состав моле­
кул

о
К) ⅛ S8 Se. Те.

Агрегатное 
состояние 
(обычные усло­
вия)

газы Кристал­
лическое, 
хрупкое 

вещество

Кристалличе­
ское вещество 
с металличе­
ским блеском

Металлопо­
добное кри­
сталлическое 

вещество
Цвет O2-б/ц, 

O3 — свет­
ло-голубой

желтый серый Серебри­
сто-белый

Запах O2 — нет, 
O3 — рез­
кий, свое­
образный

нет нет нет

Кристалличе­
ская решетка

нет Молекуляр­
ная ромби­

ческая

Цепная моле­
кулярная гек­
сагональная

Цепная мо­
лекулярная 

гексагональ­
ная
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Окончание табл. 35

Элемент О S Se Те
Электрическая 
проводимость

диэлек­
трик

диэлектрик Полупро­
водник

Полупро­
водник

Плотность, г/см3 1,1 (ж) 2,07 4,8 6,34

Температура 
плавления, °C

-218,2 (O2) ИЗ 217 449,7

Температура 
кипения, °C

-182,8 (O2) 444,8 685,1 990,0

В соединениях с водородом халькогены проявляют ва­
лентность, равную II, степень окисления—2 и образуют 
халькогеноводороды (Н2Э):

h20 H2S H2Se Н2Те

вода сероводород селеноводород теллуроводород

При обычных условиях H2O — жидкость, остальные халь­
когеноводороды — бесцветные газы с неприятным запахом, 
ядовиты, являются сильными восстановителями; при раство­
рении их в воде образуются кислоты, сила которых увеличи­
вается в ряду H2S — H2Se — H2Te из-за уменьшения энергии 
связи Н—Э (H2O — амфолит).

Сера, селен и теллур образуют кислотные оксиды об­
щей формулы Э02 и Э03, которым соответствуют кислоты 
H2OO3 и H2OO4:

Элемент S Se Те
Степень окисления + 4 + 4 + 4
Оксид SO2 

Кислотный (газ)
SeO2 

Кислотный (тв.)
TeO2 

Кислотный (тв.)
Гидроксид H2SO3

Слабая кислота 
сернистая

H2SeO3
Слабая кислота 

селенистая

H2TeO3
Слабая кислота 

теллуристая
Степень окисления + 6 + 6 +6
Оксид SO3 (ж.) 

кислотный
SeO3 

кислотный
TeO3 

кислотный
Гидроксид H2SO4

Сильная кислота 
серная

H2SeO4 
Сильная 
кислота 

селеновая

H2TeO4
Слабая кислота 

теллуровая
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Изменение свойств в ряду кислородсодержащих кислот 
можно выразить следующей схемой:

H2SO3 H2SeO3 H2TeO3

H2SO4 H2SeO4 H2TeO4

уменьшение кислотных свойств

В OBP H2OO4 являются окислителями, H2OO3 проявляют 
окислительно-восстановительную двойственность.

Важная закономерность: с ростом степени окисления воз­
растают и кислотные, и окислительные свойства оксидов, 
а также соответствующих им кислот.

Проведем сравнение элементов VI и VII групп главных 
подгрупп.

1. Халькогены (кроме кислорода) обладают менее выра­
женными неметаллическими свойствами в сравнении с гало­
генами.

2. Оксиды и кислоты халькогенов более устойчивы.
3. Молекулы халькогеноводородов, за исключением 

воды, менее полярны и прочны, чем галогеноводороды.
4. Различия в свойствах элементов VI-A группы выраже­

ны сильнее, чем в подгруппе галогенов.

Вопросы и задания
1. Объясните с точки зрения строения атомов, почему 

у кислорода степени окисления и валентные возможно­
сти отличаются от таковых у других халькогенов.

2. Д. И. Менделеев, работая над периодической таблицей, 
расположил элементы по возрастанию атомных масс. 
Однако атомная масса йода меньше атомной массы тел­
лура, и теллур должен был бы попасть в VII-A группу. 
Как с современной точки зрения объяснить, почему эти 
элементы были определены в соответствующие группы 
правильно?

3. Сравните свойства селена и брома, найдите сходства и 
различия, объясните их.
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4. Определите степени окисления элементов в молекулах 
следующих веществ: H2SO4, H2SO3, H2SeO3, OF2, H2Te, 
H2O2. В каких из этих соединений халькогены имеют 
низшую, высшую, промежуточную степени окисления?

5. В основном или возбужденном состоянии находятся ато­
мы халькогенов в молекулах следующих веществ: SO2, 
SO3, H2SeO4, TeO2? Напишите электронные формулы 
этих веществ.

6. Приведите уравнения ступенчатой диссоциации серо­
водорода и серной кислоты.

7. Подготовьте реферат о биологической роли кислорода, 
серы или селена.

§ 31. Кислород. Аллотропия кислорода.
Получение кислорода. Свойства кислорода

Состояние атома с двумя неспаренными электронами 
считается двухвалентным. И действительно, почти во всех 
своих соединениях кислород двухвалентен, за исключением 
озона и супероксидов. Кислород имеет высокую электро­
отрицательность, которая уступает только электроотрица­
тельности (ЭО) фтора.

Элемент кислород образует два простых вещества — кис­
лород (дикислород) O2 и озон (трикислород) O3. В природе 
озон существует в верхних слоях атмосферы, образуя тонкий 
озоновый слой, который защищает Землю и всех нас от губи­
тельного ультрафиолетового излучения Солнца.

В виде простого вещества кислород входит в состав ат­
мосферного воздуха, где его объемное содержание составляет 
≈21%. В связанном виде кислород находится в составе воды, 
минералов, многих органических веществ. Кислород — это 
необходимый органогенный элемент, он составляет 50—85% 
массы тканей растений и животных.

£□ Большинство компонентов организма - кислородсодержа­
щие вещества. Естественное пополнение его происходит 
за счет фотосинтеза растениями, фитопланктоном океана и 
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за счет разложения воды в верхних слоях атмосферы. Про­
цессы дыхания и горения идут с его участием. Без поступле­
ния кислорода процессы жизнедеятельности прекращаются 
за считанные минуты. Организм взрослого человека в со­
стоянии покоя потребляет 264 мл кислорода в минуту, около 
300 л в сутки, при физической работе - в 10-15 раз больше.

Электронная формула атома кислорода: l,s22s22g4.
Возможные степени окисления:
—2 (H2O, HNO3, H2SO4, КОН, большинство соединений);
—1 (H2O2, Na2O2, BaO2, перекисные соединения);
+2 (OF2 фторид кислорода); +4 (O+4O2 (O3) озон).
Валентность:
II- в подавляющем большинстве соединений;

III- CO(C=O)JH3O+

Молекула O2 парамагнитна благодаря наличию двух 
неспаренных электронов (↑0-0↑), имеет структуру би­
радикала; устойчива, ее энергия диссоциации составляет 
494 кДж/моль. Кислород образует соединения со всеми эле­
ментами, за исключением Не, Ne, Аг.

Таблица 36
Получение кислорода

Промышленные способы Лабораторные способы

1) Фракционной дистилляцией жид­
кого воздуха, при этом жидкий 
азот, имеющий более низкую тем­
пературу кипения (fππι = -196 °C), 
испаряется, а в жидкой фрак­
ции остается чистый кислород 
(1 =—!83 °C);

2) электролизом воды (или раство­
ров щелочей):

2H2O = 2H2↑ + O2T
(кислород образуется на аноде)

В лаборатории кислород получают 
при термическом разложении неко­
торых веществ (солей, оксидов, пе­
роксидов):
2KM∏O4 -A K2MnO4 + MnO2 + O2T

2KC1O3 -A 2KC1 + 3O2↑ (кат.)
2KNO3 A∙2KNO2 + O2↑

2Cu(NO3)2 -A 2CuO + 4NO2T + O2T 
4K2Cr2O7A

→ 4K2CγO4 + 2Cr2O3 + 3O2T
2HgO A2Hg + O2↑

2H2O2 -A 2H2O + O2T
2Na2O2 + 2CO2 -A 2Na2CO3 + O2T
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Физические и химические свойства кислорода
Кислород — газ без цвета, вкуса и запаха, тяжелее возду­

ха, малорастворим в воде (в 100 л воды при 20 °C растворяет­
ся 3 л O2), жидкий кислород (∕mπ = —183 °C) голубого цвета.

Кислород O2 — одно из самых химически активных 
веществ (табл. 37). Он действует как окислитель со всеми 
элементами кроме фтора. Однако при обычных условиях 
химическая активность кислорода невелика. Это связано 
с высокой энергией связи в молекуле кислорода. Это очень 
важно для существования жизни, так как все органические 
вещества, в том числе и те, которые входят в состав жи­
вых организмов, способны окисляться до углекислого газа 
и воды. Если бы эти реакции протекали самопроизвольно 
при обычных условиях, то жизнь в атмосфере кислорода 
была бы невозможна. Реакции в живых организмах с уча­
стием кислорода протекают обычно в присутствии фер­
ментов.

Таблица 37
Химические свойства кислорода

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Металлы 2Mg + O2 = 2MgO 
3Fe + 2O2 = Fe3O4(FeC) ∙ Fe2O3) 

— железная окалина
2Na +O2 = Na2O2 

KFO2 = KO2

Кислород окисляет 
все металлы, кроме Au 
иР1.
Щелочные металлы 
окисляются до пе­
роксидов (кроме Li) и 
супероксидов

Неметаллы s+o2 Aso2 
4P + 5O2A2P2O5 

C + O2ACO2 
2H2 + O2-⅛2H2O 

N2 + O2 < здап дУ" > 2NO - Q

Непосредственно не 
реагирует с галогенами 
и благородными газами

Сложные 
неоргани­
ческие 
вещества

2H2S + 3O2 A2SO2T + 2H2O
4NH3 + 3O2 A 2N2↑ + 6H2O

4NH3 + 5O2 A4N0↑ + 6H2O (кат.) 
2PH3 + 4O2 A P2O5 + 3H2O 
SiH4 + 2O2 A SiO2 + 2H2O 

4FeS2 +1102 A 2Fe2O3 + 8SO2↑

Обычно образуются 
оксиды соответствую­
щих элементов
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Окончание табл. 37

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Оксиды и 
гидрокси­
ды

2CO + O2-⅛2CO2 
2SO2+O2 '-'va >2SO3 

2NO + O2 = 2NO2 
4FeO + O2-⅛ 2Fe2O3 

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

Окисление оксидов и 
гидроксидов до более 
высокой степени окис­
ления

Органиче­
ские 
вещества

CH4 + 2O2 = CO2T + 2H2O 

CH4 [0] > CH3OH

Кроме реакций полно­
го окисления (горения) 
возможно неполное 
окисление.
Окисление углеводов, 
жиров, белков служит 
источником энергии 
для живых организмов

В большинстве случаев реакции с участием кислорода про­
текают с выделением теплоты и света. Такие реакции называются 
горением. Температура, необходимая для процесса горения, под­
держивается выделяющейся при реакции теплотой. При взаимо­
действии кислорода с простыми веществами образуются оксиды. 
При сгорании щелочных металлов (кроме лития) образуются пе­
роксиды (Na2O2) и супероксиды (KO2) щелочных металлов.

Очень редко реакции окисления могут сопровождаться 
поглощением теплоты. К таким эндотермическим реакциям 
относится окисление азота. Реакция протекает при темпера­
туре, близкой к 3000 °C:

N2 + O2 = 2NO; Q=-180,5 кДж.

Озон
O3 (O+4O2) — газ синего цвета с резким раздражающим 

запахом, токсичен. Жидкий озон — вещество темно-синего, 
почти черного цвета. Растворимость озона в воде значительно 
больше, чем кислорода: 100 объемов воды при О °C растворя­
ют 49 объемов озона.

Озон сильно эндотермичен 
(ΔH =+142,3 кДж/моль), поэтому 
очень реакционноспособен. По 
окислительным свойствам уступает 
только фтору. Непосредственно не 
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реагирует только с благородными газами, платиной и золо­
том.

В лаборатории и промышленности озон получают в при­
борах — озонаторах, пропуская электрический разряд через 
чистый сухой кислород:

hv
3O2=2O3.

Озон проявляет более сильные окислительные свойства, 
чем кислород. Он непосредственно взаимодействует с гало­
генами, окисляя их до высших оксидов (например, хлор до 
Cl2O7). Озон окисляет все металлы (кроме золота, платины и 
иридия), соединения неметаллов окисляет до высших степе­
ней окисления:

2Ag +O3=Ag2O+ O2T;
PbS + 4O3 = PbSO4 + 4O2↑;

NH3 + 4O3 = HNO3 + H2O + 4O2T.
Озон, в отличие от кислорода, на холоду окисляет многие 

органические вещества: резина становится хрупкой, эфир, 
спирт, смоченная скипидаром вата при действии озонирован­
ного воздуха воспламеняются.

Для качественного и количественного определения озо­
на можно использовать реакцию его взаимодействия с рас­
твором йодида калия:

O3 + 2KI + H2O = I2 + 2K0H + O2.
Если бумажку, смоченную раствором крахмала и KI, по­

местить в воздух, содержащий примесь озона, бумажка сразу 
же посинеет.

В естественных условиях озон образуется из атмосферно­
го кислорода при грозовых разрядах, а на высоте 10—30 км — 
под действием ультрафиолетовых солнечных лучей.

£3 Ничтожные количества озона, содержащиеся в атмосферном 
воздухе, достаточны для инициирования пероксидного окис­
ления непредельных жирных кислот, входящих в биомембра­
ны. Экспериментально установлено, что предельно допусти­
мый уровень содержания озона 120 мкг/м5 представляет для 
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окружающей среды большую угрозу, чем предельно допусти­
мая радиация. ПДК в атм. воздухе 1 мг/м5 (БЭС. Химия. 1998. 
С. 397). Установлено, что поражение легких, органов зрения, 
ускоренное старение организма и ряд других патологий, вызы­
ваемых озоном, связаны с инициированием цепных свободно­
радикальных реакций. Витамины Е, P, C и другие природные 
антиоксиданты защищают организм от действия озона, пере­
хватывая свободные радикалы, обрывая кинетические цепи.

В воздухе, содержащем примесь озона, гибнут патоген­
ные микроорганизмы, поэтому озонированный при помощи 
тихих электрических разрядов воздух используется для дезин­
фекции и дезодорирования медицинских (хирургических) 
помещений и обеззараживания питьевой воды (что более 
экологично, чем хлорирование).

Вопросы и задания
1. Какие из предложенных веществ можно использовать 

для получения кислорода: HgO, Fe2O3, KMnO4, NaNO3, 
BaCO3, Fe(OH)3, KClO3, H2O, NaOH, Na2SO4? Составьте 
уравнения соответствующих реакций.

2. Осуществите превращения, определите типы реакций, 
назовите вещества:
KMnO4 → O2 → CO2 +Na2°2 >02 → H2O → O2 → Al2O3 

Ф 
s→so2

3. Какой объем смеси озона с кислородом, плотность кото­
рой по водороду равна 20, потребуется для сжигания 5 л 
водорода? Объемы всех газов измеряются при одинако­
вых условиях. Omeenr. 2 л.

4. Три сосуда заполнены соответственно кислородом, водоро­
дом и азотом. Предложите способ распознавания этих газов.

5. Определите количество йода, которое образуется при 
пропускании 240 г озона через водный раствор йоди­
да калия. Какой объем кислорода при этом выделится? 
Ответ'. 1270 г, 112 л.
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§ 32. Соединения кислорода с водородом. 
Вода, пероксид водорода

Вода, пероксид водорода
Важнейшим водородным соединением кислорода явля­

ется вода. Академик А. П. Карпинский назвал воду «самым 
драгоценным ископаемым». При обычных условиях вода — 
прозрачная жидкость без вкуса и запаха. Плотность воды мак­
симальна при 4 °C. При 100 °C вода переходит в газообразное 
состояние, при 0°С — в твердое состояние (лед) при невысо­
ких давлениях.

£3 Воду нельзя отнести ни к одному из классов соединений. 
C одной стороны, воду можно рассматривать как гидрид 
кислорода, но она имеет очень мало общего с водородными 
соединениями неметаллов. C другой стороны, воду можно 
рассматривать как оксид водорода, но ее свойства сильно 
отличаются от этого класса соединений.

Кислород
Водород

— Химическая связь
111 Водородная связь

Молекула воды имеет угловую форму, кислород находит­
ся в состоянии sjp3-гибридизации. В молекуле воды две sp3- 
гибридные орбитали атома кислорода участвуют в образова­
нии двух связей О—H. На двух других 5д3-гибридных орби­
талях расположены две несвязывающие электронные пары. 
Валентный угол воды составляет 104,5°.

Наличие неподеленных пар электронов у атома кисло­
рода и смещение общих пар электронов от атомов водорода 
к атому кислорода обусловливают образование водородных 
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связей между кислородом одной молекулы воды и водородом 
другой молекулы воды. Каждая молекула воды способна об­
разовывать четыре водородные связи с соседними молекула­
ми воды.

? Почему все свойства воды аномальны?

Вода имеет комплекс аномальных свойств, которые 
отличают ее от всех других веществ: при охлаждении она 
расширяется, поэтому лед плавает по поверхности воды, 
надежно защищая водоемы от полного промерзания; 
у воды наиболее высокая температура кипения среди ве­
ществ с низкими молекулярными массами; вода отличается 
высокой удельной теплоемкостью; благодаря высокой ди­
электрической проницаемости и способности образовывать 
водородные связи вода является универсальным раствори­
телем (см. § 15).

Можно выделить следующие функции воды, основанные 
на ее свойствах:

• термостатирование организма;
• растворение солей, кислот, оснований, диссоциация 

их на ионы, что обусловливает высокие скорости про­
текания биохимических реакций, быструю миграцию 
ионов и передачу нервных импульсов;

• формирование определенных структур водных ас­
социатов в самой воде и у молекул биополимеров 
в водных растворах;

• транспортные функции и возникновение жидкокри­
сталлического состояния у биосубстратов.

Молекулы воды реагируют между собой с переносом 
протона. Это явление называется автопротолизом воды:

H2O + H2O ≠ H3O+ + он-.
Этим объясняется наличие у воды небольшой электриче­

ской проводимости.
Вода обладает высокой реакционной способностью. 

Она реагирует со многими простыми и сложными веще­
ствами.
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Таблица 38
Химические свойства воды

Реагент Уравнения реакций Примечания
Окислительные свойства

Металлы 2Na + 2H2O = 2NaOH + H2T При обычных усло­
виях

2А1 + 6H2O = 2A1(OH)3 + 3H2T При высокой темпе­
ратуре

Неметаллы Cl2 + H2O = HCI + нею При обычных усло­
виях

C + H2O = CO + H2 При высокой темпе­
ратуре

Гидриды 
металлов

NaH + H2O = NaOH + H2T 
CaH2 + 2H2O = Ca(OH)2 + 2H2T

Восстановителем 
является водород

Восстановительные свойства

!йлогены 2F2 + H2O = OF2 + 2HF 
2C12 + 2H2O = 4HC1 + O2

Реакция со F2 идет 
при обычных услови­
ях, с Cl2 — при Tf

Реакции гидратации

Оксиды CaOFH2O = Ca(OH)2
P2O5 + ЗН О = 2H PO42 3 2 3 4

Приводит к образо­
ванию растворимых 
гидроксидов

Органические 
вещества

CH2 = CH2 + H2O ≠ C2H5OH 
C2H2 + H2O-^→CH3COH

Гидратации обычно 
подвергаются ве­
щества с кратными 
связями

Гидролиз

Солей CO32- + H2O ≠ HCO3- + OH- 
Zn2+ + H2O ÷⅛ ZnOH+ + H+ 

Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3i + 3H2ST

Гидролизу не под­
вергаются соли, об­
разованные сильной 
кислотой и сильным
основанием

Силицидов, 
фосфидов

Mg2Si + 4H2O = 2Mg(OH)2 + SiH4T 
Ca3P2 + 6H2O = 3Ca(OH)2 + 2PH3T

Гидролизу подвер­
гаются и другие би­
нарные соединения: 
карбиды, нитриды 
и др.

Органических 
веществ

CH3-CO-O-CH3 + H2O ≠
CH3COOH+ CH3OH

Белки → полипептиды → 
→ пептиды —> аминокислоты

Гидролиз белков, 
жиров, углеводов — 
обязательный этап 
переваривания пищи 
в желудочно-кишеч­
ном тракте
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Таким образом, вода, как химический реагент, обладает 
следующими свойствами.

1. Кислотно-основные свойства, вода — амфолит:
H2O + H2O ≠ H3O+ + ОН-;
HCl+ H2O = H3O++ Cl-;

NH3 + H2O ≠ NH4+ + ОН-.
Вода участвует в реакциях гидратации, гидролиза.
2. Окислительно-восстановительные свойства, причем 

OBP возможны при взаимодействии воды только с очень ак­
тивными восстановителями и очень активными окислителя­
ми, так как водород и кислород в молекуле воды находятся 
в устойчивых степенях окисления +1 и —2 соответственно.

Также вода обладает комплексообразующими свойствами, 
H2O: — активный монодентатный лиганд, образует комплек­
сы с ионом водорода — H3O+; с катионами металлов в водных 
PacTBopax-[Ca(H2O)6]2+; [Fe(H2O)6]2+, [Cu(H2O)4]2+. Катионы 
щелочных металлов находятся в водных растворах не в виде 
аквакомплексов, а в виде гидратированных ионов.

Пероксид водорода
Кислород с водородом образуют еще одно соединение — 

пероксид водорода H2O2. Это бесцветная, сиропообразная жид­
кость, более плотная, чем вода (р = 1,465 г/см3), txan = 150 0C. 
Неограниченно смешивается с водой.

£□ Молекула имеет форму полураскрытой книги, где атомы кис­
лорода находятся на корешке, а атомы водорода - на стра­
ницах. В молекуле пероксида водорода связи между атомами 
H и О полярные, между атомами О ковалентная неполярная 
связь. В силу несимметричного распределения связей H-O 
в пространстве молекула H2O2 полярно.

Пероксид водорода проявляет слабо выраженные кис­
лотные свойства. Уравнение реакции диссоциации можно 
выразить уравнением:

H2O2 + H2O ≠ HO2- + H3O+, 
константа ионизации Ka = 1,5 • 10'12.
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Безводный пероксид водорода может разлагаться со 
взрывом на кислород и воду в присутствии катализаторов и 
на солнечном свету:

2H,O,, . —> 2Н.О, . + О., ..2 2(ж) 2 (ж) 2(ж)

В этом случае происходит распад молекулы по типу дис­
пропорционирования. Окислительные свойства пероксида 
выражены сильнее, чем восстановительные (φ°> φ°):

H2O2 + 2H+ + 2ё = 2H2O φ°=l,78B;

O2 + 2H,+2e =H2O2 φ° = 0,68B.
В табл. 39 и 40 представлены физические и химические 

свойства пероксида водорода.
Таблица 39

Особенности строения пероксида водорода и его свойства

Особенности 
строения

Обусловленные этими особенностями свойства

Развитая система водо­
родных связей

Высокие вязкость и температура кипения. 
Хорошая растворимость в воде. Из 
растворов выделяются в виде неустойчивых 
кристаллогидратов H2O2 ∙ 2H2O

Промежуточная степень 
окисления атома «0», 
равная —1

Окислительно-восстановительная 
двойственность:
H2O2 + 2H+ + 2ё = 2H2O E = + 1,77 В 
O2 + 2H+ + 2e = H2O2 £“ = + 0,68 В 
Окислительные свойства сильнее 
восстановительных

Большие полярность и 
электрический момент 
диполя вследствие нели­
нейности молекулы: две 
связи O-H расположены 
не симметрично, а в двух 
плоскостях под углом 120°

Хороший ионизирующий растворитель, но 
применение его в этом качестве ограничено 
из-за неустойчивости.
В водных растворах пероксид проявляет 
слабые кислотные свойства:
H2O2 + H2O ++ H3O+ + HO2 pX= 11,65.

H Н
ю—О

Ионизация по второй ступени практически не 
протекает

Наличие неподеленных 
электронных пар на атоме 
кислорода

H2O2 за счет донорно-акцепторного 
взаимодействия может выступать в качестве 
нейтрального лиганда в составе комплексов, 
например [Fe(H2O)5(H2O2)]3+
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Кислород в молекуле H2O2 находится в промежуточной 
степени окисления —1 и способен отдавать электроны легче, 
чем кислород со степенью окисления —2. Поэтому пероксид 
водорода проявляет окислительно-восстановительную двой­
ственность: действует как сильный окислитель в кислой и ще­
лочной средах, но окисляется под действием сильных окис­
лителей.

Химические свойства пероксида водорода
Таблица 40

Реагенты Уравнения реакций Примечание

Восстано­
вители

2 KI + H2O2 + H2SO4 = 
= T2 +K2SO4+ 2H2O 

4H2O2 + H2S = H2SO4 + 4H2O 
H2O2 + 2HI = I2 + 2H2O 

4H2O2 + PbS = PbSO4 + 4H2O 
H2O2+ 2FeSO4 +H2SO4 = 

= Fe2(SO4)3+ 2H2O 
4H2O2 + CH3COOH = 2CO2 + 6H2O 

H2O2 + H2C2O4 = 2CO2 + 2H2O

H2O2 проявляет силь­
ные окислительные 
свойства, особенно в 
кислой среде: 
φo(H2O2∕H2O) = 
= 1,77 В.
Концентрированные 
водные растворы 
H2O2 окисляют орга­
нические вещества 
до CO2 и H2O

Окисли­
тели

5H2O2 + 2KM∏O4 + 3H2SO4 = 
= 5O2↑ + 2M∏SO4 + K2SO4 + 8H2O 

3H2O2 + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 
= 3O2↑ + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O 

3H2O2 + KClO3 = 3O2t + KCl + 3H2O

Восстановительные 
свойства H2O2 слабее 
окислительных: 
φo(O2∕H2O2) = 0,68 В, 
поэтому H2O2 взаи­
модействует только 
с сильными окисли­
телями

Диспро­
порциони­
рование

2H2O2 = 2H2O + 02↑ 
Разложение идет при освещении, 

нагревании, в присутствии 
катализаторов

Растворы H2O2 хра­
нят обычно в темной 
посуде и на холоде

Практическое применение пероксида водорода основано 
на его окислительных свойствах.

£3 Пчелиный мед применяли ранее при перевязке ран. Анти­
микробное действие меда объясняется присутствием в нем 
небольшого количества пероксида водорода H2O2. Он появ­
ляется в результате активности фермента, продуцируемого 
бактериями, поселяющимися в меде.
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В медицине применяется 3%-й раствор H2O2 как де­
зинфицирующее и кровоостанавливающее средство для 
промывания ран, полоскания. Раствор пероксида водорода 
неустойчив, он быстро разлагается при контакте с окисли­
телями, восстановителями, на свету. Его концентрация при 
хранении постоянно изменяется за счет диспропорциони­
рования. Удобной для хранения формой является гидро­
перит — таблетки, содержащие соединение пероксида во­
дорода с мочевиной CO(NH2)2-H2O2. Для приготовления 
раствора пероксида водорода таблетку гидроперита раство­
ряют в воде.

Пероксид водорода применяется как отбеливатель тек­
стиля, бумаги, кож, жиров, минеральных масел, окислитель 
ракетного топлива, реагент в органическом синтезе, при ос­
ветлении старых картин. В промышленности используют 
обычно взрывобезопасный 30%-й раствор H2O2.

Мини-тренажер
E∣z 1. Как отличить воду от растворов пероксида водорода, 
хлороводорода и гидроксида калия? Составьте уравнения со­
ответствующих реакций.

Решение.
1. Сначала добавим к пробам всех растворов раствор хло­

рида железа(П1).
В пробирке с раствором пероксида водорода выделяется 

кислород:
2H2O2 FeC‘3 >2H2O + O2↑.

В пробирке с раствором гидроксида калия выпадает бу­
рый осадок:

ЗКОН + FeCl3 = Fe(OH)31 + ЗКС1.
В пробирке с раствором хлороводорода реакция не про­

текает, признаков реакции нет.
В пробирке с водой видимых изменений нет, так как про­

текает обратимая реакция гидролиза:
FeCl3 + H2O ≠ FeOHCl2 + HCl.
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2. В пробирки с водой и раствором хлороводорода доба­
вим раствор карбоната натрия. В пробирке с раствором хло­
роводорода выделяется газ:

Na2CO3 + 2HC1 = 2NaCl + H2O + C02↑.
3. Результаты исследования удобно представить в таблице:

H2O2 HCl KOH H2O
FeCl3 + T (выделяется 

газ)
- + 4- (выпадает 

осадок)
-

Na2CO3 + T (выделяется 
газ)

-

И 2. В результате реакции 1 г пергидроля с раствором дихро­
мата калия в присутствии серной кислоты выделилось 223,7 мл 
газообразного вещества при 27 0C и 752 мм рт. ст. Вычислите 
массовую долю H2O2 в исходном растворе.

Решение.
1. Составим уравнение происходящей реакции:

3H2O2 + K2Cr2O7 + 4H2SO4 = 
= 3O2↑ + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O.

2. Рассчитаем количество вещества кислорода, используя 
уравнение Менделеева — Клапейрона, так как объем газа дан 
не при нормальных условиях. В этом уравнении R (газовая 
постоянная) равна 62,4 и выражается в л • мм рт. ст./моль • К, 
так как давление по условию задачи взято в мм рт. ст.

pV=nRT;
pV ... 752-223,7 ∙10^3 _ 1П_3

п =----- ; zι(O,) =----------------------- = 8,986 • 10 моль.
RT 2 62,4-300

3. Найдем количество вещества пероксида водорода по 
уравнению реакции:

n(H2O2) = Zi(O2) = 8,986 ∙ IO 3 моль.
4. Рассчитаем массу пероксида водорода:

Zn(H2O2) = zι(H2O2) ∙ Λ∕(H2O2);
Zn(H2O2) = 8,986 ∙ IO-3 моль • 34 г/моль = 0, 3055 г.

5. Рассчитаем массовую долю пероксида водорода в пер­
гидроле:
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ω(H2O2) = Z≤⅛θ2). 100o∕o.
m(p-pa)

ω(H2O2) = °’3055 Г • 100% = 30,55%.
1г

Отвег. 30,55%.

Вопросы и задания
1. Объясните:

а) почему у воды аномально высокие значения темпера­
туры кипения и плавления;

б) почему вещества с ионной и ковалентной полярной 
связью хорошо растворимы в воде, а соединения с ко­
валентной неполярной или слабополярной связью 
плохо растворимы в воде.

2. C какими из перечисленных ниже веществ будет взаимо­
действовать вода: калий, сера, магний, кислород, хлор, 
азот, медь, алюминий, оксид железа(Ш), оксид меди(П), 
оксид кальция, углекислый газ, сернистый газ, оксид 
углерода (II), соляная кислота, карбонат натрия, сульфат 
калия? Напишите уравнения реакций, укажите условия 
их проведения, назовите продукты реакций.

3. Чем можно объяснить ассоциацию молекул воды?
4. Растворы пероксида водорода разлагаются и теряют ле­

чебные свойства при нагревании и на свету, поэтому 
хранить растворы H2O2 надо в склянках из темного стек­
ла и в прохладном месте. Определите объем кислорода 
(н.у.) и количество теплоты, которые выделились при 
разложении 30%-го пероксида водорода объемом 500 мл 
(р = 1,135 г/см3). Теплота разложения H2O2 при 298 К, 
Q = +98,0 кДж/моль.
Ответ'. 56,08 л; 490 кДж.

5. Пероксид водорода как лекарственное средство чаще 
всего используют в виде 3%-го водного раствора, кото­
рый продается в аптеке, также в медицине применяется 
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концентрированный 30%-й раствор H2O2 (пергидроль). 
Какой объем воды надо добавить к 5 мл 30%-го раствора 
H2O2, чтобы получить 3%-й раствор? (Плотности раство­
ров считать равными плотности воды). Ответ’. 45 мл.

6. Допишите уравнения реакций, расставьте коэффи­
циенты:
a) KMnO4 + H2O2 + KOH →...;
б) Ca3P2 + H2O→....

7. Почему при огромных запасах воды на планете ученые 
предупреждают о наступающем водном голоде, ожида­
ющем человечество? В чем заключаются проблемы охра­
ны водных ресурсов? Материалы для ответа подготовьте 
в виде презентации.

§ 33. Сера. Получение, физические 
и химические свойства. Сероводород, сульфиды

Сера относится к весьма распространенным химическим 
элементам (кларк 4,7 ∙ IO-2 %) и стала известна человечеству за 
пять тысячелетий до н. э. Еще в Древнем Египте из нее готови­
ли краски, применяли для лечения кожных заболеваний, для 
дезинфекции. В природе сера встречается как в самородном 
состоянии, так и в виде сернистых соединений — сульфидов, 
полисульфидов, сульфатов: свинцовый блеск PbS, цинковая 
обманка ZnS, медный блеск, CuS, железный колчедан (пирит) 
FeS2, имеют большое распространение также сульфаты, напри­
мер гипс CaSO4 ∙ 2H2O, глауберова соль Na2SO4 ■ IOH2O и др. Вода 
морей и океанов содержит сульфаты натрия, магния, кальция.

Физические свойства серы
Сера существует в виде трех аллотропных модификаций: 

ромбическая (a-сера), моноклинная (β-cepa) и пластическая. 
Сера ромбическая наиболее устойчива. Она представляет со­
бой хрупкое кристаллическое вещество желтого цвета, лег­
коплавкое (t =119 °C, t = 445 °C). Сера не смачивается 
водой и не растворяется в ней и других полярных раствори­
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телях, но хорошо растворяется в неполярных: сероуглероде 
CS2, бензоле, ацетоне. При нагревании выше 96 °C ромби­
ческая сера переходит в моноклинную. S и S имеют 
молекулярную кристаллическую решетку, в узлах которой 
находятся циклические коронообразные молекулы S8. Отли­
чаются a-сера и β-cepa взаимным расположением молекул S8 
в кристаллической решетке. Если раплавленную серу, дове­
денную до кипения, вылить в холодную воду, то образуется 
пластическая сера, представляющая собой резиноподобную 
массу (пластическая сера — это полимер). Сера — плохой 
проводник тепла и электричества.

Таблица 41
Получение серы

Промышленные способы Лабораторные способы
1) серу выплавляют из горных пород, 

содержащих самородную серу;
2) получают при восстановлении сер­

нистого газа углеродом:
SO2 +C = Sj- +CO2T

(SO2- побочный продукт при выплав­
ке металлов из сернистых руд; источ­
ник сероводорода для производства 
серы — коксовые, природные газы, 
газы крекинга нефти)

1) при неполном окислении серо­
водорода:

2H2S + O2 = 2Sj∙ + 2H2O;
2) при взаимодействии сероводо­

рода с сернистым газом:
2H2S + SO2 = 3S4- + 2H2O

Химические свойства серы
Сера расположена в ПСЭ в 3-м периоде, в VI-A группе.
Электронная формула ls22s22p63s,23p4. Появление 3d- 

подуровня у атомов серы в сравнении с атомами кислорода 
приводит к:

а) увеличению валентных возможностей и положитель­
ных степеней окисления серы за счет ее перехода в возбуж­
денное состояние:

б) увеличению числа типов гибридизации — sp3, sp3d2;

Электронная формула 
внешнего уровня Валентность Примеры

...3s23p4 II H2S, SO

...3s23∕>33√1 IV SO2, H2SO3, SOCl2, SF4

...3s13∕>33√2 VI SF6, SO3, SO2Cl2, H2SO4,
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в) дополнительному л-взаимодействию, упрочнению 
связи между атомами серы и образованию гомоцепных про­
изводных (S8, полисульфаны, полисульфиды).

Сера — типичный неметалл, взаимодействуя с простыми и 
сложными веществами, она проявляет как окислительные, так 
и восстановительные свойства. При обычных условиях хими­
ческая активность серы невелика, при нагревании она стано­
вится весьма активной: соединяется почти со всеми элемента­
ми, за исключением N2,12, Au, Pt и инертных газов (табл. 42).

Конфигурация внешних электронов атома серы 3s23p4. 
В соединениях сера наиболее часто проявляет степени окис­
ления —2, +4, +6.

Химические свойства серы
Таблица 42

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Окислительные свойства

Металлы S+ Fe = FeS 
SFCu = CuS 
SFHg = HgS

Взаимодействие со 
ртутью происходит 
при комнатной тем­
пературе, использует­
ся для сбора пролитой 
ртути

Неметаллы S + H2^H2S 
2S + C = CS2

Сера соединяется 
почти со всеми неме­
таллами

Восстановительные свойства

Неметаллы
Все галогены

SFO2 = SO2 
S F Cl2 = SCl2 (или S2Cl2) 

S + 3F2 = SF6

На воздухе и в кисло­
роде горит голубым 
пламенем

Кислоты- 
окислители

S + 6HNO,, = 
= H2SO4 + 6NO2 + 2H2O 

S + 2H2SO40bto, = 3SO2 + 2H2O 
(это реакция 

конпропорционирования

S0 — восстановитель, 
S+6 — окислитель

Диспропорционирование

Щелочи S + 6K0H = 2K2S + K2SO3 + 3H2O Реакция протекает 
при высокой 
температуре

Сера с водой и разбавленными кислотами при обычных 
условиях не реагирует.
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Сероводород и сульфиды
Важнейшим летучим водородным соединением серы 

является сероводород. Это бесцветный газ тяжелее воздуха, 
с резким запахом (запах тухлых яиц), малорастворим в воде 
(в 1 л воды — 2,5 л H2S при 20 °C), очень токсичен.

Химическое строение сероводорода аналогично строе­
нию молекулы воды. Молекула имеет угловую форму (угол 
равен 92°), степень гибридизации и полярность намного 
ниже, чем у воды, поэтому водородные связи в сероводо­
роде практически отсутствуют в любом агрегатном состо­
янии.

Получить сероводород возможно:
1) взаимодействием сульфидов металлов с разбавленной 

серной или соляной кислотами (нельзя использовать концен­
трированную серную и азотные кислоты, так как они являют­
ся окислителями):

FeS + 2HC1 = FeCl2 + H2St;
2) синтезом из простых веществ (практического значения 

реакция не имеет):
H2 +S = H2S;

3) взаимодействием активных металлов с концентриро­
ванной серной кислотой:

4Mg + 5H2SOw = 4MgSO4 + H2S↑ + 4H2O.
В природе сероводород образуется при гниении белковых 

веществ, содержится в воде некоторых минеральных источ­
ников, входит в состав вулканических газов.

Сероводород — это сильный нейротоксичный яд, т. к., 
связывая атомы меди в цитохромоксидазе, блокирует пере­
нос электронов с цитохромов дыхательной цепи на кислород. 
Кроме этого, сероводород связывает железо в составе гемогло­
бина, блокируя его функцию как переносчика кислорода. 
При содержании в воздухе 6 ∙ IO-3 мг/м3 сероводорода возни­
кают головная боль, боль в глазах, а при содержании 1 мг/л — 
судороги, потеря сознания и паралич дыхания. Смертельная 
концентрация сероводорода в воздухе — 1,2 мг/л.
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В воде ионизация сероводорода H2S + H2O F≡ H3O+ + HS- 
приводит к образованию слабой сероводородной кислоты:

H2S + H2O H3O++ HS- pX1 = 7,3;
HS-+ H2O ≠ H3O++ S2- pΛ2=13,8.
Сероводород и его водный раствор проявляет свойства, 

общие для класса кислот:
H2S+ CaO = CaS+ H2O;

H2S + NaOH = NaHS + H2O; H2S + 2NaOH = Na2S + 2H2O;
H2S + Pb(NO3)2 = PbSi + 2HNO3.

Сероводородная кислота образует два типа солей: суль­
фиды и гидросульфиды, которые в воде легко гидролизуются 
по аниону:

S2- + H2O HS- + OH- (реакция среды щелочная).
Сульфиды, образованные катионами слабых оснований, 

гидролизуются необратимо:
Al2S3 + 6H2O → 2Al(OH)3i + 3H2S↑.

Сульфиды — твердые кристаллические вещества.
Все гидросульфиды хорошо растворимы в воде. Суль­

фиды по растворимости можно разделить на следующие 
группы:

1) сульфиды щелочных и щелочноземельных металлов и 
аммония: хорошо растворимы в воде;

2) сульфиды, нерастворимые в воде, но растворимые в 
кислотах: MnS, ZnS, FeS. Эти сульфиды нельзя осадить пол­
ностью сероводородом из растворов соответствующих кис­
лот; их осаждают растворимыми сульфидами:

ZnSO4 + H2S ≠ ZnS + H2SO4;
ZnSO4 + Na2S = ZnSi + Na2SO4;

3) сульфиды, нерастворимые ни в воде, ни в кислотах: 
CuS, PbS, HgS, Ag2S. Их можно осадить из растворов не толь­
ко сульфидами, но и сероводородом:

CuSO4 + H2S = CuSi + H2SO4;
CuSO. + Na,S = CuSi + Na,SO • 4 2 2 4’
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4) сульфиды, не существующие в водных растворах: Al2S3, 
Cr2S3 По обменной реакции их получить невозможно, т. к. 
протекает совместный гидролиз:

2A1C13 + 3Na2S + 6H2O = 2A1(OH)3Φ + 3H2S↑ + 6NaCl.
Эти сульфиды получают непосредственным взаимодей­

ствием простых веществ.
Многие сульфиды имеют характерную окраску: CuS, FeS 

и PbS — черную, ZnS — белую, MnS — розовую, CdS — жел­
тую, SnS — коричневую.

Реакции образования нерастворимых сульфидов исполь­
зуются для определения наличия сероводорода, сульфид- 
ионов, а также некоторых катионов в растворе.

При добавлении к раствору сероводорода раствора суль­
фата меди(П) изменяется окраска раствора и выпадает чер­
ный осадок сульфида меди(П):

CuSO4 + H2S = CuSΦ + H2SO4;
Cu2+ + H2S = CuSΦ + 2H+ — эта реакция является каче­

ственной на сероводородную кислоту и растворимые сульфиды.
Сероводород и сульфиды — сильные восстановители, так 

как степень окисления серы равна —2. Восстановительные 
свойства сероводорода лежат в основе деятельности анаэроб­
ных бактерий (фотосинтез):

nCO2 + 2hH2S=(CH2O)n + hH20 + 2«S.

В атмосфере кислорода сероводород горит бесцветным 
голубоватым пламенем:

2H2S + 3O2 = 2SO2 + 2H2O.
Если температуру пламени уменьшить или внести в пла­

мя горелки какой-либо холодный предмет, то сероводород 
окисляется до свободной серы, оседающей на предмете в виде 
ярко-желтого налета:

2H2S + O2 = 2SΦ + 2H2O.
Под действием сильных окислителей H2S может окис­

ляться до SO2 или до SO2-:
H,S + 3H,SO4 = 4S0,↑ + 4Н,0;2 2 4 2 2 ’
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H2S + 4C12 + 4H2O = H2SO4 + 8НС1;
3H,S + 8HN0, = 3H,SO4 + 8N0 + 4Н,0. 2 3 2 4 2

При обычных условиях сероводород взаимодействует 
с галогенами:

H2S + Br2 = SΦ + 2НВг.
При взаимодействии с окислителями сульфиды проявля­

ют свойства типичных восстановителей:
Na.S + 4HN0,. , = 2NaN0, + 2N0,↑ + Sφ + 2Н,0;2 3(конц.) 3 2 2 5

5Na2S + 2KM∏O4 + 8H2SO4 →
→ 5SΦ + 2M∏SO4 + K,S04 + 5Na,SO4 + 8Н,0.4 z 4 2 4 2

Сероводород может проявлять свойства окислителя за 
счет H+1:

H2S+ 2Na = Na2S+ H2↑.

Вопросы и задания
1. Каковы валентные возможности серы? Объясните с точки 

зрения строения атома. Приведите примеры соединений.
2. Докажите с помощью уравнений реакций, что сера про­

являет: а) восстановительные свойства; б) окислительные 
свойства.

3. Определите степень окисления серы в соединениях: FeS2, 
Na2S, K2SO4, Na2S2O3, SO2.

4. C какими из перечисленных веществ может реагировать 
сера: H2O, Cl2, HNO3, КОН, H2SOw, Na2S, Na2SO3, 
CuO? Напишите уравнения возможных реакций.

5. Составьте схему образования молекулы сероводорода. 
Укажите тип химической связи в этой молекуле. Пере­
числите физические свойства сероводорода. Объясните 
различное агрегатное состояние сероводорода и воды при 
обычных условиях. Сравните температуры кипения серо­
водорода и воды. Объясните причины различия.

6. При пропускании сероводорода через бромную воду 
исчезает окраска и одновременно выпадает осадок. Со­
ставьте уравнение реакции, определите окислитель и вос­
становитель.
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7. Для реакции взяли 6,5 г цинка и 3 г серы. Полученный суль­
фид обработали 50 г 20%-й серной кислоты. Определите 
объем выделившегося сероводорода (н. у.). Ответ: 2,1 л.

8. Сожгли 8,96 л сероводорода (н. у.) в избытке кислорода, 
выделившийся газ пропустили через 129,5 мл 11%-го рас­
твора гидроксида натрия (р = 1,12 г/мл). Какая соль и ка­
кой массой образуется? Ответ: 25,2 г Na2SO3.

§ 34. Кислородные соединения серы. 
Оксиды Cepbi(IV) и (VI). 

Сернистая кислота. Сульфиты

Оксид серы(1У) SO2, который называют также серни­
стым газом или сернистым ангидридом, представляет собой 
бесцветный газ с резким удушливым запахом, ядовит. При 
—10 °C сгущается в бесцветную жидкость. Сернистый газ тя­
желее воздуха более чем в два раза, хорошо растворим в воде 
(40 объемов газа в одном объеме воды при н. у.). Молекула 
имеет угловую форму, угол между полярными ковалентными 
связями 120 °C, атом серы находится с лр2-гибридизации.

Таблица 43
Получение сернистого газа

Промышленные способы Лабораторные способы

1) сжигание серы или сероводорода: 
S+ O2A SO2 

2H2S + 3O20b6,,-⅛2SO2↑ + 2H2O

1) взаимодействие сульфитов (ги­
дросульфитов) с сильными кисло­
тами (серной, соляной):

Na2SO, +H2SO,, = 2 3 2 .4(kohπ.)
Na2SO4 + SO2T + H2O

2) обжиг пирита и других сульфид­
ных руд:
4FeS2 + 1IO2 A2Fe2O3 + 8SO2T;

2ZnS + 3O2 A 2ZnO + 2SO2T

2) взаимодействие конц. серной кис­
лоты с неактивными металлами 
при нагревании:

Cu + 2HSO4, ,А2 4(κoH∏.)
CuSO4 + SO2T + 2H2O

Оксид cepbi(IV) и сернистая кислота проявляют химиче­
ские свойства, характерные для кислотных оксидов, облада­
ют ОВ-двойственностью (табл. 44).
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Химические свойства оксида серы(ГУ)
Таблица 44

Кислотно-основные свойства
SO2 — кислотный оксид, проявляет общие свойства, характерные для 
кислотных оксидов:
взаимодействует 
с водой, с 
основными 
оксидами, со 
щелочами

SO2 + H2O ≠ H2SO3;
SO2 + BaO = BaSO3;
SO2 + NaOH = NaHSO3; SO2 + 2NaOH = Na2SO3 + H2O

Окислительно-восстановительные свойства
В молекуле SO2 атом серы имеет промежуточную степень окисления 
(+4), поэтому в реакциях проявляет окислительно-восстановительную 
двойственность: C ^τ~~ Sτ^, >!
Однако для оксида серы(1У) наиболее характерны восстановительные 
свойства:
SO2- 
восстановитель:

2SO2 +O2H±=→2SO3;

SO2 + 2HNO3 = 2NO2T + H2SO4;
SO2 +12 + 2H2O = 2HI + H2SO4 (аналогично с Cl2 и Br2);
5SO, + 2KMnO4 + 2H О = 2MnSO4 + 2H,SO4 + K2SO4.2 42 4 2 4 2 4

Обесцвечивание окрашенных окислителей (KMnO4 и 
Br,) является качественной реакцией на SO,

SO2 — окислитель: Только в присутствии сильных восстановителей SO2 
способен проявлять окислительные свойства:
SO2 + 2H2S = 3Si + 2H2O; SO2 + 2C0 t '°,°'~ > S + 2CO2

При растворении SO2B воде образует сложную равновес­
ную систему: SO2 + H2O H2SO3 H+ + HSO^.

Сернистая кислота H2SO3 — кислота средней силы, в сво­
бодном состоянии не выделена, двухосновная, диссоциирует 
ступенчато:

H2SO3 ≠ H+ + HSO3- (K1 = 2 ■ IO-2);
HSO3- ≠ H+ + SO32- (K2 = 6 ■ IO-8).
Сернистая кислота обладает всеми общими свойствами 

кислот: взаимодействует с основными оксидами, с основани­
ями, с солями:

CaO + H2SO3 = CaSO3 + H2O;
2K0H + H2SO3 = K2SO3 + 2H2O;
KOH + H2SO3 = KHSO3 + H2O;

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 2.1. р-Элементы 273

Na2CO3 + H2SO3 = Na2SO3 + H2O + C02↑;
K2SO3 +H2SO3 = 2KHSO3.

Как и в оксиде серы(Г/), в H2SO3 атом серы имеет проме­
жуточную степень окисления +4, поэтому в OBP сернистая 
кислота, подобно SO2, может быть как окислителем, так и 
восстановителем (восстановительные свойства преобладают).

H2SO3 — восстановитель:
H2SO3 + Br2 + H2O = 2HBr + H2SO4 (аналогично с Cl2 и I2); 
5H,S0, + 2KMnO. = 2M∏SO. + 2H,S0δ + K,SOd + ЗН,О;
2H2SO3 + O2 = 2H2SO4 (при стоянии на воздухе окисляется).
H2SO3 — окислитель: H2SO3 + 2H2S = 3Si + 3H2O.
Для сернистой кислоты характерны два вида солей: сред­

ние — сульфиты (Na2SO3, CaSO3) и кислые — гидросульфиты 
(NaHSO3, Ca(HSO3)2). Большинство средних солей, кроме 
солей щелочных металлов и аммония, в воде нерастворимы, 
разлагаются кислотами.

Как и кислота, сульфиты и гидросульфиты являются вос­
становителями:

5K2SO3 + 2KM∏O4 + 3H2SO4 = 2M∏SO4 + 6K2SO4 + 3H2O;
Na2SO3 + Br2 + H2O = 2HBr + Na2SO4.

При взаимодействии с более сильными восстановителя­
ми могут быть окислителями:
Na2SO3 + 4KI + 3H2SO4 = 2L, + Si + 2K2SO4 + Na2SO4 + 3H2O.

При сильном нагревании сульфиты диспропорционируют: 
4K2SO3-⅛ 3K2SO4 + K2S.

При кипячении растворов сульфитов с тонкоизмельчен- 
ной серой получают тиосульфаты: Na2SO3 + S —⅛ Na2S2O3.

Растворимые сульфиты подвергаются гидролизу:
SO32- + H2O HSO^ + OH- (реакция среды щелочная).
Качественные реакции на SO2-:
а) образование при действии сильных кислот оксида се- 

Ph(IV) — газа с резким запахом, обесцвечивающего подкис­
ленный раствор KMnO4, а также раствор фуксина:

K2SO3 + 2HC1 → 2KC1 + H2O + SO2T;
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SO32- + 2H+ = H2O + S02↑;
б) с катионом Ba2+ дает белый осадок BaSO3, раствори­

мый в кислотах в отличие от BaSO4, который в кислотах не 
растворяется.

Оксид cepbi(VI) SO3 называют также триоксидом серы 
или серным ангидридом. Это летучая, бесцветная жидкость, 
которая при температуре ниже 17 °C превращается в прозрач­
ную, похожую на лед массу, Ikhii = 44,8 °C. Очень гигроскопи­
чен. На воздухе сильно дымит, образуя мельчайшие капельки 
серной кислоты.

Молекула SO3 неполярна, представляет собой плоский 
равносторонний треугольник с атомом серы посередине и 
атомами кислорода в вершинах. Угол между полярными ко­
валентными связями 120°, атом серы находится в ^-гибри­
дизации.

Оксид Cepbi(VI) — типичный кислотный оксид. Раство­
ряясь, он реагирует с водой, образуя серную кислоту. Этот 
процесс — экзотермический и сопровождается выделением 
большого количества теплоты:

SO3 + H2O = H2SO4 + 90 кДж.
Триоксид серы реагирует с основными и амфотерными 

оксидами, с гидроксидами:
SO3 + CaO = CaSO4; SO3 + 2K0H = K2SO4 + H2O 
(или SO3 + KOH = KHSO4 при избытке SO3).

Особое свойство SO3 — это способность неограниченно 
растворяться в конц. серной кислоте, при этом образуется 
олеум H2SO4 ∙ ∏SO3.

Сера находится в составе SO3 в высшей степени окисле­
ния +6, поэтому он проявляет сильные окислительные свой­
ства, энергично реагируя с такими восстановителями, как, 
например, йодид калия, сероводород, фосфор:

SO3 + 2KI = I2 + K2SO3; 3SO3 + H2S = 4SO2 + H2O;

5SO3 + 2P = P2O5 + 5SO2 (фосфор воспламеняется 
при взаимодействии с безводным SO3).
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Вопросы и задания
1. Предложите не менее трех способов получения диоксида 

серы.
2. C какими из перечисленных веществ будут реагировать 

оксиды cepbi(ΓV, VI): вода, гидроксид натрия, гидроксид 
кальция, соляная кислота, сероводородная кислота, ок­
сид углерода)IV), оксид магния, кислород? Напишите 
уравнения возможных реакций.

3. Какие свойства в окислительно-восстановительных реак­
циях может проявлять оксид серы(ГУ)? Ответ обоснуйте, 
приведите примеры соответствующих реакций.

4. Допишите уравнения реакций, расставьте коэффициенты: 
a)SO2 + HNO3→; б) SO2 +H2S →;
b)2H2S + 3O20o6,→; r)3SO3 + H2S→.

5. В какую сторону сместится равновесие системы:

2Sθ2(r)+ θ2(r> 2SO3(r) + Q при:
а) повышении концентрации кислорода;
б) повышении концентрации оксида серы)VI);
в) понижении концентрации оксида серы(ГУ);
г) повышении температуры;
д) повышении давления?

6. Газ, полученный при сжигании 6,4 г серы, без остатка 
прореагировал с 138 мл 8%-го раствора гидроксида на­
трия (р = 1,087 г/мл). Определите состав полученного 
раствора и рассчитайте массовые доли веществ в этом 
растворе. Ответ'. 6,39% NaHSO3; 7,74% Na2SO3.

§ 35. Серная кислота. Химические свойства 
разбавленной и концентрированной кислоты, 
техника безопасности при работе. Сульфаты. 

Тиосерная кислота. Тиосульфат натрия

Безводная серная кислота — тяжелая, бесцветная мас­
лянистая жидкость, растворяющаяся в воде в любых соотно­
шениях, нелетуча, не имеет запаха, плотность ее почти в два 
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раза превышает плотность воды (р = 1,84 г/ см3 при 20 °C). 
При растворении серной кислоты в воде выделяется большое 
количество теплоты за счет образования гидратов. Вследствие 
этого смешивать концентрированную серную кислоту с во­
дой надо крайне осторожно, соблюдая следующие правила 
безопасности:

I 1) концентрированную кислоту осторожно тонкой струйкой 
вливают в воду, а не наоборот, иначе произойдет сильное 
разбрызгивание разогретого и опасного раствора серной 
кислоты. При разбавлении стакан с водой следует поста­
вить в поддон для того, чтобы исключить разлив серной 
кислоты в случае повреждения стакана. При разбавлении 
серной кислоты производить осторожное перемешивание 
полученного раствора, чтобы выделяющаяся теплота рав­
номерно распределялась по всему объему раствора;

2) при работе с растворами серной кислоты следует избегать 
попадания серной кислоты на кожу, так как она может вы­
звать сильные ожоги. При случайном попадании серной 
кислоты на кожу следует смывать ее с кожи струей проточ­
ной воды в течение нескольких минут, после чего наложить 
на пораженное место салфетку, смоченную 10%-м раство­
ром соды.

Серная кислота — сильный электролит, в водных раство­
рах диссоциирует практически полностью по двум ступеням:

H0SOd → H++ HSOr2 4 4

(или H0SOi + H0O → H,O+ + HSOr); К = 1 ∙ IO 2;
HSOiH+SOi24 4

(или HSOr + H0O H,0+ + SO2-); К = 1,2 • 10"2.v 42 3 4 z,α,
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Химические свойства серной кислоты
Свойства разбавленной и концентрированной серной кис­

лоты сильно отличаются. Поэтому рассмотрим их отдельно.
Химические свойства разбавленной серной кислоты сходны 

с общими свойствами сильных кислот. Она реагирует с метал­
лами, основными и амфотерными оксидами, основаниями и 
амфотерными гидроксидами, солями с образованием мало­
растворимых или газообразных веществ.

Окислительно-восстановительные свойства характерны 
для взаимодействия серной кислоты с металлами. Следует 
запомнить, что металлы, стоящие в электрохимическом ряду 
напряжений до водорода (за исключением Pb), окисляются 
ионом водорода, который, в свою очередь, восстанавливается 
до газообразного водорода H2:

Fe + H,SOi = FeSO, + НД; Fe0 + 2H+ = Fe+2 + НД.
Металлы, стоящие в электрохимическом ряду напряже­

ний после водорода, с разбавленной серной кислотой не реа­
гируют (Cu, Ag, Au и др.).

Серная кислота вытесняет из солей более слабые и менее 
устойчивые кислоты. Это свойство серной кислоты использу­
ют при получении некоторых кислот.

При взаимодействии концентрированной серной кисло­
ты с кристаллическим хлоридом натрия получают газообраз­
ный хлороводород:

NaCl. . + H,SCT . = NaHSOi + HC1↑. (тв) 2 4(конц.) 4

Фосфорную кислоту в промышленности получают обра­
боткой фосфатов кальция серной кислотой:

Ca,(PO,), + 3H,S0d = 3CaS0,i + 2H,P0i. 3' 4'2 2 4 4 3 4

Химические свойства концентрированной серной кислоты. 
Выделяют две особенности концентрированной серной кис­
лоты:

1) очень высокая гигроскопичность, т. е. водоотнимаю­
щая способность: концентрированная серная кислота обуг­
ливает сахар, отнимая от него водород и кислород, образую­
щие при этом воду:
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Ci2Ii22Oii ∏2s°4 >12C+1 IH2O.

Серная кислота разрушает многие материалы: ткани из 
хлопка, шерсти, шелка, синтетические ткани, древесину;

2) сильные окислительные свойства, обусловленные нали­
чием в ее составе атома серы в высшей степени окисления +6.

Взаимодействие концентрированной серной кислоты 
с металлами отличается тем, что она окисляет металлы, сто­
ящие в ряду напряжений и до, и после водорода, кроме Au 
и Pt. Взаимодействие таких металлов, как железо, алюминий 
и хром, с концентрированной серной кислотой происходит 
только при нагревании:

6H2SO40hm^ + 2Fe-⅛ Fe2(SO4)3 + 3SO2 + 6H2O.
Реакция с Cr и Al протекает аналогично.
Холодная концентрированная серная кислота пассиви­

рует эти металлы, образуя на их поверхности прочную оксид­
ную пленку, защищающую их от дальнейшего окисления.

Состав продуктов восстановления зависит от активности 
восстановителей:

H,SO,. , + активные восстановители (Na, Al, Mg, I-...) → 2 4(конц.) ' ’ ’ σ, '
→H2S,S...;

H2SO4(kohπ) + восстановители средней силы (Zn, Ni...) → 
→SO2, S,H2S...;

H-SO., , + слабые восстановители (Cu, С, S, Br, Hg...) →2 4(конц.) ' ’ ’ ’ > о /
→so2....

Например: 8Na + 5H2SO4, „ , = 4Na2SO4 + H2S↑ + 4Н,0;
Cu + 2H2SOw, = CuSO4 + S02↑ + 2H2O.

Серная кислота взаимодействует со многими органиче­
скими веществами с образованием сульфопроизводных, на­
пример при действии серной кислоты на этиловый спирт об­
разуется сложный эфир:

CH3CH2OH + H2SO4 → CH3CH2OSO3OH + H2O.32 24 323 2

Соли серной кислоты - сульфаты
Серная кислота образует соли практически со всеми 

металлами. Так как серная кислота двухосновна, она обра­
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зует два ряда солей — гидросульфаты (NaHSO4) и сульфаты 
(Na2SO4). Это твердые, кристаллические вещества, обычно 
бесцветные, если катион не окрашен. Большинство солей 
растворимы в воде и образуют кристаллогидраты, которые 
называются обычно купоросами, например медный купо­
рос CuSO4 ∙ 5H2O, железный купорос FeSO4 ∙ 7H2O. Сульфаты 
проявляют типичные свойства солей.

Средние сульфаты в растворах не обладают окислитель­
ными свойствами (если только не обладает окислительными 
свойствами катион).

Качественной реакцией на сульфат-анион является реак­
ция с растворимыми солями бария (BaCl2, Ba(NO3)2). В ходе 
этих реакций образуется нерастворимый в воде и кислотах бе­
лый кристаллический осадок сульфата бария, нерастворимый 
в минеральных и органических кислотах:

SOr2 + Ba+2 =BaSOA 4 4

Тиосерная кислота. Тиосульфат натрия
Тиосерная кислота существует в двух формах:

Один из атомов серы эквивалентен атому кислорода, 
поэтому считают, что его степень окисления равна —2, а сте­
пень окисления центрального атома серы +6. Таким образом, 
тиосульфат-ион проявляет окислительно-восстановитель­
ную двойственность.

Тиосерная кислота H2S2O3 может быть получена вытесне­
нием ее более сильными кислотами, однако при получении 
она легко разлагается вследствие неустойчивости:

Na2S2O3 + 2HC1 = [H2S2O3] + 2NaCl;
U

S+ SO2+ H2O.
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Образующаяся при подкислении солей тиосерная кислота 
неустойчива и разлагается даже при комнатной температуре.

£□ Эта реакция используется для лечения больных чесоткой, т. к. 
образующиеся S и SO2 обладают противопаразитарным дей­
ствием.

Тиосерная кислота, хотя является неустойчивой, про­
являет свойства сильного электролита. Поэтому растворы 
тиосульфата натрия характеризуются нейтральной средой.

В медицине применяют кристаллогидрат тиосульфата на­
трия Na2S2O3 ∙ 5H2O как противоядие при отравлении циани­
дами (KCN) или синильной кислотой HCN, а также йодом, 
солями тяжелых металлов:

KCN + Na2S2O3 = Na2SO3 + KNCS;
Hg+2+ S2O32-= HgS2O3.

В санитарной практике он используется для нейтрализа­
ции остатка хлора после отбеливания бинтов, ваты.

Наличие атома серы в степени окисления —2 обусловли­
вает восстановительные свойства тиосульфата:

Na2S2O, + Cl2 + H2O = Na2SO. + S + 2НС1. 2 2 3 2 2 2 4

£3 В Первую мировую войну марлевые повязки, пропитанные 
тиосульфатом натрия, использовали для защиты органов ды­
хания от отравляющего действия хлора.

Мини-тренажер
0z 1, Напишите уравнения реакций, соответствующих следу­
ющим превращениям, укажите условия их протекания:

SO2 → SO, → H2SOδ → NaHSO. → Na2SO4 → BaSO4. 2324 424 4

Решение.
При окислении оксида серы(ГУ) при высокой температу­

ре и в присутствии катализатора образуется оксид серы(У1):
2SO2 + O2 = 2SO3.

При растворении оксида SO3 в воде при обычных услови­
ях образуется серная кислота:

SO3 + H2O = H2SO4 (реакция экзотермичная).

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 2.1. р-Элементы 281

При добавлении избытка серной кислоты к гидроксиду 
натрия получаем кислую соль — гидросульфат натрия:

H,S04 + NaOH = NaHSO4 + H9O. 2 4 4 2

Добавив к кислой соли NaHSO4 эквивалентное количе­
ство щелочи NaOH, получим среднюю соль — сульфат натрия 
Na2SO4:

NaHSO4 + NaOH = Na9SO4 + H9O. 4 2 4 2

Взаимодействие растворимых солей бария с сульфатами 
и серной кислотой является качественной реакцией на ион 
бария Ba2+:

Na2SO4 + BaCl2 = BaSO4Φ + 2NaCl.
При этом образуется белый кристаллический осадок, не­

растворимый в кислотах.
0z 2. При взаимодействии оксида φocφopa(lll) с концентри­
рованной серной кислотой получили оксид cepb∣(IV). Сколько 
мл 90%-й серной кислоты (p = 1,81 г/мл) потребуется для полу­
чения 20 л SO2?

Решение.
1) Уравнение реакции взаимодействия оксида фосфо- 

ра(Ш) с концентрированной H2SO4:
P2O3 + 2H2SO4 + H2O = 2H3PO4 + 2SO2.

2) Рассчитаем количество оксида серы SO2: 
2≡iU2L =0,89 моль.
Γm(SC⅛) 22,4

п

3) По уравнению реакции w(SO2) = Ai(H2SO4) = 0,89 моль; 
∕n(H2SO4) = W(H2SO4) ■ M(H2SO4) =

= 0,89-98 = 87,22 г.
4) Объем серной кислоты рассчитаем, используя формулу

ω Wi(H2SO4).
Jzp-pa ' P

τz Wi(H2SO4) 87,22 „ e
отсюда: К na = —2--------- -  =----------= 53,5 мл.

ppa ω∙p 0,9-1,81

Ответ. K= 53,5 мл.
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Вопросы и задания
1. C какими из перечисленных ниже веществ будет реагиро­

вать разбавленная, а с какими — концентрированная серная 
кислота: оксид магния, магний, гидроксид меди(П), оксид 
углерода(1У), нитрат бария, серебро, бромоводород, суль­
фид натрия, фосфор? Напишите уравнения протекающих 
реакций. Для окислительно-восстановительных реакций 
расставьте коэффициенты методом электронного баланса.

2. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:
1) FeS2 → SO2 → H2SO3 → S → Na2S → NaHS → H2S → CuS;
2) S → H2S → SO2 → SO3 → H2SO4 → IC2SO4 → BaSO4.

3. Железо массой 8,4 г растворили в 500 мл 12%-го раство­
ра серной кислоты (р = 1,05 г/мл). Рассчитайте массовую 
долю сульфата железа в полученном растворе. Ответ’. 3%.

4. Какой объем 20%-й серной кислоты (р = 1,14 г/мл) и 
сколько г цинка потребуется для получения водорода, 
необходимого для восстановления 20,88 г Fe3O4? Ответ: 
154,7 мл раствора; 23,4 г Zn.

5. В трех стаканах без надписей находятся растворы сульфи­
да калия, сульфита калия и сульфата калия. C помощью 
какого одного реактива можно определить, какая соль 
находится в каждом стакане? Составьте уравнения про­
текающих реакций.

6. Установите соответствие между реагирующими вещества­
ми и продуктами их взаимодействия.

Приведите соответствующие уравнения реакций.
К схеме составьте уравнения реакций, характеризующие 
свойства концентрированной серной кислоты. Сделайте 
вывод о свойствах концентрированной серной кислоты.

Реагирующие вещества Продукты взаимодействия
D H2SO4ckohiij + NaCl(τB.)→ A) HCl+ Na2SO4
2) H2SO4ckoihij + Zn → Б) Cl2+ Na2SO4
3) H2SO4fea360 +Zn → В) ZnO + SO2 + H2O
4) H2SO4ckoihi0 + ZnO → Г) ZnSO4 + H2S + H2O 

Д) ZnSO4+ H2O 
Е) ZnSO4 + H2.
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§ 36. Биологическая роль кислорода и серы, 
применение их соединений в медицине

Кислород в атмосфере Земли начал накапливаться в ре­
зультате деятельности первичных фотосинтезирующих ор­
ганизмов, появившихся, вероятно, около 2,8 млрд лет назад. 
Наличие в атмосфере кислорода в значительной степени 
определило характер биологической эволюции. Аэробный 
(с участием O2) обмен веществ возник позже анаэробного 
(без участия O2), но именно реакции биологического окисле­
ния, более эффективные, чем древние энергетические про­
цессы брожения и гликолиза, снабжают живые организмы 
большей частью необходимой им энергии. Использование 
кислорода, обладающего высоким окислительно-восстанови­
тельным потенциалом, в качестве конечного акцептора элек­
тронов в цепи дыхательных ферментов привело к возникнове­
нию биохимического механизма дыхания современного типа. 
Этот механизм и обеспечивает энергией аэробные организмы. 
Кислород — основной биогенный элемент, входящий в состав 
молекул всех важнейших веществ, обеспечивающих структуру 
и функции клеток — белков, нуклеиновых кислот, углеводов, 
липидов, а также множества низкомолекулярных соединений. 
В каждом растении или животном кислорода гораздо больше, 
чем любого другого элемента (в среднем около 70%). Мышеч­
ная ткань человека содержит 16% кислорода, костная ткань — 
28,5%; всего в организме среднего человека (масса тела 70 кг) 
содержится 43 кг кислорода. Потребность организма в кис­
лороде определяется уровнем (интенсивностью) обмена ве­
ществ, который зависит от массы и поверхности тела, возрас­
та, пола, характера питания, внешних условий и др.

Небольшие количества кислорода используют в медици­
не: кислородом (из так называемых кислородных подушек) 
дают некоторое время дышать больным, у которых затруднено 
дыхание. Нужно, однако, иметь в виду, что длительное вды­
хание воздуха, обогащенного кислородом, опасно для здоро­
вья человека. Высокие концентрации кислорода вызывают 
в тканях образование свободных радикалов, нарушающих 
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структуру и функции биополимеров. Сходным действием на 
организм обладают и ионизирующие излучения. Поэтому по­
нижение содержания кислорода (гипоксия) в тканях и клетках 
при облучении организма ионизирующей радиацией обладает 
защитным действием — так называемый кислородный эф­
фект. Этот эффект используют в лучевой терапии: повышая 
содержание кислорода в опухоли и понижая его содержание 
в окружающих тканях, усиливают лучевое поражение опу­
холевых клеток и уменьшают повреждение здоровых. При 
некоторых заболеваниях применяют насыщение организма 
кислородом под повышенным давлением — гипербарическую 
оксигенацию.

Для улучшения обменных процессов при лечении сер­
дечно-сосудистых заболеваний в желудок вводят кислород­
ную пену в виде кислородного коктейля.

Сера в организме. В виде органических и неорганических 
соединений сера постоянно присутствует во всех живых ор­
ганизмах и является важным биогенным элементом. Содер­
жание серы в организме человека составляет 0,16% или око­
ло 112 г на 70 кг веса. Биологическая роль серы определяется 
тем, что она входит в состав широко распространенных в жи­
вой природе соединений: аминокислот (метионин, цистеин) 
и, следовательно, белков и пептидов; коферментов, витами­
нов (биотин, тиамин) и других. Сера способна к образованию 
богатых энергией связей в макроэргических соединениях. 
Неорганические соединения серы в организмах высших жи­
вотных обнаружены в небольших количествах, главным обра­
зом в виде сульфатов.

В организме сера окисляется с образованием эндогенной 
серной кислоты, которая участвует в обезвреживании ядови­
тых соединений, образующихся в кишечнике из аминокислот 
(фенол, крезол, индол), а также чужеродных соединений, на­
пример лекарственных препаратов. C этими соединениями 
серная кислота образует эфиры, которые выводятся из орга­
низма с мочой:

C,HsOH + H0SOd → C,H,OSO,H + H0O.
OJ 2 4 OJ J 2
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В организме сера в степени окисления —2 окисляется лег­
че, чем углерод органических соединений. Поэтому именно 
тиолы R-SH проявляют защитные свойства относительно 
окислителей и активных радикалов.

Применение серы и ее соединений
Сера применяется, в первую очередь, для получения серной 

кислоты; в бумажной промышленности; в сельском хозяйстве 
(для борьбы с болезнями растений, главным образом винограда 
и хлопчатника); в резиновой промышленности (вулканизую­
щий агент); в производстве красителей и светящихся составов; 
для получения черного пороха; в производстве спичек.

? Объясните, почему, если в лаборатории разлили ртуть, ее 
первым делом собирают, а те места, из которых серебри­
стые капли не извлекаются, засыпают порошкообразной 
серой?

Соединения серы, применяемые в медицине
1) Очищенная мелкодисперсная сера применяется наружно 

в 15—20%-х мазях и присыпках при лечении псориаза, себореи, 
чесотки и внутрь в качестве слабительного и отхаркивающего 
средства. Она взаимодействует с органическими веществами, 
образуя сульфиды и пентатионовую кислоту, которые оказыва­
ют противомикробное и противопаразитарное действие.

2) Радиоактивная сера и меченные ею соединения ис­
пользуются в экспериментальной медицине в качестве инди­
каторов.

3) Сероводородные (H2S) ванны благоприятно влияют на 
организм при различных заболеваниях.

4) Большое распространение получили производные 
моноамида серной кислоты — сульфаниламидные препараты: 
стрептоцид, норсульфазол, сульфадиметаксин, сульфамоно- 
метоксин, фталазол и др., обладающие антибактериальной 
активностью.

5) Пентагидрат тиосульфата натрия Na2S2O3 ∙ 5H2O при­
меняется как противоядие при отравлениях цианидами, си­
нильной кислотой, солями тяжелых металлов, йодом.
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6) Тйосульфат натрия Na2S2O3 в виде 30%-го раствора при­
меняется как антисептическое средство при аллергических за­
болеваниях, артритах, невралгиях, красной волчанке. Наруж­
но тиосульфатом лечат чесотку, грибковые заболевания.

При подкислении водных растворов тиосульфата образу­
ются сера и оксид серы(ГУ):

Na2S2O3 + 2HC1 = 2NaCl + SO2 + S + H2O.
Эта реакция лежит в основе метода лечения чесотки по 

Демьяновичу: сначала в кожу втирается раствор Na2S2O3, а за­
тем раствор HCl. Образующиеся при этом продукты реакции 
(SO2 и S) оказывают противопаразитарное действие.

Na2S2O3 используется при отравлении цианидами, т. к. 
окисляет цианид-анион в значительно менее ядовитый тио- 
цианат-анион:

KCN + Na2S2O3 → Na2SO3 + KNCS.
Со многими ионами-токсикантами: кадмия, меди(1), 

ртути(П), свинца(П), серебра — тиосульфат-анион образует 
прочные комплексы и малорастворимые нетоксичные соеди­
нения, поэтому он используется как универсальный антидот:

Pb2+ + S9O?- + H9O = PbSi + SO2- + 2H+. 2 3 2 4

7) Серная кислота H2SO4 применяется как противоядие 
при отравлениях солями бария и свинца, для подкисления 
микстур. Определение сульфатов в моче позволяет судить 
о процессах гниения белков в кишечнике. Концентрирован­
ная серная кислота оказывает прижигающее действие пу­
тем дегидратации поверхностных элементов с образованием 
плотного струпа (коагуляционный некроз).

8) В медицине широкое применение нашли различные 
сульфаты: Na2SO4 ∙ IOH2O — глауберова соль, CaSO4 ■ 2H2O — 
гипс, 2CaSO4 ∙ H2O — алебастр, MgSO4 ■ 7H2O, BaSO4, CuSO4, 
ZnSO4, FeSO4 ∙ 7H2O—железный купорос, KAl(SO4)2 ∙ 12H2O — 
алюмокалиевые квасцы.

Сера входит в состав мази Вилькинсона и других препара­
тов, применяемых для лечения чесотки. Очищенную и осаж­
денную серу употребляют в мазях и присыпках для лечения 
некоторых кожных заболеваний (себорея, псориаз и других); 
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в порошке — при глистных инвазиях (энтеробиоз); в раство­
рах — для пиротерапии прогрессивного паралича и других.

В медицинской практике применение серы основано на 
ее способности при взаимодействии с органическими веще­
ствами организма образовывать сульфиды и пентатионовую 
кислоту, от присутствия которых зависят кератолитические 
(растворяющие — от греч. keras — рог и Iytikos — растворяю­
щий), противомикробные и противопаразитарные эффекты.

Вопросы и задания
1. Можно ли собирать а) кислород; б) сероводород; в) сер­

нистый газ методом:
1) вытеснения воды;
2) вытеснения воздуха в сосуд, расположенный вверх 

дном;
3) вытеснения воздуха в сосуд, расположенный вниз 

дном?
Свой ответ обоснуйте.

2. Предложите химический метод определения примеси:
а) озона в кислороде;
б) SO2 в углекислом газе;
в) сернистой кислоты в разбавленной серной кислоте;
г) карбоната бария в сульфате бария.
Напишите соответствующие уравнения реакций.

3. Напишите уравнения реакций возможных способов по­
лучения солей: сульфида натрия, сульфита калия, суль­
фата бария.

4. В трех стаканах без надписей находятся растворы сульфи­
да калия, сульфита калия и сульфата калия. C помощью 
какого одного реактива можно определить, какая соль 
находится в каждом стакане? Составьте уравнения про­
текающих реакций.

5. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:
1) FeS2 → SO2 → H2SO3 → S → Na2S → NaHS → H2S → CuS;
2) S → H2S → SO2 → SO3 → H2SO4 → K2SO4 → BaSO4.
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6. Подготовьте реферат и презентацию (PowerPoint) о био­
генной роли кислорода и серы.

Тема 2.1.3. Главная подгруппа 
V группы ПСЭ

После изучения темы 2.1.3 студенты должны
знать: особенности строения атомов элементов V-A груп­

пы и связанные с этим характерные химические свойства, 
способы получения азота, фосфора и их важнейших соеди­
нений, окислительно-восстановительные свойства кисло­
родных соединений азота, биологическую роль и химизм 
токсического действия азота, фосфора и их соединений, при­
менение их в медицине и фармации;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства азота, фосфора и 
их соединений; устанавливать зависимость кислотно-основ­
ных и окислительно-восстановительных свойств соединений 
азота и фосфора от степени окисления атомов.

§ 37. Общая характеристика элементов
V группы главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 

Азот, получение и свойства

В V-A группу ПСЭ (подгруппа азота) входят р-элементы: 
азот N, фосфор Р, мышьяк As, сурьма Sb и висмут Bi, из кото­
рых N, P, As — неметаллы, Sb и Bi — металлы. Эти элементы 
обладают определенным сходством, связанным с одинаковой 
электронной конфигурацией внешнего электронного уровня 
ns2np3, где п принимает значения от 2 до 6 (табл. 45).

NhP- электронные аналоги, но у атома фосфора по­
является вакантный З^-подуровень, что обусловливает воз­
можность промотирования одного 35-электрона с образова-

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 2.1. р-Элементы

нием пятивалентного состояния, что отсутствует у азота. As, 
Sb, Bi, имеющие заполненные (и—1)с?-подуровни (Bi — еще и 
(и—2)/-подуровень), вакантные nJ-подуровни, являются пол­
ными электронными аналогами, отличающимися от N и Р, 
поэтому их выделяют в подгруппу мышьяка.

Таблица 45
Физико-химические характеристики элементов V-A группы

Характеристики N P As Sb Bi
Строение 
внешнего энер­
гетического 
уровня

2s22p3 3s23p3 3rfВ * 10 *4s24p3 4rf105s25p3 4∕145d106s26p3

Энергия иони­
зации, эВ

14,53 10,49 9,82 8,64 7,29

Сродство ато­
мов к электро­
ну, эВ

0,21 0,8 — 0,99 —

Относительная 
электроотри­
цательность 
(ОЭО)

3,0 2,1 2,0 1,9 1,9

Радиус атома, 
HM

0,071 0,13 0,15 0,16 0,18

Степени окис­
ления

=3,-2, 
-ι,o,+ι, 
+2, +3, 
+4,+5

=3,+1, 
+3, +5

-3, +3, 
+5

-з, +3, 
+5

-3, +3,±5

Температура 
плавления, °C

-210 44,2 815 630 271

Температура 
кипения, °C

-195,8 281 613 1637 1560

Содержание 
в организме 
человека, % 
(масс)

3,1 0,95 1 ∙ io-6 io-6 io-5

Содержание в 
земной коре, %

1,9- IO-3 8 ■ IO-2 1,7 ∙10^ 5 ■ 10~s 9-10-’

В основном состоянии элементы подгруппы азота трех­
валентны. В возбужденном состоянии эти элементы проявляют
валентность, равную пяти. Особенно устойчиво пятивалентное
состояние для атома фосфора. Из электронных формул видно,
что элементы подгруппы мышьяка имеют 18-электронную
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подоболочку. Этим обусловлен характер изменения свойств и 
значительное различие между элементами подгрупп.

Элементы подгруппы азота менее электроотрицатель­
ны, чем галогены и халькогены, однако азот с относитель­
ной электроотрицательностью χ = 3,0 стоит на третьем месте 
после фтора и кислорода. Электроотрицательность фосфора 
значительно ниже (χ = 2, 3).

Восстановительные свойства элементов нарастают от 
азота к висмуту, и в той же последовательности снижается 
устойчивость соединений со степенью окисления +5. В водо­
родных соединениях связи полярны, и их прочность умень­
шается в подгруппе сверху вниз. Основные свойства оксидов 
и гидроксидов нарастают в подгруппе сверху вниз. Элементы 
подгруппы, за исключением азота и фосфора, склонны к ре­
акциям комплексообразования. Электроотрицательность, 
ионизационный и окислительно-восстановительный потен­
циалы в подгруппе снижаются, а восстановительная способ­
ность усиливается сверху вниз. В соединениях атомы элемен­
тов главной подгруппы проявляют степени окисления от —3 
до +5. Высшие кислородные оксиды имеют состав R2O5 водо­
родные газообразные соединения — RH3.

Рассмотрим изменение свойств соединений элементов 
в V-A группе:

Свойства Характер изменений
Восстанови­
тельные

Так как стабильность степени окисления —3 уменьшает­
ся, то в ряду NH3-PH3-AsH3-SbH3 восстановительная 
способность увеличивается

Окислительные Соединения, содержащие N+5 — сильные окислители. Для 
фосфора состояние P+5 устойчиво, поэтому его соедине­
ния не проявляют окислительных свойств. В ряду As+s- 
Sb+5-Bi+5 — стабильность производных сильно уменьша­
ется, поэтому окислительные свойства возрастают

Окислительно- 
восстано­
вительная 
двойственность 
(OB-двойствен­
ность)

Соединения, содержащие атом азота в промежуточных 
степенях окисления, проявляют ОВ-двойственность. 
Все производные фосфора, содержащие атом фосфора в 
степенях окисления меньше +5, проявляют только вос­
становительные свойства. В ряду As+3-Sb+3-Bi+3 увели­
чивается стабильность соединений, поэтому в этом на­
правлении уменьшаются восстановительные свойства; 
для производных Bi+3 восстановительная способность 
вообще нехарактерна
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Кислотно­
основные 
свойства

В ряду HNO2-H3PO3-H3AsO3-Sb(OH)3-Bi(OH)3 умень­
шаются кислотные, увеличиваются основные свойства. 
Последние три гидроксида амфотерны, но у H3AsO3 силь­
но преобладает кислотный характер, а у Bi(OH)3 — основ­
ный.
При повышении степени окисления элемента основные 
свойства ослабевают, а кислотные увеличиваются. В ряду 
гидроксидов HNO3-H3PO4-H3AsO4-H[Sb(OH)6] кис­
лотные свойства ослабевают, но все соединения являются 
кислотами

Азот
Азот — типичный неметалл (ls22s22p3). Как и у других эле­

ментов 2-го периода, у азота четыре валентных орбитали. По 
строению атома азот — трехвалентный элемент. В устойчивых 
соединениях азот образует не менее трех химических связей, 
он не может повысить свою валентность за счет перехода в воз­
бужденное состояние вследствие отсутствия свободных орби­
талей на внешнем уровне. Единственная возможность перехо­
да в четырехвалентное состояние — потеря одного электрона. 
В таком состоянии азот может находиться только в соединени­
ях с более электроотрицательными элементами — кислородом 
и фтором, а в соединениях со всеми остальными элементами 
азот проявляет отрицательные степени окисления.

Атом азота имеет валентную электронную пару на 2s- 
подуровне и как донор часто образует дополнительную хими­
ческую связь по донорно-акцепторному механизму. Приме­
ром могут служить соли аммония и комплексные соединения 
металлов с лигандом NH3.

В молекуле азота N2 имеется очень прочная тройная 
связь, которая состоит из одной σ- и двух л-связей: N≡N.

Вследствие этого молекула азота чрезвычайно прочна. 
Энергия связи в молекуле азота составляет 946 кДж/моль. 
N2 — самая устойчивая и наименее реакционноспособная из 
всех молекул. Даже при температуре 3000 0C степень диссоци­
ации молекулярного азота на атомы составляет 0,1%.

Азот — бесцветный газ без запаха и вкуса, очень плохо 
растворимый в воде (0,023 объема на один объем воды при 
0 °C). Температуры плавления (—210 °C) и кипения (—196 °C) 
азота очень низки.
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Распространенность в природе
Азот — четвертый по распространенности элемент Сол­

нечной системы (после водорода, гелия и кислорода). Азот, 
в форме двухатомных молекул N2, составляет большую часть 
земной атмосферы, где его содержание составляет 75,6% (по 
массе) или 78% (по объему), то есть около 3,87 ■ IO15 т. Азот 
входит в состав всех растительных и животных организмов, 
обнаружен в газовых туманностях, в солнечной атмосфере.

Последовательные стадии утилизации атмосферного азо­
та связаны с деятельностью нитрифицирующих бактерий и 
состоят в следующем:

N2 +∏2 >NH3 +°2 >NO—°2+h2° >HNO3.

В литосфере Земли доля связанного азота очень мала. 
Среди минералов наиболее известны селитры: чилийская 
(NaNO3), индийская (KNO3), норвежская (Ca(NO3)2).

Способы получения азота
Как и кислород, азот получают в промышленности фрак­

ционной перегонкой жидкого воздуха. При этом в первую 
очередь отгоняются наиболее летучие вещества — азот и бла­
городные газы, последние не мешают применению азота в хи­
мических и других производствах.

В лаборатории азот получают разложением нитрита ам­
мония при слабом нагревании (≈100 °C) как в виде твердого 
вещества, так и в виде раствора:

NH4NO2 -A N2T + 2H2O.
Наиболее чистый азот получается при термическом раз­

ложении азидов металлов, например:
2NaN3→3N2↑ + 2Na.

Химические свойства азота
Азот при обычных условиях—крайне инертное вещество. 

При комнатной температуре азот реагирует только с литием, 
образуя на его поверхности черный налет нитрида лития Li3N. 
При повышенной температуре он взаимодействует и с други­
ми активными металлами также с образованием нитридов. 
Образующийся при электрических разрядах атомарный азот 
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уже при комнатной температуре взаимодействует с серой, 
ртутью, фосфором. C галогенами азот непосредственно не 
реагирует. Химическая активность азота резко повышается 
при высоких температурах (2500—3000 °C), искровом разряде 
и в присутствии катализатора. Так, при повышенных темпе­
ратурах и давлениях в присутствии катализаторов азот взаи­
модействует с кислородом, водородом, углеродом (табл. 46).

Таблица 46
Химические свойства азота

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Окислительные свойства

Металлы 6Li + N2 = 2U3N 
3Mg +N2 = Mg3N2-3

C литием при комнатной 
температуре, с магнием при 
800 °C

Неметаллы 3H2 + N2^⅛2NH3 При 500 °C и давлении до 
350 атм протекает обратимо

Восстановительные свойства

Неметаллы 3F2 + N2 = 2NF3 При действии электриче­
ского разряда

O2 + N2 ≠ 2NO; ΔH = 289,9 кДж 
Реакция эндотермична 

и обратима

Даже при действии элек­
трического разряда выход 
продукта незначительный

Вопросы и задания
1. Сравните валентные возможности атомов азота и фосфо­

ра. Объясните, почему азот не проявляет высшей валент­
ности, равной номеру группы.

2. Составьте электронные и электронно-графические фор­
мулы азота в степени окисления —3 и +3. В каких степе­
нях окисления атом азота будет иметь электронное строе­
ние, аналогичное строению атомов гелия и неона?

3. Предложите не менее четырех реакций, в результате кото­
рых образуется свободный азот.

4. Как осуществляется круговорот азота в природе? Проил­
люстрируйте свой ответ соответствующими уравнениями 
реакций.
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5. В чем заключается «проблема связанного азота»? Когда 
она возникла, когда и кем была решена? Какие факторы 
могут сместить вправо равновесие реакции синтеза ам­
миака из простых веществ?

6. Подготовьте сообщение по теме «Круговорот азота в при­
роде», используя следующую схему:

§ 38. Аммиак, соли аммония.
Важнейшие кислородные соединения азота

По значимости в неорганической химической индустрии 
и неорганической химии аммиак — самое важное водород­
ное соединение азота. При обычных условиях аммиак — газ, 
без цвета, легче воздуха, с резким характерным раздражаю­
щим запахом. Он токсичен: раздражает слизистые оболочки, 
а острое отравление вызывает поражение глаз и воспаление 
легких.

I Во время работы с аммиаком надо соблюдать правила техни­
ки безопасности.

Разбавленные растворы аммиака (3—10%) называют на­
шатырным спиртом, концентрированные растворы (18,5— 
25%) — аммиачной водой.
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Тип гибридизации атомных орбиталей азота — spi, строе­
ние пирамидальное. На одной из гибридных орбиталей нахо­
дится неподеленная электронная пара, за счет которой атом 
азота образует связь по донорно-акцепторному механизму.

Благодаря наличию неразделенной электронной пары 
при атоме азота аммиак проявляет электронно-донорные 
свойства при взаимодействии с кислотами с образованием 
аммонийных солей, а также при образовании амминоком­
плексов:

[Cu(NH3)JSO4; [Ni(NH3)JCl2.
Аммиак — активный лиганд.
За счет наличия межмолекулярных водородных связей 

аммиак по сравнению с водородными соединениями других 
элементов V-A группы обладает отличительными свойствами:

а) хорошей растворимостью в воде (в 1 объеме воды при 
293 К растворяется 700 объемов аммиака); водные растворы 
его имеют слабощелочную реакцию:

NH3 + H2O NH3 ∙ H2O ≠ NH4+ + ОН-.
За счет водородных связей образуется преимущественно ги­
драт NH3 ∙ H2O. NH4OH не существует как химически инди­
видуальное соединение;

б) значительной теплотой испарения, поэтому использу­
ется в холодильной технике;

в) большой величиной диэлектрической проницаемости, 
поэтому является хорошим неводным растворителем для ще­
лочных, щелочноземельных металлов, серы, фосфора, йода, 
многих кислот и солей.
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Получение аммиака
В промышленности аммиак получают синтезом из про­

стых веществ:
3H2 + N2≠2NH3.

Процесс проводят при высоких давлениях и температуре. 
Для ускорения реакции применяют железный катализатор.

В лаборатории аммиак образуется при слабом нагревании 
смеси сухих препаратов хлорида аммония и гидроксида кальция: 

2NH4C1 + Ca(OH)2 = CaCl2 + 2NH3↑ + 2H2O.
Для аммиака характерны несколько типов реакций (табл. 47).

Таблица 47 
Химические свойства аммиака

Ttan реакции Уравнения реакций Примечания
Кислотно­
основные

NH3+ HCl = NH4Cl
NH3+ H2O = NH4OH 

2NH3 +H2SO4 = (NH4)2SO4 
NH3+ H2SO4 = NH4HSO4 

NH3 + СО, + H,O = NH4HCO3

Аммиак — основание 
(донор электронной 
пары, акцептор иона 
водорода)

Окислитель­
но-восстано­
вительные

4NH3+3O2=2N2+6H2O 
4NH3 + 5O2 ',= t4N0 + 6H2O 

2NH3 + 3CuO = ЗСи + N2 + 3H2O 

2NH3 + 2Na = 2NaNH, + H,↑

Аммиак — 
восстановитель за счет 
атома азота в низшей 
степени окисления —3. 
Аммиак — окислитель 
за счет H+.

Комплексо­
образования

AgCl + 2NH3 = [Ag(NH3)JCl 
CuSO4 + 4NH3 = [Cu(NH3)4ISO4

Аммиак — активный 
лиганд, образует 
аммиачные комплексы 
с большинством 
d-металлов

Замещения R-CHCI-COOh + 2NH3 → 
R-CH(NH2)-COOH + NH4Cl

Синтез а-аминокислот

Соли аммония
При реакциях с сильными кислотами аммиак образует 

соли аммония. Реакция может происходить как в растворах, 
так и при непосредственном взаимодействии газообразных 
веществ:

NH3+ HCl = NH4Cl.
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Сам ион аммония NH4h и большинство его солей бесцвет­
ны, хорошо растворимы в воде. В водных растворах эти соли 
подвергаются гидролизу, так как гидроксид аммония — сла­
бое основание:

NH4+ + H2O ≠ NH4OH + H+ (pH < 7).
Соли аммония термически неустойчивы и при нагрева­

нии разлагаются с выделением газообразного аммиака:
NH4Cl = NH3T + HClT;

NH4HCO3 = NH3T + CO2T + H2O.
Если анион в составе соли происходит от кислоты — 

окислителя, то имеет место окисление аммиачного азота:
NH.NO, = N,0 + 2H,0; NH4NO, = N, + 2Н,0. 432 2’422 2

Вопросы и задания
1. Определите тип химической связи в молекулах азота, ам­

миака, хлорида аммония. Составьте схемы образования 
молекул этих соединений. Определите валентности ато­
мов, их степень окисления.

2. C какими из перечисленных веществ будет взаимодей­
ствовать аммиак: а) кислород, водород, гидроксид калия, 
оксид натрия, натрий, оксид железа(Ш), оксид крем- 
ния(1У), хлороводород? Запишите уравнения осуществи­
мых реакций, укажите условия их проведения.

3. Закончите уравнения реакций, укажите типы реакций, 
назовите вещества:
a) NH3 + H2SO4 →; б) NH3 + HBr →;
в) NH3 +Br2 →; г) NH3 +Fe2O3 →;
д) Ca3N2 + H2O →; е) NH4NO3 -А.

4. Напишите уравнение реакции, характеризующее хими­
ческое равновесие в водном растворе аммиака. Как будет 
смещаться это равновесие, если:
а) увеличить давление;
б) понизить температуру;
в) добавить соляной кислоты;
г) добавить гидроксида натрия?
Ответ поясните на основании принципа JIe Шателье.
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5. Вычислите объем аммиака (н. у.), который можно по­
лучить, нагревая 10,7 г хлорида аммония с гидроксидом 
кальция массой 14,8 г, если объемная доля выхода аммиа­
ка составляет 95%. Ответ: 4,256 л.

6. Аммиак объемом 4,48 л (н. у.) пропустили через 200 г 
4,9%-го раствора ортофосфорной кислоты. Какая соль 
образуется в результате реакции? Рассчитайте массовую 
долю этой соли в полученном растворе? Ответ: 13,2 г 
(NH4)2HPO4; 6,49%.

7. Какой объем аммиака (н. у.) надо растворить в 289 мл 
воды для получения раствора с массовой долей NH315% ? 
Ответ: 67,2 л.

8. Для чего применяется нашатырный спирт в медицине, быту?

§ 39. Оксиды азота. Азотистая кислота. 
Нитриты. Азотная кислота. Нитраты

Азот образует оксиды, соответствующие степеням окис­
ления от +1 до +5: N2O, NO, N2O3, NO2, N2O4, N2O5.

Оксиды азота(1) N2O и оксид азота(П) NO относятся к 
несолеобразующим оксидам. Остальные оксиды являются 
кислотными (табл. 48).

Азотистая кислота HNO2, нитриты
Азотистая кислота существует только в разбавленных во­

дных растворах. Является слабой кислотой:
HNO2 ≠ H+ + NO2- (Ka = 4,0 • 10^).

Кислота неустойчива, при хранении и нагревании разла­
гается, диспропорционируя:

3HNO2 = HNO3 + 2NO↑ + H2O.
В молекуле HNO2 атом азота имеет промежуточную сте­

пень окисления (+3), поэтому азотистая кислота проявляет 
как окислительные, так и восстановительные свойства:

2HNO2 + 2HI = I2 + 2N0 + 2H2O (окислитель);
5HNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = K2SO4 + 2M∏SO4 + 

+ 5HNO3 + 3H2O (восстановитель).
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Азотистая кислота проявляет общие свойства кислот, 
взаимодействуя с химически активными металлами, их окси­
дами и гидроксидами.

Соли азотистой кислоты — нитриты, бесцветные кристал­
лические вещества, хорошо растворимые в воде, ядовиты. Ни­
триты — достаточно устойчивые соединения, проявляют, как 
и азотистая кислота, и окислительные, и восстановительные 
свойства:

2NaNO2 + 2KI + 2H2SO4 = I2 + 2NO + K2SO4 + 2H2O + Na2SO4;
5NaNO2 + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 

= K2SO4 + 2M∏SO4 + 5NaNO3 + 3H2O.
Нитриты, как соли слабой кислоты, гидролизуются по 

аниону, обеспечивая в растворе щелочную среду:
NO2- + H2O ≠ HNO2 + ОН”.

Нитриты ядовиты, так как окисляют в гемоглобине же- 
лезо(П) до железа(Ш), образующийся метгемоглобин теря­
ет возможность присоединять и переносить кислород крови 
к тканям. Следствием этого является кислородное голодание 
тканей (гипоксия), что опасно для жизни.

В желудке нитриты образуют азотистую кислоту, которая 
при взаимодействии со вторичными аминами образует силь­
ные канцерогены — нитрозоамины:

R2N-H + HO-N=O → R2N-N=O + H2O.
По этой причине добавление токсичных нитритов в ка­

честве консервантов в мясопродукты должно строго контро­
лироваться.

Азотная кислота HNO3, ее соли
Азотная кислота HNO3 — бесцветная, летучая, едкая жид­

кость. Ее температура кипения — 83 °C, замерзания 42 °C. 
На воздухе азотная кислота дымит, так как пары кислоты об­
разуют с парами воды в воздухе капли тумана. Поэтому азот­
ная кислота с малым содержанием воды называется дымя­
щей. Она при хранении окрашивается в желтый цвет, так как 
под действием света разлагается:

4HNO3 = 4NO2↑ + 02↑ +2H2O.
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Раствор с массовой долей HNO3, равной 60% и больше, 
называется концентрированной азотной кислотой.

Получение азотной кислоты
Промышленное получение азотной кислоты протекает 

в три стадии.
1. Окисление аммиака. Смесь аммиака с воздухом пропу­

скают при 900 °C над платиново-родиевым катализатором. 
При этом образуется оксид азота(П):

4NH3,3 + 5O,,3 = 4NO,3 + 6H,O, v 3(г) 2(г) (г) 2 (г)

2. Окисление NO до NO2. Смесь газов, полученных на пер­
вой стадии, охлаждается и смешивается с воздухом, обогащен­
ным кислородом. В результате происходит окисление NO:

2NO + O2 = 2NO2.
3. Гидратация NO2. Оксид азота(ГУ), полученный на вто­

рой стадии, направляют в поглотительную башню, которая 
орошается струями воды:

3NO,,. + H,O, . → 2HNO3, . + NO, ..2(г) 2 (ж) 3(водн.) (г)

Лабораторный способ получения азотной кислоты основан 
на вытеснении ее из нитратов концентрированной серной 
кислотой:

NaNO3, 3 + H,SO4, =NaHSO4+ HNO3. 3(тв) 2 4(конц.) 4 3

Химические свойства азотной кислоты
В молекуле HNO3 атом азота образует четыре ковалент­

ные связи с атомами кислорода: три связи по обменному 
механизму и одну связь — по донорно-акцепторному. По­
этому в HNO3 азот проявляет валентность IV, а степень окис­
ления +5.

Азотная кислота проявляет свойства сильных кислот при 
взаимодействии с основными и амфотерными оксидами, ос­
нованиями, солями. В разбавленных растворах азотная кис­
лота практически полностью диссоциирует:

HNO3 → H++ NO3-.
Азотная кислота обладает сильно выраженными окис­

лительными свойствами, которые подробно описаны 
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в § 25 раздела 1. Она разрушает животные и растительные тка­
ни, окисляет почти все металлы и неметаллы.

Азотная кислота обладает особенностями, отличающими 
ее от других кислот.

1. При взаимодействии азотной кислоты с металлами прак­
тически никогда не выделяется водород, т. к. окислителем 
в этих реакциях является анион NO3.

2. Азотная кислота способна растворять не только металлы, 
расположенные в электрохимическом ряду напряжений до 
водорода, но и металлы, стоящие после водорода, т. е. ма­
лоактивные металлы.

3. Благородные металлы (золото, платина, родий, тантал) 
не окисляются азотной кислотой, но растворяются в сме­
си концентрированных азотной и соляной кислот, взятых 
в соотношении 1 объем HNO3 и 3 объема HCl. Такая смесь 
называется «царской водкой». Уравнение реакции взаимо­
действия золота с «царской водкой»:

Au + 3HC1 + HNO3=AuCl3 + NO + 2H2O.
Соли азотной кислоты — нитраты — получают действием 

азотной кислоты на металлы, оксиды металлов, гидрокси­
ды. Они хорошо растворимы в воде, бесцветны, устойчивее 
азотной кислоты, поэтому в водных растворах практически 
не проявляют окислительных свойств. Но при подкислении 
растворов окислительные свойства возрастают:

3FeCl2 + KNO3 + 4HCl = 
= 3FeCl3 + KCl + NO + 2H2O.

Особенностью нитратов является их термическая не­
стойкость. При нагревании они разлагаются. Этот процесс 
является окислительно-восстановительным. Продукты раз­
ложения нитратов зависят от активности металла, входящего 
в состав данной соли. По характеру термического разложения 
нитраты делятся на три группы:

1) соли щелочных и щелочноземельных металлов (до Mg) 
разлагаются до нитрита и кислорода:

2KNO3 -A 2KNO2 + O2T;
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2) соли менее активных металлов (от Mg до Си) разлага­
ются с образованием оксида металла, оксида азота(ГУ) и кис­
лорода:

2Pb(NO3)2 A-2PbO + 4NO2↑ + O2↑;
3) соли малоактивных металлов (правее Си) разлагаются 

с образованием металла, оксида азота(ТУ) и кислорода:
2AgNO3 -A 2Ag + 2NO2↑ + O2↑.

Нитрат аммония разлагается без твердого остатка: 
NH4NO3 A- N2Ot + 2H2O.

При разложении нитратов железа(П) и марганца(П) сте­
пень окисления металлов меняется до более устойчивой: 

4Fe(NO3)2-⅛2Fe2O3 + 8NO2↑ + O2T;
Mn(NO3)2 = MnO2 + 2NO2↑.

В нейтральных водных растворах нитраты не проявляют 
окислительных свойств, а расплавы нитратов являются силь­
ными окислителями, например нагревание селитр (нитратов 
щелочных металлов и аммония) с восстановителями (С, S, 
Al) приводит к взрыву. На этом основано действие пороховой 
смеси.

Нитраты, образованные слабыми основаниями, подвер­
гаются гидролизу по катиону, водные растворы таких солей 
имеют кислую реакцию среды.

Нитраты — соли и проявляют все свойства, характерные 
для класса солей.

Вопросы и задания
1. Охарактеризуйте отношение оксидов азота к воде и рас­

творам щелочей. Приведите соответствующие уравнения 
реакций.

2. Какую экологическую угрозу несут оксиды азота? Пред­
ложите способ очистки воздуха от примесей оксида азо- 
та(П) и оксида азота(ГУ), образующихся в процессе не­
которых химических производств. Напишите уравнения 
соответствующих реакций.
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3. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:
a) HNO3 → N2O5 h*s >NO2 km°°4'hs°4 >

→X. ca >N2O^+Xz;

6) HNO3 -^→ AgNO3 —1→ X1 кон >

→ KNO2 km°04'h2° >X2 → NH3.

Для OBP коэффициенты расставьте методом электрон­
ного баланса. Дайте название веществам.

4. Закончите уравнения реакций:
a) PH,+ HNO,. ,→;
б) KNO3 -i→;
b)Cu,O + HNO,. ,→;
г) NO2 +KOH →;
д) Ag + HNO,, κ,→.3(разб.)

Для OBP коэффициенты расставьте методом электрон­
ного баланса, укажите типы реакций, назовите продукты.

5. Сжигая органическое топливо, человечество ежегодно 
отправляет в атмосферу 12 млн т оксида азота(П). Какую 
массу азотной кислоты можно было бы получить из всего 
этого количества NO при условии, что практический вы­
ход составит 80% ? Ответ’. 20,2 млн т.

6. Какой объем 0,5М раствора перманганата калия потре­
буется для окисления 8,5 г нитрита калия в сернокислом 
растворе? Ответ’. 80 мл.

7. Предложите цепочку превращений, позволяющую по­
лучить одно из наиболее ценных азотных удобрений — 
нитрат аммония, не используя никаких дополнительных 
реактивов, кроме воды и воздуха. (Можно использовать 
любые катализаторы). Напишите уравнения реакций и 
укажите условия их протекания.
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§ 40. Фосфор, аллотропия фосфора. 
Физические и химические свойства фосфора.

Кислородные соединения фосфора

Фосфор — распространенный элемент (кларк равен 
0,09%). В природе встречается только в виде соединений. 
Важнейшими минералами фосфора являются фосфорит 
Ca3(PO4)2, фторапатит Ca5(PO4)3F (фторид-ион может быть 
замещен на хлорид или гидроксид-ионы Ca5(PO4)3OH).

Аллотропия фосфора. Существует более 11 аллотропных 
модификаций фосфора, из которых наиболее известны бе­
лый, красный и черный фосфор (табл. 49).

Таблица 49
Аллотропные модификации фосфора

Название модификации Свойства

P Прозрачная воскообразная кристалличе­
ская масса с чесночным запахом. Легко­
плавок (Г = 44 °C). Диэлектрик. Молеку­
лярная тетраэдрическая кристаллическая

Л решетка. Межмолекулярное взаимодей­
ствие слабое, поэтому летуч, легко режется 
ножом, растворяется в неполярных раство-

P
Белый фосфор P4

ригелях (например CS2, бензоле). Светит­
ся в темноте, температура воспламенения 
50 °C, реакционноспособен, токсичен

Кристаллическое или аморфное поли-

I I I

мерное вещество красно-бурого цвета, 
без запаха, нерастворимое в сероуглероде,

P P Гш = 600 °C. Атомная кристаллическая ре­
шетка. В темноте не светится, менее реак-

Красный фосфор ционноспособен и менее токсичен, чем 
белый фосфор. Диэлектрик. При возгонке 
пары P4 конденсируются в белый фосфор

Черный фосфор При обычных условиях наиболее устойчи­
вая модификация. Имеет слоистую кри­
сталлическую структуру (атомная кристал­
лическая решетка), напоминает графит. 
Каждый атом фосфора связан ковалентны­
ми связями с тремя атомами: двумя связя­
ми внутри слоя, одной — с атомом фосфора 
соседнего слоя, Гш = 587 °C. В воде не рас­
творяется. Не ядовит, негорюч. Наименее 
реакционноспособен, полупроводник
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Химические свойства фосфора
По строению атома фосфор — ближайший аналог азота. 

Фосфор, как и азот, может проявлять в соединениях валент­
ность, равную трем, но может быть и пятивалентным, так как 
имеет свободные З^-орбитали. Электроотрицательность фос­
фора значительно ниже, чем у азота. Он легко окисляется, об­
разуя прочные кислородные соединения.

Своей высокой химической активностью фосфор рез­
ко отличается от азота. В соединениях он проявляет степени 
окисления от —3 до +5. Наиболее характерна степень окисле­
ния +5.

Фосфор, как простое вещество, имея промежуточную 
степень окисления 0, проявляет и окислительные, и восста­
новительные свойства. Он легко окисляется кислородом, га­
логенами, серой, а также концентрированной серной и азот­
ной кислотами:

4P + 5O2 = 2P2O5 (избыток окислителя);
4P + 3O2 = 2P2O3 (недостаток окислителя);

2P + 5C12 = 2PC15; 2Р + 3C12 = 2PC13;
4P + 3S = PdS, (или PdS,, PdS7);

P + 5HNO = H3PO4+ 5NO2 +H2O;
2P + 5H,SOd. =2H,POd + 5SO, + 2H,O.2 4(конц.) 3 4 2 2

Окисление на воздухе сопровождается разогреванием и 
свечением, поэтому белый фосфор хранят под водой, с кото­
рой он не реагирует.

Окислительные свойства фосфор проявляет в соединениях 
с металлами, образуя фосфиды: 3Ca+2P = Ca3P2, которые вза­
имодействуют с водой и кислотами, образуя при этом фосфин:

Ca3P2 + 6H2O = 2PH3↑ + 3Ca(OH)2;
Ca3P2 + 6HC1 = 3CaCl2 + 2PH3↑.

C водородом фосфор не взаимодействует.

£□ Фосфин -бесцветный газ с характерным запахом гнилой рыбы, 
малорастворим в воде, но хорошо растворяется в органических 
растворителях, очень ядовит. Воспламеняется на воздухе:

2PH3 + 4O2 = P2O5 + 3H2O.
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При взаимодействии с сильными кислотами образуются соли 
фосфония:

PH3 + HCl = PH4Cl (фосфин — основание).
При нагревании белый и красный фосфор вступают 

в окислительно-восстановительные реакции диспропорцио­
нирования с водой и щелочами:

2P + 3H2O H3PO3 + PH3↑;
4P + 3NaOH + 3H2O - A PH3 + 3NaH2PO2.

Фосфор образует с кислородом два оксида — оксид фос- 
φopa(ΠI) P2O3 и оксид φocφopa(V) P2O5 (табл. 50).

Таблица 50
Свойства оксидов фосфора

PA P2Os

Физические свойства
Белое кристаллическое ве­
щество, похожее на воск, 
легкоплавкое (fπχ = 23,8 °C), 
ядовит, имеет молекулярную 
кристаллическую решетку, су­
ществует в виде димеров P4O6

Белое кристаллическое вещество, похожее 
на снег, при нагревании возгоняется, име­
ет молекулярную кристаллическую решет­
ку, существует в виде димеров P4O10, очень 
гигроскопичен, поэтому применяется как 
осушаюшее и водоотнимающее средство

Хин
Как кислотные оксиды, оксиде 
соответствующие оксокислоть 
P2O3 + 3H2O = 2H3PO3 (фос­
фористая Есислота)

шческие свойства
>е фосфора взаимодействуют с водой, образуя 
i:

P2O5 +H2O =2HPO3 
(метафосфорная кислота) 
P2O5 + 3H2O^>2H3PO4 

(ортофосфорная кислота)
P2O5+ 2H2O-⅛ H4P2O7 

(пирофосфорная кислота)

взаимодействуют со щелочам] 
ствующие соли:

P2O3 + 4NaOH = 
= 2Na2HPO3 + H2O 
(фосфит натрия)

л и основными оксидами, образуя соответ-

P2O5 + 6NaOH = 2Na3PO4 + 3H2O
P2O5 + 4NaOH = 2Na2HPO4 + H2O
P2O5 + 2NaOH + H2O = 2NaH2PO4

P2O5 + SCaO = Ca3(PO4)2

сильный восстановитель: 
P2O3+ 02 = P2O5

ярко выраженных окислительных свойств 
не проявляет, так как степень окисления +5 
является устойчивой:

P2O5+ 5C-⅛2P + 5С0
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Фосфорный ангидрид способен поглощать не только 
гигроскопическую влагу, но и химически связанную воду: 
P2O5 + 2HC1O4 = 2HPO3 + Cl2O7. Это свойство используется 
для получения некоторых ангидридов кислот.

В обычных условиях фосфористая кислота H3PO3 — бес­
цветное твердое гигроскопическое вещество, хорошо раство­
римое в воде. В водном растворе — это электролит средней 
силы. H3PO3 — двухосновная кислота, так как третий атом 
водорода связан непосредственно с фосфором и на металл 
не замещается. Соединения фосфора(Ш) — сильные восста­
новители. Например, фосфористая кислота восстанавливает 
малоактивные металлы из их солей:

H3PO3 + HgCl2 + H2O = HgΦ + H3PO4 + 2НС1.
Нагревание фосфористой кислоты ведет к ее разложе­

нию до фосфина и ортофосфорной кислоты:
4H3PO = PH3 + 3H3PO4. 3 3 3 3 4

Фосфористая кислота образует два ряда солей: средние, 
например фосфит кальция CaHPO3, и кислые, например ги­
дрофосфит кальция Ca(H2PO3)2.

Фосфиты — сильные восстановители, малорастворимы в 
воде, кроме солей щелочных металлов.

Наибольшее значение имеет трехосновная ортофосфор- 
ная, или просто фосфорная, кислота H3PO4. Это твердое бес­
цветное кристаллическое вещество, которое смешивается 
с водой в любых отношениях. В насыщенном растворе при 
20 °C содержится 548 г кислоты на IOO г воды. Фосфорная 
кислота является кислотой средней силы по первой ступени 
диссоциации:

H3PO4 ≠ H2PO4- + H+, K1 = 7,6 ■ 10-3.
На второй ступени диссоциации H3PO4 является сла­

бой кислотой (K2 = 6,2 ∙ IO-8), по третьей ступени — очень 
слабой (K3 = 4,4∙ IO-13), у HPO3- преобладают! основные 
свойства.

H3PO4 проявляет все общие свойства кислот: взаимодей­
ствует с активными металлами, с основными оксидами и ос­
нованиями, образует соли аммония (табл. 51).
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Химические свойства ортофосфорной кислоты
Таблица 51

Реагент Химизм процесса Примечание
Металлы 3Ca + 2H3PO4 = 

= Ca3(PO4)2I + 3H2T
Реагирует с металлами, 
стоящими в ряду напря­
жений до водорода; вы­
ступает в роли окислителя 
за счет H+

Основные 
оксиды

3CaO + 2H3PO4 = 
= Ca3(PO4)2I + 3H2O

Фосфат кальция входит в 
состав скелета

Основания ЗКОН + H3PO4 = K3PO4 + 3H2O 
2K0H + H3PO4 = K2HPO4 + 2H2O 
KOH + H3PO4 = KH2PO4 + H2O 3 4 2 4 2

Как кислота трехосновная 
образует средние (фосфа­
ты) и кислые (гидро- и ди- 
гидрофосфаты) соли

Соли 3Na2CO3 + 2H3PO4 = 
= 2Na3PO4 + 3CO2↑ + 3H2O 

3AgNO3 +H3PO4 = 
= Ag3PO4I+ 3HNO3

Реагирует с солями более 
слабых и летучих кислот

качественная реакция 
(выпадает желтый осадок)

Аммиак NH3 + H3PO4 = NH4H2PO4 3 3 4 4 2 4

2NH3 +H3PO4 = (NH4)2HPO4
Средняя соль не образует­
ся, т. к. полностью гидро­
лизуется

I В отличие от азотной кислоты ортофосфорная кислота окис­
лителем за счет аниона РО’_ не является, т. к. имеет тетра­
эдрическую структуру, известную повышенной инертностью.

Растворимые в воде средние соли, фосфаты, сильно ги- 
дролизованы. Большинство средних солей фосфорной кис­
лоты в воде нерастворимы, кроме солей щелочных металлов 
и аммония. Двух- и однозамещенные фосфаты растворимы 
значительно лучше.

Вопросы и задания
1. Сравните окислительно-восстановительную активность 

азота и фосфора. Объясните причину различий. Ответ 
подтвердите уравнениями реакций.

2. Напишите не менее пяти уравнений различных реакций, 
в которых фосфор меняет свою степень окисления.

3. C какими из перечисленных веществ будет взаимодей­
ствовать оксид φocφopa(V): вода, оксид кальция, оксид 
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MapraHija(VII), гидроксид калия, гидроксид алюминия, 
соляная кислота, азотная кислота? Напишите уравнения 
возможных реакций.

4. C какими из перечисленных веществ может вступить 
в реакцию ортофосфорная кислота:
а) серебро; б) оксид цинка;
в) хлорид бария; г) гидроксид кальция;
д) оксид cepbi(VI)?
Напишите ионные уравнения возможных реакций.

5. Какую массу оксида φocφopa(V) и воды нужно взять для 
приготовления 490 г 20%-го раствора ортофосфорной 
кислоты? Ответ'. 71 г P2O5; 419 г H2O.

6. Сравните физические и химические свойства аммиака и 
фосфина. У какого соединения основные свойства выра­
жены сильнее? Почему? Какое действие они оказывают 
на организм человека?

7. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:

фосфор → оксид φocφopa(V) →
→ ортофосфорная кислота → фосфат натрия → 

→ гидрофосфат натрия → фосфат натрия →
→ фосфат бария.

§ 41. Биологическая роль азота, фосфора. 
Применение азота, фосфора и их соединений 

в медицине, народном хозяйстве.
Качественные реакции на катион аммония, 

нитрит- и нитрат-анионы

Азот является элементом, необходимым для существова­
ния животных и растений, он входит в состав белков (16—18% 
по массе), аминокислот, нуклеиновых кислот, нуклеопротеи­
дов, хлорофилла, гемоглобина и др. В составе живых клеток 
по числу атомов азота около 2%, по массовой доле — около 
2,5% (четвертое место после водорода, углерода и кислоро­
да). В связи с этим значительное количество связанного азота 
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содержится в живых организмах, «мертвой органике» и дис­
персном веществе морей и океанов. Это количество оценива­
ется примерно в 1,9 ∙ IO11 т.

Свободный азот N2 сам по себе не обладает биологиче­
ской ролью. Его биологическая роль обусловлена теми со­
единениями, в состав которых он входит. Так, в составе ами­
нокислот он обеспечивает образование пептидов и белков; 
в составе нуклеотидов образует ДНК и РНК, посредством 
которых обеспечивается передача наследственной информа­
ции; в составе гемоглобина азот обеспечивает транспорт кис­
лорода от легких к органам и тканям.

Многие гормоны, являющиеся производными амино­
кислот, также содержат азот: тироксин, инсулин, адреналин 
и др. Суточная потребность в азоте, составляющая 10—20 г, 
соответствует 60—100 г белка в сутки.

Последствия дефицита азота, вернее, веществ, его содер­
жащих, выражаются в нарушении обмена белков, азотсодер­
жащих соединений. Проявляется дефицит азота в дистрофии, 
отеках, задержке умственного развития, апатии и др.

Токсикология азота и его соединений
Сам по себе атмосферный азот достаточно инертен, чтобы 

оказывать непосредственное влияние на организм человека и 
млекопитающих. Тем не менее при повышенном давлении 
он вызывает наркоз, опьянение или удушье (при недостатке 
кислорода). При работе в условиях повышенного давления, 
например на глубине водоемов, в крови растворяется повы­
шенное количество азота, а при быстром снижении давления 
образуются пузырьки газа, которые могут закупорить мелкие 
сосуды (эмболия), что вызывает «кессонную» болезнь.

Многие соединения азота очень активны и нередко токсич­
ны.

Молекула NO обладает широким спектром биологи­
ческого действия, которое условно можно разделить на ре­
гуляторное, защитное и вредное. NO участвует в регуляции 
систем внутри- и межклеточной сигнализации, отвечает за 
эндотелиальную релаксацию гладких мышц, предотвращаю­
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щую агрегацию тромбоцитов, участвует в процессах нервной, 
репродуктивной и иммунной систем. NO также обладает 
цитотоксическими и цитостатическими свойствами. Клет­
ки-киллеры иммунной системы используют оксид азота для 
уничтожения бактерий и клеток злокачественных опухолей.

£3 C нарушением биосинтеза и метаболизма NO связаны такие 
заболевания, как артериальная гипертензия, ишемическая бо­
лезнь сердца, инфаркт миокарда, первичная легочная гипертен­
зия, бронхиальная астма, невротическая депрессия, эпилепсия, 
нейродегенеративные заболевания (болезнь Альцгеймера, бо­
лезнь Паркинсона), сахарный диабет, импотенция и др.

Очень опасно, когда азот поступает в организм в составе ток­
сичных веществ, например нитратов и нитритов. Содержащиеся 
в некоторых продуктах, в основном фруктах и овощах, нитраты 
могут в организме восстанавливаться до токсичных нитритов:

NO3- + 2H+ + 2ё = NO2- + H2O.
В связи с этим санитарные нормы содержания нитратов 

в питьевой воде не более 10 мг/л. Более высокое содержание 
нитратов может привести к заболеванию раком желудка.

Соединения азота, применяемые в медицине
1. Нашатырный спирт (25 %-й раствор NH3) применяется 

как средство для возбуждения дыхательного центра при об­
морочных состояниях, угаре, опьянении. Раствор аммиака 
оказывает антимикробное действие и хорошо очищает кожу.

2. Нашатырь NH4Cl применяется внутрь при отеках сер­
дечного происхождения, а также как отхаркивающее при 
бронхитах, пневмониях и т. д.

3. Оксид азота N2O — физиологически активное соеди­
нение. Вдыхание малых доз вызывает опьяняющее действие, 
в больших дозах — потерю болевой чувствительности, благо­
даря чему находит применение в хирургической практике как 
анестезирующее средство в смеси с кислородом.

4. Нитрит натрия NaNO2 применяется как сосудорасширя­
ющее средство при стенокардии, а также при отравлении ци­
анидами (внутривенно вводится 5 мл 1%-го раствора NaNO2).
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5. Азотная кислота HNO3 применяется наружно для при­
жигания и выведения бородавок и мозолей.

6. Органические эфиры: нитроглицерин, нитронол, эри­
нит и др., вызывающие расширение кровеносных сосудов за 
счет воздействия на гладкую мускулатуру кровеносных сосу­
дов и, вследствие этого, понижение артериального давления.

7. Нитропроизводные фурфурола — фуразолин, фурадо- 
нин, фурацилин и др. применяют в медицинской практике 
как антимикробные средства.

8. Жидкий азот с температурой кипения —195,8 °C при­
меняется в медицинской практике при криотерапии — воз­
действии низких температур на кожу. В одних случаях воз­
действие жидкого азота на кожу осуществляется с целью 
гибели и деструкции тканей, в других — с целью сужения 
кровеносных сосудов. Этот процесс сопровождается после­
дующим расширением активных и резервных капилляров, 
благодаря чему усиливается приток крови к месту обработки. 
Гибель и деструкция тканей нужны, когда методом глубокой 
заморозки надо удалить патологическое новообразование.

Качественные реакции
Качественная реакция на ион аммония. Едкие щелочи раз­

лагают соли аммония с выделением аммиака, который опреде­
ляется по запаху или посинению красной лакмусовой бумажки:

NH4Cl + NaOH = NH3↑ + H2O + NaCl.
Качественная реакция на нитрит-анион NO~. Йодид ка­

лия в присутствии разбавленной серной кислоты окисляется 
нитритами до свободного йода, который распознается по по­
синению крахмальной бумажки:

2NaI + 2NaNO2 + 2H2SO4 = I2i + 2Na2SO4 + 2H2O + 2N0↑.
Качественные реакции на нитрат-анион NO3.
1) Нитраты в растворе не проявляют окислительных спо­

собностей, но при подкислении раствора способны окислить, 
например, медь:

3Cu + 2KNO3 + 4H2SO4 =
= 3CuSO4 + 2NO↑ + K2SO4 + 4H2O.
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2) Дифениламин (C6H5)2NH с анионом NO^ образует ин­
тенсивно-синее окрашивание.

Фосфор — это органогенный макроэлемент, входит в 
состав всех живых организмов (содержится в костях, мыш­
цах, нервных тканях, в виде PO4 входит в состав нуклеино­
вых кислот). Содержание фосфора в теле взрослого человека 
около 1% (≈ 700 г на 70 кг массы тела). Суточная потребность 
человека в фосфоре составляет 1,3 г. В организме основное 
количество фосфора содержится в костях (≈ 85%), много фос­
фора в мышцах и нервной ткани. Вместе с кальцием, фтором 
и хлором, фосфор формирует зубную эмаль.

В организме фосфор встречается только в виде органиче­
ских и неорганических фосфатов, которые выполняют следу­
ющие функции.

1) Служат структурными компонентами скелета.
Основным минеральным компонентом костной тка­

ни является гидроксофосфат кальция (гидроксиапатит) 
Ca5(PO4)3OH. Образование костной ткани можно отразить 
уравнением:

5Ca+2 + 3HPO4^ +4OH<===→Ca5(PO4)3OH+3H2O 
остеокласты, H+

(деминерализация)

Кроме того, в поверхностных слоях костей образуется не­
которое количество более растворимого аморфного фосфата 
кальция Ca3(PO4)2, который постепенно превращается в ги- 
дроксоапатит и является лабильным резервом ионов кальция 
и фосфатов в организме. Обмен фосфора в организме связан 
с обменом кальцием: при увеличении содержания кальция 
в крови уменьшается содержание фосфатов.

2) Аккумулируют и переносят энергию. Аденозинтри­
фосфат (АТФ) образуется в митохондриях клетки за счет 
энергии биологического окисления и функционирует в клет­
ках как промежуточный продукт, обеспечивающий организм 
энергией, которая выделяется при гидролизе АТФ за счет раз­
рыва макроэргической связи Р~О:

АТФ + H2O → АДФ + H3PO4+ энергия.
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3) В виде разных фосфолипидов образуют клеточные 
мембраны, входят в состав нервной ткани, участвуют в транс­
порте высших жирных кислот, холестерина.

4) Образуют фосфатную буферную систему организма, 
которая поддерживает кислотно-щелочной баланс.

5) Входят в состав нуклеиновых кислот, многих других 
биологически важных соединений.

Токсикология фосфора и его соединений
Белый фосфор — его ядовитость обусловлена растворимо­

стью в липидах мембран клеток. Смертельная доза для чело­
века 0,05—0,15 г. Попадая на кожу, тлеющий белый фосфор 
вызывает тяжелые ожоги.

Фосфин — ядовитый газ, действует на нервную систему, 
нарушает обмен веществ. ПДК=0,01 mγ∕m3b атмосферном 
воздухе. Его использовали в Первую мировую войну в каче­
стве боевого отравляющего вещества.

Фосфорорганические пестициды (хлорофос, карбофос) токсич­
ны для человека, оказывают нервно-паралитическое действие.

Боевые отравляющие вещества (зарин, зоман, табун и др.) 
являются соединениями фосфора.

Фосфорные удобрения в избытке приводят к эвтрофизации 
водоемов, гибели естественных обитателей.

Применение соединений фосфора в медицине, 
народном хозяйстве

1. Фитин — органический препарат фосфора, содер­
жащий смесь кальциевых и магниевых солей. Стимулирует 
кроветворение, усиливает рост и развитие костной ткани.

2. Кальция глицерофосфат — общеукрепляющее и тонизи­
рующее средство.

3. Фосфэстрол (эфир фосфорной кислоты) применяют 
при лечении рака предстательной железы.

4. NaH2PO4 (натрия дигидрофосфат) — антацидное сред­
ство. Используют при отравлении кислотами. Входит в состав 
препарата «Уродан».

5. Ортофосфорная кислота применяется для подкисления 
различных напитков.
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6. Гйдрофосфаты калия KH2PO4 и K2HPO4 входят в состав 
пекарских дрожжей. K2HPO4 входит в состав питательной сре­
ды для выращивания грибов, продуцирующих пенициллины.

7. !Дифосфат натрия является компонентом многих мою­
щих средств.

£3 Первые спички были изобретены в 1805 г. Парижанин Жан 
Шансель покрыл кончики тонких деревянных лучинок смесью 
бертолетовой соли (хлората калия КС/03) с сахаром и каме­
дью, а зажигал спички, окуная их в концентрированную сер­
ную кислоту. Этот «кислотный» способ не нашел распростране­
ния. Зажигать спички трением о наждачную бумагу придумал 
в 1827 г. аптекарь Джон Уолкер. В начале 1830-х гг. появились 
фосфорные спички. Студент-химик Шарль Сориа во Франции и 
химик Камерер в Германии были, видимо, среди первых, кому 
удалось найти легковоспламеняющиеся при трении составы с 
фосфором. Горючую смесь таких спичек требовалось тщатель­
но изолировать от воздуха, иначе фосфор легко воспламенял­
ся. Это были весьма опасные спички. В 1847 г. австрийский 
химик Шретер открыл красный фосфор, активность которого 
гораздо ниже, чем у белого фосфора. Он вытеснил токсичный 
белый фосфор из производства спичек. Безопасные шведские 
спички появились в 1866-1868 гг. Головки этих спичек совсем 
не содержали фосфора и состояли из смеси KClO3 и Sb2S3 в та­
кой пропорции, что ни при контакте с воздухом, ни при трении 
о шероховатую поверхность они не воспламенялись, на боко­
вую поверхность коробок наносили смесь, содержащую крас­
ный фосфор. Примерно такими спичками мы пользуемся и 
сегодня. Производство спичек в России началось в 1837 г., ввоз 
и производство спичек с белым фосфором были запрещены с 
1875 г. (Раков Э. Г. Шведские и другие ... спички. Химия. №06 
(605), 8-15.02.2003 http://him.1september.ru/)

Вопросы и задания
1. Определите степень окисления фосфора в соединениях: 

PH3; P2O5; P2S3; Ca3P2; PH4I; Ca(H2PO4)2; P2O3. Определите 
тип связи в соединениях.
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2. Закончите уравнения и подберите коэффициенты мето­
дом электронного баланса:

PH3 + O2 →; Ca3(PO4)2 + C + SiO2 →;
P + KOH→; P4 + Ca-⅛

3. Водные растворы каких из нижеперечисленных веществ 
будут вызывать изменения окраски индикатора фенол­
фталеина: фосфат калия, хлорид натрия, дигидрофосфат 
натрия, нитрит натрия, гидрофосфат натрия, фосфат 
кальция? Напишите ионные и молекулярные уравнения 
процессов, протекающих в водных растворах солей.

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:
P Na >X1 hc1 >x2 —‰X3 що >X4 Mg(0H)a >x5.
Назовите вещества.

5. Используя разные источники информации, в том числе 
Интернет, подготовьте сообщение об экологических про­
блемах, связанных с использованием азотных и фосфор­
ных удобрений.

Тема 2.1.4. Главная подгруппа 
IV группы ПСЭ

После изучения темы 2.1.4 студенты должны
знать: особенности электронного строения атомов 

элементов IV-A группы и связанные с этим характерные 
химические свойства, особенности строения и свойств ал­
лотропных модификаций углерода, свойства важнейших 
соединений углерода и кремния, биологическую роль угле­
рода, применение в медицине и фармации соединений угле­
рода и кремния;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих спо­
собы получения и химические свойства углерода, кремния и 
их соединений; решать расчетные задачи.
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§ 42. Общая характеристика элементов IV группы 
главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева.

Углерод. Характеристика углерода, 
распространение в природе, получение, 

свойства, применение

К ^-элементам IV группы относятся углерод С, кремний 
Si, германий Ge, олово Sn, свинец Pb. Углерод и кремний яв­
ляются типическими неметаллами, а германий, олово и сви­
нец — металлами.

Как и в других главных подгруппах, в подгруппе углеро­
да с возрастанием порядкового номера элемента сверху вниз 
увеличиваются размеры атомов, ослабевают неметалличе­
ские свойства, усиливаются металлические. C увеличением 
атомного номера возрастает атомный радиус, уменьшается 
энергия ионизации и электроотрицательность элементов 
(табл. 52).

Таблица 52
Физико-химические характеристики /,-элементов IV-A группы

Характеристики C Si Ge Sn Pb

Строение внешне­
го энергетического 
уровня

2j22p2 3j23p2 4s24p2 5s25p2 6s26p2

Энергия ионизации, 
эВ

11,26 8,15 7,90 7,34 7,42

Сродство атомов к 
электрону, эВ

1,27 1,84 1,74 - -

Относительная элек­
троотрицательность 
(ОЭО)

2,5 1,8 1,8 1,8 1,8

Радиус атома, нм 0,077 0,134 0,139 0,158 0,175

Радиус иона Э2+, 
Э4+, нм 0,139

0,065
0,044

0,102
0,067

0,126
0,076

Степени окисления -4, +2, +4 -4, +2, 
+4

-4, +2, 
+4

+2, +4 +2, +4

Температура плавле­
ния, °C

3800 
(графит)

1423 958 232 327
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Окончание табл. 52

Характеристики C Si Ge Sn Pb

Температура кипения, 
°C

- 2355 2850 2650 1750

Содержание в орга­
низме человека, % 
(масс)

21,15 1 ∙ io-3 1 ∙ io-6 
(2 мг)

Содержание в земной 
коре, % (масс)

0,35 27,6 7-10^ 4-IO-3 1,6 ∙ιo-3

Поскольку в атомах элементов IV-A группы электронная 
конфигурация внешнего энергетического уровня — nsinp∖ 
элементы проявляют валентность IL При возбуждении ато­
мов s-электрон переходит на р-подуровень и все 4 электрона 
внешнего уровня nslnpi — становятся неспаренными, и ва­
лентность становится максимальной — IV. Углерод и кремний 
образуют очень мало соединений, в которых они двухвалент­
ны; почти во всех устойчивых соединениях они четырех­
валентны.

Углерод и кремний, являясь неметаллами, проявляют 
в различных соединениях как положительные, так и отрица­
тельные степени окисления. В соединениях с более электро­
отрицательными элементами их степень окисления положи­
тельна, например:

+1 +2 +3 +4 +4
C,F, СО C9F, СО,2 2 2 D 2

SiO SiO2, SiH4
В соединениях с менее электроотрицательными элемен­

тами их степень окисления отрицательна, например:
-1 -2 -3 -4

CaC, С,H4 C,H, CH42 2 4 2 6 4
Mg2Si

Q Германий, олово и свинец во всех соединениях прояв­
ляют только положительную степень окисления. При пе­
реходе от углерода к свинцу повышается устойчивость 
степени окисления +2 по сравнению со степенью окис­
ления +4.
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Оксиды и гидроксиды элементов подгруппы углерода
Таблица 53

Углерод Кремний Германий Олово Свинец

СО — несо­
леобразую­
щий оксид

SiO — несоле­
образующий 
оксид

GeO — ам­
фотерный 
оксид

SnO — ам­
фотерный 
оксид

PbO — ам­
фотерный 
оксид

CO2 — кис­
лотный 
оксид

SiO2 — кислот­
ный оксид

GeO2 — ам­
фотерный 
оксид

SnO2 — ам­
фотерный 
оксиде 
преобладани­
ем основных 
свойств

PbO2 — ам­
фотерный 
оксиде 
преобладани­
ем основных 
свойств

H2CO3 - 
слабая 
нестойкая
угольная 
кислота

H2SiO3 (SiO2 H2O) 
— слабая 
кислота, имеет 
полимерную 
структуру

Ge(OH)4- 
амфо- 
терный 
гидроксид

Sn(OH)4- 
амфотерный 
гидроксид с 
преобладани­
ем основных 
свойств

Pb(OH)4- 
амфотерный 
гидроксид с 
преобладани­
ем основных 
свойств

Элементы подгруппы углерода образуют летучие водо­
родные соединения с общей формулой ЭН4. Среди них толь­
ко метан CH4 является устойчивым соединением. Силан SiH4 
малоустойчив, самовоспламеняется на воздухе. Еще менее 
устойчивы гидриды германия, олова и свинца.

Углерод и его свойства
Углерод, являясь обязательным элементом любого ор­

ганического соединения, весьма распространен в биосфере. 
В природе он встречается как в свободном виде — в фор­
ме модификаций — алмаза, графита и карбина, так и в виде 
соединений. В земной коре углерод находится в виде кар­
бонатных минералов, в составе каменного угля, нефти, 
природного горючего газа. В атмосфере, где он находится 
в виде углекислого газа, на долю его приходится 0,03% по 
массе. Из карбонатных пород наиболее распространены 
известняк и мрамор (CaCO3), магнезит (MgCO3), доломит 
(MgCO3-CaCO3) и др. По распространенности в земной 
коре углерод уступает многим другим элементам. На его 
долю приходится всего 0,02% по массе. Однако его роль 
в живой и неживой природе огромна. В организме человека 
его массовая доля составляет 21%.
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Углерод в природе существует в виде трех аллотропных 
модификаций — алмаза, графита и карбина. Карбин впер­
вые был получен в 1960 г. химическим путем, а затем найден 
в природе минерал, оказавшийся линейной формой углерода, 
т. е. карбином. Позже был синтезирован из графита фулле­
рен — еще одна модификация углерода (табл. 54).

Таблица 54
Аллотропные модификации углерода

Аллотр. мо­
дификация Строение Физические свойства

Алмаз

Тип гибридизации АО углерода sp1

Бесцветное, прозрач­
ное, очень твердое ве­
щество. Имеет низкие 
электро- и теплопро­
водность

Трафит

Тип гибридазации AC) углерода sjp2

Темно-серое, непро­
зрачное вещество, 
с металлическим 
блеском, обладает 
электро- и теплопро­
водностью

Карбин Тип гибридизации АО углерода sp. 
Существует в виде цепей: 
-C≡C-C≡C- и =C=C=C=C=

⅜l⅜ ОН И"» • • ни

Белое вещество, при 
нагревании превраща­
ющееся в графит.
Материал для 
сверхпрочных воло­
кон, полупроводник

Фуллерен Атомы углерода образуют молеку­
лы C60, C70 и др. Тип гибридизации 
АО углерода sp2

Кристаллы фуллерена 
относятся к молеку­
лярному типу. Фул­
лерен C60 возгоняется 
при 800 °C
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£□ Перспективной проблемой химии фуллеренов является син­
тез водорастворимых соединений фуллеренов. Решение этой 
проблемы позволит создать новый класс биологически ак­
тивных веществ для фармакологии.
Иногда к аллотропным модификациям относят аморф­

ный углерод, представителями которого являются кокс, сажа 
и древесный уголь. Древесный уголь — пористый продукт 
длительного нагревания древесины без доступа воздуха. Из 
древесного угля путем его обработки перегретым паром при 
высокой температуре получают активированный уголь, ко­
торый обладает высокими адсорбционными свойствами и 
применяется в противогазах, бытовых фильтрах для очистки 
воды, при производстве сахара и спирта, а также в качестве 
лекарственного средства при отравлениях, аллергии, скопле­
нии газов в пищеварительном тракте.

£□ Кровь при контакте с карбином (аллотропная модификация 
углерода) не образует сгустков - тромбов, поэтому волокно 
с покрытием из карбина стали применять при изготовлении 
неотторгаемых организмом кровеносных сосудов.
На рубеже 70-80-х гг. XX в. английским химикам удалось 
получить ткань из активированного угля. C помощью повя­
зок из такой ткани из крови удаляли избыток медикаментов, 
токсины и другие продукты жизнедеятельности микроорга­
низмов.
Аллотропные модификации различаются по химической 

активности. Алмаз и графит отличаются химической инерт­
ностью, устойчивы к действию кислот, щелочей. Наиболь­
шей химической активностью отличается аморфный углерод 
(сажа, уголь, кокс).

Атомы углерода способны соединяться друг с другом 
с образованием углерод-углеродных цепей — линейных, раз­
ветвленных и циклических.

Кроме обычных, одинарных связей между атомами углеро­
да образуются также двойные и тройные связи: >C=C<, — C≡C-. 
Атом углерода может находиться в трех разных состояниях ги­
бридизации: sp3, sp1, sp.
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Благодаря уникальной способности атомов углерода со­
единяться между собой прочными связями, образуется огром­
ное количество разнообразных органических соединений.

Так как степень окисления углерода равна 0 (проме­
жуточная степень окисления для углерода), он проявляет и 
восстановительные, и окислительные свойства. Восстано­
вительные свойства наиболее характерны для углерода. При 
обычной температуре углерод проявляет невысокую химиче­
скую активность. При нагревании реакционная способность 
существенно возрастает (табл. 55).

Химические свойства углерода
Таблица 55

Реагенты Уравнения реакций Примечания
C — восстановитель (C0-2e = C+2, C0-4e = C+4)

Кислород c+o2=co2 
2C + O2 = 2С0 (при 

недостатке O2)

Алмаз и графит инертны, 
горят только в чистом кисло­
роде. Аморфный уголь горит 
легко, при этом образуется 
преимущественно CO2

Галогены C + 2F2 = CF4; C + 2C12 = CCl4 Из галогенов наиболее легко 
взаимодействует фтор

Азот, 
водород

2C +N2 = C2N2
дициан

H2 + N2 + 2C = 2HCN

При пропускании элек­
трического разряда между 
угольными электродами 
образуется ядовитый газ — 
дициан, а в присутствии во­
дорода — ядовитый циано­
водород

Сера C + 2S = CS2 Сероуглерод — неполярный 
растворитель

Оксиды 
металлов

Fe2O3+ 3C-⅛2Fe + 3CO 
CaO + C—⅛Ca + CO

Al2O3+ 3C-⅛2A1 + 3CO 
ca0 + 3c(H36)^÷cac2 + c0 

24θ3 + ‰.)^ Al4C3 + 6С0

Образующиеся при взаимо­
действии избытка углерода 
с оксидами щелочных и ще­
лочноземельных металлов 
карбиды легко разлагаются 
водой и кислотами с обра­
зованием соответствующих 
углеводородов.
Получение металлов — кар- 
ботермия

Оксиды 
неметаллов

2C + SiO2 -A Si + 2СО 
C + H2O0nφ∕→CO + H2 

водяной газ

Используются для получе­
ния кремния и водорода
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Окончание табл. 55

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Кислоты C+4HNO ,= 3(конц.)

= CO2 + 4NO2 + 2H2O
C + 2H,SO4. ,=2 4(конц.)

= CO2 + 2SO2 + 2H2O

Активированный или дре­
весный уголь окисляется 
кислотами

C — окислитель (C0 + 4e = C-4)
Металлы 4Al + 3C-⅛ Al4C3 

2C + Ca —1-> CaC2
Реакции идут только с ак­
тивными металлами

Водород C+2H2 = CH4 Промышленный способ по­
лучения метана

Неметаллы C + 4B = B4C 
C+ Si = SiC

Карбиды бора и кремния 
отличаются чрезвычайной 
твердостью, тугоплавкостью 
и химической инертностью

Вопросы и задания
1. Составьте электронные и электронно-графические фор­

мулы углерода в степенях окисления —4, +2, +4. Приве­
дите примеры соединений углерода с указанными степе­
нями окисления.

2. Какой процесс называется адсорбцией? Как получают и 
где применяют активированный уголь? Чем обусловлена 
его высокая адсорбционная способность?

3. Какие аллотропные видоизменения углерода вам извест­
ны? Чем обусловлено различие в их физико-химических 
свойствах?

4. Закончите уравнения реакций, расставьте коэффициенты 
методом электронного баланса:
Fe2O3+ 3C→;
C + 4HN0w→;
C + 2H2SOw→.

5. Вычислите, какую минимальную массу угля надо сжечь, 
чтобы выделившейся теплоты хватило для получения 
0,5 т жженой извести CaO из известняка. Тепловые эф­
фекты реакции горения угля и разложения известняка 
соответственно равны +401 кДж, —180 кДж. Ответ'. 48 кг.
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§ 43. Оксиды углерода. 
Угольная кислота и ее соли

Углерод с кислородом образует два оксида — монооксид 
СО (угарный газ) и диоксид CO2 (углекислый газ). Оба оксида 
широко используются в химической промышленности и име­
ют большое биологическое значение.

Оксид углерода(11) СО — газ без запаха, без цвета, мало 
растворим в воде, легче воздуха, ядовит, т. к. разрушает ком­
плекс гемоглобина с кислородом, в 300 раз более прочно свя­
зывая железо. По химическим свойствам он относится к не­
солеобразующим индифферентным оксидам.

За счет тройной связи молекулы СО прочны и химически 
малоактивны при обычных условиях:

Получение оксида углерода(П)
Таблица 56

Промышленные способы Лабораторные способы

1)C + H,O, ,-⅛CO + H, 
' 2 (пар) 2

_ i=800-900oC, кат.
2) CH4+H2O= CO+3H2

(пароводяная конверсия метана)
3) CO2 + C-⅛2CO

нсоон HiS0< tκ°1"ljι 5
→CO+H2O

H2C2O4 ⅞s°H-→-∙> 
→ CO+CO2+H2O

В табл. 57 представлены свойства оксида углерода(П).
Таблица 57

Химические свойства оксида углерода(П)

Свойства Уравнения реакций Примечания

СО — вос­
станови­
тель

Fe,Od + 4C0 -A 3Fe + 4С0, 
3 4 2

Γ=400-500oC
СО + H2O=CO2 + H2

2 Fe,Cr 2 2

2CO + O2 = 2CO2

Используется в промышленно­
сти для получения металлов и 
водорода.
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Окончание табл. 57
Свойства Уравнения реакций Примечания

CO+C12 c~,'>COCl2 
(фосген)

Фосген очень ядовит. В первую 
мировую войну использовался как 
боевое отравляющее вещество

CO- 
окислитель

CO+2H2 z°0 ,'p > CH3OH

C0+NH3 -t¾ HCN+H20

Получение метанола таким об­
разом доминирует в промыш­
ленности.
Образуется ядовитая синильная 
кислота

СО — ли­
ганд и 
окислитель

Fe+ 5CO-⅛ [Fe(CO)5] 
пентакарбонил 

железа (O)
Ni+ 4CO-⅛ [Ni(CO)4I 

тетракарбонил 
никеля (O)

Карбонилы металлов — летучие 
ядовитые жидкости, которые 
используются для получения из 
них чистых металлов

Оксид углерода(П) проявляет свойства несолеобразую­
щего оксида формально (т. е. при обычных условиях). В жест­
ких условиях (при /° и р) СО, как кислотный оксид, со щело­
чами дает соли муравьиной кислоты:

СО+ NaOH = HCOONa.
I Монооксид углерода - один из самых опасных загрязните­

лей атмосферного воздуха. Особенно высока его концентра­
ция на городских транспортных магистралях.
CO2 — оксид углсрода( IV) (углекислый газ). Бесцветный, него­

рючий газ, с чуть кисловатым запахом и вкусом, в 1,5 раза тяжелее 
воздуха, не поддерживает дыхание и горение (содержание в возду­
хе CO2 более 10% смертельно опасно), при комнатной температуре 
и р=60 атм конденсируется в жидкость, которую хранят в сталь­
ных баллонах, при быстром испарении жидкого CO2 поглощается 
много теплоты и он превращается в снегообразную твердую мас­
су — «сухой лед». Твердый CO2 имеет молекулярную решетку.

Таблица 58
Способы получения оксида углерода(ГУ)

Промышленные способы Лабораторные способы
1) Сжигание угля: C + O2 = CO2
2) Сжигание углеводородов:

C1Hy+2λ+2°,5∙f O2- xCO2+0,5yH2O

3) Разложение известняка:
CaCO3 = CaO+ CO2

Воздействие на нераство­
римые карбонаты сильных 
кислот:

CaCO3+ 2HC1 =
= CaCl2+ CO2+ H2O
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Тип гибридизации АО углерода в молекуле CO2 — sp, 
молекула имеет линейное строение, неполярна — O=C=O, 
поэтому углекислый газ плохо растворим в воде. По свой­
ствам — это типичный кислотный оксид, поэтому взаимодей­
ствует с основными оксидами, щелочами, водой (табл. 59).

Химические свойства оксида углерода(ГУ)
Таблица 59

Реагенты Уравнения реакций Примечания
H2O CO2 + H2O ≠ CO2 ■ H2O +⅛ 

÷⅛ H2CO3 ÷⅛ H+ + HCO3-
Неполярный CO2, пло­
хо растворяется в воде 
(0,03 моль/л при 25 °C), 
образуя вначале гидрат 
CO2 ∙ H2O, который мед­
ленно и обратимо пре­
вращается в неустойчи­
вую угольную кислоту, 
существующую только в 
растворах

Основания CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O 
CO2+ NaOH = NaHCO3 

CO2 + 2Cu(OH)2 = 
= (CuOH)2CO3+ H2O

Со слабыми основани­
ями CO2 образует преи­
мущественно основные 
соли

Восстано­
вители

CO2 + 2Mg -,→ 2MgO + C 
CO2 + C-⅛2CO 

CO2 + 2NH3 -A CO(NH2)2 + H2O 
карбамид 
(мочевина)

CO2 — окислитель; заж­
женная на воздухе магни­
евая лента горит в атмо­
сфере углекислого газа.
Мочевина — конечный 
продукт обмена веществ 
в организме

Основные 
оксиды

CO2+ CaO = CaCO3 
CO2+ MgO = MgCO3

CO2 реагирует с оксида­
ми щелочных, щелочно­
земельных металлов и 
оксидом магния

Соли Na2SiO3+ CO2+ H2O = 
= H2SiO3Φ + Na2CO3

C6H5OK+ CO2+ H2O = 
= C6H5OH+ Na2CO3

Реакции возможны в 
растворах солей бо­
лее слабых кислот, чем 
угольная

Ca(OH)2 
качествен­
ная 
реакция 
на CO2

Ca(OH)2 + CO2 = CaCO3J- + H2O 
CaCO3 + CO2 + H2O = Ca(HCO3)2

При пропускании CO2 
через известковую 
воду образуется осадок 
CaCO3, который затем 
растворяется в избытке 
CO2, превращаясь в ги­
дрокарбонат кальция
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£□ Любая вода на Земле (речная, морская, подземная и т. д.) со­
держит растворенный углекислый газ из окружающей среды, 
причем растворимость CO2 в морской воде в несколько раз 
выше, чем в пресной.

Равновесие в системе: CO2 + H2O<≠>H2CO3<≠>H+ + HCO^ 
имеет очень большое значение для протекания многих при­
родных процессов, а также биохимических реакций в живых 
организмах. CO2 входит в состав гидрокарбонатной буферной 
системы, поддерживающей постоянство pH в организме.

На глубине водоемов метанобразующие бактерии перево­
дят углекислый газ и водород вметан: CO2 + 4H2 = CH4 + 2H2O. 
Важнейшей биохимической реакцией с участием углекислого 
газа является фотосинтез:

6CO2 + 6H2O-^→ C6H12O6+6O2.

Угольная кислота H2CO3 — это слабая двухосновная кис­
лота, существует только в водных растворах, диссоциирует 
ступенчато, с образованием гидрокарбонат- и карбонат-ани- 
онов, образует два ряда солей: кислые — гидрокарбонаты и 
средние — карбонаты:

H2CO3 ≠ H+ + HCO,- К . =4,5 ∙ IO-7 (25 °C);2 3 3 дисс.1 ’ v z,

HCO,- ≠ H+ + СО?- К , = 5,6 ■ IO-11 (25 °C).3 3 дисс.2 ’ ' ,

Угольная кислота термически неустойчива, даже при сла­
бом нагревании распадается на CO2 и H2O, а ее соли вполне 
устойчивы.

Получение солей угольной кислоты
1. Пропускание углекислого газа через растворы щелочей 

или аммиака:
CO2 + 2NaOH = Na2CO3 + H2O; CO2 + NaOH = NaHCO3 

(сначала образуются карбонаты, а затем при дальнейшем 
пропускании CO2 гидрокарбонаты:

Na2CO3 + CO2 + H2O = 2NaHCO3
2. По обменной реакции с другими солями или щелочью: 

K2CO3 + Ba(OH)2 = BaCOj + 2К0Н
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Na2CO3 + CaCl2 = CaCO3I + 2NaCl 
(реакции протекают, если исходные вещества растворимы 
в воде и в результате реакции образуется осадок).

Растворимы карбонаты щелочных металлов и аммония.
Таблица 60

Свойства солей угольной кислоты

Реагенты Уравнения реакций Примечания
H2O CO32- + H2O ≠ HCO3- + OH- 

HCO3- + H2O <=* H2CO3 + он-

Гидролиз 
растворимых 
карбонатов. Идет 
преимущественно по 
I ступени

Кислоты Na2CO3+ 2CH3COOH = 
= 2CH3COONa + CO2 + H2O 

MgCO3 + 2HC1 = MgCl2 + CO2 + H2O 
K2CO3 + CO2 + H2O = 2KHCO3 

MgCO3 + CO2 + H2O = Mg(HCO3)2

Уксусная кислота 
более сильная, чем 
угольная. Избыток 
CO2 переводит 
средние соли в 
кислые

Соли K2CO3 + CaCl2 = CaCO3I + 2NaCl Взаимодействие при 
условии, что среди 
образующихся солей 
есть нерастворимые

Щелочи Na2CO3 + Ba(OH)2 = BaCO3I + 2NaOH 
NaHCO3 + NaOH = Na2CO3 + H2O 

2NaHCO3 +Ca(OH)2 = 
= Na2CO3 + CaCO3I + 2H2O

Гидрокарбонаты пе­
реходят в карбонаты

Оксиды 
углерода, 
кремния

CaCO3 + CO2 + H2O = Ca(HCO3)2 
CaCO3 + SiO2 = CaSiO3 + CO2T

Карбонаты перехо­
дят в гидрокарбо­
наты

I Интересно отношение карбонатов и гидрокарбонатов к на­
греванию:
карбонаты щелочных металлов термически устойчивы 

(плавятся без разложения); карбонаты остальных металлов 
разлагаются до плавления:

CaCO3 = CaO+ CO2
(используется для получения негашеной извести);

легко разлагаются соли аммония (без образования твер­
дого остатка):

(NH4)2CO3 = 2NH3↑ + C02↑ + H2O
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гидрокарбонаты при нагревании переходят в карбонаты: 
2NaHCO3 = Na2CO3 + CO2 + H2O

Ca(HCO3)2 CaCO3 Φ +H2O+CO2↑
кипячение

Mg (HCO3 )2 — Mg(OH)2 Ф + H2O +2CO2↑

Ca (HCO3 )2 CaO + H2O + 2CO2↑

(CuOH)2CO3 =2CuO + CO2+H2O.
малахит

Качественная реакция на карбонат-ион: 
Na2CO3 + 2HC1 = NaCl + H2O + C02↑; 

co32-+2H+ → C02↑ + H2O.
Чтобы убедиться, что выделяющийся газ — CO2, его про­

пускают через известковую воду, которая мутнеет за счет об­
разования осадка CaCO3:

CO2 + Ca(OH)2 → CaCO3i + H2O.
При пропускании избытка CO2 выпавший осадок CaCO3 

растворяется:
CaCO3 + CO2 + H2O → Ca(HCO3)2.

Последние две реакции рассматривают как качественные 
на углекислый газ.

Применение соединений углерода в медицине
1. Активированный уголь (гидрофобный сорбент) — ад­

сорбирующее средство при диспепсии, метеоризме, пищевых 
интоксикациях, отравлениях алкалоидами и солями тяжелых 
металлов.

2. Мел CaCO3, белая магнезия 4MgCO3 ∙ Mg(OH)2 ∙ H2O — ан­
тацидные препараты, уменьшают кислотность желудочного сока 
за счет нейтрализации соляной кислоты, содержащейся в нем:

CaCO3 + 2HC1 = CaCl2 + CO2 + H2O.
3. Сода питьевая NaHCO3 применяется при заболеваниях, 

сопровождающихся ацидозом (диабет, инфекции) в качестве 
отхаркивающего средства:

NaHCO3 + HCl = NaCl + CO2 + H2O.
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4. Муравьиная кислота HCOOH — антисептическое, на­
ружное средство для растираний при миозитах и невралгиях.

5. Формалин в виде 35—37%-го раствора формальдегида 
(HCHO) применяется как дезинфицирующее средство.

Вопросы и задания
1. Охарактеризуйте способы получения оксидов углерода. 

Какие химические свойства проявляют эти оксиды?
2. Каковы валентность и степень окисления углерода в СО 

и CO2? Составьте схемы образования этих молекул. Опре­
делите тип и механизм образования химической связи 
в этих соединениях.

3. В какую сторону сместится равновесие в системе:
2C, + 0,,,÷^2C0,.+ 0(тв) 2(г) (г.) »

а) при повышении температуры;
б) при уменьшении концентрации оксида углерода(П);
в) при уменьшении давления;
г) при увеличении концентрации кислорода?

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:

C → CO2 → Na2CO3 → NaHCO3 → Na2CO3 → 
→ CaCO3 → CO2 → СО.

5. Через известковую воду пропустили 2 л (н. у.) смеси угар­
ного и углекислого газов. Выпавший осадок отфильтро­
вали, высушили и прокалили. Масса твердого остатка 
после прокаливания равна 1,372 г. Определите объемные 
доли газов в исходной смеси. Ответ'. 73%; 27%.

6. Почему при смешивании растворов карбоната калия и 
хлорида железа(Ш) выделяется оксид углерода(ГУ)? Для 
объяснения напишите уравнение соответствующей ре­
акции.

7. Подготовьте презентацию на тему: «Соли угольной кис­
лоты, их роль в природе и практической деятельности че­
ловека».
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§ 44. Кремний и его соединения

Кремний занимает второе место после кислорода по распро­
страненности в земной коре (кларк — 29,5%), причем около 12% 
массы земной коры приходится на оксид кремния(ГУ). В свобод­
ном состоянии в природе не встречается. Несмотря на такую зна­
чительную распространенность, в обычных условиях кремний 
усваивается организмом в очень малых количествах. Всего в ор­
ганизме взрослого человека содержится около 1 г кремния.
∖ Z \ /

Si Si
∖ 4Siz ' 
4Siz 4Si
( X )

Si Siz ∖ z \

Кремний Si является электронным аналогом 
углерода, однако кремний имеет больший радиус 
атома, меньшую электроотрицательность, мень­
шую энергию ионизации, поэтому по свойствам 
однотипных соединений (оксидов, кислот) резко 
отличается от углерода.

Кремний не образует устойчивых цепей из большого чис­
ла атомов. При н. у. термодинамически устойчива кубическая 
алмазоподобная модификация кремния серо-стального цвета.

Тип гибридизации атомный орбиталей кремния — spi.
По сравнению с алмазом степень перекрывания элек­

тронных облаков меньше, поэтому твердость и температура 
плавления ниже, электропроводность выше. Кристалличе­
ская решетка атомная.

I Кремний - важнейший полупроводниковый материал, ис­
пользуется для создания транзисторов, фотоэлементов.

Электронная формула ls22s22p63s23p2. В наиболее стабиль­
ных соединениях кремний проявляет степени окисления +4, 
О, —4, степень окисления +2 мало характерна для кремния: 
Mg,Si-4, Si+2O, Si+4Hal,, Sr4Hd.

£□ В промышленности для получения кремния используют чи­
стый песок, а в качестве восстановителя - кокс:

SiO2 + 2C A Si + 2C0↑.
В лаборатории в качестве восстановителей используют маг­
ний или алюминий:

SiO2 + 2Mg -A Si + 2MgO; 3SiO2 + 4A1 A∙ 3Si + 2A12O3.
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Наиболее чистый кремний получают восстановлением те­
трахлорида кремния водородом или цинком при нагревании. 

Кремний существует в двух аллотропных модификаци­
ях — аморфный и кристаллический. Аморфный кремний — 
это бурый порошок, не имеющий определенной температуры 
плавления. Более реакционноспособен, чем кристалличе­
ский. Кристаллический кремний имеет серо-стальной цвет, 
металлический блеск, хотя к металлам не относится. Плот­
ность кристаллического кремния 2420 кг/м3, fιra = 1420 °C, 
хрупок.

По химическим свойствам Si — типичный неметалл.
Кремний вступает в OBP как восстановитель (с неметал­

лами) и как окислитель (с некоторыми металлами).
При обычных условиях кремний взаимодействует только 

со фтором:
Si + 2F2 = SiF4, а с другими неметаллами он взаимодей­

ствует только при нагревании до 1000 °C, с углеродом — до 
2000 °C:

Si + 2C12 SiCl4; Si + O2 -⅛ SiO2; Si + 2S -A SiS2;

Si + C SiC (карборунд); 3Si + 2N2 -i→∙ Si3N4

I C водородом кремний непосредственно не реагирует.

Восстановительные свойства кремний проявляет при 
взаимодействии с некоторыми сложными веществами, на­
пример, он растворяется в щелочах:

Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 + 2H2↑; 
взаимодействует с плавиковой кислотой:

Si + 4HF = SiF4T + 2H,↑. 4 2

I C водными растворами кислот кремний не реагирует.

Кислоты-окислители вызывают пассивацию крем­
ния, образуя плотную оксидную пленку SiO2, которая раство­
ряется только при действии плавиковой кислоты.

По отношению к металлам кремний как окислитель ве­
дет себя по-разному: в некоторых расплавленных металлах 
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(например, Zn, Al, Sn, Pb) он растворяется, не взаимодей­
ствуя с ними; с другими расплавленными металлами образует 
силициды:

Si + 2Mg -A Mg2Si; 2Ca + Si -A Ca2Si.
Важнейшими соединениями кремния являются силаны, 

оксид кремния(1У), кремниевая кислота и ее соли.
Смесь водородных соединений кремния — кремневодоро- 

ды, или силаны, — имеют общую формулу SiH2n+2, где п = 1÷8. 
По химическому составу и строению силаны аналогичны 
углеводородам ряда метана. Моносилан SiH4 и дисилан Si2H6 
при обычных условиях газы, более тяжелые силаны — жид­
кости. Все силаны обладают характерным запахом и весьма 
ядовиты.

При действии соляной кислоты или воды на силициды 
металлов получается простейшее водородное соединение 
кремния — силан SiH4, самовоспламеняющийся на воздухе:

Mg2Si + 4HC1 = 2MgCl2 + SiH4T;
Mg2Si + 4H2O = 2Mg(OH)2 + SiH4T;

SiH.+ 20 =SiO, + 2H,O.4 2 2 2

Оксид KpeMHHfl(IV) (кремнезем) SiO2 — наиболее характер­
ное и устойчивое кислородное соединение кремния, образует 
три кристаллических модификации: кварц, тридимит, кри­
стобалит. Разновидность кварца в природе — горный хру­
сталь. Окрашенные разновидности: марион (черный), топаз 
(дымчатый), аметист (фиолетовый), цитрин (желтый). Во­
локнистые модификации SiO2 — халцедон и кварцин. На дне 
морей и океанов из водорослей образуется аморфный крем­
ний — инфузорная земля.

I I Структурная единица этих со-
O О единений — кремнекислородный

O Si O Si O тетраэдр. Находящийся в центре те-
I I траэдра кремний соединен с находя-
θ θ щимися в вершинах тетраэдра атома-

-O-Si-O-Si-O- ми кислорода.
Q Q Сами тетраэдры соединены свои-

I I ми вершинами, т. е. каждый атом «О» 
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соединен с двумя атомами кремния. Кристаллическая решет­
ка атомная.

Оксид кремния относится к кислотным оксидам, но не 
реагирует с водой. Кислотные свойства SiO2 проявляются 
в реакциях растворами и расплавами щелочей, основными 
оксидами и солями летучих кислот. Эти реакции протекают 
при нагревании (табл. 61).

Химические свойства оксида кремния(ГУ)
Таблица 61

Реагенты Химизм процессов Примечание
Фтор SiO2 + 2F2 ASiF4FO2 В виде стекловаты 

SiO2 горит в атмосфере 
фтора

Плавиковая 
кислота

SiO2+ 4HF = SiF4+ 2H2O
SiF4+ 2HF = HJSiFJ 4 2l 6j

Другие минеральные 
кислоты на SiO2 не 
действуют

Щелочи SiO2 + 2NaOH A Na2SiO3 + H2O Щелочи нельзя хранить 
в стеклянной посуде

Оксиды CaO + SiO2 -A CaSiO3 Реакции идут при 
спекании

Соли SiO2 + Na2CO3 A- Na2SiO3 + CO2T 
3SiO2+ Ca3(PO4)2A 

→ 3 CaSiO3 + P2O5 
Na2CO3 + CaCO + 6SiO2 А 
→ Na2O ∙ CaO ∙ 6SiO2 + 2CO2

Получение стекла. 
При замене Na2CO3 на 
поташ (K2CO3) получа­
ют огнеупорное стекло. 
Хрусталь содержит 
вместо Ca+2 ионы Pb+2, 
а вместо Na+ — ионы K+

Высший гидроксид кремния — кремниевая кислота, кото­
рая в свободном виде не выделена и существует только в по­
лимерной форме.

Состав кремниевых кислот может быть выражен об­
щей формулой л SiO2 • WiH2O, где п и т — целые числа. Если 
п =т = 1, то это H2SiO3 — метакремниевая кислота; если л = 1, 
т=2, то это H4SiO4 — ортокремниевая кислота; при л > 1 — 
различные поликремниевые кислоты, которые состоят из 
структурных тетраэдрических звеньев. После обезвоживания 
нагреванием из них остается оксид кремния — силикалгель, 
который обладает высокой адсорбционной способностью и 
энергично поглощает воду, масла, эфиры и т. д. На его высо­
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кой адсорбционной способности основано применение в ме­
дицине.

Поскольку в воде SiO2 не растворяется и с ней не взаимодей­
ствует, то кремниевую кислоту получают только косвенным путем'.

Na2SiO3 + 2HC1 = H2SiO3Φ + 2NaCl.
Кремниевая кислота относится к очень слабым кислотам, 

в воде практически нерастворима, но легко образует коллоид- 
ныерастворы.ОнаслабееугольнойкислотыСК^ 1 = 2,2 ∙ IO-10), 
что доказывается реакцией:

Na2SiO3 + H2O + CO2 = H2SiO3Φ + Na2CO3.
Эту реакцию можно считать качественной на силикат-ион 

SiO32-.
Постепенно при обычных условиях или при нагревании 

кремниевая кислота разлагается: H2SiO3 H2O + SiO2.
Соли кремниевой кислоты — силикаты — получают 

сплавлением SiO2 с основными оксидами, взаимодействием 
со щелочами, солями летучих кислот. Они представляют со­
бой бесцветные, тугоплавкие, нерастворимые в воде соеди­
нения. К числу немногих растворимых силикатов относятся 
соли щелочных металлов, наибольшее значение из которых 
имеет Na2SiO3. Эту соль часто называют растворимым сте­
клом. Водные растворы силикатов обладают химической ак­
тивностью, клейкостью, вяжущими свойствами. Так как все 
кремниевые кислоты слабые, растворимые силикаты подвер­
гаются гидролизу по аниону:

SiO32- + H2O ≠ HSiO3- + ОН-.
HSiO3- + H2O ≠ H2SiO3 + ОН-.

Кремний относится к числу условно-эссенциальных для 
человека и животных элементов. В наиболее высоких кон­
центрациях кремний содержится в соединительной ткани: 
стенках аорты, трахеи, связках, костях, коже (особенно в эпи­
дермисе), волосах и лимфоузлах корней легких. Количество 
кремния в организме от рождения до старости увеличивается в 
десятки раз. В коже наоборот: количество кремния в коже но­
ворожденных максимально, а с возрастом оно уменьшается.
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£□ В организме человека кремний присутствует в среднем 140 мг 
кремния, который присутствует в трех формах:
1) растворимые в воде неорганические соединения, которые 

проникают через стенки клеток и могут легко выводить­
ся из организма (ортокремниевая кислота - H2SiO3, ионы 
орто- и олигокремниевых кислот);

2) растворимые в органических растворителях кремний-органи- 
ческие и комплексные соединения (орто- и олигокремниевые 
эфиры углеводов, белков, холестерина и других стеринов);

3) нерастворимые полимеры (поликремниевая кислота, 
аморфный кремнезем, нерастворимые силикаты и кварц). 
Обмен кремния тесно связан с обменом кальция. Старение 
организма сопряжено с нарушением равновесия Si-Ca: 
снижение содержания кремния и повышение содержания 
Ca в соединительной ткани. Обмен Si также связан с обме­
ном P, Cl, F, К, Na, Al, Mo, Со.

В медицине кремний применяется в составе силиконов — 
высокомолекулярных инертных соединений, которые ис­
пользуются в качестве покрытий для медицинской техники. 
3MgO 3SiO2 (H2O)n — магния трисиликат — адсорбирую­
щее, обволакивающее и антацидное средство; силикагель — 
гидрофильный адсорбент; SiC — карборунд (карбид кремния) 
используется в медицинской практике для шлифовки пломб 
и пластмассовых протезов.

В последние годы появились БАД и лекарственные пре­
параты, обогащенные кремнием, используемые для профи­
лактики и лечения остеопороза, атеросклероза, заболеваний 
ногтей, волос и кожи.

Вопросы и задания
1. Сравните окислительно-восстановительную активность 

углерода и кремния. Объясните причину различий. Ответ 
подтвердите уравнениями химических реакций.

2. Какие степени окисления проявляет кремний в соедине­
ниях с металлами и неметаллами? Приведите примеры.
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3. Почему так резко отличаются по своим физическим свой­
ствам высшие оксиды углерода и кремния? Что общего и 
что различного в химических свойствах данных соедине­
ний? Ответ подтвердите уравнениями реакций.

4. Составьте уравнения реакций в молекулярной форме, ко­
торые соответствуют следующим ионным уравнениям: 
a) SiO32-+ 2H+= H2SiO3J,;
б) SiO2 + 20 H = SiO32- + H2O;
в) H2SiO3 + 20Н- = SiO2- + 2H2O;
г) Mg2Si + 4H+ = 2Mg2+ + SiH4T;
д) Si + 20Н- + H2O = SiO32- + 2H2↑.

5. В трех пронумерованных пробирках даны растворы сле­
дующих веществ: Na2CO3, Na2SiO3 и NaOH. Как при по­
мощи одного реактива определить содержимое каждой 
пробирки? Напишите уравнения соответствующих реак­
ций и обоснуйте ответ.

6. Напишите уравнения, при помощи которых можно осу­
ществить превращения:

SiO2 → Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 → 
→ Na2SiO3 → гидролиз.

7. Сколько г кремния и мл 32%-го раствора гидроксида на­
трия (р = 1,35 г/мл) потребуется для получения 112 л водо­
рода (н. у.)? Ответ'. 70 г; 446,4 мл.

Тема 2.1.5. Главная подгруппа 
Ill группы ПСЭ

После изучения темы 2.1.5 студенты должны
знать: состав, строение, свойства и способы получения 

важнейших соединений элементов III-A группы, реакции, 
характеризующие амфотерный характер алюминия и его со­
единений, биологическую роль и химизм токсического дей­
ствия соединений алюминия и бора, применение в медицине 
и фармации их соединений;
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уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства алюминия, бора и 
их соединений; решать расчетные задачи.

§ 45. Общая характеристика элементов Ill группы 
главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева.

Бор. Характеристика бора, распространение 
в природе, получение, свойства, применение

III-A группу элементов ПСЭ образуют элементы бор В, 
алюминий Al, галлий Ga, индий In, таллий Tl. Среди этих 
элементов только алюминий весьма распространен, его кларк 
в земной коре составляет 6,6%. Интересно, что бор, один из 
самых легких элементов, наименее распространен в земной 
коре. Это связано с тем, что ядра бора легко взаимодействуют 
с нейтронами, превращаясь в ядро лития и а-частицу:

1θB+01n→3Li + 2He.

I На этом свойстве основано использование соединений бора 
для биологической защиты от нейтронного излучения.

Все элементы этой группы, за исключением бора, явля­
ются металлами. Элементы этой группы относятся к семей­
ству р-элементов.

На внешнем энергетическом уровне в атомах этих эле­
ментов содержится по три электрона — два на s- и один на 
^-подуровне, следовательно электронная конфигурация 
внешнего уровня п&пр1. Наиболее характерна степень окис­
ления для В, Al, Ga, In +3, для Tl +1, что связано с особенно­
стями строения атома.

Элементы главной подгруппы III группы образуют:
а) оксиды состава R2O3: B2O3 — кислотный, Al2O3, Ga2O3 

и In2O3 — амфотерные, Tl2O3 — основный. В щелочах легко 
растворяются B2O3, Al2O3, Ga2O3, трудно — In2O3;

б) гидроксиды: H3BO3 — кислотный, Al(OH)3, Ga(OH)3 и 
In(OH)3 — амфотерные.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 2.1. р-Элементы 341

Физико-химические характеристики элементов III-A 
группы приведены в табл. 62.

Таблица 62
Физико-химические характеристики /,-элементов III-A группы

Характеристики В Al Ga In Tl
Строение внешне­
го энергетического 
уровня

2s22p1 3s23p1 4s24p1 5s25p1 6s26p1

Энергия иониза­
ции, эВ

8,30 5,98 6,0 5,79 6,11

Сродство атомов к 
электрону, эВ

0,30 0,50 0,39 - 0,50

Относительная 
электроотрица­
тельность (ОЭО)

2,0 1,5 1,6 1,7 1,8

Радиус атома, нм 0,089 0,126 0,139 0,166 0,17
Радиус иона Э3+, 
HM

0,02 0,053 0,062 0,081 0,105

Степени окисле­
ния

—з,±з +1, ±3 +1, ±3 +1,+2, 
+3

+1, +3

Температура плав­
ления, 0C

2075 660,4 29,8 156,8 303,6

Содержание в ор­
ганизме человека, 
% (масс)

10“* IO-4 io-6 — в моче IO-6 
в волосах 

io-3
Содержание в 
земной коре, %

1,2-IO-3 8,05 1,9-IO-3 2,5 ∙ IO-5 4,5 ∙ IO-5

В группе от бора к таллию заметно ослабляются неметал­
лические свойства и усиливаются металлические.

Изменение свойств простых веществ элементов III-A 
группы представлено в табл. 63.

Таблица 63
Изменение свойств простых веществ элементов III-A группы

Свойства Характер изменений

Физические 
свойства

Кристаллический бор серовато-черного цвета, от­
личается тугоплавкостью и хрупкостью. Алюми­
ний — серебристо-белый металл, очень пластичен, 
имеет высокую электропроводность. Галлий, индий 
и таллий — серебристо-белые металлы, при этом 
галлий хрупок, индий и таллий мягкие
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Окончание табл. 63

Свойства Характер изменений
Восстановительные 
свойства

В группе сверху вниз металлические свойства возрас­
тают. Бор обладает самым высоким ионизационным 
потенциалом, поэтому не образует простых катионов 
B+3. У алюминия атомный радиус больше, потенци­
ал ионизации меньше, восстановительные свойства 
выше. Атомный радиус галлия, который непосред­
ственно следует за первой десяткой З^-элементов, 
меньше, чем у алюминия (Д-сжатие), следовательно, 
потенциал ионизации выше. Ионизационный по­
тенциал таллия заметно больше, чем индия, в связи 
с этим появляется тенденция к уменьшению степени 
окисления. Так, например, Tl+1 почти не проявляет 
восстановительных свойств и, наоборот, произво­
дные Tl+3 являются сильными окислителями

Кислотно-основ­
ные свойства

Оксиды и гидроксиды алюминия, галлия и индия 
амфотерны. Оксид таллия — основный, ему соответ­
ствует сильное основание TlOH

Галлий, индий и таллий образуют подгруппу галлия. От 
алюминия они отличаются возможностью существования 
устойчивых соединений со степенью окисления +1, причем 
устойчивость этих соединений возрастает в ряду Ga → In → Tl. 
Для таллия она более стабильна, чем степень окисления +3.

Бор и его соединения
Бор — неметаллический элемент. В природе встречается 

преимущественно в виде буры Na2B4O7 ∙ IOH2O, кернита — 
Na2B4O7 ∙ 4H2O. Имеет две модификации: кристаллическую и 
аморфную. В аморфном состоянии представляет собой тем­
ный порошок, не взаимодействующий с кислородом, водой, 
кислотами и щелочами.
£□ По твердости бор занимает второе место после алмаза. Со­

единения бора применяются для насыщения поверхностей 
стальных изделий, с целью повышения их твердости и жа­
ропрочности; при строительстве атомных реакторов, ракет; 
в стекольной и химической промышленности.
По химическим свойствам бор напоминает кремний 

(проявляется диагональное сходство). В соединениях он про­
являет степень окисления +3. Отрицательные степени окис­
ления для него нехарактерны.
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Бор образует преимущественно ковалентные связи. Толь­
ко степень ионности связи B-F составляет ≈60%, степень 
ионности остальных связей бора меньше 50%. Координаци­
онное число бора равно 3 или 4, это определяется типами ги­
бридизации: sp2 или sp3.

Бор в свободном состоянии получают методами металло­
термии, чаще всего восстановлением натрием или магнием из 
оксида бора:

B2O3 + 3Mg ≠ 3MgO + 2В, 
в качестве примеси образуется Mg3B2.

В обычных условиях бор инертен и непосредственно ре­
агирует только со фтором, при нагревании окисляется кис­
лородом, серой, хлором и даже азотом. Кипящая соляная и 
плавиковая кислота на него не действуют. Он растворяется 
только в горячей концентрированной азотной кислоте и цар­
ской водке.

Аморфный бор растворяется в щелочи с образованием 
метаборатов. В химических реакциях бор чаще выступает как 
восстановитель, проявляя в соединениях степень окисления 
+3. Химические свойства бора представлены в табл. 64.

Химические свойства бора
Таблица 64

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Неметал­
лы

4B + 3O2-'→ 2B2O3 Реакция возможна при 
высокой Г≈ 700 °C

H2O 2В + 3H2O -1→ B2O3 + 3H2↑ Окисление бора водя­
ным паром при высокой 
температуре

Щелочи 2В + 2NaOH + 2H2O - А 
→2NaBO2 + 3H2↑ 

метаборат

4B + 4KOH + 3O2-⅛ 
→4KBO2 + 2H2O↑

Аморфный бор растворя­
ется в концентрирован­
ных щелочах постепенно 
при нагревании

Кислоты B + 3HNO30xhj,^>H3BO3 + 3NO2↑
2В +3H2SO4<iobii,^> 

2B(OH)3 + 3SO2T

Бор устойчив к действию 
большинства кислот, но 
реагирует с горячей 
конц. HNO3, H2SO4
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£□ Бор, как и другие неметаллы, образует соединения с металла­
ми (бориды) и водородом (бораны):

Mg3B2 + 6HC1 = 3MgCl2 + B2H6.
Соединения бора с хлором, бромом и йодом - вещества 
с молекулярной структурой, в воде полностью гидролизуются:

BCl3 + 3H2O = B(OH)3 + ЗНС1.
Оксид бора B2O3 — белое кристаллическое вещество, 

плавящееся при 450 °C и переходящее при охлаждении в бе­
лую стеклообразную массу. Оксид бора хорошо растворяется 
в воде, образуя борную кислоту, а со щелочами — соли борной 
кислоты:

B2O3 + 3H2O = 2H3BO3;
B2O3 + 2K0H = 2KBO2 + H2O.

Ортоборная кислота H3BO3 — хорошо растворимое в воде, 
а также в некоторых органических растворителях белое кри­
сталлическое вещество, которое легко расслаивается на очень 
тонкие перламутровые чешуйки.

Очень слабый электролит (pKa = 7,3 ∙ IO-10); в водных рас­
творах ведет себя как одноосновная кислота вследствие обра­
зования гидроксокомплекса:

H3BO3+H2O о [B(OH)J-+H÷.
Процесс обезвоживания H3BO3 проходит через следую­

щие стадии:
H3BO3 →HBO2 → H2B4O7 →B2O3.
ортоборная метаборная тетраборная оксид
кислота кислота кислота бора

В разбавленном водном растворе существует только одна 
кислота — H3BO3. Все другие кислоты превращаются в нее, 
присоединяя воду. Это обстоятельство объясняет образование 
борной кислоты при гидролизе тетраборатов и метаборатов:

Na2B4O7 + 7H2O = 4H3BO3 + 2NaOH;
тетраборат

NaBO2 + 2H2O = H3BO3 + NaOH.
метаборат

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 2.1. р-Элементы

Соответственно, при нейтрализации H3BO3 не образуют­
ся ортобораты, а получаются тетрабораты, метабораты или 
соли других полиборных кислот. Невозможность получения 
ортоборатов даже с активными металлами объясняется очень 
малой диссоциацией H3BO3, приводящей к практически пол­
ному гидролизу ее солей.

Борная кислота образует комплексные соединения 
с многоатомными спиртами и полифенолами, которые обла­
дают более выраженными кислотными свойствами, чем сама 
борная кислота.

Биологическая роль бора недостаточно изучена. По со­
временным представлениям он является примесным микроэле­
ментом. Его максимальное содержание в организме состав­
ляет 7 мг на 70 кг веса. По одной из гипотез бор регулирует 
активность паратгормона, а следовательно, через него влияет 
на обмен кальция, фосфора, магния. Есть данные, что бор 
принимает участие в обмене углеводов и белков. Дефицит 
бора для человека не описан. Избыточное же содержание бора 
приводит к угнетению работы ряда ферментов, уменьшению 
активности адреналина, нарушению обмена углеводов и бел­
ков, что вызывает возникновение бороза. В организме бор 
содержится в легких, щитовидной железе, селезенке, печени, 
мозге, почках, сердечной мышце.

Бор образует несколько минералов, из которых наиболее 
важные: сассолин B(OH)3 и бура Na2B4O7 ∙ IOH2O. В морской 
воде массовая концентрация соединений бора, в пересчете на 
элементарный бор, составляет 0,2 г/м3.

Борная кислота H3BO3 и декагидрат тетрабората натрия 
(бура) Na2B4O7 ∙ IOH2O служат в качестве антисептических 
средств для наружного применения. Образующиеся при ги­
дролизе кислота и щелочь вызывают денатурацию белков ми­
кробных клеток:

Na2B4O7 + 7H2O ≠ 4H3BO3 + 2NaOH.
Находят применение не только водные растворы борной 

кислоты, но и спиртовые, глицериновые. Выпускается мазь 
«Вазелин борный».
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Долгое время борная кислота считалась безвредным 
средством, широко использовалась не только в растворах, 
но и в мазях, линиментах, в том числе в педиатрической прак­
тике. В настоящее время установлено, что борная кислота хо­
рошо растворима в липидах, поэтому легко проникает в клет­
ки через липидные мембраны, концентрируется в мозге, 
печени, жировой ткани. В связи с этим применение борной 
кислоты ограничено, но не запрещено.

£3 Тетраборат натрия, перборат натрия NaBO2 ■ H2O2 ∙ 3H2O вхо­
дят в состав средств для борьбы с тараканами, отбеливаю­
щих средств, комплексных удобрений для растений.
Ядовитыми являются соединения бора, применяемые в про­
мышленности: диборан B2H6 (газ) и пентаборан B5Hg (жид­
кость). Бораны обладают нервно-паралитическим действием.

Смертельная доза борной кислоты или тетрабората на­
трия для взрослого человека составляет 15—30 г.

Качественные реакции на борат-, тетраборат-анионы:
B(OH)3 +3C2H5OH ^⅞s<M≡"⅛ > В (OC2H5 )3 +3H2O.

Образующийся борноэтиловый эфир горит пламенем 
с зеленой каемкой.

Вопросы и задания
1. В чем состоят различия в свойствах оксидов и гидрокси­

дов алюминия и бора? Приведите обоснованный ответ.
2. Какие вещества образуются при постепенном прокалива­

нии ортоборной кислоты? Напишите уравнения соответ­
ствующих реакций.

3. Какие вещества образуются при взаимодействии раство­
ров: а) H9BO, и NaOH; б) Na9BdO7 и HCl; В + HNOv .? 
Напишите уравнения реакций.

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:

B2O3 → H3BO3 → H2B4O7 → Na2B4O7 → 
→ H3BO3 → B2O3 → В.
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5. Какой объем 20%-го раствора NaOH (p=l,22 г/мл) 
пойдет на нейтрализацию 3,1 г ортоборной кислоты? 
Сколько г соли при этом образуется? Ответ'. 4,1 мл; 
2,5 г соли.

6. Подготовьте краткий реферат о свойствах соединений 
элементов III-A группы.

§ 46. Алюминий. Характеристика алюминия, 
распространение в природе, получение, свойства

Алюминий по распространенности в земной коре за­
нимает первое место из металлов и третье место из всех эле­
ментов после кислорода и кремния. Основными минера­
лами являются боксит Al2O3 иН2О, корунд Al2O3, криолит 
Na3[AlF6], алюмосиликаты Al2O3 ∙ 2SiO2 ■ 2H2O (белая глина) и 
K2O ∙ Al2O3 ■ SiO2 (полевой шпат).

Получение алюминия
Алюминий получают в промышленности электролизом 

глинозема Al2O3 в расплаве криолита (Na3AlF6) при 950 °C. 
Катодом служит дно железной ванны электролизера, ано­
дом — угольные электроды:

2A12O3 3jιegφomo> 4A1 + 3O2↑.

Химические свойства алюминия
Алюминий — легкий серебристо-белый металл с высо­

кой электропроводностью, химически активен, на воздухе 
покрывается оксидной пленкой, которая защищает металл от 
взаимодействия с кислородом и водой.

При снятии оксидной пленки амальгамированный алю­
миний взаимодействует:

с водой: 2A1 + 6H2O = 2A1(OH)3 + 3H2↑;
с кислородом на воздухе: 4A1 + 3O2 = 2A12O3 + Q.
Алюминий взаимодействует с неметаллами, кислотами:

2A1 + 3C12 = 2A1C13; 2A1 + N2 -⅛ 2A1N;
2A1 + 6HC1 = 2A1C13 + 3H2↑;
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2A1 + 3H2SO4φa36j=Al2(SO3)3 + 3H2↑;
Al + 4HNO3<pa36) = Al(NO3)3 + 2H2O + N0↑.

C концентрированными азотной, серной, а также сильно 
разбавленной азотной кислотами алюминий не взаимодей­
ствует на холоду вследствие образования защитной оксидной 
пленки; при нагревании — растворяется:

2A1 + 6H2SOw=Al2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O;
A1 + 6HNO,, =A1(NO,),+ 3NO.↑ + 3H,O.3(конц.) vS7S 2 2

Алюминий взаимодействует с растворами щелочей:
2A1 + 2NaOH + 6H2O = 2Na[Al(OH)4] + 3H2↑, причем, на­

ряду с солью состава Na[Al(OH)4] образуются и комплексные 
соли состава Na3 [Al(OH)6], Na[Al(OH)4(H2O)2].

Алюминий восстанавливает металлы из их оксидов (алю­
мотермия), что сопровождается выделением большого коли­
чества тепла:

2A1 + Cr2O3 = 2Cr + Al2O3; IOAl + 3V2O5 = 6V+ 5A12O3;
8A1 + 3Fe3O4 = 9Fe + 4A12O3

(выделяется большое количество теплоты — 3240 кДж, 
а температура достигает 2500 °C, что используется для сварки 
стальных изделий; смесь эквивалентных количеств алюми­
ния и оксида железа(П, III) называют термитом).

C водородом алюминий непосредственно не взаимодей­
ствует.

Оксид алюминия Al2O3 — белое кристаллическое туго­
плавкое вещество белого цвета. Это типичный амфотерный 
оксид, который растворяется и в щелочах, и в кислотах. При 
сплавлении со щелочами образует безводный метаалюминат 
калия KAlO2:

Al2O3+6HC1 = 2A1C13 + 3H2O;
Al2O3 +3H2SO4=Al2(SO4)3 + 3H2O;

Al2O3 + 2K0H + 3H2O = 2K[A1(OH)4];
A1,O,+ 2K0H, λ^→2KA10, +Н,0.2 3 (расплав.) 2 2

Гидроксид алюминия Al(OH)3 — вещество белого цве­
та, нерастворимое в воде. Получают его обменной реакцией 
между растворимой солью алюминия и щелочью:
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Al2(SO4)3 + 6Na0H = 2A1(OH)3Φ + 3Na2SO4.
Гидроксид алюминия проявляет амфотерные свойства: 
[Al(H2O). ]” ,⅛ Al(OH)1 <=i[Al(0H). ]’’;

Al(OH)3 + 3HC1 = AlCl3 + 3H2O;
Al(OH)3 + NaOH = Na(Al(OH)4) (в растворе);

Al(OH)3 + NaOH NaAlO2 + 2H2O (при сплавлении).
При нагревании гидроксид алюминия разлагается:

4A1(OH)3 2A12O3 + 6H2O.
Соли алюминия — это, как правило, бесцветные кристал­

лические вещества. Могут быть получены как действием кис­
лот на металлический алюминий, так и в результате действия 
соответствующих кислот на оксид и гидроксид алюминия.

Соли алюминия и сильных кислот хорошо растворимы 
в воде, легко гидролизуются, создавая сильно кислую среду, 
в которой растворяются такие металлы, как магний, цинк:

Al3+ + H2O AlOH2+ + H+ (1 ступень);
AlOH2+ + H2O ≠ (Al(OH)2)+ + H+ (2 ступень);
(Al(OH)2)+ + H2O ≠Al(OH)3 + H+ (3 ступень).

Соли очень слабых кислот (H2CO3, H2S) осаждением из 
водных растворов не образуются вследствие полного гидро­
лиза:

Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3i + 3H2S↑.
Биологическая роль алюминия в организме достаточно важ­

на, он входит в состав множества биомолекул, образуя проч­
ные связи с атомами кислорода или азота. Алюминий является 
постоянной составной частью клеток, где преимущественно 
находится в виде иона Al3+. Он также участвует в образовании 
фосфатных и белковых комплексов, в процессах регенерации 
костной, соединительной и эпителиальной ткани, оказывает 
в зависимости от концентрации тормозящее или активирую­
щее действие на пищеварительные ферменты, способен влиять 
на функцию околощитовидных желез, его присутствие в том 
или ином виде обнаружено практически во всех органах.
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Алюминий — микроэлемент. Его содержание в организ­
ме — 30—50 мг на 70 кг веса. Суточное потребление алюминия 
человеком составляет 49,1 мг. Больше всего алюминия содер­
жится в легких, печени, головном мозге (особенно в сосуди­
стых сплетениях и оболочках мозга). C возрастом содержание 
этого элемента в легких и головном мозге увеличивается. 
Нейротоксическое действие алюминия в настоящее время до­
казано. Некоторые специалисты считают, что болезнь Альц­
геймера (старческое слабоумие) связана с алюминиевым 
нейротоксикозом. В виде фосфата алюминий может отклады­
ваться в миокарде, что влияет на метаболизм кальция, тесно 
связанного с обменом фосфора. Избыток алюминия в орга­
низме тормозит синтез гемоглобина за счет образования ком­
плексов алюминия с ферментами процесса кроветворения. 
Избыточное накопление алюминия в организме называют 
алюминоз (профессиональное заболевание рабочих алюми­
ниевых производств). При острой и хронической интоксика­
ции алюминием обычно используют комплексообразователи 
и антагонисты алюминия (кальций, магний, железо, медь, 
марганец, фосфор, цинк), а также симптоматические сред­
ства (мочегонные, желчегонные препараты, антиоксиданты).

В медицине применяют целый ряд препаратов на основе 
бора и алюминия (табл. 65).

Лекарственные препараты на основе бора и алюминия
Таблица 65

Название Применение

H3BO3 
кислота борная

Хорошо растворима в липидах, поэтому легко про­
никает в клетки через липидные мембраны, вызывая 
денатурацию белков цитоплазмы микроорганизмов 
и их гибель

Na2B4O7 IOH2O 
бура — декагидрат 
тетрабората натрия

Антисептик, т. к. образующиеся при гидролизе кис­
лота и щелочь вызывают денатурацию белков ми­
кробных клеток:

Na2B4O7 + 7H2O <→ 4H3BO3 + 2NaOH

4θ3
алюминий оксид

Составная часть стоматологических цементов

Al2O3 SiO2 ZH2O 
каолин (белая 
глина)

Входит в состав цементов, которые используют для 
штамповки коронок, а также как временный плом­
бировочный материал
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Окончание табл. 65

Название Применение

Al(OH)3 
алюминий 
гидроксид

Антацидное средство. В желудке Al(OH)3 образует 
гель, нейтрализующий соляную кислоту желудочно­
го сока:

Al(OH)3 + 3H+ = Al+3 + 3H2O
Ионы Al+3 в кишечнике переходят в малораствори­
мый алюминий фосфат: Al+3 + PO3- = AlPO4
Таким образом, присутствие Al+3 затрудняет усвоение 
организмом фосфора, что необходимо учитывать при 
назначении Al(OH)3 в качестве антацидного средства

KAl(SO4)2 IlH2O
квасцы 
алюмокалиевые
KAl(SO4)2
жженые квасцы
Al(CH3COO)3
жидкость
Бурова — 8%-й 
раствор алюминий 
ацетата

Эти препараты обладают вяжущим действием. Фар­
макологическое действие основано на образовании 
с белками комплексов в виде гелей, покрывающих 
поверхность ран, а также проникающих в межкле­
точные щели, что приводит к их уплотнению, суже­
нию сосудов и уменьшению секреции. В больших 
концентрациях вяжущие средства вызывают по­
вреждение живых клеток (прижигание).
Жженые квасцы используют в виде присыпок как 
вяжущее и высушивающее средство при потливости 
ног, т. к. они медленно поглощают воду:

KAl(SO4)2 + xH2O = KAl(SO4)2 ■ xH2O

Качественные реакции на ион алюминия Al+3
1. Раствор аммиака NH4OH с ионом Al+3 образует белый 

студенистый осадок Al(OH)3, нерастворимый в солях аммония: 
Al+3 + 3NH4OH = A1(OH)3Φ + 3NH4+.

2. Ализарин (1,2-диоксиантрахинон) образует с Al(OH)3 
малорастворимое внутрикомплексное соединение ярко-крас­
ного цвета — «алюминиевый лак». Для выполнения реакции 
в пробирку помещают 2—3 капли раствора соли алюминия, 
несколько капель раствора NH4OH до выпадения осадка 
Al(OH)3. После этого следует нагреть и добавить 3—4 капли 
ализарина. Раствор окрасится в ярко-красный цвет.

Вопросы и задания
1. В чем различие в реакциях взаимодействия металличе­

ского алюминия и оксида алюминия с кислотами? В ка­
ком случае взаимодействие проходит более энергично?
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2. Почему алюминий, находясь в электрохимическом 
ряду напряжений значительно левее водорода, не вы­
тесняет его из воды, но легко вытесняет из водного 
раствора щелочи? Какую роль в этой реакции играет 
щелочь? Написать молекулярное и ионное уравнение 
этой реакции.

3. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:

a) Al → AlCl3 → Al(OH)3 → Al2O3 → NaAlO2 → Al(NO3)3 → 
→ Al2O3 → Al;

б) Al2O3 → Al → Al(OH)3 → Na[Al(OH)4] → Al(OH)3 → 
→ AlCl3 → Al(NO3)3.

Назовите вещества.
4. Объясните, почему различный порядок прибавления рас­

творов гидроксида натрия и сульфата алюминия по ка­
плям приводит к разному характеру наблюдаемых изме­
нений. Напишите уравнения соответствующих реакций 
в молекулярном и ионном виде.

5. Какой объем 20%-го раствора гидроксида натрия 
(ρ = 1,2 г/мл) потребуется, чтобы хлорид алюминия, со­
держащийся в 40 г 5 %-го раствора, полностью перевести 
в тетрагидроксоалюминат натрия? Ответ'. 10 мл.

Тема 2.2. s-Элементы

Тема 2.2.1. Главная подгруппа 
Il группы ПСЭ

После изучения темы 2.2.1 студенты должны
знать: строение атомов металлов, особенности строения 

кристаллической решетки металлов, физические и химиче­
ские свойства металлов, понятие о сплавах металлов, состав, 
строение, свойства и способы получения важнейших соеди-
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нений элементов II-A группы, реакции, доказывающие ос­
новный характер оксидов и гидроксидов магния и кальция, 
биологическую роль соединений магния и кальция, примене­
ние их в медицине и фармации;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства магния и кальция 
и их соединений.

§ 47. Общая характеристика металлов, 
физические и химические свойства, 

металлическая связь

Простые вещества в химии делятся на металлы и неме­
таллы. Граница между металлами и неметаллами проходит 
в периодической системе в направлении от бериллия к астату 
между элементами В — Al, Si — Ge, As — Sb, Те — Po.

К металлам относится большинство химических элемен­
тов (более 80%). Это 5-элементы I и II групп, все d- и/-элемен­
ты и ^-элементы главных подгрупп: III (кроме бора), IV (Ge, 
Sn, Pb), V (Sb, Bi) и VI (Po).

Деление на металлы и неметаллы в известной мере услов­
но, так как существуют вещества, проявляющие амфотерные 
свойства. Разделение простых веществ на металлы и неметал­
лы основывается на существенном различии в их физических 
и химических свойствах (табл. 66).

Таблица 66
Характерные свойства металлических 

и неметаллических элементов

Металлы Неметаллы
Металлическая связь в кристаллах 
(обобществление валентных 
электронов всей кристаллической 
решеткой)

Ковалентная связь в большинстве 
простых веществ

«Металлический» блеск Не имеют блеска, различная окраска
Простые вещества — все твердые, 
кроме ртути

Простые вещества — газы (H2, N2, F2, 
Cl2, инертные газы), жидкости (Br2), 
твердые вещества (I2, С, Si, S, P и др.)
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Окончание табл. 66

Металлы Неметаллы
Аллотропия не характерна Аллотропия характерна для ряда 

неметаллов: кислород и озон; графит, 
алмаз, фуллерен и карбин; аллотроп­
ные модификации серы, фосфора, 
кремния

Число электронов на внешнем 
электронном слое от 1 до 3

Число электронов на внешнем 
электронном слое от 4 до 8

Металлы только восстановители Неметаллы могут быть и 
окислителями, и восстановителями

Ковкие и пластичные в твердом 
состоянии

Хрупкие, в кристаллическом 
состоянии имеют различную 
твердость

Хорошо проводят тепло и 
электричество

Плохо проводят тепло и 
электричество

В водных растворах существуют в 
виде катионов

В водных растворах существуют 
в виде анионов или оксианионов

Оксиды металлов являются 
ионными кристаллами; при 
растворении в воде образуют 
основные растворы

Большинство оксидов неметаллов — 
ковалентные соединения; при 
растворении в воде образуют 
кислотные растворы

Металлы имеют кристаллическую структуру, в которой 
валентные электроны обладают способностью легко переме­
щаться от одного атома к другому.

Металлическую связь образуют атомы элементов, у кото­
рых на внешнем уровне мало электронов и низкие значения 
энергий ионизации. Она является специфической для метал­
лов (см. раздел 1, § 7).

Металлическая связь имеет сходство с ковалентной: обе 
образованы за счет обобществленных электронов, но в метал­
лах обобществляются валентные электроны всех атомов, об­
разующих кристаллическую решетку металла, т. е. они полно­
стью делокализованы. Поэтому металлическая связь не имеет 
направленности, насыщаемости. Металлическая связь явля­
ется многоцентровой, так как обобществленные электроны 
удерживают огромное число атомов, входящих в состав кри­
сталлической решетки. На рис. 25 показаны типы кристалли­
ческих решеток.
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Рис. 25. Типы кристаллических решеток: а) объемно-центрированная 
кубическая; б) гране-центрированная кубическая;

в) гексагональная плотноупакованная

Тип (а) характерен для металлов К, Na, Fe, Сг, и др.; тип 
(б) — для Ca, Pb, Ag, Au, Pt, и др.; тип (в) — для Ru, Cd, Zn и др.

Наличие металлической связи обусловливает в отличие 
от неметаллов следующие физические свойства металлов:

• твердое состояние при обычных условиях (кроме рту­
ти) — кристаллические структуры металлов построены из 
одинаковых ионов, имеющих сферическую форму и упако­
ванных по принципу максимально плотной упаковки. Самый 
твердый металл — хром (режет стекло); самые мягкие — ще­
лочные металлы (режутся ножом);

• высокая электрическая проводимость; в ряду Ag, Си, 
Al, Fe электропроводность понижается. При нагревании 
электропроводность уменьшается, т. к. с повышением темпе­
ратуры усиливаются колебания атомов и ионов в узлах кри­
сталлической решетки, что затрудняет направленное движе­
ние «электронного газа»;

• теплопроводность, обусловленная высокой подвижно­
стью свободных электронов и колебательным движением ато­
мов, благодаря чему происходит быстрое выравнивание тем­
пературы по массе металла. Наибольшая теплопроводность 
у серебра и меди, наименьшая — у висмута и ртути;
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• пластичность (в ряду Au, Ag, Cu, Sn, Pb, Zn, Fe она 
уменьшается; не обладают пластичностью Mn и Bi — это 
хрупкие металлы);

• металлический блеск и непрозрачность, что обусловле­
но взаимодействием свободных электронов с падающими на 
металл квантами света;

• пластичность и ковкость, т. е. способность изменять 
свою форму под внешним воздействием. Пластичность ме­
таллов обусловлена тем, что при внешнем воздействии слои 
ионов, образующих кристаллическую решетку, сдвигаются 
относительно друг друга без разрыва связи, так как переме­
щающиеся электроны продолжают осуществлять связь между 
слоями ионов;

• склонность к образованию сплавов.
Кроме общих, характерных для металлов свойств, име­

ются и существенные различия, например:
• разные температуры плавления и кипения: металлы, 

плавящиеся при температуре выше IOOOoC, называют туго­
плавкими (самый тугоплавкий — вольфрам, Ciri = 3390 °C), 
ниже — легкоплавкими (самый легкоплавкий — ртуть, 
C =-38,9 °C);

• разная плотность металлов. Различают легкие 
(р < 5 г/см3) и тяжелые (р > 5 г/см3) металлы. Самый легкий 
металл — литий, самый тяжелый — осмий.

Химические свойства металлов
Химические свойства металлов обусловлены характер­

ной особенностью их атомов отдавать валентные электроны 
с образованием положительно заряженных ионов:

Me0- пё →Men+.
Таким образом, металлы практически всегда являются 

в химических реакциях восстановителями. Чем легче металл 
отдает электроны, тем сильнее выражены его восстанови­
тельные (металлические) свойства, тем более выражены ос­
новные свойства соответствующих оксидов и гидроксидов. 
В периодической системе элементов Д. И. Менделеева метал­
лические свойства элементов усиливаются в группах сверху 
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вниз и в периодах справа налево по мере уменьшения энер­
гии ионизации атомов. Российский ученый H. Н. Бекетов 
расположил металлы в так называемый вытеснительный ряд 
по убывающей активности. В настоящее время этот ряд ме­
таллов называют электрохимическим рядом напряжений, так 
как металлы в нем расположены в соответствии с повыше­
нием стандартного потенциала φ0 окислительно-восстанови­
тельных пар Men+∕Me0 (см. Приложение).

В соответствии с положением металла в ряду напряже­
ний можно сделать следующие выводы:

• каждый металл, стоящий в ряду напряжений левее, 
восстанавливает металлы, стоящие правее;

• металлы, стоящие до водорода, вытесняют его из воды 
и кислот, причем металлы расположенные левее магния, вы­
теснят водород из воды при обычных условиях;

• металлы, расположенные левее водорода, в природе 
встречаются в связанном состоянии, расположенные пра­
вее — могут встречаться также в самородном состоянии.

Наиболее активные металлы располагаются в I-A группе 
ПСЭ — щелочные металлы.

Высшая положительная степень окисления для металлов 
главных подгрупп в их соединениях равна номеру группы (на­
пример, NaCl, MgCl2, AlCl3, SnCl4), а для металлов побочных 
подгрупп в их кислородосодержащих соединениях также ча­
сто совпадает с номером группы (например, ZnO, TiO2, V2O5, 
CrO3, KMnO4). Свойства оксидов металлов слева направо 
по периоду и снизу вверх по группе изменяются от основ­
ных к амфотерным для металлов главных подгрупп (Na2O и 
MgO — основные оксиды, Al2O3 и BeO — амфотерные). Для 
металлов побочных подгрупп свойства оксидов, в которых 
металлы проявляют свою высшую степень окисления, изме­
няются от основных через амфотерные к кислотным (CuO — 
основный, ZnO — амфотерный, CrO3 - кислотный).

Сила оснований, образуемых металлами главных под­
групп, увеличивается справа налево по периоду и сверху вниз 
по группе (Be(OH)2 и Al(OH)3 — амфотерные гидроксиды, 
Mg(OH)2 — слабое основание, NaOH и Ca(OH)2 — сильные 
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основания). Гидраты оксидов металлов побочных подгрупп 
с высшими степенями окисления металла вдоль периода сле­
ва направо меняют свои свойства от основных (Cu(OH)2) че­
рез амфотерные (Zn(OH)2) к кислотным (H2CrO4).

Металлы реагируют с неметаллами, водой, кислота­
ми, солями. Химические свойства металлов отображены в 
табл. 67.

Таблица 67
Химические свойства металлов

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Неметал­
лы

2Mg + O2 →2MgO; Hg + S→Hg S 
ЗСа + N2 —⅛ Ca3N2;
3Ca + 2P-⅛ Ca3P2

2Li + H2→2LiH 
Ca+H2 → CaH2

В реакции с кисло­
родом, галогенами, 
серой вступают прак­
тически все металлы, 
с водородом — наибо­
лее активные с обра­
зованием гидридов

Вода 2Na + 2H2O → 2NaOH + H2T 
Ca + 2H2O → Ca(OH)2 + H2T 

Zn + H2O -A ZnO + H2T 
2A1+ 6H2O-⅛2A1(OH)3 + 3H2↑

Натрий и кальций ре­
агируют при обычных 
условиях, металлы, 
стоящие после маг­
ния, — при нагрева­
нии

Кислоты Mg + 2HC1 → MgCl2 + H2T 
2A1 + 6HC1 → 2A1C13 + 3H2 T 

6Na + 2H,PO, →2Na,PO, + ЗН.Т 3 4 3 4 2

C кислотами неокис- 
лителями реагируют 
металлы, стоящие в 
ряду напряжений до 
водорода

Конц. 
H2SO4 
Конц, 
иразб.
HNO3

3Cu + 8HNO,, = 
3Cu(NO3)2 + 2N(5 + 4H2O

4Ca+IOHNO,, = 
= 4Ca(NO3)2 + N2δ + 5H2O

4Zn+IOHNO3cpa36,= 
= 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 

2Cγ + 6H,SO4, .A∙ 
→ Cr2(SO4)3+ 3SO2 + 6H2O

Cr + 6HNO,, ,A∙3(конц.)

→ Cr(NO3)3 + 3NO2 + 3H2O

C кислотами, содер­
жащими анион-окис­
литель, реагируют ме­
таллы независимо от 
положения в ряду на­
пряжений (кроме Au)

Соли Cu + HgCl2 → Hg+ CuCl2
Fe + CuSO4 → Cu + FeSO44 4

Более активные ме­
таллы вытесняют из 
солей менее активные 
металлы
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Окончание табл. 67

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Оксиды 2A1 + Cr2O3 = Al2O3 + 2Сг 
TiCl4 + 2Mg = 2MgCl2 + Ti

Способ получения 
металлов — металло­
термия

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

Металлы, образую­
щие амфотерные ок­
сиды и гидроксиды

£2 Сплавы металлов. Окружающие нас металлические предме­
ты редко состоят из чистых металлов. Только алюминиевые 
кастрюли или медная проволока имеют чистоту около 99,9%. 
В большинстве же других случаев люди имеют дело со спла­
вами. Так, различные виды железа и стали содержат наряду 
с металлическими добавками незначительные количества 
углерода, которые оказывают решающее влияние на механи­
ческое и термическое поведение сплавов.

Сплавы — это системы, образующиеся при затвердевании 
расплавленной смеси металлов. Свойства сплавов отличаются 
от свойств веществ, входящих в его состав. Различают сплавы:

* на основе железа, например сталь (сплав железа с угле­
родом (до 1,7%) и примеси марганца, кремния, серы, фосфо­
ра), чугун (сплав железа с углеродом (>2%), кремнием, мар­
ганцем, фосфором и серой);

* на основе цветных металлов, например бронза (сплав 
меди с другими элементами); латунь (сплав меди (65—70%) 
с цинком (30—35%); баббиты (сплавы на основе олова или 
свинца с добавками сурьмы, меди и др. металлов); нихром 
(сплав никеля (67,5%), хрома (15%), железа (16%) и марганца 
(1,5%); дюралюмин (сплав алюминия (95%) с магнием, медью 
и марганцем).

Коррозия металлов
Коррозия металлов — это разрушение металлов вслед­

ствие взаимодействия их с окружающей средой.
По механизму коррозионного процесса различают следу­

ющие виды коррозии.
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а) Химическая коррозия — это процесс разрушения ме­
талла вследствие взаимодействия со средой, не проводящей 
электрический ток.

Газовая коррозия — разновидность химической коррозии. 
Это взаимодействие металлов с такими активными газообраз­
ными средами, как O2, SO2, галогены, H2S, водяные пары и 
другие.

Например, 3Fe + 2O2 = Fe3O4 (при нагревании на возду­
хе), Fe + H2S = FeS + H2↑ (во влажном воздухе).

б) Электрохимическая коррозия — это процесс разруше­
ния металла, находящегося в контакте с другим металлом 
в среде электролита с возникновением внутри системы элек­
трического тока.

При этом более активный металл переходит в раствор 
в виде ионов, а на поверхности менее активного металла про­
исходит, в зависимости от реакции среды, либо восстановление 
ионов водорода 2H+ + 2e = H2 (в кислой среде), либо восстанов­
ление растворенного в воде кислорода O2 + 2H2O + 4ё = 40Н- 
(в нейтральной и щелочной средах).

Скорость коррозии в основном зависит от активности 
контактирующих металлов, pH среды, температуры и кон­
центрации окислителей: чем больше разница в значениях 
стандартных электродных потенциалов и выше кислотность 
среды, тем больше скорость коррозии; с увеличением темпе­
ратуры и концентрации окислителей скорость коррозии так­
же увеличивается; этот вид коррозии протекает в ротовой по­
лости при использовании для протезирования разнородных 
металлов.

Электрическая коррозия — разновидность электрохими­
ческой коррозии, которая вызывается блуждающими токами, 
исходящими от трамваев, метро, электрических железных до­
рог, работающих на постоянном токе. Блуждающие токи от 
источников переменного тока вызывают слабую коррозию у 
подземных изделий из стали и сильную — у изделий из цвет­
ных металлов.

Металлы и сплавы, применяемые в стоматологии, должны 
обладать высокой коррозионной стойкостью в полости рта.
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Мини-тренажер
ВТ !.Как будет протекать коррозия железного изделия 
с медными деталями в кислой и щелочной средах, не содер­
жащих других окислителей, кроме ионов водорода и раство­
ренного кислорода?

Решение.
Так как железо — более активный металл, чем медь 

(см. электрохимический ряд напряжений), то железо будет 
переходить в раствор в виде ионов (анод), а на меди (катод), 
в зависимости от характера среды, будет происходить восста­
новление либо ионов водорода, либо кислорода:

а) среда кислая: на аноде (Fe): Fe0- 2e = Fe2+;
на катоде (Си): 2H+ + 2ё = H2;

Fe0+ 2H+ = Fe2++ H2↑;
б) среда нейтральная или щелочная:

на аноде (Fe): Fe0-2ё = Fe2+;
на катоде (Си): O2 + 2H2O + 4ё = 40Н-.

Образовавшиеся в растворе гидроксид-ионы вступают 
в реакцию с ионами Fe2+:

Fe2++ 20H-= Fe(OH)2.
Гидроксид железа(П) — нестойкое соединение и окисля­

ется растворенным кислородом дальше:
4Fe(OH)2 + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3.

ВТ 2. В какой последовательности будут восстанавливаться 
металлы, если цинковую пластинку опустить в раствор, содер­
жащий сульфаты железа(П), никеля(П) и меди(П)? Напишите 
уравнения реакций.

Решение.
Каждый металл способен вытеснять из растворов солей 

те металлы, которые стоят после него в электрохимическом 
ряду напряжений металлов. Следовательно, цинк будет вы­
теснять металлы в следующей последовательности в соответ­
ствии с величинами их электродных потенциалов:

Zn + CuSO4 = Cu + ZnSO4;
Zn + NiSO4 = Ni + ZnSO4;4 4’
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Zn + FeSO4 = Fe + ZnSO4.4 4

Отвег. последовательность вытеснения: медь, никель, же­
лезо.

Вопросы и задания
1. Объясните, в чем различие в строении внешнего энерге­

тического уровня у металлов и неметаллов?
2. Объясните, как взаимосвязаны физические свойства 

металлов и металлическая связь. Чем обусловлена общ­
ность их свойств?

3. Какой металл следует взять для вытеснения железа из 
раствора сульфата железа(П):
а) олово; б) магний; в) медь;
г) цинк; д) ртуть?
Дайте обоснованный ответ. Напишите уравнения воз­
можных реакций.

4. Какие из предложенных металлов можно получить из 
растворов их солей с помощью железа:
а) медь; б) никель; в) ртуть;
г) цинк; д) свинец; е) магний?
Напишите уравнения соответствующих реакций в моле­
кулярной и ионной форме.

5. Закончите уравнения возможных реакций, укажите усло-

6)Fe + H20→; 
r)Ag + HCl→; 
е) Ag + CuSO4 →;

вия их протекания:
a)Na + H2O→;
b)Cu + H2O→;
д) Ag +HNO3fea36j →
ж) Cu + AgNO3 →;
и) Mg +NaOH →.

6. Какую массу оксида меди (II) можно восстановить водо­
родом, полученным при взаимодействии 16,2 г алюминия 
с избытком гидроксида натрия в растворе? Ответ'. 32 г Си.

7. Подготовьте презентацию на тему «Сплавы металлов и их 
применение в медицинской практике».
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§ 48. Общая характеристика металлов Il группы 
главной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 

Щелочноземельные металлы. Магний.
Распространение в природе,получение, свойства

В группу II-A входят бериллий (амфотерный), магний, 
кальций, стронций, барий, радий (радиоактивный). К щелоч­
ноземельным металлам относят четыре последних элемента.

Происхождение названия «щелочноземельные металлы» обу­
словлено тем, что гидроксиды этих элементов являются щело­
чами, а оксиды имеют историческое название «земли».

Это 5-элементы, электронное строение внешнего слоя — 
ns2, валентность постоянна и равна II, степень окисления 
О, +2. Некоторые характеристики s-элементов II-A группы 
представлены в табл. 68.

Таблица 68
Физико-химические характеристики s-элементов II-A группы

Характеристики Be Mg Ca Sr Ba Ra
Строение внеш­
него электронно­
го слоя

2s2 3s2 4s2 5s2 6s2 7s2

Энергия иониза­
ции, эВ

9,32 7,62 6,11 5,69 5,21 5,28

Сродство атома к 
электрону, эВ

0,32 -0,22 -1,93 -1,51 -0,48 -

Относительная 
электроотрица­
тельность (ОЭО)

1,5 1,2 1,0 1,0 0,9 0,9

Радиус атома, нм 0,112 0,160 0,197 0,215 0,222 0,235
Радиус иона Э2+, 
HM

0,045 0,072 0,100 0,118 0,135 0,144

Степень окис­
ления в живом 
организме

+2 +2 +2 +2 +2 +2

Содержание 
в организме 
человека, %

то-10 0,05 1,5 1 ∙ IO-3 1 ∙ IO-5 1 ■ IO-12

Содержание 
в земной коре, %

6-io-4 2,1 3,6 4 IO-2 5-Ю-2 1 ■ IO-10
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В соответствии со строением валентного электронного 
слоя элементы II-A группы проявляют в соединениях степень 
окисления +2. Как и у других элементов в главных подгруппах 
с увеличением порядкового номера элемента радиусы атомов 
и ионов увеличиваются, энергии ионизации уменьшаются, 
металлические свойства элементов возрастают, основный ха­
рактер оксидов и гидроксидов усиливается.

Все элементы II-A группы в сравнении со щелочными 
металлами менее реакционноспособны:

Be + H2O √> не взаимодействует;
Mg + 2H2O = Mg(OH)2 + H2T (при нагревании);
Ca + 2H2O = Mg(OH)2 + H2T (легко, на холоду).

Оксиды элементов II-A группы (ЭО) — основные, за ис­
ключением BeO, который имеет амфотерный характер.

Пщроксиды (O(OH)2) — основные (Be(OH)2 — амфотер­
ный), термически неустойчивы. В водных растворах гидрок­
сиды Ca(OH)2, Sr(OH)2 и Ba(OH)2 — сильные электролиты.

Получение магния и кальция
1. Основным способом получения магния и кальция яв­

ляется электролитический. Электролизу подвергают тща­
тельно обезвоженные хлориды кальция и магния при темпе­
ратуре 700—800 °C:

CaCl2 3iieκιp°jl∏3 > Ca + Cl2; MgCl2 3πeκτP°πm > Mg + Cl2.
2. Другим промышленным способом получения кальция 

является нагревание CaO с порошком алюминия в вакууме 
при 1200 °C:

3CaO + 2Al=Al2O3 + ЗСа.
3. Магний получают также восстановлением из окси­

да коксом при высокой температуре без доступа воздуха: 
MgO + C = Mg + СО.

Магний — один из наиболее распространенных ме­
таллов в земной коре. Магний входит в состав силикат­
ных, карбонатных минералов, галогенидов. Основные из 
них: магнезит MgCO3, доломит MgCO3-CaCO3, карналлит 
KCl-MgCl2 ∙6H2O.
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Магний — легкий, ковкий металл серебристо-белого 
цвета. На воздухе окисляется и покрывается матовым нале­
том. Магний — активный металл, особенно в виде порошка. 
При нагревании сгорает на воздухе ослепительно белым пла­
менем, окисляется неметаллами — серой, азотом, галогена­
ми. Вытесняет водород из разбавленных серной и соляной 
кислот. C холодной водой не реагирует, но очень активно вза­
имодействует с горячей водой и водяным паром.

I Поэтому горящий магний ни в коем случае нельзя тушить во­
дой! Это может привести к взрыву.

Химические свойства магния приведены в табл. 69.

Химические свойства магния
Таблица 69

Реагенты Уравнения реакции Примечания

Кислород 2Mg + O2 = 2MgO Сгорание на воздухе магния 
сопровождается выделением 
энергии в виде света (магние­
вая вспышка)

Неметал­
лы

Mg+ α2 = MgCl2 
Mg + S -⅛ MgS 

3Mg +N2-⅛ Mg3N2

C хлором реакция идет при 
н. у, с серой и азотом — при 
нагревании

Оксид 2Mg + CO2 = 2MgO + C Зажженный магний горит в 
атмосфере CO2

Вода Mg + H2O-⅛ MgO+ H2T Mg реагирует с кипящей водой. 
C паром (t° >380 'C) реакция 
идет очень активно

Кислота Mg+ 2HC1 = MgCl2+ H2T Щелочи на магний не действу­
ют, в кислотах он растворяется 
легко с выделением водорода

Соединения магния
Оксид магния MgO (жженая магнезия, периклаз) — белые 

кристаллы, нерастворимые в воде, пожаро- и взрывобезопа­
сен. Проявляет основные свойства. Легко реагирует с разбав­
ленными кислотами с образованием солей:

MgO + 2HC1 → MgCl2 + H2O.
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В воде практически нерастворим. При длительном кипя­
чении порошкообразного MgO он незначительно растворяет­
ся в воде.

Пщроксид магния Mg(OH)2 — нерастворимое основание. 
Разлагается при нагревании до 350 °C:

Mg(OH)2 -½→ MgO +H2O.
Mg(OH)2 взаимодействует с кислотами и кислотными 

оксидами с образованием соли и воды (реакция нейтрали­
зации)'.

Mg(OH)2 + 2HC1 = MgCl2 + 2H2O;
Mg(OH)2 + SO3 = MgSO4 + H2O.

Сульфат магния — неорганическое вещество, соль метал­
ла магния и серной кислоты с формулой MgSO4, белый поро­
шок, образует несколько кристаллогидратов. При нагревании 
выше температуры плавления разлагается:

2MgSO4 1200°c > 2MgO + 2SO2 + O2.

C концентрированной серной кислотой образует гидро­
сульфаты:

MgSO4+ H2SO4 = Mg(HSO4)2.
При нагревании взаимодействует с сероводородом, дву­

окисью кремния, углеродом, проявляя окислительные свой­
ства:

MgSO4+H2S 700°c > MgO + SO2 + S + H2O;
MgSO4 + SiO2 680°c > MgSiO3+ SO3;

2MgSO4+C 800°c > 2MgO + 2SO2 + CO2.

Карбонат магния, магний углекислый MgCO3 — представ­
ляет собой белые кристаллы. Растворимость карбоната маг­
ния в воде незначительна (22 мг/л при 25 °C) и уменьшается 
с повышением температуры. При нагревании полностью раз­
лагается на MgO и CO2. При насыщении CO2 водной суспен­
зии MgCO3 последний растворяется вследствие образования 
гидрокарбоната Mg(HCO3)2.
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Мини-тренажер
ВТ 1. Напишите в молекулярном виде уравнение реакции, вы­
раженное следующим ионным уравнением:

Mg(OH)2 + 2H+ = Mg2+ + 2H2O.
Решение.
Ионы водорода H+ являются продуктом диссоциации 

сильной кислоты, значит, в реакции участвовала сильная кис­
лота, не образующая осадка с ионом Mg2+. По таблице рас­
творимости солей находим такие кислоты, например H2SO4. 
Следовательно, молекулярное уравнения взаимодействия ги­
дроксида магния с серной кислотой можно записать так:

Mg(OH)2 + H2SO4 = MgSO4 + 2H2O.
еГ 2. При взаимодействии смеси магниевого порошка и мед­
ных опилок массой 12 г с избытком раствора соляной кислоты 
выделилось 3,36 л водорода (н. у.). Рассчитать массовую долю 
меди в смеси.

Решение.
Так как медь в электрохимическом ряду напряжений сто­

ит после водорода, она не вытесняет водород из кислот. Сле­
довательно, с соляной кислотой прореагировал магний в со­
ответствии с уравнением реакции:

Mg + 2HC1 = MgCl2 + H2↑.
1) Рассчитаем количество вытесненного водорода:

V 3,36 ...и(Н,) = — =------= 0,15 моль.
22,4

2) По уравнению реакции n(H2) = «(Mg) = 0,15 моль, сле­
довательно,

Tn(Mg) = w(Mg) ∙ M(Mg) = 0,15 • 24 = 3,6 г.
Отсюда следует, что

wι(Cu) = wi(cMecii) — wι(Mg); wι(Cu) = 12 — 3,6 = 8,4 г.
3) Массовая доля меди в смеси рассчитывается по формуле: 

ω = W(CU) = — = 0,70 (70%).
(смеси) 12

Ответ. 70%.
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Вопросы и задания
1. В чем сходство и различие в свойствах магния и щелоч­

ноземельных металлов? Ответ подтвердите уравнениями 
реакций.

2. Напишите уравнение реакции гидролиза нитрата магния, 
определите тип гидролиза и среду в растворе соли.

3. Напишите уравнения реакций, при помощи которых 
можно осуществить следующие превращения:

Mg → MgCl2 → Mg(OH)2 → Mg(NO3)2 → 
→ MgSO4 → MgCl2 → Mg(OH)2 → MgO.

4. Напишите в молекулярном виде уравнения реакций, вы­
раженные следующими ионными уравнениями:

MgCO3 + 2H+ = Mg2+ + H2O + CO2T;
MgO + 2H+ = Mg2+ + H2O.

5. 8,4 г порошка частичного окисленного магния обрабо­
тали избытком разбавленной серной кислоты. При этом 
выделилось 6,72 л водорода (н. у). Определить массовую 
долю магния в данном образце (в %). Ответ: 85,71%.

§ 49. Физические и химические свойства кальция. 
Понятие о жесткости воды. Качественные реакции 

на катионы кальция и магния.
Биологическая роль кальция и магния

Кальций — серебристо-белый, блестящий на свежем сре­
зе металл. На воздухе покрывается желтоватой пленкой про­
дуктов взаимодействия с веществами, содержащимися в воз­
духе. Кальций пластичен, хорошо прокатывается, режется.

Важнейшие минералы кальция: мел, мрамор, известняк 
CaCO3, доломит MgCO3 ■ CaCO3, гипс CaSO4 ■ 2H2O, флюо­
рит CaF2.

Кальций — очень активный металл, взаимодействует 
с неметаллами: водородом, галогенами, серой, углеродом, 
азотом, кремнием и другими, образуя соответствующие со­
единения (табл. 70).
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Таблица 70
Химические свойства кальция

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Вода Ca + 2H2O → Ca(OH)2 + H2T Реакция идет даже 

на холоду, но менее 
энергично, чем со ще­
лочными металлами

Кислород 2Ca + O2→2CaO На воздухе покры­
вается желтоватой 
пленкой

Азот 3Ca + N2 → Ca3N2 Реакция идет при 
Г > 500 °C

Неметаллы 6Ca + P4-⅛2Ca3P2 
2Ca + Si -⅛ Ca2Si 
Ca + 2С —CaC2 
Ca +H2-⅛ CaH2; 
Ca + Cl2 -⅛ CaCl2;

Активность взаимо­
действия в ряду Ca — 
Sr — Ba возрастает

Кислоты Ca+ 2HC1=CaCl2+ H2T

Ca + 2CH3COOH = 
= Ca(CH3COO)2+ H2T

Разбавленные кисло­
ты (кроме азотной) 
реагируют с вытес­
нением водорода из 
кислот

Азотная и 
конц. сер­
ная кислоты

4Ca+IOHNO,. =3(разб.)
= 4Ca(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O 

5Ca+12HNO,. =
= SCa(NO3)2 + N2f+6H2O 

3Ca + 4H2SO4 = 
= 3CaSO4+ SΦ + 4H2O

Окислителями в этих 
реакциях являются 
анионы кислот

Свойства соединений кальция
Оксид кальция CaO (негашеная известь) — аморфный по­

рошок белого цвета.
В промышленности оксид кальция получают термиче­

ским разложением известняка (карбоната кальция):
CaCO3 → CaO+ CO2, 

или сжиганием металлического кальция в кислороде (в лабо­
ратории):

2Ca + O2→2CaO.
CaO — основный оксид, проявляет все их характер­

ные свойства: взаимодействует с кислотами, кислотными 
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и амфотерными оксидами, растворяется в воде с образовани­
ем гидроксида Ca(OH)2.

Гидроксид кальция является довольно сильным основа­
нием, из-за чего водный раствор имеет щелочную реакцию. 
Растворимость падает с ростом температуры. Как и все осно­
вания, реагирует с кислотами с образованием соответствую­
щих солей кальция:

Ca(OH)2 + H2SO4 = CaSOj + 2H2O.
По этой же причине раствор гидроксида кальция мутнеет 

на воздухе, так как гидроксид кальция, как и другие сильные 
основания, реагирует с растворенным в воде углекислым га­
зом:

Ca(OH)2 + CO2 = CaCOj + H2O.
Если продолжить барботацию углекислого газа, выпав­

ший осадок растворится, так как образуется кислая соль — 
гидрокарбонат кальция:

CaCOj + C02↑ + H2O = Ca(HCO3)2.

Q Существование именно этой реакции дает возможность об­
разовываться сталактитам, сталагмитам и прочим красивей­
шим формам развивающегося карста.

При нагревании раствора гидрокарбонат снова разруша­
ется и выпадает осадок карбоната кальция:

Ca(HCO3)2 -A CaCOj + C02↑ + H2O.
Как сильное основание реагирует с солями, но только 

если в результате реакции выпадает осадок:
Ca(OH)2 + Na2SO3 = CaSO3Φ + 2NaOH.

Понятие о жесткости воды
Жесткость воды — совокупность свойств, обусловленных 

содержанием в воде ионов Ca2+ и Mg2+.
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Способы устранения жесткости воды приведены в 
табл. 71.

Способы устранения жесткости воды
Таблица 71

Название 
метода

Вид жесткости и химизм метода
временная постоянная

Кипячение Ca(HCO3)2 → 
→ CaCO3T+ CO2T+ H2O

Mg(HCO3)2 → 
→ Mg(OH)2T + 2CO2T

Кипячением не 
устраняется

Известково­
содовый 
(добавление 
гашеной 
извести 
и соды)

Ca(HCO3)2+ Ca(OH)2 = 
= 2CaCO3T + 2H2O

Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = 
= 2CaCO3T + Mg(OH)2T + 2H2O

Ca(HCO3)2+ Na2CO3 = 
= CaCO3T+ 2NaHCO3

MgCl2+ Ca(OH)2 = 
= Mg(OH)2T+ CaCl2

CaCl2+ Na2CO3 = 
= CaCO3T+ 2NaCl

Фосфатный 3Ca(HCO3) + 2Na3PO4 = 
= Ca3(PO4)2T + 6NaHCO3

3 CaSO4 + 2Na3PO4 = 
= Ca3(PO4)2T+ 3Na2SO4

Ионно­
обменный 
(катионит- 
ный)

Na2R+Ca(HCO3)2 ÷⅛ 
≠CaR + 2NaHCO3

Na2R+CaSO4 
++ CaR + Na2SO4

где R — сложный алюмосиликатный анион 
[Al2Si2O8∙nH2O]2-

Общая жесткость воды определяется по формуле:
Ж = [Сл ] + [Mg ] мэкв/л, 

20,04 12,16

где [Ca2+] и [Mg2+] — концентрация ионов Ca2+ и Mg2+, мг/л.
Ионнообменными материалами являются смолы, алю­

мосиликаты. Эти вещества способны обменивать содержа­
щиеся в них ионы на ионы, подлежащие удалению из воды.

Отработанные иониты подвергаются регенерации и сно­
ва могут быть использованы.

Качественные реакции на катионы кальция и магния
1. Оксалат аммония (NH4)2C2O4 дает на холоду в нейтраль­

ных или слабощелочных растворах солей кальция белый мел­
кокристаллический осадок оксалата кальция:

CaCl2 + (NH4)2C2O4 = CaC2O4i + 2NH4C1.
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Осадок нерастворим в уксусной кислоте, но легко рас­
творим в минеральных кислотах. Реакцию с оксалатом аммо­
ния нельзя проводить в присутствии солей бария, так как ион 
Ba2+ образует с оксалатом аммония белый осадок BaC2O4. Эта 
реакция является наиболее важной качественной реакцией 
иона Ca2+.

2. Гйдрофосфат натрия Na2HPO4 является характерным 
реактивом на ионы магния. В растворах, содержащих хлорид 
аммония, в присутствии аммиака образуется белый кристал­
лический осадок аммоний-магний-фосфата:

MgSO4 + Na2HPO4 + NH4OH = 
= MgNH4POj + Na2SO4 + H2O.

Эта реакция является важнейшей качественной реакци­
ей иона Mg2+. Реакцию нельзя проводить в присутствии со­
лей бария и кальция, так как они тоже осаждаются этим ре­
активом.

Биологическая роль кальция и магния
Магний относится к макроэлементам. Общее его содер­

жание в организме — около 20 г на 70 кг веса. В наибольшей 
части магний концентрируется в дентине и эмали зубов, кост­
ной ткани. Накапливается он также в поджелудочной железе, 
скелетных мышцах, почках, мозге, печени и сердце.

Mg2+, так же как и K+, является внутриклеточным кати­
оном, поддерживающим осмотическое давление. Катионы 
Mg2+ активируют ферменты окислительного фосфорилирова­
ния, репликации ДНК и минерализации костной ткани. Во 
внутриклеточной жидкости ионы Mg2+ образуют комплексы 
с анионами АТФ и АДФ, которые, являясь активной формой 
этих субстратов, способствуют их гидролизу, сопровожда­
ющемуся выделением энергии, а также участию в реакциях 
фосфорилирования.

В хлорофилле Mg2+ является комплексообразователем и 
координируется с порфириновым лигандом через атомы азота.

Ионы Mg+2 подавляют в мозгу центры регуляции дыха­
ния и кровеносных сосудов, вызывая понижение артериаль­
ного давления крови.
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£□ Французские биологи считают, что магний поможет медикам 
в борьбе с таким серьезным недугом XXI в., как переутомле­
ние. Исследования показывают, что в крови уставших людей 
содержится меньше магния, чем у здоровых, а даже самые 
ничтожные отклонения «магниевой крови» от нормы не про­
ходят бесследно.

Катионы магния также способствуют выведению холе­
стерина из организма, усилению перистальтики кишечника и 
секреции желчи.

Кальций — макроэлемент. Общее содержание катионов 
Ca+2 в организме взрослого человека составляет примерно 
1000 г на 70 кг веса. При этом почти 99% кальция находится 
в костной ткани в виде гидроксиапатита Ca5(PO4)3OH. В со­
став зубной эмали входит фторапатит Ca5(PO4)3E

В отличие от ионов Mg+2 катионы Ca+2 сосредоточены 
в межклеточных жидкостях. Благодаря этому факту, а также 
различию в физико-химических характеристиках ионы Ca+2 и 
Mg+2 являются антагонистами: при длительном поступлении 
в организм избыточных количеств солей магния наблюдает­
ся усиленное выделение кальция из костной ткани. В крови и 
лимфе кальций находится как в ионизированном состоянии, 
так и в соединениях с белками, углеводами и т. и.

Обмен кальция в организме контролируется гормонами 
паращитовидной и щитовидной желез, а также витамином D. 
При понижении концентрации ионов Ca+2 в плазме крови 
интенсифицируется выделение гормона желез, под влиянием 
которого остеокласты усиливают растворение минеральных 
соединений в костях. При увеличении уровня Ca+2 в плазме 
крови гормон щитовидной железы активирует работу остео­
бластов по отложению кальция в костной ткани.

Ионы кальция участвуют в передаче нервного импульса, 
сокращении мышц, регуляции сердечного ритма, процес­
се свертывания крови. В среднем взрослый человек должен 
употреблять в сутки 1 г кальция, хотя потребность в нем со­
ставляет только 0,5 г. Это связано с пониженным всасывани­
ем кальция вследствие образования в желудочно-кишечном 
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тракте труднорастворимых солей — фосфата кальция и каль­
циевых солей жирных кислот:

3Ca2÷ + 2PO43-= Ca3(PO4)2;
Ca2+ + 2R- COOH ≠ (RCOO)2Ca + 2H+.

По этой же причине при гиперкальциемии назначают 
внутрь фосфат натрия, который предотвращает всасывание 
поступающего с пищей кальция.

Соединения магния и кальция, применяемые в медицине
1. Магний оксид MgO — антацидное средство при повы­

шенной кислотности желудочного сока:
MgO + 2HC1 = MgCl2 + H2O.

Его преимущество перед питьевой содой заключается 
в том, что не происходит выделения CO2, способствующего 
гиперсекреции.

2. Магний перекись MgO + MgO2 используется при желу­
дочно-кишечных расстройствах, т. к. проявляет совокупность 
антацидного и бактерицидного действий за счет образующе­
гося пероксида водорода:

MgO2 + 2HC1 = MgCl2 + H2O2.
3. Основной карбонат магния (белая магнезия) 

Mg(OH)2 4MgCO3 H2O — антацидное и легкое слабительное 
средство:

Mg(OH)2 + 2HC1 = MgCl2 + 2H2O;
MgCO3 + 2HC1 = MgCl2 + CO2 + H2O.

4. Горькая соль MgSO4 ∙ 7H2O в зависимости от дозы ока­
зывает седативный, снотворный или наркотический эффект. 
Оказывает слабительное действие, т. к. создает в кишечнике 
высокое осмотическое давление, что приводит к поступле­
нию в него воды.

Раствор сернокислой магнезии используют при эклампсии, 
эпилепсии, хорее, тетании, бронхиальной астме, гипертонии.

5. Кальций карбонат, мел осажденный CaCO3 оказывает 
антацидное и адсорбирующее действие:

CaCO3 + 2HC1 = CaCl2 + C02↑ + H2O.
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6. Кальций хлористый CaCl2 - 6H2O используется в каче­
стве противовоспалительного и антиаллергического средства, 
а также его применяют для улучшения свертывания крови.

7. Жженый гипс CaSO4 ∙^H20 используется для фикса­

ции при переломах и получения слепков в стоматологии.

£3 Впервые гипс в медицине применил известный врач и уче­
ный Николай Иванович Пирогов. В 1853 г. во время первой 
обороны Севастополя Пирогов спасал раненых, оперируя их 
практически круглосуточно. В те времена врачи часто делали 
ампутацию конечностей даже при простом переломе. Пиро­
гов пропитывал гипсом марлевую повязку и накладывал ее на 
место перелома. Таким способом он сохранил здоровье мно­
гим людям. После этого гипс стали применять и другие врачи.

Мини-тренажер
Для умягчения воды, содержащей сульфат и гидрокарбо­

нат кальция, 100 мл ее прокипятили, при этом образовалось 
0,2 г осадка. Затем ее обработали избытком соды, в результате 
чего выпало 0,1 г осадка. Рассчитайте, какая масса солей со­
держится в 1 кг воды (плотность воды принять равной 1 г/мл).

Решение.
1. Записываем уравнения реакций:

Ca(HCO3)2 -A CaCOj + CO2↑ + H2O; 
CaSO4 + Na2CO3 = CaCOj + Na2SO4.

2. Рассчитываем количество вещества осадков, образо­
вавшихся в результате протекающих процессов, по уравнени­
ям (1) и (2):

(1)
(2)

Я,(СаСО3)=™1(СаСОз);
3j M(CaCO3)

0 2г
n1 (CaCO3) =---------------= 0,002 моль.

3 ЮОг/моль

n2 (CaCO3) = m2 (CaCO3) 
M(CaCO3)'
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О 1 г
n2 (CaCO3) = —--------- = 0,001 моль.
n 7 100 г/моль

3. Рассчитываем количество и массу Ca(HCO3)2 и CaCO3, 
содержащихся в IOO мл воды:

W1(Ca(HCO3)2) = W1(CaCO3); W1(Ca(HCO3)2) = 0,002 моль;
Wi1(Ca(HCO3)2) = W1(Ca(HCO3)2) ∙ M(Ca(HCO3)2);

Wi1(Ca(HCO3)2) = 0,002 моль • 162 г/моль = 0,324 г;
W1(CaSO4) = W2(CaCO3); W1(CaSO4) = 0,001 моль;

Wi1(CaSO4) = W1(CaSO4) ∙ M(CaSO4); 
Wi1(CaSO4) = 0,001 моль -136 г/моль = 0,136 г.

4. Рассчитываем массу солей кальция, содержащихся 
в 1 кг воды:

1 кг воды — это 1000 мл, следовательно
Wi2(Ca(HCO3)2) = Wi1(Ca(HCO3)2) • 10;
Wi2(Ca(HCO3)2) = 0,324 г • 10 = 3,24 г;

Wi2(CaSO4) = Wi1(CaSO4) ■ 10; Wi2(CaSO4) = 0,136 г • 10 = 1,36 г.
Ответ. Wi(Ca(HCO3)2) = 3,24 г; Wi(CaSO4) = 1,36 г.

Вопросы и задания
1. Чем отличаются оксиды и гидроксиды магния и кальция? 

У какого из них более выражены основные свойства? Почему?
2. Как получить гидрокарбонат кальция, имея в своем рас­

поряжении металлический кальций, воду и углекислый 
газ? Напишите уравнения соответствующих реакций.

3. Чем обусловлены временная и постоянная жесткость 
воды? Перечислите основные способы устранения 
жесткости воды.

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:

CaCl2 → Ca → Ca(OH)2 → CaCO3 → 
→ Ca(HCO3)2 → CaCl2 → Ca3(PO4)2.

5. Сколько г гидроксида кальция следует добавить к 324 г 
5%-го раствора гидрокарбоната кальция для получения 
средней соли? Ответ: 7,4 г Ca(OH)2.
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6. Раствор хлорида кальция применяется в медицине в ка­
честве кровоостанавливающего и противоаллергического 
средства. Определите массу катионов кальция, поступаю­
щих в организм при приеме внутрь столовой ложки рас­
твора (15 мл), содержащего в 100 мл 5 г CaCl2 ∙ 6H2O. Ка­
кова массовая доля и молярная концентрация раствора, 
если для приготовления лекарственного препарата 90 г 
CaCl2 растворили в 800 мл воды (р = 1,083 г/мл)? Ответ'. 
0,14 г Ca2+; ω(CaCl2) = 10,1%; c(CaCl2) = 0,985M.

Тема 2.2.2. Главная подгруппа 
I группы ПСЭ

После изучения темы 2.2.2 студенты должны
знать: состав, строение, свойства и способы получения 

важнейших соединений элементов I-A группы, реакции, ха­
рактеризующие основный характер оксидов и гидроксидов 
натрия и калия и их соединений, биологическую роль натрия 
и калия, применение в медицине и фармации их соединений;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства натрия, калия и 
их соединений.

§ 50. Общая характеристика металлов I группы 
главной подгруппы периодической системы 

элементов Д. И. Менделеева.
Характеристика натрия и калия.

Распространение в природе,получение, свойства

Щелочные металлы — 5-элементы I группы периодиче­
ской таблицы элементов: литий Li, натрий Na, калий К, ру­
бидий Rb, цезий Cs, франций Fr.

В обычных условиях щелочные металлы — твердые ве­
щества с металлическим блеском на свежем срезе, который 
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быстро тускнеет вследствие окисления, легкие, легкоплавкие, 
довольно мягкие: калий и натрий легко режутся ножом. По­
верхность всех щелочных металлов покрыта пленкой: у лития 
онатонкая, плотная, черного цвета; у натрия—толстая, светло­
серого оттенка; у калия — темно-серая с зеленовато-фиолето­
вым отливом. Пленки пористые, рыхлые, они не защищают 
металл от дальнейшего окисления.

Металлы I-A группы — сильные восстановители, так как 
значения энергий ионизации по сравнению с другими эле­
ментами самые низкие, а радиусы атомов и ионов наиболь­
шие в периодах. На внешнем энергетическом уровне элемен­
тов I-A группы находится один 5-электрон (ns1), они легко 
отдают его и проявляют в соединениях степень окисления +1.

Некоторые параметры, характеризующие элементы I-A 
группы представлены в табл. 72.

Физико-химические характеристики элементов I-A группы
Таблица 72

Характеристики Li Na К Rb Cs FY
Строение внешнего 
электронного слоя

2s1 3s1 4s1 5s1 6s1 Is1

Энергия ионизации, 
кДж/моль

513,3 495,8 418,8 403,0 375,7 373,5

Относительная электро­
отрицательность (ОЭО) 
по Полингу

0,98 0,93 0,82 0,82 0,79 0,79

Радиус атома, нм 0,152 0,154 0,227 0,248 0,265 0,280
Радиус иона Э+, нм 0,076 0,102 0,138 0,152 0,167 0,175
Температура кипения, °C 1336,5 882,9 760 685 667,6 —

Температура 
плавления, °C

180,5 97,8 63,7 38,9 28,7 8,0

Плотность, кг/м3 530 970 860 1530 1870 2480
Степень окисления в 
живом организме

+1 +1 +1 +1 +1 +1

Содержание в организме 
человека, %

1 ■ IO-4 0,15 0,35 1 ∙ io-5 1 ■ IO-4 2

Содержание в земной 
коре, %

6,5 ■ IO-3 2,64 2,00 3,1 ∙ io-2 7-IO-4 2

В соединениях щелочных металлов преобладает ионный 
характер связи. Оксиды (Me2O) и гидроксиды (MeOH) этих 
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элементов обладают ярко выраженными основными свой­
ствами. Водородные соединения щелочных металлов (гидри­
ды металлов MeH) — кристаллические ионные вещества.

Основными природными соединениями щелочных метал­
лов являются:

Элемент Названия и формулы основных соединений

Li

сподумент 
амблигонит
лепидолит

LiAl(SiO3)2
LiAl(PO4)F
Li2Al2(SiO3)2(F1OH)2

Na

каменная соль, галит 
мирабилит, глауберова соль 
криолит
бура
чилийская селитра

NaCl
Na2SO4 IOH2O
Na3AlF6
Na2B4O7- IOH2O
NaNO3

К

СИЛЬВИН
СИЛЬВИНИТ 
карналлит 
каинит

KCl
NaCl-KCl
KCl-MgCl2 ∙6H2O
KCl-MgSO4-SH2O

Rb

Cs
содержатся в минералах калия

Способы получения натрия и калия
Основной промышленный метод получения натрия и ка­

лия — электролиз расплавленных хлоридов или щелочей. Так 
как хлориды имеют более высокую температуру плавления 
(600-650 °C), то чаще проводят электролиз расплавленных 
щелочей с добавкой к ним КО, NaF, CaCl2 и других веществ, 
которые снижают температуру плавления соли:

2NaCl (расплав) эдекгродиз > 2Na (катод) + Cl2T (анод).
Одновременно с натрием и калием получают хлор.
Редко используют электролиз щелочей:

KOH (расплав) + Na (пары) = K + NaOH.

Химические свойства калия и натрия
Натрий и калий проявляют типичные металлические 

свойства и чрезвычайно химически активны (табл. 73). При
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длительном контакте с атмосферой калий и натрий способ­
ны полностью разрушиться. Хранить щелочные металлы 
необходимо под слоем бензина, керосина или силикона, 
чтобы исключить контакт воздуха и воды с поверхностью 
металла.

Химические свойства натрия и калия
Таблица 73

Реагенты Уравнения реакций Примечание

Кислород 2Na + O2 = Na2O2 (основной 
продукт, Na2O — побочный) 

K+O2 = KO2

На воздухе легко окис­
ляются, с образованием 
пероксидов, надперок- 
сидов

Вода 2K + 2H2O = 2K0H + H2T 
2Na + 2H2O = 2NaOH + H2T

Реагируют очень бурно, 
реакция идет с выделе­
нием водорода, который 
может самовоспламенить­
ся или взорваться

Неметаллы 2Na + Cl2 = 2NaCl 
2Na + Br2 = 2NaBr 
2Na+ S-⅛Na2S 

6Na + N2-⅛2Na3N 
2K + H2-⅛2KH 

2K + 2C -⅛∙ К2С2(карбиды)

Взаимодействуют практи­
чески со всеми неметал­
лами;
со фтором и хлором при 
обычных условиях само­
воспламеняются, могут 
быть образованы также 
персульфиды типа 32S2, 
32s3, O2S4 и S2S5

Кислоты 2Na + 2HC1 = 2NaCl + H2T 
2Na + H2SO4fpa361 = Na2SO4 + H2T 

8Na+IOHNO,, = 
= N2OT + 8NaNθj°+5H2O 

8Na + 5H2SO4tκm41 = 
= H2ST + 4Na2SO4 + 4H2O 

8K+IOHNO,, = 
= 8KNO3 + NH4NO3 + 3H2O

C кислотами, содержа­
щими анион-окислитель, 
образуются продукты вос­
становления азота и серы

Органи­
ческие 
вещества

2K + 2C2H5OH→ 
→2C2H5OK + H2T 
2Na + 2C6HsOH = 
= 2C6HsONa + H2T

Алкоголяты щелочных 
металлов являются очень 
сильными основаниями 
и широко используются 
в органическом синтезе

Краткая характеристика свойств соединений натрия и 
калия представлена в табл. 74.
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Таблица 74
Химические свойства соединений натрия и калия

Название 
соединений

Химизм процессов Примечание

Оксиды Na2O + H2O = 2NaOH 
K2O + 2HC1 = 2KC1 + H2O 

Na2O+ CO2 = Na2CO3

Оксиды натрия и калия хорошо 
растворимы в воде. Имеют ярко 
выраженный основный характер

Пероксиды. 2Na2O2 + 2CO2 = 
= 2Na2CO3 + O2

Na2O2+ 2KO2 + 2CO2 = 
= Na2CO3 +K2CO3+ 2O2

Эти реакции используются для 
регенерации кислорода в авто­
номных системах (подводных 
лодках, летательных аппаратах)

Гидроксиды 2NaOH +H2SO4 = 
= Na2SO4+ 2H2O 
2KOH + SiO2 А 
→ K2SiO3+ H2O

Гидроксиды — сильные осно­
вания, 
в водных растворах диссоци­
ируют полностью, являются 
сильными электролитами

Соли 2NaNO3 А 
→2NaNO2 + O2↑ 

2KC1O3== 2KC1 + 3O2↑ 

Na2IZn(OH)4] А- 
→ Na2ZnO2+ 2H2O

Натрий и калий образуют хоро­
шо растворимые в воде соли со 
всеми кислотами, натрий и ка­
лий образуют средние, кислые, 
двойные и комплексные соли. 
Большинство средних солей 
натрия и калия термически 
устойчивы и разлагаются только 
при очень высоких температурах

Качественные реакции на катионы натрия и калия
Качественные реакции иона натрия Na+
1. Дигидроантимонат калия KH2SbO4 образует с катионами 

натрия белый кристаллический осадок дигидроантимоната 
натрия NaH2SbO4:

NaCl + KH2SbO4 = NaH2SbO41 + KCl;
Na+ + H,SbOr = NaH2SbOA-2 4 2 4

2. Ацетат уранила-цинка:
Na++ Zn(UO2)3(CH3COO)8+ CH3COO- → 

→ NaZn(UO2)3(CH3COO)9.
Образуются желтые тетраэдрические кристаллы.

3. Окрашивание пламени. Соли натрия окрашивают бес­
цветное пламя горелки в желтый цвет. Окраска устойчивая, не 
исчезает в течение нескольких секунд. Реакция очень чувстви­
тельная.
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Качественные реакции иона калия K+
1. Гексанитрокупрат натрия свинца Na2Pb [Cu(NO2)6] дает 

с ионами K+ кристаллы характерной формы:
2K+ + Na2Pb[Cu(NO2)6] → K2Pb [Cu(NO2)6] + 2Na+.

Образуются черные кубические кристаллы.
2. Гексанитрокобальтат(Ш) натрия NaJCo(NO2)6] (свеже­

приготовленный раствор) дает с катионом калия желтый кри­
сталлический осадок:

2K+ + Na+ + [Co(NO2)6]3- =
= K2Na[Co(NO2)6]Φ;

2KC1 +NaJCo(NO2)6] = 
= K2Na[Co(NO2)6]i + 2NaCl.

Определению мешает присутствие солей аммония.
3. Окрашивание пламени. Летучие соли калия окрашива­

ют бесцветное пламя в бледно-фиолетовый цвет. Фиолетовое 
окрашивание лучше наблюдать через синее стекло.

Биологическая роль натрия и калия
В организме взрослого человека содержится 160—180 г 

калия (~ 0,23% от общей массы тела). Калий является основ­
ным внутриклеточным катионом, его концентрация в клетках 
примерно в 30 раз больше, чем вне их.

Главная функция калия — формирование трансмембран­
ного потенциала (K+in>K+ou^ и распространение изменения 
потенциала по клеточной мембране путем обмена с ионами 
натрия по градиенту концентраций. Высокие внутриклеточ­
ные концентрации ионов калия необходимы, прежде всего, 
для синтеза белка на рибосомах и активации ферментов, ка­
тализирующих окисление углеводов до пировиноградной или 
молочной кислоты.

Ионы калия участвуют в поддержании гомеостаза (ион­
ное равновесие, осмотическое давление).

Пониженное содержание калия в организме увеличивает 
риск нарушений проводимости и обменных процессов в ми­
окарде, сопровождается нарушениями регуляции артериаль­
ного давления.
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Гиперкалиемия (накопление калия в крови в количестве 
более 0,06%) приводит к тяжелым отравлениям, сопровожда­
ющимся параличом скелетных мышц: при концентрации ка­
лия в крови больше 0,1% наступает смерть.

Токсическая доза для человека — 6 г, а летальная — 14 г.
Содержание натрия в организме взрослого человека со­

ставляет 0,08% (55-60 г на 70 кг массы тела). Натрий распре­
деляется по всему организму, около 40% натрия находится 
в костной ткани, в основном во внеклеточной жидкости, его 
концентрация во внеклеточной жидкости в 15 раз больше, 
чем внутри клетки.

Ионы натрия поддерживают осмотическое давление 
жидкостей организма, кислотно-щелочное равновесие, удер­
живают воду в организме (15 г NaCl задерживает до двух ли­
тров жидкости), оказывают значительное влияние на белко­
вый обмен.

Внутри клеток натрий необходим для поддержания ней­
ромышечной возбудимости и работы Na+-K+ насоса, обе­
спечивающего регуляцию клеточного обмена различных ме­
таболитов, от него зависит транспорт аминокислот, сахаров, 
различных неорганических и органических анионов через 
мембраны клеток.

Недостаток хлористого натрия вызывает тяжелые рас­
стройства, которые проявляются исхуданием, слабостью, вы­
падением волос, кожными сыпями, поносами, судорогами.

Избыточное поступление ионов Na+ вызывает перегруз­
ку соответствующих систем гомеостаза и нарушение метабо­
лических процессов.

Токсичность хлорида натрия составляет 8,2 г/кг веса при 
пероральном введении (через рот).

Na+ и K+, как правило, являются антагонистами, но 
в ряде случаев близость многих физико-химических свойств 
обусловливает их взаимозаменяемость в живых организмах. 
Так, например, при увеличении количества натрия уси­
ливается выведение калия почками, т. е. наступает гипо­
калиемия, поэтому лечебная пищевая соль содержит хлорид 
калия.
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Соединения натрия и калия, применяемые в медицине
В медицинской практике широкое применение находят 

следующие препараты.
1. Изотонический раствор NaCl (0,9%, 0,15M) используют 

для растворения или разбавления инъекционных препара­
тов, а также как самый простой кровезаменитель при боль­
ших потерях воды организмом или при отравлениях. Гипер­
тонические растворы NaCl (3; 5 и 10%), которые вследствие 
большого осмотического давления обезвоживают клетки и 
способствуют плазмолизу бактерий (антимикробное дей­
ствие), применяют наружно при лечении гнойных ран, вос­
палительных процессов в полости рта и в случаях обширных 
ожогов.

2. Натрий гидрокарбонат NaHCO3 (питьевая сода) в 
водном растворе в результате гидролиза по аниону прояв­
ляет слабощелочные свойства и антимикробное действие. 
2%-й раствор применяют для понижения кислотности же­
лудочного сока, для нейтрализации кислот, попавших на 
кожу и слизистые, как отхаркивающее средство (в миксту­
рах), для ингаляции, а также для полоскания полости рта и 
глаз при воспалении слизистых. Следует иметь в виду, что 
применение NaHCO3 для снижения кислотности в желу­
дочно-кишечном тракте вызывает побочные эффекты. Вы­
деляющийся при реакции оксид углерода CO2 раздражает 
рецепторы слизистой оболочки и вызывает вторичное уси­
ление секреции.

3. Натрий тетраборатдекагидрат Na2B4O7aIOH2O (бура) 
применяют наружно как антисептическое средство для поло­
сканий, спринцеваний и смазываний. Антисептическое дей­
ствие буры связано с гидролизом этой соли в воде с образова­
нием борной кислоты и щелочной реакцией среды.

4. Натрий сульфатдекагидрат Na2SO4-IOH2O (глауберова 
соль) применяют в качестве слабительного средства.

5. Калий хлорид KCl применяют при гипокалиемии (по­
ниженное содержание калия в организме), которая возника­
ет при рвоте, поносах, длительном применении мочегонных 
средств и после операций.
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6. Натрий- и калий-органические соединения — большая 
группа препаратов различного фармакологического действия 
(салицилат натрия, оротат калия и т. д.).

Вопросы и задания
1. Почему металлы I-A группы называются щелочными? 

Как изменяется химическая активность этих металлов 
в подгруппе с увеличением заряда ядра? Ответ обоснуйте.

2. Из каких природных соединений получают щелочные 
металлы и какими методами?

3. Напишите уравнения реакций, протекающих при осу­
ществлении следующих превращений:
a) NaCl → Na → NaOH → Na2CO3 → Na2SO4 → NaCl;
б) К → KH → KOH → KH2PO4 → K2HPO4 → K3PO4 → КОН.

4. C какими из перечисленных веществ будет реагировать 
натрий:
a) H2, O2, Br2, N2, H2O, HNO3, Cu(OH)2, NiCl2, CuSO4(p.p);
б) этанол, фенол, бензол, уксусная кислота?

Напишите уравнения возможных реакций.
5. Закончите уравнения возможных_регхций:

a)Na + H90→; б) К+ HN0,, ,→;
в) NaCl+ H9O гилродиз >; г) NaCl, , + H9SOd, ,→;
д) KOH + NO2 →; е) NaOH + BaSO4 →.

6. Натрий, полученный электролизом расплава хлорида 
натрия массой 46,8 г, обработали избытком воды. Най­
дите массу 10%-го раствора серной кислоты, необходи­
мого для нейтрализации полученного раствора щелочи. 
Ответ: 392 г.

7. Клинический анализ крови человека показывает, что в 
IOO мл ее содержится 180 мг калия. Сколько атомов калия 
содержится в крови взрослого человека, если усреднен­
ный ее объем составляет 5 л? Ответ: 1,39 ■ IO23.
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Тема 2.3. d-Элементы

Тема 2.3.1. Побочная подгруппа 
I группы ПСЭ

После изучения темы 2.3.1 студенты должны
знать: электронное строение атомов элементов, строе­

ние, состав, свойства и способы получения важнейших со­
единений элементов I-B группы, реакции, характеризующие 
свойства оксидов и гидроксидов меди, серебра и их соеди­
нений, получение и свойства комплексных соединений этих 
металлов, их биологическую роль, применение в медицине и 
фармации их соединений;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства меди, серебра и 
их соединений и производить на их основе расчеты.

§51. Общая характеристика элементов I группы 
побочной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева.

Характеристика меди, золота и серебра, 
распространение в природе, получение, свойства

Соединения меди: оксиды, гидроксиды, 
комплексные соединения

Все элементы I-B группы известны людям с давних вре­
мен, так как и медь, и серебро, и золото встречаются в приро­
де в самородном виде.

Среди элементов I-B группы наиболее распространена 
медь (кларк 0,0047%), серебро и золото — редкие элементы. 
Медь чаще всего встречается в составе оксидов и сульфидов 
(Cu2S — медный блеск (халькозин), CuS — ковелин, Cu2O — 
куприт, Cu2(OH)2CO3 - малахит). Кроме аргентита Ag2S сере­
бро содержится в полиметаллических рудах.

Некоторые физико-химические характеристики элемен­
тов I-B группы представлены в табл. 75.
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Таблица 75
Физико-химические характеристики d-элементов I-B группы

Характеристики Cu Ag Au
Цвет красный белый желтый
Температура плавления, °C 1084 962 1064
Температура кипения, °C 2540 2170 2947
Плотность, г/см3 8,9 10,5 19,3
Строение внешнего элек­
тронного слоя

3<7В * 104s1 4√105s1 5√lt‰l

Энергия ионизации, эВ 7,73 7,58 9,23
Сродство атома к электро­
ну, эВ

1,2 1,3 2,3

Относительная электро­
отрицательность (ОЭО)

1,50 1,48 1,93

Радиус атома, нм 0,128 0,144 0,144
Радиус иона Э+, нм 0,096 0,126 0,137
Степень окисления +1,±2, +3 +1. +2 +1,±2,+3, +5

Координационное число 2, 4,6 2 2,4
Содержание в организме 
человека, %

1-10^ 1 ∙ io-6—1 ∙ io-5 -

Содержание в земной 
коре, %

1,2-IO-2 1 ∙ io-5 5 • 10-’

В атомах элементов подгруппы меди наблюдается «про­
вал электрона» вследствие устойчивости ^“-конфигурации. 
Благодаря наличию одного s-электрона во внешнем слое эти 
элементы имеют характерную степень окисления +1.

Энергия ионизации у элементов подгруппы меди суще­
ственно выше, чем у s-элементов I-A группы за счет проник­
новения внешнего ns-электрона под экран (и—1 ^“-электро­
нов, поэтому их восстановительные свойства существенно 
ниже. Причем здесь наблюдается вторичная периодичность: 
при переходе от Cu к Ag потенциал ионизации уменьшается 
за счет увеличения главного квантового числа «п», а затем 
увеличивается при переходе к Au, что обусловлено проник­
новением 6s-3∏eκτpoπa не только под экран 5г/'°-электронов, 
но и под экран 4/4-электронов.

Немонотонно изменяются также и некоторые другие 
константы, например температуры кипения и плавления.
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За счет особой стабильности 4(/-оболочки, появляющей­
ся уже у предшествующего серебру в ПСЭ палладия, s-элек­
трон серебра менее подвержен эффекту проникновения, по­
этому степень окисления 1 для серебра наиболее устойчива, 
а степени окисления +2 и +3 значительно менее устойчивы. 
Для меди наиболее устойчива степень окисления +2, а для зо­
лота — степень окисления +3.

Одним из основных свойств элементов I-B группы в лю­
бых степенях окисления является способность образовывать 
комплексные соединения. Их комплексообразующая способ­
ность при переходе от меди к золоту возрастает.

Для получения меди преимущественно используют пи­
рометаллургический процесс, основанный на частичном 
окислении сернистых руд до оксидов меди, которые затем 
восстанавливаются, реагируя с избытком сульфида:

2Cu2S + 3O2 = 2Cu2O + 2SO2;
2Cu2O + Cu2S = 6Cu + SO2.

Для получения меди высокой чистоты применяют элек­
тролиз раствора сульфата меди с медным анодом.

Серебро получают при переработке сернистых руд цин­
ка, свинца и меди. Золото от пустой породы отделяют про­
мывкой водой, растворением в жидкой ртути с последующей 
разгонкой амальгамы.

£□ Лучшим методом выделения золота является цианидный ме­
тод, основанный на растворении Au раствором NaCN, пере­
хода в анионный комплекс с последующим вытеснением зо­
лота цинком:

2Na[Au(CN)2] + Zn = Na2[Zn(CN)4] + 2Au.

Физические и химические свойства простых веществ
Медь — блестящий металл розовато-красного цвета, 

очень мягкий (но значительно тверже щелочных металлов), 
пластичный, тепло- и электропроводен. Во влажной атмос­
фере медь покрывается рыхлым зеленоватым налетом основ­
ного карбоната (CuOH)2CO3.
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Серебро и золото — аналоги меди, но относятся к благо­
родным металлам, что связано с их высокой устойчивостью 
к окислению. Это очень пластичные металлы, причем золо­
то в большей степени. Благодаря мягкости, пластичности, 
ковкости, химической инертности золото активно исполь­
зовалось в стоматологии для протезирования. Сплавы золота 
с другими благородными металлами широко применяются 
в приборостроении, в космической, электронной и медицин­
ской промышленности.

Серебро — металл белого цвета, очень пластичный. Это 
самый тепло- и электропроводный металл. Он устойчив 
к действию кислорода, но покрывается сульфидной пленкой 
в присутствии сероводорода:

4Ag + 2H2S + O2 = 2Ag2S + 2H2O.
Это объясняет почернение серебра при длительном пре­

бывании на воздухе.
Химические свойства простых веществ представлены 

в табл. 76.

Химические свойства меди и серебра
Таблица 76

Реагенты Уравнения реакций Примечания
Кислород

Озон

2Cu + O2 ' 600 С 2CuO 

4Cu +O2 *~1100°c 2Cu2O

4Ag + 4O3 → Ag2O ∙ Ag2O3 + 4O2

Молекулярным 
кислородом окисляется 
только медь.

Серебро окисляется 
озоном

Галогены Cu + Cl2 = CuCl2 
2Ag + Cl2 -A 2AgCl

Cu с Cl2 реагирует 
при комнатной 
температуре, а со F2 
только при нагревании 
вследствие образования 
прочной защитной 
пленки фторида. 
Серебро окисляется 
всеми галогенами 
при повышенной 
температуре

Сера 2Cu + S-⅛Cu2S; 
2Ag + S-⅛Ag2S

Степень окисления 
металлов +1
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Окончание табл. 76
Реагенты Уравнения реакций Примечания

Кислоты 3Cu + 8HNO,. .,→ 3(разб.) 

→ 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O
Cu + 4HN0,, ,→

→ Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O 
Cu +2H,S0,, ,→ 

→CuSO,+ SO, + 2H,O 4 2 2

Ag +2HN0 →
→ AgNO3+ NO2T+ H2O 

3Ag + 4HNO → 
→ 3AgNO3 + NOT + 2H2O 

2Ag + 2H,SO,. ,-⅛ 
2 4(тонц.) 

→Ag2SO4 + SO2T + 2H2O

Cu и Ag не вытесняют 
водород из растворов 
кислот, однако довольно 
легко растворяются в 
азотной кислоте. Cu с 
конц. серной кислотой 
взаимодействует при 
обычных условиях.

Серебро окисляется 
HNO3 при обычных 
условиях, а с конц. сер­
ной кислотой реагирует 
только при нагревании

Химические свойства оксидов и гидроксидов меди, 
их получение

Медь образует два оксида, соответствующих степеням 
окисления +1 и +2. Оксид меди(1) Cu2O — порошок желтого 
или красного цвета, оксид меди(П) CuO — твердое вещество 
черного цвета.

Получение оксидов'.
2Cu + NO2 = Cu2O + Nθt; 4Cu + 2N0 = 2Cu2O + N2T;

CH3COH + 2Cu(OH)2 (голубой) -А
→ CH3COOH + Cu2θΦ + 2H2O;

Cu(OH)2 A CuO + H2O;
2Cu(NO3)2 A 2CuO + 4NO2 + O2; 

(CuOH)2CO3 -A 2CuO + H2O + CO2.
Cu2O проявляет слабые основные свойства; в OBP — окис­

лительно-восстановительную двойственность. Cu2O нерас­
творим в воде, растворяется в кислотах, концентрированных 
растворах щелочей и аммиака:

Cu2O + 2HC1 = 2CuCli + H2O;
Cu2O + 2КаОН(конц) + H2O A 2Na[Cu(OH)2];

Cu2O+ 4NH3 +H2O А
→ 2[Cu(NH3)2]ОН (легко растворяется в аммиаке).
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Cu2O — окислитель:
Cu2O + СО 2Cu + CO2; Cu2O + H2= 2Cu + H2O;

3Cu2O + 2A1 6Cu + Al2O3.
Cu2O — восстановитель:

Cu,0+ 3H,SO.. = 2CuS0, + S02↑ + 3H2O.2 2 4(конц.) 4 2 2

Cu2O диспропорционирует:
Cu2O + H2SO4 = CuSO4 + CuΦ + H2O;

Cu2O CuO + Си.
CuOH — соединение желтого цвета, неустойчивое, раз­

лагается, легко окисляется, взаимодействует с кислотами и 
концентрированными растворами щелочей:

2CuOH^→ Cu2O + H2O;
4CuOH + O2 + 2H2O = 4Cu(OH)2;

CuOH + HCl = CuC14- + H2O;
CuOH + NaOHfxoini, = Na[Cu(OH)2];
CuOH + 2NHxbojoi,= [Cu(NH3)2JOH 

(с аммиаком образует устойчивые комплексы).
CuO проявляет слабые амфотерные свойства (основные 

преобладают), в воде нерастворим.
Cu(OH)2 — аморфный пророшок синего цвета, слабо ам­

фотерный (с преобладанием основных свойств), в воде не­
растворим.

Образуется при взаимодействии растворимых солей ме- 
ди(П) со щелочами:

CuSO4 + 2NaOH = Na2SO4 + Cu(OH)2i.
Проявляя основные свойства, оксид CuO и его гидроксид 

Cu(OH)2 легко реагируют с большинством кислот, образуя 
соли меди(П):

CuO + H2SOδ, k . = CuSO, + H2O;
Cu(OH)2 + 2HC1 = CuCl2 + 2H2O.

Являясь слабым основанием, Cu(OH)2 образует соли, ко­
торые в водных растворах подвержены гиролизу по катиону:

Cu2+ + H2O ≠ CuOH+ + H+ (pH < 7).
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Кислотные свойства проявляются только при сплавле­
нии:

Cu0 + 2K0H K2CuO2+ H2O.
В окислительно-восстановительных реакциях соедине­

ния меди(П) проявляют окислительные свойства:
CuO+ H2 = Cu+ H2O;

2CuSO4 + 4KI = 2CulΦ +12 + 2K2SO4;
CuSO4 + Zn = Cu + ZnSO4;

CuCl2 + Cu = 2CuCl.
Оксид и гидроксид меди(П) образуют комплексные со­

единения с концентрированными растворами щелочей и во­
дным раствором аммиака:

CuO + 4NH3 + H2O = [Cu(NH3)4J(OH)2;
Cu(OH)2 + 2NaOHfκomι 0 = Na2[Cu(OH)4];
Cu(OH)2 + 4NH3(boj(h) = [Cu(NH3)4J(OH)2.

£□ При нагревании со слабыми восстановителями Cu(OH)2 мо­
жет восстанавливаться до оксида меди(\). Эта реакция ис­
пользуется для качественного обнаружения альдегидов и 
муравьиной кислоты:

HCHO + 2Cu(OH)2 -!→ Cu2θΦ + 2H2O + HCOOH.
Соединения меди склонны к реакциям комплексообра­

зования. Координационное число меди(1) равно 2:
CuI + 2Na2S2O3 = Na3 [Cu(S2O3)2J + NaI;

меди(П) — 4, например K2[Cu(OH)4].
Комплексообразование проявляется даже в поведении 

ионов меди Cu2+ в воде. Безводный ион бесцветен, но при 
растворении безводной соли в воде образуется гидратный 
комплекс голубого цвета {[Cu(H2O)4] (H2O)2J2+.

Если к раствору любой соли меди прилить раствор амми­
ака, то образуется комплекс аммиака ярко-синего цвета, хо­
рошо растворимый в воде:

CuSO4 + 4NH3 ∙ H2O = [Cu(NH3)4] SO4 + 4H2O.
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Из солей меди наиболее распространены медный купо­
рос CuSO. ■ 5Н,0, нитрат меди Cu(N0,), • ЗН,О, сульфид ме- 
ди(П) CuS.

Качественные реакции на ион Cu2+
1. Действие сероводорода. Сероводород образует в под­

кисленных растворах солей меди черный осадок сульфида 
меди(П):

CuSO4 + H2S = CuSi + H2SO4;
Cu2++ S2-= CuSi.

2. Действие концентрированного раствора аммиака. Ги­
драт аммония NH3 ∙ H2O, взятый в избытке, образует с солями 
меди комплексный катион тетрамминмеди(П) интенсивно­
синего цвета:

CuSO4 + 4NH3 ∙ H2O = [Cu(NH3)4JSO4 + 4H2O;
Cu2+ + 4NH3 ∙ H2O = [Cu(NH3)4]2+ + 4H2O.

Эта реакция может быть использована для обнаружения 
меди в присутствии любых других ионов.

Мини-тренажер
еГ Техническую медь массой 4 г растворили в 20%-й азотной 
кислоте. Полученный раствор обработали щелочью, а выпав­
ший осадок прокалили. В результате прокаливания образова­
лось 4,8 г оксида меди. Определите:

а) массовую долю меди в техническом образце;
б) объем выделившегося газа (н. у.);
в) объем 20%-го раствора HNO3 (p = 1,12 г/мл).
Решение.
1) Напишем уравнения реакций.
Взаимодействие меди с азотной кислотой:

3Cu + SHNO3fpa36) = 3Cu(NO3)2 + 2NθT + 4H2O. (1)
Взаимодействие полученной соли со щелочью:

Cu(NO3)2 + 2K0H = Cu(OH)2i + 2KNO3. (2)
Прокаливание выпавшего осадка:

Cu(OH)2 = CuO+ H2O. (3)

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Раздел 2. Химия элементов и их соединений

2) Рассчитаем количество оксида меди: 
n(CuO) = т/М= 4,8/80 = 0,06 моль,

По уравнению (3)
и(Си) = и(СиО) = H(Cu(OH)2) = 0,075 моль;

следовательно, масса прореагировавшей меди составляет: 
TH(Cu) = и(Си) ∙ M(Cu) = 0,06 • 64 = 3,84 г.

Массовая доля меди в техническом образце составит: 
ω(Cu) = OT(Cu) = — = 0,8 или 80%.

т (образца) 4,8

3) По уравнению (1) количества реагирующих веществ 
относятся как:

n(Cu): h(HNO3) : h(NO) = 3:8:2; отсюда следует, что 
n(NO) = 0,04 моль, тогда

K(NO) = h(NO) ∙ Kjlf= 0,04 • 22,4 = 0,896 л.
4) По уравнению (1)

H(HNO3) = и(Си) • 8/3 = 0,06 ■ 8/3 = 0,16 моль, 
Hi(HNO3) = n(HNO3) ∙ M(HNO3) = 0,16 • 63 = 10,08 г, 

m,^NOj = +≡ = ≡^r.
ω U,Z

Объем раствора азотной кислоты равен:
rp-pa = fflp-pa(HNO3)∕p = 50,4/1,12 = 45 мл.

Ответ. 80%; 45 мл.

Вопросы и задания
1. Чем объяснить образование в атмосферных условиях зе­

леного налета на поверхности медных изделий? Какое 
соединение образуется на поверхности меди? Напишите 
уравнение реакции.

2. Закончите уравнения реакций и подберите коэффици­
енты:
a) CuI ÷ H-SO,, =... ÷ I, ÷ SO, +...;z 2 4(конц.) 2 2 ’
б) Cu(OH),+ NH,, , = ;
в) Cu(NO3) -l÷;
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г) Cu(OH)2-⅛
fl)Cu + H,S0,. =2 4(конц.)

3. Составьте уравнения реакций, которые надо провести для 
осуществления следующих превращений:

CuO → Cu → Cu(NO3)2 → CuO → CuSO4 → 
→ Cu(OH)2 → CuCl2 → [Cu(NH3)JCl2 → CuS.

4. При обжиге в кислороде сульфида меди массой 16 г обра­
зовался оксид меди (II) массой 16 г и сернистый газ объ­
емом 2,24 л (н. у). Определите формулу сульфида меди. 
Ответ'. Cu2S.

5. К раствору медного купороса массой 200 г добавили из­
быток раствора сульфида натрия. Масса образовавшегося 
осадка составила 4,8 г. Рассчитайте:
а) массу и массовую долю сульфата меди в растворе мед­

ного купороса;
б) массу медного купороса, взятого для приготовления 

раствора.
Ответ', а) 8 г CuSO4; 4%; б) 12,5 г медного купороса.

§ 52. Соединения серебра: оксид, нитрат. 
Комплексные и коллоидные соединения серебра. 

Биологическая роль меди и серебра, 
применение соединений в медицине

В соединениях серебро обычно проявляет степень окис­
ления +1, реже +2. В комплексных соединениях координаци­
онное число серебра равно 2 (зр-гибридизация).

Ag2O — оксид cepe6pa(I), коричнево-черного цвета, плохо 
растворим в воде, образуется при обработке нитрата серебра 
растворами щелочей:

2AgNO3 + 2NaOH = Ag2Oi + 2NaNO3 + H2O.
Оксид cepe6pa(I) проявляет основный характер.
Ag2O не растворяется в воде, но придает ей слабощелоч­

ную реакцию:
Ag2O + H2O ≠ 2Ag+ + 2ОН-;
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Ag2O + 2HNO3 = 2AgNO3 + H2O;
Ag2O + 2HF = 2AgF + H2O;

¼θ + 4НС1(конц) = 2H[AgCl2] + H2O.
Оксид cepe6pa(I), как и его соли, легко растворяется 

в аммиаке:
Ag2O + 4NH3∙H2O = 2[Ag(NH3)2]OH + 3H2O;

аммиачный раствор оксида серебра (реактив Толленса) при­
меняется для качественной реакции на альдегиды:

CH3COH + 2[Ag(N H3)2]OH-A
→ CH3COONH4 + 2AgΦ + 3NH3↑ + H2O;

AgCl + 2NH3 ■ H2O = [Ag(NH3)2JCl + 2H2O.
Оксид cepe6pa(I) разлагается даже при небольшом нагре­

вании и восстанавливается до металла:
2Ag2O = 4Ag + O2; Ag2O + СО = 2Ag + CO2;

Ag2O + H2 -A 2Ag + H2O; Ag2O + H2O2 = 2Ag + H2O + O2.
AgOH — гидроксид cepe6pa(I), соединение неустойчивое, 

разлагается при комнатной температуре:
2AgOH=Ag2O+ H2O.

Соли. Галогениды серебра, кроме фторида, в воде не рас­
творяются.

В ряду: AgF → AgCl → AgBr → AgI растворимость солей в 
воде уменьшается. Однако AgCl и AgBr растворимы в в концен­
трированном растворе аммиака:

AgCl + 2NH3 ∙ H2O = [Ag(NH3)2JCl + 2H2O.
AgI нерастворим ни в воде, ни в растворе аммиака. AgI 

можно растворить в избытке йодида калия:
AgI + KI = K[AgI2].

Галогениды серебра легко растворяются в тиосульфате 
натрия:

AgCl + 2Na2S2O3 = Na3[Ag(S2O3)2] + NaCl.
Галогениды cepe6pa(I) легко разлагаются под действием 

света, нитраты — при нагревании:
2AgBr = 2Ag + Br2; 2AgNO3 -A 2Ag + 2NO2 + O2.
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Специфическое химическое свойство серебра — способ­
ность образовывать коллоидные растворы, которые могут быть 
получены восстановлением суспензии Ag2O водородом (или 
другими восстановителями) из галогенидов серебра конден­
сационными методами, а также путем создания электриче­
ской дуги в воде между двумя серебряными электродами.

Коллоидные растворы серебра окрашены в различные цве­
та — от фиолетового до оранжевого, в зависимости от размера 
частиц металла и способа получения золя. Для стабилизации 
коллоидных растворов серебра применяют белки, желатин, 
гуммиарабик, агар-агар и другие органические вещества, 
играющие роль защитных коллоидов.

Качественные реакции на ион Ag+
Для обнаружения ионов серебра используют сочетание 

реакций осаждения и комплексообразования.
Соляная кислота и ее соли образуют с катионом серебра 

практически нерастворимый в воде белый осадок хлорида сере­
бра AgCl, который хорошо растворяется в избытке концентри­
рованного раствора аммиака NH3 ∙ H2O. При этом образуется 
растворимая в воде комплексная соль — хлорид диамминсе- 
ребра. При последующем действии азотной кислоты комплекс 
разрушается, и хлорид серебра вновь выпадает в осадок. Эти 
свойства солей серебра используются для его обнаружения:

AgNO3 + HCl=AgClΦ + HNO3;
AgCU + 2NH3 ∙ H2O = [Ag(NH3)2JCl + 2H2O; 
[Ag(NH3)2JCl + 2HNO3=AgCU + 2NH4NO3.

Биологическая роль меди, серебра
Медь входит в число десяти элементов — «металлов жиз­

ни», являясь необходимым микроэлементом растительных и 
животных организмов. В организме взрослого человека со­
держится около IOO мг ионов меди в составе комплексных со­
единений. Медь концентрируется в печени, головном мозге и 
крови. Ионы меди образуют устойчивые комплексы с амино­
кислотами и белками, являются эффективными катализато­
рами и легко меняют степень окисления. Последнее свойство 
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благоприятствует ее метаболическим функциям при актива­
ции молекулы кислорода в реакциях окисления органических 
соединений. Известно около 30 медьсодержащих белков и 
ферментов.

Потребность человека в меди (2—3 мг в сутки) полно­
стью обеспечивается пищей. Доказано, что медь влияет на 
действие витаминов А, Е, Р. Очень важным является влияние 
меди на активизацию иммунитета в организме. Механизм по­
ложительного действия меди связан с окислением токсинов, 
усилением действия антибиотиков. Ионы меди повышают 
эффективность действия ряда лекарств в результате образо­
вания с ними комплексов, проникающих через клеточные 
мембраны.

Доказано ростостимулирующее действие меди, которое 
обусловлено ее активизирующим влиянием на окислитель­
ные ферментные процессы в организме. Снижение процессов 
тканевого дыхания, вызванное снижением содержания меди, 
является наиболее вероятной причиной торможения роста.

Недостаточность меди приводит также к нарушению 
остеогенеза, к изменениям скелета, аналогичным при рахите.

Токсическая доза для человека: 250 мг и более. ПДК для 
аэрозолей меди составляет 0,003 мг/м3, для питьевой воды — 
1,0 мг/дм3. Однако на сегодня в мировой медицинской прак­
тике не зарегистрировано ни одного случая отравления ме­
дью, несмотря на более чем тысячелетнюю историю исполь­
зования медной посуды.

Серебро — ультрамикроэлемент: его содержание в орга­
низме составляет около 8 мг. Концентрируется серебро в пе­
чени, гипофизе, эритроцитах и пигментной оболочке глаза. 
Попадая в организм, оно оказывает токсическое действие, 
так как соединяется с серусодержащими белками, инакти­
вирует ферменты, разрушает и свертывает белки, образуя 
нерастворимые альбуминаты. При длительном поступлении 
в организм препаратов серебра возникает аргирия («поси­
невший» больной), так как образующиеся альбуминаты и 
металлическое серебро придают коже темно-синее окраши­
вание.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 2.3. d-Элементы

Способность ионов серебра образовывать нераствори­
мые альбуминаты определяет и их бактерицидные свойства, 
которые проявляются уже при концентрации ионов серебра 
порядка IO-8 ммоль/л.

Применение соединений меди и серебра в медицине
1. Сульфат меди(П) CuSO4 — применяют в качестве про- 

тивомикробного и прижигающего средства.
2. Медь(П) сульфат (медный купорос) CuSO4 ∙ 5H2O — ис­

пользуется в качестве наружного антисептического, противо­
воспалительного средства, т. к. ионы меди образуют с белками 
нерастворимые бионеорганические хелаты — альбумина™, 
т. е. свертывают белки; применяется при лечении глазных и 
кожных заболеваний (прижигающее действие).

3. Пентагидрат цитрата меди Cu(C6H4O7)2-SH2O — анти­
септическое, противовоспалительное средство, применяется 
при лечении глазных заболеваний.

4. Купир (содержит ионы меди и витамин B6) CuCl2 - 2B6 — 
используется при активации процессов кроветворения, при 
лечении туберкулеза, гепатита.

5. CepeGpa(I) нитрат (ляпис) AgNO3 — применяется при 
воспалительных процессах как бактерицидное средство, т. к. 
соединяясь с серусодержащими белками, серебро инактиви­
рует ферменты, разрушает и свертывает белки микроорганиз­
мов. Бумага, марля, вата, пропитанные AgNO3 и AgCl, — бак­
терицидный перевязочный материал. Карандаши из нитрата 
серебра применяют для прижигания бородавок, грануляций. 
Разбавленные растворы (0,1-0,25%) нитрата серебра исполь­
зуют как вяжущее и противомикробное средство для примо­
чек, а также в качестве глазных капель.

6. Серебряная вода. Растворы, содержащие ионы серебра, 
используются в фармацевтической промышленности для сте­
рилизации и увеличения сроков хранения лекарственных пре­
паратов.

7. Протаргол — белковый (8% Ag) комплекс серебра, 
колларгол — коллоидное серебро (70% Ag) представляют со­
бой мелкодисперсные порошки с металлическим блеском.
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Каждая частица таких порошков представляет собой кри­
сталлик восстановленного металлического серебра размером 
менее 1 мкм с белковой оболочкой из альбумина (протаргол) 
или коллагена (колларгол). Белковая оболочка защищает 
кристаллики серебра от слипания и обеспечивает их переход 
в водную среду (солюбилизирует). Применяют протаргол и 
колларгол как бактерицидные средства при конъюктивитах, 
инфекционных заболеваниях слизистых оболочек, для лече­
ния кожных и венерических заболеваний.

8. Некоторые изотопы радиоактивного серебра нашли 
свое применение в лучевой терапии.

Вопросы и задания
1. Какую реакцию среды должны иметь растворы сульфата 

меди(П), нитрата серебра? Обоснуйте свой ответ уравне­
ниями реакций.

2. Для комплексных соединений [Ag(NH3)2] Cl,
NaJCu(S2O3)2] укажите:
а) комплексообразователь;
б) координационное число комплексообразователя;
в) степень окисления комплексообразователя;
г) заряд комплексного иона.

3. Закончите уравнения реакций и подберите коэффициенты:
a) Ag + H2SOw =; б) AgNO3 -А;
в) AgCl + NHw =; г) Ag + HNO3φa36} .

4. Вычислите молярную концентрацию раствора соляной 
кислоты, если после добавления к 40 мл этого раствора 
некоторого количества AgNO3 образовалось 0,574 г осад­
ка AgCl. Ответ'. О,IM HCl.

5. Нитрат неизвестного металла прокалили, при этом про­
исходило выделение двух газов. Твердый остаток после 
прокаливания обработали концентрированной азот­
ной кислотой, при этом наблюдалось выделение буро­
го газа. Раствор образовавшейся соли разделили на две 
части. К одной части добавили раствор хлорида натрия, 
при этом выпал белый осадок. Ко второй части добавили 
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йодид калия — выпал желтый осадок. Определите неиз­
вестный металл. Какие его соединения являются фарма­
цевтическими препаратами?

Тема 2.3.2. Побочная подгруппа 
Il группы ПСЭ

После изучения темы 2.3.2 студенты должны
знать: состав, строение, свойства и способы получения 

важнейших соединений элементов II-B группы, реакции, 
характеризующие сходство и различие в свойствах оксидов 
и гидроксидов цинка и ртути, обусловленное различиями 
в строении их атомов, получение и свойства комплексных со­
единений этих металлов, их биологическую роль, примене­
ние в медицине и фармации их соединений;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства цинка и ртути, 
а также свойства их соединений, доказать амфотерность цин­
ка и его соединений с помощью соответствующих реакций.

§ 53. Общая характеристика элементов Il группы 
побочной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева.

Характеристика цинка и ртути, распространение 
в природе, получение, свойства

В побочную подгруппу II группы ПСЭ входят цинк Zn, 
кадмий Cd и ртуть Hg.

Цинк — достаточно распространенный элемент (кларк 
0,0083%). Важнейшими цинковыми рудами являются цинко­
вая обманка ZnS (сфалерит), смитсонит, или галмей, ZnCO3, 
цинкит ZnO.

Кадмий и ртуть в природе распространены незначитель­
но, в виде сульфидных руд CdS (гринокит), HgS (смитсонит, 
киноварь). Ртуть также встречается в самородном виде.
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Некоторые физико-химические характеристики элемен­
тов II-B представлены в табл. 77.

Таблица 77
Физико-химические характеристики «/-элементов II-B группы

Характеристики Zn Cd Hg

Температура плавления, °C 420 320 -39

Температура кипения, °C 906 767 356,95

Плотность, г/см3 7,1 8,7 13,6

Строение внешнего электронного слоя 3J104s2 4rfω5s2 5√1‰2

Энергия ионизации E1, кДж/моль 9069 868 1007

Сродство атома к электрону, эВ 0,09 -0,27 -0,19

Относительная электроотрицательность 
(ОЭО)

1,59 1,46 1,71

Радиус атома, нм 0,139 0,156 0,160

Радиус иона Э+, нм 0,083 0,099 0,112

Степень окисления + 2 + 2 + 2

Координационное число 4 4,6 2,4

Содержание в организме человека, % 1 ∙ io-3 1,3 ∙ io-4 1 ∙ io-5

Содержание в земной коре, % 2-IO-2 1,3 ■ io-5 8,3 ■ IO-6

Эти элементы — полные электронные аналоги. Каждый 
из них в своем периоде является последним элементом d-ce- 
мейства. Следовательно, у них завершен (п— 1)//10-подуровень 
и «^-подуровень. Отсюда их сходство с s-, //-элементами.

Zn и Cd проявляют только одну степень окисления, рав­
ную +2.

Ртуть обладает высоким ионизационным потенциалом. 
Она образует два ряда соединений: соединения ртути(П), со­
держащие Hg+2, и соединения ртути Hg2+, получаемые при 
действии металлической ртути на соединения Hg+2. В ионе 
Hg2+ атомы ртути связаны между собой ковалентной связью. 
Степень окисления ртути в этих соединениях принимают 
равной +1.

Цинк и кадмий получают из руд следующими способами.
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1. Пирометаллургический метод'.
2Z∏S + 3O2 2ZnO + 2SO2;

ZnCO3 —⅛ ZnO + CO2; 
ZnO + C -A Zn + СО.

Аналогично получают кадмий.
2. Гидрометаллургический метод', оксид цинка, получен­

ный при прокаливании цинкового шпата или цинковой об­
манки, растворяют в разбавленной серной кислоте и из по­
лученного сульфата выделяют цинк электролизом. Кадмий 
из сульфатных растворов обычно вытесняют металлическим 
цинком.

Из-за малой устойчивости оксида ртути(П) получение 
ртути из сульфида ртути сводится к одной реакции:

HgS. , + О, = Hgf . + SO,, ° (тв) 2 c5(x) 2(г)

В виде простых веществ цинк, кадмий и ртуть — серебри­
сто-белые металлы. Во влажном воздухе они покрываются 
оксидными пленками и теряют блеск. Все три металла, осо­
бенно ртуть, достаточно легкоплавки.

Ртуть образует амальгамы (сплавы) с большинством ме­
таллов. Амальгамы при обычных условиях жидкие или пасто­
образные. На растворимости золота в ртути с образованием 
амальгамы основан один из методов выделения золота из руд.

Цинк — активный металл, он энергично реагирует со 
многими веществами. Особенностью цинка является его ам­
фотерность.

При нагревании цинк взаимодействует с неметаллами:
2Zn + O2 —2ZnO; Zn +S-⅛ZnS;
Zn + Cl2 —ZnCl2; 3Zn + 2Р —t-½ Zn3P2.

После разрушения оксидной пленки цинк взаимодей­
ствует с водой:

Zn + H2O —⅛ ZnO + H2T.
Цинк хорошо растворяется в кислотах и щелочах:

Zn+ 2HC1 = ZnCl2 +H2T;
3Zn + 4HSO,, = 3ZnS0. + SΦ + 4Н,0;2 4(конц.) 4 2 ’
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4Zn + 5H2SO4cκoιπt, = 4ZnSO4 + H2S↑ + 4H2O;
4Zn + IOHNO3fo4empa36, = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O;

Zn + 4HNO3, = Zn(NO3), + 2NO, + 2H, О;
Zn + 2NaOH + 2H2O = NaJZn(OH)4] + H2↑;

Zn + 2NaOH Na2ZnO2+ H2T.
Цинк восстанавливает менее активные металлы из рас­

творов их солей:
Zn + CuSO, = Cu + ZnSO,. 4 4

Цинк — единственный J-элемент, окисляющийся вод­
ным раствором аммиака в отсутствие кислорода:

Zn + 4NH3 + 2H2O = [Zn(NH3)4] (OH)2 + H2T.
Ртуть — жидкий при обычных условиях металл, вслед­

ствие большого поверхностного натяжения ртуть не смачи­
вает неметаллические поверхности, а собирается в круглые 
капли.

I Пары ртути и ее растворимые соединения очень ядовиты!

Для ликвидации загрязнения помещений металлической 
ртутью существует несколько способов:

1) окисление ртути в каломель подкисленным раствором 
перманганата калия;

2) более надежный способ — обработка 10—12%-м рас­
твором FeCl3 (в расчете на безводную соль), при этом ртуть 
превращается в хлориды, которые легко удаляются промыва­
нием водой:

2Hg + 2FeCl3 = Hg2Cl2 + 2FeCl2;
3) обработка поверхности элементарной серой с образо­

ванием сульфида ртути:
Hg + S = HgS.

Ртуть — малоактивный металл, в электрохимическом 
ряду напряжений она стоит после водорода. C кислородом ре­
агирует только при нагревании, а с хлором, серой, фосфором 
легче, чем цинк — при обычных условиях. Ртуть не раствори­
ма в соляной и разбавленной серной кислотах, но раствори-
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ется в азотной кислоте, горячей концентрированной серной 
кислоте и «царской водке» (табл. 78).

Химические свойства ртути
Таблица 78

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Кислород 2Hg + O2-⅛2HgO Реакция возможна только 
при нагревании

Сера Hg+S = HgS HgS получают при 
растирании в ступке серы 
с ртутью на холоду, т. к. 
жидкое состояние облегчает 
химическое взаимодействие

Кислоты Hg + 4HNO,, ,= ° 3(конц.)
= Hg(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O

6Hg + 8HNO,, = ° 3(разб.)
= 3Hg2(NO3)2 + 2N0 + 4H2O

Ртуть растворяется только 
в кислотах, содержащих 
анион-окислитель: 
при действии на Hg 
концентрированной HNO3 
образуется нитрат ртути(П), 
а при действии на избыток 
Hg разбавленной HNO3 
образуется Hg2(NO3)2

Металлы 3 Au + Hg = HgAu3 
2Au +SHg = Hg3Au2 

K + 2Hg = KHg2

Амальгамы можно получить 
растиранием или даже 
простым перемешиванием 
металла со ртутью. При 
этом может образоваться 
несколько интерметаллидов

Соли 2Hg + 2FeCl3 = 
= 2FeCl2 +Hg2Cl2

Для ликвидации 
загрязнения помещений 
металлической ртутью 
применяется их обработка 
раствором FeCl3

Качественные реакции на ионы Zn2+
1. Реакция с сульфид-ионами. Катионы Zn2+ с сульфид- 

ионами S2- образуют при 2 < pH < 9 белый осадок сульфида 
цинка:

Zn2+ + S2- = ZnSΦ.
Осадок не растворяется в уксусной кислоте, но растворя­

ется в минеральных кислотах.
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2. Реакция с гексацианоферратом(П) KJFe(CN)6] в ней­
тральной или слабокислой среде:

3Zn2+ + 2KJFe(CN)6] = K2Zn3[Fe(CN)6]2i + 6K+.
Выпадает белый осадок, нерастворимый в разбавленной 

HCl, но растворимый в щелочах.

Качественные реакции на катионы ртути Hg2+
1. Реакция с хлорид-ионами. Катионы ртути(1) при взаи­

модействии с хлорид-ионами Cl- образуют белый осадок ка­
ломели Hg2Cl2:

Hg2+ + 2Cl- = Hg2Cl2i.
На свету осадок постепенно чернеет с выделением мел­

кодисперсной металлической ртути:
Hg2Cl2 = HgCl2+ HgΦ.

2. Восстановление металлической медью иона Hg^+
Катионы ртути(1) восстанавливаются металлической 

медью до металлической ртути, образующей амальгаму 
меди:

Hg2(NO3)2 + Cu = 2Hg; + Cu(NO3)2.
Если на свежеочищенную медную поверхность (напри­

мер, монету) нанести каплю раствора Hg2(NO3)2, то через не­
которое время на поверхности появится серое пятно амальга­
мы меди. После протирания сухой фильтровальной бумагой 
пятно становится блестящим.

Качественные реакции на катионы ртути Hg2+
1. Реакция с йодидом калия KI. Катионы Hg2+ дают 

с йодид-ионами I- в водном растворе красный осадок йодида 
ртути, который растворяется при избытке йодид-ионов с об­
разованием бесцветного тетрайодомеркурат(П)-иона [HgI4]2-:

Hg2+ + 21- = HgI2Φ; HgI2 + 21- = [HgI4]2-.
2. Реакция с сульфид-ионами S2-. Катионы Hg2+ осажда­

ются из водных растворов сульфид-ионами S2- в виде черно­
коричневого осадка сульфида ртути(П) HgS. Реакция проте­
кает в несколько стадий. Вначале образуется белый осадок 
состава HgS ∙ HgCl2, постепенно изменяющий окраску через 
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желто-красную и бурую на коричнево-черную при избытке 
сульфид-ионов:

3HgCl2 + 2H2S = 2HgS ■ HgCl2i + 4НС1;
2HgS ∙ HgCl2 + H2S = 3HgSΦ + 2НС1.

коричнево-красный

Вопросы и задания
1. Дайте сравнительную характеристику элементов II-B 

группы. В чем сходство и различие простых веществ — 
металлов II-B группы?

2. Даны вещества: цинк, вода, гидроксид натрия (конц.), 
серная кислота (конц.). Напишите уравнения четырех 
возможных реакций между этими веществами.

3. Составьте уравнения реакций взаимодействия ртути 
с азотной кислотой разной концентрации.

4. Предложите способы обезвреживания ртути.
5. Напишите уравнения гидролиза соли ZnSO4 в молекуляр­

ном и ионном виде.
6. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­

но осуществить следующие превращения:
ZnS → ZnO → Zn → ZnSO4 → 
→ Zn(OH)2 → Na2IZn(OH)4].

Назовите вещества, классы.
7. Сколько мл 80%-го раствора серной кислоты (р = 1,73 г/мл) 

потребуется для полного растворения 5 г металлического 
цинка? Ответ: 6,8 мл.

§ 54. Соединения цинка и ртути: оксиды, 
гидроксиды, соли. Биологическая роль цинка и ртути, 

применение их соединений в медицине

Оксид цинка ZnO — белые шелковистые блестящие иглы 
или призмы, при нагревании окрашиваются в желтый цвет, 
который при охлаждении исчезает. ZnO нерастворим в воде, 
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образуется или при непосредственном взаимодействии цинка 
с кислородом, или при разложении гидроксида цинка.

Оксид цинка ZnO — белый порошок, в воде практически 
нерастворим, обладает амфотерными свойствами:

ZnO ÷ H2SO4 = ZnSO4 ÷ H2O;
ZnO + 2NaOH + H2O = NaJZn(OH)4];

ZnO + 2NaOH спдавление > Na2ZnO2 + H2O;
ZnO + CaO сдпавдение > CaZnO2;
ZnO + SiO2 сплавление > ZnSiO3;

ZnO + BaCO3 сплавление > BaZnO2 + CO2.
Гидроксид цинка Zn(OH)2 — белый рыхлый порошок, не­

растворим в воде, обладает амфотерными свойствами:
Zn(OH)2 + 2NaOH = NaJZn(OH)4];

Zn(OH)2 + 2HC1 = ZnCl2 + 2H2O.
При подкислении раствора NaJZn(OH)4] снова выпадает 

Zn(OH)2:
NaJZn(OH)4] + CO2 = Zn(OH)2J + 2NaHCO3.

При нагревании Zn(OH)2 разлагается:
Zn(OH)2 -A ZnO + H2O.

Соли сильных кислот и комплексные соли цинка обычно 
бесцветны, хорошо растворимы в воде, выделяются из рас­
творов в виде кристаллогидратов. В водных растворах соли 
цинка гидролизуются по катиону:

Zn2+ + H2O ZnOH- + H+.
При взаимодействии растворимых солей цинка со ще­

лочами образуется амфотерный гидроксид цинка, который 
в избытке щелочи растворяется с образованием комплексно­
го соединения:

ZnCl2 + 2NaOH = Zn(OH)2J + 2NaCl;
ZnCl2 + 4NaOH = NaJZn(OH)4] + 2NaCl.

При взаимодействии солей цинка с аммиаком образуют­
ся амминокомплексы:

ZnCl2 + 4NH3 ∙ H2O = [Zn(NH3)4] Cl2 + 4H2O.
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ZnS растворяется в разбавленных кислотах в отличие от 
других сульфидов элементов II-B группы:

ZnS + 2HC1 = ZnCl2 + H2S↑.
Ртуть с кислородом образует три соединения: черный ок­

сид ртути(1) Hg2O, желтый или красный оксид ртути(П) HgO 
и красный пероксид HgO2.

Наибольшее значение из них имеет оксид ртути(П) 
HgO — твердое вещество желтого или красного цвета, лег­
ко разлагается при нагревании. Обладает только основными 
свойствами, поэтому растворяется только в кислотах:

HgO + 2HNO3 = Hg(NO3)2 + H2O.
При нагревании до 400 °C оксид ртути(П) разлагается: 

2HgO-^2Hg + O2.
В щелочах HgO не растворяется, но растворяется в аммиаке: 

2HgO + NH3 + H2O = [Hg2NJOH ∙ 2H2O.
В этом случае образуется желтое малорастворимое соеди­

нение, называемое основанием Миллона. Ион [Hg2N]+ мож­
но рассматривать как ион NH+, в котором все четыре атома 
водорода заменены двумя атомами Hg.

Из растворимых в воде солей ртути чаще всего приме­
няются нитраты Hg(NO3)2 и Hg2(NO3)2, сульфаты HgSO4H 
Hg2SO4, перхлораты Hg(ClO4)2 и Hg2(ClO4)2. Эти соли в во­
дных растворах гидролизуются по катиону.

Катионы цинка и ртути — хорошие комплексообразова- 
тели, для цинка характерно координационное число 4, а для 
ртути — 4 и 6. Они образуют прочные амминокомплексы, 
причем комплексы цинка более устойчивы:

Zn(OH)2 + 4NH3 → [Zn(NH3)4J(OH)2.
Особая устойчивость комплекса [HgI4]2- дает возмож­

ность ртути растворяться в йодоводородной кислоте:
Hg + 4HI → H2[HgI4] + H2↑.

По этой же причине нерастворимый в воде HgS раство­
ряется в избытке йодид-ионов:

HgS + 4KI → K2[HgI4] + K2S.
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Катионы цинка и ртути образуют устойчивые цианидные 
комплексы:

[Zn(CN)4]2-, [Hg(CN)4]2-.

Биологическая роль цинка, ртути
Цинк — жизненно необходимый микроэлемент, входит 

в число 10 «металлов жизни». В организме взрослого челове­
ка содержится 1,8—3 г цинка. Он находится в костях, мыш­
цах, крови, печени (депонируется), предстательной железе.

Цинк оказывает влияние на основные жизненные про­
цессы: кроветворение, размножение, рост и развитие, обмен 
углеводов, жиров и белков, окислительно-восстановитель­
ные и энергетические процессы. Цинк входит в состав более 
100 ферментов: карбоангидразы, карбоксипептидазы, щелоч­
ной фосфатазы и др., без которых невозможен гидролиз бел­
ков, полисахаридов, липидов, АТФ и т. д.

Цинк активирует биосинтез витаминов C и В, стимули­
рует фагоцитарную активность лейкоцитов.

Велико влияние цинка на углеводный обмен. Взаимодей­
ствие цинка с инсулином приводит к стабилизации молекулы 
инсулина, активации его гипогликемического действия, к угнете­
нию процесса ферментативного разрушения инсулина в тканях.

Zn+2 может конкурировать с другими, имеющими такую 
же степень окисления, катионами (Fe+2, Ca+2, Cu+2, Mn+2) 
в реакциях комплексообразования, поэтому в больших дозах 
соединения цинка токсичны.

Токсичность металлов II-B группы обусловлена также об­
разованием устойчивых комплексов с биологически важными 
молекулами, содержащими SH-группы, что приводит к дена­
турации белков и ингибированию ферментов. Токсическая 
доза для человека составляет 600 мг/день. На промышленных 
предприятиях, где используются цинк и его соединения, воз­
можны острые и хронические отравления (профессиональная 
вредность). Среднесуточная ПДК в воздухе рабочей зоны для 
оксида цинка составляет 0,05 мг/м3.

Ртуть. Биологическая роль ртути практически не изуче­
на, но ртуть обнаружена во всех органах и тканях человека.
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Есть сведения о положительном влиянии ее на фагоцитарную 
активность лейкоцитов и иммунологическую устойчивость 
организма. Ионы ртути попадают в организм человека с мор­
ской рыбой, морепродуктами и рисом, общим количеством 
до 0,2 мг/кг в сутки.

Негативная физиологическая активность ртути связана 
с образованием ее устойчивых комплексов с ферментами, что 
приводит к их ингибированию.

C точки зрения токсикологии наиболее важными явля­
ются метилртутные соединения, так как они могут образо­
вываться в организме за счет метилирования биосубстратами 
поступивших соединений ртути. В отличие от неорганиче­
ских солей ртути, они способны проникать в клеточные мем­
браны и накапливаться в жировой ткани.

Металлическая ртуть летуча при комнатной температу­
ре. Попадая в ток крови, ртуть длительное время циркулиру­
ет в организме и депонируется в печени, почках, селезенке, 
мозге. Ртутное отравление приводит к поражению нервной 
системы, почек, печени, органов дыхания и кровообращения.

По санитарным нормам предельно допустимое содержа­
ние паров ртути в воздухе не должно превышать 0,0003 мг/м3.

Токсическое действие ионов ртути в организме может 
быть уменьшено за счет связывания ее в достаточно проч­
ные соединения, которые могут быть выведены из организма 
в виде HgI2, [HgI4]2-, а также в соединениях с селеном. Для 
выведения ионов тяжелых металлов, в том числе ртути, из ор­
ганизма используют антидоты, например унитиол.

В медицине еще со времен Парацельса в фармакопее зна­
чатся глазные капли (0,25 %-й раствор ZnSO4), с давних вре­
мен в качестве присыпки применяется стеарат цинка.

Гептагидрат сульфата цинка ZnSO4 ∙ 7H2O — антисептиче­
ское средство, применяется в глазной практике, при лечении 
ЛОР-заболеваний, в урологии и гинекологии.

Оксид цинка ZnO применяется наружно в виде присыпок, 
паст, мазей. Входит в состав готовых лекарственных средств 
«Гальманин», «Мазь цинковая», свечей «Анестезол» и «Нео- 
анузол».
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Цинк-инсулин — препарат для лечения сахарного диабета.
Хлорид цинка ZnCl2 используется в качестве прижигаю­

щего средства в стоматологии.
В последние годы соединения цинка (глюконат, аспара­

гинат, пиколинат и др.) широко стали применяться в дерма­
тологии, при лечении иммунодефицитных состояний.

В диагностических целях применяют радиоизотопы цинка.
Pτyτb(II) оксид HgO — применяют в глазной практике 

в виде 2%-й мази.
Ртуть(П) хлорид (сулема) HgCl2 — применяется в ка­

честве дезинфицирующего средства в растворах (1:1000— 
2:1000) для дезинфекции белья, одежды, обмывания стен, 
предметов ухода и дезинфекции кожи. Разрушает белки ми­
кроорганизмов.

Piyrb(II) амидохлорид NH2HgCl — применяется наружно 
в виде 5—10%-й мази (белая ртутная мазь) как антисептическое 
и противовоспалительное средство при заболеваниях кожи.

Ртуть(Н) оксидцианид Hg(CN)2HgO — применяется 
как дезинфицирующее средство для промываний (1:5000— 
1:10 000) при гонорее, конъюктивитах. Ядовит.

Pτyτb(I) хлорид (каломель) Hg2Cl2 — нерастворимый 
в воде беловатый порошок. Сильный антисептик.

Металлическая ртуть Hg используется в некоторых измери­
тельных приборах, в том числе медицинского назначения (термо­
метры, высокоточные манометры и др.), как уникальный жидкий 
проводник незаменима в различных областях электротехники.

Вопросы и задания
1. C помощью химических реакций докажите амфотерный 

характер оксида и гидроксида цинка.
2. Напишите уравнения реакции гидролиза HgCl2. Как можно: 

а) усилить гидролиз;
б) подавить гидролиз этой соли?

3. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:
a) HgSO4 → HgO → HgCl2 → Hg → Hg(NO3)2 → HgCl2;
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б) Zn → ZnSO4 → Zn(NO3)2 → Zn(OH)2 → Na2[Zn(OH)4] → 
→ ZnCl2.

4. Сколько мл 24%-го раствора азотной кислоты 
(р = 1,14 г/мл) потребуется для полного растворения 5 г 
металлической ртути? Какой объем газа выделится при 
этом (н. у)? Ответ'. 15,3 мл раствора HNO3; 371 мл газа.

5. При прокаливании 1,6 г смеси оксида цинка ZnO и карбо­
ната цинка ZnCO3 получено 1,25 г оксида цинка. Какова 
масса каждого из компонентов исходной смеси? Ответ: 
0,99 г ZnCO3; 0,61 г ZnO.

Тема 2.3.3. Побочная подгруппа 
Vl группы ПСЭ

После изучения темы 2.3.3 студенты должны
знать: состав, строение, свойства и способы получения важ­

нейших соединений элементов VI-B группы, реакции, характе­
ризующие зависимость кислотно-основных и окислительно вос­
становительных свойств оксидов и гидроксидов хрома от степени 
окисления, получение и свойства комплексных соединений хро­
ма, биологическую роль хрома, применение его соединений;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства хрома, а также 
свойства его соединений.

§ 55. Общая характеристика элементов Vl группы 
побочной подгруппы периодической системы 

Д. И. Менделеева. Характеристика хрома, 
получение, свойства. Соединения хрома

В побочную подгруппу VI группы входят хром Сг, молиб­
ден Mo, вольфрам W Они образуют подгруппу хрома.

Хром в земной коре более распространен (кларк 0,0083%), 
чем молибден и вольфрам. Металлы VI-B группы образуют 
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собственные минералы. Самыми распространенными ми­
нералами хрома являются хромистый железняк (хромит) 
FeO ■ Cr2O3 и крокоит PbCrO4, молибденит MoS, вольфрамит 
(смесь FeWO4 и MnWO4)

Ниже приведены некоторые характеристики элементов 
(табл. 79).

Таблица 79
Физико-химические характеристики элементов VI-B группы

Характеристики Cr Mo W
Температура плавления, °C 1890 2620 3420
Температура кипения, °C 2680 4600 5920
Плотность, г/см3 7,19 10,2 19,3
Строение внешнего электронного слоя 3<Zs4s1 4<∕55s1 5d46s2
Энергия ионизации, эВ 6,77 7,10 7,98
Сродство атома к электрону, эВ 0,98 1,18 0,5
Относительная электроотрицательность 
(ОЭО)

1,29 1,38 1,42

Радиус атома, нм 0,127 0,139 0,140
Радиус иона Э+, нм 0,035 0,065 0,065
Степень окисления +2, +3, +6 +6 +6
Координационное число 4,6 4,6 4,6
Содержание в организме человека, % 1 ∙ io-5 1 ■ IO-6-

1 ■ io-5
-

Содержание в земной коре, % 3,3-io-2 1 ∙ io-3 7-IO-3

Элементы VI-B группы располагаются вблизи се­
редины J-рядов. Конфигурация <Р стабильна, поэтому 
у атомов первых двух элементов подгруппы — хрома и мо­
либдена — наблюдается проскок одного электрона с ns на 
(и—!^-подуровень. У вольфрама валентной электронной 
конфигурации предшествует завершенная 4/14-оболочка, 
поэтому 6s-электроны вольфрама проникают под двойной 
экран Sd- и 4/-электронов, что обусловливает его высокий 
ионизационный потенциал. Все три элемента имеют 6 ва­
лентных электронов, способных участвовать в образовании 
химической связи.

В соединениях с кислородом атом хрома проявляет 
степени окисления +2, +3 и +6; атомы молибдена — +4, 
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+5, +6; атомы вольфрама — +4, +6. Таким образом, в ряду 
Cr — Mo — W наблюдается повышение стабильности со­
единений элементов в высших степенях окисления, поэто­
му окислительная способность соединений, содержащих 
Me+6, уменьшается.

Хром, молибден и вольфрам — серовато-белые, блестя­
щие, твердые, тугоплавкие металлы.

Все три элемента близки по химическим свойствам и 
очень устойчивы при обычных температурах. При нагревании 
реагируют с кислородом, галогенами, серой, азотом, фосфо­
ром, углеродом. Со многими тяжелыми металлами они обра­
зуют сплавы, имеющие широкое применение и обладающие 
ценными свойствами: твердостью, тугоплавкостью, коррози­
онной устойчивостью.

В электрохимическом ряду напряжений металлы стоят 
левее водорода, но отношение к кислотам у них разное. Хром 
растворяется в разбавленных серной и соляной кислотах, 
но не растворяется в азотной кислоте и «царской водке». 
Вольфрам растворяется только в «царской водке».

Расплавленные щелочи растворяют молибден и воль­
фрам, хром не взаимодействует с расплавленными щелочами.

Хром и его аналоги обладают высокой комплексообра­
зующей способностью. Cr+2 образует кристаллогидраты 
CrSO4 ∙7H2O, которые представляют собой сверхкомплекс­
ные соединения: [Cr(H2O)6JSO4 ∙ H2O.

Твердый шестиводный кристаллогидрат CrCl3 ∙6H2O в 
зависимости от ориентации воды и хлорид-ионов имеет раз­
личные изомерные формы:

[Cr(H2O)5 Cl] Cl2-H2O

[Cr(H2O)6]Cl3 [Cr(H2O)4Cl2JCl-H2O
сине-фиолетовый темно-зеленый

Относительно чистый хром получают методом алюмино­
термии:

Cr2O3 + 2Al = 2Cr + Al2O3.
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Чистый хром получают электролизом водных растворов 
солей хрома:

2Cr (SO ) + 6H,0 3jιeκrpojlιn> 4Cr + 6H,SO4 + 30,↑.2v 4'3 2 2 4 2

Хром на воздухе покрывается прочной оксидной плен­
кой, поэтому при обычных условиях он очень инертен. При 
нагревании его активность резко возрастает. Химические 
свойства хрома представлены в табл. 80.

Химические свойства хрома
Таблица 80

Реагенты Уравнения реакций Примечания

Неметаллы 4Cr+3O2 A2Cr2O3 
2Cr + 3C12 A 2CrCl3 

Cr+S A CrS 
2Cr + N2A2CrN

При нагревании 
взаимодействует 
практически со все­
ми неметаллами

Вода 2Сг + 3H2O -A Cr2O3 + 3H2T Пары воды — 
окислитель

Кислоты- 
неокисли- 
тели

Cr+2HC1= CrCl2+ H2↑
Cr+H2SO4 = CrSO4+ H2↑ 

4Cr + 12HC1 + 3O2 = 4CrCl3 + 6H2O

Отсутствие кисло­
рода

В присутствии кис­
лорода

Кислоты- 
окислители

Cr + 4HNO3, = 3(разб.)
= Cr(NO3)3 + NO + 2H2O;

2Cr+6H2SO А
→ Cr2(SO4)3 + 3SO2T + 6H2O

Cr+6HN0,. ,А
→ Cr(NO3)3 + 3NO2? + 3H2O

Конц. H2SO4, 
HNO3 на холоду 
пассивируют металл, 
взаимодействие 
только при 
нагревании

Соли Cr+ CuSO4 = CrSO4+ Cu 
Cr + 2CrCl3 A3CrCl2

Хром вытесняет 
менее активные 
металлы из растворов 
их солей

Вопросы и задания
1. Дайте физико-химическую характеристику элементов 

VI-B группы ПСЭ. Что представляют собой металлы этой 
группы?

2. Объясните, в чем заключается особенность строения ато­
ма хрома. Составьте электронные и электронно-графиче-
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ские формулы атома хрома с разной степенью окисления: 
Cr0, Cr+2, Cr+3, Cr+6.

3. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:
a) Cr0 → Cr+3; б) Cr0 → Cr+2.

4. Напишите уравнения реакция взаимодействия хрома 
с кислотами. Укажите условия их протекания.

§ 56. Соединения хрома. Оксиды, гидроксиды. 
Соли. Биологическая роль хрома

Хром образует оксиды и гидроксиды, в которых он про­
являет степени окисления +2, +3, +6. C возрастанием сте­
пени окисления характер оксидов меняется с основного до 
кислотного. В табл. 81 представлены соединения хрома, соот­
ветствующие различным степеням окисления.

Таблица 81
Соединения 

хрома Cr+2 Cr+3 Cr+6

Оксиды CrO 
основный

Cr2O3 
амфотерный

CrO3 
кислотный

Гидроксиды Cr(OH)2 
слабое осно­
вание

Cr(OH)3 ÷⅛ HCrO2 + H2O 
амфотерный гидроксид

2H2CrO4÷⅛ 
≠ H2Cr2O7 + H2O 
сильные кислоты

Соли CrCl2, CrSO4 CrCl3 NaCrO2
Cr2(SO4)3 Na3ICr(OH)6]

K2CrO4; K2Cr2O7

Окислитель­
но-восста­
новительные 
свойства

Сильные 
восстанови­
тели

Восстановители и окис­
лители

Сильные окисли­
тели

Оксиды хрома
CrO — кристаллы черного цвета, нерастворимые в воде.
CrO — основный оксид, поэтому легко растворяется в 

кислотах:
CrO + 2HC1 = CrCl2 + H2O (в отсутствие воздуха).

Cr2O3 — порошкообразное вещество зеленого цвета, не­
растворимое в воде.
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Cr2O3 — амфотерный оксид, взаимодействует с кислота­
ми и щелочами:

Cr2O3 + 3 H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 3H2O;
Cr2O3 + 2NaOH сплавление > 2NaCrO2 + H2O.

CrO3 — кислотный оксид, кристаллическое вещество 
красного цвета, растворимое в воде, при этом образуются 
хромовые кислоты:

CrO3 + H2Ofii36 = H2CrO4;
2CrO3f∏36j +H2O = H2Cr2O7.

При взаимодействии с основными оксидами и щелочами 
образуются соли хромовой кислоты — хроматы:

CrO3 + Na2O = Na2CrO4;
CrO3 + 2K0H = K2CrO4 + H2O.

Гидроксиды хрома
Основный гидроксид Cr(OH)2 — вещество желтого 

цвета, вступает во взаимодействие с разбавленными кис­
лотами:

Cr(OH)2 + 2HC1 = CrCl2 + 2H2O;
легко окисляется кислородом воздуха:

4Cγ(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Cr(OH)3;
при нагревании разлагается:

Cr(OH)2 -!→ CrO + H2O (в отсутствие O2).
Амфотерный гидроксид Cr(OH)3 растворяется в кисло­

тах и щелочах с образованием солей. При взаимодействии 
со щелочами может образовывать комплексные соедине­
ния различного состава в зависимости от концентрации 
щелочи:

2Cr(OH)3 + 3H2SO4 = Cr2(SO4)3 + 6H2O;
Cr(OH)3 + NaOH = Na[Cr(OH)4];

Cr(OH)3 + NaOH + 2H2O = NatCr(OH)4(H2O)2];
Cr(OH)3 + 3NaOH = Na3[Cr(OH)6].

Гидроксокомплексы хрома(Ш) устойчивы только в вод­
ном растворе, содержащем избыток щелочи.
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При сплавлении Cr(OH)3, как и Cr2O3, с оксидами щелоч­
ных металлов, щелочами и карбонатами щелочных металлов 
образуются зеленые метахромиты:

Cr(OH)3 + NaOH —сплавдение > NaCrO2 + 2H2O.
Соли хрома(П) и (П1), аналогично солям железа(П) и 

(III), подвергаются гидролизу:
Cr3+ + H2O ≠ CrOH2+ + H+;

соли хрома(Ш), образованные слабыми кислотами, под­
вергаются необратимому гидролизу:

Cr2S3 + 6H2O = 2Cr(OH)3Φ + 3H2S↑.
Кислотные гидроксиды H2CrO4, H2Cr2O7 — неустойчивые 

соединения, существуют только в водных растворах, образу­
ют соли хроматы и дихроматы соответственно, по первой сту­
пени обе кислоты диссоциируют как сильные электролиты.

Хроматы существуют в щелочной среде, дихроматы — 
в кислой:

Cr2O2- (оранжевый цвет) + 20Н- = 
= 2CrO2- (желтый цвет) + H2O;
2CrO2- + 2H+ = Cr9O72- + H7O.4 2 7 2

Окислительно-восстановительные свойства 
соединений хрома

Соединения хрома(П) — восстановители.
Оксид хрома(П) диспропорционирует при небольшом 

нагревании:
3CrO = Cr2O3 + Cr;

гидроксид хрома(П) легко окисляется кислородом воздуха:
4Cr(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Cr(OH)3. 

желтый серо-зеленый

Соли Cr(II) — сильные восстановители, в растворах так 
же легко, как и Cr(OH)2, окисляются кислородом воздуха:

4CrCl2 + O2 + 4HC1 = 4CrCl3 + 2H2O.
Соединения хрома(1П) проявляют как окислительные, так 

и восстановительные свойства.
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Cr2O3 проявляет восстановительные свойства при сплав­
лении с окислителями в щелочной среде:

Cr2O3 + KClO3 + 4K0H 2 K2CrO4 + KCl + 2H2O.
Соли хрома(Ш) обладают окислительно-восстанови­

тельной двойственностью:
2CrCl3 + H2 -⅛ 2CrCl2 + 2HC1 (Cr3+ - окислитель);

2CrCL + 3H7O7 + IOKOH = 
желтый3

= 2K2CrO4 + 6КС1 + 8H2O (Cr3+ — восстановитель), 
зеленый

Эта реакция является качественной на катион Cr3+. 
Специфичность реакции придает дальнейший перевод хро- 
мат-иона в оксид-дипероксид хрома ярко-синего цвета в кис­
лой среде:

CrO42- + 2H2O2 + 2H+ → CrO5 + 3H2O.
Оксид-дипероксид хрома быстро разрушается в водном 

растворе, поэтому его экстрагируют в амиловый спирт, обра­
зующий верхний слой ярко-синего цвета, который не смеши­
вается с водой.

Соединения хрома(УТ) — сильные окислители.
CrO3 — сильный окислитель:

4CrO3 + 3S = 2Cγ2O3 + 3SO2↑;
4CrO3 + ЗС = 2Cr2O3 + 3CO2↑;

4CrO3 + 3C2H5OH = 2Cr2O3 + 3CH3COOH + 3H2O 
(реакция используется для обнаружения спирта в выдыхаемом 
воздухе в присутствии H2SO4 — экспресс-метод экспертизы ал­
когольного опьянения).

Соли хромовых кислот — хроматы и дихроматы — также 
являются сильными окислителями.

Наибольшая окислительная активность дихроматов на­
блюдается в кислой среде:

K2Cr2O7 + 3SO2 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O;
K2Cr2O7 + 6FeSO4 + 7H2SO4 =

= Cr2(SO4)3 + 3Fe2(SO4)3 + K2SO4 + 7H2O;
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K2Cr2O7 + 14HC1 = 2CrCl3 + 3C12 + 2KC1 + 7H2O.
В нейтральной среде обычно образуется гидроксид хро- 

ма(Ш):
2K2CrO4 + 3H2S + 2H2O = 2Cr(OH)3Φ + 3SΦ + 4К0Н;

В щелочной среде хромат восстанавливается до гидрок- 
сохромата(Ш):

2K2CrO4 + 3(NH4)2S + 2K0H + 2H2O = 
= 2K3[Cr(OH)6] + 3S4- + 6NH3↑.

I Хромовые кислоты и их соли очень ядовиты. Они поражают 
's"' дыхательные пути, кожу, вызывают воспаление глаз, поэтому 

при работе с ними следует соблюдать осторожность.

Биологическая роль хрома
Хром является условно эссенциальным элементом. 

В организме человека содержится около 6 мг хрома, а в сут­
ки потребность человеческого организма в хроме составляет 
50—200 мкг.

Биологическое действие хрома объясняется в основном 
его способностью образовывать комплексные соединения. 
Наибольшая комплексообразующая способность у Cr3+.

Хром участвует в регуляции синтеза жиров и обмена угле­
водов, способствует превращению избыточного количества 
углеводов в жиры, участвует также в регуляции работы сер­
дечной мышцы и функционировании кровеносных сосудов, 
в стабилизации структур нуклеиновых кислот, в тканевом 
дыхании, активизирует пероксидазу, влияет на содержание 
аскорбиновой кислоты, способствует насыщению трансфе- 
рина сыворотки крови железом, оказывает влияние на им­
мунные свойства организма. Соединения xpoMa(VI) являются 
сильными канцерогенами, способными повреждать клеточ­
ные структуры, проникая через клеточные мембраны. Доказа­
но, что xpoM(VI) проникает в эритроциты, а хром(1П) прочно 
связывается с плазменными белками. Это требует особых мер 
предосторожности на производствах, связанных с примене­
нием хрома и его соединений (гальваника, красильные цехи 
текстильных производств, кожевенные заводы, химические 
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предприятия). Результатом хронического отравления соеди­
нениями хрома являются фиброз и рак легких. Смертельная 
доза от 1 до 8 г. Сточные воды этих производств должны под­
вергаться тщательной очистке, ПДК (предельно допустимая 
концентрация) хрома 0,1 мг/л.

В медицине отдельные изотопы хрома используют в радио­
изотопной диагностике. Пиколинат, аспарагинат хрома при­
меняют в качестве биологически активной добавки к пище, 
а также как компонент витаминно-минеральных комплексов.

В народном хозяйстве широко используются как ме­
таллический хром, так и его соединения. Добавление хрома 
в сплавы увеличивает их твердость и устойчивость к корро­
зии. Соединения хрома широко используются в сталелитей­
ной промышленности, при производстве стекла, резины, ке­
рамики, при крашении тканей и т. д.

Вопросы и задания
1. Как меняется характер оксидов и гидроксидов хрома с из­

менением степени окисления? Приведите примеры.
2. Закончите уравнения реакций, расставьте коэффициен­

ты, назовите вещества:
a) CrCl3 + H2O2 + KOH →;
б) Cr2(SO4)3 + Cl2 + KOH →;
в) K2Cr2O7 + KI + H2SO4 →;
г) K2CrO4 + FeSO4 + H2SO4 →.

3. Какие вещества образуются при гидролизе сульфата и 
сульфида хрома(Ш)? Напишите уравнения реакций.

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения, укажите усло­
вия их протекания:

Cr → CrCl3 → Cr(OH)3 → Cr2(SO4)3 → 
→Na3[Cr(OH)6]→ Cr(NO3)3.

Назовите вещества, классы.
5. Смесь хрома и железа массой 1,6 г полностью прореа­

гировала с газом (н. у.), выделившимся при электроли­
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зе 30,4 г 20%-го раствора хлорида меди(П). Определи­
те массовые доли металлов в смеси. Ответ'. 65,0% Cr; 
35,0% Fe.

6. Какой объем 0,1М раствора K2Cr2O7 потребуется для 
окисления 10 г KI в кислой среде?
Ответ'. 100 мл.

Тема 2.3.4. Побочная подгруппа 
Vll группы ПСЭ

После изучения темы 2.3.4 студенты должны
знать: состав, строение, свойства и способы получения 

важнейших соединений элементов VII-B группы, реакции, 
характеризующие зависимость кислотно-основных и окис­
лительно-восстановительных свойств оксидов и гидроксидов 
марганца от степени окисления, биологическую роль марган­
ца, применение калия перманганата в медицине;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих 
способы получения и химические свойства марганца, а также 
свойства его соединений.

§ 57. Общая характеристика элементов Vll группы 
побочной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 

Характеристика марганца, распространение в природе, 
получение. Соединения марганца(П)

В VII-B группу входят марганец Мп, технеций Тс, 
рений Re.

Марганец — распространенный элемент в земной коре 
(кларк 0,1%). Основными природными минералами марган­
ца являются пиролюзит MnO2, родохрозит MnCO3, браунит 
Mn2O3 и гаусманит Mn3O4. Сравнительно недавно открыт 
минерал рения джезказгенит. Существование технеция было 
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предсказано Д. И. Менделеевым в 1871 году. Технеций — пер­
вый элемент, полученный искусственным путем, что и отра­
жается в его названии.

Ниже приведены некоторые характеристики элементов 
(табл. 82).

Таблица 82
Физико-химические характеристики «/-элементов VII-B группы

Характеристики Mn Те Re
Температура плавления, °C 1245 2200 3190
Температура кипени, °C 2080 4600 5600
Плотность, г/см3 7,29 11,49 21,03
Строение внешнего электронного 
слоя

3<∕54s2 4d55s2 5d56s2

Энергия ионизации, эВ 7,44 7,28 7,88
Сродство атома к электрону, эВ -0,97 1,00 0,15
Относительная электроотрица­
тельность (ОЭО)

1,08 1,38 1,34

Радиус атома, нм 0,130 0,136 0,137
Радиус иона Э7+, нм 0,046 0,056 0,056
Степень окисления +2, +4, +6, +7 +7 +7
Координационное число 4,6 4, 6, 7, 8 4, 6,7, 8
Содержание в организме чело­
века, %

1 ∙ io-5 - -

Содержание в земной коре, % 9-IO-2 следы 1 ∙ IO-7

Mn, Тс, Re завершают первые пятерки вставных де­
кад «/-элементов. Их валентная электронная конфигурация 
(и—l)t∕552 свидетельствует об относительной стабильности сте­
пени окисления +2, т. к. наполовину заполненная «/-оболочка 
отличается повышенной устойчивостью. Это положение осо­
бенно характерно для марганца в силу заметной энергетиче­
ской неравноценности 4s- и 3«/-состояний.

Для марганца характерны степени окисления +2, +4, +6 
и +7, однако существуют и соединения марганца, в которых 
он проявляет степень окисления 0 (карбонилы). Для технеция 
и рения устойчива высшая степень окисления +7.

Увеличение устойчивости высших степеней окисления 
вызывает тенденцию элементов к образованию кислотных 
оксидов и кислот.
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Марганец — серебристо-белый металл, похожий на же­
лезо, но более твердый и хрупкий. На воздухе он покрывает­
ся оксидной пленкой, предохраняющей его от дальнейшего 
окисления. Марганец относится к довольно активным метал­
лам. В электрохимическом ряду напряжений он стоит между 
алюминием и цинком.

На воздухе марганец пассивируется из-за образования ок­
сидной пленки, но в мелкораздробленном состоянии реагиру­
ет со многими неметаллами при нагревании (кроме хлора):

2Mn + O2→2MnO
или MnO2, Mn2O3, Mn3O4 (состав оксидов зависит от тем­

пературы);
Mn + S = MnS (а также MnS2); 3Mn + N2 = Mn3N2;

с кислотами-неокислителями и разбавленной азотной 
кислотой (без нагревания):

Mn + 2HC1 = MnCl2 + H2;
Mn + H,SOδ = MnSO. + H,;2 4 4 2’

с серной и азотной концентрированными кислотами при 
нагревании:

Mn + 2H2SO4 A MnSO4 + SO2 + 2H2O;
Mn + 4HNO3 A Mn(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O;

с водой при нагревании (при обычной температуре очень 
медленно):

Mn + 2H2O A Mn(OH)2 + H2;
с щелочными расплавами окислителей:

Mn + KClO3 + 2K0H = K2MnO4 + KCl + H2O;
с растворами солей:

Mn + CuSO, → MnSO, + Си;
с оксидами металлов:

3Mn + Fe2O3 = 3Mn0 + 2Fe.
Основные способы получения чистого марганца — элек­

тролиз водного раствора сульфата марганца(П):
MnSO4 + 2H2O 3jeκrp0im3 >Mn + 02↑ + (H2↑) + H2SO4;
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и восстановлением из его оксидов MnO2, Mn3O4, Mn2O3, 
MnO кремнием:

MnO2 + Si -ς→∙ SiO2 + Mn.
Марганец образует ряд оксидов и гидроксидов, в кото­

рых он проявляет степени окисления от +2 до +7, кислотно­
основные свойства которых зависят от степени окисления 
марганца; они представлены в табл. 83.

Оксиды и гидроксиды марганца
Таблица 83

Степени 
окисле­

ния
Оксиды Гйдроксиды Свойства

+ 2 MnO — бледно- 
зеленые кристаллы

Mn(OH)2 — белый, не 
растворимый

Основные

+ 3 Mn2O3 — кристаллы 
от коричневого до 
черного цвета

Mn(OH)3 — очень 
неустойчив, 
диспропорционирует

Амфотер­
ные

+ 4 MnO2-черные 
кристаллы

MnO(OH)2 — темно­
бурый, нерастворимый

Амфотер­
ные

+ 6 MnO3 в свободном 
виде не получен

H2MnO4 в свободном 
виде не получена

Кислотные

+ 7 Mn2O7 — темно- 
зеленая маслянистая 
жидкость

HMnO4 — устойчива 
только в растворе, 
фиолетового цвета

Кислотные

Оксид марганца(П) MnO получают восстановлением во­
дородом, СО других оксидов:

MnO2 + H2 MnO + H2O;
MnO2 + СО MnO + CO2;

разложением термически неустойчивых соединений в 
интертной среде:

f°<300°C
MnCO3 = MnO+ CO2;

В воде оксид нерастворим, поэтому гидроксид марган- 
ца(П) получают, действуя щелочами на растворимые соли 
марганца(П):

MnSO4 + 2K0H = Mn(0H)2i + IC2SO4.
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Основные свойства оксида и гидроксида марганца(П) 
проявляются в реакциях с кислотами:

MnO + 2HC1 = MnCl2 + H2O;
Mn(OH)2 + H2SO4 = MnSO4 + 2H2O.

Восстановительные свойства у соединений марганца(П) 
преобладают. Так, например, при стоянии на воздухе Mn(OH)2 
быстро темнеет, а затем буреет, окисляясь до гидроксида мар- 
raH∏a(ΓV):

2Mn(OH)2 + O2 + 2H2O = 2Mn(OH)4.
В сильнощелочной среде соединения Mn(II) окисляются 

до устойчивых в этой среде манганатов:
_ — Ш- - WB ■— ^W W -4 В WB Л I— -W W й W -W CIUI<1BΛ СНИб3MnSO4 + 2KC1O3 + 12К0Н = 
= 3K2MnO4 + 2KC1 + 3K2SO4 + 6H2O.

Сильные окислители в кислой среде переводят соедине­
ния марганца(П) в перманганаты:

2Mn(NO3)2 + 5PbO2 + 6HNO3 → 
→ 2HMnO4 + SPb(NO3)2 + 2H2O;

2Mn(NO3)2 + S(NH4)2S2O8 +8H2O→ 
→ 2HMnOd + IONHdHSOd + 4HN04.4 4 4 3

Эти реакции используются как качественные на соедине­
ния марганца(1Т).

Окислительные свойства соединения марганца(П) прояв­
ляют с сильными восстановителями:

MnCl2 + Mg = MgCl2 + Mn.
Большинство солей марганца(П) растворимы в воде, их 

растворы имеют слабо-розовую окраску.

Вопросы и задания
1. Составьте электронные и электронно-графические фор­

мулы атомов марганца с разной степенью окисления: 
Mn0, Mn+4, Mn+7.

2. Сопоставьте электронные структуры атомов марганца и 
хлора. В чем проявляется сходство и различие свойств 
этих элементов в различных степенях окисления?
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3. Расставьте коэффициенты методом электронного баланса: 
MnS + HNO3 → MnSO4 + NO2 + H2O.

Укажите процессы окисления, восстановления, окисли­
тель, восстановитель.

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:

марганец → манганат калия →
→ хлорид марганца(П) → нитрат марганца(П).

5. Свежеприготовленный гидроксид марганца(П) массой 
20,03 г оставили на воздухе. Через некоторое время масса 
осадка увеличилась на 7,14 г. Сколько процентов гидрок­
сида марганца(П) прореагировало? Ответ'. 93,33%.

§ 58. Соединения марганца(1\/). 
Соединения MapraHpa(VI). Соединения MapraHpa(VII).

Биологическая роль марганца

Соединения MapraHpa(IV)
Диоксид MapraHua(IV) MnO2 получают либо термиче­

ским разложением солей, либо в результате ОВР:
Mn(NO3)2 -A MnO2 + 2NO2;

Mn(NO3)2 + PbO2 -A Pb(NO3)2 + MnO2.
Оксид и гидроксид марганца(1У) проявляют амфотерные 

свойства. Однако и кислотные, и основные свойства выражены 
слабо. Например, при взаимодействии с кислотами MnO2 про­
являет окислительные свойства, восстанавливается до Mn2+:

MnO2 + 4HC1 = MnCl2 + Cl2 + 2H2O.
Оксид марганца(1У) обладает выраженными окислитель­

ными свойствами:
MnO2 + H2O2 + H2SO4 = MnSO4 + 2H2O + O2;

MnO, + 2FeS0, + 2H,S0d = MnSOd + Fe,(SOd), + 2Н,0.2 4 24 4 2 х 4'3 2

Кислотные свойства проявляются при сплавлении со 
щелочами или оксидами активных металлов:

MnO2 + CaO c,1-κιll-ιcιme > CaMnO3;
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MnO2 + 2K0H —сплавление > K2MnO3 + H2O.
При действии сильных окислителей в щелочной среде 

MnO2 окисляется до устойчивых в этой среде манганатов: 
3MnO2 +KClO3+ 6K0H сш:1“-,с,,ис 3K2MnO4 + KCl + 3H2O;

2MnO2 + 4K0H + O2 = 2K2MnO4 + 2H2O;
MnO2 + 2K0H + KNO3 = K2MnO4 + KNO2 + H2O.

При действии сильных окислителей в кислой среде MnO2 
окисляется до устойчивых в этой среде перманганатов:

2MnO2 + 3PbO2 + 6HNO3 = 2HMnO4 + 3Pb(NO3)2 + 2H2O.

Соединения марганца(\/1)
Соединения марганца(У1) немногочисленны, наибо­

лее устойчивы соли марганцовистой кислоты — манганаты 
K2MnO4 и др. В твердом состоянии — это темно-зеленые кри­
сталлические вещества. Наиболее устойчивы эти вещества в 
щелочных растворах. В водном растворе K2MnO4 медленно 
разлагается, при подкислении разложение идет быстрее:

3K2MnO4 + 2H2O = 2KMnO4 + MnO2 + 4К0Н 
(диспропорционирование).

Манганаты проявляют окислительные свойства, наибо­
лее выраженные в кислой среде: K2MnO4 + 2K2SO3 + 2H2SO4 → 
→ MnSO4 + 3K2SO4 + 2H2O. При взаимодействии с сильными 
окислителями они проявляют восстановительные свойства, 
окисляясь до Mn7+:

KNO2 + K2MnO4 + H2SO4 = MnO2 + KNO3 + K2SO4 + H2O;
2K2MnO4 + Cl2 = 2KMnO4 + 2КС1.

Соединения марганца(\/11)
Соединения марганца(УН) являются сильными окисли­

телями.
Оксид MapraHna(VII) Mn2O7 — зеленовато-черная масля­

нистая жидкость, при слабом нагревании разлагается:
2M∏2O7 = 4MnO2 + 3O2↑.

Mn2O7 — кислотный оксид, при взаимодействии с водой 
образует марганцевую кислоту HMnO4, которая устойчива 
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только в разбавленных растворах (до 20%). HMnO4 — одна из 
самых сильных кислот.

Mn2O7 — очень сильный окислитель, при соприкоснове­
нии с ним органические вещества воспламеняются.

Среди соединений марганца(УП) наибольшее практиче­
ское значение имеет перманганат калия KMnO4. Он является 
очень сильным окислителем. Наиболее сильно окислитель­
ные свойства KMnO4 проявляются в кислой среде, наиме­
нее — в щелочной. Степень восстановления перманганата 
калия зависит от среды, в которой происходит окислительно- 
восстановительная реакция (табл. 84).

Таблица 84
Химические свойства соединений марганца(УП)

Реагенты, 
условия Уравнения реакций Примечания

Нагрева­
ние

2KMnO4 = 
= K2MnO4 + MnO2 4 + O2T

Перманганаты разлагаются 
при нагревании

Восстано­
вители

IOFeSO4 + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 
= 5Fe2(SO4)3 + 2M∏SO4 + 

+ K2SO4+ 8H2O
5H,C,O4 + 2KMnO4 + 3H,SO4 = 

= IOCO2 ↑ + 2MnSO4 + 
+ K2SO4+ 8H2O

IOKI + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 
5I2 + 2MnSO4 + 

+ 6K2SO4 + 8H2O

В зависимости от характера 
среды KMnO4 проявляет 
различную окислительную 
способность. В кислой среде 
KMnO4 проявляет максималь­
ные окислительные свойства. 
Он обесцвечивается, восста­
навливаясь до Mn+2:

MnO4- + 8H+ + 5e→ 
→Mn+2 + 4H2O 

φo(MnO47Mn+2) = +1,51 В

3Na2SO3 + 2KMnO4 + H2O = 
= 3Na2SO4 + 2MnO2 + 2К0Н

3H2O2 + 2KMnO4 = 
= 3O2T + 2MnO2 + 
+ 2KOH + 2H2O

В нейтральной среде перман- 
ганат-анион восстанавлива­
ется до MnO2, представля­
ющего собой осадок бурого 
цвета:

MnO4- + 2H2O + 3e→ 
→MnO2 + 4OH-

φo(MnO4-∕MnO2) = +0,6 В

Na2SO3+ 2KMnO4 + 2KOH = 
= Na2SO4 + 2K2MnO4 + H2O
H2O2 + 2KMnO4 + 2К0Н = 
= O2↑ + 2K2MnO4 + 2H2O

В щелочной среде перманга- 
нат-анион восстанавливается 
до манганат-аниона

MnOr + 1ё → MnO4 4

φo(MnO4-∕MnO42-) = +0,56 В

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Тема 2.3. d-Элементы

Биологическая роль марганца
Марганец является эссенциальным элементом для че­

ловека и животных, его незначительные количества име­
ются во всех растительных и животных организмах. Его 
нет только в белке куриного яйца и очень мало — в молоке. 
В организме человека содержится около 12 мг марганца, 
43% этого количества находится в костях, остальное в мяг­
ких тканях.

Марганец является хорошим комплексообразователем 
с кислород- и азотсодержащими лигандами, координацион­
ное число равно 6. Активно участвует в процессе биохимиче­
ского окисления за счет изменения степени окисления. Дока­
зано участие марганца в важных физиологических процессах: 
кроветворении, формировании костной ткани, размножении, 
росте, белковом, углеводном и жировом обменах, тканевом 
дыхании; он повышает защитные функции организма, стаби­
лизирует структуру нуклеиновых кислот, участвует в синтезе 
РНК, влияет на синтез витаминов C и B1. Свое влияние на эти 
функции марганец осуществляет за счет образования связей 
с ферментами, гормонами и витаминами.

Токсическая доза для человека — 40 мг/день. Среднесу­
точная ПДК в расчете на марганец для воздуха 0,01 мг/м3.

В медицине в качестве антисептического средства ши­
роко применяют перманганат калия (KMnO4) в виде водных 
растворов для полосканий, спринцеваний, смазывания 
язвенных и ожоговых поверхностей, промывания мочево­
го пузыря и мочевыводящих путей. Массовая доля KMnO4 
в применяемых водных растворах равна от 0,01 до 5%. В ка­
честве кровоостанавливающего средства применяют 5%-й 
раствор KMnO4.

Образующаяся при обработке ран плотная пленка оксида 
марганца(ГУ) предохраняет раневую поверхность от инфици­
рования.

Как окислитель KMnO4 используется для промывания 
желудка при пищевых токсикоинфекциях, отравлениях рас­
тениями, содержащими атропин, органическими раствори­
телями.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



432 Раздел 2. Химия элементов и их соединений

Для лечения же острых отравлений перманганатом калия 
используются 3%-й раствор H2O2 в уксуснокислой среде: 

2KM∏O4 + 5H2O2 + 6CH3COOH = 
= 2Mn(CH3COO)2 + 2CH3COOK + 5O2 + 8H2O.

При лечении малокровия используют сульфат MnSO4 и 
хлорид марганца(П) MnCl2. Радиоактивные изотопы марганца 
применяют в исследовательских целях.

Мини-тренажер
Ef 1, Напишите уравнения реакций, в которых манганат ка­
лия проявляет:

а) одновременно и окислительные, и восстановительные 
свойства;

б) только восстановительные свойства;
в) только окислительные свойства.
Решение.
а) манганаты диспропорционируют (проявляют одновре­

менно и окислительные свойства, и восстановительные):
3K2MnO4 + 4HNO3 = 2KMnO4 + MnO2 + 4KNO3 + 2H2O; 

Mn6+ + 2e —> Mn4+ (окислитель, процесс восстановления);
Mn6+ — Ie → Mn7+ (восстановитель, процесс окисления);

б) манганаты являются восстановителями по отношению 
к хлору:

K2MnO4 + Cl2 = 2KMnO4 + 2КС1;
Mn6+ — Ie → Mn7+ (восстановитель, окисляется);

Cl20 + 2ё →2C1- (окислитель, восстанавливается);
в) манганаты являются окислителями по отношению к S, 

H2S, SO2, солям железа(П):
K2MnO4 + 4FeSO4 + 4H2SO4 = 

= 2Fe2(SO4)3 + MnSO4 + K2SO4 + 4H2O;
Mn6+ + 4ё → Mn2+ (окислитель, восстанавливается); 

2Fe2+ — 2ё -> 2Fe3+ (восстановитель, окисляется). 
ВТ 2. К раствору, содержащему 3,16 г перманганата калия, 
прибавили раствор, содержащий 22,8 г сульфата железа(П) и
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19,6 г серной кислоты. Определите количественный состав об­
разовавшегося раствора.

Решение.
1. Запишем уравнение реакции:

IOFeSO4 + 2KMnO4 + 8H2SO4 = 
= 2MnSO4 + K2SO4 + 5Fe2(SO4)3 + 8H2O.

2. Рассчитаем исходные количество веществ KMnO4, 
FeSO4HH2SO4:

п (KMnO4) =

w(KMnO4) =

п(FeSO4) =

Zw(KMnO4)
M(KMnO4)5

3,16 г--------------= 0,02 моль;
158г/моль

и (FeSO4 ) = 22,8 Г = 0,15 моль;
v 47 152г/моль

19 6г 
n(H2SO4) =---- -------- = 0,02 моль,

v 2 47 98г/моль

Zn(FeSO4) 
M(FeSO4) ’ 

и(Н SO 1- "i(h2so4) . ( ≈ 4,^M(H1SO4)'

3. Определим избыток и недостаток исходных веществ: 
Zj(FeSO4): Zi(KMnO4): Zj(H2SO4) = 10 :2:8 = 5:1:4 - по урав­
нению реакции, а по условию Zj(FeSO4): Zi(KMnO4): Zj(H2SO4) = 
= 0,15:0,02:0,2 = 7,5:1:10, следовательно в недостатке KMnO4 
(т. е. прореагирует полностью), а в избытке FeSO4 и H2SO4.

4. Рассчитаем количество вещества MnSO4, K2SO4 и 
Fe2(SO4)3:

Zj(MnSO4) = Zj(KMnO4) = 0,02 моль;
I и (MnSO4) = • 0,02 моль = 0,01 моль;

л? гем λ λ zj(KMnO4)∙5 0,02 моль-5Zi(Fe2(SO4)3) = — ----- -——— =------- ----------= 0,05 моль

1Zj(K2SO4) =
2

2 2
5. Определим количество вещества FeSO4, вступившего 

в реакцию, и количество вещества FeSO4, оставшегося после 
реакции:

frc∩∖ Zj(ICMnO4)-IO 0,02 моль-10Wnpop.(FeSO4) = ——------- =-------------- Z-------------= 0>1° моль; 
2 2
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n (FeSO4) = л (FeSO4) - п (FeSO4) = 
= 0,15 моль — 0,10 моль = 0,05 моль.

6. Определим количество вещества H2SO4, вступившего 
в реакцию, и количество вещества H2SO4, оставшегося после 
реакции:

ги сп ч w(KMnO4)∙8 0,02 моль-8
‰p.(H2SO4) = -s----- 2 =------- - ------- = 0,08 моль;

Woct(H2SO4) = п (H2SO4) - w (H2SO4) = ост. 2 4' исх.4 2 4z πpop.x 2 4z
= 0,2 моль — 0,08 моль = 0,12 моль.

Отвег. n(MnSO4) = 0,02 моль; W(K2SO4) = OjOl моль; 
W(Fe2(SO4)3) = 0,05 моль; w(H2SO4) = 0,12 моль.

Вопросы и задания
1. Приведите уравнения реакций, в которых диоксид мар­

ганца MnO2 выступает:
а) как окислитель;
б) как восстановитель.
C чем связаны его двойственные окислительно-восста­
новительные свойства?

2. Напишите уравнения реакций, соответствующих следую­
щим превращениям:
a) MnO4 → Mn2+;
б) Mn2+→ MnO4-;
в) MnO2 → MnO2-.

3. Объясните, как зависят окислительно-восстановитель­
ные свойства соединений марганца от степени его окис­
ления. Расположите соединения K2MnO4, MnO2, MnCl2, 
Mn2O3, Mn, KMnO4 в порядке увеличения окислительных 
свойств. Напишите уравнения реакций, описывающие 
взаимодействие между перманганатом калия и сероводо­
родом в кислой, щелочной и нейтральной средах.

4. Напишите уравнения реакций, с помощью которых мож­
но осуществить следующие превращения:

Mn → Mn(NO3)2 → MnO2 →
→ K2MnO4 F^ KMnO4 F^ Mn2O7.
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5. Для смачивания обожженной кожи используется раствор 
перманганата калия с массовой долей 4%. Какой объем 
воды необходимо добавить к 100 г раствора перманганата 
калия с массовой долей 25%, чтобы получить раствор не­
обходимой концентрации? Ответ'. 525 мл.

6. Рассчитайте объем газа, который выделится (н. у.) при 
проведении реакции между перманганатом калия и пе­
роксидом водорода в сернокислой среде, если израсходо­
вано 25 мл 0, IM раствора окислителя. Ответ'. 0,14 л.

Тема 2.3.5. Побочная подгруппа 
Vlll группы ПСЭ

После изучения темы 2.3.5 студенты должны
знать: состав, строение, свойства и способы получения 

важнейших соединений элементов VIII-B группы, реакции, 
характеризующие свойства оксидов и гидроксидов железа, 
обусловленное различиями в степени окисления, получение 
и свойства комплексных соединений, качественные реакции 
ионов железа Fe2+π Fe3+, их биологическую роль, применение 
в медицине соединений железа;

уметь: составлять уравнения реакций, описывающих спо­
собы получения и химические свойства железа и его соедине­
ний, решать расчетные задачи с участием соединений железа.

§ 59. Общая характеристика элементов Vlll группы 
побочной подгруппы ПСЭ Д. И. Менделеева. 

Характеристика железа, распространение в природе, 
получение, свойства

В VIII-B группу периодической системы Д. И. Менделее­
ва входят 9 d-элементов, которые составляют три подгруппы:

— подгруппу железа (железо Fe, рутений Ru, осмий Os);
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— подгруппу кобальта (кобальт Со, родий Rh, иридий 1г);
— подгруппу никеля (никель Ni, палладий Pd, платина Pt).
По распространенности в природе железо занимает чет­

вертое место среди элементов (после кислорода, кремния и 
алюминия) и второе — среди металлов (кларк 4,6%).

Железо очень редко встречается в самородном виде. Оно 
входит в состав многочисленных минералов, образующих 
скопления железных руд. Основные формы рудоносных ми­
нералов — оксиды и сульфиды: красные железняки (гематит) 
Fe2O3, магнитные железняки (магнетит) Fe3O4, бурые желез­
няки (лимонит) Fe2O3 • л H2O, железный колчедан или пирит 
FeS2, сидерит FeCO3.

Ниже приведены некоторые характеристики элементов 
(табл. 85).

Физико-химические характеристики d-элементов
VIII-B группы (подгруппа железа)

Таблица 85

Характеристики Fe Со Ni
Температура плавления, “С 1539 1492 1455
Температура кипения, °C 3200 2960 2900
Плотность, г/см3 7,87 8,83 8,90
Строение внешнего электрон­
ного слоя

3d64s2 3<f4s2 3d84s2

Энергия ионизации, эВ 7,89 7,87 7,63
Сродство атома к электрону, эВ 0,58 0,94 1,10
Относительна электроотрица­
тельность (ОЭО)

1,42 1,47 1,46

Радиус атома, нм 0,126 0,125 0,124
Радиус иона Э2+, нм 0,080 0,078 0,071
Степень окисления +2. +3. +6 +2. +3. +4 +2. +4
Координационное число 4,6 4,6 4,6
Содержание в организме чело­
века, %

3 ∙ io-3 1 ∙ IO-6-1 ∙ io-5 1 ∙ io-6

Содержание в земной коре, % 5,1 4-IO-3 1,8-IO-2

По мере заполнения электронами (и— !^-подуровня 
происходит его стабилизация. Это приводит к уменьше­
нию устойчивости высоких степеней окисления: для железа 
наиболее характерны степени окисления +2 и +3, менее ха- 
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ракгерна степень окисления +6. Степень окисления +3 для 
кобальта и никеля менее характерна, чем для железа. Если 
кобальт может иметь степень окисления +3 и +2, то никель — 
практически только +2.

Соединения, содержащие Fe, Со и Ni в одинаковых сте­
пенях окисления, очень похожи по структуре и термодинами­
ческим характеристикам. Особенно большое сходство имеют 
Со и Ni. Но при общем сходстве свойств рассматриваемых 
элементов и их соединений имеется определенная законо­
мерность в их изменении от Fe к Ni. Так, химическая актив­
ность металлов снижается от железа к никелю. В рядах:

Fe(OH)2- Co(OH)2 - Ni(OH)2

Основные свойства уменьшаются

Fe(OH)3-Co(OH)3-Ni(OH)3

Амфотерные свойства уменьшаются

________ Fe+2 - Co+2 - Ni+2
Восстановительные свойства уменьшаются, так как 

возрастает устойчивость степени окисления +2

________ Fe+3 - Co+3- Ni+3
Окислительные свойства возрастают, так как 

уменьшается устойчивость степени окисления +3

________ Fe+2- Co+2 - Ni+2_______
Возрастает устойчивость комплексов

В водных растворах ионы Fe+2, Co+2 и Ni+2 образуют 
октаэдрические комплексные и сверхкомплексные соеди­
нения, например: [Fe(H2O)JSO4 H2O (светло-зеленый), 
[Co(H2O)6] ∙ H2O (розовый), [Co(H2O)6]Cl2 (красно-фиолето­
вый), [Ni(H2O)JSO4-H2O (ярко-зеленый).

Получение железа
Железо получают преимущественно восстановлением 

оксидных руд в доменных печах коксом (углеродом). Восста­
новление происходит постепенно, в три этапа:

1) 3Fe,O3 + СО = СО, + 2Fe3O4;'23 2 3 4’
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2) Fe3O4 + СО = CO2 + 3FeO;
3) FeO+ СО = CO2+ Fe.

В результате доменного процесса образуется чугун, со­
держащий до 5% углерода.

В зависимости от содержания углерода в железе различают:
• чугун (содержание углерода до 4,5%; кремния — 

0,5—2%; марганца — 1—3%; серы — 0,005—0,08%; фосфора — 
0,02—2,5%). Серый чугун содержит углерод в виде графита, а 
белый — в виде цементита Fe3C. Белый чугун идет на перера­
ботку в сталь;

• сталь, содержит до 2,06% углерода (твердая сталь — 
0,3—2,06%; мягкая сталь — до 0,3%; легированная сталь со­
держит легирующие добавки Cr, Ni, Mn, Mo, V и др.).

Чугун получают в доменных печах, стали — в конверто­
рах и электропечах.

Особо чистое железо получают:
1) восстанавливая его водородом из оксида при 700 °C: 

Fe2O3 + 3H2 2Fe + 3H2O;
2) разложением пентакарбонила железа при 150 °C: 

[Fe(CO)5] -j→ Fe + 5СО;
3) электролизом водных растворов солей железа(П): 

FeCl2—— Fe + Cl2↑.
раствор z,

Железо — серебристо-белый металл, не отличается вы­
сокой тепло- и электропроводностью, но очень пластичен, 
легко намагничивается и размагничивается.

В химическом отношении железо является металлом 
средней активности:

а) при нагревании (в особенности в мелкораздробленном 
состоянии) взаимодействует с неметаллами. Сильными окис­
лителями окисляется до Fe3+, менее сильными — до Fe2+:

2Fe + 3Cl2-⅛2FeCl3;
Fe + S^→FeS;

3Fe + C-⅛Fe3C;
4Fe + N2 -⅛ 2Fe2N (или Fe4N);
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3Fe + 2O2 = Fe3O4 
(образуется смешанный оксид FeO ■ Fe2O3) — в сухом воздухе;

б) взаимодействие со сложными веществами:
— с водой:

3Fe + 4H,0 -A Fe3O4 + 4H,↑ 
2 3 4 2

(при высокой температуре);
4Fe + 3O2 + 6H2O = 4Fe(OH)3

(на воздухе в присутствии влаги — ржавление);
— с кислотами: 1) разбавленными:
Fe + 2HC1 = FeCl2 + H2↑; Fe + H2SO4 = FeSO4 + H2↑;

Fe + 4HNO3 = Fe(NO3)3 + 2H2O + N0↑ 
(может выделиться N2O, N2 и NH4NO3);

2) концентрированными H2SO4 и HNO3 только при на­
гревании:

2Fe + 6H2SO4 -A Fe2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O;
Fe + 6HNO3 -j→ Fe(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O;

— с солями, вытесняет менее активные металлы:
Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu; Fe + SnCl2 = Sn + FeCl2;

Fe + 2FeCl3 = 3FeCl2.

Качественные реакции на катионы Fe2+и Fe3+
Для качественного обнаружения иона Fe2+ применяют 

раствор гексацианоферрата(Ш) калия K3 [Fe(CN)6] (так назы­
ваемая красная кровяная соль). В присутствии ионов Fe2+ 
образуется темно-синий осадок «турнбулевой сини». Он не­
растворим в кислотах, но разлагается щелочами с образова­
нием осадка Fe(OH)3. Поэтому реакция проводится в кислой 
среде:

FeSO4+K3[Fe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]Φ + K2SO4.
гексацианоферрат(Ш) 

железа(П) калия

Для качественного обнаружения иона Fe3+ используют 
гексацианоферрат(П) калия K4 [Fe(CN)6] (желтая кровяная 
соль). При их взаимодействии образуется темно-синий оса­
док «берлинской лазури». Осадок нерастворим в кислотах, 

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Раздел 2. Химия элементов и их соединений

но растворяется в щелочах и избытке реагента. Реакцию про­
водят в кислой среде:

FeCl3 + KJFe(CN)6] = KFe[Fe(CN)6]Φ + ЗКС1.
гексацианоферрат(П) 

железа(Ш) калия

Также реактивом на Fe3+ является тиоцианат-ион, назы­
ваемый также роданид-ионом CNS-. При их взаимодействии 
образуется кроваво-красное окрашивание раствора, обуслов­
ленное образованием комплексного соединения:

FeCl3 + 6KCNS = KJFe(CNS)6] + ЗКС1.
гексатиоцианоферрат(Ш) калия

Реакция обратима, поэтому следует брать избыток реа­
гента.

Мини-тренажер
E∣z Имеется смесь порошков Fe, S и Ag. Основываясь на раз­
личии в физических свойствах, разделите смесь на индивиду­
альные компоненты.

Решение.
1. Заливаем смесь водой, железо и серебро останутся на 

дне стакана, а сера всплывет.
2. Сливаем воду с серой через фильтр, сера остается на 

фильтре.
3. Железо обладает магнитными свойствами, а серебро 

нет, поэтому с помощью магнита отделяем железо.

Вопросы и задания
1. Напишите электронную и электронно-графическую фор­

мулу следующих частиц: Fe0, Fe2+, Fe3+. В какой частице 
большее число неспаренных электронов?

2. C какими из перечисленных веществ будет реагировать 
железо: O2, Cl2, S, NaOH, HCl, H2SO4 (разб.), HNO3 (разб.), 
HNO3 (конц.), K2SO4, CuBr2, Cu(OH)2? Напишите уравне­
ния возможных реакций, укажите условия проведения 
реакций.
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3. Сколько атомов железа содержится в гемоглобине кро­
ви среднего человека, если масса этих атомов равна 3 г? 
Ответ: 3,23 ■ IO22 атомов Fe.

4. На завод в железной цистерне была доставлена серная 
кислота. После выгрузки кислоты опорожненная цистер­
на была оставлена для ремонта. Ночью прошел дождь. 
Утром, когда электросварщик начал ремонт, произошел 
взрыв. Объясните причину взрыва.

5. Сколько кг железа можно восстановить алюминием из 
оксида железа(П1) массой 3 кг с массовой долей примесей 
10%? Ответ: 1,89 кг.

6. Железо массой 4,2 г сплавили с серой массой 1,6 г. Ка­
кой объем газа (н. у.) выделится при обработке полу­
ченной смеси избытком раствора соляной кислоты? 
Ответ: 1,68 л.

7. Составьте реферат о применении сплавов железа в меди­
цине, народном хозяйстве.

§ 60. Оксиды, гидроксиды и соли железа. 
Биологическая роль железа

Оксид железа(П) FeO — черный порошок, нераствори­
мый в воде, проявляет в реакциях основный характер. Полу­
чают его разложением оксалата железа(П) нагреванием или 
восстановлением Fe2O3:

FeC2O4 ■ 2H2O -A FeO + СО + CO2 + 2H2O;
Fe2O3 + СО A CO2 + 2FeO.

FeO легко окисляется кислородом:
6FeO + О, = 2Fe3O4; 4FeO + O2 = 2Fe,O3;

4Fe2O4 + O2 = 6Fe2Or
FeO — основной оксид, реагирует с кислотами. Разбав­

ленные растворы кислот HCl и H2SO4 не окисляют соедине­
ния Fe(II):

FeO + 2HC1 = FeCl2 + H2O.
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Разбавленные и концентрированные растворы HNO3 
окисляют соединения Fe(II) и Fe(II, III) до более устойчивой 
степени окисления +3:

3FeO + IOHNOv κ. = 3Fe(NO,), + NO + 5H,0.3(разб.) x 3'3 2

Пздроксид железа(П) Fe(OH)2 можно получить действием 
щелочи на растворимую соль железа(П):

FeSO4 + 2NaOH = Fe(OH)2Φ + Na2SO4.
Свежевыпавший осадок имеет зеленоватую окраску, но 

быстро темнеет, а затем буреет вследствие окисления кисло­
родом воздуха:

4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3Φ.
!йдроксид железа(П) — слабое основание основного ха­

рактера, взаимодействует с кислотами:
Fe(OH)2 + H2SO4 = FeSO4 + 2H2O.

Оксид железа(III) Fe2O3 — красно-бурый порошок, тер­
мически устойчив к высоким температурам, в воде нераство­
рим. В реакциях проявляет амфотерный характер с преобла­
данием основных свойств.

Fe2O3 может быть получен разными способами:
1) разложение гидроксида железа(Ш) при нагревании:

2Fe(OH)3 -!→ Fe2O3 + 3H2O;
2) обжиг пирита при 800 °C:

4FeS2 + IlO2 2Fe2O3 + 8SO2;
3) разложение нитрата при нагревании:

4Fe(NO3)3 2Fe2O3 + 12NO2↑ + 3O2↑.
Fe2O3 восстанавливается монооксидом углерода, водоро­

дом, расплавленным железом, медленно реагирует с кислота­
ми. В водных растворах щелочей он не растворяется, но при 
сплавлении с твердыми щелочами и карбонатами происходит 
образование ферритов:

Fe2O3 + 3H2 = 2Fe + 3H2O;
Fe2O3 + Fe = 3FeO;

Fe2O3 + 6HC1 = 2FeCl3 + 3H2O;
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Fe2O3 + 2Na0H > 2NaFeO2 + H2O;
Fe2O3 + Na2CO3 сплавление > 2NaFeO2 + C02↑.

Fe3O4(FeO ∙ Fe2O3) — смешанный оксид, твердое вещество 
черного цвета, нерастворимое в воде и обладающее магнит­
ными свойствами, образуется при взаимодействии Fe с O2 
в сухом воздухе, при взаимодействии с кислотами образуется 
смесь солей:

Fe3O4 + 8HC1 = 2FeCl3 + FeCl2 + 4H2O.

Гйдроксид железа(Ш) Fe(OH)3 осаждается из раствора в 
виде бурого аморфного осадка состава, характеризуется очень 
низкой растворимостью в воде:

FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3i + 3NaCl.
Гидроксид состава Fe(OH)3 не существует, так как при 

осаждении из водного раствора образуется гидрат железа(Ш) 
неопределенного состава Fe2O3 ∙ nH2O:

2Fe3+ + 60Н- + (п - 3) ∙ H2O = Fe2O3 ∙ nH2θi.
Fe(OH)3 обладает слабыми амфотерными свойствами 

с преобладанием основных, Fe(OH)3 — более слабое основа­
ние, чем Fe(OH)2:

2Fe(OH)3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 6H2O;
в растворах щелочей образует комплексные гидроксо- 

ферриты:
Fe(OH)3+ ЗКОН = K3[Fe(OH)6], 

а при сплавлении — ферриты:
Fe(OH)3 + NaOH cnjιaajιeiilιe > NaFeO2 + 2H2O;

2Fe(OH)3 + Na2CO3 cih,1ueic"hc > 2NaFeO2 + CO2 + 3H2O.

Двум степеням окисления железа соответствует два ряда 
солей. Соли Fe3+ значительно устойчивее солей Fe2+. Послед­
ние легко окисляются даже при обычных условиях кислоро­
дом воздуха, превращаясь в соли железа Fe3+. Соли железа 
Fe2+ в водных растворах окрашены в светло-зеленый цвет. 
Соли железа(П) гидролизованы незначительно, поэтому на 
протекании реакций с участием иона Fe2+ гидролиз не сказы­
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вается. Из раствора FeSO4 при добавлении карбоната натрия 
выпадает белый осадок карбоната железа(П):

FeSO, + Na,СО, = FeCO, I + Na,SOd.4 2 3 3 2 4

Растворимые соли участвуют в реакциях обмена с обра­
зованием осадков. Соли кислородсодержащих кислот желе- 
за(П) из растворов выделяются обычно в виде кристаллоги­
дратов: FeSO4 ∙ 7H2O (железный купорос) или Fe(NO3)2 ∙ 6H2O. 
Это отражает способность железа к реакциям комплексообра­
зования. Кристаллогидраты представляют собой типичные 
аквакомплексы, к которым относятся также двойные соли, из 
которых наиболее известны соль Mopa (NH4)2[Fe(SO4)2] ■ 6H2O 
и железоаммонийные квасцы (NH4)2SO4 ∙ FeSO4 ■ 6H2O. Они 
имеют широкое применение в химической практике.

Соли железа(Ш) в твердом состоянии имеют различную 
окраску, в нейтральных водных растворах они гидролизуются 
значительно, в результате чего растворы приобретают желто­
коричневую окраску. Гидролиз обусловливает сильнокислую 
среду в растворах солей Fe3+. Соли Fe3+, образованные слабы­
ми кислотами, подвергаются в водных растворах необратимо­
му гидролизу.

Рассмотрим окислительно-восстановительные свойства 
соединений железа.

Соединения железа(Н) — сильные восстановители:
FeBr2 + 6HNO3 = Fe(NO3)3 + Br2 + 3NO2 + 3H2O; 
3Fe(NO3)2 + 4HNO3 = 3Fe(NO3)3 + NO + 2H2O;

4FeCl2 + 4HC1 + O2 = 4FeCl3 + 2H2O;
IOFeSO4 + 2KM∏O4 + 8H2SO4 = 

= SFe2(SO4)3 + 2M∏SO4 + IC2SO4 + 8H2O;
2FeSO4 + H2O2 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + 2H2O.

Соединения железа(1П) — слабые окислители, поэтому 
FeI3 и Fe2S3 в растворе получить нельзя:

2FeCl3 + H2S = SΦ + 2FeCl2 + 2НС1;
2FeCl3 + 6KI = 2FeI2 +12 + 6КС1;

2FeCl3 + Cu = CuCl2 + 2FeCl2;
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Fe2(SO4)3 + SO2 + 2H2O = 2FeSO4 + 2H2SO4;
Fe,О, + 8HI = 3FeL + L + 4H,0. 3 4 2 2 2

При действии сильных окислителей соединения желе- 
за(Ш) проявляют восстановительные свойства и переходят 
в соединения(У1) (ферраты):

Fe2O3 + 3KNO3 + 4К0Н спдавдение >
→ 2K2FeO4 + 3KNO2 + 2H2O;

2Fe(0H), + ЮКОН, , + ЗВг, = v '3 (конц.) 2
= 2K2FeO4 + 6KBr + 8H2O.

Ферраты устойчивы только в щелочной среде.

£3 Феррат калия - соль красно-фиолетового цвета, разлагает­
ся горячей водой, в результате чего железо(у\) восстанавли­
вается до железо(Н1). В этой реакции проявляются сильные 
окислительные свойства феррата калия. Он разлагает воду, 
окисляя кислород:

4K2FeO4 + 6H2O = 4FeO(OH) + 8K0H + 3O2↑.
Феррат калия проявляет более сильные окислительные 

свойства, чем перманганат калия, он, например, способен 
окислять аммиак до азота:

2K2FeO4 + 2NH3 ■ H2O = 2FeO(OH) + 4K0H + N2 + 2H2O.

Биологическая роль железа
В организме взрослого человека содержится около 5 г 

железа, из которых две трети этой массы входит в состав ге­
моглобина. Считается, что оптимальная интенсивность по­
ступления железа составляет 10—20 мг/сутки. Наиболее бо­
гаты им печень, мясо, яйца, бобовые, хлеб, крупы, свекла. 
Суточная потребность человека в железе зависит от возраста, 
пола и составляет: дети — от 4 до 18 мг, взрослые мужчины — 
10 мг, взрослые женщины — 18 мг, беременные женщины во 
второй половине беременности — 33 мг. У женщин потреб­
ность в железе выше, чем у мужчин. Если поступление этого 
элемента в организме будет менее 1 мг/сутки, то может раз­
виться дефицит железа. Порог токсичности железа составляет 
200 мг/сутки.
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Основной функцией железа в организме является пе­
ренос кислорода и участие в окислительных процессах (по­
средством десятков железосодержащих ферментов). Железо 
входит в состав гемоглобина, миоглобина, цитохромов, пе­
роксидазы, каталазы. Много железа содержится в клетках 
мозга. Гемоглобин обеспечивает внешнее дыхание, являясь 
переносчиком кислорода от легких к тканям. Миоглобин, ци­
тохромы, каталаза обеспечивают клеточное дыхание.

Гемоглобин (HHb) состоит из белковой части молеку­
лы — глобина и небелковой — гема, комплексного соедине­
ния железа(П) с порфирином.

В легких гемоглобин присоединяет молекулы O2, пре­
вращаясь в оксигемоглобин, который переносит O2 от легких 
к тканям:

HHb(Fe+2)+O2 < влепаи >HHbO2 (Fe+2).

Следует отметить, что связывание гемоглобином кис­
лорода является реакцией обмена лигандов (например: 
H2O < >O2), не сопровождающейся изменением степе-

в тканях
ней окисления.

К гемсодержащим ферментам относят каталазу и перок­
сидазу, в которых роль комплексообразователя выполняют 
ионы Fe3+. Эти ферменты играют защитную роль, предохра­
няют клетки и ткани от вредного действия пероксида водоро­
да, образующегося в результате биохимического окисления и 
являющегося токсичным веществом:

CatFe2+ + H2O2 → CatFe2+ ∙ H2O2;
CatFe2+ ∙ H2O2 + H2O2 → CatFe2+ + 2H2O + O2.

Пероксидаза разрушает H2O2 путем переноса атомов во­
дорода с субстрата на пероксид.

20—25% железа в организме является резервным и входит 
в состав соединений, не содержащих гема (ферритин, транс­
феррин и др.).

Ферритин — растворимый белок, резервная форма Fe(III) 
в тканях. Главной функцией трансферрина является транс­
порт железа, всосавшегося из кровеносного русла, в ткани.
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Всасывание железа через слизистую кишечника регулируется 
степенью насыщения железом трансферрина крови. При пе­
реносе железа из трансферрина в гем ион Fe3+ восстанавлива­
ется в Fe2+.

В медицине в качестве лекарственных препаратов приме­
няют хлорид железа(П), сульфат железа(П), но более эффек­
тивны бионеорганические комплексы железа с сахарами, ни­
котинамидом и другими органическими веществами.

Аскорбинат железа(П), лактат железа(П), глицерофосфат 
железа(1П), сульфат железа(П) FeSO4 ∙ 7H2O, ферроплекс, ге­
матоген, гемостимулин, сироп алоэ с железом, ферроцерон, 
ферковен — препараты на основе железа, применяемые для 
лечения железодефицитных анемий различной этиологии.

Гексагидрат хлорида железа(Ш) FeCl3 ∙ 6H2O — кровеоста­
навливающее средство. Радиоактивные изотопы железа ис­
пользуют для диагностики анемий.

Вопросы и задания
1. Как изменяется характер оксидов, гидроксидов железа 

с повышением степени окисления? Подтвердите уравне­
ниями реакций.

2. Приведите уравнения реакций получения: а) сульфата 
железа(П) (не менее 4-х способов); б) оксида железа(Ш) 
(не менее 3-х способов).

3. Напишите уравнения реакций, при помощи которых 
можно осуществить следующие превращения:

Fe → Fe2 (SO4 )3 → Fe(OH)5 → Fe2O3 → Fe → FeS → Fe2O3 
Ф

FeCl3 → KFe[Fe(CN)6 ]

4. Соли железа подвергаются гидролизу. В растворе какой 
соли: FeSO4 или Fe2(SO4)3 среда будет более кислой и по­
чему? Напишите уравнения соответствующих реакций. 
При сливании растворов FeCl3 и Na2CO3 выделяется газ и 
образуется осадок. Объясните данные явления и напиши­
те уравнения соответствующих реакций.
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5. Составьте уравнения окислительно-восстановительных  
реакций, укажите условия их протекания и роль соедине­
ний двух- и трехвалентного железа:
a) FeBr2 +HNO3 →;
в) FeCl3 +Cu →;
д) Fe3O4 +HNO3 →;
з) Fe(OH)3 + KOH + Br2 →;
к) FeSO4 + KMnO4 + H2SO4 →.

6)FeS2 + O2→;
г) FeCl3 +H2S →;
ж) FeCl2 +Cl2 →;
и) FeCl3 +KI →;

6. Определите формулу оксида железа, если массовая доля 
железа в нем 69,9%. Ответ: Fe2O3.

7. При растворении 13,9 г кристаллогидрата FeSO4 ∙xH20 
в воде массой 86,1 г образовался раствор с массовой до­
лей FeSO4 7,6%. Определите формулу кристаллогидрата. 
Ответ: FeSO4 ∙ 7H2O.
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РАЗДЕЛ 3.
ПРАКТИЧЕСКИЕ РАБОТЫ 

И ЛАБОРАТОРНЫЕ ОПЫТЫ

Тема: Теория строения вещества
Задания

1. Определите содержание элементарных частиц в ато­
мах калия, магния, железа, цинка, аргона.

2. Электронная оболочка атома — 34 электрона. Какой 
это элемент и чему равен заряд ядра атома?

3. Атом элемента имеет следующую электронную кон­
фигурацию: 1522s22p63s23p63 J104524p3. Укажите:

а) заряд ядра;
б) число завершенных энергетических уровней в элек­

тронной оболочке этого атома;
в) максимально возможную степень окисления;
г) валентность атома в соединении с водородом.
4. Напишите электронные формулы ионов Br, S2-, Ca2+, 

Cu2+, Cr3+, Mn2+.
5. По положению элементов в ПСЭ определите число 

энергетических уровней, число электронов на внешнем энер­
гетическом уровне и число валентных электронов в атомах 
хлора, марганца, стронция, ксенона. Напишите для каждого из 
этих элементов их электронно-графические формулы. К како­
му электронному семейству относятся эти элементы?

6. C точки зрения электронного строения предложите 
возможные валентности для атомов фтора и брома. Чем объ­
ясняется различие свойств этих элементов?

7. Объясните, почему хром и серу помещают в одну груп­
пу ПСЭ, но в разные подгруппы.

8. Назовите элементы, атомы которых в основном состо­
янии имеют три неспаренных электрона: 1) на 3^-подуровне; 
2) на 5р-подуровне.

9. Приведите примеры, когда один и тот же элемент обра­
зует ковалентную полярную и ковалентную неполярную связи.
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10. Какая из связей С—S, I-Cl, F-O является наиболее 
полярной? К какому из атомов смещено электронное облако 
связи?

11. В каком соединении больше всего выражена поляр­
ность связи: CH4, NH3, H2O5 HF? Обоснуйте ответ.

12. Приведите примеры молекул, в которых связь между 
атомами осуществляется одной и несколькими парами элек­
тронов. Укажите в них число σ- и л-связей.

13. Изобразите схемы перекрывания электронных обла­
ков в молекулах BeF2, BCl3, CCl4, H2O, PH3. Укажите валент­
ный угол и форму молекулы.

14. Даны вещества: фторид калия, серебро, алмаз, ром­
бическая сера, лед, оксид натрия, «сухой лед» (твердый CO2), 
графит, железо, гидрид натрия. Среди них укажите вещества 
с атомной, молекулярной, ионной и металлической кристал­
лическими решетками.

Тема: Классы неорганических 
соединений

Задания
1. Классифицируйте следующие оксиды по подклассам 

и дайте им названия: SO2, Na2O, CaO, MnO2, Cr2O3, Ag2O, 
V2O5, P2O5, СО, ZnO, N2O, FeO, CrO3, SiO, Mn2O7, Cl2O.

2. Напишите формулы оксидов по их названиям: оксид 
серы(1У), оксид серы(У1), оксид железа(Ш), оксид марган- 
ца(П), оксид хлора(УП), оксид углерода(1У).

3. Напишите уравнения реакций (не менее четырех) по­
лучения оксида Cepbi(IV), оксида алюминия, оксида бария.

4. C какими из следующих веществ будет реагировать 
оксид cepbi(IV): CaO, NaCl, КОН, AgNO3, ZnO, P2O5?

5. Составьте уравнения электролитической диссоциации 
следующих гидроксидов: HClO4, H3PO4, Zn(OH)2, Fe(OH)2, 
Al(OH)3.

6. C какими из следующих веществ будет реагировать 
разбавленная соляная кислота: KCl, K2SO4, ZnO, КОН, Си, 
Fe, Ag, CaO?
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7. Какие из указанных веществ реагируют с гидроксидом 
натрия: HNO3, CaO, CO2, CuSO4, Cd(OH)2, P2O5? Напишите 
уравнения реакций.

8. C помощью каких реакций можно доказать амфотер­
ность гидроксида алюминия?

9. Составьте уравнения реакций, не изменяя коэффици­
енты к исходным веществам:

a) H3PO4 + 2K0H →; б) Al(OH)3 +IHCl →;
в) Ca(OH)2 + 2CO2 →; г) H2SO4 + INaOH →;
Λ)2H3PO4 + Ca(OH)2 →.
Назовите полученные продукты.
10. Заполните схему: в пустых клетках укажите продукты 

реакции.
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Лабораторные опыты
Цель работы: ознакомление с важнейшими классами не­

органических соединений: оксидами, основаниями, кислота­
ми и солями; способами их получения и свойствами.

1. Свойства оксидов
Д Опыт 1. Взаимодействие основных оксидов с водой

Реактивы и оборудование: CaO (в кусочках), CuO(II) (гра­
нулы), вода, фенолфталеин, фарфоровая чашка, пробирки.

Порядок выполнения
1. В фарфоровую чашку положите несколько кусочков 

оксида кальция и приливайте к нему порциями воду. Как ме­
няется объем содержимого? Происходит ли выделение или 
поглощение тепла? Напишите уравнение реакции. После 
остывания возьмите некоторое количество образовавшегося 
вещества и внесите в пробирку, тщательно смешайте с водой 
и добавьте 2—3 капли фенолфталеина. Является ли реакция 
среды щелочной? Почему?

2. Проделайте тот же опыт, но вместо оксида кальция 
возьмите гранулированный оксид меди(П). Обнаружили 
ли вы взаимодействие оксида меди(П) с водой? Объясните, 
в чем различие в отношении к воде оксида кальция и оксида 
меди(П). Чем оно объясняется?

Вывод:..........................................................................................

А Опыт 2. Взаимодействие кислотных оксидов с водой
Реактивы и оборудование: вода, P2O5(V), пробирка, ми­

крошпатель, стеклянная палочка, лакмусовая бумажка.
Порядок выполнения
В пробирку поместите 10 капель воды и насыпьте акку­

ратно 1 микрошпатель оксида φocφopa(V). Опишите наблю­
дения за ходом реакции. Возьмите стеклянной палочкой про­
бу на лакмусовую бумажку. Изменяется ли окраска лакмуса? 
Почему? Напишите уравнение реакции образования мета- 
фосфорной кислоты HPO3 в молекулярной и ионной формах.

Вывод:..........................................................................................
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Д Опыт 3. Взаимодействие основных оксидов с кислотами
Реактивы и оборудование: CuO(II) (гранулы), H2SO4 (2 н.), 

HNO3 (2 н.); пробирки, штатив, спиртовка.
Порядок выполнения
1. Поместите в пробирку несколько крупинок гранули­

рованного оксида меди(П) и добавьте 10 капель разбавлен­
ной серной кислоты. Пробирку укрепите в штативе слегка 
наклонно и нагревайте высоко над пламенем горелки. После 
того как жидкость закипит, уберите горелку. Наблюдайте за 
изменением цвета раствора из бесцветного в голубой.

Напишите уравнение протекающей реакции в молеку­
лярной и ионных формах. Объясните, почему раствор приоб­
рел голубую окраску.

2. Проведите тот же опыт, только заменив разбавленную 
серную кислоту разбавленной азотной. Отличается ли окра­
ска полученного раствора от окраски раствора в первом слу­
чае? Каков состав полученных веществ?

Составьте уравнения реакции в молекулярной и ионной 
формах. Чем объясняется сходство окраски полученных рас­
творов? Объясните это с точки зрения теории электролити­
ческой диссоциации. Какой ион придает окраску растворам, 
полученным в обоих случаях? В чем сходство взаимодействия 
с кислотами основных оксидов и оснований?

Вывод:..........................................................................................

2. Свойства кислот
Д Опыт 1. Действие кислот на индикаторы

Реактивы и оборудование: метилоранж, фенолфталеин, 
лакмус, дистиллированная вода, раствор HCl (1М); пробирки.

Порядок выполнения
Налейте в три пробирки по 5—6 капель воды, затем до­

бавьте в одну пробирку 1—2 капли лакмуса, во вторую — 
1—2 капли фенолфталеина, в третью — 1—2 капли метилоран­
жа. Отметьте цвет индикаторов.

В каждую из пробирок добавьте по 3 капли соляной кис­
лоты. Как изменился цвет индикаторов?

Вывод:..........................................................................................
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Д Опыт 2. Отношение металлов (Zn, Al, Fe, Си) к разбавлен­
ной серной кислоте
Реактивы и оборудование: штатив с пробирками, шпатель 

(или ложечка), спиртовка, держатель для пробирок, спички; 
раствор серной кислоты, гранулированный цинк, гранулиро­
ванный алюминий, железные стружки, медные опилки.

Порядок выполнения
1. В четыре пробирки поместите: в первую — 2—3 грану­

лы цинка, во вторую — 2—3 гранулы алюминия, в третью — 
железные стружки на кончике шпателя, в четвертую — мед­
ные опилки на кончике шпателя.

2. Во все пробирки прилейте 1—2 мл раствора серной 
кислоты. Что наблюдаете?

3. Если в какой-либо пробирке не происходит реакция, 
слегка подогрейте содержимое пробирки в пламени спиртовки.

Какой из металлов, взятый для опытов, не реагирует 
с раствором серной кислоты? Почему?

Все ли металлы вытесняют водород из кислот?
Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 3. Взаимодействие кислот с солями
Реактивы и оборудование: растворы HCl (2h.), AgNO3 

(0,1 н.), H2SO4 (2h.), BaCl2 (0,1 н.), MgCO3, FeSO4 (свежеприго­
товленный раствор), CaCO3 (мел); микрошпатель, пробирки.

Порядок выполнения
1. Налейте в пробирку 3 капли разбавленной хлороводо­

родной кислоты и добавьте каплю раствора нитрата серебра. 
Какие изменения наблюдаются? Напишите уравнение про­
текающей реакции в молекулярной и ионной форме. Каков 
состав выпадающего осадка?

2. Налейте в пробирку 3 капли разбавленной серной 
кислоты, а затем каплю раствора хлорида бария. Какой при­
знак реакции наблюдается? Напишите уравнение реакции в 
молекулярной и ионной форме. Каков состав выпадающего 
осадка?

3. Насыпьте в пробирку карбонат магния слоем 1 мм и 
добавьте каплю разбавленной хлороводородной кислоты. Что 
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образуется в результате реакции? Напишите ее уравнение в мо­
лекулярной и ионной форме и объясните, какой газ выделяет­
ся и почему.

4. Налейте в пробирку 3 капли сульфата железа(П) и до­
бавьте каплю разбавленной хлороводородной кислоты.

Наблюдаются ли какие-нибудь изменения в растворе? 
Почему? Сделайте вывод о том, могут ли кислоты реагировать 
с солями и в каких случаях такие реакции возможны.

5. Поместите в 1-ю пробирку микрошпатель карбоната 
магния, а во 2-ю — столько же карбоната кальция. Добавьте 
в обе пробирки по 5 капель разбавленной серной кислоты. 
Есть ли разница в протекании обеих реакций? Дайте объясне­
ние наблюдаемым явлениям и составьте химические уравне­
ния в молекулярной и ионной формах

Вывод:..........................................................................................

3. Свойства оснований
Д Опыт 1. Взаимодействие растворимых оснований с солями 

(образование нерастворимых оснований)
Реактивы и оборудование: растворы CuSO4 (0,5 н.), 

NaOH (O,1M), FeCl3 (0,5 н.), KOH (2 н.), FeSO4 (свежеприго­
товленный раствор); пробирки.

Порядок выполнения
1. Налейте в пробирку 5 капель раствора сульфата ме- 

ди(П) и прибавьте каплю раствора гидроксида натрия.
2. Проведите такой же опыт с растворами хлорида желе- 

за(Ш) и гидроксида калия.
3. Проведите реакцию с растворами сульфата железа(П) 

и гидроксида натрия. Что наблюдается в каждом случае? На­
пишите уравнения протекающих реакций. Какие вещества 
выпадают в осадок?

Сделайте вывод: могут ли щелочи реагировать с солями, 
и при каких условиях, и какие вещества образуются в резуль­
тате такого взаимодействия? Каким способом могут быть по­
лучены нерастворимые основания?

Вывод:..........................................................................................
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Д Опыт 2. Реакция нейтрализации (взаимодействие основа­
ний с кислотами)
Реактивы и оборудование: раствор NaOH (0,1М), лакмус, 

раствор хлороводородной кислоты (O,1M), H2SO4 (2 н.), HNO3 
(2 н.); пробирки, стеклянные палочки.

Порядок выполнения
1. Налейте в пробирку 10 капель раствора гидроксида на­

трия концентрации 0,1 моль/л, добавьте каплю лакмуса (ка­
кого он цвета в щелочи?), осторожно, по каплям, добавляйте 
раствор хлороводородной кислоты, стараясь уловить переход 
окраски лакмуса в фиолетовую. Пробирку с раствором все 
время встряхивайте. После изменения окраски лакмуса при­
ливание кислоты прекратите.

2. Возьмите пробирку с полученными в опыте 1 нерас­
творимыми основаниями и добавьте к гидроксиду меди(П) 
3 капли разбавленной хлороводородной кислоты, к гидрок­
сиду железа(Ш) — 3 капли разбавленной серной кислоты и 
к гидроксиду железа(П) — 3 капли разбавленной азотной 
кислоты. Размешайте содержимое пробирок стеклянными 
палочками. О чем говорит изменение окраски индикатора? 
Обоснуйте свой ответ уравнением реакции в молекулярной и 
ионной форме. Что происходит с осадками? Почему?

Вывод:..........................................................................................

4. Свойства солей
Д Опыт 1. Взаимодействие солей между собой

Реактивы и оборудование: растворы Ba(NO3)2 (0,1 н.), 
MgSO4 (0,5 н.), BaCl2 (0,1 н.), CuSO4 (0,5 н.), FeCl3 (0,5 н.), 
AgNO3 (0,1 н.), NaCl (0,5 н.); пробирки.

Порядок выполнения
1. Поместите в пробирку 2 капли раствора нитрата ба­

рия, а затем добавьте 2 капли раствора сульфата магния. Про­
текает ли реакция? Напишите ее уравнение в молекулярной и 
ионной формах. Каков состав осадка?

2. Налейте в пробирку 2 капли раствора хлорида бария и 
добавьте 2 капли раствора сульфата меди(П). Какой признак 
реакции наблюдается? Напишите уравнение реакции.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Классы неорганических соединений

3. Поместите в пробирку 2 капли раствора хлорида желе- 
за(Ш) и добавьте 2 капли раствора нитрата серебра. Укажите 
признак реакции и напишите уравнение реакции в молеку­
лярной и ионной формах.

4. Смешайте в пробирке по нескольку капель хлорида 
натрия и сульфата меди(П). Наблюдается ли реакция? Сде­
лайте вывод о том, при каких условиях соли могут взаимодей­
ствовать друг с другом.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Свойства солей азотистой кислоты
Реактивы и оборудование: растворы: K2Cr2O7 (0,05M), 

KMnO4 (0,05M), H2SO4 (2 н.), KI (0,05M), NaNO2 (O,1M), KBr 
(0,05M); спиртовка, пробирки.

Порядок выполнения
1. В две пробирки внесите: в 1-ю — 4—6 капель раствора 

дихромата калия, а во 2-ю — 4—6 капель раствора перманганата 
калия. В обе пробирки добавьте по 2—3 капли раствора серной 
кислоты и по 4—6 капель раствора нитрита натрия.

Пробирку с дихроматом калия слегка нагрейте. Что на­
блюдаете? Отметьте изменение окраски. Напишите уравне­
ния окислительно-восстановительных реакций.

2. В пробирку внесите 4—6 капель раствора нитрита 
натрия и 2—3 капли раствора серной кислоты, добавьте 4—6 
капель раствора йодида калия. Что наблюдаете? Напишите 
уравнения реакции, имея в виду выделение йода и газа (NO). 
Повторите опыт с раствором бромида калия. Идет ли в этом 
случае реакция?

Вывод:..........................................................................................

5. Свойства амфотерных оксидов и гидроксидов
Д Опыт 1. Свойства амфотерных оксидов

Реактивы и оборудование: ZnO, HCl (конц.), NaOH 
(конц.); пробирки, микрошпатель.

Порядок выполнения
В две пробирки поместите по 1 микрошпателю оксида 

цинка. В первую пробирку добавьте 10—15 капель соляной 
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кислоты, а в другую — столько же концентрированного раство­
ра щелочи. Встряхивайте содержимое пробирок до растворе­
ния осадков в обеих пробирках. Напишите уравнения реакций.

Вывод:..........................................................................................

еГ Опыт 2. Получение и свойства амфотерных гидроксидов
Реактивы и оборудование: ZnSO4 (0,5 н.), NaOH (2 н.), 

NaOH (конц.), соляная кислота HCl (конц.); пробирки.
Порядок выполнения
Налейте в пробирку 1—2 мл раствора сульфата цинка. До­

бавьте по каплям разбавленный раствор гидроксида натрия 
до образования осадка. Содержимое пробирки разделите на 
2 пробирки. В одну добавьте несколько капель концентриро­
ванного раствора гидроксида натрия, в другую — концентри­
рованной соляной кислоты. Отметьте наблюдаемые явления. 
Напишите уравнения реакций.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Комплексные соединения
Задания

1. Укажите координационное число, заряд внутренней 
сферы и степень окисления центрального атома металла 
в следующих координационных соединениях:

a) K3[Fe(CN)6]; б) Na3ICr(C2O4)3];
в) [Pt(NH3)4Cl2] Cl2.
2. Назовите каждое из следующих соединений:
a) [Co(NH3)6]Cl3; б) K4IFe(CN)6];
в) [Ni(CO)5]; г) Na2IZn(OH)4].
3. Напишите формулы соединений по их названиям:
а) тетрацианоникколат(П) калия;
б) бромид дибромотетраамминхрома(Ш);
в) хлорид тетраамминкальция.
4. Для указанных комплексных соединений определите 

заряд лигандов и их дентатность:
a) K2[PtCl6]; б) K3[Fe(CN)6];
в) Na2INi(CO3)2].
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5. Как образуется донорно-акцепторная связь в ком­
плексном соединении? Объясните на примере образования 
комплексного иона [Al(OH)6]3'.

Лабораторные опыты
Цель работы: изучение некоторых свойств комплексных 

соединений, реакций комплексообразования.
Д Опыт 1. Образование аммиачных комплексов катионов d-элементов

Реактивы и оборудование: NH3 ∙ H2O(pa36.), NH3 ∙ H2O (конц.), 
0,5 н. р-р CuSO4,0,5 н. р-р Zn(NO3)2,0,05M р-р AgNO3; пробирки.

Порядок выполнения
Приготовьте таблицу для записи наблюдений по форме.
В три пробирки внесите по 2—3 капли солей указанных 

катионов. Затем прибавьте в каждую пробирку по 1—2 капли 
разбавленного водного раствора аммиака. Отметьте цвет обра­
зовавшегося осадка гидроксида. Затем в те же пробирки при­
бавьте по 5—8 капель концентрированного водного раствора 
аммиака. Что наблюдаете?

Пробирка Катион
Реактив

Наблюдение
NH, ■ H7O (разб.) NH, H7O (конц.)

1. Cu2+
2. Zn2+
3. Ag+

Произошло ли растворение осадка с образованием ком­
плексного аммиаката? Каков цвет полученного раствора?

Напишите уравнения образования аммиачных комплек­
сов, их диссоциацию, математическое выражение Kn. Поль­
зуясь справочными данными, определите, какой комплекс 
наиболее прочный.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Влияние природы лиганда на окраску комплекса
Реактивы и оборудование: CuSO4 (крист.), конц. 

р-р NH3 ∙ H2O, шпатель и пробирки.
Порядок выполнения
Возьмите на кончике шпателя кристаллической соли 

CuSO4 и перенесите в пробирку. Прилейте в эту пробирку

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Раздел 3. Практические работы и лабораторные опыты

3—4 мл воды. Отлейте 1—2 мл полученного раствора в другую 
пробирку и добавьте в нее 5—10 капель аммиака. Что наблю­
даете? Сравните окраску кристаллической соли CuSO4, мед­
ного купороса и аммиаката меди.

Заполните таблицу:

Соединение Формула Лигацд Окраска 
соединения

Сульфат меди CuSO4
Медный купорос [Cu(H2O)JSO4 H2O
Аммиакат меди [Cu(NH3)JSO4-H2O

Почему безводный сульфат меди(П), медный купорос и 
аммиакат меди(П) имеют разную окраску?

Вывод:..........................................................................................

А Опыт 3. Исследование прочности комплексного иона
Реактивы и оборудование: 1%-й р-р KJFe(CN)6], 0,5 н. р-р 

FeCl3,1%-йр-р NH4CSN; пробирки.
Порядок выполнения
Возьмите две пробирки, в первую налейте 2—3 капли 

раствора гексацианоферрата(Ш) калия, во вторую — 1—2 
капли раствора FeCl3. В обе пробирки прибавьте по 1 капле 
раствора роданида аммония. Укажите признаки реакции. 
В какой пробирке наблюдается эффект реакции на ион же- 
леза(Ш)? Почему? Напишите молекулярное и ионное урав­
нения качественной реакции на Fe3+. Напишите уравнение 
диссоциации K3 [Fe(CN)6] и математическое выражение Kh 
комплексного иона, объясните его строение с точки зрения 
метода ВС.

Вывод:..........................................................................................

А Опыт 4. Обменные реакции в растворах комплексных со­
единений
Реактивы и оборудование: 0,1 н. CuSO4,0,1 н. KJFe(CN)6]; 

пробирки.
Порядок выполнения
К 4—5 каплям раствора сульфата меди добавьте такой же 

объем раствора KJFe(CN)6]. Отметьте цвет образовавшегося 
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осадка гексацианоферрата(П) меди. Напишите уравнение ре­
акции.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Растворы
Задания

1. В 300 г раствора при 50 °C содержится 81г хлорида на­
трия. Рассчитайте растворимость соли при данной температу­
ре и массовую долю хлорида натрия в этом растворе.

2. Коэффициент растворимости перманганата калия при 
65 °C равен 25 г/на 100 г воды. Рассчитайте массовую долю 
KMnO4 (%) в насыщенном растворе.

3. В воде массой 100 г при температуре 20 °C растворя­
ется гидроксид натрия массой 108,7 г. Какую массу NaOH и 
воды надо взять для приготовления насыщенного при темпе­
ратуре 20 °C раствора щелочи массой 40 г?

4. Сколько г соли нужно растворить в 250 мл воды, чтобы 
получить раствор с массовой долей соли 6%?

5. Из 600 г раствора с го(соли) равной 10%, выпарили 
100 г воды. Определите со(соли) в оставшемся растворе.

6. К 500 г раствора с массовой долей NaCl, равной 10%, 
добавили 50 г соли. Какова массовая доля соли в полученном 
растворе?

7. В медицинской практике часто используют 0,9%-й 
раствор хлорида натрия (его называют изотоническим или 
физиологическим). Сколько г соли получит больной при вве­
дении 400 мл этого раствора? Какова молярная концентрация 
этого раствора, если плотность раствора равна 1,1 г/мл?

8. В медицинской практике применяют водные раство­
ры перманганата калия разной концентрации. Рассчитайте 
массу KMnO4 и объем воды, необходимые для приготовления 
100 г 3%-го раствора перманганата калия.

9. Растворы H2O2 используют для полоскания горла, 
полости рта. Для приготовления растворов H2O2 удобно 
пользоваться гидроперитом — комплексным соединением 
H2O2 с карбамидом (мочевиной) состава (NH2)2CO ∙ H2O2.
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Рассчитайте массовую долю пероксида водорода в гидро­
перите.

10. Определите, сколько г каждого из веществ нужно 
взять фармацевту для приготовления 500 г 5%-го спиртово­
го раствора йода? Для смягчения действия этот раствор также 
должен содержать 1% глицерина.

11. Для оттока раневого содержимого наружно используют 
3%, 5% или 10%-е растворы хлорида натрия. Вычислите, сколько 
мл воды нужно добавить к 50 г 20%-го раствора хлорида натрия 
для получения: а) 3%-го; б) 5%-го; в) 10%-го растворов NaCl.

12. Нашатырный спирт — это 10%-й водный раствор 
аммиака, применяемый ингаляционно, наружно и внутрь. 
Сколько л аммиака (н. у.) надо растворить в 300 г воды для 
получения нашатырного спирта?

13. Какая масса хлорида калия необходима для приго­
товления 0,4 л 0,ЗМ раствора?

14. Какой объем 6М раствора соляной кислоты нужно 
взять для приготовления 250 мл 2,5М раствора кислоты?

15. Какие объемы растворов с массовой долей гидрок­
сида калия 50% (р = 1,51 г/мл) и с массовой долей KOH 10% 
(ρ = 1,1 г/мл) потребуются для приготовления 1 л раствора 
с массовой долей KOH 20% (р = 1,19 г/мл)?

16. 350 мл раствора с молярной концентрацией азотной 
кислоты 0,15 моль/л смешали со 100 мл раствора с концен­
трацией серной кислоты 0,20 моль/л. Определите молярные 
концентрации кислот в образовавшемся растворе. Плотности 
растворов принять равными 1 г/мл.

17. К этиловому спирту объемом 90 мл (р = 0,8 г/мл) 
прилили 160 мл воды (р = 1,0 г/мл) и получили раствор плот­
ностью 0,9 г/мл. Вычислите объемную долю этанола в полу­
ченном растворе.

18. Вычислите массу вещества, содержащегося в задан­
ном количестве вещества эквивалента: а) 0,5 моль эквивален­
тов Na2B4O7 ∙ IOH2O; б) 0,2 моль эквивалентов H2C2O4 ∙ 2H2O.

19. Рассчитайте молярную и молярную концентрацию 
эквивалента мышьяковой кислоты в растворе, если массовая 
доля H3AsO4 равна 9%, а плотность раствора 1,08 г/мл.
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20. Как приготовить 250 мл 0,1 н. раствора ортофосфор- 
ной кислоты из концентрированного раствора с массовой до­
лей H3PO4, равной 70,07%, и плотностью, равной 1,52 г/мл?

21. В 100 мл раствора содержится 2,94 г K2Cr2O7. Рассчи­
тайте молярную концентрацию эквивалента бихромата калия 
при использовании его в окислительно-восстановительных  
процессах в кислой среде. Расчет обоснуйте.

22. Раствор с массовой долей хлорида кальция 10% имеет 
плотность 1,0835 г/мл. Определите, чему равна c(l∕2 CaCl2).

Практическая работа
«Приготовление растворов заданной концентрации»

В фармацевтической, биохимической, лабораторной, ана­
литической, санитарно-гигиенической практике фармацевту, 
исследователю, врачу приходится готовить различные растворы.

Для правильного приготовления растворов заданной 
концентрации необходимо владеть определенными знания­
ми и умениями.

Основной операцией в приготовлении растворов являет­
ся измерение объема раствора, выполненное с помощью из­
мерительной посуды определенной вместимости.

Существует 3 способа приготовления растворов задан­
ных концентраций:

1) из навески твердого вещества;
2) разбавлением более концентрированного раствора;
3) из фиксанала.

Химическая посуда, используемая 
для приготовления растворов

Химические реакции проводят в пробирках, стаканах, 
колбах, на специальных стеклах.

Для точного измерения объема применяют мерные кол­
бы, пипетки и бюретки (рис. 26).

Мерные колбы предназначены для измерения объема, 
приготовления стандартных растворов, а также для разбавле­
ния анализируемых проб.
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Рис. 26. Мерные колбы, пипетки, бюретки

Пипетки — узкие трубки с калибровочными метками и 
оттянутым концом, предназначенные для отмеривания не­
больших объемов растворов и переноса их из одного сосуда 
в другой.

Бюретки — узкие градуированные стеклянные трубки, 
предназначенные для измерения выливаемого объема рас­
твора.

Измерительные цилиндры и мензурки (рис. 27) использу­
ют для менее точных измерений объема растворов (точность 
измерения 2—5%).

Рис. 27. Мензурка (а), цилиндр (б)

Для приготовления растворов используют и немерную 
посуду, например немерные колбы (рис. 28).

Рис. 28. Немерные колбы
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Ареометр. Техника работы с ареометром
Ареометр — прибор для измерения плотности жидко­

стей, принцип работы которого основан на законе Архимеда.
Считается, что ареометр изобрела Гйпатия (Ипатия) Алек- 

сандрййская (др. греч. 370 (?) - 415) — женщина-ученый гре­
ческого происхождения, философ, математик, астроном).

Ареометр (денсиметр) — это стеклянная трубка, расширя­
ющаяся внизу и имеющая на конце стеклянный резервуар, за­
полненный дробью или специальной массой (рис. 29). В верх­
ней узкой части ареометра имеется шкала с делениями. Чем 
меньше относительная плотность жидкости, тем глубже погру­
жается в нее ареометр. Поэтому наименьшее значение относи­
тельной плотности нанесено вверху, а наибольшее — внизу.

Рис. 29. Ареометры

Например, у ареометров для жидкостей с относительной 
плотностью меньше единицы внизу стоит значение 1,000, 
выше 0,990 и еще выше 0,980 и т. д.

Если температура раствора не соответствует 20 ”С, то не­
обходимо вводить температурную поправку к плотности.

Для определения относительной плотности жидкости ее 
наливают в стеклянный цилиндр, размер которого должен со­
ответствовать размеру ареометра.

Внимание! Наливать жидкость в цилиндр до краев не следу­
ет, так как при погружении ареометра она может перелиться 
через край, что опасно при измерении плотности концентри­
рованных растворов кислот, щелочей и др.
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Рис, 30. Правильное 
положение ареометра 

при измерении плотности

Погружать ареометр в жидкость сле­
дует осторожно, не выпуская его из 
рук до тех пор, пока не станет оче­
видным, что он плавает. Тогда руку 
осторожно отпускают, ареометр при­
нимает нужное положение. Арео­
метр должен находиться в центре ци­
линдра и ни в коем случае не касаться 
дна и стенок и не располагаться к 
ним очень близко, так как его поло­
жение в цилиндре отражается на 
точности показаний (рис. 30). Отсчет 
проводят по делениям шкалы арео­
метра, не забывая, что читать ее не­
обходимо сверху вниз. Деление, про­
тив которого установился верхний 
мениск жидкости, характеризует ве­
личину плотности.

После измерения плотности ареометр обмывают водой 
(если определялась плотность водных растворов), вытирают 
салфеткой и убирают в специальный футляр.

Лабораторная работа 
«Приготовление раствора заданной концентрации 

(массовая доля) методом разбавления»

Порядок выполнения
1. Определить с помощью ареометра плотность исходно­

го (концентрированного) раствора.
2. Определить массовую долю вещества, используя та­

блицы зависимости плотности раствора от концентрации ве­
щества в растворе (см. Приложение).

3. По формуле разбавления:

ω1∞ ∙ Pp-paω ∙ V1 = ω2(X) ∙ Рр_ра(2) ’ V1
рассчитать объем концентрированного раствора (F1), необхо­
димый для приготовления нужного объема раствора заданной 
концентрации.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Растворы
467

4. Рассчитать объем воды, необходимый для приготовле­
ния раствора.

5. C помощью цилиндра отмерить рассчитанный объем ис­
ходного (концентрированного) раствора (по нижнему мениску).

6. C помощью цилиндра отмерить рассчитанный объем 
дистиллированной воды (по нижнему мениску).

7. Из цилиндров перелить концентрированный раствор 
и воду в чистую немерную колбу.

8. Закрыть колбу пробкой и тщательно перемешать при­
готовленный раствор.

Пример.
Из концентрированного раствора хлорида натрия с мас­

совой долей ω1 (p1) приготовьте 200 мл (F2) раствора с массо­
вой долей 3% (ω2) и плотностью 1,02 г/мл (р2).

Решение.
P1 — определяем с помощью ареометра — 1, 144 г/мл;
ω1 — находим по таблице плотностей, используя значе­

ние p1- 19,5%;
По формуле разведения находим объем концентрирован­

ного раствора:
ту ту ту * Р2ω1 ∙ F ∙ P1 = ω, ∙ F, • р, => F = ——-—-■> мл;1 1 И! 2 2 г 2 1 ωι ∙ P1 ’

τz 3∙200 ∙l,02F =-------------- = 27,43 мл,
19,5-1,144

округляем до 27 мл, так как градуировка цилиндра не позво­
ляет отмерять десятые и сотые доли мл.

В связи с тем, что складывать и вычитать можно толь­
ко массы водных растворов, а не объемы, определяем массы 
концентрированного раствора (wι1), воды и приготовленного 
раствора (wι2):

ml = F1 ∙ p1 = 27,43 мл • 1,144 г/мл = 31,38 г;
wι2 = F2 ■ p2 = 2θθ мл' 1,02г/мл = 204 г;

Tw(H2O) =wι2- wι1 = 204 г — 31,38 г= 173,62 г.
Плотность воды равна 1 г/мл, поэтому F(H2O) = 173,62мл, 

округляем до 174 мл.
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C помощью цилиндров отмеряем объемы концентриро­
ванного раствора соли и воды (по нижнему мениску). Слива­
ем отмеренные объемы в немерную колбу (рис. 31).

конц. раствор 
NaCl

приготовленный 
раствор

Рис. 31. Приготовление раствора методом разбавления

Лабораторная работа
Приготовление растворов заданных концентраций
Цель работы: научиться производить расчеты, необходи­

мые для приготовления растворов; готовить растворы требуе­
мых концентраций методом разбавления; приобрести навыки 
работы с химической посудой.

Необходимая посуда и реактивы', мерные цилиндры вме­
стимостью 250, 100 и 50 мл; колбы плоскодонные немерные 
вместимостью 500 мл; ареометры; концентрированный рас­
твор NaCl.

Порядок выполнения
1. Получите у преподавателя индивидуальное задание на 

выполнение экспериментальной задачи.
2. C помощью ареометра определите плотность концен­

трированного раствора, по таблице плотностей установите, 
какой концентрации он соответствует.

3. Выполните теоретический расчет к заданию и пока­
жите его преподавателю.

4. Получив допуск к выполнению работы, приготовьте 
раствор заданной концентрации и определите его плотность 
с помощью ареометра.
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5. На основании полученных результатов измерений 
рассчитайте абсолютную и относительную ошибки: 

где ω3 — практически установленная концентрация раствора 
по результатам измерений (см. п. 4);

ω2 — теоретически заданная концентрация раствора.
План оформления отчета
1. Дата и название работы.
2. Цель работы.
3. Условие экспериментальной задачи.
4. Решение задачи.
5. Ход приготовления раствора.
6. Контроль приготовленного раствора по определению 

плотности.
7. Расчет абсолютной и относительной ошибки.
8. Выводы по работе.

Тема: Теория электролитической 
диссоциации. Гидролиз солей

Задания
1. Составьте уравнения диссоциации электролитов 

CrCl3, KClO3, Al(OH)2Cl, Ca(ClO)2, HClO4, NaClO, MgOHCl. 
Какие из этих электролитов образуют в водном растворе хло- 
рид-ионы?

2. Могут ли сосуществовать в растворе следующие пары 

б) Ba(OH)2HCO2;
г) KOH и NaOH;
е) Cr(OH)3 и КОН;

веществ:
a) KOH и P2O3;
в) Al(NO3)3 и HCl;
д) FeSO4 и Ba(NO3)2;
ж) CuCl2 и AgNO3?
Ответ поясните, записав молекулярные и ионные урав­

нения реакций.
3. Чему равна концентрация ионов водорода в IM рас­

творе HCl, если а = 0,9?
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4. Определите молярную концентрацию гидроксид-ионов: 
а) в растворе с pH = 4;
б) в растворе с pH =12;
в) в 0,001M растворе NaOH (α= 1);
г) в 0,001M растворе Ba(OH)2 (α= 1);
д) в 0,002M растворе HNO3 (a = 1);
е) в 0,002M растворе H2SO4 (a = 1).
5. Смешали 50 мл раствора с концентрацией HCl 

0,2 моль/л и 300 мл раствора с концентрацией HCl 0,02 моль/л. 
Вычислите pH полученного раствора, принимая, что степень 
диссоциации HCl равна 0,9.

6. C помощью какого одного реактива можно различить 
растворы хлорида калия, хлорида цинка и сульфита калия? 
Напишите уравнения реакций.

7. К водному раствору, содержащему 3,17 г хлорида хро- 
ма(Ш), прилили раствор, содержащий 3,85 г сульфида калия. 
Какое вещество образуется? Какова его масса?

Лабораторные опыты
Цель работы: экспериментально изучить гидролиз солей 

как реакцию ионного обмена.

Д Опыт 1. Реакции ионного обмена. Гидролиз карбоната и 
гидрокарбоната натрия
Реактивы и оборудование: CaCO3, NaHCO3, H2O, фенол­

фталеин; микрошпатель, пробирки.
Порядок выполнения
Внесите по 1 микрошпателю: в 1-ю пробирку — карбона­

та натрия, во 2-ю —гидрокарбоната натрия. Затем в обе про­
бирки добавьте 8—10 капель воды и по 1 капле раствора фе­
нолфталеина. Что наблюдаете? Отметьте различие в окраске 
растворов. Напишите уравнения реакций гидролиза солей. 
Рассчитайте степень гидролиза. В какой пробирке гидролиз 
протекает слабее?

Вывод:..........................................................................................
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Д Опыт 2. Гидролиз солей алюминия
Реактивы и оборудование: раствор лакмуса; 0,5 н. раствор 

AlCl3; 0,5 н. растворы Na2CO3, Na2S, H2SO4, NaOH.
Порядок выполнения
1. Гидролиз хлорида алюминия.
В пробирку с нейтральным раствором лакмуса внесите 

2—3 капли 0,5 н. раствора соли алюминия. Отметьте измене­
ние цвета лакмуса. Напишите уравнение реакции гидролиза 
в молекулярном и ионном видах и объясните наблюдаемые 
явления.

2. Гидролиз солей алюминия в присутствии карбоната и 
сульфида натрия.

В две пробирки внесите по 3—4 капли 0,5 н. раствора хло­
рида алюминия.

В 1-ю пробирку добавьте 3-4 капли 0,5 н. раствора 
Na2CO3, во 2-ю — 3—4 капли 0,5 н. раствора Na2S. Что наблю­
даете? Составьте уравнения реакций совместного гидролиза в 
молекулярном и ионном виде.

Докажите характер полученного осадка соответствую­
щими реакциями: для этого содержимое 1-й и 2-й пробирок 
разделите на две части и в каждую добавьте по каплям 0,5М 
раствор H2SO4 и 0,5М раствор NaOH до растворения осадка. 
Составьте уравнения соответствующих уравнений в молеку­
лярном и ионном виде.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Химические реакции
Задания

1. Напишите выражение закона действующих масс (ки­
нетические уравнения) для следующих реакций, предвари­
тельно расставив коэффициенты, предполагая, что они явля­
ются простыми:

NO + O2 → NO2; NO + Cl2 → NOCl2; Fe + Cl2 → FeCl3;
Fe2O3 + H2 → Fe+ H2O; CO2 + C→CO;

CaO +CO2 → CaCO3; CaCO3 → CaO + CO2.
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2. В результате некоторой реакции в единице объема 
в единицу времени образовалось 3,4 г аммиака, а в результате 
другой реакции в тех же условиях — 3,4 г фосфина. Одинако­
вы ли скорости этих реакций?

3. Как изменится скорость прямой одностадийной ре­
акции 2HI.. H,,. + L,., если концентрацию йодоводорода
увеличить в 3 раза?

4. Во сколько раз изменится скорость реакции 
HBr + HBrO → Br2 + H2O при разбавлении реагирующей сме­
си в 6 раз?

5. На сколько градусов надо повысить температуру га­
зообразных реагирующих веществ, чтобы скорость реакции 
увеличилась в 125 раз, если температурный коэффициент 
равен 5?

6. Во сколько раз следует увеличить концентрацию кис­
лорода, чтобы при одновременном понижении температуры 
на 30 °C (у = 2) скорость реакции: 2CO + O2 = 2CO2 осталась 
неизменной?

7. Растворение образца железа в серной кислоте при 
20 °C заканчивается через 15 мин, а при 30 0C такой же обра­
зец металла растворяется за 6 мин. За какое время данный об­
разец железа растворяется при 35 °C?

8. Рассчитайте, как изменится скорость реакции: 
Fe3O4 + H2 → Fe + H2O при

а) повышении концентрации исходного вещества в 3 раза;
б) повышении давления в 2 раза;
в) понижении температуры на 30 0C (у = 3).
Предварительно расставьте коэффициенты в уравнении 

реакции.
9. Как влияет увеличение температуры на состояние рав­

новесия в следующих реакциях:
a)H2ω + Cl2ω≠2HClω + β;
6)2NOω + O2ω≠2NO2ω + β;
B)2HBrω≠H +Br2ω-0?
r) CO2(r) + Cw≠2COw-Q-
Д) Fe2O3fra, + 3H2(r)^2Fe(ra) + 3H2Ofr - β?
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10. Для каких из указанных реакций уменьшение объема 
сосуда приведет к смещению равновесия в том же направле­
нии, что и понижение температуры:

a)N2ω + O2ω≠2NOfr-0;
б) CO2ω + C^2COω-Q;
B)2COω + O2ω≠2CO2ω + 0;
r)COω + H2Oω≠CO2ω + H +0?
11. В системе COω + Cl2ω÷≡COCl2ω равновесие уста­

новилось при следующих концентрациях: [Cl2] = 0,3 моль/л; 
[СО] = 0,2 моль/л; [COCl2] = 1,2 моль/л. Вычислите исходные 
концентрации хлора, оксида углерода(П) и константу равно­
весия реакции.

12. Определите тип ОВР, расставьте коэффициенты:
a) KClO3 κaτ' > KCl + O2;
б) Al + HNO3 → Al(NO3)3 + N2 + H2O;
в) S + NaOH → Na2S + Na2SO3 + H2O;
г) NH3 + O2 κaτ >NO + H2O.
13. Определите степень окисления:
а) хрома в соединениях Cr,О,; ICCr,O7; KCr(SO,),; CrO2; 

[Cr(OH)6]3-; CrO3;
б) хлора в соединениях Cl2, HCl, HClO, HClO3, HClO4;
в) марганца в соединениях K2MnO4, MnO2, KMnO4, 

Mn2O3, MnCl2, Mn.
14. Какова роль воды в реакциях:
a) C+H2OСО+ H2;
б) NaH + H2O → NaOH + H2?
в) 2F2 + 2H2O→4HF + O2;
г) 6CO2 + 6H2O -j^→ C6H12O6 + 6O2?
15. Какой процесс отражают приведенные схемы? 

Сколько электронов участвуют в данных процессах?
a) Mn+7 → Mn+2; б) N+2 → N+5;
в) S+4 → S-2; г) Fe0 → Fe+3.
16. Составьте схемы полуреакций ионно-электронным 

методом, определите, окисление или восстановление отража­
ет схема:

a) MnO;.■■ Н;0 >M∏O2; б)NO3... ιr >NH3;
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в) SO*’...-^→H2S; r)Cr2O*-...-≡→Cr3+;

д) NO2... oh^ >CrO*-; е) Cr3+...—2≡→CrO*-.

17. Составьте уравнения ОВ-реакций ионно-электрон­
ным методом или методом электронного баланса и рассчи­
тайте молярные массы эквивалентов окислителя и восстано­
вителя:

a) NaCrO2 + Br2 + NaOH→ Na2CrO4 + NaBr +...;
б) KMnO4 + FeSO4 + H,S04→ Fe2(SO4)2 +...;
в) CrCl3 + Br2 + KOH → K2CrO4 + KBr +...;
г) NaNO2 + KI + H2SO4→ I2 + NO +...;
a) KIO3 + H2O2 + H2SO4→ I2 + O2 +....

Лабораторные опыты
Цель работы: экспериментально изучить зависимость 

скорости реакции от концентрации реагентов и наличия ка­
тализатора.
Д Опыт 1. Зависимость скорости реакции от концентрации

Реактивы и оборудование: 1 н. Na2S2O3, H2O5 0,5 н. H2SO4; 
пробирки, секундомер.

Порядок выполнения
Приготовьте три раствора различной концентрации. Для 

этого возьмите три сухие пробирки, внесите в первую 4 кап­
ли 1 н. раствора тиосульфата натрия и 8 капель воды, во вто­
рую — 8 капель 1 н. раствора тиосульфата натрия и 4 капли 
воды, в третью — 12 капель 1 н. раствора тиосульфата натрия.

Первую и вторую пробирку осторожно встряхните. До­
бавьте в первую пробирку одну каплю 0,5 н. раствора серной 
кислоты, одновременно включите секундомер. Измерьте вре­
мя от момента добавления кислоты до появления в растворе 
заметного помутнения. То же проделайте со второй и третьей 
пробирками.

Постройте график зависимости скорости V (ось ординат) 
от концентрации с (ось абсцисс). Согласно закону действия 
масс зависимость скорости реакции от концентрации должна 
выражаться прямой линией, проходящей через начало коор­
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динат. Сделайте вывод о зависимости скорости реакции от 
концентрации.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Влияние катализатора на скорость реакции
Реактивы и оборудование: 10%-й раствор H2O2, MnO2 

(крист.); пробирки.
Порядок выполнения
В пробирку внесите 10%-й раствор пероксида водорода. 

Отметьте, что в обычных условиях заметного разложения пе­
роксида водорода не наблюдается. Добавьте в пробирку не­
сколько крупинок диоксида марганца. Наблюдайте энергич­
ное выделение газа и с помощью тлеющей лучинки убедитесь, 
что это кислород. Составьте уравнение реакции.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства галогенов 
и их соединений

Задания
1. Напишите химические формулы молекул галогенов.
2. Составьте схему строения атома галогена — брома (по­

кажите распределение электронов по энергетическим уров­
ням и подуровням, определите количество электронов, про­
тонов и нейтронов).

3. Определите тип химической связи в молекуле предло­
женного вам галогена — брома (ковалентная полярная, кова­
лентная неполярная, металлическая или ионная), напишите 
схему образования химической связи.

4. Определите коэффициенты в предложенной реакции 
получения галогена:

MnO2 + HCl → MnCl2 + Cl2↑ + H2O.
Для этого расставьте степени окисления элементов и по­

кажите переход электронов, определите окислитель и восста­
новитель.
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5. Напишите химические реакции взаимодействия пред­
ложенного вам галогена — брома с: а) металлами; б) неметал­
лами; в) водой; г) щелочами.

Для каждой реакции определите окислитель и восстано­
витель, покажите переход электронов.

6. Для предложенного вам галогена — брома напишите 
области, в которых он применяется.

7. Рассчитайте массу 1 л фтора и хлора при н. у. Найдите 
их относительную плотность по водороду и воздуху.

8. Вычислите объем хлороводорода, который образуется 
при взаимодействии 150 л хлора с 200 л водорода. Какой газ взят в 
избытке? Вычислите объем, который займет избыток этого газа.

Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства элементов VII-A группы; научиться объ­
яснять зависимость свойств этих элементов и их соединений 
от строения атомов и молекул.

Д Опыт 1. Взаимодействие галогенов с сероводородом
Реактивы и оборудование: растворы: сероводородная 

вода, хлорная, бромная, йодная вода; пробирки.
Порядок выполнения
В три пробирки внесите по 4—5 капель сероводородной 

воды. Добавьте по 3—4 капли: в первую — хлорной воды, во 
вторую — бромной воды, в третью — йодной воды. Что на­
блюдаете? Отметьте происходящие в пробирках изменения. 
Напишите соответствующие уравнения химических реакций.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Изучение свойств галогенидов
Реактивы и оборудование: растворы: 0,5 н. KCl; 0,5 н. КВг, 

0,5 н. KI, 0,1 н. AgNO3, конц. NH3 ∙ H2O, 0,5 н. Na2S2O3; про­
бирки.

Порядок выполнения
1. В три пробирки внесите по 4—5 капель 0,5 н. раство­

ров: в первую — хлорида калия, во вторую — бромида калия, 
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в третью — йодида калия. Добавьте в каждую пробирку по 3—4 
капли 0,1 н. раствора AgNO3. Что наблюдаете? Отметьте цвет 
выпавших осадков. К полученным галогенидам добавьте по 
каплям концентрированный раствор аммиака. Что наблю­
даете? В каких пробирках произошло растворение осадков? 
Напишите уравнения осуществимых реакций растворения 
галогенидов серебра в аммиаке, схемы первичной и вторич­
ной диссоциации аммиачных комплексов серебра, матема­
тическое выражение констант нестойкости для комплексных 
соединений.

2. Повторите опыты получения галогенидов серебра и 
добавьте в каждую пробирку по 3—4 капли тиосульфата на­
трия. Напишите соответствующие уравнения реакций.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства халькогенов 
и их соединений

Задания
1. При пропускании кислорода через озонатор его объем 

уменьшился на 5 мл. Определите объемы вступившего в реак­
цию кислорода и образовавшегося озона.

2. Какой объем озонированного кислорода, содержаще­
го 30% озона, потребуется для сжигания 90 л смеси, содер­
жащей метан и пропилен, с плотностью по водороду, равной 
15,82?

3. В результате взаимодействия сероводорода с оксидом 
Cepbi(IV) образовалось 100 г серы. Вычислите объем (н. у.) се­
роводорода, вступившего в реакцию.

4. В 400 мл воды растворили 200 г серного ангидрида. 
Чему равна массовая доля вещества в растворе?

5. Чему равна массовая доля вещества в растворе, по­
лученном при растворении 100 г серного ангидрида в 400 мл 
60%-го раствора серной кислоты с плотностью 1,7 г/мл?

6. Чему равна массовая доля вещества в раство­
ре, полученном при смешивании 100 г 30%-го олеума 
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и 120 мл 40%-го раствора серной кислоты с плотностью 
1,25 г/мл?

7. Отметьте ряды, в которых окислительная способность 
элементов уменьшается:

1) О, Se, Те; 2) О, Se, S;
3) S, Se, Те; 4) Se, S, О.
8. Объем озонированного кислорода, содержащего 

25% озона, необходимый для сжигания 90 л смеси окси­
да углерода(П) и водорода, с плотностью по водороду 11,1, 
равен:

1)24л; 2) 65 л;
3) 40 л; 4) 50 л.
9. Объем воздуха, необходимый для полного сгорания 

4,4 г сероводорода, равен:
1) 18,9 л; 2) 21,7 л;
3)16,8 л; 4) 22,5 л.
10. К 40 г 12%-го раствора серной кислоты добавили 4 г 

оксида cepbi(VI). Массовая доля кислоты в полученном рас­
творе равна:

1) 19%; 2) 28%;
3) 22%; 4) 34%.
11. Определите, какую массу оксида серы(У1) необходи­

мо добавить к 100 г 91%-го раствора серной кислоты для того, 
чтобы получить 30%-й олеум.

1) 100 г; 2) 90 г;
3) 120 г; 4) 80 г.
12. Смешали 100 г 20%-го раствора серной кислоты и 

40 г 50%-го раствора той же кислоты. Массовая доля кислоты 
в полученном растворе равна:

1) 19,7%; 2) 24,6%;
3) 27,5%; 4) 30,2%.
13. Сероводород, образовавшийся при взаимодействии 

избытка концентрированной серной кислоты с 14,4 г магния, 
пропустили через 160 г 12%-го раствора брома. Масса выпав­
шего осадка равна:

1) 2,3 г; 2) 5,5 г;
3) 4,8 г; 4) 3,84 г.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Свойства халькогенов и их соединений

14. 20,8 г смеси сульфида железа(П) и пирита подвергли 
обжигу, в результате чего образовалось 16 г твердого остатка. 
Объем (н. у.) выделившегося газа равен:

1)6,72 л; 2) 8,96 л;
3) 11,2 л; 4) 13,44 л.
15. Объем кислорода, содержащего озон, в результате 

разложения озона увеличился на 2%. Объемная доля озона 
в озонированном кислороде равна:

1) 6%; 2) 4%;
3) 7%; 4) 10%.
16. При нагревании растворили медь в 98%-м растворе 

серной кислоты, после чего массовая доля кислоты снизилась 
до 86,5%. Определите массовую долю сульфата меди в полу­
ченном растворе.

1) 6,4%; 2) 7,4%;
3) 8,4%; 4) 9,4%.
17. Определите массу 61,25%-го раствора серной кисло­

ты, в которой необходимо растворить 40 г серного ангидрида, 
для получения 73,5%-го раствора серной кислоты.

1) 100 г; 2) 160 г;
3) 140 г; 4) 200 г.
18. Какие металлы при определенных условиях реагиру­

ют с концентрированной серной кислотой, но не реагируют 
с разбавленной серной кислотой?

1) медь; 2) железо;
3) алюминий; 4) серебро.

Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства элементов VI-A группы; научиться объ­
яснять зависимость свойств этих элементов и их соединений 
от строения их атомов, молекул.

Д Опыт 1. Восстановительные свойства сероводорода
Реактивы и оборудование: растворы: 0,5 н. Fe2(SO4)3 или 

FeCI3, 2 н. H2SO4, насыщенная сероводородная вода, 0,5 н. 
K2Cr2O7; пробирки.
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Порядок выполнения
1. В пробирку внесите по 3—4 капли 0,5 н. раствора соли 

железа(Ш) и 2 н. раствора серной кислоты, затем добавьте по 
каплям сероводородную воду. Что наблюдаете?

2. В пробирку внесите 3—4 капли 0,5 н. раствора дихро­
мата калия, 2—3 капли 2 н. раствора серной кислоты и добавь­
те по каплям насыщенный раствор сероводородной воды до 
изменения цвета раствора и образования осадка.

Напишите уравнения реакций.
Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Химические свойства сульфитов
Реактивы и оборудование: 0,5 н. K2Cr2O7, 0,5 н. Na2SO3 

(K2SO3), 0,5 н. KMnO4, 2 н. H2SO4, 0,5 н. NaNO2, 0,5 н. BaCI2; 
пробирки.

Порядок выполнения
1. В две пробирки внесите раздельно по 4—5 капель 0,5 н. 

растворов дихромата калия и перманганата калия, добавьте 
в обе пробирки по 2—3 капли 2 н. раствора серной кислоты и 
4—5 капель 0,5 н. раствора сульфита натрия (калия). Отметьте 
изменение цвета растворов в пробирках. Напишите уравне­
ния окислительно-восстановительных реакций, укажите роль 
сульфита.

2. В пробирку внесите 4—5 капель 0,5 н. раствора суль­
фита натрия (калия), 2—3 капли 2 н. раствора серной кислоты 
и 4-5 капель 0,5 н. раствора нитрита натрия. Что наблюдаете? 
C помощью 0,5 н. раствора хлорида бария установите присут­
ствие в продуктах реакции сульфат-ионов. Напишите урав­
нение реакции окисления сульфита натрия нитритом натрия 
в кислой среде и уравнение качественной реакции на присут­
ствие сульфат-ионов в растворе в молекулярном и ионном 
виде.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 3. Свойства тиосульфата натрия
Реактивы и оборудование: 0,5 н. Na2S2O3,2 н. H2SO4, хлор­

ная вода, йодная вода; пробирки.
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Порядок выполнения. В три пробирки внесите по 5-6 ка­
пель 0,5 и. раствора Na2S2O3 и добавьте раздельно по 3—4 кап­
ли: в первую — 2 н. раствора серной кислоты, во вторую — 
хлорную воду, в третью — йодную воду. Что наблюдаете?

Отметьте выпадение осадка, выделение газа и обесцвечи­
вание раствора. Напишите уравнения окислительно-восста­
новительных реакций.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства соединений элементов 
V группы главной подгруппы

Задания
1. Напишите уравнение реакции аммиака с серной и 

фосфорной кислотами в молекулярной и ионной форме.
2. 200 г 25%-го раствора аммиака прокипятили, при этом 

20 г аммиака улетучилось. Какой стала массовая доля аммиа­
ка в растворе? Какая масса хлороводорода потребуется для его 
нейтрализации?

3. В концентрированную азотную кислоту поместили 
смесь меди и оксида меди(П) общей массой 32 г. Массовая доля 
меди в смеси 20%. Какой газ и в каком объеме при этом выде­
лится? Какое количество вещества соли при этом получится?

4. Какую массу 10%-го раствора можно приготовить из 
азотной кислоты, полученной взаимодействием 2,02 кг ни­
трата калия с избытком серной кислоты?

5. Определите молярную концентрацию 63 %-го раство­
ра азотной кислоты (р = 1,382 г/мл).

6. Какую массу азотной кислоты можно получить из 1 кг 
аммиака при 70%-м выходе?

7. Напишите уравнения следующих реакций в молеку­
лярной, ионной и сокращенной ионной формах:

а) дигидрофосфат кальция + гидроксид кальция;
б) фосфат кальция + фосфорная кислота;
в) фосфат кальция + серная кислота;
г) фосфат кальция + нитрат бария.
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8. Напишите в молекулярной и ионной форме уравне­
ния реакций мышьяковистой кислоты: а) с хлороводородной 
кислотой; б) с едким натром.

Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально из­

учить химические свойства элементов V-A группы; нау­
читься объяснять зависимость свойств соединений от их 
строения.

Д Опыт 1. Свойства аммиака и ионов аммония
Реактивы и оборудование: бромная вода, KMnO4 (0,5М), 

NH3 ∙ H2O (конц.); спиртовка, пробирки.
Порядок выполнения
1. В пробирку внесите 2—3 капли бромной воды и 

2—3 капли концентрированного раствора аммиака. Что на­
блюдаете? Как изменяется окраска бромной воды? Напишите 
уравнение реакции, учитывая, что аммиак окисляется до сво­
бодного азота.

2. Внесите в пробирку 2—3 капли 0,5М раствора перманга­
ната калия и 3—5 капель концентрированного раствора аммиа­
ка. Полученную смесь слегка нагрейте. Как изменяется окраска 
раствора? Напишите уравнение реакции, учитывая, что аммиак 
окисляется до свободного азота, а перманганат калия в щелоч­
ной среде восстанавливается до оксида Mapratma(IV).

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Свойства солей азотистой кислоты
Реактивы и оборудование: растворы: K2Cr2O7 (0,05M), 

KMnO4 (0,5M), H2SO4 (2 н.), KI (0,05M); NaNO2 (O,1M), KBr 
(0,05M); спиртовка, пробирки.

Порядок выполнения
1. В две пробирки внесите: в 1-ю — 4—6 капель 0,05M 

раствора дихромата калия, а во 2-ю — 4—6 капель 0,05M рас­
твора перманганата калия. В обе пробирки добавьте по 2-3 
капли 2 н. раствора серной кислоты и по 4—6 капель O5IM 
раствора нитрита натрия.
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Пробирку с дихроматом калия слегка нагрейте. Что на­
блюдаете? Отметьте изменение окраски. Напишите уравне­
ния окислительно-восстановительных реакций.

2. В пробирку внесите 4—6 капель О, IM раствора нитрита 
натрия и 2—3 капли 2 н. раствора серной кислоты, добавьте 
4—6 капель 0,05M раствора йодида калия. Что наблюдаете? 
Напишите уравнения реакции, имея в виду выделение йода и 
газа (NO). Повторите опыт с 0,05M раствором бромида калия. 
Идет ли в этом случае реакция?

Вывод:..........................................................................................

Д Демонстрационный опыт. Реакция бурого кольца (коричне­
вая кольцевая проба на нитраты)
Нитрат калия KNO3 растворите в воде. Прилейте раствор 

нитрата калия в пробирку, наполненную на четверть раство­
ром сульфата железа(П) FeSO4. Затем осторожно, по каплям, 
добавьте в пробирку концентрированную серную кислоту так, 
чтобы, стекая по стенке пробирки, она образовала два слоя 
жидкости. Нитрат калия реагирует с серной кислотой, обра­
зуя азотную кислоту HNO3, которая взаимодействует с FeSO4, 
образуя комплекс [Fe(H2O)5NO]2+, что приводит к появлению 
коричневого (бурого) кольца между двумя слоями жидкости 
в пробирке (рис. 32).

Водный раствор, проверяемый на наличие нитратов и 
сульфата железа(П).

Коричневое 
кольцо

Концентрированная 
серная кислота

Рис. 32. Коричневая кольцевая проба на нитраты
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Тема: Свойства соединений элементов 
IV группы главной подгруппы

Задания
1. Какую массу меди можно восстановить из ее оксида 

с помощью 24 кг углерода, если потери меди составляют 5%?
2. Какой объем водяного газа (н. у.) можно получить при 

пропускании водяного пара через 5 моль углерода?
3. Нитрат меди(П) прокалили до полного прекращения 

выделения бурого газа, после чего смешали с измельченным 
углем и снова прокалили. Что получилось в результате реак­
ции? Обоснуйте ответ уравнениями реакций.

4. Какой объем оксида углерода(ГУ) можно получить при 
сжигании 112 л оксида углерода(П)?

5. Какой объем оксида углерода(ТУ) (н. у.) можно полу­
чить при разложении 250 г известняка с массовой долей при­
месей 20%, если выход CO2 равен 80% от теоретического?

6. Карбонат кальция массой 2 кг подвергли прокалива­
нию. Масса остатка после прокаливания оказалась равной 
1,8 кг. Какова массовая доля (%) карбоната, подвергшегося 
разложению?

7. Оксидом углерода(П), полученным из 5 кг угля, вос­
становили оксид железа(Ш). Какая масса железа при этом 
получена?

8. Через йодную воду пропустили смесь газов, состо­
ящую из оксида углерода(ГУ), сероводорода и сернистого 
газа. Каков состав газовой смеси на выходе? Что содержится 
в растворе?

Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства элементов IV-A группы; научиться объ­
яснять зависимость свойств соединений от их строения.

Д Опыт 1. Адсорбционная способность активированного угля (Caιmιa)
Реактивы и оборудование: водные растворы фуксина, ме- 

тилоранжевого и метилфиолетового; 0,01 н. Pb(NO3)2, 0,1 н.
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KI, гранулы или порошок активированного угля; стеклянная 
палочка, микрошпатель, пипетка, резиновые пробки.

Порядок выполнения
1. Адсорбция красящих веществ.
В три пробирки внесите приблизительно на 1/4 объема 

растворы фуксина, метилоранжевого, метилфиолетового и 
добавьте в каждую пробирку по 2 микрошпателя активиро­
ванного угля.

Пробирки закройте пробками, несколько раз энергично 
встряхните и оставьте в штативе на 2—3 мин. Что наблюдаете?

2. Адсорбция ионов из раствора.
В две пробирки внесите по 10 капель 0,01 н. раствора ни­

трата свинца(П).
В первую пробирку добавьте 1-2 капли 0,1 н. раствора 

KI. Образуется желтый осадок PbI2. Содержимое пробирки 
оставьте для сравнения.

Во вторую пробирку внесите 1 микрошпатель активиро­
ванного угля, перемешайте стеклянной палочкой и оставьте 
в штативе на 1—2 мин. После этого жидкую фазу перенесите 
пипеткой в другую чистую пробирку и добавьте 1 каплю 0,1 н. 
раствора KI. Что наблюдаете? Поясните, почему выпавшего 
осадка меньше, чем в первой пробирке? Напишите уравнение 
реакции образования PbI2 в молекулярном и ионном виде.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Получение оксида углерода(IV)
Реактивы и оборудование: CaCO3 (крошка мела или мра­

мора), H2O (диет), HCl (конц.), раствор лакмуса; газоотвод­
ная трубка, пробирки.

Порядок выполнения
В пробирку внесите маленький кусочек мела или мрамо­

ра, добавьте 5—6 капель воды и 10—12 капель концентрирован­
ного раствора соляной кислоты. Пробирку закройте пробкой 
с газоотводной трубкой, конец которой опустите в пробирку 
с водой. Пропускайте газ в течение 3-х мин., после чего до­
бавьте в пробирку с водой 1 каплю лакмуса. Что наблюдае­
те? Почему? Напишите уравнение реакции получения оксида 
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углерода(ГУ). Какое равновесие устанавливается в растворе 
оксида углерода(ГУ) в воде? Как смещается это равновесие 
при добавлении: а) щелочи, б) кислоты? Почему?

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства соединений элементов
Ill группы главной подгруппы

Задания
1. Электронное строение атома алюминия и его свой­

ства. Как изменяются свойства у элементов III-A группы с ро­
стом порядкового номера? Почему?

2. Чем определяется большая коррозионная стойкость 
алюминия? Опишите отношение алюминия к воде, кислотам 
и щелочам.

3. Алюминий растворили в соляной кислоте. Раствор 
разделили на две части. К одной из них прилили избыток рас­
твора гидроксида калия, а к другой — избыток водного рас­
твора аммиака. Будет ли отличаться содержимое пробирок? 
Составьте уравнения реакций.

4. Имеется смесь порошков железа, алюминия и меди мас­
сой 16 г. На половину смеси подействовали избытком раствора 
КОН, получив газ объемом 3,36 л (н. у). К другой половине сме­
си добавили раствор соляной кислоты, выделился газ объемом 
4,48 л (н. у.). Определите массовые доли металлов в смеси.

5. К раствору, в котором находится нитрат алюминия 
массой 42,6 г, прилили раствор, содержащий карбонат натрия 
массой 37,2 г. Осадок прокалили. Определите массу осадка 
после прокаливания.

6. Смесь порошка алюминия и меди массой 15 г обрабо­
тали раствором HCl (р = 1,155 г/мл) с массовой долей 30,55%, 
при этом выделилось 5,25 л газа (н. у). Определите массовые 
доли металлов в смеси и объем раствора HCl, участвующий в 
реакции.

7. Какой объем раствора аммиака с C(NH3-H2O) = 
= 2 моль/л был взят для осаждения Al(OH)3 из 200 мл раствора 
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хлорида алюминия с массовой долей 30% (р = 1,3 г/мл)? Ка­
кой объем раствора гидроксида натрия с молярной концен­
трацией 0,5 моль/л потребуется для его полного растворения?

8. Какие продукты образуются при сливании растворов: 
а) нитрата алюминия и карбоната калия; б) сульфата алюми­
ния и сульфида калия? Почему?

9. Написать уравнения реакций:
а) металлический алюминий + щелочной раствор нитра­

та калия;
б) нитрид алюминия + горячий раствор гидроксида калия; 
в) нитрат алюминия + раствор сульфида натрия;
г) карбид алюминия + концентрированный раствор ще­

лочи.

Лабораторные опыты

Цель работы: теоретически и экспериментально изу­
чить химические свойства элементов III-A группы; научиться 
объяснять зависимость свойств соединений от их строения, 
а также от строения атомов этих элементов.

Д Опыт 1. Взаимодействие алюминия с разбавленными и 
концентрированными кислотами
Реактивы и оборудование: 2 н. растворы H2SO4 и HNO3; 

конц. растворы кислот HCl, H2SO4 и HNO3; алюминиевая 
фольга, спиртовка, пробирки.

Порядок выполнения
В три пробирки внесите по 3—4 капли 2 н. растворов 

кислот HCl, H2SO4 и HNO3. В каждую из них добавьте по 
небольшому кусочку алюминиевой фольги. Отметьте, в ка­
кой пробирке реакция протекает более энергично. Нагрейте 
пробирки. Сравните активность взаимодействия алюминия 
с этими кислотами при комнатной температуре и при нагре­
вании. Составьте уравнения реакций.

Аналогично проделайте опыты с растворами концен­
трированных кислот. C какими кислотами реакция на хо­
лоду не протекает? Почему? Напишите уравнения реакций 

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Раздел 3. Практические работы и лабораторные опыты

взаимодействия алюминия с концентрированными кисло­
тами на холоду и при нагревании на основании положения 
алюминия в электрохимическом ряду напряжения металлов, 
сделайте вывод о возможности взаимодействия его с разбав­
ленными и концентрированными кислотами.

Вывод:..........................................................................................

А Опыт 2. Взаимодействие алюминия с раствором гидрок­
сида натрия
Реактивы и оборудование: 2 н. раствор NaOH; алюминие­

вая фольга, пробирки.
Порядок выполнения
В пробирку с кусочком алюминиевой фольги внесите 

5—6 капель 2 н. раствора NaOH. Наблюдаете выделение газа?
Составьте уравнение реакции и подберите коэффициен­

ты ионно-элекгронным методом.
Вывод:..........................................................................................

А Опыт 3. Получение и свойства гидроксида алюминия
Реактивы и оборудование: 0,5 н. раствор соли алюминия, 

0,5 н. раствор NaOH (КОН); пробирки.
Порядок выполнения
В две пробирки внесите по 5—6 капель 0,5 н. раствора 

соли алюминия и добавляйте по каплям 0,5 н. раствор ги­
дроксида натрия (калия) до образования осадка.

В 1-ю пробирку добавьте избыток щелочи, а во 2-ю — 
2 н. раствор HCl до растворения осадка.

Напишите уравнения реакций в молекулярном и ионном 
виде, имея в виду, что алюминат образуется в форме гидрок- 
сокомплекса [Al(OH)6]3-.

Вывод:..........................................................................................

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Свойства соединений элементов Il группы главной подгруппы
489

Тема: Свойства соединений элементов 
Il группы главной подгруппы

Задания
1. Как изменяются свойства гидроксидов у s-элементов 

II группы? К раствору, содержащему соли бериллия и магния, 
добавили избыток раствора гидроксида калия. Какое веще­
ство выпало в осадок? Какие ионы оказались в растворе? На­
пишите уравнения реакций.

2. Почему гидроксид магния растворяется в воде в при­
сутствии хлорида аммония и не растворяется в присутствии 
хлорида натрия?

3. Известковую воду разделили на две одинаковые пор­
ции. Через одну пропустили диоксид углерода до растворения 
выпавшего осадка. Затем обе порции вновь слили. Что прои­
зошло?

4. Объясните, почему при пропускании диоксида углеро­
да через раствор хлорида или нитрата кальция осадок не вы­
падает, а при действии CO2 на известковую воду — выпадает?

5. В IOO мл насыщенного раствора содержится 1,5 ∙ IO-6 г 
BaCrO4. Рассчитайте произведение растворимости хромата 
бария.

6. Напишите уравнения реакций, протекающих при осу­
ществлении следующих превращений:

Be → Na2[Be(OH)4] → BeCl2 → Be(OH)2 → BeSO4.
7. Напишите уравнения реакций, протекающих при осу­

ществлении следующих превращений:
Ca → Ca(OH)2 → CaCO3 → Ca(HCO3)2 → CaCl2 → Ca.
8. Определите массовую долю примесей в техническом 

карбиде кальция, если при полном разложении 1,8 кг образца 
образовалось 560 л ацетилена (н. у.).

Лабораторные работы
Цель работы: теоретически и экспериментально изу­

чить химические свойства элементов II-A группы; научиться 
объяснять зависимость свойств соединений от их строения, 
а также от строения атомов этих элементов.
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Д Опыт 1. Взаимодействие металлического магния с кислотами
Реактивы и оборудование: магниевая лента или порошок 

магния, 2 н. раствор HCl, 2 н. раствор HNO3, конц. раствор 
H2SO4; пробирки, микрошпатель.

Порядок выполнения
В три пробирки внесите по небольшому кусочку магние­

вой ленты или добавьте по 1 микрошпателю порошка магния.
В одну пробирку добавьте несколько капель 2 н. раствора 

соляной кислоты, во вторую — несколько капель 2 н. раство­
ра азотной кислоты, в третью — 2—3 капли концентрирован­
ного раствора серной кислоты. Что наблюдаете? Напишите 
уравнения протекающих при этом реакций.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Получение и исследование свойств гидроксида магния 
Реактивы и оборудование: 0,5 н. раствор MgCl2, 2 н. рас­

твор NaOH, 2 н. раствор HCl, 2 н. раствор NH4Cl; пробирки.
Порядок выполнения
В три пробирки внесите по 3—4 капли 0,5 н. раствора хло­

рида магния и 2—3 капли 2 н. раствора гидроксида натрия. От­
метьте образование осадков.

В 1-ю пробирку добавьте несколько капель 2 н. раствора 
соляной кислоты, во 2-ю — несколько капель 2 н. раствора 
хлорида аммония. Что наблюдаете? В 3-ю пробирку добавьте 
избыток 2 н. раствора гидроксида натрия. Отметьте наблюда­
емое явление. Растворяется ли осадок?

Напишите уравнения соответствующих реакций в моле­
кулярном и ионном видах.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 3. Образование и разложение гидрокарбоната кальция
Реактивы и оборудование: тонкорастертый мел (карбонат 

кальция), дистиллированная вода, 2 н. раствор HCl; газоотво­
дная трубка с пробкой, спиртовка, микрошпатель, пробирки.

Порядок выполнения
В две пробирки внесите по 1 микрошпателю тонкорас- 

тертого мела (карбоната кальция); в 1-ю пробирку добавьте 
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10 капель дистиллированной воды, а во 2-ю — 10 капель 2 н. 
раствора соляной кислоты. Вторую пробирку с выделяю­
щимся CO2 закройте пробкой с газоотводной трубкой и опу­
стите ее в суспензию карбоната кальция. Через некоторое 
время карбонат кальция растворится вследствие образова­
ния гидрокарбоната кальция. Полученный раствор гидро­
карбоната кальция разделите на три части, растворы в двух 
пробирках оставьте для следующего опыта (пробирки 1 и 2), 
а раствор в третьей пробирке прокипятите и отметьте вновь 
образование осадка карбоната кальция. Напишите уравне­
ния реакций. Какой вид жесткости воды можно устранить 
кипячением?

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства соединений элементов
I группы главной подгруппы

Задания
1. Какой из гидроксидов щелочных металлов является наи­

более слабым, а какой—наиболее сильным основанием? Почему?
2. Назовите сходные и отличительные черты щелочных и 

щелочноземельных металлов.
3. Какая соль получится, если через 100 мл 32%-го рас­

твора гидроксида калия (р = 1,31 г/мл) пропустить весь диок­
сид углерода, который образовался при сжигании 18 л метана 
(н. у.)? Определите массу соли.

4. При электролизе 250 г 30%-го раствора хлорида натрия 
выделилось 10 л водорода (н. у). Определите, какая массовая 
доля хлорида натрия разложилась и сколько г гидроксида на­
трия образовалось?

6. Почему натрий нельзя хранить на воздухе? Как пра­
вильно хранить натрий?

7. В сосуд с 45 мл воды поместили кусочек натрия массой 
2,3 г. Какова массовая доля гидроксида натрия в образовав­
шемся растворе по окончании реакции?

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



4g2 Раздел 3. Практические работы и лабораторные опыты

Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства элементов I-A группы; научиться объяс­
нять зависимость свойств соединений от их строения, а также 
от строения атомов этих элементов.

Д Опыт 1. Окрашивание пламени солями щелочных метал­
лов

Реактивы и оборудование: насыщенные растворы солей 
щелочных металлов, конц. раствор HCl, стальная проволоч­
ка; спиртовка, пробирки.

Порядок выполнения
Перед началом опыта прокалите петлю стальной прово­

лочки в пламени горелки до тех пор, пока цвет пламени не пе­
рестанет изменяться (если проволочка после прокаливания все 
же меняет окраску пламени, то обмакните ее в концентриро­
ванный раствор соляной кислоты и снова прокалите в пламени 
горелки). На очищенной проволочке внесите в пламя горелки 
каплю раствора соли исследуемых металлов в следующей по­
следовательности: соли лития, калия, рубидия и натрия.

Отметьте изменение окраски пламени. Занесите наблю­
дения в таблицу.

Катион металла Окраска пламени

Литий Li+

Калий K+

Рубидий Rb+

Натрий Na+

Вывод:..........................................................................................

И Опыт 2. Взаимодействие металлов со щелочами
Реактивы и оборудование: NaOH или KOH 2 н., алюминий 

(метал.), цинк (метал.); спиртовка, водяная баня, пробирки.
Порядок выполнения
В две пробирки налейте по 5-10 капель раствора NaOH 

или KOH и опустите кусочки алюминия и цинка. Обе пробир­
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ки слегка нагрейте на водяной бане. Наблюдайте выделение 
водорода. Составьте уравнения реакций, учитывая, что полу­
чаются соответствующие гидроксокомплексы (координаци­
онное число алюминия и цинка равно 4).

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства соединений 
d-элементов I группы

Задания
1. Какую степень окисления проявляют в соединени­

ях медь, серебро и золото? Какая степень окисления наибо­
лее характерна для каждого из них? В чем можно растворить 
данные металлы? Составьте уравнения соответствующих 
реакций.

2. Почему температуры плавления и кипения металлов 
подгруппы меди значительно выше, чем щелочных металлов?

3. Почему хлорид серебра растворяется в концентриро­
ванных растворах аммиака, поваренной соли и тиосульфата 
натрия? Напишите молекулярные и ионные уравнения ре­
акций.

4. Почему нерастворимые соли меди(1) и серебра раство­
ряются: а) в растворах аммиака; б) в концентрированных рас­
творах галогеноводородных кислот или их солей со щелочны­
ми металлами? Покажите это на примере реакций:

CuCl + HCl →; AgI + NaI →; AgCl + NH3 →.
5. Через 1 л раствора сульфата меди(П) с массовой до­

лей соли 18% (р = 1,12 г/мл) пропустили 23,2 л сероводорода 
(н. у.). Какое вещество выпало в осадок? Какова его масса?

6. Какой объем 20%-го раствора азотной кислоты 
(р = 1,115 г/мл) потребуется для полного растворения 20 г 
меди?

7. Составьте уравнения реакций, протекающих при осу­
ществлении следующих превращений:

Ag → AgNO3 → AgCl → K3[Ag(S2O3)2] → K[Ag(CN)2].
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8. Составьте уравнения реакций, протекающих при осу­
ществлении следующих превращений:

Cu → Cu(NO3)2 → [Cu(NH3)J(NO3)2 → 
→ CuS → Cu(NO3)2 → CuO.

9. Закончите уравнения реакций:
a) Au+KCN+H2O + O2=; в) AgNO3+NH4OH+HCHO=;
б) AuCl3 + H0O, + KOH =; г) Cu + О, + NH4OH =.

Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства элементов I-B группы; научиться объ­
яснять зависимость свойств элементов и соединений от их 
строения.

Д Опыт 1. Восстановительные свойства меди
Реактивы и оборудование: растворы: 2 н. HCl, H2SO4, 

HNO3; конц. HCl, H2SO4, HNO3; твердое вещество — медная 
стружка (порошок), спиртовка, микрошпатель, пробирки.

Порядок выполнения
В три пробирки внесите по 1 микрошпателю медной 

стружки (порошка) и прибавьте по 5—6 капель 2 н. растворов 
кислот: в 1-ю — соляной, во 2-ю — серной, в 3-ю — азотной. 
Что наблюдаете?

Повторите опыт с концентрированными кислотами без 
нагревания и при осторожном нагревании.

Напишите уравнения реакций.
Вывод:..........................................................................................

А Опыт 2. Получение йодида меди(1)
Реактивы и оборудование: растворы: 0,5 н. CuSO4, 0,5 н.

KI, 0,5 н. Na2SO3; пробирки.
Порядок выполнения
Внесите в пробирку по 3—4 капли 0,5 н. растворов сульфа­

та меди(П) и йодида калия. Отметьте наблюдаемые явления: 
выпадение осадка и окрашивание содержимого пробирки 
в желтый цвет. Добавьте в пробирку несколько капель раство­
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ра сульфита натрия до исчезновения желтой окраски. Напи­
шите уравнения реакций в молекулярном и ионном видах.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства соединений 
d-элементов Il группы

Задания
1. Какое место в ряду напряжений занимают Zn, Cd, Hg? 

Как это отражается на их реакциях с кислотами? Может ли 
кадмий вытеснять цинк и ртуть из растворов их солей?

2. Чем отличаются процессы растворения ртути:
а) в избытке HNO3;
б) в присутствии избытка самой ртути?
Напишите уравнения этих реакций.
3. Напишите уравнения реакций, протекающих при до­

бавлении щелочи к раствору, содержащему ионы Zn2+, Cd2+, 
Hg2+, Hg22+.

4. Напишите уравнения реакций взаимодействия рас­
творов:

a) Zn(CN)2 и KCN;
б) Zn(NO3)2 и Na2CO3.
5. Составьте ионные и молекулярные уравнения реак­

ций, протекающих при следующих превращениях:
Zn → Na2[Zn(OH)4] → ZnSO4 → 

→ [Zn(NH3)4] SO4 → ZnCl2 → Na2IZn(OH)4].
6. Составьте ионные и молекулярные уравнения реак­

ций, протекающих при следующих превращениях:
Cd → CdSO4 → [Cd(NH3)4] SO4 → CdCl2 → 

→ Cd(OH)2 → CdSO4.
7. Цинковую пластинку массой 70 г поместили в раствор 

нитрата свинца(П). Через некоторое время масса пластинки 
стала равна 88,4 г. Какая масса цинка перешла в раствор в 
виде ионов? Какая масса свинца осела на пластинке?

8. Какой объем серной кислоты с массовой долей 90% 
(р = 1,814 г/мл) потребуется для растворения 10 г цинка?
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Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства элементов II-B группы; научиться объ­
яснять зависимость свойств элементов и соединений от их 
строения.

Д Опыт 1. Получение и свойства гидроксидов цинка и кадмия
Реактивы и оборудование: растворы: 0,5 н. Zn(NO3)2 

(ZnCl2), 0,5 н. CdCl2,0,5 н. Na2S, 2 н. KOH (NaOH), 0,5 н. HCl, 
25% NH3 ∙ H2O; пробирки.

Порядок выполнения
1. В три пробирки внесите по 4—5 капель 0,5 н. раство­

ра соли цинка (нитрата или хлорида) и добавьте по каплям 
2 н. раствор гидроксида натрия (калия) до появления осадка. 
Отметьте цвет выпавшего осадка. Испытайте полученные ги­
дроксиды растворами кислоты, щелочи и аммиака. Для этого 
внесите раздельно по 5—6 капель в 1-ю пробирку — 0,5 н. рас­
твор соляной кислоты, во 2-ю — 2 н. раствор гидроксида на­
трия (калия), в 3-ю — концентрированный раствор аммиака. 
Опишите наблюдения.

Проведите аналогичные опыты с солью кадмия (сульфа­
том или хлоридом). Напишите уравнения реакций в молеку­
лярном и ионном виде.

Напишите выражения для констант нестойкости ком­
плексных соединений, учитывая, что координационные чис­
ла цинка и кадмия равны 4.

2. В пробирки с полученными аммиакатами цинка и 
кадмия добавьте по каплям 0,5 н. раствор сульфида натрия. 
Опишите происходящие изменения.

Вывод:..........................................................................................

А Опыт 2. Взаимодействие цинка со щелочами
Реактивы и оборудование: растворы: 2 н. KOH (NaOH), 

Zn (гран.); спиртовка, пробирки.
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Порядок выполнения
К 4—5 каплям раствора гидроксида натрия добавьте гра­

нулу цинка, пробирку слегка подогрейте. Что происходит? 
Какой газ выделяется? Напишите уравнение реакции.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства соединений хрома
Задания

1. Какие оксиды получают при термическом разло­
жении дихромата аммония и вольфрамата аммония? На­
пишите уравнения этих реакций и укажите различие в их 
характере.

2. Какими реакциями можно получить оксиды хрома? 
Как меняется их характер с увеличением степени окисления 
хрома? Какова растворимость оксидов хрома в воде, и како­
му из них соответствует гидроксид, который нельзя выделить 
в свободном состоянии?

3. Сколько л хлора (н. у.) выделится при взаимодействии 
11,76 г дихромата калия с избытком концентрированной со­
ляной кислоты?

4. Какой объем раствора гидроксида натрия с молярной 
концентрацией 1 моль/л и какой объем 3%-го раствора H2O2 
(р = 1 г/мл) потребуются для реакции с хлоридом хрома(Ш) 
массой IOO г?

5. Как можно осуществить следующие превращения:
a) Cr2O3 → Cr2(SO4)3 → K3[Cr(OH)6] → K2CrO4→ K2Cr2O7 → 

→ Cr2(SO4)3;
б) (NH4)2Cr2O7 → Cr2O3 → CrCl3 → K2Cr2O7 → K2CrO4 → 

→ Cr2(SO4)3 → K3ICr(OH)6]?
7. Закончите уравнения реакций:
a) Cr2(SO4)3 + NaBiO3 + HNO3 →...;
б) K[Cr(OH)4] + Br2 + KOH →...
в) KCrO2 + PbO2 + KOH → K2PbO2 +...;
г) K2Cr2O7 + KI + H2SO4→....
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Лабораторные опыты
Цель работы: изучить химические свойства хрома и его 

соединений; установить зависимость кислотно-основных и 
окислительно-восстановительных  свойств соединений хрома 
от степени окисления.

Д Опыт 1. Окислительные свойства соединений xpoι∖ιa(VI)
Реактивы и оборудование: 0,5 н. K2Cr2O7, 0,5 н. KI, 0,5 н.

Na2SO3 (K2SO3), 3% H2O2, 2 н. H2SO4, 1% крахмал; пробирки.
Порядок выполнения
1. Окисление йодида калия.
В пробирку внесите 4—5 капель 0,5 н. раствора дихромата 

калия, 2—3 капли 2 н. раствора серной кислоты и добавьте 3—4 
капли 0,5 н. раствора йодида калия. Отметьте изменение окра­
ски раствора. Докажите с помощью 1%-го раствора крахмала 
присутствие в реакционной смеси свободного йода. Напиши­
те уравнение окислительно-восстановительной реакции.

2. Окисление сульфита натрия.
В пробирку внесите 4—5 капель 0,5 н. раствора сульфита 

натрия (калия), добавьте 3—4 капли 2 н. раствора серной кис­
лоты и 4—5 капель 0,5 н. раствора дихромата калия. Отметьте 
изменение цвета реакционной смеси. Напишите уравнение 
окислительно-восстановительной реакции.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Получение и свойства гидроксида хрома(Ш)
Реактивы и оборудование: 0,5 н. сольхрома(Ш), 2 н. NaOH 

(КОН), 2 н. HCl, 2 н. H2SO4; пробирки.
Порядок выполнения
В две пробирки внесите по 4—5 капель 0,5 н. раствор соли 

хрома(Ш) и по 2—3 капли 2 н. раствора гидроксида натрия 
(калия). Опишите наблюдения. Исследуйте отношение ги­
дроксида хрома к кислоте и избытку щелочи, для чего в ка­
ждую пробирку раздельно добавьте по каплям 2 н. раствор со­
ляной (серной) кислоты и 2 н. раствор щелочи до растворения 
осадка. Объясните наблюдаемые признаки реакций. Напи­
шите уравнения реакций получения гидроксида хрома(Ш) и 
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взаимодействия его с кислотой и щелочью в молекулярном и 
ионном виде. Для гидроксида хрома(Ш) составьте уравнения 
ступенчатой диссоциации.

Вывод:..........................................................................................

Тема: Свойства соединений марганца
Задания

1. Укажите сходство и различие в строении атомов 
VII группы главной и побочной подгруппы на примере мар­
ганца и хлора. Каким образом это сказывается на их свой­
ствах?

2. Что образуется: а) при нагревании диоксида марган­
ца с концентрированной соляной кислотой; б) при сплав­
лении диоксида марганца с гидроксидом натрия и нитратом 
натрия? Какие свойства проявляет диоксид марганца в этих 
реакциях?

3. Имеются растворы MnSO4, NaOH, Cr2(SO4)3. Как, 
используя эти реактивы, получить нерастворимый в воде 
Mn(CrO2)2?

4. Чему равна масса калийной селитры, которая расходу­
ется на получение манганата калия из технического диоксида 
марганца массой 4,35 кг, содержащего 12% примесей?

5. Вычислите массовую долю FeSO4 в образце соли, ча­
стично окислившейся кислородом воздуха, если на титрование 
ее раствора объемом 25,0 мл пошло 20,0 мл раствора KMnO4 
с с( - KMnO4) = 0,025 моль/л. Раствор соли был приготовлен 
из навески массой 0,38 г в мерной колбе объемом 100 мл.

6. Закончить уравнения реакций:
a) KMnO4 + H2O2 + H2SO4 =...;
б) MnO2 + NaNO3 + NaOH =...;
в) PH3 + KMnO4 + H2SO4 = H3PO4 +...;
г) Mn(NO3)2+ AgNO3+ NH4OH=Ag +....
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Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства ^-элементов VII-B группы; научиться 
объяснять зависимость свойств элементов и их соединений 
от строения.

Д Опыт 1. Окислительные свойства оксида MapraHija(IV)
Реактивы и оборудование: конц. HCl3 2 н. H2SO4, 0,5 н. 

FeSO4, порошок MnO2; микрошпатель, йодкрахмальная бу­
мага, пробирки.

Порядок выполнения
В две пробирки внесите по 1 микрошпателю MnO2. 

Добавьте в 1-ю пробирку конц. HCl и с помощью йодкрах­
мальной бумаги убедитесь в выделении из нее хлора. Во 2-ю 
внесите по 3—4 капли 2 н. раствора серной кислоты и 0,5 н. 
раствора сульфата железа(П). Отметьте происходящие изме­
нения в пробирках. Напишите уравнения ОВР.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Получение гидроксида марганца(П) и его свойства
Реактивы и оборудование: сульфат марганца(П) MnSO4 

(0,5 н.), гидроксид натрия NaOH (2 н.), соляная кислота HCl 
(конц.); пипетки, пробирки, стеклянная палочка.

Порядок выполнения
В пробирку внесите 8—10 капель раствора соли марган- 

ца(П) и столько же капель раствора гидроксида натрия. Полу­
ченный осадок разделите на три пробирки. В первой пробир­
ке размешайте осадок стеклянной палочкой и оставьте стоять 
его на воздухе. Во вторую пробирку прилейте несколько ка­
пель соляной кислоты, а в третью — 3—4 капли раствора ще­
лочи. Что происходит в каждом случае? Составьте молекуляр­
ные и ионно-молекулярные уравнения реакций.

Вывод:..........................................................................................
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Тема: Свойства соединений железа
Задания

1. В чем проявляется сходство и в чем различие:
а) железа и никеля;
б) железа и кобальта?
2. Какое из трех соединений: Fe(OH)2, Co(OH)2 или 

Ni(OH)2 обладает более сильными восстановительными 
свойствами? Почему?

3. Напишите уравнения реакций взаимодействия ги­
дроксидов железа(Ш), кобальта(Ш) и никеля(Ш) с концен­
трированными и разбавленными растворами соляной и азот­
ной кислот.

4. При действии на сплав железа с медью 20%-го рас­
твора соляной кислоты (р = 1,1 г/мл) выделилось 448 мл 
газа (н. у.). Какой объем соляной кислоты пошел на эту ре­
акцию, и какова масса сплава, если в нем содержалось 20% 
железа?

5. Напишите уравнения реакций превращения Fe2+ в Fe3+ 
и Fe3+ в Fe2+.

6. Какая соль образуется при действии хлора на 
KJFe(CN)6]? Напишите уравнение реакции.

7. Объясните, почему не образуется сульфид и йодид же- 
леза(Ш) в обменных реакциях в растворах. Допишите урав­
нения реакций:

a) Fe3+ +1- = ...;
б) Fe2(SO4)3 + (NH4)2S →....
8. Закончите уравнения реакций:
a) FeSO4 + KNO2 + H2SO4 = NO +...;
б) FeCl2 + H2O2 + NaOH =...;
в) K3[Fe(CN)6] + H2O2 + KOH → O2 +....

Лабораторные опыты
Цель работы: теоретически и экспериментально изучить 

химические свойства J-элементов VIII-B группы; научиться 
объяснять зависимость свойств элементов и их соединений 
от строения.
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Д 0пыт1. Получение гидроксидов железа(П) и железа(Ш) и 
исследование их свойств

Реактивы и оборудование: растворы: 2 н. KOH (NaOH), 
2 н. H2SO4, диет. H2O, кристаллы FeSO4, сольжелеза(Ш); про­
бирки; пробирки, микропшатель.

Порядок выполнения
1. В три пробирки внесите по 0,5 микрошпателя кри­

сталлов сульфата железа(П), 5—6 капель воды и перемешай­
те до растворения. Добавьте в каждую пробирку 3—4 капли 
2 н. раствора гидроксида калия (натрия). Затем внесите раз­
дельно в 1-ю пробирку избыток раствора гидроксида калия 
(натрия), во 2-ю — 3—4 капли 2 н. раствора серной кислоты, 
а 3-ю оставьте на воздухе. Что наблюдаете? Отметьте цвет об­
разующегося осадка, его изменение во времени. Напишите 
соответствующие уравнения реакций в молекулярном и ион­
ном виде.

2. Аналогично получите гидроксид железа(Ш) и иссле­
дуйте его свойства. Напишите уравнения соответствующих 
реакций в молекулярном и ионном виде.

Вывод:..........................................................................................

Д Опыт 2. Восстановительные свойства солей железа(П)
Реактивы и оборудование: растворы: 3% H2O2, 0,01 н. 

NH4SCN (KSCN), 0,5 н. KMnO4, кристаллы соли железа(П), 
диет. H2O; пробирки; пробирки, микрошпатель.

Порядок выполнения
В три пробирки внесите по 2—3 кристаллика соли желе- 

за(П), по 2—3 капли воды и по 2 капли 2 н. раствора серной 
кислоты. Добавьте в 1-ю пробирку 2 капли 3%-го раствора пе­
роксида водорода, во 2-ю — 2 капли 0,5 н. раствора перман­
ганата калия, 3-ю пробирку оставьте для контроля. Затем во 
все три пробирки внесите по 2 капли 0,01 н. раствора тиоциа­
ната аммония (калия). В каких пробирках появилось красное 
окрашивание и почему? Напишите соответствующие уравне­
ния окислительно-восстановительных реакций.

Вывод:..........................................................................................
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Экспериментальные задачи

Экспериментальные задачи

1. Определите с помощью:
а) лакмуса, в какой из трех данных пробирок находится 

кислота, в какой — щелочь, в какой — вода;
б) фенолфталеина, в какой из трех пробирок находится 

щелочь;
в) метилового оранжевого, в какой из двух пробирок на­

ходится кислота, а в какой — щелочь.
2. Подвергается ли гидролизу нитрат алюминия? Сде­

лайте обоснованное предположение, а затем проверьте его на 
практике.

3. Вам выданы 3 пробирки с растворами нитрата алюми­
ния, сульфида натрия и сульфата калия. Определите, исполь­
зуя только индикаторы, какой раствор содержится в каждой 
пробирке. Обоснуйте свой ответ уравнениями реакций.

4. Имеются 3 пробирки с сухими веществами: в 1-й — 
сульфат натрия, во 2-й — сульфат магния, в 3-й — сульфат 
аммония. Определите, в какой пробирке сульфат аммония. 
Докажите это. Получите сульфат аммония, исходные веще­
ства — аммиак и серная кислота. Испытайте лакмусом рас­
твор нитрата аммония и объясните наблюдающиеся явления.

5. Имеются 3 пробирки с концентрированными кисло­
тами — серной, хлороводородной и азотной. Имея в своем 
распоряжении медь, определите, в какой пробирке какая кис­
лота. Напишите уравнения реакций.

6. Докажите экспериментально, что оксид меди(П) облада­
ет основными свойствами. Какие реакции необходимо осуще­
ствить? Опишите наблюдения и составьте уравнения реакций.

7. Вам выдали оксид меди(П). Предложите способ по­
лучения из него гидроксида меди(П). Проделайте эти реак­
ции. Что наблюдаете? Как доказать, что получен гидроксид 
меди?

8. Выданы вещества: кристаллогидрат сульфата меди(П), 
карбонат магния, гидроксид натрия, железо, соляная кисло­
та, хлорид железа(Ш). Пользуясь этими веществами, полу­
чите: а) гидроксид железа(Ш); б) гидроксид магния; в) медь.
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Составьте уравнения реакций проделанных вами опытов 
в молекулярном, полном и сокращенном ионном виде.

9. В пронумерованных пробирках находятся растворы 
следующих веществ: сульфата меди, хлорида аммония, кар­
боната калия, йодида калия. Для анализа предоставлены сле­
дующие реактивы: серная кислота, гидроксид натрия, нитрат 
серебра. C помощью перечисленных реактивов, проделав не­
обходимые химические реакции, определите, какие вещества 
находятся в пронумерованных пробирках.

10. Не пользуясь никакими другими реактивами, рас­
познайте водные растворы веществ, находящихся в пронуме­
рованных пробирках. Выданные вещества: соляная кислота, 
карбонат натрия, хлорид бария, серная кислота.

11. Налейте в пробирку 1—2 мл конц. серной кислоты 
и опустите в нее кусочек цинка. Обратите внимание на ско­
рость реакции. Перелейте содержимое в другую пробирку 
с 5—10 мл воды. Изменилась ли скорость реакции? Составьте 
уравнение происходящей реакции в молекулярном, ионном и 
сокращенном ионном виде.

12. Проделайте реакции между следующими вещества­
ми: а) раствором йодида калия и хлорной водой; б) соляной 
кислотой и алюминием; в) конц. серной кислотой и медью 
(при нагревании). Составьте уравнения реакций, покажите 
переход электронов.

13. Смешайте раствор карбоната натрия и хлорида алю­
миния. Подробно опишите свои наблюдения и объясните их, 
составив уравнения реакций.

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Типовые расчетные задачи с решением 5θ5

ТИПОВЫЕ РАСЧЕТНЫЕ ЗАДАЧИ 
C РЕШЕНИЕМ

I. Расчеты по формулам 
еГ 1. Вычисления, связанные с основными понятиями химии 
(относительная атомная масса, относительная молекулярная 
масса, молярная масса, количество вещества, число Авогадро, 
масса атома, масса молекулы).

Пример 1. Рассчитайте относительную молекулярную 
массу, молярную массу и массу молекулы аммиака NH3.

Решение.
1. Рассчитаем относительную молекулярную массу ам­

миака, используя значения относительных атомных масс со­
ответствующих элементов:

M(NH3) = Ar(N) + ЗЛ (H) = 14 + 3 = 17.
2. Молярная масса численно совпадает с относительной 

молекулярной массой:
M(NH3) = Mr(NH3) = 17 г/моль.

3. Вычисляем массу молекулы аммиака:
1 способ:

m (NH3) = M(NH3)
W1(NH3)

Пт/моль 28.10-23 γ

6,02-IO23 моль’1

2 способ:
тм(NH3) = Ar(NH3) • 1 а.е.м. = 17∙1,66 ∙ IO"24 г =2,8-10"23 г.

Пример 2. Какое количество вещества и сколько молекул 
составляют 19,6 г фосфорной кислоты?

Решение.
1. Рассчитаем количество вещества фосфорной кислоты: 

∏(H3PO4) = m(H3PO4)
M(H3PO4)

19,6 г
98 г/моль

=0,2 моль.
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2. Рассчитаем число молекул фосфорной кислоты: 

TV(H3PO4) = n(H3PO4) -Na = 
= 0,2 моль • 6,02 ∙ IO23 моль-1 = 1,204 ∙ IO23.

0z 2. Расчет массовой доли химического элемента по форму­
ле вещества.

Пример. Вычислите массовые доли углерода, водорода и 
кислорода в уксусной кислоте. 

Решение. 
1. Определяем молярную массу уксусной кислоты: 

M(CH3COOH) = 60 г/моль;

2. По формуле ω(X) = n -100% рассчитываем мас- 
Мг

совую долю элементов в соединении: 
2-12 4-1

ω(C) - --------100% =40,0%; ω(H) -------- 100% = 6,67%;v ’ 60 ’ ’ V ’ 60

ω(θ) = 100% = 53,33%.
v ’ 60

Ответ: 53,33%.

3. Нахождение простейших и молекулярных формул хи­
мических соединений (неорганических и органических):

а) по массовым долям элементов;
б) по продуктам сгорания;
в) по данным об объемах газообразных исходных веществ и 

продуктов реакции;
г) нахождение формул кристаллогидратов.

Пример 1. Массовая доля кислорода в оксиде трехвалент­
ного металла составляет 47,06%. Определите металл. 

Решение.
1. Запишем формулу оксида в виде Me2O3 и определим 

его молярную массу, пользуясь формулой:
ω(X) = Лг(Х)'Я-100%; 

Mr
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Типовые расчетные задачи с решением 5θ7

= Λ(0)1w 1 
ω(0)

M (Me7O J = 316 • 100% = 102 г/ моль.
v 2 ' 47,06%

2. Рассчитаем молярную массу металла:
^(Me) = M(MeAk±W).

ч 102-316 „„ . M (Me) =------ - ------= 27 г/моль.

Следовательно, металл — алюминий.
Ответ. Al.

Пример 2. Определить молекулярную формулу оксида 
фосфора, содержащего 43,7% фосфора. Плотность по воздуху 
паров этого оксида — 9,8.

Решение.
1. Обозначим простейшую формулу PxO, молекуляр­

ную - (pχ0A∙
2. Примем массу оксида ∕n(PχOy) = 100 г, тогда 

ти(Р) = /и(оксида) ∙ ω(P) = 43,7 г;
∕n(O) = 100 - ти(Р) = 100 - 43,7 = 56,3 г.

3. Находим количества веществ атомарных фосфора и 
кислорода:

m rn. 43,7 г
п = —; п(Р) =------------- = 1,41 моль;

M 31 г/моль

и(О) — —56,3г— - 3j 52 моль.
16 г/моль

3. Находим отношение числа атомов элементов в хими­
ческом соединении, т. е. простейшую формулу:

х: у = и(Р): и(О) = 1,41: 3,52 = 1:2,5 = 2 : 5.
Следовательно, простейшая формула — P2O5.
Атомному соотношению 2:5 соответствуют формулы 

(P2O5),, гдер = 1,2,3...
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508 Раздел 3. Практические работы и лабораторные опыты

5. Для нахождения р вычислим молярную массу соеди­
нения по относительной плотности:

M(P2O5)p = 29 ■ D1111511 = 29 г/моль • 8 = 284 г/моль.
Λ^((P2O5)p) 284 г/моль

6. P =------------- — =--------------- = 2.
Λf (P2Os) 142 г/моль

Следовательно, молекулярная формула оксида — (P2O5)2 
или P4O10.

Ответ: P4O10.

Пример 3. При сжигании 0,46 г вещества получено 0,448 л 
(н. у.) оксида углерода(ГУ) и 0,54 г воды. Плотность паров это­
го вещества по водороду 23. Выведите молекулярную форму­
лу этого вещества.

Решение.
1. Устанавливаем элементный состав вещества. По­

скольку при сгорании вещества в кислороде образуются CO2 
и H2O, то в состав вещества, кроме углерода и водорода, мо­
жет входить и кислород: таким образом CtHOc — простейшая 
формула; (CtHjOc)p — молекулярная формула.

2. Определим, входит ли в состав вещества кислород. 
Находим количество вещества углерода и водорода, входящих 
в состав соединения.

CO1 →С; и =—; и (С) = и (CO2) = —θ,448 д— = q Q2моль;
2 Vm v ’ v 2' 22,4л/моль M ’

n(C) = n(CO2) = 0,02 моль;

H,O→2H; »=-=-; ⅛≤⅛ 
2 M п(Н) 2

О 54 г 
и(Н) = 2n(H2θ) = 2-------------= 0,06 моль.

18 г/моль
3. Рассчитываем массу кислорода, входящего в состав 

вещества:
ти(О) = пг(в-ва) — тп(С) — пг(Н) = 

= 0,46 —0,02 -12 —0,06 1 = 0,16 г.
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4. Определяем количество вещества кислорода: 
и(О) = —θ,16r— _Q,θι моль 

16г/моль
5. Находим атомное соотношение элементов в веществе: 
х: у: z=«(С): л(Н): и(О) = 0,02:0,06:0,01 = 2:6:1.

C2H6O — простейшая формула.
6. Для нахожденияр воспользуемся дополнительным ус­

ловием:
М(в-ва) = 2 ∙ D(H2) = 2 г/моль • 23 = 46 г/моль, 

следовательно, 46р = 46; р = 1.
C2H6O — истинная формула.
Ответ. C,H,O. 2 О

Пример 4. При сжигании смеси, состоявшей из двух 
объемов неизвестного газа и полутора объемов кислорода, 
образовалась смесь из одного объема азота и трех объемов 
водяного пара. Во всех случаях объемы газов измерены при 
одинаковых условиях.

Решение.
Так как при сгорании неизвестного газа в кислороде об­

разуются N2 и H2O, то в состав газа входят азот, водород и воз­
можно кислород: NHOf

Согласно закону объемных отношений объемы газов 
пропорциональны их количествам и равны коэффициентам 
в уравнении реакции.

1. Запишем уравнение реакции:
2N H Oz + 3∕2O2 = N2 + 3H2O (пар).

2. По закону сохранения массы веществ число атомов 
элементов в левой и правой частях уравнения равно:

2х = 2; х = 1;
■ 2у = 6; у = 3;

2z + 3 = 3; z = 0.

Следовательно, формула неизвестного газа — NH3.
Ответ: NH3.
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Пример 5. Выведите формулу кристаллогидрата фосфа­
та цинка, если известно, что массовая доля соли в нем равна 
84,2%.

Решение.
1. Пусть

m(Zn3(PO4)2 ∙ wH2O) = 100 г, 
тогда

W(Zn3(PO4)2) = 84,2 г;
w(H2O) = 100 - 84,2 = 15,8 г.

2. Находим количество вещества соли и воды:

n(Zn3 (PO4 )2) = S4,2 r =o,219 моль;
385 г/моль

w(H2θ) =—15’8 r— = 0,878 моль.
18 г/моль

3. Находим молярное соотношение соли и воды в кри­
сталлогидрате:

W(Zn3(PO4)2): w(H2O) = 0,219: 0,878 = 1:4.
Следовательно, формула кристаллогидрата —

Zn3(PO4)2 ∙4H2O.
Ответ. Zn,(PO.), ■ 4Н.О. 3' 4,2 2

IZ 4. Расчеты с использованием газовых законов, уравнения 
Менделеева-Клапейрона, закона Авогадро и следствий из него.

Пример 1. Некоторый газ при 25 °C и давлении 99,3 кПа 
занимает объем 1,52 мл. Какой объем займет этот газ при н. у?

Решение.
1. Для приведения газа к н. у. используем объединенный 

газовый закон Бойля — Мариотта и Гей-Люссака:
j^ = ⅛raeT=273K;

To T
T= 273 + Z=273 + 25 = 298 К;р = 101,325 кПа. 3 j- о 3

pVT0 τz 99,3-152-273 1,r e
Vo =-------; V =-------------------= 136,5 мл.

PoT 0 101,325-298

Ответ. 136,5 мл.
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Пример 2. Определить относительную плотность по во­
дороду газообразного вещества, 1 г которого при 27 °C и дав­
лении 101 656 Па занимает объем 760 мл.

Решение.
1. Для нахождения относительной плотности газа надо 

знать молярные массы: М(газа) и Λf(H2). Af(H2) = 2 г/моль, 
а молярную массу газа найдем из уравнения Менделеева — 
Клапейрона:

tλ mRT mRT
nV =-------; Af =-------pM pV

газовая постоянная R = 8,31 Дж/моль ■ К; T= 273 + 27 = 300 К; 
(при выражении газовой постоянной в Дж/моль-К объем 
газа должен выражаться в м3, а давление — в Па:

V= 760 мл = 760 -IO-6 м3).
2. Находим молярную массу газа:

„ l∙8,31∙300 „„ „ ,
M =---------------------- -  = 32,2 г/моль.

101656-760 ∙10^6
3. Находим плотность этого газа по водороду по формуле: = М(газа) = 3¾2 =

Af(H2) 2

Ответ. 16,1.

еГ 5. Вычисление массовой или объемной доли компонен­
тов в смеси.

Пример. Масса 10,75 л смеси водорода и кислорода (н. у.) 
составляет 2 г. Найти объемные доли газов в смеси.

Решение.
Находим плотность смеси газов: 

р(яиси) = = -jl- = 0,186 г/л.
( } Домеси) 10,75

Рассчитываем среднюю молярную массу смеси

1.

2.
газов:

АДсмеси) = р(смеси) ■ 22,4 = 0,186- 22,4 = 4,16 г/моль.
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4. Вычисляем объемные доли газов:
М(смеси) = φ(H2) ∙ M(H2) + φ(O2) ∙ M(O2) =

= φ(H2)∙2 + (l-φ(H2))∙32;
4,16 = φ(H2) • 2 + (1 - φ(H2)) • 32.

φ(H2) = 0,927, или 92,7%; φ(O2) = 100 - 92,7 = 7,3%.
Ответ: 7,3% O2 и 92,7% H2.

II. Расчеты по химическим уравнениям реакций
ВТ 6. Вычисление массы (объема, количества вещества) од­
ного из участников реакций по известной массе (объему, коли­
честву вещества) другого участника реакции.

Пример. 5,6 гжелеза сожгли в избытке хлора. Какая масса 
соли образуется? Какой объем хлора вступит в реакцию?

Решение.
1. Запишем уравнения реакции: 2Fe + 3C12 = 2FeCl3.
2. Рассчитаем количество вещества железа:

Zi(Fe) - — - —— = 0,1 моль.
M 56 г/моль

3. Находим количество вещества хлора и хлорида желе- 
за(Ш):

Zi(Cl2) = 3/2 ∙ n(Fe) = 3/2 • 0,1 моль = 0,15 моль;
Zi(FeCl3) = Zi(Fe) = 0,1 моль.

4. Находим массу хлорида железа(Ш) и объем хлора:
Zn(FeCl3) = Zi(FeCl3) ∙ M(FeCl3) = 0,1 • 162,5 г/моль = 16,25 г;

K(Cl2) = Zi(Cl2) ∙ Vm = 0,15 моль -22,4 л/моль = 3,36 л.
Ответ. 16,25 г FeCl3; 3,36 л Cl2.

ВТ 7. Вычисления по химическим уравнениям, если одно из 
реагирующих веществ дано в избытке.

Пример. 12,8 г меди растворили в избытке концентриро­
ванной азотной кислоты. Выделившийся газ пропустили че­
рез раствор, содержащий 18 г гидроксида натрия. Какие соли 
и в каком количестве образовались в этом растворе?
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Решение.
1. Запишем уравнения происходящих реакций:

Cu + 4HNOχκoιπι} = Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O (1)

2NO2 + 2NaOH = NaNO2+ NaNO3+ H2O (2)
2. Рассчитаем количество вещества меди и гидроксида 

натрия:
. т 12,8 n „ 18 n ,r.

Zi(Cu) = — =------= 0,2 моль; Zi(NaOH) = — = 0,45 моль.
M 64 40

3. Находим количество вещества диоксида азота.
По уравнению (1)

Zi(NO2) = 2zι(Cu) = 2 • 0,2 = 0,4 моль.
4. Определяем, какой из реагентов реакции (2) находит­

ся в избытке:
По уравнению (2)

n(NO2) = Zi(NaOH), 
а по условию

Zi(NO2) < Zi(NaOH), 
следовательно, диоксид азота находится в недостатке.

Расчет количества образующихся солей ведется по реа­
генту, находящемуся в недостатке:

Zi(NaNO2) = Zi(NaNO3) = l∕2zι(NO2) = 1/2 • 0,4 = 0,2 моль.
Ответ: по 0,2 моль солей.

0z 8. Определение массовой доли и объемной доли выхода 
продукта реакции (в процентах) от теоретически возможного.

Пример. Рассчитайте, какую массу чистого железа мож­
но получить из 1 тонны магнетита — руды, содержащей 80% 
Fe3O4, если массовая доля выхода составляет 75%.

Решение.
1. Найдем массу Fe3O4 в 1 т руды: 

m(FeA)=ωffe,°4*,"p"-;
v ’ 100%

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



514 Раздел 3. Практические работы и лабораторные опыты

m(Fe3O4) = 80%-IOOO кг
100%

= 800 кг.

2. Определим W(Fe3O4) этой массы, учитывая, что 
M(Fe3O4) = 232 кг/кмоль:

W(Fe3O4) =
Zw(Fe3O4)
M(Fe3O4)5

w(Fe3O4) = —8θθr— = 3,45 кмоль.
3 4 232 г/моль

3. Поскольку 1 моль Fe3O4 содержит 3 моль атомов же­
леза, то

w(Fe) = 3 • 3,45 = 10,35 кмоль.
4. Рассчитаем zw(Fe) :v zτeop.

/и(ре)теоР.= «(Fe) ’ M(Fe);
wz(Fe) = 10,35кмоль • 56 кг/кмоль = 580 кг;

5. HaxoOTMzw(Fe)npara:
η ∙zw(Fe) 75%-580 кг

wz(Fe)m,,m. =-------------- - ; zw(Fe)rτr,ovτ =----------------- = 435 кг.7πpaκr. 100% /практ. 1()()%

Отвег. 435 кг железа.

И 9. Вычисления по химическим уравнениям, если одно из 
исходных веществ содержит примеси.

Пример. Газ, полученный при обжиге 120 г пирита, ис­
пользовали для полной нейтрализации раствора, содержаще­
го 152 г гидроксида натрия. Определите массовую долю при­
месей в пирите.

Решение.
1. Записываем уравнения происходящих реакций:

4FeS2+ IlO2 = 2Fe2O3 + 8SO2. (1)
По условию задачи нейтрализация щелочи полная, по­

этому образуется средняя соль:
SO2+ 2NaOH = Na2SO3+ H2O. (2)
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2. Находим количество вещества NaOH: 
Wi(NaOH) 

w(NaOH) = —------------ ;
M(NaOH)
152 w(NaOH) = ^-= 3,8 моль.

3. Находим количество вещества SO2 и FeS2:
По уравнению (2)

W(SO2) = 1/2 W(NaOH) = 1/2 • 3,8 = 1,9 моль.
По уравнению (1)

w(SO2): W(FeS2) = 2: 1, 
следовательно,

W(FeS2) = 1,9 • 1/2 = 0,95 моль.
4. Находим массу

FeS2: Wi(FeS2) = W(FeS2) ∙ M(FeS2);
Wi(FeS2) = 0,95 моль • 120 г/моль = 114 г.

5. Рассчитываем массу и массовую долю примесей в пи­
рите:

«примесей = «руды “ «(FeS2) J «примесей = 120 Г - 114 Г = 6 Г.
_ «примесей χQ()o/ _ 6l^ j0θθ∕ _ yy

примесеи /w’ ^ппимесеи ⅛λλ 'w -√∕v.«руды 120 Г

Ответ. 5% примесей.

0z 10. Расчеты по термохимическим уравнениям.
Пример 1. Термохимическое уравнение реакции горения 

углерода:
С, .+ 02ω = c02(rt + 393>5 кДж/моль. Vκ∙J zV1J zV1/

Какова масса (г) сгоревшего углерода, если в результате 
реакции выделилось 167 600 кДж теплоты?

Решение.
1. Из анализа термохимического уравнения следует, 

что при сгорании 1 моль углерода выделяется 393,5 кДж, 
а по условию задачи в результате реакции выделилось 
167 600 кДж.
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2. Обозначим количество вещества сгоревшего углерода 
х моль и определим его:

167 600 yin,n
х =---------- = 425,9 моль.

393,5

3. Рассчитаем массу сгоревшего углерода по формуле 
от(С) = n(C)∙ M(C):

ot(C) = 425,9∙ 12 = 5111 (г).
Ответ. 5111 г.

1.

Пример 2. Магний массой 6,08 г сожгли в кислороде. При 
этом выделилось 150,5 кДж теплоты. Определите энтальпию 
образования оксида магния, запишите термохимическое и 
термодинамическое уравнения.

Решение:
Запишем химическое уравнение реакции горения магния: 

2Mg + O2 = 2MgO.
Находим количество вещества магния: 

"<M8)='≡81, 
Af(Mg)

. . 6,08я (Mg) =-------= 0,25 моль.
24,32

Для определения энтальпии образования оксида маг­
ния необходимо рассчитать количество теплоты, которое вы­
деляется при сгорании 1 моль магния, а следовательно, при 
образовании 1 моль оксида магния:

Л 150,5кДж z... tt .
Q =--------------= 602 кДж/моль.

0,25 моль

Теплота реакции равна энтальпии с обратным знаком: 
Δ‰,(MgO) = -β.

4. Запишем термохимическое и термодинамическое 
уравнения данной реакции:

Mgw + О2(г) = MgOw + 602 кДж / моль;

2.

3.
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Mgw + О2(г) = MgO(][), ΔHo = -602 кДж / моль.

Ответ. ΔZZoo6p (MgO) = —602 кДж/моль.

0z 11. Расчет объемных отношений газов по уравнениям хи­
мических реакций.

Пример. Какой объем воздуха требуется для сжигания 8 
л аммиака?

Решение.
1. Записываем уравнение реакции горения аммиака: 

4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O.
2. Вычисляем необходимый объем кислорода, используя 

закон объемных отношений:
K(NH3) _ 4
K(O2) “з;

K(O2)J∙Hnh3),⅛6∏.
2 4 4

3. Объемная доля кислорода в воздухе составляет 21%. 
Вычисляем объем воздуха, содержащий 6 л кислорода:

гл/ т K(O2)-100% 6∙100% „оК(возд.) - v 27--------- -- --------------  28,6 л.
φ(O2) 21%

Ответ: 28,6 л.

12. Определение состава соли (кислая или средняя) на ос­
новании данных о количестве реагентов.

Пример. Через 500 мл IM раствора едкого натра пропу­
щено 11,2 л оксида серы(ГУ) при н. у. Какая соль и в каком 
количестве образовалась?

Решение.
1. При взаимодействии SO2 и гидроксида натрия могут 

образоваться две соли — средняя и кислая:
SO2+ NaOH = NaHSO3; (1)

SO2+ 2NaOH = Na2SO3+ H2O. (2)
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2. Чтобы установить формулу соли, необходимо знать 
количественное соотношение оксида и щелочи.

Рассчитываем количества исходных веществ:
n(NaOH) = C(NaOH) ∙ Kp pa = 1 ■ 0,5 = 0,5 моль;

zz(SO2) = ≡^ = ≡ = 0,5Monb.
V 7 Vm 22,4

Z2(SO2) _ 0,5 _ 1
Так как n (NaOH) " (Г5 ~ 1 ’ следовательно> образовалась 

соль NaHSO3.
3. Рассчитаем количество соли:

Zz(NaHSO3) = Zz(SO2) = zz(NaOH) = 0,5 моль.
Ответ. 0,5 моль NaHSO3.

еГ 13. Определение состава двух-, трехкомпонентной смеси 
по массам веществ, образующихся в ходе нескольких реакций 
(алгебраический способ решения задач на смеси).

Пример. При разложении смеси бертолетовой соли и 
перманганата калия массой 273,4 г образовалось 49,28 л кис­
лорода (н. у.). Определите массы солей в исходной смеси.

Решение.
1. Записываем уравнения химических реакций: 

2KC1O3 = 2KC1 + 3O2T;
2KM∏O4 = K2MnO4 + MnO2 + 02↑.

2. Рассчитываем количество вещества кислорода, выде­
лившегося в обеих реакциях:

n(02) = H2∩; „(О ) = 49,28 Л =2,2 моль.
V 27 Fm 22,4л/моль

3. Примем количество вещества кислорода, выделивше­
гося в реакции (1), через zz1(O2) =х моль, тогда количество ве­
щества кислорода, выделившегося в реакции (2), 

ZZ2(O2) = 2,2 — х моль.
4. Определим количества вещества исходных солей по 

уравнениям (1) и (2):

(1)
(2)

2 2
Z1(KClO3) = -n1(O2) = -x;
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n(KMnO4) = 2n2(O2) = 2 • (2,2 - х).
5. Выразим массы исходных солей:

2
w(KC103) = H(KClO3)-M(KClO3) = -x∙ 122,5 = 81,67x;

W(KMnO4) = n(KMnO4) ∙ M(KMnO4) = 
= 2 • (2,2 - х) • 158 = 316 • (2,2 - х).

6. Составляем алгебраическое уравнение:
W(KClO3) + W(KMnO4) = 273,4;
81,67x + 316 • (2,2 - х) = 273,4.

Решая уравнение, находим:
X= 1,8 моль, 

следовательно,
W(KClO3) = 81,67 • 1,8 = 147 г;

W(KMnO4) = 316 • (2,2 - 1,8) = 126,4 г.
Ответ: 147 г KClO,, 126,4 г KMnOj.

0z 14. Вычисления по уравнениям реакций, протекающим 
при электролизе расплавов и растворов электролитов.

Пример. При полном электролизе раствора сульфата 
меди(П) массой 1 кг на катоде выделилась медь массой 64 г. 
Какой объем кислорода (н. у.) выделится при этом на аноде? 
Какова массовая доля сульфата меди в исходном растворе?

Решение.
1. Составляем уравнение реакции электролиза водного 

раствора сульфата меди(П):
Катод: Cu2+ + 2ё = Cu 2
Анод: 2H2O - 4ё = O2 + 4H+ 1

2Cu2+ + 2H2O ЭЛС1Сгродиз > 2Cu + O2 + 4H+;
2CuS0. + 2Н,0 элекгролиз > 2Cu + О, + 2H,S0j. 4 2 2 2 4

2. Определяем количество вещества меди, выделившей­
ся на катоде:

w(Cu) 64 г
и(Си) =----------=---------------= 1 моль.

M(Cu) 64 г/моль
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3. По уравнению реакции рассчитываем:
а) количество и объем кислорода, выделившегося на ано­

де: w(Cu) _ 2 zj∕q J.-Q 5 моль.
H(O2) 1’ k 27 2

K(O2) = 0,5 моль • 22,4 л/моль = 11,2 л;
б) количество и массу CuSO4, израсходованного в резуль­

тате электролиза:
n(Cu) 1

——— = - ; H(CuSO4) = 1 моль;
H(CuSO4) 1

Hi(CuSO4) = 1 моль • 160 г/моль = 160 г.
4. Находим массовую долю CuSO4 в исходном растворе:

ω(CuSO4) = ffl(cus°4) . ι00o∕o = ≡Ξ. ι00o∕o = 160∕0.
р-ра 1000 r

Ответ. 11,2 л O2; 16% CuSO4.

M 15. Вычисления по уравнениям реакций, протекающих 
при вытеснении одного металла другим из раствора его соли 
(задачи на «пластинку»).

Пример. В раствор сульфата цинка массой 596 г помести­
ли 40 г порошка магния. Через некоторое время металличе­
ский порошок отделили от раствора, высушили и взвесили. 
Масса порошка оказалась равной 56 г. Определить массовую 
долю сульфата магния в растворе, оставшемся после отделе­
ния металлического порошка.

Решение.
1. При помещении порошка магния в раствор сульфата 

цинка протекает реакция:
Mg + ZnSO4 = MgSO4 + Zn.

2. Изменение массы порошка:
Ан?(порошка) = Hi(Zn) — m(Mg) (растворив.).

3. Пусть образовалось х моль Zn, тогда растворилось 
х моль Mg и образовалось х моль MgSO4.

Bi(Zn) = 65x, m(Mg) = 24х, 65х — 24х = 16; х = 0,39 моль.
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4. W(MgSO4) = Zi(MgSO4) ∙ M(MgSO4) = 
= 0,39 моль ■ 122 г/моль = 47,6 г.

т, = 596 — А/и = 596 — 16 = 580 г.2 р-ра

Так как масса порошка увеличилась на 16 г, следователь­
но, масса раствора уменьшилась на 16 г.

ω(MgSO4) = .ιoo% = ■ 100% = 8,2%.
k ' р-ра 580

Ответ. 8,2% MgSO4.

III. Расчеты по теме «Растворы» 
Ef 16. Расчеты, связанные с понятием «растворимость».

Пример 1. В 300 г насыщенного раствора при 50 0C содер­
жится 81г хлорида натрия. Рассчитайте растворимость соли 
при данной температуре.

Решение.
1. Растворимость или коэффициент растворимости по­

казывает, какая масса вещества при данной температуре рас­
творяется в 100 г растворителя с образованием насыщенного 
раствора.

Выражается формулой:

S(X) = -100, (г/100 г р-ля).
™р-ля

2. Находим массу растворителя:
W(H2O) = 300-81 = 219 г;

рассчитываем растворимость:

S(NaCl) = —100 = 37 г.
v ’ 219

Ответ. 37 г NaCl.

Пример 2. Коэффициент растворимости соли при темпе­
ратуре 50 °C равен 40 г, а при температуре 10 °C — 15 г. Чему 
равна масса осадка (г), полученного при охлаждении насы­
щенного при температуре 50 °C раствора массой 70 г до тем­
пературы 10 °C?
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Решение.
1. Пользуясь смысловым значением коэффициента рас­

творимости, определяем массу раствора при температуре 50 °C:
wi =wι(H,O) +wi ; Wi = 100 + 40= 140 г. р-ра x 2 z соли’ р-ра

2. Определяем массу соли в 70 г насыщенного раствора 
при температуре 50 °C:

140 г раствора содержит 40 г соли;
70 г раствора содержит х г соли:

70-40 = =20
14Q ’ соли

3. Определяем массу воды, содержащуюся в 70 г этого 
раствора:

wι(H,O) = т —т , v 2 , р-ра соли’

/и(Н2О) = 70 -20 = 50 г.
4. Определяем массу соли, которая растворится в 50 г 

воды при температуре 10 °C, учитывая коэффициент раство­
римости при данной температуре:

в 100 г H2O растворяется 15 г соли,
в 50 г H2O растворяется х г соли,

50∙15
X =--------- = 7,5 г.

100
5. Находим массу осадка, рассуждая:

так как в растворе, насыщенном при температуре 50 °C содер­
жалось 20 г соли, а при температуре 10 °C в растворе остается 
7,5 г, следовательно, масса осадка составит:

т =20-7,5 = 12,5 (г).
Ответ: 12,5 г.

еГ 17. Вычисление массовой доли, молярной концентрации 
растворенного вещества.

Пример. 10 г хлорида натрия растворили в 40 г воды. Опре­
делите массовую долю хлорида натрия в полученном растворе.

Решение.
1. Рассчитаем массу раствора:

т = /п(Н.О) + Wi :р-ра × 2 z соли’ 
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т = 10 + 40 = 50 г.Р-ра

2. Определяем массовую долю хлорида натрия в растворе: 
ω(X) = = lθΞ = 0; 2 (20%).

‰a 5ОГ

Ответ: 20%.

0z 18. Расчеты, связанные с приготовлением раствора опре­
деленной концентрации.

Пример. Какой объем аммиака (н. у.) необходим для при­
готовления 3 л раствора с массовой долей аммиака 10%, если 
плотность раствора 0,95 г/мл?

Решение.
1. Рассчитаем массу аммиака в растворе:

τn(NH3) = Kppa ∙ pp pa ∙ ω(NH3) = 3000 мл • 0,95 г/мл • 0,10 = 285 г.
2. Определяем количество аммиака:

/Кутт т w(NH3) z ч 285 гn(NH,) =-------- — ∙ п INH3) =------------ = 16 моль.
M(NH3) v , 17 г/моль

3. Находим объем аммиака при н. у.:
K(NH3) = n(NH3) ∙ Vw K(NH3) = 16,7 • 22,4 = 374 л.

Ответ: 374 л NH3.

еГ 19. Расчеты, связанные с разбавлением (концентрирова­
нием) растворов, смешиванием растворов одного и того же 
вещества.

Пример 1. Сколько г хлорида натрия надо добавить к 200 г 
10%-го раствора, чтобы получить 20%-й раствор?

Решение.
1. К раствору надо добавить х г соли NaCl, в связи с чем 

масса раствора увеличится и станет (200+х) г.
2. Определяем массу соли, содержащейся в исходном 

растворе:

ω(X) = . 100%, отсюда m(X) = ω • /nppa∕100;
"tp-pa

m(NaCl) = 10 • 200/100 = 20 г.
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3. В растворе, который нужно получить, будет содер­
жаться (20+х) г соли, а концентрация должна быть 20%, сле­
довательно математическое выражение массовой доли будет 
выглядеть следующим образом:

20%= 20+ Х ∙100%.
200+ х

4. Решая это уравнение, получаем:
100(20 + х) = 20(200 + х); 2000 + IOOx = 4000 + 20х;

IOOx-20x=4000 — 2000;
80х = 2000; х = 25 г.

Ответ. 25 г.

Пример 2. Из 200 г 15%-го раствора сахарозы выпарили 
50 г воды. Определите массовую долю сахарозы в оставшемся 
растворе.

1. При выпаривании воды меняется (уменьшается) масса 
раствора, а масса растворенного вещества остается прежней.

Находим массу растворенного вещества:
ω(X) = "^‰00%^∕ncax =15% ∙20°^ = 30r.

mp,pa cax' 100%

2. Находим массу раствора после выпаривания воды:
т =200 — 50= 150 г.р-ра после выпар.

3. Определяем массовую долю сахарозы в растворе после 
выпаривания воды:

30 ®сИ=^-Ю0% = 20% 
cra 150

Ответ 20%.

Пример 3. Какие массы 95%-го и 10%-го растворов сер­
ной кислоты необходимо смешать для получения 170 г 25%-го 
раствора?

Решение.
1. Пусть m1 =х г, тогда ∕n2ppa = (170 — х) г. В этом случае

можно выразить массы веществ следующим образом:
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Wi1(H2SO4) = 0,95x; Wi2(H2SO4) = 0,1(170 - х) = 17 - 0,1х.

2' ω3 (H2SO4) = w3(H2s°4) =
"13p-pa

_ wι1(H2SO4) + wι2(H2SO4) _ 0,95x + 17-0,lx
170W3p-pa

0,85x + 17 
0,25 =------------- х = 30

170
ffz, п п»= 30 г; wi = 170-30 = 140 г.1 р-ра ’ 2 р-ра

Ответ. Wil 30 г; wι, 140 г.1 р-ра ’ 2 р-ра

еГ 20. Вычисления, связанные с переводом одного типа кон­
центрации в другой.

Пример. Определите молярную концентрацию раствора со­
ляной кислоты с массовой долей 27% и плотностью 1,137 г/см3.

Решение.
1. Массовая доля растворенного вещества показывает, 

какая масса вещества содержится в 100 г раствора; следова­
тельно, в 100 г раствора содержится 27 г HCl.

2. Находим количество вещества HCl и объем раствора 
соляной кислоты:

,тт™ Wi(HCl) 27 гw(HCl) =------------=-----------------= 0,74 моль;
M(HCl) 36,5г/моль

V = = 100 Г = 87,95 мл.
p^p Pp-pa 1,137 г/мл

3. Рассчитаем молярную концентрацию раствора соля­
ной кислоты:

Zi(HCl) 0,74 моль o . .
с - —------ — - —----------- = 8,4 моль / л.

Kp,pa 0,08795 л

Ответ. 8,4 моль/л.
ВТ 21. Элементарный расчет pH.

Пример. Вычислите pH водного раствора в O5OlM раство­
ре КОН, считая, что щелочь продиссоциировала полностью. 
Как изменится цвет фенолфталеина в этом растворе?
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Решение.
1. Находим концентрацию ОН_-ионов в 0,OlM растворе 

КОН:
[ОН-] = [КОН] = 0,01 моль/л, 

так как α KOH в водном растворе равна 1 (полная диссоциа­
ция).

2. Определяем концентрацию ионов H+:
IO-14

[H+] =---- -  = IO-12 моль / л.
10^2

3. Определяем водородный показатель:
pH = —lg[H+]; pH = -IglO-12 = 12.

Среда раствора щелочная, так как pH > 7.
Фенолфталеин в щелочной среде окрашивается в мали­

новый цвет.
Ответ. pH = 12.

еГ 22. Расчеты, связанные с приготовлением раствора кри­
сталлогидратов.

Пример. Определите массовую долю и молярную кон­
центрацию сульфата меди(П) в растворе, полученном при 
растворении 50 г медного купороса в 750 г воды. Плотность 
полученного раствора 1,04 г/мл.

Решение.
1. Определяем количество вещества медного купороса 

CuSO4 ∙ 5H2O и его безводной соли:

п - —; n(CuSO4 ∙ 5H,O) - = 0,2 моль;
M 4 2 250

Zi(CuSO4) = n(CuSO4 ∙ 5H2O) = 0,2 моль;
2. Находим массу CuSO4:

m = и ■ М; ZnfCuSO4) = 0,2 моль ■ 160 г/моль = 32 г.
3. Рассчитываем массу и объем полученного раствора:

znppa = ZnfCuSO4 ∙ 5H2O) + zn(H2O); znppa = 50 + 750 = 800 г;

к = — = 769 мл = 0,769 л.
p^p Pp-pa p^p 1>04
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4. Теперь имеются все данные для расчета концентраций 
вещества в растворе:

ω(X) = "®-100%;
wP-Pa

32
ω(CuSO4) =------100% = 4,0%;

4 800
с(Х| = "(Х).

*P-Pa

c(CuSO4) = 0’2МОЛЬ _ qj 26 моль/л, или 0,26M.
0,769 л

Ответ. 4,0%; 0,26M.

IZ 23. Расчеты, связанные со смешиванием растворов раз­
ных веществ, приводящим к протеканию химической реакции.

Пример. KlOOr 17%-го раствора нитрата серебра добави­
ли 100 г 5,5М раствора соляной кислоты (р= 1,10 г/мл). Вы­
числите массу выпавшего осадка.

Решение.
1. Записываем уравнение реакции: 

AgNO3 + HCl=AgCLL + HNO3.
2. Определяем массу и количество нитрата серебра в рас­

творе:
.v. m -ω 100-17 1~

m(X) = T00%“; →gNOj)=-is-=17r;

и =—Jn(AgNO4) =2—= 0,1 моль.
M 3 170

3. Рассчитываем объем раствора соляной кислоты и ко­
личество вещества HCl:

rp-pa = n^∙, ^p-p. = = 90,9 мл = 0,909 л;
Pρ-ρa

n(X) =C(X)-Vm- 
n(HCl) = 5,5 моль/л • 0,0909 л = 0,5 моль.

4. Определяем, какое из исходных веществ находит­
ся в избытке: по уравнению реакции Zi(AgNO3) = W(HCl), 
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а по условию n(HCl) > n(AgNO3), следовательно нитрат серебра 
взят в недостатке и все расчеты надо вести по его количеству.

5. Определяем количество вещества и массу хлорида се­
ребра:

Ti(AgCl) = n(AgNO3) = 0,1 моль;
Wi(AgCl) = 143,5 • 0,1 = 14,35 г.

Ответ: 14,35 г.

0z 24. Расчеты, связанные с понятием «степень диссоциа­
ции».

Пример. Сульфат калия массой 34,8 г растворили в воде и 
довели объем раствора до 1 л. В полученном растворе концен­
трация ионов калия равна 0,38 моль/л. Рассчитайте степень 
диссоциации сульфата калия в растворе.

Решение.
1. Запишем уравнение диссоциации электролита: 

K2SO4→2K+ + SO42-.

3. Если бы соль диссоциировала полностью, то, судя по 
уравнению диссоциации сульфата калия, образовалось бы 
0,2 • 2 (0,4) моль ионов калия и 0,2 моль сульфат-ионов. По 
условию задачи концентрация ионов калия в растворе состав­
ляет 0,38 моль, а значит, сульфат-ионов в 2 раза меньше — 
0,19 моль. Значит, не весь сульфат калия продиссоциировал: 
п =0,19 моль.

4. Рассчитываем степень диссоциации:

α = = 0,95 (95%).

Ответ: 95%.

2. По массе соли находим ее количество mo6iii в 1 л рас­
твора:

п (K2SO4 ) = ffi(κ2s°3 4) n (к SO4) = 34,8r = 0,2 моль.
v 2 47 M(K2SO4) v 2 47 174г/моль
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IV. Расчеты по теме 
«Основные закономерности 

протекания химической реакции» 
0z 25. Расчеты по теме «Скорость химической реакции». 

Пример 1. Вычислите среднюю скорость реакции, если 
начальная концентрация исходных веществ 6 моль/л, а через 
2 мин. — 2 моль/л.

Решение.

∆c
∆τ

= 2 моль / (л ■ мин).

Ответ: средняя скорость реакции 2 моль/(л • мин).

Пример 2. Как изменится скорость прямой реакции:
2СО(г) + О2(г)^2СО2(г) 

при увеличении концентрации СО в 3 раза?
Решение.
1. Запишем кинетические уравнения для прямой ре­

акции до увеличения концентрации СО и после увеличения 
концентрации СО, предполагая, что данная реакция является 
простой (закон действующих масс применим для элементар­
ных (простых) гомогенных реакций):

υ1=k-c2(CO) c(02);
υ2 = ⅛∙(3c)2(CO) ∙c(02);

2. Выразим соотношение скоростей υ1 и υ2:
υ2 ⅛ ∙(3c)2 (СО)-C(O2)

O1 к -с2 (СО)∙c(02)

Отвег. скорость реакции увеличится в 9 раз.

0z 26. Расчет константы равновесия.
Пример. В системе 2SO2(r) + 02(r)2SO3(r) равновес­

ные концентрации веществ равны: [SO2] = 0,3 моль/л,
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[O2] = 0,3 моль/л, [SO3] = 0,8 моль/л. Рассчитайте ASmbh и оце­
ните положение равновесия.

Решение.
1. В соответствии с законом действующих масс для обра-

тимых реакций:
[SO,]2 

x"- ^[SO1]"∙ [O2J' 

p (0,3)2∙0,3

Отвег. Kp3bh =23,7; Kp3bh > 1, следовательно, равновесие 
незначительно сдвинуто вправо.
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1. Основные физические постоянные

Постоянная Авогадро, Na=6,02 ∙ IO23 моль-1.
Универсальная газовая постоянная, R=8,31 Дж/(моль • К).
Постоянная Больцмана, к=R/Na = 1,38 ∙ IO-23 Дж/К.
Нормальный молярный объем газа, V0 = 22,4 л/моль.
Постоянная Планка, h = 6,63 ∙ IO-34 Дж • с.
Заряд электрона, ё= 1,60 ∙ IO-19 Кл.
Постоянная Фарадея, F= 9,65 ∙ IO4 Кл/моль.

2. Соотношения между единицами измерения 
и значения часто встречающихся величин

1 эрг = IO-7 Дж
1 термохим. кал. = 4,184 Дж

1 мм рт. ст. = 133,3 Па
1 атм =1,01325 -IO5 Па 

1Д = 3,33564 -IO-30Kt-M

Газовая постоянная
R = 8,31441 Дж/(К -моль) = 1,98717кал/(К -моль) = 

= 8,2057 ∙ IO-2 л • атм/(К • моль) 
2,303 R = 19,148 Дж/(К • моль)
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3. Основные единицы 
Международной системы измерений (СИ)

Величина
Единица

Наименование Обозначение
Основные величины

Длина метр M
Время секунда C
Масса килограмм кг
Сила электрического тока ампер А
Термодинамическая температура кельвин К
Количество вещества моль моль

Производные величины пространства и времени
Площадь квадратный метр M2

Объем кубический метр M3

Скорость метр в секунду м/с
Производные механические и тепловые величины

Плотность килограмм 
на кубический метр

кг/м3

Сила, вес ньютон H
Давление паскаль Па
Энергия, работа, количество 
теплоты, термодинамический 
потенциал

джоуль Дж

Энтропия джоуль на кельвин Дж/к
Производные электрические и магнитные величины

Количество электричества, 
электрический заряд

кулон Кл

Электрическое напряжение, 
электрический потенциал, 
электродвижущая сила

вольт В

Электрическое сопротивление OM Ом

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Приложение
533

4. Множители и приставки 
для образования десятичных кратных 

и дольных единиц и их обозначения

Множитель, на который умножается 
основная единица Наименование Обозначение

IO12 тера T

10’ гига Г

IO6 мега M

IO3 кило к

IO2 гекто г

10 дека да

IO-1 деци д
IO-2 санти C

IO-3 милли M

IO-6 микро MK

IO-9 нано H

IO-12 ПИКО п
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5. Основные формулы для решения задач
Величина и ее размерность Соотношение

Атомная масса элемента X 
(относительная)

Ar(X)= "1°∞ 

12M12C)

1 a,e.M. = ^-^ = l,66∙10"24r = 
12

= l,66∙10^27κr;
ma = Ar-I а.е.м.

Порядковый номер элемента Z=N(e~) = N(p+)

Массовая доля элемента Э в 
веществе X, в долях единицы, 
в %

ю(э)=т(Э) 
m(X)

Ю(Э) = ^Ь;(В(Э) = ^Ь 
v ’ Mr (X) v ’ M(X)

Количество вещества X, моль п = —; и =—; N,= 6,02-Ю23 моль1 
N, M a

Количество вещества газа, 
моль

Vm= 22,4 л/моль (н. у.) 
н. у:р= 101 325 Па, T= 273 К

Молярная масса вещества X, 
г/моль, кг/моль

M = - 
п

Масса вещества X, г, кг m(X) = n(X)-M(X)

Малярный объем газа, л/моль, 
м3/моль

Vm= 22,4 л/моль при н. у.

Объем газа, м3 K= Kjf-л
Выход продукта η = 2⅛. 400%; η = -100%;

wiτeσp. Итеор.
η = Z≡-400% 

K∞p.

Плотность вещества X, г/л, 
г/мл, кг/м3

pfχ1- "i(x). р =
р( j-κ(x),p"3a Vm

Плотность газообразного 
вещества X по водороду β(x)H≈="φ2

Плотность газообразного 
вещества X по воздуху

D(X)mκ=^

Чом. = 29г/Моль
Объединенный газовый закон pv _ p<y<, 

T T0

Уравнение Менделеева — 
Клапейрона

pV=nRT, R = 8,314 Дж/(моль • К)
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Величина и ее размерность Соотношение
Объемная доля газообразного 
вещества в смеси газов, в долях 
единицы или в %

φ (X) = .ιoθ% 
^СИСТ.

Молярная масса смеси 
газов

H1Af1+H2JT2+... 
и смеси газов W1 +W2 +...

Молярная доля вещества (X) 
в смеси

A(X) = И(Х) 
W1 +W2 + ...

Количество теплоты, Дж, кДж е=n(x)∙e(x)

Тепловой эффект реакции Q =-ΔH

Теплота образования вещества 
(X), Дж/моль, кДж/моль

G(X)=-^- 
v , «(X)

Скорость химической реак­
ции, моль/(л ■ с)

,Ди , Дс и =+ = ±— 
γom VM M

, An = +-----
rer SM

Закон действующих масс 
(для простой реакции)

аА. + βB = сС + dD 
υ = к-cβ(A)-cβ(B)

Правило Вант-Гоффа Al 
t>2=υ1∙γ1°

Растворимость вещества (X) 
(г/100 г растворителя)

S(X) = ^‰00 
"≈p-≡

Массовая доля вещества (X) в 
смеси A + X, в долях единицы, 
в %

ω(X) =----------------
m(A) + m(X)

Масса раствора, г, кг
т = V , р р-ра р-ра “р-ра

Массовая доля растворенного 
вещества в растворе, в долях 
единицы, в %

m(X) = g∞ = m(X)
^ρ-ρa ^р-ра Рр-ра

Плотность раствора Il

Объем раствора 
см3 (мл), дм3 (л), M3

v
"s р г р-ра

Молярная концентрация, 
моль/л

л(Х) m(X)
( j (л) Af(X) ∙Kp-p. (л)

Степень диссоциации электро­
лита (X), в долях единицы, в %

α,"(χU. 
"(x)0lta.

Ионное произведение воды X(H,O) = [Н+] [ОН-]
Водородный показатель pH = -lg[H+]

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



536 Приложение

6. Связь физико-химических величин

Массовая доля Масса раствора

молярная концентрация 
эквивалента [моль/л]
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8. Интервал pH-перехода окраски индикаторов

Название индикатора Интервал рН-перехода 
окраски индикатора

Метиловый оранжевый 3,1-4,0

Метиловый красный 4,2-6,2

Лакмус 5,0-8,0

Фенолфталеин 8,3-10,5

HInd 

неионизированная форма 
окраска 1 

при ΔpH = ρXa- 1

смесь форм 
переходная 

ΔpH = pΛa± 1

Ind++ H- 

ион изи рован ная форма 
окраска 2 

при ΔpH = pΛΓa+l

I pH

9. Ионное произведение воды Kw 
при различных температурах

C °C Kw- 10м C °C Kw- 10м /,“С Kw- 10м

0 0,11 31 1,58 60 9,55

5 0,17 32 1,70 70 15,8

10 0,30 33 1,82 80 25,8

15 0,46 34 1,95 90 38,8

20 0,69 35 2,09 100 55,0

25 1,0 40 2,95
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10. Средние значения водородного показателя (pH) 
биологических жидкостей

Объект pH

Дистиллированная вода в контакте с 
воздухом

5,6

Морская вода 8,0

Сыворотка крови 7,35-7,45

Артериальная кровь 7,36-7,42

Венозная кровь 7,26-7,36

Спинномозговая жидкость 7,35-7,45

Водянистая влага глаза 7,4

Слезная жидкость 7,4

Слюна 6,35-6,85

Чистый желудочный сок 0,9

Желудочное содержимое через 45 мин 
после пробного завтрака

1,5-2,0

Сок поджелудочной железы 7,5-8,0

Молоко 6,6-6,9

Кожа (внутриклеточная жидкость) 6,6-6,9

Желчь в протоках 7,4-8,5

Желчь в пузыре 5,4-6,9

Моча 4,8-7,5

Содержимое тонкого кишечника 7,0-8,0

Кал 7,0-7,5
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11. Константы кислотности и силовые показатели 
важнейших протолитических пар

в водном растворе при 298 К
HB* + H2O = B*1 + H3O+

Кислота/основание VK К а

Al3+ ∙ H2O∕A1OH2+ 5,02 9,55 ∙ IO-6

H3BO√B(OH)4- 9,14 7,24∙ IO-10

НВг/Вг -9 IO9

CO2+ H20∕ HCO- 6,37 4,26 ■ IO-7

HCO3VCO32- 10,33 4,68 ∙ IO-11

H2O∕OH- 15,74 1,82-IO-16

H3OVH2O О 1

H2O2∕HO2- 11,62 2,40-IO-12

нсоон/нсоо- 3,75 1,79-IO-4

CH3COOH∕CH3COO- 4,76 1,74-IO-5

H2C2O√HC2O4- 1,19 6,46 ∙ IO-2

HC2O4VC2O42- 4,21 6,16-io-5

C2H5COOH∕C2H5COO- 4,87 1,35-IO-5

CH2OHCHOHCOOH (глицериновая)/
CH2OHCHOHCOO- (глицерат-ион)

3,52 3,0 - IO^1

CH3CHOHCOOH (молочная)/
CH3CHOHCOO- (лактат-ион)

3,83 1,48-IO-4

Аскорбиновая/аскорбат-ион K1 
K2

4,1
11,8

7,94 IO-5
1,62 IO-12

1люконовая/глюконат-ион 3,86 1,38-IO-4

c6h5cooh∕c6h5coo- 4,20 6,31-io-5

c6h5oh∕c6h5o- 10,0 io-10

ннь/нь- 8,20 6,31-10-’

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Приложение

Кислота/основание К в

HHb-O2 (оксигемоглобин) / Hb-O2 6,95 1,12∙ IO-7

нсю/сю- 7,55 2,82-IO-8

NH4÷∕ NH3 9,24 5,75 ∙ IO-10

CH3NH37 CH3NH2 10,66 2,19-IO-11

HCN/CN- 9,0 IO-9

HNO2∕NO2- 3,29 5,13 -IO-4

H3PO4∕H2PO4- 2,14 7,24-IO-3

h2po4-∕hpo42- 7,21 6,16 -io-8

HPO42VPO43- 12,34 4,57-IO-13

H2S∕HS- 6,98 1,05-IO-7

HS-/S- 13 io-13

SO2+ H2O/ 1,78 1,66-io-2

HSO3-∕SO3- 7,20 6,31-io-8

H2SO4∕HSO3- -3 IO3

HSO4-∕SO42- 1,95 1,12-IO-2

Zn2+ ∙ H2O∕ZnOH+ 7,69 2,04-IO-8

https://www.twirpx.org & http://chemistry-chemists.com



Приложение

12. Плотности и концентрация 
растворов хлорида натрия

Плотность 
г/см3 при 

20 °C

Содержание 
NaCl

Плотность 
г/см3 при 

20 °C

Содержание 
NaCl

Плотность 
г/см3 при 

20 °C

Содержание 
NaCl

100 г 1л 100 г 1л 100 г 1л
1,005 1,00 10,1 1,044 6,4 66,6 1,101 14,0 154
1,007 1,2 12,1 1,046 6,6 68,7 1,105 14,5 160
1,008 1,4 14,2 1,048 6,8 70,8 1,109 15,0 166
1,009 1,6 16,2 1,049 7,0 73,9 1,113 15,5 173
1,0011 1,8 18,3 1,051 7,2 76,0 1,116 16,0 179
1,013 2,0 20,03 1,052 7,4 78,1 1,120 16,5 185
1,015 2,2 22,4 1,053 7,6 80,2 1,124 17,0 191
1,016 2,4 24,5 1,055 7,8 82,3 1,128 17,5 198
1,017 2,6 26,5 1,056 8,0 84,5 1,132 18,0 204
1,019 2,8 28,6 1,058 8,2 86,6 1,136 18,5 211
1,020 3,0 30,6 1,059 8,4 88,7 1,140 19,0 217
1,022 3,2 32,7 1,060 8,6 91,0 1,144 19,5 224
1,023 3,4 34,7 1,062 8,8 93,2 1,148 20,0 230
1,024 3,6 36,8 1,063 9,0 95,6 1,152 20,5 237
1,026 3,8 38,8 1,065 9,2 97,9 1,156 21,0 243
1,027 4,0 41,1 1,066 9,4 100,2 1,160 21,5 250
1,029 4,2 43,1 1,067 9,6 102,5 1,164 22,0 256
1,030 4,4 45,2 1,069 9,8 104,8 1,168 22,5 263
1,031 4,6 47,3 1,071 10,0 107,1 1,172 23,0 270
1,033 4,8 49,4 1,075 10,5 112,6 1,176 23,5 277
1,034 5,0 51,7 1,078 11,0 118 1,180 24,0 283
1,036 5,2 53,7 1,082 11,5 124 1,183 24,5 290
1,038 5,6 57,8 1,086 12,0 130 1,185 25,0 297
1,040 5,8 59,9 1,093 13,0 142 1,189 25,5 304
1,041 6,0 62,5 1,097 13,5 148 1,200 26,4 318
1,043 6,2 64,5
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14. Правила безопасности при работе 
с едкими, горючими и токсическими веществами, 

средствами бытовой химии

• При разбавлении кислот водой необходимо наливать 
кислоту в воду, медленно перемешивая.

• Кусочки щелочи можно брать только пинцетом или 
щипцами. Растворять щелочь можно в фарфоровой по­
суде, добавляя ее к воде небольшими порциями, осто­
рожно перемешивая.

• При пролитии на пол или стол кислоты, щелочи необ­
ходимо засыпать жидкость песком и перемешивать до 
полного впитывания. Затем влажный песок надо убрать 
совком в широкий стеклянный сосуд для последующей 
промывки и нейтрализации.

• При попадании на кожу раствора кислоты необходимо 
стряхнуть капли, смыть струей холодной воды, затем 
обработать 2%-м раствором питьевой соды (NaHCO3) и 
ополоснуть водой.

• При попадании на кожу раствора щелочи необходимо 
стряхнуть капли, смыть струей холодной воды, затем 
обработать 2%-м раствором уксусной или лимонной 
кислоты и ополоснуть водой.

• Опыты, сопровождающиеся выделением вредных паров 
или газов, необходимо проводить только в вытяжном 
шкафу при включенной вентиляции.

• Использование средств бытовой химии надо начинать 
с внимательного изучения инструкции и затем тща­
тельно соблюдать ее.

При употреблении лекарственных препаратов важно 
не нарушать условия и сроки хранения.
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