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Предисловие редактора 

 

В последние годы в системе среднего профессионального образования 

большое внимание уделяется формированию у студентов навыков самостоя-

тельной познавательной деятельности, самостоятельного освоения необходи-

мых для будущей профессиональной деятельности знаний и умений. Формиро-

вание этих умений является актуальной задачей при изучении любой учебной 

дисциплины: как общеобразовательной, так и общепрофессиональной и специ-

альной. В то же самое время, как отмечают преподаватели химии учебных за-

ведений среднего профессионального образования, многие выпускники основ-

ной школы испытывают серьѐзные затруднения при изучении химии в учреж-

дениях профессионального образования. 

Именно поэтому коллектив авторов – методическое объединение препо-

давателей химии учреждений среднего профессионального образования Киров-

ской области – пришѐл к необходимости создания краткого, но всеобъемлюще-

го пособия по общей и неорганической химии.  

Настоящее краткое учебное пособие предназначено, с одной стороны, для 

самостоятельной работы студентов с разным уровнем сформированности хи-

мических знаний, поскольку содержит разделы углубленного изучения химии, 

тесно связанные с будущей профессиональной деятельностью по некоторым 

профессиям. С другой стороны, данное пособие позволяет в сжатом, кратком 

виде доступным языком изложить все основные понятия и закономерности, 

изучаемые в курсе общей и неорганической химии, обобщить большой объем 

фактического материала по химии элементов, не нарушая логики изучения хи-

мических явлений. Содержание пособия соответствует примерной программе 

по химии для образовательных учреждений среднего профессионального обра-

зования. 

Раздел 1 «Теоретические основы общей и неорганической химии» можно 

назвать своего рода курсом лекций по общей и неорганической химии, по-

скольку содержит сведения по всем темам учебной программы. Кроме того, в 

данный раздел отдельным блоком включена тема «Общие представления о рас-

творах», в которой изложены как теоретические, так и практически важные 

сведения о растворах, необходимые студентам медицинских и химико-

технологических специальностей. 

Раздел 2 «Решение химических задач» представляет собой систематизи-

рованное описание основных типов расчетных задач, примеров их решения. В 

данном разделе приводится обобщенный алгоритм решения химических задач. 

Раздел 3 «Контрольно-измерительные материалы для самостоятельной 

работы студентов» содержит тестовые задания по десяти темам (по 4 варианта 

в каждой), варианты расчетных задач по химическим формулам и уравнениям, 

варианты заданий по расшифровке схем превращений неорганических веществ, 

т.е. в данном разделе представлен широкий выбор для проведения самоконтро-

ля со стороны студента. Данный раздел может применяться и преподавателем 

для организации контроля степени усвоения студентами необходимых знаний и 

умений. 
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В создании настоящего краткого учебного пособия принимали участие 

преподаватели химии техникумов и колледжей Кировской области. Авторы-

составители использовали как сведения, приведенные в различной учебно-

научной литературе, так и собственный опыт педагогической деятельности. 

Выражаем благодарность за вклад в создание книги: 

Борняковой Светлане Юрьевне (КОГБОУ СПО «Кировский медицинский 

колледж»), 

Буториной Татьяне Геннадьевне (КОГОБУ СПО «Кировский механико-

технологический техникум»), 

Гирѐвой Ольге Михайловне (КОГОБУ СПО «Кировский механико-

технологический техникум»), 

Гуриной Надежде Александровне (КОГОБУ СПО «Кировский авиацион-

ный техникум»), 

Зайцевой Лиане Леонидовне (КОГОБУ СПО «Кировский механико-

технологический техникум»), 

Зыковой Галине Ивановне (КОГОБУ СПО Вятский техникум профессио-

нальных технологий управления и сервиса), 

Кольцовой Наталье Юрьевне (КОГОБУ СПО Кировский технологический 

колледж), 

Падериной Татьяне Ивановне (КОГОБУ СПО Орлово-Вятский сельско-

хозяйственный колледж), 

Тарасовой Ольге Викторовне (КОГОБУ СПО «Кировский лесопромыш-

ленный колледж»), 

Целоусовой Нине Ивановне (КОГОБУ СПО Вятский автомобильно-

промышленный колледж), 

Ямщиковой Любови Николаевне (КОГОАУ СПО «Уржумский государст-

венный аграрно-технический техникум»). 

 

Надеемся, что данное издание будет полезным не только для студентов и 

преподавателей техникумов и колледжей, но и учреждений начального профес-

сионального образования, общеобразовательных школ. 

 

Л.А. Колесникова 
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Раздел 1. Теоретические основы общей и неорганической химии 

 

Первоначальные химические понятия 

 
В результате изучения темы необходимо: 

иметь представление о предмете химии; о способах описания состава 

веществ; о понятиях «качественный и количественный состав веществ», «хи-

мические знаки и формулы»; 

знать определения понятий «атом», «химический элемент», «молекула», 

«аллотропия», «простые и сложные вещества», «относительная атомная масса», 

«относительная молекулярная масса», «количество вещества», «молярный объ-

ем газообразных веществ»; формулировки основных законов химии, таких как: 

закон сохранения массы веществ, закон постоянства состава, закон Авогадро; 

уметь определять качественный и количественный состав вещества по 

химической формуле; записывать химические формулы веществ, зная их каче-

ственный и количественный состав; производить расчеты по химическим фор-

мулам и уравнениям реакций. 

 

Химия – наука о веществах, их свойствах, превращениях и применении. 

 

В повседневной жизни мы встречаемся с различными предметами: посу-

дой, инструментами, приборами и т.д. для их изготовления используют различ-

ные вещества (металл, пластмассы, бумагу и др.). Одни и те же предметы могут 

состоять из разных веществ. Так, например, для изготовления труб одной и той 

же формы используют медь, свинец, пластмассы. Наоборот, для изготовления 

разных предметов, например электрического провода, фольги и посуды исполь-

зуют одно и то же вещество – алюминий. Отсюда делаем вывод: все окружаю-

щие нас тела состоят из различных веществ. 

Веществ много, и все они отличаются по свойствам. Например, сахар и 

поваренная соль – твердые кристаллические вещества белого цвета, но они раз-

личаются по вкусу и растворимости в воде; вода и ацетон – бесцветные жидко-

сти, но вода не имеет запаха, а ацетон обладает характерным запахом; кислород 

и водород – газы, однако водород в 16 раз легче кислорода. 

 

Свойствами называются признаки, позволяющие отличить одни вещества от 

других или установить сходство между ними. 

 

Например, дистиллированная вода – это жидкость без цвета, вкуса и за-

паха; еѐ плотность 1 г/см
3
 при + 4°С,

 
температура плавления 0°С, температура 

кипения 100°С; она плохо проводит теплоту и электрический ток. 

Важнейшие физические свойства веществ: агрегатное состояние, темпе-

ратура плавления и кипения, плотность, цвет, теплопроводность, электрическая 

проводимость. 
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В природе все вещества встречаются в виде смесей. Чистыми являются 

только такие вещества, которые обладают строго постоянными физическими 

свойствами, например дистиллированная вода. 

 

Смеси  

Однородные – это такие смеси, в ко-

торых даже с помощью микроскопа 

нельзя обнаружить частицы других 

веществ. Например, растворы сахара 

или поваренной соли в воде. 

Неоднородные – это такие смеси, в 

которых невооруженным глазом или 

при помощи микроскопа можно заме-

тить частицы других веществ. На-

пример, смесь песка с поваренной со-

лью, глины с водой. 

 

Различные изменения, которые происходят с веществами, называются 

явлениями. Различают физические и химические явления. 

 

Явления  

физические  химические 

Это такие явления, при которых не 

происходят превращения одних ве-

ществ в другие, а обычно изменяется 

их агрегатное состояние или форма. 

Например: плавление стекла, испаре-

ние или замерзание воды. 

Это такие явления, в результате ко-

торых из данных веществ образуются 

другие вещества. 

Например: сгорание топлива, гниение 

органических веществ, скисание моло-

ка, ржавление железа. 

 

Одна из задач химии – научиться различать вещества по их физическим и 

химическим свойствам, а иногда и по физиологическому действию. 

Другая задача – получение различных веществ, многие из которых в при-

роде не существуют, но обладают рядом полезных для человека свойств, на-

пример: пластмассы, лекарственные препараты, некоторые минеральные удоб-

рения (суперфосфат, аммиачная селитра) и т.д. Эти вещества получают путем 

различных химических превращений – химических реакций. 

 

Химическая реакция – это процесс превращения одних веществ в другие. 

 

Признаками протекания химических реакций являются: 

1) выделение теплоты (иногда света); 

2) изменение окраски; 

3) появление запаха; 

4) образование осадка; 

5) выделение газа. 

 

Древний философ Демокрит 2500 лет назад высказал мысль о том, что все 

тела в природе состоят из мельчайших, непроницаемых, неделимых, вечно 

движущихся частиц – атомов. В переводе слово «атом» означает «неделимый». 
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Большой вклад в развитие атомно-молекулярного учения внесли крупнейшие 

русские и зарубежные ученые М.В. Ломоносов, А. Лавуазье, Ж.Л. Пруст, Дж. 

Дальтон, А. Авогадро, Й.Я. Берцелиус, Д.И. Менделеев, А.М. Бутлеров. 

Окончательно атомно-молекулярное учение утвердилось как научная 

теория в середине XIX века. Его основные положения можно сформулировать 

следующим образом. 

1. Все вещества состоят молекул. 

 

Молекула – наименьшая электрически нейтральная частица вещества, обла-

дающая определенной массой и всеми свойствами вещества, состоящая из со-

единенных между собой атомов. 

 

2. Молекулы состоят из атомов – химически неделимых частиц. 

 

Атом – это мельчайшая электрически нейтральная и химически неделимая 

частица вещества. 

 

Химический элемент – определенный вид атомов. 

 

3. Все молекулы и атомы, образующие вещества, находятся в непрерыв-

ном хаотическом движении. В химических реакциях атомы переходят от одних 

веществ к другим (перегруппируются), в результате образуются новые соеди-

нения. 

4. В молекулу могут входить атомы одного или нескольких химических 

элементов. В зависимости от этого вещества делятся на простые и сложные. 

 

Вещества 

Простые Сложные 

Состоят из атомов одного вида. Состоят из атомов разного вида. 

В химических реакциях не могут раз-

лагаться с образованием нескольких 

более простых веществ. 

Например: Fe – железо, Cu – медь, O2 – 

кислород. 

В химических реакциях могут разла-

гаться с образованием нескольких бо-

лее простых веществ. 

Например: H2O – вода, NaCl – хлорид 

натрия. 

 

Некоторые химические элементы образуют несколько простых веществ, 

отличающихся своей внутренней структурой. Это явление получило название 

аллотропия, а сами простые вещества – аллотропными модификациями.  

 

Аллотропия – это явление существования нескольких простых веществ, обра-

зованных одним и тем же химическим элементом. 

 

Аллотропными модификациями называют различные структурные формы 

одного элемента. 
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Например, кислород имеет две аллотропные модификации, которые от-

личаются составом молекул: кислород О2 и озон О3. Аллотропные видоизмене-

ния элемента углерода – алмаз и графит имеют разное строение кристаллов и 

поэтому разные физические свойства (температуры плавления, электрическую 

проводимость, механическую прочность и др.). 

Атомы одного вида отличаются от атомов другого вида массой, размера-

ми, зарядом ядра, свойствами. Главной характеристикой атомов является за-

ряд ядра. 

 

Определенный вид атомов, характеризующийся одинаковым положительным 

зарядом ядра, называется химическим элементом. 

 

Для удобства описания состава веществ еще с древних времен для обо-

значения химических элементов использовались символы – буквы латинского 

алфавита. По предложению шведского химика Й. Берцелиуса (1779 – 1848) хи-

мические элементы обозначают начальной или начальной и одной буквой ла-

тинского названия элемента. 

 

Таблица 1.1 – Порядковый номер, названия, химические знаки, произношение 

химического знака важнейших элементов. 
Порядковый  

номер 

Название  

элемента 

Химический знак Произношение 

химического  

знака 

7 

13 

56 

5 

35 

1 

26 

79 

53 

19 

20 

8 

14 

12 

25 

29 

11 

80 

82 

16 

47 

6 

Азот 

Алюминий 

Барий 

Бор 

Бром 

Водород 

Железо 

Золото 

Йод 

Калий  

Кальций 

Кислород 

Кремний 

Магний 

Марганец 

Медь 

Натрий 

Ртуть 

Свинец 

Сера 

Серебро 

Углерод 

N 

Al 

Ba 

B 

Br 

H 

Fe 

Au 

I 

K 

Ca 

O 

Si 

Mg 

Mn 

Cu 

Na 

Hg 

Pb 

S 

Ag 

C 

Эн 

Алюминий 

Барий 

Бор 

Бром 

Аш 

Феррум 

Аурум 

Йод 

Калий 

Кальций 

О 

Силициум 

Магний 

Марганец 

Купрум 

Натрий 

Гидраргирум 

Плюмбум 

Эс 

Аргентум 

Це 
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15 

9 

17 

30 

Фосфор 

Фтор 

Хлор 

Цинк 

P 

F 

Cl 

Zn 

Пэ 

Фтор 

Хлор 

Цинк  

 

Для удобства описания качественного (из каких химических элементов) и 

количественного (сколько атомов каждого вида) состава веществ была разрабо-

тана система условных записей – химические формулы веществ. 

Химическая формула отражает состав или состав и строение химического 

соединения или простого вещества. Существует несколько типов химических 

формул: 

1) молекулярная – указывает число атомов каждого элемента, например: 

Н2О – молекула воды включает в себя два атома водорода и один атом кисло-

рода; 

2) структурная – указывает порядок соединения атомов в молекуле и 

число связей между атомами, например: Н–О–Н показывает, что в молекуле 

воды атом кислорода соединен с двумя атомами водорода одинарными связями. 

 

Важнейшими количественными характеристиками вещества являются: 

 масса атома или молекулы; 

 относительная атомная масса химического элемента; 

 относительная молекулярная масса вещества; 

 количество вещества; 

 молярная масса вещества; 

 молярный объѐм газообразного вещества; 

 относительная плотность одного газа по другому газу; 

 массовая доля элемента в веществе. 

 

Масса атома сконцентрирована в ядре и является очень малой величиной. 

Например, установлено, что масса изотопа фтора 
19

F равна 3,1553·10
-26

 кг. Про-

изводить расчеты, оперируя такими величинами неудобно, поэтому используют 

шкалу относительных атомных и молекулярных масс, выраженных в атомных 

единицах массы (а.е.м.). В настоящее время за атомную единицу массы прини-

мается 1/12 часть массы атома углерода-12, что составляет 1,66·10
-27 

кг. 

Таким образом, чтобы рассчитать относительную массу атома Ar, надо 

найти отношение массы атома к 1/12 части массы атома углерода-12. 

Тогда для атома фтора получаем:  

Ar (
19

F) = 3,1553·10
-26 

кг / 1,66·10
-27

 кг = 19,007 

Относительные атомные массы химических элементов приводятся в Пе-

риодической системе элементов Д.И. Менделеева. 

Относительную молекулярную массу Mr можно рассчитать, сложив от-

носительные атомные массы элементов, из которых состоит молекула, с учетом 

числа атомов, входящих в молекулу. 

Например: Mr (CO2) = Ar (С) + 2·Ar (O) 
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Mr (CO2) = 12 + 2·16 = 44 

 

Одной из основных физических величин системы СИ, применяемых в 

химии, является количество вещества. В соответствии с Международной сис-

темой единиц (СИ) единицей измерения количества вещества служит моль.  

 

Моль – количество вещества, которое содержит столько структурных еди-

ниц (атомов, молекул, ионов), сколько содержится атомов в 12 г изотопа уг-

лерода-12. 

 

Как установлено, в одном моле любого вещества содержится одинако-

вое число частиц. Эту постоянную величину назвали постоянной Авогадро, по 

имени итальянского ученого, внесшего огромный вклад в развитие атомно-

молекулярного учения и теории идеальных газов.  

 

Постоянная Авогадро NA = 6,02·10
23

 моль
-1

 – это постоянная величина, пока-

зывающая число структурных единиц (атомов, молекул, ионов, радикалов), со-

держащихся в 1 моле вещества. 

 

Молярной массой вещества М (в-ва), кг/кмоль (г/моль), называется масса од-

ного моля этого вещества.  

 

Еѐ значение совпадает со значением относительной атомной массы эле-

мента или относительной молекулярной массы вещества и постоянно для дан-

ного элемента или данного вещества. Зная молярную массу и количество веще-

ства можно вычислить абсолютную массу. 

 

m (в-ва) = М (в-ва) · ν (в-ва),     (1.1) 

 

где m (в-ва) – масса вещества, кг (г); 

М (в-ва) – молярная масса вещества, кг/моль (г/моль); 

ν (в-ва) – количество вещества, моль. 

 

Как отмечалось, химия изучает не только вещества, но и те явления, ко-

торые происходят в процессе взаимодействия веществ, изучает химические 

превращения или, другими словами, химические реакции. 

 

Химическая реакция или химическое превращение – это процесс, в ходе ко-

торого из одних веществ образуются другие вещества. 

 

В зависимости от характера процесса выделяют несколько типов хими-

ческих реакций: реакции разложения, соединения, обмена, замещения и ней-

трализации. 

Реакцией разложения называется процесс, при котором из одного веще-

ства образуются два или несколько других веществ. Например:  
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MgCO3  MgO + CO2↑ 

4 HNO3   4 NO2 + O2 + 2 H2O  

 

В результате реакций соединения из двух или нескольких веществ обра-

зуется одно новое. Например:  

Na + Cl2  2 NaCl 

СаО + Н2О = Са(ОН)2 

Реакциями обмена называются процессы, при которых реагирующие 

вещества обмениваются составными частями. Например:  

CaO + 2HCl = CaCl2 + H2O 

Реакции нейтрализации являются частным случаем реакций обмена, 

которые представляют собой взаимодействие кислот с основаниями. Напри-

мер:  

KOH + HCl = KCl + H2O. 

Реакции замещения протекают с участием простого и сложного ве-

ществ, в результате образуются новые простое и сложное вещества. Напри-

мер:  

Fe + 2HCl = FeCl2 + H2↑. 

Химические реакции можно разделить по признаку их обратимости: об-

ратимые и необратимые. 

Необратимые реакции протекают в одном направлении и приводят к 

практически полному превращению исходных веществ в продукты. Например: 

реакция обмена, приводящая к осаждению практически нерастворимого веще-

ства  

BaCl2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2HCl. 

Обратимые реакции протекают в двух противоположных направлениях 

и не доходят до конца ни в одном из них. Например: при взаимодействии азота с 

водородом образуется аммиак  

N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 

В зависимости от агрегатного состояния веществ, участвующих во 

взаимодействии различают гомогенные и гетерогенные химические реакции. 

Гомогенные реакции протекают в однородной среде. Например: в газе, 

растворе.  

2Н2 (г.) + О2 (г.)  2Н2О(г.) 

Гетерогенные реакции протекают на границе раздела фаз. Например: 

химическое взаимодействие между твердым веществом и жидкостью  

СаО(тв.) + Н2О(ж.) = Са(ОН)2(ж.). 

 

В результате химических реакций происходит выделение или поглоще-

ние теплоты. В зависимости от теплового эффекта выделяют два типа про-

цессов. 

t°
 

t°
 

t°
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Реакции, протекающие с выделением теплоты, называются экзотерми-

ческими. Например:  

Н2 + Cl2  2HCl + 184,6 кДж 

Реакции, протекающие с поглощением теплоты, называются эндотер-

мическими. Например:  

2Н2 + О2 = 2Н2О – 483,6 кДж. 

 

Кроме того, в зависимости от наличия дополнительных веществ, способ-

ствующих повышению скорости реакции – катализаторов – среди химических 

реакций выделяют каталитические (происходят только в присутствии катали-

заторов), например: 

2 SO2 + O2  2 SO3 

 

и некаталитические, например: 

 

Fe + H2SO4(р) = FeSO4 + H2↑ 

 

Любые взаимодействия между веществами происходят согласно опреде-

ленным правилам, закономерностям, известным в науке как законы химии. 

Применяя количественные методы при исследовании химических про-

цессов, М.В. Ломоносов в 1756 г. установил, что при химических превращениях 

общая масса веществ остается неизменной. Это открытие Ломоносова стало 

одним из основных законов химии, который в настоящее время называют закон 

сохранения массы веществ при химических реакциях и формулируют сле-

дующим образом: масса веществ, вступающих в химическую реакцию, равна 

массе веществ, образующихся в результате реакции. 
Французский химик Антуан Лоран Лавуазье, количественно изучая про-

цессы горения и состав различных веществ, в 1774 г. пришѐл к ещѐ одному 

важному выводу: при химических реакциях остается постоянной не только 

общая масса веществ, но и масса каждого из элементов, входящих в состав 

взаимодействующих веществ. 

 

2 Fe + 3 Cl2 = 2 FeCl3 

 

Закон сохранения массы веществ и массы химических элементов является 

неотъемлемой частью всеобщего закона сохранения – закона сохранения мас-

сы и энергии. В уточненной формулировке этот закон может звучать так: сум-

марные масса и энергия объектов, вступивших в реакцию, всегда равны 

суммарной массе и энергии продуктов реакции. 

 

Из представлений, лежащих в основе современной химии, вторым по 

значимости после принципа сохранения массы и энергии является закон посто-

янства состава веществ (химических соединений). 

V2O5, t° 
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Закон постоянства состава химических соединений: каждое индивидуаль-

ное химическое соединение (вещество) независимо от способа его получения 

имеет постоянный качественный и количественный состав, т.е. состоит из од-

них и тех же элементов, соотношение между массами которых постоянно. 

 

В начале XIX века этот закон сформулировал французский ученый Ж.Л. 

Пруст. Однако вопрос о постоянстве состава веществ явился предметом семи-

летнего научного спора между Прустом и К.Л. Бертолле, считавшим возмож-

ным существование соединений переменного состава. 

В начале и середине XX века такие соединения были установлены благо-

даря открытию явления радиоактивности и появлению метода рентгенострук-

турного анализа. Поэтому, строго говоря, закон постоянства состава выполня-

ется для веществ, имеющих молекулярную структуру и постоянный изотопный 

состав. 

 

Для химических реакций веществ, находящихся в газообразном состоя-

нии, установлены некоторые специфические закономерности. Одним из наибо-

лее важных «газовых законов» является закон Авогадро. Итальянский ученый 

А. Авогадро обратил внимание на то, что все газы одинаково сжижаются, обла-

дают одинаковым термическим коэффициентом расширения и имеют некото-

рые другие общие свойства. На основе этих наблюдений в 1811 году ученым 

был сформулирован закон, впоследствии названный его именем. 

 

Закон Авогадро: в равных объемах различных газов при одинаковых условиях 

содержится одинаковое число молекул. 

 

Этот закон имеет важные следствия. 

Следствие 1. Один моль любого газа при одинаковых температуре и дав-

лении имеет постоянный объем. Этот объем называется молярным объемом га-

за. 

 

Молярный объем газа Vm – это объѐм, который занимает один моль данного 

газа. 

 

При нормальных условиях (t = 0°C, p = 101325 Па) один моль любого газа 

имеет объем 22,4 л. 

Математически это можно выразить так: 

 

Vm = V / ν,       (1.2) 

 

где Vm – молярный объем газа, л/моль; 

      V – объѐм газа, л; 

     ν – количество вещества, моль, 

т.е. Vm = 22,4 л/моль при н.у. 
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Следствие 2. Массы равных объемов различных газов при одинаковых 

температуре и давлении относятся друг к другу как молекулярные массы этих 

газов, т.е. другими словами, плотности различных газов при одинаковых усло-

виях пропорциональны их молекулярным массам. 

 

ρ1 / ρ2 = Mr (газа 1) / Mr (газа 2) = Di,  (1.3) 

 

где ρ1, ρ2 – плотности газов, г/л или г/мл; 

Mr (газа 1), Mr (газа 2) – относительные молекулярные массы газов; 

Di – относительная плотность одного газа по другому; 

i – индекс, указывающий формулу газа, по отношению к которому 

проведено определение. Например: DН2 – относительная плотность газов по во-

дороду, Dвозд – относительная плотность газов по воздуху. 

 

DН2 = Мr (газа) / Мr (H2),     (1.4) 

т.е.  

DН2 = Мr (газа) / 2     (1.5) 

 

Dвозд = Мr (газа) / Мr (возд.),     (1.6) 

т.е.  

Dвозд. = Мr (газа) / 29,      (1.7) 
 

где 29 – средняя молекулярная масса воздуха. 

Данное следствие часто используют для определения относительной мо-

лекулярной массы неизвестного газообразного вещества или расчета молярной 

массы по плотности газа. 

По определению: 

ρ = m / V      (1.8) 

 

Если берем 1 моль газообразного вещества, то формула (1.8) приобретает 

вид: 

ρ = M / Vm,      (1.9) 

 

где M – молярная масса газообразного вещества, г/моль; 

Vm – молярный объем газа, л/моль 

 

Зная формулу вещества, атомные массы элементов, можно проводить 

различные вычисления по химическим формулам, а знание химических законов 

и правил составления химических уравнений позволяет производить многочис-

ленные расчѐты по уравнениям химических реакций. Примеры типичных хи-

мических расчетов приведены в разделе 2 настоящего учебного пособия. 
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Вопросы для самоконтроля: 

 

1. Что изучает химия? 

2. Что выражает химическая формула вещества? 

3. По каким признакам можно определить, что произошла химическая ре-

акция? 

4. Каковы основные количественные характеристики вещества? 

5. В чем значение основных химических законов? 
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Периодический закон и периодическая система 

химических элементов Д.И. Менделеева 

в свете современных представлений о строении атома 

 

В результате изучения темы необходимо: 

знать современную формулировку периодического закона и строение 

таблицы Д.И. Менделеева; 

уметь: 

 определять элемент по местоположению в ПСХЭ, устанавливать по 

порядковому номеру элемента номер периода и номер группы, в которых эле-

мент находится; 

 определять элемент по электронной формуле и записывать электрон-

ную формулу данного элемента в зависимости от местоположения; 

 определять формулы и характер высшего оксида и соответствующего 

ему гидроксида элемента, сравнивать его свойства со свойствами окружающих 

его по периоду и группе элементов в зависимости от местоположения в ПСХЭ. 

 

Открытие периодического закона и разработка периодической системы 

химических элементов Д.И. Менделеевым явилось вершиной развития химии в 

XIX веке. Обширная сумма знаний о свойствах 63 элементов, известных к тому 

времени, была приведена в строгий порядок. 

Д.И. Менделеев считал, что основной характеристикой элементов явля-

ются их атомные веса, и в 1869 г. впервые сформулировал периодический за-

кон. 

 

Свойства простых тел, а также формы и свойства соединений элементов 

находятся в периодической зависимости от величины атомных весов эле-

ментов. 

 

Периодический закон положил начало современной химии, сделал еѐ 

единой, целостной наукой. Появилась возможность предсказывать открытие 

новых элементов и их соединений и описывать их свойства (Д.И. Менделеев 

предсказал существование неоткрытых элементов, а для трѐх из них – галлия, 

скандия, германия – дал точное описание свойств.) На основе закона был син-

тезированы трансурановые элементы и открыты инертные газы. Периодический 

закон послужил основой для исправления атомных масс и уточнения валентно-

сти ряда элементов. Он подтвердил наиболее общие законы развития природы, 

открыл путь к познанию строения атомов и их ядер, что привело к открытию 

атомной энергии и использованию еѐ для нужд человека. 

Более глубоко раскрыть сущность Периодического закона позволила со-

временная теория строения атома, на основании которой атом представляет 

собой электронейтральную частицу, которая состоит из положительно заря-

женного ядра (образованного протонами и нейтронами) и отрицательно заря-

женных электронов. 
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                                                Атом 
 

                                           ядро                             электроны 
                              

 

                               протоны         нейтроны 

 

Электроны, протоны и нейтроны называют элементарными частицами. 

 

Таблица 1.2 – Основные характеристики элементарных частиц 

 

 

Протон p
+
 

 

 

m = 1 

 

 

q = +1 

Число протонов 

совпадает с по-

рядковым номе-

ром элемента (Z) 

 

Нейтрон n
0
 

 

m = 1 

 

q = 0 

Число нейтронов 

находится по 

формуле:  

Nn = Аr – Z     (1.7) 

 

 

Электрон e
– 

 

m = 1/1837 

(пренебрегают) 

 

 

q = -1 

Число электронов 

совпадает с по-

рядковым номе-

ром элемента (Z) 

 

В свете современной теории строения атома по-новому звучат определе-

ния некоторых понятий, а также формулировка Периодического закона Д.И. 

Менделеева. 

 

Свойства химических элементов и образуемых ими простых и сложных 

веществ находятся в периодической зависимости от величины заряда ядер 

их атомов. 

 

Атом – мельчайшая, сложная, электронейтральная частица вещества, т.к. 

положительный заряд ядра уравновешивается отрицательно-заряженными 

электронами. 

 

Химический элемент – это вид атомов с одинаковым зарядом ядра. 

 

Главной характеристикой химического элемента является заряд ядра атома. 

 

Такая формулировка закона не противоречит формулировке Д.И. Менде-

леева. Она только базируется на новых данных, которые придают закону и сис-

теме научную обоснованность и подтверждают их правильность. Теория строе-

ния атома объясняет периодическое изменение свойств элементов. Возрастание 

положительного заряда атомных ядер от 1 до 110 приводит к периодическому 
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повторению у атомов элементов строения внешнего энергетического уровня. А 

поскольку от числа электронов на внешнем уровне, в основном, зависят свойст-

ва элементов, то и они периодически повторяются. В этом заключается физи-

ческий смысл Периодического закона. 

В атомах в пространстве вокруг ядра движутся электроны. Электроны об-

ладают различным запасом энергии и располагаются по энергетическим уров-

ням. Число энергетических уровней в атоме совпадает с номером периода. 

Максимальное число электронов на энергетическом уровне находится по фор-

муле 2n
2 

, где n – главное квантовое число (соответствует номеру периода). 

Число электронов на наружном энергетическом уровне в атомах элементов 

главных подгрупп совпадает с номером группы. 

Если на наружном энергетическом уровне атома содержится макси-

мальное число электронов, то такой энергетический уровень называется за-

вершѐнным. 

Энергетические уровни делятся на подуровни: s, p, d, f. 

Электроны в атомах находятся в постоянном движении. Вероятность пре-

бывания электрона у самого ядра равно нулю. 

 

Часть пространства вокруг ядра, в котором наиболее вероятно нахождение 

электрона, называется электронным облаком или орбиталью. 

 

Таблица 1.3 – Характеристика энергетических (электронных) уровней и поду-

ровней атомов 
Энерге-

тичес-

кий уро-

вень 

Подуро-

вень 

Число орбиталей (n
2
), каких? Максимальное чис-

ло электронов 

(2n
2
), каких? 

Форма элек-

тронного  

облака (поя-

вившихся 

электронов) 

1 s s 

 

2е
-
: 2s Cферическая 

2 s, p       p 

s  

 

8e
-
: 2s 6p Гантелеоб-

разная 

3 s, p. d                  d 

     p     

s   

 

18e
-
: 2s 6p 10d Более слож-

ная (похожа 

на лепесток 

цветка) 

4 s, p d f                                   f 

                 d       

      p    

s  

 

32e
-
: 2s 6p 10d 14f Ещѐ более 

сложная, чем 

у d-облаков 

 

Графическим отображением периодического закона является периодиче-

ская система химических элементов. Периодическая система химических эле-

ментов представляет собой таблицу, в ячейках которой располагаются символы 

всех химических элементов в порядке возрастания их порядковых номеров. В 
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каждой ячейке, кроме того, приводится значение относительной атомной массы 

данного химического элемента 

Горизонтальные строки таблицы называют периодами. Периоды нуме-

руются римскими цифрами и в зависимости от количества элементов бывают 

малые (I – III) и большие (IV – VII). Номер периода соответствует количе-

ству энергетических уровней в атоме. Каждый период начинается щелочным 

металлом и заканчивается инертным газом. 

В пределах периодов (слева направо): 

 не изменяется число энергетических уровней; 

 увеличивается заряд ядра; 

 увеличивается число внешних электронов; 

 уменьшается радиус атомов; 

 ослабевают металлические свойства; 

 усиливаются неметаллические свойства. 

Вертикальные столбцы периодической системы химических элементов 

называются группы. Номер группы соответствует количеству электронов 

на внешнем энергетическом уровне атома, высшей валентности по кисло-

роду (искл. – фтор, благородные газы). Группы делятся на главные и побочные 

подгруппы. В главные подгруппы входят элементы и малых и больших перио-

дов, в побочные подгруппы входят элементы только больших периодов. 

В пределах главных подгрупп (сверху вниз): 

 увеличивается число энергетических уровне; 

 увеличивается заряд ядра; 

 не изменяется число внешних электронов; 

 увеличивается радиус атомов; 

 усиливаются металлические, восстановительные, основные свойства; 

 ослабевают неметаллические, окислительные, кислотные свойства. 

Изучив строение Периодической системы химических элементов, зная 

физический смысл порядкового номера химического элемента, номера периода 

и номера группы, можно сделать следующие выводы: 

1) в правом верхнем углу Периодической системы расположены хи-

мические элементы, обладающие ярко выраженными неметаллическими свой-

ствами – наиболее электроотрицательные элементы, сильнейшие окислители 

(F, O, Cl); 

2) в левом нижнем углу Периодической системы расположены эле-

менты, обладающие сильнейшими металлическими свойствами – наиболее 

электроположительные, наиболее сильные восстановители (Fr, Ra, Ba); 

3) предельное число электронов на внешнем уровне для каждого эле-

мента Периодической системы (кроме водорода Н и гелия Не) равно 8 – это 

идеал прочности энергетического уровня (именно поэтому благородные газы, 

имеющие октет электронов на внешнем уровне в химическом плане инертны), к 

завершению энергетического уровня стремятся атомы всех химических элемен-

тов; 
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4) на основании положения химического элемента в Периодической 

системе можно дать характеристику строения атома данного элемента, соста-

вить его электронную формулу и электроно-графическую схему; 

5) на основании положения химического элемента в Периодической 

системе можно описать свойства простого вещества и важнейших соединений 

данного элемента. 

 

 

План характеристики химического элемента 

 

1. Положение элемента в системе 

1) Химический знак. 

2) Металл, неметалл, элемент с переходными свойствами. 

3) Порядковый номер 

4) Относительная атомная масса. 

5) Номер периода. 

6) Малый или большой период. 

7) Номер группы. 

8) Главная или побочная подгруппа 

2. Строение атома 

1) Заряд ядра (порядковый номер). 

2) В ядре протонов (порядковый номер). 

3) В ядре нейтронов (Аr − порядковый помер). 

4) Вокруг ядра электронов (порядковый номер). 

5) Число энергетических уровней (номер периода). 

6) Число электронов на наружном энергетическом уровне (в главных 

подгруппах = № группы). 

7) Завершѐнный или незавершѐнный наружный энергетический уро-

вень (у всех незавершѐнный, кроме инертных газов). 

8) Электронная формула. 

9) Графическая схема. 

3. Характеристика соединений 

1) Формула высшего оксида. 

2) Свойства высшего оксида (чаще всего: Ме – основной, неМе – ки-

слотный, элемент с переходными свойствами – амфотерный). 

3) Формула гидратного соединения. 

4) Свойства гидратного соединения (чаще всего: Ме – основание, неМе 

– кислота, элемент с переходными свойствами – амфотерный гидроксид). 

5) Формула летучего водородного соединения. 

6) Изменение химических свойств элемента по периоду и группе.  
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Вопросы и задания для самоконтроля. 

 

1. Почему Д.И. Менделеев назвал открытый им закон периодическим? 

2. Сравните формулировку периодического закона Д.И. Менделеева с 

современной формулировкой. 

3. Как изменяются свойства химических элементов с увеличением по-

рядкового номера? 

4. Назовите элементарные частицы и охарактеризуйте их. 

5. Какие известны периоды и группы? Дайте им характеристику. 
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Химическая связь и строение вещества 

 

 

В результате изучения темы необходимо: 

знать виды химической связи (ковалентная полярная и неполярная, ион-

ная, металлическая, водородная); 

уметь определять характер химической связи в различных соединениях и 

степень окисления элемента; составлять структурные формулы молекулярных 

соединений. 

 

С развитием учения о строении атома появились различные теории, объ-

ясняющие причины образования химических соединений. Одна из них объяс-

няет образование химической связи между атомами за счет валентных электро-

нов – электронов, расположенных на внешнем энергетическом уровне и свя-

занных с ядром атома наименее прочно. 

Атомы, на внешнем слое которых число электронов близко к восьми, бу-

дут стремиться принять недостающие электроны. Атомы с небольшим числом 

электронов на внешнем слое (один, два, три) будут стремиться отдать их, чтобы 

их внешняя электронная оболочка стала завершенным слоем. Таким образом, 

суть химической связи – обобществление одиночных электронов, стремление 

атомов химических элементов к завершению внешнего электронного уровня. В 

молекуле все атомы имеют завершенную, заполненную электронную оболочку. 

 

 

Возникает химическая связь всегда за счет одних и тех же физических яв-

лений – это, во-первых, электростатическое притяжение между ядром одного 

атома и электронами другого атома, и, во-вторых, одновременное отталкивание 

между одинаково заряженными ядрами двух атомов (положительный заряд) и 

электронными оболочками (отрицательный заряд) этих атомов. Однако в зави-

симости от природы взаимодействующих атомов в результате действия элек-

тростатических сил в веществах возникают химические связи различных видов, 

такие как ковалентная (неполярная и полярная), ионная, металлическая. Кроме 

того, достаточно прочные химические связи могут возникать и между отдель-

ными молекулами или их фрагментами в веществе, поэтому, в первую очередь, 

среди всех типов химической связи выделяют внутримолекулярные и межмо-

лекулярные. 

Главным свойством атомов, отвечающим за возникновение химической 

связи того или иного типа является электроотрицательность.  

 

Электроотрицательность – это способность атомов одного вида оттяги-

вать на себя электронную плотность от атомов другого вида в ходе образо-

вания химической связи. 

Химическая связь – это силы взаимодействия между атомами, приводящие к 

образованию молекул или других частиц и удерживающие атомы в молекулах. 
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Электроотрицательность возрастает с увеличением порядкового номера 

элемента в периодах слева направо, а в группах снизу вверх. Наибольшую элек-

троотрицательность имеют атомы фтора F, наименьшую – атомы щелочных ме-

таллов (I группа главная подгруппа) Электроотрицательность определяется по 

относительной шкале, например шкале Л. Полинга (см. Приложение Б). 

 

Типы химических связей  

 

     Внутримолекулярные                                                   Межмолекулярные 

(вандерваальсовые) 

                                                                  водородная 

ионная                                  ковалентная                                            дисперсионные 

                                                                                                        силы Лондона 

                                     полярная      неполярная           диполь–дипольные 

взаимодействия 

                  металлическая 

 

Ковалентная связь 

 

Ковалентная химическая связь образуется за счет перекрывания элек-

тронных облаков двух атомов неметаллов и образования общей для двух ато-

мов электронной пары (обменный механизм образования). 

Если во взаимодействии участвуют два одинаковых по величине электро-

отрицательности атома, т.е. атомы одного химического элемента, то образуется 

ковалентная неполярная связь, например, в молекулах О2, Cl2, H2 и др. 

 

Н •  +  • Н    Н (:) Н 

 

Вещества, образованные за счет ковалентной неполярной связи чаще все-

го состоят из молекул (водород, азот, йод и др.) или атомов (углерод, кремний). 

Ковалентная неполярная связь является достаточно прочной, молекулы устой-

чивы. Например, молекула хлора разрушается только при действии на неѐ же-

сткого ультрафиолетового излучения. 

По агрегатному состоянию вещества, образованные за счет ковалентной 

неполярной связи, различаются: одни из них при обычных условиях являются 

газами или легколетучими жидкостями, другие – твѐрдыми веществами с высо-

кой температурой плавления. Эти различия объясняются тем, что по-разному 

устроены кристаллы этих веществ.  

Если в узлах кристаллической решетки вещества расположены молекулы, 

то такой тип кристалла называется молекулярным. Молекулярная кристалли-

ческая решетка непрочная, легко разрушается при нагревании (йод, бром, ки-

слород и др.), что и обуславливает низкие значения температур плавления и 

температур кипения данных веществ. 
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Если в узлах кристаллической решетки вещества расположены отдельные 

атомы, то такой тип кристалла называется атомным (атомная кристалличе-

ская решетка). Вещества, имеющие атомную кристаллическую решетку, чаще 

всего, являются твердыми, тугоплавкими, прочными, химически устойчивыми 

при обычных условиях (алмаз, графит, бор, кремний). 

При образовании молекулы из разных атомов возникает полярная кова-

лентная связь, т. к. электронная плотность (общая электронная пара) смещена 

в сторону более электроотрицательного элемента. 

 

Н •  +  • Cl     Н
+

Cl
-
 

 

Стрелочка в формуле Н
+

Cl
-
 означает, что электронная плотность сме-

щена в сторону атома хлора как более электроотрицательного элемента. В ре-

зультате на атоме хлора возникает некоторый избыточный отрицательный за-

ряд, а атом водорода становится центром положительного заряда. Так возника-

ют полюса зарядов в молекулах с полярной ковалентной связью. 

Вещества с полярной ковалентной связью химически активны, при обыч-

ных условиях могут быть и газами (хлороводород НCl), и жидкостями (вода 

Н2О), и твердыми веществами (оксид фосфора P2O5). Для большинства таких 

соединений характерна молекулярная кристаллическая решетка. 

 

Ионная связь 

 

Ионы – это заряженные частицы (отрицательно или положительно), в кото-

рые превращаются атомы, в случае полного перехода электронов от одного 

атома к другому. 

 

Ионная химическая связь возникает между двумя атомами, электроот-

рицательность которых резко отличается. Наиболее типичный пример – это 

взаимодействие атомов щелочных металлов (например, атома натрия) с атома-

ми галогенов (например, атомом хлора). 

Упрощенно схему образования ионной связи можно представить сле-

дующим образом: 

Na
0
 – 1е

-
  =  Na

+
                               Cl

0
  + 1е

-
  Cl

-
 

  атом натрия       ион натрия   атом хлора                 хлорид-ион 

 

Na
+
 + Cl

-
 = Na

+
–Cl

- 

 

Ионную связь образуют, например, металлы главной подгруппы I и II 

групп с неметаллами главной подгруппы VI и VII групп. 

Вещества, обладающие ионной химической связью, при обычных услови-

ях являются твѐрдыми. В узлах кристаллической решетки таких соединений 

находятся положительно и отрицательно заряженные ионы. Именно поэтому 

такой тип кристаллической решетки называют ионной кристаллической ре-
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шеткой. Типичными представителями ионных кристаллов являются соли, на-

пример: хлорид натрия NaCl, сульфид калия K2S, карбонат кальция CaCO3 и др. 

Ионные соединения имеют различные значения температур плавления, 

различную растворимость в воде в зависимости от природы образующих их 

атомов.  

 

Металлическая связь 

 

Металлическая связь основана на обобществлении валентных электро-

нов, принадлежащим всем атомам в кристалле. Эта связь характерна для метал-

лов. 

При достаточном сближении атомов металла происходит их взаимодей-

ствие, при этом электроны утрачивают связи со своими ядрами и становятся 

общими для всего кристалла. 

Металлическая связь проявляется в твѐрдом и жидком состоянии металла, 

тогда как в газообразном состоянии атомы металла практически не взаимодей-

ствуют друг с другом. 

В узлах кристаллической решетки металлов находятся как нейтральные 

атомы, так и положительно заряженные ионы, а «полусвободные», «обобщест-

вленные» электроны перемещаются между узлами решетки. Такой тип кри-

сталлической решетки называют металлической. 

 

 

 

 

 

 

Особое строение металлических кристаллов придает им и особые свойст-

ва. Благодаря наличию относительно свободных, подвижных электронов ме-

таллы обладают высокой электрической проводимостью, теплопроводностью, 

пластичностью, для них характерен металлический блеск. 

 

Водородная связь 

 

Водородная связь представляет собой особый вид взаимодействия, спо-

собный возникать как между разными молекулами, так и между фрагментами 

одной молекулы.  

Водородная связь образуется между атомами водорода одной молекулы 

и наиболее электроотрицательными атомами (F, Cl, O, S, N), входящими в со-

став другой молекулы (другого фрагмента). Например: 

Н
+
  О

-
…Н

+
 О

-
…Н

+
– О

-
… 

    ↑                 ↑               ↑ 

    Н
+
             Н

+
            Н

+
 

 

Водородная связь обозначается пунктиром. 

Na0 

Na+ Na0 

Na0 

Na+ 

Na+ 

e- 

e- 

e- 

e- 
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Образование водородной связи возможно вследствие того, что положи-

тельно заряженный ион водорода в составе полярных молекул не имеет элек-

тронов, и поэтому не отталкивается электронными облаками наиболее электро-

отрицательных элементов, а только притягивается. Так как размеры атома во-

дорода во много раз меньше размеров других атомов, то это позволяет ему 

ближе подходить к другим частицам. Так и возникает водородная связь. 

Водородная связь является менее прочной, чем ковалентная связь. Нали-

чие водородной связи приводит к образованию ассоциированных агрегатов 

(молекул), например ()2, (H2O)n, (где n = 2, 3, 4, 5,…). Это отражается на физи-

ческих свойствах веществ. В частности, аммиак NH3, вода H2O и фтороводород 

HF имеют аномально высокие температуры кипения по сравнению с водород-

ными соединениями других элементов, находящихся в тех же самых подгруп-

пах Периодической системы химических элементов именно вследствие образо-

вания водородных связей между молекулами в жидком состоянии. 

Водородные связи возникают и между молекулами в твердом состоянии, 

что приводит, например, в случае воды к уменьшению расстояния между ато-

мами кислорода и водорода в структуре льда. При плавлении льда плотность 

образующейся воды оказывается больше, чем плотность льда, вследствие раз-

рушения некоторых (но не всех!) водородных связей. 

Как отмечалось выше, водородная связь может возникать и внутри одной 

молекулы между атомом водорода и атомом более электроотрицательного эле-

мента. В частности, такая связь возникает в макромолекулах белка: за счѐт во-

дородной связи N…H образуется вторичная структура белковой молекулы, 

обуславливающая ее спиралевидную форму. 

Другой пример – молекула ДНК, представляющая собой полимер нук-

леиновых кислот, построенный из двух спиралевидных цепей, между которыми 

существуют водородные связи. В результате образуется двойная спираль строго 

определенного состава, поскольку в результате водородного связывания пар 

оснований (аденин – тимин, гуанин – цитозин) возникает их определенная по-

следовательность в цепи ДНК. 

 

 

Вопросы для самоконтроля 

 

1. Что такое химическая связь? 

2. Между атомами каких элементов возникает ковалентная связь? 

3. В чем отличие ионной связи от ковалентной неполярной химической 

связи? 

4. Какие особые свойства металлов обусловлены наличием в их кристал-

лах металлической химической связи? 

5. Чем можно объяснить тот факт, что плотность жидкой воды меньше 

плотности льда? 
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Окислительно-восстановительные реакции 

 

 

В результате изучения темы необходимо: 

знать определения понятий «степень окисления», «окислитель», «вос-

становитель», «окислительно-восстановительные реакции»; 

уметь определять степени окисления, составлять уравнения электронно-

го баланса, расставлять коэффициенты в уравнении окислительно-

восстановительной реакции. 

 

При изучении «Химическая связь и строение вещества» вы узнали, что 

атомы различных химических элементов обладают разной величиной электро-

отрицательности, т.е. с разной силой способны оттягивать на себя электронную 

плотность от других атомов. Смещение электронной плотности приводит к 

возникновению в составе молекулы полюсов зарядов – отрицательного и поло-

жительного. Однако далеко не в каждом случае смещение электронной плотно-

сти приводит к образованию ионов – заряженных частиц вещества, в то время 

как смещение электронной плотности обязательно происходит, если два свя-

занных между собой атома отличаются по электроотрицательности.  

В этом случае говорят, что каждый из атомов в результате смещения 

электронной плотности (отдачи или присоединения электрона) приобретает ус-

ловный (формальный) заряд. Этот условный заряд называют степенью окис-

ления элемента в веществе.  

 

Степень окисления – это условный (формальный) заряд, который возникал бы 

у атома в случае полного смещения электронной плотности от одного атома 

к другому. 

 

Степень окисления может иметь отрицательное, положительное и нуле-

вое значение, которое обычно ставится над символом элемента сверху. Напри-

мер: Na
+
Cl

-
, Ba

+2
Cl2

-
, H2 

+1
O

-2
, Cu

+2
S

+6
O

-2
4, K

+1
Mn

+7
O

-2
4. 

В составе простого вещества степень окисления любого элемента равна 

нулю, поскольку каждое простое вещество состоит из атомов одного вида, оди-

наковых по электроотрицательности. Это означает, что в простом веществе не 

происходит смещения электронной плотности и условный заряд не возникает. 

Обозначается это так: S
0
, K

0
, Na

0
, Н2

0
. 

Отрицательный условный заряд (степень окисления) возникает у атомов 

наиболее электроотрицательных элементов – F, O, Cl, S, N, Br и т.д. Числовое 

значение степени окисления определяется количеством электронов, принятых 

атомом электроотрицательного элемента, что, в свою очередь, зависит от коли-

чества электронов на внешнем энергетическом уровне данного атома. Напри-

мер: F
-1

 (всегда!), O
-2

, Cl
–1

, S
-2

 и т.д.
 

Положительные значения степени окисления имеют атомы, отдающие 

свои электроны другим атомам, например: металлы Na
+1

, Al
+3

 в соединении с 
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любыми неметаллами или неметаллы в соединении с более электроотрицатель-

ным атомом Cl
+7

2O
-2

7, S
+4

O
-2

2 и т.п. 

Существует несколько химических элементов, степень окисления кото-

рых не изменяется (или очень редко). Запомните их!  

 

 

Li
+1

, Na
+1

, K
+1

, Rb
+1

, Cs
+1

, 

Be
+2

, Mg
+2

, Ca
+2

, Sr
+2

, Ba
+2

, 

Al
+3

, 

F
-1

, 

O
-2

 (искл.: O
+2

 в составе фторида кислорода OF2,  

O
-1

 в составе пероксида водорода H2O2), 

H
+1

 (кроме H
-1

 в составе гидридов металлов, например NaH, CaH2). 

 

 

Вычислить степень окисления атома в соединении не трудно, если пом-

нить, что частица вещества всегда должна быть электронейтральной. Алгебраи-

ческая сумма степеней окисления атомов в молекуле всегда равна нулю. 

Например: Na2
+1

O
-2

,     K
+1

N
+5

O
-2

3,      H
+1

2S
-2

 
 
          +2    -2        +6      -6        +2    -2 
 
Необходимо отметить, что по изменению степеней окисления элементов , 

входящих в состав реагентов и продуктов, все химические реакции можно раз-

делить на два типа. К первому их них относятся реакции, протекающие без из-

менения степени окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ. 

Например: 

Ba
+2

Cl
-1

2 + Na
+1

2S
+6

O
-2

4 = 2 Na
+1

Cl
-1

 + Ba
+2

S
+6

O
-2

4↓ 

Ко второму типу относятся реакции, идущие с изменением степени окис-

ления атомов, входящих в состав реагирующих веществ: 

2 Na
0
 + 2 H

+
2O

-2
  2 Na

+1
O

-2
H

+1
 + H

0
2↑ 

 

Реакции, в результате которых изменяется степень окисления элементов,  

называются окислительно-восстановительными. 

 

Окислением называется процесс отдачи электронов атомом, молекулой 

или ионом, степень окисления элемента при этом повышается. Например: 

 

Na
0
 – 1 e

-
 = Na

+1 

 

Восстановлением называется процесс присоединения электронов ато-

мом, молекулой или ионом, степень окисления при этом понижается. Напри-

мер:  

2 H
+1

 + 2 e
-
 = 2 H

0 
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Элементы, отдающие электроны, называются восстановителями, во 

время реакции они окисляются. 

Элементы, присоединяющие электроны, называются окислителями, во 

время реакции они восстанавливаются. 

Число электронов, отдаваемых восстановителем, равно числу электро-

нов, присоединяемых окислителем. 

Восстановители и окислители могут быть как простыми веществами, так 

и сложными. Атомы большинства металлов содержат на внешнем энергетиче-

ском уровне 1 – 2 электрона. Поэтому в химических реакциях они отдают ва-

лентные электроны, т.е. окисляются. Металлы обладают восстановительными 

свойствами. Неметаллы наоборот стремятся завершить свой энергетический 

уровень, на котором не хватает 1 – 3 электронов, поэтому они принимают не-

достающие электроны, т.е. восстанавливаются. Неметаллы проявляют окисли-

тельные свойства. 

Рассмотрим метод электронного баланса, основанный на определении об-

щего числа перемещающихся электронов. 

 

Пример 1. 

Cu + Hg(NO3)2 = Cu(NO3)2 + Hg 

1) Покажем изменение степеней окисления атомов до и после реакции: 

Cu
0
 + Hg

+2
(N

+5
O

-2 
3)2 = Cu

+2
(N

+5
O

-2 
3)2 + Hg

0
. 

Это реакция окислительно-восстановительная, так как изменяются степе-

ни окисления атомов меди и ртути. 

2) Составляем электронные уравнения. 

3) Находим коэффициенты при восстановителе и окислителе 

Cu
0
 – 2 e

-
  = Cu

+2  
1   отдает (окисляется) – восстановитель 

      1 

Hg
+2

 + 2 e
-
 = Hg

0
  1   принимает (восстанавливается) – окислитель 

6) Получаем окончательное уравнение 

 

Cu + Hg(NO3)2 = Cu(NO3)2 + Hg 

 

Пример 2. Расставим коэффициенты с помощью метода электронного баланса в 

уравнении 

HCl + MnO2 = Cl2 + MnCl2 + 2H2O 

1) Определим степени окисления всех элементов 

H
+
Cl

-
 + Mn

+4
O

-2
2 = Cl

0
2 + Mn

+2
Cl

-
2 + 2H

+
2O

-2
 

2) Определим элементы, изменившие степени окисления и запишем 

уравнения процессов окисления и восстановления и схему электронного балан-

са, найдя дополнительные коэффициенты, определяем окислитель и восстано-

витель 

3) 2Cl
-
 – 2 e

-
 = Cl

0
2
  

     1   отдает (окисляется) – восстановитель 

      2 

Mn
+4

 + 2 e
-
 = Mn

+2
       1  принимает (восстанавливается) – окислитель 
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4) Находим коэффициенты для других веществ, сравнивая левую и пра-

вую части уравнения, соблюдая следующий порядок: 

 ионы металла магния, 

 ионы неметалла хлора, 

 ионы водорода, 

 ионы кислорода 

7) Получаем окончательное уравнение 

 

4 HCl + MnO2 = Cl2 + MnCl2 + 2 H2O 

 

Пример 3. Расставим коэффициенты в уравнении 

FeCl2 + KMnO4 + HCl (разб) = FeCl3 + MnCl2 + KCl + H2O 

1) Определим степени окисления элементов, начиная с элементов, у ко-

торых она в данном случае не изменяется: хлор, калий, кислород, водород. По-

лучим: 

Fe
+2

Cl
-
2 + K

+1
Mn

+7
O

-2
4 + H

+
Cl

-1
 (разб) = Fe

+3
Cl

-1
3 + Mn

+2
Cl

-1
2 + K

+
Cl

-1
 + H

+
2O

-2
 

2) Запишем уравнение электронного баланса, определим коэффициенты, 

окислители и восстановители: 

Fe
+2

 – 1 e
-
  = Fe

+3  
5   окисляется – восстановитель 

        5 

Mn
+7

 + 5 e
-
  = Mn

+2
 1   восстанавливается – окислитель 

3) Поставим найденные коэффициенты в правую часть уравнения к ве-

ществу FeCl2, а затем сравним правую и левую части уравнения, начиная с ио-

нов металлов калия и магния, а затем хлора, водорода, кислорода. 

4) Получаем окончательное уравнение: 

5)  

5FeCl2 + KMnO4 + 8HCL (разб) = 5FeCl3 + MnCl2 + KCl + 4H2O 

 

 

Вопросы для самоконтроля 

1. Перечислите элементы, не изменяющие степени окисления. 

2. В каком соединении азот может иметь степень окисления –3? В нит-

рате кальция, нитриде алюминия, аммиаке, азотной кислоте. 

3. Приведите примеры классов соединений, где фосфор проявляет сте-

пени окисления +5. 

4. Назовите соединения углерода, в которых он проявляет окислитель-

ные и восстановительные свойства. 

5. Чем отличаются окислительно-восстановительные реакции от других? 
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Химические реакции и закономерности их протекания 

 

 

В результате изучения темы необходимо:  

знать определение скорости химической реакции, от чего она зависит и 

математическое выражение; формулировку закона действующих масс; причины 

смещения равновесия; 

уметь проводить расчеты с использованием математического выражения 

закона действующих масс, определять направление смещения равновесия при 

изменении условий проведения реакции. 

 

Одним из главных предметов изучения химии являются химические ре-

акции. Знание сущности и закономерностей протекания реакций позволяет 

управлять ими и использовать для создания новых веществ. 

Химические реакции протекают с различной скоростью. Например, реак-

ция нейтрализации протекает практически мгновенно, а образование ржавчины 

– медленно. 

 

Скорость химической реакции – это изменение концентрации в единицу вре-

мени. 

 

Математически это можно записать так: 

t

С
v ,      (1.11) 

где ΔC – изменение концентрации моль/л; 

Δt – промежуток времени. 

 

Знак «+» в формуле ставится, если рассматривают изменение концентра-

ции продуктов, знак «–», если рассматривают изменение концентрации реаген-

тов (исходных веществ). 

Скорость реакции величина зависимая. Изменяя те или иные внешние па-

раметры можно увеличить или уменьшить скорость. Скорость реакции зависит:  

1) от температуры (например: молоко прокисает быстрее в теплой 

комнате, чем в холодильнике); зависимость скорости реакции от температуры 

определяется правилом Вант-Гоффа: при повышении температуры на каж-

дые 10°С скорость реакции увеличивается в 2 – 4 раза. 

0

0
1

0
2

0
1

0
2

10

tt

tt
vv ,     (1.12) 

где γ – температурный коэффициент, показывающий во сколько раз уве-

личится скорость реакции при повышении температуры на 10°. 

2) от природы реагирующих веществ; 

3) от величины поверхности соприкосновения: чем больше поверхность 

соприкосновения, тем выше скорость реакции; для повышения скорости реак-

ции твердые вещества измельчают, жидкие превращают в пар, смеси переме-

шивают; 
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4) от концентрации реагирующих веществ; зависимость скорости реак-

ции от концентрации веществ выражается законом действия масс (К. Гульд-

берг, П. Вааге, 1867г.). 

 

Скорость реакции прямо пропорциональна произведению концентрации реаги-

рующих веществ в степенях, равных коэффициентам перед формулами ве-

ществ в уравнении реакции. 

 

Для реакции аА + bB = cC  кинетическое уравнение имеет вид: 

v = k · [A]
a
 · [B]

b
     (1.13) 

5) от наличия катализатора. 

 

Вещества, которые увеличивают скорость реакции, но не расходуются в ре-

зультате реакции, называются катализаторами. 

 

Вещества, замедляющие скорость реакции, называют ингибиторами. 

 

Железо значительно увеличивает скорость реакции синтеза аммиака: 

N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 

Ингибиторы применяют, например, для замедления скорости коррозии 

металлов. 

 

Как уже отмечалось в разделе 1.1, химические реакции бывают обрати-

мыми и необратимыми. 

 

Необратимыми реакциями считаются те реакции, которые протекают в 

одном направлении (с образованием продуктов). 

 

К необратимым реакциям условно можно отнести реакции, идущие с об-

разованием: 

а) осадка BaCl2 + H2SO4 = BaSO4↓ + 2HCl; 

б) газа  Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + CO2↑ + H2O; 

в) малодиссоциирующего вещества, например воды 

NaOH + HCl = NaCl + H2O. 

Большинство реакций считаются практически обратимыми. 

 

Обратимыми называются реакции, которые протекают и в прямом и обрат-

ном направлениях (образуются и продукты, и исходные вещества). 

 

N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 

N2 + 3H2  
обратная

прямая

2NH3 

Fe 
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Прямая и обратная реакции характеризуются своими скоростями. Насту-

пает момент, когда скорость прямой и скорость обратной реакции будут равны. 

 

Состояние системы, когда скорости прямой и обратной реакции равны, назы-

вается химическим равновесием. 

 

Химическое равновесие – состояние динамическое. Это означает, что и 

прямая и обратная реакция продолжают идти, концентрации же реагентов и 

продуктов не изменяются при условии постоянства внешних факторов. Изме-

нить скорость прямой или обратной реакции – сместить равновесие – можно 

изменяя внешние факторы: температуру, давление, концентрации реагентов 

или продуктов. 

Направление смещения равновесия определяется правилом Ле Шателье: 

 

Если на систему, находящуюся в состоянии химического равновесия оказывать 

внешнее воздействие, то система отвечает на это воздействие, увеличивая 

скорость той реакции (прямой или обратной), которая будет уменьшать дан-

ное воздействие. 

 

Рассмотрим, как следует применять правило Ле Шателье для определения 

направления реакции N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 + Q при изменении концентрации, тем-

пературы и давления. 

1) Если увеличить концентрацию N2 или Н2, ввести дополнительное ко-

личество этих веществ, то система будет стремиться израсходовать их. Увели-

чится скорость той реакции, где эти вещества являются реагентами – это пря-

мая реакция. 

N2 + 3H2 ⇄ 2NH3   

2) Если повысить температуру, то по принципу Ле Шателье система бу-

дет стремиться ее понизить. В данной системе прямая реакция экзотермическая 

(+Q), а обратная эндотермическая. Таким образом, равновесие смещается в сто-

рону обратной реакции. 

N2 + 3H2 ⇄ 2NH3 + Q  

3) Изменение давления влияет на смещение равновесия в реакциях с 

участием газов. В нашем примере прямая реакция протекает с уменьшением 

объема. Вступает 4 моль (1 + 3) газов, получается 2 моль. При повышении дав-

ления равновесие смещается в сторону реакции идущей с уменьшением объема. 

В данном случае – это прямая реакция. 

N2 + 3H2 ⇄ 2NH3   

4) Катализатор не влияет на смещение равновесия, т.к. изменяет ско-

рость и прямой и обратной реакции. 
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Вопросы для самоконтроля 

 

1. Что такое скорость реакции? 

2. От каких факторов зависит скорость реакции? 

3. Какие вещества называются катализаторами? 

4. Какие реакции называются обратимыми? 

5. Как сместить равновесие? Сформулируйте принцип Ле Шателье. 
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Рисунок 1 – Схема электролитиче-

ской диссоциации хлорида натрия 

на гидратированные ионы 

Электролитическая диссоциация и гидролиз солей 

 

По результатам изучения темы необходимо: 

знать и понимать определения понятий «электролит», «неэлектролит», 

«электролитическая диссоциация», «степень электролитической диссоциации», 

«сильные электролиты», «слабые электролиты», «кислоты», «основания», «соли»; 

основные положения теории электролитической диссоциации; понятие гидро-

лиза и его особенности; 

уметь: характеризовать роль воды в механизме диссоциации; составлять 

уравнения электролитической диссоциации веществ; характеризовать кислоты, 

основания и соли в свете теории электролитической диссоциации; составлять 

молекулярные, полные и краткие уравнения ионных реакций; составлять урав-

нения гидролиза солей и определять кислотность среды раствора соли 

 

 

Все вещества по их способности проводить электрический ток в водных 

растворах (и расплавах) делят на электролиты и неэлектролиты.  

В растворах электролиты распадаются на положительно и отрицательно 

заряженные ионы: катионы и анионы.  

 

Процесс распада электролита на ионы называется электролитической дис-

социацией (С. Аррениус) 

 

Легче всего диссоциируют вещества с ионной и ковалентной полярной 

связью. 

 

Причиной диссоциации элек-

тролита является его взаимодействие с 

молекулами воды, т.е. гидратация (И.А. 

Клабуков и В.А. Кистяковский) (дипо-

ли воды «атакуют» ионный кристалл, 

кристалл разрушается, в раствор пере-

ходят гидратированные ионы). Хаоти-

чески движущиеся гидратированные 

ионы могут столкнуться и вновь объе-

диниться между собой. Этот обратный 

процесс называется ассоциацией. Уп-

рощѐнно происходящие процессы 

можно отразить с помощью следующе-

го уравнения:  

NaCl ⇄ Na
+
 + Cl

-
. 

Поскольку электролитическая диссоциация – процесс обратимый, для ко-

личественной характеристики распада молекул на ионы введено представление 

о степени электролитической диссоциации ( ): 
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 = n / N,     (1.14) 

 

где n – число молекул, распавшихся на ионы, 

      N – общее число растворѐнных молекул. 

 

Степень диссоциации определяется опытным путѐм и выражается в долях 

единицы или процентах. Если  = 0, то диссоциация отсутствует. Если  = 1 

(100%), то электролит полностью распадается на ионы. По отношению к степе-

ни электролитической диссоциации электролиты делятся на сильные и слабые.  

К сильным электролитам (  стремится к единице) относятся все рас-

творимые соли, щѐлочи и сильные кислоты (HCl, H2SO4, HNO3 и т.д.). 

К слабым электролитам (  стремится к 0) относятся слабые кислоты 

(H2S, H2CO3, H3BO3, органические кислоты и т.д.), нерастворимые основания и 

гидроксид аммония, вода. 

Степень электролитической диссоциации зависит от природы электроли-

та, концентрации раствора и температуры. При разбавлении раствора и увели-

чении температуры степень диссоциации увеличивается. 

С точки зрения теории электролитической диссоциации, по характеру об-

разующихся ионов различают три типа электролитов: кислоты, основания и со-

ли. 

Кислоты – при диссоциации образуют катионы водорода и анионы ки-

слотного остатка: HCl ⇄ H
+
 + Cl

-
. 

Многоосновные кислоты диссоциируют ступенчато: 

1-я ступень H2CO3 ⇄ H
+ 

+ HCO3
-
; 

2-я ступень HCO3
-
 ⇄ H

+
 + CO3

2-
. 

Диссоциация по второй ступени всегда происходит намного слабее. 

Основания – при диссоциации образуют катионы металла и анионы гид-

роксогрупп ОН
-
:  

NaOH ⇄ Na
+
 + OH

-
; 

1-я ступень Ca(OH)2 ⇄ CaOH
+
 + OH

-
  

2-я ступень: CaOH
+ 

 ⇄ Ca
2+

 + OH
-
 

Соли – при диссоциации образуют катионы металлов (или ионы аммония 

NH4
+
) и анионы кислотных остатков:  

 средние соли K3PO4 ⇄ 3K
+
 + PO4

3-
 

 кислые соли 1-я ступень NaHCO3 ⇄ Na
+
 + HCO3

-
; 

2-я ступень HCO3
-
 ⇄ H

+
 + CO3

2-
; 

 основные соли 1-я ступень MgOHCl ⇄ MgOH
+
 + Cl

-
; 

2-я ступень MgOH
+ 

 ⇄ Mg
2+

 + OH
-
; 

 комплексные соли 1-я ступень K3[Fe(CN)6] ⇄ 3K
+ 

+ [Fe(CN)6]
3-

;  

2-я ступень [Fe(CN)6]
3-

 ⇄ Fe
3+ 

+ 6CN
-
. 
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Реакции в водных растворах электролитов между ионами называют ионными 

реакциями, а уравнения таких реакций – ионными уравнениями. 

 

Реакции ионного обмена в растворах электролитов практически необратимо 

протекают только в том случае, если в результате образуется осадок, газ или 

малодиссоциирующее вещество. 

 

Например: 

 образование осадка сульфата бария: 

Na2SO4 + BaCl2 = 2NaCl + BaSO4↓ – молекулярное уравнение; 

2Na
+ 

+ SO4
2-

 + Ba
2+

 + 2Cl
-
 = 2Na

+
 + 2Cl

- 
 + BaSO4↓ – полное ионное уравнение; 

SO4
2-

 + Ba
2+

 = BaSO4↓ – сокращѐнное ионное уравнение; 

 образование газа сероводорода: 

Na2S + 2HNO3 = 2NaNO3 + H2S↑ – молекулярное уравнение; 

2Na
+ 

+ S
2-

 + 2H
+ 

+ 2NO3
-
 = 2Na

+ 
+ 2NO3

-
 + H2S↑ – полное ионное уравнение; 

S
2-

 + 2H
+
 = H2S↑ – сокращѐнное ионное уравнение; 

 образование малодиссоциирующего вещества (в данном примере – 

воды): 

KOH + HCl = KCl + H2O – молекулярное уравнение; 

K
+ 

+ OH
-
 + H

+ 
+ Cl

- 
= K

+
 + Cl

- 
+ H2O – полное ионное уравнение; 

OH
-
 + H

+
 = H2O – сокращѐнное ионное уравнение. 

 

Гидролиз соли – это обменная реакция соли с водой, когда слабая катионная 

или анионная часть соли взаимодействует с диполями воды. 

 

При гидролизе образуются слабо диссоциирующие продукты (молекулы 

слабых кислот или оснований, анионы кислых и катионы основных солей). 

Примеры сильных кислот: H2SO4, HNO3, HCl, HBr, HI, HMnO4. 

Примеры сильных оснований: LiOH, NaOH, KOH, Ca(OH)2, Ba(OH)2. 

 

Помните: каждая соль образована основанием и кислотой. Надо знать при-

меры сильных кислот и сильных оснований! 

 

Гидролиз солей сопровождается изменением кислотности среды, харак-

теристикой которой является водородный показатель рН. Качественно реак-

цию среды и рН водных растворов электролитов определяют с помощью инди-

каторов. На практике применяют лакмус, метилоранж, фенолфталеин и универ-

сальный индикатор. В водных растворах различают три типа среды: нейтраль-

ную, щелочную и кислую. 
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Таблица 1.4 – Характеристика окраски индикаторов в зависимости от кислот-

ности среды 

Среда  

раствора 

Концентрация 

ионов Н+ и ОН- 

(моль/л) 

рН Цвет индикаторов 

лакмус метил-

оранж 

фенол- 

фталеин 

универ-

сальный 

Нейтраль-

ная 

[Н+]=[ОН-] 

[Н+]=10-7 

РН= 7 фиоле-

товый 

оран-

жевый 

бесцвет-

ный 

желтый 

Щелочная [Н+]  [ОН-] 

[Н+]  10-7 

РН  7 синий желтый малино-

вый 

синий 

Кислая [Н+]  [ОН-] 

[Н+]  10-7 

РН  7 крас-

ный 

крас-

ный 

бесцвет-

ный 

красный 

 

Гидролизу подвергаются: 

1) солеподобные вещества (нитриды, фосфиды, карбиды, силициды), 

например: 

Ca3P2 + 6HOH = 3Ca(OH)2 + 2PH3; 

CaC2 + HOH = Ca(OH)2 + C2H2 ; 

2) некоторые соединения неметаллов, например: 

PCl5 + 4HOH = 5HCl + H3PO4; 

SiCl4 + 3HOH = 4HCl + H2SiO3 ; 

3) растворимые соли; 

4) соли, обозначенные прочерком в таблице растворимости (необрати-

мый гидролиз): 

Al2S3 + 6H2O = 2Al(OH)3  + 3H2S 

 

Гидролизу не подвергаются: 

1) нерастворимые соли; 

2) растворимые соли, образованные сильными кислотами и сильными 

основаниями, например: NaCl, LiNO3, BaBr2, CaI2, K2SO4. 

 

Алгоритм составления уравнений гидролиза 

 

Прежде чем составить уравнения гидролиза, надо определить какой кисло-

той (сильной или слабой) и каким основанием (сильным или слабым) образова-

на данная соль. Далее следует действовать в следующем порядке. 

1. Записать уравнение диссоциации соли: Na2CO3 ⇄ 2Na
+
 + CO3

2-
 

2. Определить слабую часть (катионную или анионную) соли. Подчеркнуть.  

3. Записать ионное уравнение гидролиза:  

2Na
+
 + CO3

2-
 + H2O ⇄ 2Na

+
 + OH

-
 + HCO3

-
 

4. Написать молекулярное уравнение гидролиза: 

Na2CO3 + Н2О ⇄ NaHCO3 + NaОН 

5. Определить кислотность среды раствора, рН и цвет индикатора  
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в зависимости от силы кислоты и основания, из которых образована соль: 

среда щелочная, рН  7, лакмус синий, т.к. соль образована сильным осно-

ванием и слабой кислотой. 

 

Пример 1. Составьте ионное и молекулярное уравнения гидролиза соли 

KCN. Определите реакцию среды раствора данной соли. 

Решение.  
Цианид калия KCN – соль слабой одноосновной кислоты HCN и сильного 

основания КОН. При растворении в воде молекулы KCN полностью диссоции-

руют на катионы К
+
 и анионы CN

-
. Катионы К

+
 не могут связывать ионы ОН

-
 

воды, т.к. КОН – это сильный электролит. Анионы же CN
-
 связывают ионы Н

+
 

воды, образуя молекулы слабого электролита HCN. Соль гидролизуется, как го-

ворят, по аниону. 

1. Диссоциация соли: KCN ⇄ К
+
 + CN

-
 

2. Диссоциация воды: Н2О ⇄ Н
+
 + ОН

-
 

3. Ионное уравнение гидролиза: К
+
 + CN

-
 + H2O ⇄ К

+
 + HCN + OH

-
 

4. Молекулярное уравнение гидролиза: KCN + H2O ⇄ HCN + KOH 

5. В результате гидролиза в растворе появляется некоторый избыток ио-

нов ОН
-
, поэтому раствор KCN имеет щелочную среду, рН >7, лакмус окраши-

вается в синий цвет. 

 

Пример 2. Составьте ионное и молекулярное уравнения гидролиза соли 

Na2SO3. Определите реакцию среды данной соли. 

Решение.  
Сульфит натрия Nа2SО3 – соль слабой двухосновной кислоты H2SO3 и 

сильного основания NaOH. В этом случае ионы соли SО3
2-

 притягивают ионы 

Н
+
 воды, образуя анионы кислой соли HSO3

-
, а не молекулы Н2SО3, т.к. ионы 

HSO3
-
 диссоциируют гораздо слабее, чем молекулы Н2SО3. В обычных услови-

ях гидролиз идет по первой ступени. Соль гидролизуется по аниону. 

1. Диссоциация соли: Nа2SО3 ⇄ 2Na+ + SО3
2-

. 

2. Диссоциация воды: Н2О ⇄ Н
+
 + ОН

-
. 

3. Ионное уравнение: 2Na
+
 + SО3

2-
 + H2O ⇄ 2Na

+
 + HSO3

-
 + ОН

-
 

4. Молекулярное уравнение: Nа2SO3 + H2O ⇄ NaHSO3 + NaOH. 

5. В растворе появляется избыток ионов ОН
-
, раствор Na2SO3 имеет ще-

лочную реакцию, рН >7, лакмус окрашивается в синий цвет. 

 

Пример 3. Составьте ионное и молекулярное уравнения гидролиза соли 

ZnSO4. Определите реакцию среды раствора данной соли.  

Решение.  
Сульфат цинка ZnSO4 – соль слабого многокислотного основания 

Zn(OH)2 и сильной кислоты H2SO4. В этом случае катионы Zn
2+

 связывают гид-

роксильные ионы воды, образуя катионы основной соли ZnOH
+
. Образование 
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молекул Zn(OH)2 не происходит, т.к. ионы ZnOH
+
 диссоциируют гораздо сла-

бее, чем молекулы Zn(OH)2. В обычных условиях гидролиз идет по первой сту-

пени. Соль гидролизуется по катиону.  

1. Диссоциация соли: ZnSO4 ⇄ Zn
2+

 + SO4
2-

. 

2. Диссоциация воды: Н2О ⇄ Н
+
 + ОН

-
. 

3. Ионное уравнение: Zn
2+

 + SO4
2-

 + H2O ⇄ ZnOH
+
 + H

+
 + SO4

2-
. 

4. Молекулярное уравнение: 2ZnSO4 + 2H2O ⇄ (ZnOH)2SO4 + H2SO4 

5. В растворе появляется избыток ионов водорода, поэтому раствор 

ZnSO4 имеет кислую реакцию, рН <7, лакмус окрашивается в красный цвет. 

 

 

Вопросы для самоконтроля 

 

1. Что такое электролитическая диссоциация? 

2. Какова основная причина диссоциации электролитов на ионы? 

3. Что называется степенью диссоциации электролита? 

4. На основе теории электролитической диссоциации дайте определения 

понятиям: кислота, основание, соль. 

5. В каких случаях реакции в растворах электролитов протекают практи-

чески необратимо? 

6. Гидролиз солей можно наблюдать в быту. Например, если взять влаж-

ной рукой стиральную соду (карбонат натрия), то ощущается пощипывание 

кожи. Объясните почему? 

7. Хозяйственное мыло имеет щелочную среду, благодаря чему является 

моющим и дезинфицирующим средством. Предположите, каким основанием 

(сильным или слабым) и какой кислотой (сильной или слабой) оно образовано. 

8. Экспериментально доказано, что рН дождевой воды меньше 7. Какая 

кислота всегда присутствует в воздухе? 

9. Чем пахнет зимой на улицах Москвы и Санкт-Петербурга, если их, во 

избежание гололеда, посыпают антиснегом, в состав которого входит ацетат 

аммония? Напишите уравнение гидролиза данной соли. 
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Химия металлов 

 

В результате изучения темы студентам необходимо: 

знать особенности строения атомов металлов, их физические и химиче-

ские свойства, способы получения; 

уметь составлять уравнения реакций, характеризующие химические 

свойства металлов и способы их получения. 

 

Большинство химических элементов периодической системы Д. И. Мен-

делеева проявляют металлические свойства. Самый распространѐнный на Земле 

металл – алюминий (более 8% массы земной коры). Если провести диагональ от 

бора к астату, то в правом верхнем углу системы будут расположены неметал-

лы, а в левом нижнем – металлы, однако деление это условное. Среди металлов 

есть представители всех электронных семейств: s-, p-, d-, f-элементы. В перио-

дах с увеличением порядкового номера радиус атомов и восстановительные 

(металлические) свойства уменьшаются, а в главных подгруппах – увеличива-

ются. Для металлов характерны малое число электронов на внешнем уровне и 

способность легко их отдавать. 

В узлах кристаллической решѐтки металлов находятся положительно за-

ряженные ионы и нейтральные атомы, а между ними перемещаются относи-

тельно свободные электроны. Между атомами, ионами и обобществлѐнными 

электронами в металле осуществляется связь по электростатическому и обмен-

ному механизмам; называют еѐ металлической связью.  

 

Физические свойства металлов 

Практически все металлы – твердые вещества (кроме ртути, которая при 

обычных условиях жидкая). Характерен металлический блеск (большинство 

белого серебристого цвета, цезий и золото – жѐлтого, медь – красного). Метал-

лы обладают высокой электропроводностью (особенно серебро, медь, золото, 

алюминий) и теплопроводностью. Отличительным свойством многих металлов 

является их пластичность (ковкость), вследствие чего они могут быть прока-

таны в тонкие листы (фольгу) и вытянуты в проволоку (золото, олово, алюми-

ний и др.), однако встречаются и достаточно хрупкие металлы (висмут, марга-

нец, цинк, сурьма). Металлы различаются по плотности: лѐгкие (плотность 

меньше 5 г/см
3
) – литий (самый лѐгкий), натрий, калий, алюминий, титан и др. 

и тяжѐлые (плотность больше 5 г/см
3
) – железо, олово, свинец, ртуть, осмий 

(самый тяжѐлый) и др. Металлы различаются по температуре плавления: лег-

коплавкие (tпл.< 350
o 

C) – цезий, калий, натрий, олово, свинец и др. и тугоплав-

кие (tпл.> 350
o 
C) – железо, хром и др., самый тугоплавкий – вольфрам. 

 

Химические свойства металлов 

Главным химическим свойством металлов является их восстановительная 

способность. Металлы – хорошие восстановители, сами при этом окисляются: 

Ме
0
 – n·е

-
 → Ме

+n
 . Самыми активными являются щелочные и щелочноземель-

ные металлы. 
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1. Отношение к неметаллам. Активные металлы легко окисляются ки-

слородом воздуха, взаимодействуют с галогенами, водородом и другими неме-

таллами при обычных условиях или небольшом нагревании (хранят данные ме-

таллы под слоем керосина). Остальные металлы взаимодействуют с неметалла-

ми только при нагревании. Например: 

 взаимодействие с кислородом: 2Mg + O2 = 2MgO; 

 взаимодействие с хлором:2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3; 

 взаимодействие с серой:2Al + 3S = Al2S3; 

 взаимодействие с водородом: 2Na + H2 = 2NaH; 

 взаимодействие с углеродом: Ca + 2C = CaC2. 

2. Отношение к сложным веществам. По восстановительной активно-

сти в растворах металлы расположены в электрохимический ряд напряжений 

металлов: 

Li, K, Ba, Sr, Ca, Na, Mg, Al, Mn, Cr, Zn, Fe, Co, Ni, Sn, Pb, (H2), Cu, Ag, Hg, Pt, Au 

усиление восстановительной способности 

 

Чем левее расположен металл в этом ряду, тем большими восстанови-

тельными свойствами он обладает, т. е. легче окисляется и переходит в виде ка-

тиона в раствор.  

2.1 Отношение к воде: 

а) щелочные и щелочноземельные металлы энергично реагируют с водой 

при обычной температуре, образуя щѐлочь и водород:  

2Na + 2H2O = 2NaOH + H2↑; 

б) при нагревании с парами воды взаимодействуют магний, цинк, железо, 

образуя оксид и водород: 
       t° 

Zn + H2О = ZnO + H2↑ 
в) бериллий, алюминий, титан, хром и остальные металлы с водой не 

взаимодействуют из-за прочной оксидной плѐнки на их поверхности.  

2.2 Отношение к растворам кислот. Металлы, стоящие в ряду напряже-

ний до водорода, реагируют с разбавленными кислотами (кроме азотной кисло-

ты HNO3), вытесняя из кислоты водород, например: Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2 

2.3 Отношение к растворам солей. В ряду напряжений каждый преды-

дущий металл вытесняет из растворов солей все последующие, например: 

Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu 

Pb(NO3)2 + Cu → реакция не идѐт. 

2.4 Отношение к щелочам. С растворами щелочей взаимодействуют 

только металлы, образующие амфотерные соединения: бериллий, алюминий, 

скандий, титан, цинк, хром и др. Реакции идут по типу: 

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

Данные металлы вступают в реакции с расплавами гидроксидов активных 

щелочных металлов: 
       t 

Zn + 2KOH = K2ZnO2 + H2 
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Основные способы получения металлов 

В природе в свободном виде встречаются золото и платина. И в самород-

ном виде, и в форме соединений – серебро, медь, ртуть и олово. Все остальные 

металлы, которые находятся в ряду напряжений до олова, встречается в приро-

де только в виде соединений: оксидов, сульфидов, хлоридов, сульфатов, карбо-

натов и др. Металлы восстанавливают: Ме
+n 

 + nе
-
 → Ме

0
.  

 

Металлургия – наука о промышленных способах получения металлов. 

 

1. Пирометаллургия – восстановление металлов из руд при высоких тем-

пературах с помощью углерода (кокса), оксида углерода (II), водорода, метал-

лов (Al, Mg). 

 восстановление коксом (углем): FeO + C = Fe + CO; 

 восстановление оксидом углерода (II): Fe2O3 + 3CO = 2Fe + 3CO2; 

 восстановление водородом: WO3 + 3H2 = W + 3H2O; 

 металлотермия: 3MnO2 + 4Al = 3Mn + 2Al2O3. 

2. Гидрометаллургия – восстановление металлов из растворов их солей: 

Zn + Pb(NO3)2 = Zn(NO3)2 + Pb. 
3. Электрометаллургия – восстановление металлов в процессе электроли-

за растворов или расплавов их соединений. 

 

Электролиз – окислительно-восстановительные реакции, протекающие на 

электродах при прохождении постоянного электрического тока через расплав 

или раствор электролита. 

 

а) NaCl 
электролиз  

Катод (-): Na
+
 + 1e

-
 → Na

0
  восстановление 

                     расплава 
 

Анод (+): 2Cl
-
 – 2e

- 
→ Cl2

0
 окисление 

 

2NaCl 
эл. ток         

2Na
0
 + Cl2 

                       (расплав)
 

 

б) CuCl2 
электролиз 

  Катод (-): Cu
2+

 + 2e
-
 → Cu

0
 восстановление 

H2O
       раствор

 

Анод (+): 2Cl
-
 – 2e

- 
→ Cl2

0
  окисление 

 

CuCl2 
электролиз 

  Cu + Cl2 

         
    раствор 

Свойства оксидов и гидроксидов металлов 

В зависимости от степени окисления элемента изменяются свойства со-

единений. Например, соединения хрома:  

Cr
+2

O, Cr
+2

(OH)2 проявляют основные свойства; 

Cr
+3

2O3, Cr
+3

(OH)3 проявляют амфотерные свойства; 

Cr
+6

O3, H2Cr
+6

 O4 проявляют кислотные свойства. 



 46 

Вопросы для самоконтроля 

 

1. Назовите местоположение металлов в периодической системе Д. И. 

Менделеева. 

2. Что такое металлическая связь? 

3. Перечислите физические свойства металлов. 

4. Назовите химические свойства металлов. 

5. Какими способами получают металлы?  
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Общие сведения о неметаллах 

 

В результате изучения темы студентам необходимо: 

знать особенности строения атомов неметаллов, их физические и хими-

ческие свойства; 

уметь составлять уравнения реакций, характеризующие химические 

свойства неметаллов и их важнейших соединений. 

 

Неметаллическими химическими элементами называют элементы, 

атомы которых содержат от 4 до 7 валентных электронов (электронов 

внешнего слоя). В Периодической системе химических элементов типичные 

неметаллы расположены в главных подгруппах IV – VII групп. Особую группу 

неметаллических элементов составляет подгруппа VIIA – подгруппа благород-

ных (инертных) газов, т.к. внешняя электронная орбиталь их атомов заполнена. 

Неметаллическими элементами являются также водород и бор, расположенные 

в I и III группах соответственно. Эти элементы имеют ряд специфических осо-

бенностей. 

Число неметаллических элементов невелико, однако они имеют огромное 

значение для существования Земли: во-первых, два неметаллических элемента 

кислород и кремний лидируют по распространѐнности в земной коре (47% и 

30% от массы земной коры соответственно). Во-вторых, простые вещества азот 

N2 и кислород O2 имеют наибольшую объемную долю в составе атмосферы 

Земли (78% и 21%), и, в-третьих, без воды, образованной атомами водорода H и 

кислорода O, не могла бы существовать жизнь на планете. 

Особенностью неметаллических элементов является то, что, несмотря на 

небольшое их количество и наличие групп элементов сходных по свойствам, 

простые вещества-неметаллы широко различаются по внешнему виду, по агре-

гатному состоянию, по другим важным физическим свойствам, по химической 

активности и своей роли в химических реакциях. Это связано, в частности с яв-

лением аллотропии – существования нескольких простых веществ, образо-

ванных атомами одного и того же химического элемента (см. таблицу 1.5). 

Наиболее общим свойством для всех неметаллических элементов являет-

ся их повышенная способность принимать электроны от других атомов, т.е. 

проявлять окислительные свойства, которые возрастают с увеличением поряд-

кового номера в периодах и ослабевают при увеличении порядкового номера 

элемента в подгруппе Периодической системы.  

Рассмотрим краткую характеристику четырех основных групп неметал-

лических элементов, не углубляясь в детали и особенности отдельных предста-

вителей групп. Более подробную информацию можно получить из литератур-

ных источников, указанных в настоящем пособии. 

Вопросы для самоконтроля 

1. Чем неметаллические элементы отличаются от металлических? 

2. Как изменяются окислительные способности неметаллов в периодах и 

группах? 

3. Какими свойствами обладают оксиды неметаллов? 
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Таблица 1. 5 – Сопоставительное описание общих свойств неметаллов 

Параметры 

описания 

IV группа  

 

V группа  

 

VI группа 

(халькогены –  

«образующие руды») 

VII группа  

(галогены –  

«образующие соли») 

Неметалли-

ческие 

элементы 

6
C, 

14
Si 

7
N, 

15
P, 

33
As, 

51
Sb 

8
O, 

16
S, 

34
Se, 

52
Te 

9
F, 

17
Cl, 

35
Br, 

53
I, 

85
At 

(радиоактивный, не 

встречается в природе) 

Электрон-

ные форму-

лы атомов 

6
C: 1s

2
2s

2
p

2
 

14
Si: 1s

2
2s

2
p

6
3s

2
3p

2 

и т.д. 

7
N: 1s

2
2s

2
p

3 

15
P: 1s

2
2s

2
p

6
3s

2
3p

3 

и т.д. 

8
O: 1s

2
2s

2
p

4
 

16
S: 1s

2
2s

2
p

6
3s

2
3p

4 

и т.д. 

9
F: 1s

2
2s

2
p

5
 

17
Cl: 1s

2
2s

2
p

6
3s

2
3p

5
 

и т.д. 

Степени 

окисления 

C: -4, +2, +4 

Si: -4, +2, +4 

N: -3, -2, -1, +1, +2, +3, 

+4, +5 

P: -3, +1, +3, +5 

As: -3, +3, +5 

O: -2, -1, +1, +2 

S: -2, +2, +3, +4, +5, +6 

Se: -2, +4, +6 

 

F: -1 

Cl: -1, +1, +3, +4, +5, 

+7 

Br: -1, +1, +4, +5, +7 

Физические 

свойства 

простых 

веществ 

С увеличением атомной массы: 

 уменьшается неметаллический характер элементов;  
 окраска становится более темной; 

 возрастают температуры плавления и кипения, а также плотность веществ 
Для многих неметаллических элементов данных групп характерно явление алло-

тропии. Аллотропные модификации могут заметно отличаться друг от друга по 

своим свойствам. 

При обычных условиях 

(20°С) фтор F2 – ярко-

жѐлт. с оранж. оттен-

ком газ. 

Хлор Cl2 – желто-зел. 

газ с характ. удушли-

вым запахом, ядовит!, 

малораств. в воде. 

Бром Br2 – темно-бурая 

легколетучая жидк., р-

римая в водеи орг. р-

Углерод существует в виде: 

алмаза, графита, карбина и 

фуллеренов.. Алмаз – самый 

твердый из минералов, ту-

гопл., сильно преломляет 

световые лучи, хрупкий, не 

электропроводен.  

Графит – мягкий, серо-черн. 

Азот N2 – газ, без цв., 

вкуса и запаха, мало 

раств. в воде, не имеет 

аллотр. модификаций. 

Фосфор: 

 – белый (желтый) мяг-

кое воскообразное в-во, 

раств. в сероуглероде и 

Кислород O2 – бесцв. 

Газ без вкуса и запаха, 

малораств. в воде, при 

охлажд. до – 183°С 

превр. в жидк. голуб. 

цв. 

Озон О3 – аллотр.форма 

кислорода – газ голуб 
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минерал, электро- и тепло-

проводен, слоится при раз-

рушении. Карбин – белые 

кристаллы, выделенные из 

природного графита. Фул-

лерены, например, С60, – в-

ва черного цвета с металл. 

блеском, обладающие свой-

ствами полупроводников. 

Кремний – аморфный (бу-

рый порошок) и кристалли-

ческий (тугопл. в-во серого 

цв. с мет. блеском, полупро-

водник). 

бензоле, восплам. на 

воздухе, светится в тем-

ноте, ядовит!; 

– красный – нераств. в 

орг. растворителях по-

рошок, окраска от оран-

жевой до темно-красной 

и фиолетовой, физ. св-ва 

зависят от модификации 

и способа получения; 

– черный – тв. в-во с 

мет. блеском, полупро-

водник. 

Мышьяк и сурьма также 

существуют во многих 

модификациях 

цв. с характерным запа-

хом, немн. р-рим в воде. 

Сера: 

- ромбическая – жѐлт. 

порошок, не р-рим в во-

де; 

- пластическая – рези-

ноподобное в-во темн.-

жѐлт. цв.; 

- моноклинная – темн.-

жѐлт. игольчатые кри-

сталлы, обр. при мед-

ленном охлаждении 

расплава. 

Селен также образует 

несколько аллотропных 

модификаций. 

рителях, пары сильно 

ядовиты! 

Иод I2 – серые крист. с 

металл. блеском (рас-

твор желто-коричн., 

газ – фиолет.) 

Химиче-

ские свой-

ства 

Элементы второго периода (фтор, кислород, азот) отличаются от сходных с ними элементов повышенной 

реакционной способностью, поэтому описание химических свойств элементов V, VI и VII групп будем 

проводить на примере элементов третьего периода. 

1) Взаимодействие с металлами 

Ca + 2 C  CaC2 
                          карбид кальция 

3 Li + P  Li3P 
                          нитрид лития 

2 Al + 3 S  = Al2S3  
                                сульфид алюминия 

2 Na + Cl2  2 NaCl 
                                         хлорид натрия 

2) Взаимодействие с неметаллами 

C + 2 F2 = CF4 
4 P + 5 O2 2 P2O5 S + O2  SO2 

2 P + 3 Cl2 = 2 PCl3 

3) Взаимодействие с водой 

Не взаимодействуют 4 P + 16 Н2O = 4 H3PO4 + 

10 H2 
S + Н2O  Cl2 + Н2O ⇄ HCl + 

HClO 

t°
 

t°
 

t°
 

t°
 

t°
 

t°
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Se + Н2O  SeO2 + H2  
2Cl2 + 2Н2O ⇄ 4HCl + 

O2↑ (на свету) 

4) Взаимодействие со щелочами 

Si + 2NaOH + H2O = Na2SiO3 

+ 2H2↑ 

4P + 3NaOH + 3Н2O = 

PH3↑ + 3NaH2PO2 

3S + 6KOH = K2SO3 + 

2K2S + 3Н2O 

Cl2 + 2KOH = KCl + 

KClO + Н2O 

3Cl2 + 6KOH  5KCl 

+ KClO3 + 3Н2O 

Свойства 

высших ок-

сидов 

Неметаллы, как правило, образуют целый ряд оксидов. Некоторые из них являются несолеобразующими 

(CO, N2O, NO), но большинство являются кислотными оксидами. В периодах с увеличением порядкового 

номера элемента кислотный характер оксидов усиливается, а в подгруппах – ослабевает. Соединение OF2 

называют фторидом кислорода, поскольку центром отрицательного заряда является атом фтора. 

СО2 (углекислый газ) – ки-

слотный оксид 

CO2 + Na2O = Na2CO3 

CO2 + Ca (OH)2 =  

CaCO3↓ + H2O 

P2O5 – оксид фосфора 

(V) – кислотный оксид,  

P2O5 + 3H2O = 2H3PO4 

P2O5 + 3CaO = Ca3 (PO4)2 

P2O5 + 6NaOH = 

2Na3PO4 + H2O 

SO3 – оксид серы (VI) – 

кислотный оксид 

SO3 + H2O = H2SO4 

SO3 + Na2O = Na2SO4 

SO3 + NaOH = Na2SO4 

Cl2O7 оксид хлора (VII) 

– кислотный оксид 

2Cl2O7 + H2O = HClO4 

2Cl2O7 + K2O = KClO4 

2Cl2O7 + KOH = KClO4 

Свойства 

кислород-

содержа-

щих ки-

слот, соот-

ветствую-

щих выс-

шим окси-

дам 

H2CO3 – угольная кислота- 

слабая, неустойчивая 

H2CO3 = CO2↑ + H2O 

Соли: карбонаты, гидрокар-

бонаты 

Качественная реакция: 

CO3
2-

 + 2H
+
 → CO2↑ + H2O 

H3PO4 – ортофосфор-

ная кислота – кислота 

средней силы  

H3PO4 + NaOH = Na3PO4 

+ H2O 

Соли: фосфаты, гидро-

фосфаты, дигидрофос-

фаты 

Качественная реакция: 

Ag
+ 

+ PO4
3-

 → Ag3PO4↓ 
ярко-жѐлтый осадок 

 

H2SO4 – серная кислота 

– сильная 

H2SO4 + CuO = CuSO4 + 

H2O 

H2SO4 + Mg(OH)2 = 

MgSO4+ 2H2O 

Соли: сульфаты, гидро-

сульфаты 

Качественная реакция: 

SO4
2-

 + Ba
2+

 = BaSO4↓ 
белый осадок 

HClO4 – хлорная ки-

слота – одна из самых 

сильных 

HClO4 + NaOH =  

NaClO4 + H2O 

Соли: перхлораты 

t°
 

t°
 hν 
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Водород-

ные соеди-

нения 

Водородные соединения неметаллов, в отличие от гидридов металлов, при обычных условиях, как прави-

ло, являются газообразными веществами. Водные растворы имеют различные свойства в зависимости от 

природы химического элемента. 

CH4 – метан – газ без цвета, 

запаха и вкуса, простейший 

углеводород (органич. в-во); 

SiH4 – силан – безцветный 

ядовитый газ 

NH3 – аммиак – газ 

безцв., с резким запа-

хом, в жидк. cост. явл. 

растворителем; в водн. 

р-ре проявл. св-ва слабо-

го основания 

NH3 + H2O = NH4OH 
(10%-ный раствор NH4OH 

называется нашатырный 

спирт) 

PH3 (фосфин),  AsH3 (ар-

син), SbH3 (стибин) яв-

ляются восстановителя-

ми, основные св-ва р-

ров ослабевают. 

H2O вода – безцв. жидк., 

без вкуса и запаха, име-

ет аномально высокие 

знач. теплоемкости, те-

плот плавл. и испар., 

растворитель для по-

лярных в-в, слабый 

электролит 

H2O ⇄ H
+
 + OH

- 
H2S сероводород – 

безцв. газ с резким за-

пахом, ядовит!, хорошо 

ра-рим в воде, водн. Р-р 

обладает св-ми слабой 

кислоты (сероводород-

ная – соли сульфиды) 

H2S ⇄ H
+
 + HS

-
 

HF фтороводород – 

безцв. газ, очень хор. 

р-рим в воде, водн. р-р 

обл. св-ми слаб. кисл. 

(плавиковая, соли 

фториды) 

HF ⇄ H
+ 

+ F
-
 

HCl – хлороводород – 

безцв. газ с резким за-

пахом, хор. р-рим в во-

де, водн. р-р - сильная 

кисл. (соляная, соли 

хлориды) 

HCl ⇄ H
+ 

+ Cl
-
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Классификация неорганических веществ.  

Генетическая связь между неорганическими веществами 

 

Как известно, все вещества делятся на две основные группы – простые и 

сложные.  

Простые вещества – вещества, образованные атомами одного элемента. По 

свойствам простые вещества делятся на металлы (Мg, Al, Fe) и неметаллы 

(С, S, H2). 

 

Сложные вещества – вещества, образованные атомами разных элементов. 

В зависимости от строения и свойств среди сложных веществ различают 

вещества органические и неорганические. Изучением состава, строения, 

свойств, способов получения органических соединений занимается отдельная 

отрасль химической науки – органическая химия. В данном же разделе подроб-

нее рассмотрим классификацию неорганических веществ. 

Среди сложных неорганических веществ выделяют основные и неоснов-

ные классы соединений. К основным классам неорганических соединений от-

носятся: оксиды, гидроксиды (основания, кислородсодержащие кислоты, амфо-

терные гидроксиды), кислоты, соли. Схема, приведѐнная на рисунке 2, включа-

ет краткую классификацию неорганических веществ основных классов. 

 

Оксиды – сложные вещества, состоящие из двух элементов, один из которых 

кислород. 

Различают солеобразующие и несолеобразующие (безразличные) оксиды. 

К последним относятся такие оксиды, которые не образуют ни кислот, ни осно-

ваний (N2O, NO, CO). 

Основные оксиды – оксиды, которым соответствуют основания (Na2O, 

CaO, MgO). 

Кислотные оксиды – оксиды, которым соответствуют кислоты (N2O3, 

Cl2O7, SO3).  

Амфотерные оксиды – оксиды, проявляющие свойства как основных, так 

и кислотных оксидов (ZnO, Al2O3, Cr2O3). 

Каждому оксиду соответствует гидроксид. 

 

Гидроксиды – сложные неорганические вещества, в составе которых имеют-

ся связанные между собой атомы водорода и кислорода, т.е. одна или несколь-

ко гидроксо-групп –ОН. 

Гидроксидами являются: 

 основания, которые соответствуют основным оксидам; 

 кислородсодержащие кислоты, которые соответствуют кислотным ок-

сидам; 

 амфотерные гидроксиды, которые соответствуют амфотерным окси-

дам. 
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Рисунок 2 – Схема классификации веществ 
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Основания – сложные вещества, состоящие из атомов металла и одной или 

нескольких гидроксогрупп ОН
-
.  

 

Основания делятся на растворимые, щѐлочи (NaOН, КОН, Ва(ОН)2) и не-

растворимые (Сu(OH)2, Fe(OH)2, Fe(OH)3).  

 

Амфотерные гидроксиды – гидроксиды, реагирующие как с кислотами, так и 

со щелочами, например гидроксид бериллия Be(OH)2, гидроксид цинка Zn(OH)2, 

гидроксид алюминия Al(OH)3 и др. 

 

Кислоты – сложные вещества, которые содержат атомы водорода, способ-

ные замещаться атомами металлов, и образуют соли. 

 

В соответствии с числом атомов водорода различают одноосновные (НСl, 

HNO3), двухосновные (H2SO4, H2S), многоосновные (Н3РО4) кислоты. В зави-

симости от элементного состава различают два типа кислот: кислородсодер-

жащие и бескислородные. Кислородсодержащие кислоты являются гидрокси-

дами, соответствующими кислотным оксидам. Бескислородными кислотами на-

зывают водные растворы некоторых водородных соединений (H2S, HCl, HBr, 

HI). 

 

Соли – продукты полного или частичного замещения атомов водорода в моле-

куле кислоты на металл или же продукт полного или частичного замещения 

гидроксогрупп в основании на кислотный остаток. 

 

Средние (нормальные) соли – продукт полного замещения водорода в ки-

слоте металлом (K2SO4, Ca3(PO4)2, MgSO4). 

Кислые соли – продукт неполного замещения водорода в кислоте метал-

лом (Ca(Н2PO4)2, CaНPO4, NaHSO4).  

Основные соли – продукт частичного замещения гидроксогрупп в моле-

куле основания на кислотный остаток (AlOHSO4, MgOHI, CaOHNO3).  

Смешанные соли – соли, состоящие из общего металла и различных ки-

слотных остатков (CaClOCl, CuCH3COONO3).  

Двойные соли – соли, состоящие из различных катионов и общего кислот-

ного остатка (KAl(SO4)2, NaNH4CO3, NaCr(SO4)2).  

Комплексные соли – соли, содержащие комплексный анион или катион 

([Cu(NH3)4]SO4, K3[Fe(CN)6], K3[Fe(CN)6]). 

 

Химические свойства оксидов 

Основные оксиды 

1. Основные оксиды взаимодействуют с кислотами, получаются соль и 

вода:  

CuO + H2SO4 
t  CuSO4 + H2O 
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2. Оксиды активных металлов взаимодействуют с водой с образованием 

щелочи: 

Li2O + H2O → 2LiOH 

3. Основные и кислотные оксиды взаимодействуют между собой с обра-

зованием соли: 

СаО + СО2 → СаСО3 

 

Кислотные оксиды 

1. Кислотные оксиды взаимодействуют с растворимыми основаниями, 

получаются соль и вода: 

СО2 + Са(ОН)2 → СаСО3↓ + Н2О 

2. Большинство кислотных оксидов взаимодействуют с водой с образо-

ванием кислоты: 

Р2О5 + 3Н2О t  2Н3РО4 

 

Амфотерные оксиды 

Амфотерные оксиды взаимодействуют со щелочами и кислотами с образовани-

ем солей и воды: 

Al2O3 + 2NaOH → 2NaAlO2 + H2O 

Al2O3 + 6HСl → 2AlCl3 + 3H2O 

 

 

Химические свойства оснований 

1. Растворимые и нерастворимые основания реагируют с кислотами: 

2КОН + Н2SО4 → К2SО4 + 2Н2О 

2Fe(ОН)3 + 3Н2SO4 → Fe2(SO4)3 + 6Н2О 

2. Нерастворимые основания при нагревании разлагаются: 

2Fe(ОН)3 
t  Fe2О3 + 3Н2О 

3. Растворимые основания реагируют с растворами солей (если в их со-

став входит металл, способный образовать нерастворимое основание): 

Fe2(SO4)3 + 6KOH → 2Fe(OH)3↓+ 3K2SO4 

4. Растворимые основания реагируют с кислотными оксидами: 

2КОН + СО2 → К2СО3 + Н2О 

5. Растворимые основания действуют на индикаторы: фенолфталеин ма-

линовый, метиловый оранжевый жѐлтый, лакмус синий. 

 

Химические свойства амфотерных гидроксидов 

1. Реагируют с кислотами: 

Al(OH)3 + 3HCl → AlCl3 + 3H2O 

2. Реагируют с основаниями. В зависимости от условий проведения реак-

ции образуются разные продукты: 

Al(OH)3 + NaOH(р-р) → Na [Al(ОН)4] 
 

Al(OH)3 (тв.) + 3NaOH(тв.) 
t  NaAlО2 + H2O 
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Химические свойства кислородосодержащих и бескислородных кислот 

1. Взаимодействуют с основаниями, при этом образуются соль и вода: 

NaOH + HCl → NaCl + H2O 

2NaOH + H2SО4 → Na2SО4 + 2H2O 

2. Взаимодействуют с основными оксидами, образуются соль и вода: 

CuO + H2SO4  
t  CuSO4 + H2O 

CаO + 2HCl → CаCl2 + H2O 

3. Взаимодействуют с металлами.  

Обратите внимание: активные металлы, стоящие в ряду напряжений 

до магния, не взаимодействуют с разбавленными растворами кислот, т.к. в 

первую очередь происходит взаимодействие этих металлов с водой! 

Если металл находится в ряду, составленном Н.Н. Бекетовым (ряд на-

пряжений металлов), от магния до водорода, то выделяется водород и обра-

зуется соль. Исключение H2SО4(конц), НNO3 (при этом образуются разные про-

дукты): 

Zn + 2HCl(разб. р-р) → ZnCl2 + H2↑ 

8Na + 5H2SО4(конц.) → 4Na2SО4 + 4H2О + H2S 

4. Реагируют с солями. Взаимодействие возможно в том случае, если в 

результате реакции образуется газообразное вещество или осадок. Образуются 

другая соль и другая кислота: 

ZnCl2 + H2SO4 
t  ZnSO4 + 2HCl↑ 

Na2SiО3 + 2HCl → 2NaCl + H2SiO3 

5. Изменяют окраску индикаторов: лакмус краснеет, метиловый оранже-

вый становится розовым. 

 
 

Химические свойства солей 

1. Реагируют с металлами. Более активный металл (стоящий левее в ря-

ду напряжений) вытесняет менее активный из раствора его соли: 

СuSO4 + Fe → FeSO4 + Cu 

Обратите внимание: активные металлы с растворами солей реагиру-

ют особо! 

2. Реагируют с кислотами (при условиях – образование осадка, газа, ма-

лодиссоциирующего вещества): 

ВаСl2 + H2SO4 → ВаSO4↓ +2НСl 

3. Растворы солей реагируют со щелочами (при условиях – образование 

осадка, газа, малодиссоциирующего вещества): 

СuSO4 + 2NaOH → Cu(OH)2↓ + Na2SO4 

4. Растворы солей взаимодействуют друг с другом при условии образо-

вания осадка: 

AgNO3 + NaCl → AgCl↓ + NaNO3 

5. Соли аммония, некоторые соли малоактивных металлов (железа, цин-

ка, серебра и т.п.), слабых кислот (угольной и т.п.) и кислот, в которых элемен-

ты проявляют высшие степени окисления (дихроматы, хлораты и т.п.) разлага-

ются при нагревании: 

CaCO3 
t  CaO + CO2↑ 
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2KClO3 
t

2 KCl + 3 O2
 

 

Генетические ряды неорганических веществ 

 

Между простыми и сложными веществами существует генетическая связь 

(связь по происхождению). Это означает, что в известных условиях возможны 

их взаимопревращения: простое вещество → оксид → гидроксид → соль. В 

свою очередь от солей можно осуществить переход к основаниям, кислотам, 

оксидам, металлам.  

На рисунке 3 представлена обобщенная схема, отражающая возможные 

взаимные превращения неорганических веществ различных классов. 

 

Металл    Соль   Неметалл 

 

 

Оксид металла   Соль   Оксид неметалла 

 

 

Гидроксид металла 

(основание, амфотерный) Соль   Кислота 

 

Рисунок 3 – Схема генетической связи неорганических веществ 

 

Можно привести примеры генетических рядов металлов и неметаллов: 

 

Ca → CaO → Ca(OH)2 → CaCl2 

N2 → N2O5 → HNO3 → Cu(NO3)2 

 

В разделе 3 представлены варианты цепочек превращений для самостоя-

тельной тренировки в составлении уравнений реакций. 

 

 

Вопросы для самоконтроля 

 

1. Приведите примеры оксидов разных типов. 

2. Какими свойствами обладают водные растворы хлороводорода, серо-

водорода, бромоводорода? 

3. Чем отличаются свойства кислот и оснований? 

4. Почему в природе не существуют такие оксиды, как оксид кальция и 

оксид фосфора (V)? 

5. Составьте генетический ряд, с помощью которого можно из натрия 

получить карбонат натрия. 
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Общие представления о растворах 

 

Термин «раствор» обычно используют для описания гомогенных (одно-

родных) смесей, в которых составляющие компоненты равномерно распределе-

ны по всему объѐму. 

 

Растворы – гомогенные системы переменного состава, состоящие из двух и 

более компонентов. 

 

Большая роль в установлении природы процесса растворения принадле-

жит Д.И. Менделееву – создателю химической теории растворов. В соответст-

вии с этой теории растворитель химически взаимодействует с растворѐнными 

веществами. 

Растворение любого вещества сопровождается выделением или поглоще-

нием теплоты, что характерно для химических реакций. Например, при раство-

рении в воде 1 моль хлорида аммония теплота поглощается (14,8 кДж), а при 

растворении в воде 1 моль гидроксида натрия теплота выделяется (42,3 кДж). 

При растворении некоторых веществ получаются окрашенные растворы. 

Окраска раствора может быть обусловлена химическим взаимодействием рас-

творѐнного вещества с водой. Например, безводный сульфат меди (II) – белый 

порошок, раствор же его в воде имеет голубую окраску. Окраска раствора обу-

славливается гидратированными ионами меди Cu
2+

·5H2O. 

Продуктами взаимодействия растворителя с растворѐнными веществами 

являются сольваты, для водных растворов – гидраты. Молекулы растворителя 

при сольватации (гидратации) не разрушаются. Большинство сольватов и гид-

ратов малоустойчивы. Но есть гидраты, которые удерживают воду даже в твѐр-

дом кристаллическом состоянии. Например, Na2SO4·10H2O (глауберова соль), 

CuSO4·5H2O (медный купорос). Такие вещества получили название кристалло-

гидратов. 

Растворение – это сложный физико-химический процесс, при котором 

происходит разрыв связей между ионами или молекулами, что связано с затра-

той энергии. Одновременно происходит взаимодействие частиц растворяемого 

вещества с растворителем, что сопровождается выделением энергии. Общий же 

энергетический эффект зависит от соотношения выделяемой или поглощѐнной 

энергии. 

Каждое вещество характеризуется определѐнной растворимостью в дан-

ном растворителе. 

 

Растворимость – свойство вещества растворяться в воде или другом рас-

творителе. Растворимость выражают массой вещества, которую при дан-

ной температуре можно растворить в 100 г растворителя. 

 

Растворимость зависит от природы вещества, природы растворителя, 

температуры и давления. Если растворение вещества происходит с поглощени-
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ем теплоты, то повышение температуры приводит к увеличению растворимо-

сти, и наоборот. 

В природе нет абсолютно нерастворимых веществ. Все вещества по рас-

творимости в воде делят на три группы: р – хорошо растворимые (в 100 г воды 

растворяется более 10 г вещества), м – мало растворимые (в 100 г воды раство-

ряется менее 1 г вещества), н – практически нерастворимые (в 100 г воды рас-

творяется менее 0,01 г вещества). 

 

Раствор, в котором на 100 г растворителя приходится масса растворѐнного 

вещества, равная его растворимости, называется насыщенным. 

 

Раствор, в котором на 100 г растворителя приходится растворѐнного веще-

ства меньше, чем его растворимость при данной температуре, называется 

ненасыщенным. 

 

Раствор, в котором на 100 г растворителя приходится растворѐнного веще-

ства больше, чем его растворимость при данной температуре, называется 

пересыщенным. 

 

Пересыщенные растворы получают охлаждением растворов, насыщенных 

при более высокой температуре. Пересыщенные растворы неустойчивы. Сотря-

сение сосуда, введение в раствор частиц той же соли, потирание о стенки сосу-

да стеклянной палочкой вызывают выпадение кристаллов. 

 

Выпадение вещества в осадок из пересыщенного раствора при понижении 

температуры называется кристаллизацией. 

 

При кристаллизации получают более чистое вещество, даже если в рас-

творе содержались примеси. Это объясняется тем, что примеси не выпадают в 

осадок, так как их концентрация незначительна и раствор по отношению к при-

месям остаѐтся ненасыщенным. Такой способ очистки твѐрдых веществ назы-

вается перекристаллизацией.  

 

Состав раствора выражают в виде концентрации или доли каждого из ве-

ществ. Под концентрацией принято понимать массу, объѐм или количество ве-

щества в определѐнной массе или объѐме раствора. В связи с этим различают 

массовую и объѐмную концентрации. Доля показывает, какую часть от общей 

массы, объѐма или числа молей всех компонентов раствора составляет интере-

сующий компонент (растворѐнное вещество).  

 

Массовая доля растворѐнного вещества ω (р.в.) – это отношение массы рас-

творѐнного вещества к массе раствора. 
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Массовая доля вещества, выраженная в процентах, называется часто про-

центной концентрацией. Процентная концентрация – величина, показывающая 

сколько граммов вещества растворено в 100 г раствора. 

%100
.

раствора

веществараств

т

т
    (1.15) 

 

Так как раствор состоит из растворѐнного вещества и растворителя, то 

лярастворитевеществараствраствора ттт .
   (1.16) 

Так как растворитель чаще является жидкостью, то 

Vт лярастворите
,     (1.17) 

где V – объѐм растворителя, мл или см
3
; 

 – плотность растворителя, г/см
3
. 

При приготовлении растворов из кристаллогидратов необходимо учиты-

вать кристаллизационную воду. 

 

Пример 1. В 750 г воды растворено 50 г соли. Вычислите массовую долю 

(%) соли в растворе. 

Дано: 

m (воды) = 750 г 

m (соли) = 50 г 

Решение: 

По формуле (1.16) масса раствора: 

лярастворитевеществараствраствора ттт .
= 50 + 750 = 800 г 

По формуле (1.15) %100
.

раствора

веществараств

т

т
 

%100
800

50
 = 6,25 % 

)(соли = ? 

Ответ:  = 6,25 % 

 

Пример 2. В 160 мл воды растворили 1 моль гидроксида натрия. Вычис-

лите массовую долю (%) NaOH в растворе. 

Дано: 

п (NaOH) = 1 моль 

V (воды) = 160 мл 

)(NaOHМ = 40 г/моль 

Решение: 

По формуле (1.15) %100
.

раствора

веществараств

т

т
 

веществараствт .
= 1 моль 40 г/моль = 40 г 

Так как )(воды = 1 г/см
3
, то по формуле (1.17) 

Vт лярастворите  

т(воды) = 160 г 

( NaOH) %100
16040

40
= 20% 

 (NaOH) = ? 

Ответ:  (NaOH) = 20% 
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Пример 3. Вычислите массу безводной азотной кислоты в 500 мл 2 %-

ного раствора (плотность раствора = 1,01 г/см
3
). 

Дано: 

V (раствора) = 500 мл 

 (HNO3) = 2 % 

 (раствора) = 1,01 

г/см
3
 

Решение: 

По формуле (1.17) Vт  определяем массу раство-

ра: 

m (раствора) = 500 мл 1,01 г/см
3
 = 504,5 г 

Из формулы (1.15) %100
.

раствора

веществараств

т

т
 выражаем 

массу растворѐнного вещества: 

09,10
100

5,5042

%100

)(
)( 3

растворат
HNOт г. 

т(HNO3) = ? 

Ответ: m (HNO3) = 10,09 г. 

 

Пример 4. Рассчитайте массу сахара и воды, необходимые для приготов-

ления 400 г 5 %-ного раствора. 

Дано: 

m (раствора) = 400 г 

(сахара) = 5 % 

Решение: 

Из формулы (1.15) %100
.

раствора

веществараств

т

т
 выражаем и 

находим массу сахара: 

20
100

4005

%100

)(
)(

растворат
сахарат г 

Из формулы (1.16) выражаем массу растворителя (во-

ды): 

m (воды) = m (раствора) - m (сахара) = 400 г – 20 г = 

380 г. 

m (сахара) = ? 

m (воды) = ? 

Ответ: m (сахара) = 20 г; m (воды) = 380 г. 

 

Пример 5. Вычислите массу медного купороса CuSO4·5H2O, необходи-

мую для приготовления 1 кг 3%-ного раствора CuSO4. 

Дано: 

m (раствора) = 1000 г 

 (CuSO4) = 3 % 

Решение: 

Из формулы (1.15) %100
.

раствора

веществараств

т

т
 выражаем и 

находим массу CuSO4: 

m (CuSO4) 30
100

10003

%100

)( растворат
г. 

Так как медный купорос содержит кристаллизацион-

ную воду, необходимо сделать перерасчѐт на кристал-

логидрат: 

М (CuSO4) = 160 г/моль; М(CuSO4·5H2O) = 250 г/моль 

m (CuSO4) = 30 г             т(CuSO4·5H2O) = ? 

m (CuSO4·5H2O) =
160

30250
 = 46,875 г. 

m (CuSO4·5H2O) = ? 

Ответ: m (CuSO4·5H2O) = 46,875 г. 
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Довольно часто на практике возникает необходимость приготовления 

растворов с определенной концентрацией, когда заранее известен объем рас-

твора. В этом случае необходимо проводить расчет не массовой, а объемной 

концентрации, например, молярной концентрации. 

 

Молярная концентрация С (моль/л) – отношение количества растворѐнного 

вещества к объѐму раствора. 

 

C =  ,     (1.18) 

 

или 

                             (1.19) 

 

где ν – количество растворенного вещества, моль; 

V – объем раствора, л; 

m – масса вещества, г; 

M – молярная масса вещества, г/моль. 

 

Пример 6. Вычислите, какая масса гидроксида калия КОН потребуется 

для приготовления 250 см
3
 0,1М раствора? 

Дано: 

V (р-ра) = 250 мл = 

=0,25 л 

С (КОН) = 0,1 моль/л 

Решение: 

М (КОН) = 39 + 16 + 1 = 56 г/моль 

Из формулы (1.19) выражаем массу вещества 
)()()()( рарVКОНМКОНСКОНт  

25,0561,0)(КОНт =1,4 г. m (КОН) = ? 

Ответ: m (КОН) = 1,4 г. 

 

Пример 7. Определите молярную концентрацию раствора серной кисло-

ты, если в 100 мл этого раствора содержится 4,9 г безводной H2SO4. 

Дано: 

V (раствора) = 0,1 л 

m (H2SO4) = 4,9 г 

Решение: 

М (H2SO4) = 2 1 + 32 + 4 16 = 98 г/моль 

По формуле (1.15) С (H2SO4) 
1,098

9,4

VМ

т
= 0,5 

моль/л. 
С (H2SO4) = ? 

Ответ: С (H2SO4) = 0,5 моль/л. 

 

Пример 8. Вычислите, какой объѐм концентрированной соляной кислоты 

HCl ( =1,15 г/см
3
) потребуется для приготовления 1 л 2М раствора. Процент-

ную концентрацию (массовую долю) определите по справочнику. 

Дано: 

V (р-ра) = 1 л 

С (НС1) = 2 моль/л 

 (НС1) = 1,15 г/см
3
 

Решение: 

По справочнику, зная плотность, определяем массо-

вую долю концентрированного раствора НС1: при 

=1,15 г/см
3
  (НС1)= 30% 

VМ

т
С
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М (НС1) = 1 + 35,5 = 

=36,5 моль/л 

Из формулы (1.15) выражаем и вычисляем массу без-

водной НС1: 

m (НС1) = С(НС1) М(НС1)  V(р-ра) 

m (НС1) = 2  36,5  1 = 73 г 

Из формулы (1.12) %100
.

раствора

веществараств

т

т
 выражаем и 

находим массу концентрированного раствора НС1: 

m (конц. р-ра) 243
30

10073)1(НСт
г 

Из формулы (1.14) выражаем и находим объѐм кон-

центрированного раствора НС1 

V (конц. р-ра) = 210
15,1

243).( рарконцт
 мл. 

V (конц. р-ра) = ? 

Ответ: V (конц.р-ра) = 210 мл. 

 

Пример 9. Вычислите, какая масса железного купороса FeSO4·7H2O необ-

ходима для приготовления 500 мл 0,05М раствора. 

Дано: 

V(р-ра) =500 мл = 0,5 л 

С(FeSO4) = 0,05 моль/л 

Решение: 

М(FeSO4·7H2O) = 56 + 32 + 4 16 + 7 (2 1 + 16) = 278 

г/моль 

Из формулы (1.15) выражаем массу вещества 

m (FeSO4·7H2O) = С (FeSO4)  М(FeSO4·7H2O)  V(р-ра) 

m (FeSO4·7H2O) = 0,05  278  0,5 = 6,95 г. 

m (FeSO4·7H2O) = ? 

Ответ: т(FeSO4·7H2O) = 6,95 г. 

 

Пример 10. Вычислите молярную концентрацию 15%-ного раствора сер-

ной кислоты (  = 1,10 г/см
3
). 

Дано: 

 (H2SO4) = 15 % 

 (раствора) = 1,10 

г/см
3
 

Решение: 

Определяем, какой объѐм занимают 100 г 15%-ного 

раствора: 

V = 9,90
10,1

100т
 см

3
 

Таким образом, 15 г безводной серной кислоты содер-

жится в 100 г или в 90,9 мл 15%-ного раствора. 

Так как V (раствора) = 90,9 мл = 0,0909 л;  

М(H2SO4) = 98 г/моль, то по формуле (1.15)  

С (H2SO4) 
0909,098

15

VМ

т
= 1,7 моль/л 

С (H2SO4) = ? 

Ответ: С (H2SO4) = 1,7 моль/л 

 

Внимание! 

Масса и объѐм воды, необходимые для приготовления растворов точной 

концентрации (объѐмной) не рассчитываются, так как эти растворы готовят 

в мерной посуде. 
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Эквивалент – условная частица вещества, равноценная одному протону в ки-

слотно-основной реакции или одному электрону в окислительно-

восстановительной реакции. 

 

Фактор эквивалентности – число, показывающее, какая доля реальной час-

тицы вещества эквивалентна одному иону водорода в данной кислотно-

основной реакции или одному электрону в данной окислительно-

восстановительной реакции 

 

Это безразмерная величина, равная или меньше единицы: 

 

fэкв  1      (1.20) 

 

Молярная масса эквивалента вещества Мэ – это масса одного моля эквива-

лента этого вещества. 

 

Мэ = М  fэкв     (1.21) 

 

Например, в реакции Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2O + CO2 

fэкв (Na2CO3) = 1/2 

Э (Na2CO3) = 1/2 Na2CO3 

Мэ(Na2CO3) = 1/2·М(Na2CO3) =
2

16312232
 = 53 г/моль. 

Для реакции  

10 FeSO4 + 2 KMnO4 + 8 H2SO4 = 5 Fe2(SO4)3 + 2 MnSO4 + K2SO4 + 8 H2O,  

в ходе которой ионы марганца восстанавливаются в соответствии с уравнением 

Mn
+7

 + 5e
-
 = Mn

+2
 

fэкв (KMnO4) = 1/5 

Э (KMnO4) = 1/5 KMnO4 

Мэ (KMnO4) = 1/5М(KMnO4) =
5

1645539
=31,6 г/моль. 

 

Молярная концентрация эквивалента (нормальность) – отношение количе-

ства вещества эквивалента в растворе к объѐму этого раствора. 

 

Другими словами, это величина, показывающая, сколько молей эквива-

лента вещества растворено в 1 литре раствора. Нормальность всегда больше 

или равна молярной концентрации. 

 

VM

m
N

э

      (1.22) 
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Пример 11. Рассчитайте, какой объѐм концентрированной серной кисло-

ты (  = 1,831 г/см
3
) необходим для приготовления 1 л 0,2н раствора H2SO4. 

Дано: 

V (р-ра) = 1 л 

N (H2SO4) = 0,2 

моль/л 

 = 1,831 г/см
3
 

Решение: 

По справочнику, зная плотность, определяем массовую 

долю серной кислоты в концентрированном растворе: при 

=1,831 г/см
3
 = 94 % 

Из формулы (1.22) выражаем и вычисляем массу безвод-

ной H2SO4 

m (H2SO4) = N (H2SO4) Мэ (H2SO4)  V(р-ра) 

m (H2SO4) = 0,2  49  1 = 9,8 г 

Из формулы (1.18) %100
.

раствора

веществараств

т

т
  

выражаем и находим массу концентрированного раствора 

H2SO4: 

m (конц.р-ра) 4,10
94

1008,9)4SОт(Н 2 г 

Из формулы (3) выражаем и находим объѐм концентриро-

ванного раствора H2SO4 

V (конц.р-ра) = 7,5
831,1

4,10).( рарконцт
 мл. 

V (конц.р-ра) = ?  

Ответ: V (конц.р-ра) = 5,7 мл. 

 

Пример 12. Вычислите, какая масса гидроксида кальция Са(ОН)2 потре-

буется для приготовления 500 см
3
 0,1н раствора? 

Дано: 

V (р-ра) = 500 мл = 0,5 

л 

N (Са(ОН)2) = 0,1 

моль/л 

Решение: 

Мэ (Са(ОН)2) = 
2

)116(240
 = 37 г/моль 

Из формулы (1.22) выражаем массу вещества 
)( рарVМNт э  

m (Са(ОН)2) = 0,1 37  0,5 = 1,85 г. m (Са(ОН)2) = ? 

Ответ: m (Са(ОН)2) = 1,85 г. 

 

Пример 13. Рассчитайте массу ВаС12 2Н2О, необходимую для приготов-

ления 250 мл 2 н раствора. 

Дано: 

V (р-ра) =250 мл = 0,25 

л 

N (ВаС12 2Н2О) = 2 

моль/л 

Решение: 

Мэ (ВаС12 2Н2О) = 
2

)1612(25,352137
= 122 

г/моль 

Из формулы (1.22) выражаем массу вещества 
)( рарVМNт э  

m (ВаС12 2Н2О) = 2 122  0,25 = 61 г. 

m (ВаС12 2Н2О) = ? 

Ответ: m (ВаС12 2Н2О) = 61 г. 
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На практике часто приходится готовить растворы путем смешивания и 

разбавления более концентрированных растворов (метод разбавления).  

Концентрированный раствор – раствор с высоким содержанием раство-

рѐнного вещества. Например, раствор серной кислоты 96 %-ный (в 100 г рас-

твора содержится 96 г безводной H2SO4). 

Разбавленный раствор – раствор с малым содержанием растворѐнного 

вещества по сравнению с содержанием растворителя. Например, раствор КС1, в 

котором на 1 л раствора приходится 2 г КС1. 

Для этого предварительно рассчитывают, какой объѐм концентрирован-

ного раствора следует взять, чтобы, разбавив его водой или смешав с менее 

концентрированным раствором, получить раствор заданной концентрации. На 

практике при вычислении соотношений между смешиваемыми растворами или 

раствором и водой удобно пользоваться графическим приѐмом: 

а                             х 

 

             с 

 

b                             у 

В схеме слева записывают числовое значение концентрации или массовой 

доли имеющихся растворов, один из которых более концентрированный (а и b). 

В центре записывают концентрацию или массовую долю раствора, который 

нужно приготовить (с). Из большего числа вычитают меньшее (по диагонали), 

и полученные числовые значения записывают справа (а – с = у и с – b = х). От-

ношение чисел, записанных справа (х и у), указывает на соотношение массовых 

частей, в котором необходимо смешать имеющиеся растворы, чтобы получить 

раствор требуемой концентрации или массовой доли. 

 

Пример 14. В каком соотношении по массе необходимо смешать 14%-

ный и 56%-ный растворы серной кислоты, чтобы приготовить 20%-ный раствор 

H2SO4? 

Решение: 

Составляем схему: 

56                        х = 20 – 14 = 6                   

 
            20 

 
14                       у = 56 – 20 = 36 

Каждая из полученных разностей показывает массовые части того рас-

твора, массовая доля которого написана на той же горизонтальной строке. В 

данном случае схема показывает, что для получения 20%-ного раствора H2SO4 

надо смешать растворы в соотношении 6:36 или 1:6, т.е. 1 мас. часть 56%-ного 

раствора и 6 мас. частей 14%-ного раствора. 
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Пример 15. Какой объѐм воды нужно прибавить к 50 см
3
 24%-ного рас-

твора аммиака плотностью 0,91 г/см
3
, чтобы приготовить 6%-ный раствор ам-

миака плотностью 0,97 г/см
3
. 

 

Решение: 

Составляем схему: 

24                       х = 6 – 0 = 6 

 
             6 

 
0                        у = 24 – 6 = 18 

Следовательно, на 6 мас. частей 24%-ного раствора аммиака требуется 18 

мас. частей воды. 

Полученные данные переводим в объѐмные соотношения. Для раствора 

аммиака объѐм составит – 6:0,91=6,6 см
3
, а для воды – 18:1=18 см

3
. 

Составляем пропорцию и вычисляем объѐм воды, который требуется до-

бавить к 50 см
3
 24%-ного аммиака: 

На 6,6 см
3
 24%-ного раствора аммиака требуется 18 см

3
 воды,  

а на 50 см
3
 24 %-ного раствора аммиака требуется х см

3
 воды, т.е. 

6,6

1850
х  = 136 см

3
 (воды нужно прибавить к 50 см

3
 24%-ного раствора 

аммиака, чтобы приготовить 6%-ный раствор) 

 

Пример 16. В каком массовом и объѐмном соотношении необходимо 

смешать 200 см
3
 90%-ного раствора серной кислоты и воду, чтобы получить 

10%-ный раствор серной кислоты? 

 

Решение: 

Составляем схему: 

90                       х = 10 – 0 = 10 

 
           10 

 
0                        у = 90 – 10 = 80 

Следовательно, для получения 10%-ного раствора H2SO4 надо смешать 

90%-ный раствор серной кислоты и воду в соотношении 10:80 (10 мас. частей 

90%-ного раствора серной кислоты и 80 мас. частей воды). 

Чтобы перейти к объѐмным соотношениям, необходимо найденные 

массовые части разделить, соответственно, на их плотность. По справочнику 

находим плотность 90%-ного раствора серной кислоты  = 1,814 г/см
3
. Плот-

ность воды равна 1 г/см
3
. 

Из формулы (1.17) выражаем: 
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т
V , тогда: 

814,1

10
)( 42SOHV = 5,5 см

3
; 

1

80
)( 2ОНV  = 80 см

3
. 

Составляем пропорцию: 

К 5,5 см
3
 H2SO4 надо добавить 80 см

3
 H2O, 

а к 200 см
3
 H2SO4 надо добавить х см

3
 H2O, т.е. 

5,5

80200
х  = 2900 см

3
.  
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Раздел 2 Решение химических задач 

 

 

Умение решать задачи важная часть химического образования. Без реше-

ния задач постижение любой из естественных наук, в том числе и химии, не 

может быть полным. Решение задач требует не только умения свободно владеть 

теоретическим материалом, но также уметь логически мыслить. 

При изучении химии студенты должны: 

знать теоретический материал курса химии общеобразовательной шко-

лы; основные алгоритмы решения задач. 

уметь определять тип задачи; записывать уравнения реакций протекаю-

щих процессов; выбирать основные расчетные формулы и их преобразовывать; 

подставлять численные данные и производить математические вычисления 

 

 

Алгоритм решения задач 

 

Чтобы решить химическую задачу рекомендуется следующий порядок 

действий.  

1. Изучите внимательно условия задачи: определите, с какими величи-

нами предстоит проводить вычисления, обозначьте их буквами, установите 

единицы их измерения (см. таблицу 1.5), числовые значения, определите, какая 

величина является искомой. Запишите данные задачи в виде кратких условий.  

2. Если в условиях задачи идет речь о взаимодействии веществ, запиши-

те уравнение реакции (реакций) и уравняйте его (их) коэффициентами.  

3. Выясните количественные соотношения между данными задачи и ис-

комой величиной. Для этого разделите свои действия на этапы, начав с вопроса 

задачи, выяснения закономерности, с помощью которой можно определить ис-

комую величину на последнем этапе вычислений. Если в исходных данных не 

хватает каких-либо величин, подумайте, как их можно вычислить, т.е. опреде-

лите предварительные этапы расчета. Этих этапов может быть несколько.  

4. Определите последовательность всех этапов решения задачи, запиши-

те необходимые формулы расчетов.  

5. Подставьте соответствующие числовые значения величин, проверьте 

их размерности и произведите вычисления.  
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Таблица 1.6 – Физические величины, используемые при решении задач 

 
 

 

Типы расчетных задач и примеры их решения 

 

Нахождение химической формулы вещества по массовым долям элементов 

 

Задача. Элементный состав вещества следующий: массовая доля элемен-

та 72,41% и кислорода 27,59%. Выведите химическую формулу. 

Последовательность  

действий 

Решение 

1) Находим отношение чис-

ла атомов 

 

 

2) Меньшее число принима-

ем за единицу 

 

3) Приводим отношение к 

целым числам (т.к. долж-

но быть целое число). 

4) Формулируем ответ. 

Аr (Fe) = 56; Ar (O) = 16 

 

n (Fe): n (О) =  = 1,29 : 1,72 

 

n (Fe): n (О) =  = 1:1,33 |·3 

 

n (Fe): n (О) = (1·3): (1,33 ·3) ≈ 3:4 

 

 

Химическая формула данного вещества Fe3О4 
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Нахождение химических формул вещества по массовым долям элементов,  

если указана плотность или относительная плотность данного вещества 

 

Задача 1. Экспериментально установлено, что элементарный состав газо-

образного вещества следующий: массовая доля углерода 85,71%, водорода 

14,29%. Масса 1л этого газа (н.у.) составляет 1,25 г. Найдите химическую фор-

мулу данного вещества. 

1 способ. 

Последовательность действий Решение 

1.Находим отношение числа 

атомов элементов 

 

 

2.Меньшее число принимаем 

за единицу. 

3.Находим молекулярную 

массу простейшей формулы. 

4.Находим молекулярную 

массу вещества по плотности. 

 

 

5.Находим истинную форму-

лу. 

6.Формулируем ответ. 

Аr (С) = 12; Ar (Н) = 1 

n (С) : n (Н) =  = 7,14 : 14,29 

 

n (С) : n (Н) =  = 1:2 

 

Следовательно простейшая формула СН2 

М (СН2) = 12 + 2 = 14 (г/моль) 

М = Vм · ρ 

М = 22,4 л/моль  1,25 г/л = 28 г/моль 

 = 2 

Следовательно, истинная формула вещества 

С2Н4 

Химическая формула вещества: С2Н4 (этилен). 

 

2 способ 

Последовательность действий Решение 

1. Находим молярную (молеку-

лярную) массу вещества по 

плотности. 

2. Используем формулу 

 

 

3. Рассчитываем количествен-

ное содержание атомов С и Н. 

 

 

 

4. Находим молярную массу. 

 

 

5. Формулируем ответ. 

М = Vм · ρ 

М = 22,4 л/моль  1,25 г/л = 28г/моль 

 

ω (Э) =  · 100% 

 

n = ;  

n (С) =  = 2; n (Н) =  = 4 

Следовательно, простейшая формула вещества 

С2Н4 

М (С2Н4) = 28 г/моль. 

Следовательно, С2Н4 – это истинная формула 

вещества. 

Химическая формула вещества С2Н4 – этилен 
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Задача 2. При сгорании 2,3 г вещества образуется 4,4 г оксида углерода 

(IV) и 2,7 г воды. Плотность паров этого вещества по воздуху равна 1,59. Опре-

делите молекулярную формулу данного вещества. 

 

Последовательность действий Решение 

1. Находим молярную (моле-

кулярную) массу данного ве-

щества. 

2. Находим массу углерода и 

водорода. 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

3. Проверка состава вещества. 

 

 

 

 

 

4. Находим отношение числа 

атомов элемента. 

5. Меньшее число принимаем 

за единицу, т.е. делим полу-

ченное отношение на наи-

меньшее. 

6. Находим простейшую фор-

мулу. 

7. Находим молярную массу 

простейшей формулы. 

8. Формулируем ответ. 

М = D
в-ва

возд · Мr (возд) 

М = 1,59  29 = 46 (г/моль) 

 

Поскольку при сгорании данного вещества об-

разуется углекислый газ и вода, то из этого 

следует, что в состав входят С и Н. 

Находим массу углерода  

М (СО2) = 44 г/моль, Аr (С) = 12 

Записываем пропорциональную зависимость: 

44 г СО2 – 12 г С 

4,4 г СО2 – x г С. 

Составляем пропорцию: 

 

Выражаем неизвестную переменную x: 

= 1,2 (г) 

Находим массу водорода (по аналогии): 

М (Н2О) = 18 г/моль; Аr (Н) = 1 

18 г Н2О – 2 г Н 

2,7 г Н2О – y г Н 

 

= 0,3 (г) 

m (C) + m (H) = 1,2 г + 0,3 г = 1,5 г 

По данным задачи масса вещества = 2,3 г, зна-

чит, в состав входит еще один элемент – это 

кислород. 

m (O) = 2,3 г – 1,5 г = 0,8 г 

n(C):n(H):n(O) =  :  :  = 0,1:0,3:0,05|:0,05 

 

n (C) : n (H) : n (O) = 2: 6:1 

 

 

 

С2Н6О 

 

М (С2Н6О) = 46 г/моль, значит, мы нашли ис-

тинную формулу 

Химическая формула вещества С2Н6О 
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Решение задач с использованием понятия «моль» 

 

1 Вычисление количества вещества,  

соответствующего определенной массе вещества 

 

Задача. Дано 32 г меди. Вычислите количество меди. 

 

Последовательность  

действий 

Решение 

1. Используем формулу. 

 

2. Находим количество веще-

ства. 

3. Формулируем ответ. 

ν =  

M (Cu) = 64 г/ моль 

v (Cu) =  = 0,5 моль 

32 г меди составляют 0,5 моль. 

 

2 Вычисление числа атомов и молекул, 

содержащихся в определенной массе вещества 

 

Задача. Сколько атомов содержится в 20 г кальция. 

 

Последовательность  

действий 

Решение 

1. Используем формулы. 

 

2. Вычисляем количество 

атомов. 

 

3. Вычисляем число атомов 

кальция. 

4. Формулируем ответ. 

ν = ;         N = v · NA;          

M (Ca) = 40 г/ моль 

v (Cu) =  = 0,5 моль 

NA = 6,02 · 10
23

 атомов 

N = 0,5 · 6,02 · 10
23

 = 3,01 · 10
23

 атомов 

 

20 г кальция  содержат 3,01 · 10
23

 атомов. 

 

 

Расчеты, связанные с использованием плотностей,  

относительных плотностей и молярного объема газов 

 

Вычисление объема определенной массы газообразного веществ (н.у.) 

 

Задача. Какой объем занимают 48 г кислорода.  
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1 способ 

Последовательность  

действий 

Решение 

1. Находим какой объем 

занимают 48 г О2 

1 моль любого газа занимает объем 22,4 л. 

М (О2) = 32 г/моль. 

32 г кислорода занимают 22,4 л 

48 г кислорода занимают x л 

 

 = 33,6 (л) 

2. Формулируем ответ. Кислород массой 48 г занимает объем 33,6 л. 

2 способ 

1. Находим количество веще-

ства кислорода. 

 

2. Находим объем кислорода. 

 

3. Формулируем ответ. 

ν =   

ν = = 1,5 моль 

V = VM ·  v 

V = 22,4 л/ моль · 1, 5 моль = 33,6 л. 

Кислород массой 48 г занимает объем 33,6 л. 

 

 

Расчеты по уравнениям химических реакций 

 

При решении задач по уравнениям химических реакций рекомендуется 

соблюдать указанную ниже последовательность. 

1. Если вещества даны с примесями, то сначала вычисляют массу чистого 

вещества, содержащегося в смеси. 

2. Составляют уравнение соответствующей химической реакции. 

3. Над формулами веществ пишут данные условия задачи, под формула-

ми веществ записывают данные по уравнению реакции. 

4. Производят вычисления, как показано ниже. 

 

1 Вычисление массы вещества (исходного или полученного)  

по уравнению реакции, если известна масса другого вещества 

 

Задача. Какова масса оксида кальция, получившегося при разложении 

400 г карбоната кальция? 

 

Последовательность действий Решение 

1. Составляем уравнение реакции 

 

2. Пишем над формулами значения 

масс и объемов заданных и искомых 

             t° 
СаСО3 = СаО + СО2↑ 
         
 400 г      t°  x г 
СаСО3 = СаО + СО2↑ 
 



 75 

веществ 

3.Находим молярные массы веществ, 

о которых идет речь в условии задачи 

(для газов – молярный объем) 

4.Рассчитываем массы (объемы) реа-

гентов и продуктов реакции, соответ-

ствующие количествам веществ, опре-

деленных , по формуле: 

m = M · ν  (V = Vm · ν) 

5. Принимаем массу искомого веще-

ства за х. Проводим рассуждение 

6. Составляем пропорцию и 

решаем еѐ, находим значение x 

7. Формулируем ответ 

М (СаСО3) = 100 г/моль 

М (СаО) = 56 г/моль 
 
 
400 г      t°    x г 

СаСО3 = СаО + СО2↑ 
М = 100     М = 56 г/моль 

г/моль  

v = 1 моль    v = 1 моль 

m = 100 г     m = 56 г 

Из 100 г СаСО3 → 56 г СаО, 

из 400 г СаСО3 → х г СаО 

 = 224 г 

При разложении 400 г карбоната 

кальция образуется 224 г оксида каль-

ция. 

Или краткий ответ: m (СаО) = 224 г.  

 

2 Вычисления по химическому уравнению  

с использованием количества вещества (v) 

 

Задача. Вычислите объем кислорода, выделившегося при полном катали-

тическом разложении 24,5 г хлората калия (бертолетовой соли). 

Последовательность действий Решение 

1. Составляем уравнение реакции 

2. Пишем над формулами веществ, 

необходимых для расчета, их массы и 

объемы 

3. Определяем молярные массы (для 

газов – молярный объем) веществ, 

участвующих в реакции, находим 

массы по уравнению и записываем 

их под соответствующими формулами 

4. Составляем и решаем пропорцию. 

Рассчитываем массу или объем искомого 

вещества 

 

5.Формулируем ответ. 

2КСlO3 = 2KCl + 3O2 
 
  24,5 г                       V л 
2КСlO3 = 2KCl + 3O2 

 
  24,5 г                       V л 
2КСlO3 = 2KCl + 3O2 

 122,5 г/моль             22,4 л/моль 

   2 моль                      3 моль 

  245 г                         67,2 л 

 

24,5 г – V л 

245 г – 67,2 л 

V (O2)=  = 6,72 л 

При каталитическом разложении 24,5 

г хлората калия выделится 6,72 л ки-

слорода. 

Или краткий ответ: V (O2) = 6,72 л 
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3 Вычисление массы вещества (исходного или получаемого) 

по уравнению реакции, если известна масса другого вещества,  

содержащего определенную массу примесей 

 

Задача. Какая масса оксида кальция может быть получена из 500 г из-

вестняка, в котором массовая доля примесей 0,2 (20%)? 

 

Последовательность действий. Решение 

1. Находим массу чистого карбоната 

кальция. 

 

2. Составляем уравнение реакции, на-

ходим массы соответствующие тем ко-

личествам вещества, которые заданы 

уравнением. 

 

3. Составляем пропорцию и произво-

дим вычисления 

 

4.Формулируем ответ. 

500 г известняка составляют 100% 

x г карбоната кальция – 80% 

Следовательно: x = 400 г 
 
 400 г      t°  y г 
СаСО3 = СаО+СО2 

1 моль        1 моль 

100 г/моль  56 г/моль 

100 г          56 г 

 

 = 224 г 

При разложении 500 г известняка об-

разовалось 224 г оксида кальция 

 

4 Вычисление массы продукта реакции, если известна массовая доля  

выхода продукта реакции по теоретически возможному (и обратная задача) 

 

Задача 1. На гашеную известь, взятую в необходимом количестве, подей-

ствовали 3,15 кг чистой азотной кислоты. Какую массу нитрата кальция полу-

чили, если практический выход составляет 98% по сравнению с теоретическим? 

 

Последовательность действий. Решение 

1. Составляем уравнение реакции, на-

ходим массу продукта по уравнению 

реакции (теоретический выход). 

 

 

 

 

 

 

 

2. Находим практический выход 

 

 

3. Формулируем ответ. 

                        3,15 кг          x кг 

Са (ОН)2 + 2HNO3 → Ca(NO3)2 + 2H2O  
                       2 моль           1 моль 

                    63 кг/моль     164 кг/ моль 

                      126 кг             164 кг 

 
 

 = 4,1 кг – теоретический 

выход 
4,1 кг составляет 100% 

у кг составляет 98% 

 = 4,02 кг 

Из 3,15 кг азотной кислоты можно по-

лучить 4,02 кг нитрата кальция. 
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Задача 2. Из 140 г жженой извести получили 182 г гашеной извести. Ка-

кую долю (в %) данная масса составляет от теоретически возможного выхода? 

 

Последовательность 

действий 

Решение 

1. Согласно уравне-

нию реакции, нахо-

дим теоретически 

возможный выход. 

 

 

2. Находим долю 

практического выхо-

да 

 

3.Формулируем от-

вет. 

 140 г                      х г 

СаО + HOН → Ca(OН)2  
56 г/моль                74 г/моль   

1 моль                     1 моль 

56 г                         74 г 

 = 185 г 

Теоретический выход 185 г Са(ОН)2 составляет 100%, а  

                                      182 г Са(ОН)2 составляет – у % 

 = 98,4% 

 

182 г СаО составляет 98,4% от теоретически возможно-

го. 
 

 

5 Вычисление массы продукта реакции,  

если одно из веществ взято в избытке  

 

Решаем по недостатку!!! 
 

Задача. Вычислите массу сульфата бария, выпадающего в осадок при 

сливании растворов, один из которых содержит 522 г нитрата бария, а второй – 

500 г сульфата калия. 

1 способ 

Последовательность действий. Решение 

1. Составляем уравнение реакции 

 

 

 

 

2. Находим вещество, находящееся 

в недостатке (сравнение дробей) 

 

 

3. Находим массу продукта реакции 

по массе исходного вещества нахо-

дящегося в недостатке. 

 

4. Формулируем ответ. 

    522 г             500г            x г 

Ва(NO3)2 + K2SO4 → BaSO4 + 2 KNO3 
   1 моль         1 моль         1 моль 

   261 г/ моль 174 г/ моль  233 г/моль 

   261 г            174 г            233 г 

 

 следовательно, расчеты ведем 

по нитрату бария Ва(NO3)2 

 

При взаимодействии 

261 г Ва(NO3)2 образуется 233 г BaSO4 

522 г Ва(NO3)2 образуется х г BaSO4 

 = 466 г 

В осадок выпало 466 г сульфата бария. 
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2 способ 

Последователь-

ность действий 

Решение 

1.Составляем 

уравнение реак-

ции  

 

 

2.Находим коли-

чество каждого из 

веществ, которое 

содержится в рас-

творе  

3.Находим массу 

продукта реакции 

по массе исходно-

го вещества нахо-

дящегося в недос-

татке. 

 

4. Формулируем 

ответ. 

    522 г             500г            x г 

Ва(NO3)2 + K2SO4 → BaSO4 + 2 KNO3 
   1 моль         1 моль         1 моль 

   261 г/ моль 174 г/ моль  233 г/моль 

   261 г            174 г            233 г 

 

ν =   

ν (Ва(NO3)2) =  = 2 моль 

ν (К2SO4) =  = 2,9 моль 

По исходному уравнению видно, что 1 моль Ва(NO3)2 реа-

гирует с 1 моль К2SO4. Следовательно, нитрат бария дан в 

недостатке. 

При взаимодействии 261г Ва(NO3)2 образуется 233 г BaSO4 

                                     522 г Ва(NO3)2 образуется х г BaSO4 

 = 261 (г) 

 

В осадок выпало 466 г сульфата бария. 
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РАЗДЕЛ 3 КОНТРОЛЬНО-ИЗМЕРИТЕЛЬНЫЕ МАТЕРИАЛЫ 

ДЛЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ СТУДЕНТОВ 

 

 

Тестовые задания по теме «Первоначальные химические понятия» 

 

Вариант 1 

 

1. Установите соответствие между термином и его определением. 

Термин Определение 

1. Атом 1. Масса одного моля вещества. 

2. Молекула 2. Определенный вид атомов, характеризующийся 

одинаковым зарядом ядра. 

3.Химический 

элемент 

3. Наименьшая частица вещества, обладающая его 

свойствами и состоящая из соединенных между собой 

атомов. 

4. Молярная масса 4. Наименьшая частица химического элемента, яв-

ляющаяся носителем его свойств, состоящая из поло-

жительно заряженного ядра и отрицательно заряжен-

ных электронов. 

 

2. Укажите формулу вещества, относительная молекулярная масса кото-

рого равна – 84: а) MgCO3; б) Na2SO4; в) NH3; г) NaH2PO4. 

3. Установите соответствие между химическим знаком и названием эле-

мента. 

Химический знак Название элемента 

1. N 

2. Ba 

3. Au 

4. K 

5. Ca 

6. S 

1. Сера 

2. Золото 

3. Кальций 

4. Азот 

5. Барий 

6. Калий 

4. Выберите ряд, в котором приведены формулы только сложных 

вещеcтв: 

а) N2; NaOH; KOH; P4; 

б) BaCO3; CO2; HNO3; Ca; 

в) HCl; H2SO4; CO; H2S; 

г) O3; O2; NH3. 

5. Поставьте в соответствие: 

Реакция Общая схема 

1. Соединения 

2. Разложения 

3. Замещения 

4. Обмена 

1. АВ = А + В 

2. АВ + СД = АД + СВ 

3. А + В = АВ 

4. АВ + С = АС + В 
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6. Решите задачу и выберите правильный ответ. 

Какую массу будет иметь водород, занимающий при нормальных услови-

ях объем 280 л? Варианты ответа: а) 30 г; б) 250 г; в) 25 г; г) 22,4 г. 

7. Составьте уравнения реакций: 

а) CaCO3 = CaO +  

б) CaO + H2O =  

в) Zn + HCl =  

8. Распределите цифры в соответствующие колонки: 1) плавление стекла; 

2) замерзание воды; 3) скисание молока; 4) сгорание топлива; 5) таяние льда; 6) 

ржавление железа. 

Физические процессы Химические процессы 

  

9. Решите задачу и выберите правильный ответ.  

Чему равна масса соли, необходимой для приготовления 300 г 20%-го 

раствора? Варианты ответа: а) 60 г; б) 15 г; в) 6 г; г) 30 г. 

10. Решите задачу и выберите правильный вариант ответа. 

Масса серы, вступающей в реакцию с 16 г меди с образованием 24 г 

сульфида меди, составляет: а) 8 г; б) 16 г; в) 32 г; г) 64 г. 

 

 

Вариант 2 

 

1. Установите соответствие между термином и его определением. 

Термин Определение 

1. Моль 1. В равных объемах любых газов, при одинаковых 

внешних условиях (температуре и давлении) содержит-

ся одинаковое число молекул 

2. Закон постоян-

ства состава 

2. Количество вещества, которое содержит столько 

структурных единиц, сколько содержится атомов в 12 г 

изотопа углерода 
12

С. 

3. Закон сохране-

ния массы ве-

ществ 

3. Масса веществ, вступающих в химическую реакцию, 

равна массе веществ, образующихся в результате реак-

ции. 

4. Закон Авогадро 4. Химические соединения с молекулярной структурой 

имеют постоянный качественный и количественный со-

став независимо от способа и места их получения. 

2. Укажите формулу вещества, относительная молекулярная масса кото-

рого равна – 120: а) MgCO3; б) Na2SO4; в) NH3; г) NaH2PO4. 

3. Установите соответствие между химическим знаком и названием эле-

мента. 

Химический знак Название элемента 

1. Mg 

2. Mn 

3. P 

4. Cl 

1. Хлор 

2. Фосфор 

3. Йод 

4. Магний 
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5. I 

6. Si 

5. Марганец 

6. Кремний 

4. Выберите ряд, в котором приведены формулы только простых вещеcтв: 

а) N2; NaOH; KOH; P4; 

б) BaCO3; CO2; HNO3; Ca; 

в) HCl; H2SO4; CO; H2S; 

г) O3; O2; N2; Cu. 

5. Поставьте в соответствие: 

Реакция Уравнения реакций 

1. Соединения 

2. Разложения 

3. Замещения 

4. Обмена 

1. CaCO3 = CaO + CO2 

2. CaO + H2O = Ca(OH)2 

3. BaCl2 + H2SO4 = BaSO4 + 2HCl 

4. Fe + 2AgNO3 = Fe(NO3)2 + 2Ag 

6. Решите задачу и выберите правильный ответ. 

Вычислите относительную плотность кислорода по воздуху. Варианты ответов: 

а) 2; б) 1,1; в) 0,9; г) 1,5. 

7. Составьте уравнение реакций: 

а) Cu(OH)2 + HCl =  

б) FeCl3 + KOH =  

в) BaCl2 + Al2(SO4)3 = 

8. Распределите цифры в соответствующие колонки: 1) плавление железа; 

2) испарение воды с поверхности водоема; 3) выделение газа при приливании 

кислоты к кусочкам мрамора; 4) горение водорода в атмосфере кислорода; 5) 

плавление льда; 6) замерзание воды. 

Физические процессы Химические процессы 

  

 

9. Решите задачу и выберите правильный ответ. 

Какова массовая доля хлорида натрия в растворе, полученном растворе-

нием 5 г этой соли в 45 г воды? Ответ: а) 0,1; б) 0,21; в) 0,9; 0,11. 

10. Решите задачу и выберите правильный вариант ответа. 

Масса кальция, вступающего в реакцию с 6 г кислорода с образованием 

20 г оксида кальция, составляет: а) 15 г; б) 28 г; в) 40 г; г) 80 г. 

 

 

Вариант 3 

 

1. Отметьте утверждение, в котором речь идет о химическом явлении 

(химической реакции): 

а) почернение медной пластинки при нагревании; 

б) измельчение сахара в ступке; 

в) растворение сахара в воде; 

г) образование инея на деревьях. 

2. Выберите ряд, в котором указаны элементы, названия символов кото-

рых произносятся как «аргентум», «марганец», «эс», «силициум»: 
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а) Au, Mg, C, Al; 

б) Al, Ba, B, Ca; 

в) Fe, Cu, O, P; 

г) Ag, Mn, S, Si. 

3. В каком предложении говорится о железе как о химическом элементе? 

а) Железо – металл, который притягивается магнитом. 

б) Гвозди сделаны из железа. 

в) Температура плавления железа 1536
о
С. 

г) В состав сульфида железа входят атомы двух видов: атомы железа и 

атомы серы. 

4. В составе молекул могут находиться следующие массы серы: 

а) 16 а.е.м.; б) 64 а.е.м.; в) 35 а.е.м.; г) 48 а.е.м. 

5. Химический знак «О» показывает: 

а) одну молекулу кислорода; 

б) один атом химического элемента кислорода; 

в) относительную атомную массу; 

г) относительную молекулярную массу. 

6. Отметьте запись, обозначающую три атома кислорода:  

а) 3О3; б) 3О2; в) О3; г) 3О. 

7. Химическая формула HgS содержит следующую информацию о веще-

стве: 

а) Mr (HgS) = 233; 

б) вещество твердое при обычных условиях; 

в) в состав сульфида ртути входят химические элементы ртуть (Hg) и 

сера (S); 

г) сульфид ртути из молекул. 

8. При взаимодействии 6 г магния и 4 г серы можно получить сульфид 

магния (MgS) массой:  

а) 7 г; б) 8 г; в) 10 г; г) 14 г. 

9. Для получения 20 г оксида меди (II) CuO необходимо, чтобы прореаги-

ровали: 

а) 12 г меди и 8 г кислорода; 

б) 14 г меди и 6 г кислорода; 

в) 16 г меди и 4 г кислорода; 

г) 18 г меди и 2 г кислорода. 

10. Количество вещества воды (Н2О) массой 18 г равно:  

а) 1 моль; б) 2 моль; в) 3 моль; г) 4 моль. 

 

 

Вариант 4 

 

1. Отметьте утверждение, в котором речь идет о физическом явлении: 

а) при пропускании через воду электрического тока она превращается в 

два газообразных вещества; 

б) при гашении соды уксусной кислотой выделяется газ; 
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в) при нагревании вода превращается в пар; 

г) на железных предметах образуется ржавчина. 

2. Выберите ряд, в котором указаны символы только следующих химиче-

ских элементов: бром, хлор, цинк, фосфор: 

а) Pb, C, N, Br; 

б) Zn, P, Cl, Br; 

в) P, S, K, Na; 

г) Cl, Ca, Mg, Na. 

3. В каком предложении говорится о ртути как о химическом элементе? 

а) Атомы ртути входят в состав ядовитого вещества – сулемы. 

б) Пары ртути оказывают токсическое действие на человека. 

в) Ртуть – единственный жидкий металл при обычных условиях. 

г) Ртуть применяют для наполнения термометров, манометров, баро-

метров. 

4. В составе молекул могут находиться следующие массы кислорода:  

а) 16,5 а.е.м.; б) 64 а.е.м.; в) 24 а.е.м.; г) 8 а.е.м. 

5. Химический знак «Н» показывает: 

а) одну молекулу водорода; 

б) один атом химического элемента водорода; 

в) относительную атомную массу; 

г) относительную молекулярную массу. 

6. Отметьте запись, обозначающую три молекулы кислорода:  

а) 3О3; б) 3О2; в) О3; Г) 3О. 

7. Химическая формула Н2S содержит следующую информацию о веще-

стве: 

а) Mr (H2S) = 34; 

б) раствор сероводорода в воде является слабой кислотой; 

в) молекула сероводородной кислоты образована двумя атомами водо-

рода и одним атомом серы; 

г) сероводород – ядовитый газ. 

8. При взаимодействии 7 г кальция и 2 г кислорода можно получить ок-

сид кальция (СаО) массой: 

а) 7 г; б) 8 г; в) 9 г; г) 14 г. 

9. Для получения 25 г сульфида алюминия (Al2S3) необходимо, чтобы 

прореагировали: 

а) 6 г алюминия и 19 г серы; 

б) 9 г алюминия и 16 г серы; 

в) 15 г алюминия и 10 г серы; 

г) 17 г алюминия и 8 г серы. 

10. Количество вещества сульфида железа (FeS) массой 176 г равно: 

а) 1 моль; б) 2 моль; в) 3 моль; г) 4 моль. 
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Тестовые задания по теме «Периодический закон и периодическая система  

химических элементов Д.И. Менделеева  

в свете современных представлений о строении атома 

 

 

Вариант 1 

 

1. Ряд чисел 2, 8, 5 соответствуют распределению электронов по энерге-

тическим уровням атома: а) Al; б) N; в) Р; г) Сl. 

2. 7 электронов на внешнем энергетическом уровне имеет атом: 

а) Ne; б) Cl; в) N; г) Са. 

3. Электронная формула внешнего энергетического уровня 2s
2
2p

3
 соот-

ветствует атому: а) Li; б) С; в) N; г) О. 

4. Электронную формулу 1s
2
2s

2
2p

4
 имеет атом: а) Si; б) С; в) S; г) О. 

5. Электронная формула атома углерода: 

a) 1s
2
2s

2
2p

6
; б) 1s

2
2s

2
2p

4
; в) 1s

2
2s

2
; г) 1s

2
2s

2
2p

2
. 

6. Число энергетических уровней в атоме олова: а) 3; б) 1; в) 4; г) 5. 

7. В ядре атома ванадия содержится нейтронов: а) 30; б) 28; в) 25; г) 29. 

8. В периодах периодической системы химических элементов с увеличе-

нием заряда ядер не изменяется: 

а) масса атома; 

б) число энергетических уровней; 

в) общее число электронов; 

г) число электронов на внешнем энергетическом уровне. 

9. С увеличением заряда ядер атомов в ряду Li → Na → K → Rb металли-

ческие свойства: 

а) усиливаются; 

б) ослабевают; 

в) не изменяются; 

г) изменяются периодически. 

10. Наиболее ярко выражены неметаллические свойства у:  

а) Sn; б) Si; в) Ge; г) С. 

 

 

Вариант 2 

 

1. Распределению электронов по энергетическим уровням атома хлора 

соответствует ряд чисел: а) 2, 8, 7; б) 2, 7; в) 2, 8, 5; г) 2, 5. 

2. 4 электрона на внешнем энергетическом уровне имеет атом: 

а) He; б) Ве; в) С; г) О. 

3. Электронная формула внешнего энергетического уровня атома серы: 

а) … 3s
2
3p

4
; б) … 2s

2
2p

4
; в) … 2s

2
2p

6
; г) … 2s

2
2p

1
. 

4. Химический знак элемента, электронная формула которого 

1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

5
: а) О; б) S; в) Сl; г) F. 

5. Электронная формула атома марганца: 
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а) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

3
; 

б) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

1
; 

в) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

2
4s

2
; 

г) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

5
4s

2
. 

6. По номеру периода можно определить: 

а) заряд ядра атома; 

б) число энергетических уровней; 

в) общее число электронов в атоме; 

г) число нейтронов в ядре. 

7. В ядре атома брома содержится протонов: а) 35; б) 18; в) 79; г) 80. 

8. В главных подгруппах периодической системы химических элементов 

с увеличением заряда ядер не изменяется: 

а) радиус атома; 

б) число энергетических уровней; 

в) общее число электронов; 

г) число электронов на внешнем энергетическом уровне. 

9. С увеличением заряда ядер атомов в ряду F → CI → Br → I неметалли-

ческие свойства: 

а) усиливаются; 

б) ослабевают; 

в) не изменяются; 

г) изменяются периодически. 

10. Наиболее сильно выражены металлические свойства у: 

а) Si; б) Al; в) Na; г) Mg. 

 

 

Вариант 3 

 

1. Ряд чисел 2, 8, 3 соответствуют распределению электронов по энерге-

тическим уровням атома: а) Al; б) N; в) Р; г) Сl. 

2. 5 электронов на внешнем энергетическом уровне имеет атом: 

а) Ne; б) Cl; в) N; г) Са. 

3. Электронная формула внешнего энергетического уровня … 2s
2
2p

2
 со-

ответствует атому: а) Li; б) С; в) N; г) О. 

4. Электронную формулу 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

4
 имеет атом: а) Si; б) С; в) S; г) О. 

5. Электронная формула атома кислорода: 

a) 1s
2
2s

2
2p

6
; б) 1s

2
2s

2
2p

4
; в) 1s

2
2s

2
; г) 1s

2
2s

2
2p

2
. 

6. Число энергетических уровней в атоме натрия: а) 3; б) 1; в) 4; г) 5. 

7. В ядре атома марганца содержится нейтронов: а) 30; б) 28; в) 25; г) 29. 

8. В периодах периодической системы химических элементов с увеличе-

нием заряда ядер изменяется: 

а) число энергетических уровней; 

б) число электронов на внешнем энергетическом уровне. 

9. С увеличением заряда ядер атомов в ряду Mg → Ca → Sr → Ba метал-

лические свойства: 
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а) усиливаются; 

б) ослабевают; 

в) не изменяются; 

г) изменяются периодически. 

10. Наиболее ярко выражены неметаллические свойства у:  

а) As; б) P; в) N; г) Sb. 

 

 

Вариант 4 

 

1. Распределению электронов по энергетическим уровням атома азота со-

ответствует ряд чисел: а) 2, 8, 7; б) 2, 7; в) 2, 8, 5; г) 2, 5. 

2. 6 электронов на внешнем энергетическом уровне имеет атом:  

а) He; б) Ве; в) С; г) О. 

3. Электронная формула внешнего энергетического уровня атома неона: 

а) … 3s
2
3p

4
; б) … 2s

2
2p

4
; в) … 2s

2
2p

6
; г) … 2s

2
2p

1
. 

4. Химический знак элемента, электронная формула которого 

1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

3
: а) О; б) S; в) Сl; г) Р. 

5. Электронная формула атома ванадия: 

а) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

3
; 

б) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

1
; 

в) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

3
4s

2
; 

г) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

5
4s

2
. 

6. По порядковому номеру можно определить: 

а) заряд ядра атома; 

б) число энергетических уровней; 

в) общее число элементарных частиц в атоме; 

г) число нейтронов в ядре. 

7. В ядре атома ртути содержится протонов: а) 35; б) 18; в) 79; г) 80. 

8. В главных подгруппах периодической системы химических элементов 

с увеличением заряда ядер изменяется: 

а) число энергетических уровней; 

б) число электронов на внешнем энергетическом уровне. 

9. С увеличением заряда ядер атомов в ряду O → S → Se → Te неметал-

лические свойства: 

а) усиливаются; 

б) ослабевают; 

в) не изменяются; 

г) изменяются периодически. 

10. Наиболее сильно выражены металлические свойства у: 

а) К; б) Ca; в) Fe; г) Mn. 
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Задачи по теме 

«Периодический закон и периодическая система 

 химических элементов Д.И. Менделеева 

в свете современных представлений о строении атома» 

 

1. Элемент шестого периода образует с кислородом оксид RO, который гид-

ратируется водой с образованием щѐлочи. Газообразных водородных со-

единении не имеет. Что это за элемент, и в какой группе и подгруппе пе-

риодической системы он находится? 
 

2.  Элемент расположен в четвѐртом периоде, имеет на внешнем энергети-

ческом уровне атома два электрона. Простое твѐрдое вещество с типич-

ными для металлов общими свойствами, образует оксиды, высший оксид  

R2O7 имеет кислотный характер, низший RO – основной. Какой это эле-

мент, в какой группе и подгруппе периодической системы он находится?  
 

3. Определите элемент и его положение в периодической системе (период. 

группа, подгруппа) по электронной формуле: 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

4
. 

 

4. По электронной формуле внешнего энергетического уровня атома опре-

делите элемент. Напишите его название, символ и порядковый номер: … 

4s
2
4p

3
. 

 

5. Дайте характеристику химического элемента по плану: 

а) натрия; б) углерода 
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Тестовые задания по теме «Химическая связь и строение вещества» 

 

 

Вариант 1 

 

1. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ионной связи:  

а) NaI; б) H2O; в) Cl2; г) Li. 

2. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ковалентной 

полярной связи: 

а) CaCl2; б) LiBr; в) H2; г) OF2. 

3. Выберите формулы веществ с ковалентной неполярной связью:  

а) NaF; б) HCl; в) C2H5OH; г) N2. 

4. Выберите формулы веществ с металлической связью:  

а) Li; б) NO; в) CH4; г) H2. 

5. Приведите пример соединения, в котором образуется водородная связь 

между молекулами: а) NaI; б) H2O; в) NaF; г) PCl5. 

6. Металлы проводят электрический ток потому, что: 

а) имеют общие « полусвободные» электроны; 

б) металлическая связь очень прочная; 

в) связь в металлах смещена в сторону одного из атомов; 

г) металлы имеют высокую температуру плавления. 

7. Молекулярная масса углекислого газа равна 44 а.е.м., а молекулярная 

масса воды 18 а.е.м. Однако углекислый газ при нормальных условиях – газ, а 

вода – жидкость. Это можно объяснить тем, что между молекулами воды воз-

никает: 

а) ковалентная связь; 

б) водородная связь; 

в) ионная связь; 

г) металлическая связь. 

8. Электронная плотность в связи Р – Сl смещена: 

а) в сторону Cl; 

б) в сторону P; 

в) находится по центру; 

г) в сторону соседней молекулы. 

9. Электронная плотность в связи С – Вr смещена в сторону Br потому, 

что:  

а) Br – более электроотрицательный элемент; 

б) Br – более электроположительный элемент; 

в) Br – нейтральный элемент по отношению к С; 

г) между С и Вr не может быть связи. 

10. Какая из связей наиболее полярна: 

а) K – Cl; 

б) Ca – Cl; 

в) Fe – Cl; 

г) Ge – Cl. 
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Вариант 2 

 

1. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ионной связи:  

а) KCl; б) HF; в) O2; г) Zn. 

2. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ковалентной 

полярной связи: 

а) MgBr2; б) NaI; в) Cl2; г) H2S. 

3. Выберите формулы веществ с ковалентной неполярной связью:  

а) CaCl2; б) H2O; в) C2H5OH; г) Cl2. 

4. Выберите формулы веществ с металлической связью:  

а) Fe; б) CO; в) SiH4; г) H2. 

5. Приведите пример соединения, в котором образуется водородная связь 

между молекулами: а) Ba(NO3)2; б) HF; в) NaCl; г) Cl2O7. 

6. Металлы хорошо проводят тепло потому, что: 

а) имеют общие « полусвободные» электроны; 

б) металлическая связь очень прочная; 

в) связь в металлах смещена в сторону одного из атомов; 

г) металлы имеют высокую температуру плавления. 

7. Одним из видов межмолекулярного взаимодействия является: 

а) ковалентная связь; 

б) водородная связь; 

в) ионная связь; 

г) металлическая связь. 

8. Электронная плотность в связи Н – Сl смещена: 

а) в сторону Cl; 

б) в сторону Н; 

в) находится по центру; 

г) в сторону соседней молекулы. 

9. Отрицательное значение степени окисления имеет атом серы в молеку-

ле: а) H2S; б) H2SO4; в) SO2; г) SO3. 

10. Какая из связей наиболее полярна:  

а) Cl – Cl; 

б) S – Cl; 

в) C – Cl; 

г) Na – Cl. 
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Вариант 3 

 

1. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ионной связи:  

а) NaF; б) HCl; в) C2H5OH; г) N2. 

2. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ковалентной 

полярной связи: 

а) NaI; б) H2O; в) Cl2; г) Li. 

3. Выберите формулы веществ с ковалентной неполярной связью:  

а) CaCl2; б) LiBr; в) H2; г) OF2. 

4. Выберите формулы веществ с металлической связью:  

а) K; б) NO; в) CH4; г) N2. 

5. Приведите пример вещества, в котором образуется водородная связь 

между молекулами: а) NaCl; б) H2O; в) F2; г) CaCl2. 

6. Пластичность металлов объясняется тем, что: 

а) металлы имеют общие « полусвободные» электроны; 

б) металлическая связь очень прочная; 

в) связь в металлах смещена в сторону одного из атомов; 

г) металлы имеют высокую температуру плавления. 

7. Между атомами, резко отличающимися по электроотрицательности, 

возникает: 

а) ковалентная связь; 

б) водородная связь; 

в) ионная связь; 

г) металлическая связь. 

8. Электронная плотность в связи Cl – Сl смещена: 

а) в сторону Cl; 

б) в сторону P; 

в) находится по центру; 

г) в сторону соседней молекулы. 

9. Отрицательное значение степени окисления имеет атом азота в моле-

куле: а) NO; б) Li3N; в) HNO3; г) NO2. 

10. Какая из связей наиболее полярна: 

а) P – O; 

б) Ca – P; 

в) P – Cl; 

г) P – N. 
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Вариант 4 

 

1. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ионной связи:  

а) NaBr; б) H2O; в) O2; г) Li. 

2. Выберите формулы веществ, которые образованы за счет ковалентной 

полярной связи: 

а) Ca(NO3)2; б) KBr; в) H2O; г) F2. 

3. Выберите формулы веществ с ковалентной неполярной связью:  

а) NaF; б) HCl; в) I2; г) C2H5OH. 

4. Выберите формулы веществ с металлической связью:  

а) NO; б) Cr; в) CH4; г) H2. 

5. Приведите пример вещества, в котором образуется водородная связь 

между молекулами: а) NH3; б) NaI; в) F2; г) ZnCl2. 

6. Металлы проводят электрический ток потому, что: 

а) связь в металлах смещена в сторону одного из атомов;  

б) металлическая связь очень прочная; 

в) имеют общие « полусвободные» электроны; 

г) металлы имеют высокую температуру плавления. 

7. Соединения неметаллов образуются за счѐт: 

а) ковалентной связи; 

б) водородной связи; 

в) ионной связи; 

г) металлической связи. 

8. Электронная плотность в связи Сl – O смещена: 

а) в сторону Cl; 

б) в сторону О; 

в) находится по центру; 

г) в строну соседней молекулы. 

9. Положительное значение степени окисления имеет атом кислорода в 

молекуле: а) MgO; б) OF2; в) SO2; г) СO. 

10. Какая из связей наиболее полярна: 

а) N – N; 

б) N – O; 

в) K – N; 

г) Si – N. 
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Тестовые задания по теме «Окислительно-восстановительные реакции» 

 

Вариант 1 

 

1. Какие степени окисления проявляют металлы в соединениях:  

a) положительные; 

б) отрицательные; 

в) нулевые; 

г) положительную и отрицательную. 

2. В каких веществах элементы имеют нулевую степень окисления: 

a) в кислотах; 

б) в оксидах; 

в) в гидроксидах; 

г) в простых веществах. 

3. Какую степень окисления будет проявлять азот в соединении нитрат 

натрия: а) 0; б) –3; в) +5; г) +4. 

4. Как называются реакции, в которых элементы изменяют степени окис-

ления: 

а) простые; 

б) окислительные; 

в) замещения; 

г) окислительно-восстановительные. 

5. Определите степень окисления у хлора в реакции KClO3 = KCl + O2: 

а) +6, -2; 

б) +5, -1; 

в) +3, -1; 

г) +4, -2. 

Расставьте коэффициенты в уравнении методом электронного баланса. 

6. Укажите окислитель и восстановитель в реакции  

Cu + Pd(NO3)2 = Cu(NO3)2 + Pd 

а) Cu – окислитель; 

б) Cu – восстановитель; 

в) Pd
+2

 – восстановитель; 

г) Pd
+2

 – окислитель. 

7. Выберете из предложенных вариантов вещества, где S
+6

, Cl
+5

, N
-3

: 

а) H2SO4, KCl, N2O5; 

б) H2SO3, KClO2, NO2; 

в) SO3, KClO3, NH3; 

г) H2S, KClO4, N2O. 

8. Определите степени окисления элементов и расставьте коэффициенты 

в уравнении Na2O2 + CO2 = Na2CO3 + O2: 

а) Na2O2 + 2CO2 = 2Na2CO3 + 4O2; 

б) 2Na2O2 + CO2 = 2Na2CO3 + O2; 

в) Na2O2 + CO2 = Na2CO3 + 3O2; 

г) 2Na2O2 + 2CO2 = 2Na2CO3 + O2. 
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9. Определите степень окисления серы 2H2S + SO2 = 3S + 2H2O: 

а) -2, -4, 0; б) +2, 0,-2; в) -2, +4, 0; г) +4, -4, 0. 

10. Определите окислитель и восстановитель в реакции 

2KMnO4 + 16HCl = 2MnCl2 + 5Cl2 + 2KCl + 8H2O: 

а) Mn
+7

 – окислитель, О
-2

 – восстановитель; 

б) К
+
 – окислитель, Cl

-
 – восстановитель; 

в) Mn
+7

 – окислитель, Cl
-
 – восстановитель; 

г) Сl
-
 – окислитель, Mn

+7
 – восстановитель. 

 

 

Вариант 2 

 

1. Какие элементы чаще всего проявляют отрицательные степени окисле-

ния: 

а) металлы; 

б) простые вещества; 

в) неметаллы; 

г) инертные газы. 

2. Какую степень окисления в соединениях чаще всего проявляет водо-

род: а) 0; б) +2; в) +1; г) -2. 

3. Как называются вещества, способные отдавать электроны другим ве-

ществам: 

а) окислители; 

б) восстановители; 

в) нейтральные; 

г) сложные. 

4. Какую степень проявляет хром в дихромате калия K2Cr2O7: 

а) +2; б) +6; в) +3; г) +4. 

5. Определите степени окисления серы в веществах, участвующих в хи-

мической реакции H2S + KMnO4 + H2SO4 = S + MnSO4 + K2SO4 + H2O: 

а) +2,+6, 0; б) -2, +4, 0; в) -2, +6, 0; г) +2, -6, 0. 

6. Составьте уравнение электронного баланса и найдите дополнительные 

коэффициенты для уравнения из задания 5. Выберите правильный вариант: 

а) S
-2

 – 2е
-
 = S

0
           | 5 

Mn
+7

 + 5е
-
 = Mn

+2 
  | 2 

б) S
-2

 + 2е
-
 = S

0
           | 5 

Mn
-7

 – 5е
-
 = Mn

+2
    | 2 

в) S
0
 + 5е

-
 = S

+5
           | 2 

Mn
-2

 – 2е
-
 = Mn

0
     | 5 

г) S
0
 – 5е

-
 = S

-5
            | 2 

Mn
+2

 + 2е
-
 = Mn

0
     | 5 

7. Расставьте коэффициенты в уравнении из задания 5. Выберите пра-

вильный вариант: 

а) H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 = S + 2MnSO4 + 2K2SO4 + 4H2O; 

б) 5H2S + 2KMnO4+3H2SO4 = 5S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O; 
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в) 3H2S + 2KMnO4 + 3H2SO4 = 3S + 2MnSO4 + K2SO4 + 8H2O; 

г) H2S + 3KMnO4 + 2H2SO4 = S + 3MnSO4 + 3K2SO4 + 2H2O. 

8. Выберите формулы веществ, в которых азот проявляет отрицательную 

степень окисления: а) NO2; б) N2O; в) HNO3; г) NH3  

9. Из предложенных формул выберите те два вещества, в составе которых 

атомы металлов проявляют степень окисления +2, +3: 

а) NaNO3, KMnO4; 

б) CuSO4, Al2(SO4)3; 

в) CuSO4, P2O5; 

г) Al2(SO4)3, Br2. 

10. При взаимодействии металлического натрия с водой, металл проявля-

ет свойства: 

а) восстановительные; 

б) окислительные; 

в) окислительно-восстановительные; 

г) металлические. 

 

 

Вариант 3 

 

1. Как называются вещества, способные принимать электроны от других-

частиц: 

a) окислители; 

б) восстановители; 

в) электроотрицательные; 

г) электроположительные. 

2. Определите степень окисления углерода в следующих соединениях 

Na2CO3, NaHCO3, CO2, CO:  

a) +4, +4, +4. +2; б) +4, +2, -4, -2; в) +4, +2, -2, 0; г) +4, +2, -4, 0. 

3. Какие свойства проявляют металлы главных подгрупп 1 и 2 групп: 

а) простые; 

б) сложные; 

в) восстановительные; 

г) окислительные. 

4. Какие, из перечисленных ниже реакций являются окислительно-

восстановительными: 

а) CaO + H2O = Ca(OH)2; 

б) SO2 + H2O = H2SO3; 

в) CaCO3 = CaO + CO2; 

г) 4NH3 + 3O2 = 6H2O + 2N2. 

5. Какую степень окисления имеют металлы в соединениях KMnO4, 

K2CrO4, V2O5:  

а) +8, +7, +6; б) +7, +5, +4; в) +7, +6,+5; г) -7, +6,+5. 

6. Определите степень окисления азота в веществах, участвующих в хи-

мической реакции NH4NO3 = N2O + 2H2O: 



 95 

а) +5, -5, +2; б) -3, +5, +1; в) -3, -5, +1; г) +5, +3, -1. 

7. Определите элементы, которые изменяют степень окисления в предло-

женной реакции Zn + HNO3(разб) = Zn(NO3)2 + N2 + H2O: 

а) Zn
+2

, N
-5

; 

б) Zn
0
, N

+5
; 

в) Zn
0
, N

-3
; 

г) Zn
-2

, N
+3

. 

8. Определите окислитель и восстановитель в уравнении из задания 7: 

а) Zn
0
 – восстановитель, N

+5
 – окислитель; 

б) Zn
0
 – окислитель, N

+5
 – восстановитель; 

в) Zn
0
 – восстановитель, O

-2
 – окислитель; 

г) Zn
0
 – окислитель, O

-2
 – восстановитель. 

9. Расставьте коэффициенты в уравнении из задания 7. Выберите пра-

вильный вариант ответа: 

а) 2Zn + 10HNO3 = 2Zn(NO3)2 + 3N2 + 5H2O; 

б) 5Zn + 12HNO3 = 5Zn(NO3)2 + N2 + 6H2O; 

в) Zn + 6HNO3 = Zn(NO3)2 + 2N2 + 3H2O; 

г) 4Zn + 10HNO3 = 4Zn(NO3)2 + 2N2 + 5H2O. 

10. Элементы, каких групп являются сильными окислителями: 

а) 1 и 2; б) 2 и 3; в) 6 и 7; г) 4 и 5. 

 

 

Вариант 4 

 

1. Какую степень окисления проявляют чаще всего атомы кислорода в со-

единениях: а) переменную; б) постоянную; в) -2; г) +2. 

2. Какие степени окисления проявляет азот в следующих соединениях 

Ca(NO3)2, N2O3, NH3: 

а) +3, -4, +2; б) +5, +3, +2; в) +5, +3, -3; г) +5, -4, -2. 

3. Как называются реакции, в которых вещества изменяют степень окис-

ления: 

а) замещения; 

б) присоединения; 

в) окисления; 

г) окислительно-восстановительные. 

4. Какие из перечисленных ниже реакций являются окислительно-

восстановительными: 

а) 4Na + O2 = 2NaO2; 

б) NaNO5 + BaCl2 = Ba(NO5)2 + 2NaCl; 

в) CuSO4 + NaOH = Na2SO4 + Cu(OH)2; 

г) H2CO3 = H2O + CO2. 

5. Определите степень окисления серы в реакции H2S + SO2 = S + H2O: 

а) -2, +6, +3; б) -2, +4, 0; в) +4, -4, 0; г) -4, +4, 0 

6. Самыми сильными окислителями являются атомы:  

а) металлов; б) неметаллов. 
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7. Определите элементы, которые изменяют степени окисления в предло-

женной реакции Cu + HNO3(разб) = Cu(NO3)2 + NO + H2O 

а) Cu
0
, Cu

+2
, N

+5
, N

-2
; 

б) Cu
+2

, Cu
-2

, N
+5

, N
-3

; 

в) Cu
0
, Cu

+2
, N

+5
, N

+2
; 

г) N
-5

, N
+2

, Cu
0
, Cu

+2
. 

8. Выберите верное уравнение электронного баланса для уравнения из за-

дания 7 

а) S
-4

 – 10e
-
 = S

+6
    |3 

N
+5

 + 3e
-
 = N

+2  
  |10 

б) Cu
0
 – 2e

-
 = Cu

+2  
|3 

N
+5

 + 3e
-
 = N

+2
    |2 

в) Cu
+2

 + 4e
-
 = Cu

-2
  |2 

N
+5

 + 8e
-
 = N

-3
     |1 

г) Cu
0
 – 2e

-
 = Cu

+2  
|7 

N
-5

 + 7e
-
 = N

+2
    |2 

9. Определите окислитель и восстановитель в задании 7: 

а) Cu
0
 – восстановитель, N

+5
 – окислитель; 

б) O
-2

 – окислитель, N
+5

 – восстановитель; 

в) Cu
0
 – окислитель, O

-2
 – восстановитель; 

г) Cu
+2

 – восстановитель, N
+5

 – окислитель. 

10. Расставьте коэффициенты в уравнении из задания 7. Выберите пра-

вильный вариант: 

а) Cu + 4HNO3 = Cu(NO3)2 + 5NO + 4H2O; 

б) 3Cu + 16HNO3 = Cu(NO3)2 + 10NO + 8H2O; 

в) 6Cu + 8HNO3 = 12Cu(NO3)2 + 8NO + 10H2O; 

г) 3Cu + 8HNO3 = 3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
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Тестовые задания по теме «Химические реакции 

и закономерности их протекания» 

 

 

Вариант 1 

 

1. Закончите определение: Скорость реакции – это: 

а) изменение концентрации реагирующих веществ в единицу времени; 

б) изменение цвета во времени; 

в) масса выпавшего осадка; 

г) изменение объема в единицу времени. 

2. Скорость реакции зависит: 

а) от природы веществ, от температуры, от концентрации, от количе-

ства катализатора; 

б) от природы веществ, от температуры, от концентрации, от наличия 

катализатора; 

в) от природы веществ, от объема сосуда, от температуры, от концен-

трации; 

г) от природы веществ, от температуры, от присутствия катализатора, 

личности экспериментатора. 

3.  Катализаторы – это: 

а) вещества, замедляющие скорость реакции; 

б) вещества, увеличивающие скорость реакции, но сами при этом не 

расходующиеся; 

в) вещества не влияют скорость реакции, но сами при этом расходу-

ются в реакции; 

г) вещества, которые добавляют к реагентам для безопасности. 

4.  При повышении температуры скорость реакции: 

а) уменьшается; 

б) замедляется; 

в) увеличивается; 

г) не изменяется. 

5.  Скорость реакции прямо пропорциональна: 

а) произведению концентрации реагентов; 

б) произведению концентрации реагирующих веществ в степенях, 

равных коэффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции. 

в) произведению концентрации продуктов и катализаторов в степенях, 

равных коэффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции. 

г) произведению массы реагентов и продуктов в степенях, равных ко-

эффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции. 

6.  Обратимыми называют реакции, которые: 

а) протекают с образованием осадков; 

б) протекают только с образованием продуктов; 

в) протекают при нагревании; 

г) протекают в прямом и обратном направлении. 
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7.  При каких условиях смещается в сторону прямой реакции равновесие 

обратимой реакции N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO – Q: 

а) при повышении температуры; 

б) при добавлении катализатора; 

в) при понижении температуры; 

г) при увеличении концентрации оксида азота (II). 

8.  Для увеличения скорости реакции в 81 раз (температурный коэффици-

ент 3), температуру газообразной смеси надо увеличить на: 

а) 20
0
С; б) 30

0
С; в) 40

0
С; г) 50

0
С. 

9.  За 1 минуту образовалось10 г HF и 10 г HCl. Какое утверждение верно: 

а) скорости обеих реакций равны; 

б) скорость образования HF выше 

в) скорость образования HCl выше 

г) вопрос некорректен. 

10. Состояние системы, когда скорость прямой реакции равна скорости 

обратной реакции называется: 

а) закрытой системой; 

б) термодинамической системой; 

в) динамическим равновесием; 

г) такое состояние невозможно. 

 

 

Вариант 2 

 

1. Состояние системы, когда скорость прямой реакции равна скорости 

обратной реакции называется: 

а) закрытой системой; 

б) термодинамической системой; 

в) динамическим равновесием; 

г) такое состояние невозможно. 

2. Для увеличения скорости реакции между железом и соляной кислотой 

следует: 

а) добавить ингибитор; 

б) понизить температуру; 

в) повысить давление; 

г) увеличить концентрацию HCl. 

3. К практически необратимым реакциям не относятся 

а) реакции с образованием осадков; 

б) реакции с выделением газов; 

в) реакции с образованием воды; 

г) реакции, идущие в прямом и обратном направлении. 

4. Катализатор влияет на: 

а) скорость реакции; 

б) смещение равновесия; 
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в) качество продукта; 

г) безопасность реакции. 

5. Как повлияет на скорость элементарной реакции А + В = АВ увеличе-

ние концентрации вещества В в 2 раза 

а) скорость увеличится в 3 раза; 

б) скорость уменьшится в 2 раза; 

в) скорость увеличится в 2 раза; 

г) скорость не изменится. 

6. Сместить равновесие можно: 

а) изменить концентрацию, давление, сосуд; 

б) изменить концентрацию, давление, температуру; 

в) поменять реагенты; 

г) добавить катализатор. 

7. Химическое равновесие в системе C + 2Cl2 ⇄ CCl4 + Q сместит-

ся в сторону образования CCl4: 

а) при понижении температуры; 

б) при добавлении катализатора; 

в) при повышении температуры; 

г) при дополнительном введении CCl4. 

8. Температурный коэффициент реакции 2. Температуру повысили с 20
0
С 

до 50
0
С скорость реакции при этом: 

а) не изменится; 

б) уменьшится в 8 раз; 

в) возрастет в 2 раза; 

г) возрастет в 8 раз. 

9. Скорость реакции, в каком случае ниже: 

а) железная пластинка с 10% раствором соляной кислоты; 

б) железные опилки с 5% раствором соляной кислоты; 

в) железная пластинка с5% раствором соляной кислоты; 

г) железные опилки с 10% раствором соляной кислоты. 

10. Скорость реакции прямо пропорциональна: 

а) произведению концентрации реагентов; 

б) произведению концентрации реагирующих веществ в степенях, 

равных коэффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции; 

в) произведению концентрации продуктов и катализаторов в степенях, 

равных коэффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции; 

г) произведению массы реагентов и продуктов в степенях, равных ко-

эффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции. 
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Вариант 3 

 

1. Катализаторы – это: 

а) вещества, замедляющие химическую реакцию, но сами при этом не 

участвуют в реакции; 

б) вещества, увеличивающие скорость реакции, но сами при этом не 

расходующиеся; 

в) вещества не влияют скорость реакции, но сами при этом расходу-

ются в реакции; 

г) вещества, которые добавляют к реагентам для безопасности. 

2. Состояние системы, когда скорость прямой реакции равна скорости об-

ратной реакции называется: 

а) закрытой системой; 

б) термодинамической системой; 

в) динамическим равновесием; 

г) такое состояние невозможно. 

3. Как повлияет на скорость элементарной реакции А + В = АВ увеличе-

ние концентрации вещества В в 3 раза: 

а) скорость увеличится в 3 раза; 

б) скорость уменьшится в 2 раза; 

в) скорость увеличится в 2 раза; 

г) скорость не изменится. 

4. Обратимыми называют реакции, которые: 

а) протекают с образованием осадков; 

б) протекают только с образованием продуктов; 

в) протекают при нагревании; 

г) протекают в прямом и обратном направлении. 

5. Скорость реакции прямо пропорциональна: 

а) произведению концентрации реагентов; 

б) произведению концентрации реагирующих веществ в степенях, 

равных коэффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции; 

в) произведению концентрации продуктов и катализаторов в степенях, 

равных коэффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции; 

г) произведению массы реагентов и продуктов в степенях, равных ко-

эффициентам перед формулами веществ в уравнении реакции. 

6. Сместить равновесие можно, если: 

а) изменить концентрацию, давление, сосуд; 

б) изменить концентрацию, давление, температуру; 

в) поменять реагенты; 

г) добавить катализатор. 

7. При каких условиях смещается в сторону прямой реакции равновесие 

обратимой реакции N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO – Q: 

а) при повышении температуры; 

б) при добавлении катализатора; 
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в) при понижении температуры; 

г) при увеличении концентрации оксида азота (II). 

8. Температурный коэффициент реакции 3. Температуру повысили с 20
0
С 

до 50
0
С скорость реакции при этом: 

а) не изменится; 

б) уменьшится в 8 раз; 

в) возрастет в 27 раз; 

г) возрастет в 8 раз. 

9. Ингибиторы – это: 

а) положительные катализаторы; 

б) вещества снижающие скорость реакции; 

в) продукты реакции; 

г) вредные вещества. 

10. За 2 минуты образовалось 10 г воды и 10 г сероводорода. В каком 

случае скорость реакции выше: 

а) выше скорость образования воды; 

б) выше скорость образования сероводорода 

в) обе скорости низкие; 

г) скорости одинаковые. 
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Тестовые задания по теме «Электролитическая диссоциация» 

 

Вариант 1 

 

1. Процесс распада электролита на ионы называют: 

а) ассоциацией; 

б) гидратацией; 

в) диссоциацией; 

г) нейтрализацией. 

2. Электрический ток хорошо проводит: 

а) водный раствор сахара; 

б) этиловый спирт; 

в) дистиллированная вода; 

г) водный раствор поваренной соли. 

3. Вещество, при диссоциации которого образуются катионы водорода и 

анионы кислотного остатка, – это: 

а) соль; б) кислота; в) вода; г) щелочь. 

4. Если степень диссоциации α равна 1, то в растворе: 

а) вещество полностью распалось на ионы; 

б) диссоциация вещества отсутствует; 

в) большая часть вещества распалась на ионы; 

г) меньшая часть вещества распалась на ионы. 

5. Сильным электролитом является: 

а) NaOH; б) Cu(OH)2; в) Fe(OH)3; г) Zn(OH)2. 

6. На второй ступени диссоциации гидросульфата калия KHSO4, образу-

ются ионы: 

а) K
+
 и SO4

2-
; б) KH

2+
 и SO4

2-
; в) H

+
 и SO4

2-
; г) K

+
 и H SO4

-
. 

7. Какая из приведѐнных ниже реакций ионного обмена в растворах элек-

тролитов является практически необратимой (т.е. идѐт до конца): 

а) KNO3 + AlCl3 = 

б) Na2CO3 + HCl = 

в) AlCl3 + H2SO4 = 

г) Na2CO3 + KNO3 = 

8. Выберите формулы веществ, взаимодействие которых в водном рас-

творе может быть выражено следующим сокращѐнным ионным уравнением: 

Pb
2+

 + 2I
-
 = PbI2 

а) PbS и KI; б) Pb(NO3)2 и NaI; в) AgI и Pb(NO3)2; г) Pb(OH)2 и HI. 

9. Продуктами реакции ионного обмена идущей до конца могут быть ве-

щества: 

а) NaOH и Н2; б) СаО и СО2; в) BaSO4 и НС1; г) K2SO4 и Н2. 

10. Степень электролитической диссоциации вещества, если при его рас-

творении количеством 1 моль на ионы распалось 4,214 · 10
23

 молекул, равна: 

а) 1; б) 0,7; в) 0,3; г) 0,4. 
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Вариант 2 

 

1. Основные теоретические положения теории электролитической диссо-

циации сформулировал: 

а) А. Авогадро; б) С. Аррениус; в) А. Ле Шателье; г) К. Бертолле. 

2. Какое вещество лучше проводит электрический ток: 

а) водный раствор соляной кислоты; 

б) безводная серная кислота (олеум); 

в) водный раствор борной кислоты; 

г) водный раствор уксусной кислоты. 

3. Вещество, при диссоциации которого образуются катионы металла и 

анионы кислотного остатка, – это: 

а) соль; б) кислота; в) вода; г) щелочь. 

4. Если степень диссоциации α равна 0, то в растворе: 

а) вещество полностью распалось на ионы; 

б) диссоциация вещества отсутствует; 

в) большая часть вещества распалась на ионы; 

г) меньшая часть вещества распалась на ионы. 

5. Сильным электролитом является: 

а) Н3ВО3; б) Н2СО3; в) СН3СООН (уксусная кислота); г) НС1. 

6. На первой ступени диссоциации гидросульфата калия KHSO4, образу-

ются ионы: 

а) K
+
 и SO4

2-
; б) KH

2+
 и SO4

2-
; в) H

+
 и SO4

2-
; 4) K

+
 и HSO4

-
. 

7. Какая из приведѐнных ниже реакций ионного обмена в растворах элек-

тролитов является практически необратимой (т.е. идѐт до конца): 

а) Zn(NO3)2 + KCl = 

б) NaCl + KNO3 = 

в) BaCl2 + H2SO4 = 

г) Ni(NO3)2 + K2SO4 = 

8. Выберите формулы веществ, взаимодействие которых в водном рас-

творе может быть выражено следующим сокращѐнным ионным уравнением:  

H
+
 + OH

-
 = H2O 

а) H2SiO3 и KOH; б) HCl и Mg(OH)2; в) H2SO4 и NaOH; г) Cu(OH)2 и HNO3 

9. Продуктами реакции ионного обмена идущей до конца могут быть ве-

щества: а) КОН и Н2; б) CuBr2 и ZnCI2; в) HNO3 и AgCl; г) K2SO4 и HCl. 

10. Степень электролитической диссоциации вещества, если при его рас-

творении количеством 2 моль на ионы распалось 6,02 · 10
23

 молекул, равна: 

а) 1; б) 0,7; в) 0,5; г) 0,4. 
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Вариант 3 

 

1. Электролиты – это вещества, образованные: 

а) ковалентной неполярной связью; 

б) только ионной связью; 

в) только ковалентной полярной связью; 

г) ковалентной полярной и ионной связью. 

2. Электрический ток не проводит: 

а) водный раствор соляной кислоты; 

б) водный раствор соды; 

в) водный раствор сахара; 

г) водный раствор поваренной соли. 

3. Вещество, при диссоциации которого образуются катионы металла и 

анионы гидроксогрупп, – это: 

а) соль; б) кислота; в) вода; г) щелочь. 

4. Если степень диссоциации α равна 0,5 то в растворе: 

а) вещество полностью распалось на ионы; 

б) диссоциация вещества отсутствует; 

в) половина вещества распалась на ионы; 

г) меньшая часть вещества распалась на ионы. 

5. Слабым электролитом является: 

а) NH4Cl; б) K2СО3; в) СН3СООН (уксусная кислота); г) НСl. 

6. На первой ступени диссоциации гидрокарбоната калия KHСO3, обра-

зуются ионы: 

а) K
+
 и СO3

2-
; б) KH

2+
 и СO3

2-
; в) H

+
 и СO3

2-
; г) K

+
 и H СO3

-
. 

7. Какая из приведѐнных ниже реакций ионного обмена в растворах элек-

тролитов является обратимой (т.е. не идѐт до конца): 

а) NaOH + HCl = 

б) NH4Cl + KOH = 

в) BaCl2 + H2SO4 = 

г) Ni(NO3)2 + KOH = 

8. Выберите формулы веществ, взаимодействие которых в водном рас-

творе может быть выражено следующим сокращѐнным ионным уравнением:  

Fe
2+

 + 2OH
-
 = Fe(OH)2 

а) FeSO4 и Cu(OH)2; б) FeCl2 и NaOH; в) FeS и KOH; г) Fe(NO3)2 и Al(OH)3 

9. Продуктами реакции ионного обмена идущей до конца могут быть ве-

щества: 

а) КОН и O2; б) Cu(OH)2 и Na2SO4; в) Mg(NO3)2 и KCl; г) BaCl2 и Al(NO3)3 

10. Степень электролитической диссоциации вещества, если при его рас-

творении количеством 1 моль на ионы распалось 6,02 · 10
23

 молекул, равна: 

а) 1; б) 0,7; в) 0,5; г) 0,4. 
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Вариант 4 

 

1. Электролитами является группа веществ: 

а) Cl2. NaCl, ZnO; 

б) NaCl, NaОН, Na2О; 

в) H2SO4, KCl, BaCl2; 

г) Н2, Н2О, НС1. 

2. Какое вещество лучше проводит электрический ток: 

а) дистиллированная вода; 

б) водный раствор серной кислоты; 

в) концентрированная серная кислота; 

г) концентрированная уксусная кислота. 

3. Электролитическая диссоциация – это процесс: 

а) обратимый; 

б) необратимый. 

4. Если степень диссоциации α равна 0,3 то в растворе: 

а) вещество полностью распалось на ионы; 

б) диссоциация вещества отсутствует; 

в) одна треть вещества распалась на ионы; 

г) 30 молекул вещества из 100, находящихся в растворе распалась на 

ионы. 

5. Слабым электролитом является: 

а) NH4OH; б) KNO3; в) NaOH; г) НС1. 

6. На второй ступени диссоциации гидрокарбоната калия KHСO3, обра-

зуются ионы: 

а) K
+
 и СO3

2-
; б) KH

2+
 и СO3

2-
; в) H

+
 и СO3

2-
; г) K

+
 и H СO3

-
. 

7. Какая из приведѐнных ниже реакций ионного обмена в растворах элек-

тролитов является обратимой (т.е. не идѐт до конца): 

а) CuSO4 + NaOH = 

б) NH4Cl + KNO3 = 

в) BaCl2 + H2SO4 = 

г) CaCO3 + HCl = 

8. Выберите формулы веществ, взаимодействие которых в водном рас-

творе может быть выражено следующим сокращѐнным ионным уравнением:  

CO3
2-

 + 2H
+
 = H2O + CO2 

а) CaCO3 и HCl; б) H2CO3 и CaCl2; в) K2CO3 и HNO3; г) Na2CO3 и H2SiO3. 

9. Продуктами реакции ионного обмена идущей до конца могут быть ве-

щества: 

а) Cu(NO3)2 и H2; б) CuSO4 и ZnCl2; в) NaNO3 и KCl; г) Fe(OH)3 и NaCl. 

10. Степень электролитической диссоциации вещества, если при его рас-

творении количеством 1 моль на ионы распалось 2,408 · 10
23

 молекул, равна: 

а) 1; б) 0,7; в) 0,5; г) 0,4. 
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Тестовые задания по теме «Гидролиз солей» 

 

Вариант 1 

 

1. Какая соль вступает в реакцию гидролиза:  

а) фосфат бария; б) сульфид бария; в) карбонат бария? 

2. Какая соль не вступает в реакцию гидролиза:  

а) Na2S; б) CH3COONa; в) NaCl? 

3. Водородный показатель рН меньше 7 имеет раствор соли:  

а) CuCl2; б) Ca(NO3)2. 

4. В растворе какой соли лакмус синеет: а) KNO3; б) AgNO3; в) Na2CO3? 

5. Какая соль имеет нейтральную среду: а) AlCl3; б) NaCl; в) K2CO3. 

6. Какая соль гидролизуется по катиону: а) ZnCl2; б) LiBr? 

7. Лакмус не изменяет цвет в растворе: а) CH3COOK; б) KCl; в) K2SO3. 

8. Щелочную среду имеет раствор соли, образованной:  

а) сильным основанием и сильной кислотой; 

б) слабым основанием и сильной кислотой; 

в) сильным основанием и слабой кислотой. 

9. «Английская» соль, содержащая сульфат магния, используется для 

подкормки растений с целью ускорения фотосинтеза, а значит, способствует их 

росту и развитию. Какую реакцию среды имеет раствор данной соли:  

а) нейтральную, б) кислую, в) щелочную? 

10. С возрастом организм человека «закисляется», что приводит к отло-

жению солей в суставах. Значит, в рационе питания преобладают пищевые про-

дукты: а) нейтральные; б) кислые; в) щелочные. 

 

 

Вариант 2 

 

1. Какая соль вступает в реакцию гидролиза: а) KCl; б) CuCl2; в) BaCl2? 

2. Какая соль не вступает в реакцию гидролиза:  

а) (CH3COO)2Pb; б) Pb(NO3)2; в) PbCl2? 

3. Водородный показательно рН больше 7 имеет раствор соли:  

а) (NH4)2S; б) Na2S. 

4. В растворе какой соли лакмус краснеет:  

а) Ba(NO3)3; б) NaNO3; в) Al(NO3)3? 

5. Какая соль имеет нейтральную среду:  

а) бромид лития; б) сульфит лития; в) силикат лития? 

6. Какая соль гидролизуется по катиону: а) K2CrO4; б) CuSO4? 

7. Метилоранж желтеет в растворе: а) Zn(NO3)2; б) Mg(NO3)2; в) Na2SO3. 

8. Нейтральную среду имеет раствор соли, образованной:  

а) сильным основанием и сильной кислотой; 

б) сильным основанием и слабой кислотой; 

в) слабым основанием и сильной кислотой. 
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9. Поваренная соль (хлорид натрия) является необходимой составной ча-

стью пищевых продуктов, используется как усилитель вкуса и консервант. Ка-

кую реакцию среды имеет раствор данной соли:  

а) кислую, б) щелочную, в) нейтральную? 

10. Какую реакцию среды имеет газированная вода:  

а) кислую, б) щелочную, в) нейтральную? 

 

 

Вариант 3 

 

1. Какая соль вступает в реакцию гидролиза:  

а) сульфид натрия; б) сульфат натрия; в) хлорид натрия? 

2. Какая соль не вступает в реакцию гидролиза: а) K2CO3; б) KNO3; в) K2S 

3. Водородный показатель рН меньше 7 имеет раствор соли:  

а) Li2S; б) AlBr3? 

4. В растворе какой соли лакмус синеет: а) BaS; б) Na2SO4; в) NiSO4? 

5. Какая соль имеет нейтральную среду: а) BaCl2; б) NH4NO3? 

6. Какая соль гидролизуется по катиону и аниону:  

а) Cu(NO3)2; б) (СН3СОО)2Cu? 

7. Фенолфталеин становится малиновым в растворе:  

а) MgCl2; б) FeI3; в) Li2CO3. 

8. Кислую среду имеет раствор соли, образованной:  

а) слабым основанием и сильной кислотой; 

б) сильным основанием и слабой кислотой; 

в) сильным основанием и сильной кислотой. 

9. В качестве азотного удобрения на нейтральных и щелочных почвах 

применяется хлорид аммония. Какую реакцию среды имеет его раствор:  

а) кислую; б) щелочную; в) нейтральную? 

10. Растворы лекарств готовят на дистиллированной воде. Какую среду 

она имеет: а) кислую; б) щелочную; в) нейтральную? 

 

 

Вариант 4 

 

1. Какая соль вступает в реакцию гидролиза:  

а) KNO3; б) Na2SO4; в) PbCrO4? 

2. Какая соль не вступает в реакцию гидролиза:  

а) Hg(NO3)2, б) HgS, в) HgCl2? 

3. Водородный показатель рН больше 7 имеет раствор соли:  

а) ацетат кальция; б) хлорид кальция. 

4. В растворе какой соли лакмус синеет: а) LiCl; б) Li2S; в) LiNO3? 

5. Какая соль имеет нейтральную среду: а) K3PO4; б) K2SiO3; в) KNO3? 

6. Какая соль гидролизуется по аниону: а) NH4Br; б) Na3PO4? 

7. Фенолфталеин не изменяет цвет в растворе:  

а) AlCl3; б) (CH3COO)2Ba; в) Na2CO3. 
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8. Необратимому гидролизу подвергаются соли, образованные:  

а) слабым основанием и слабой кислотой; 

б) слабым основанием и сильной кислотой; 

в) сильным основанием и слабой кислотой. 

9. Кисломолочные продукты (творог, кефир, сметана) очень полезны для 

здоровья человека. Какую среду они имеют:  

а) нейтральную; б) щелочную; в) кислую? 

10. Здоровый человек имеет кислотно-щелочной баланс (равновесие). До-

гадайтесь, какую среду имеет его кровь: 

а) кислую, б) щелочную, в) нейтральную? 
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Тестовые задания по теме «Химия металлов» 

 

Вариант 1 

 

1. В ряду химических элементов Li → Na → K → Rb: 

а) увеличивается число валентных электронов в атомах; 

б) уменьшается число электронных слоѐв в атомах; 

в) уменьшается число протонов в ядрах атомов; 

г) увеличиваются радиусы атомов. 

2. Самый тугоплавкий металл: а) свинец; б) медь; в) вольфрам; г) золото. 

3. Металл, образующий оксиды трѐх типов (основный, амфотерный, ки-

слотный): 

а) кальций; б) медь; в) алюминий; г) хром. 

4. Оцените правильность суждений А и Б: 

А) В ряду Ba, Sr, Ca металлические свойства усиливаются, так как 

уменьшается радиус атома. 

Б) Щелочные металлы реагируют с водой при обычных условиях с обра-

зованием соответствующих оснований и водорода. 

а) верно только А; 

б) верно только Б; 

в) верны оба суждения; 

г) оба суждения неверны. 

5. Для вытеснения меди из водного раствора еѐ соли нельзя использовать: 

а) кальций; б) цинк; в) свинец; г) железо. 

6. Между какими из попарно взятых указанных ниже веществ возможны 

химические реакции при обычных условиях? 

а) ртуть и соляная кислота; 

б) серебро и вода; 

в) железо и раствор сульфата цинка; 

г) магний и соляная кислота. 

7. Какая реакция практически осуществима? 

а) NaCl + Ba(NO3)2 → 

б) Ca + H2O → 

в) Al + KNO3 → 

г) Mg(OH)2 + Na2O → 

8. И с раствором гидроксида натрия, и с серной кислотой реагирует: 

а) Ba; б) Si; в) Cr; г) Mg. 
                                                  +Сl2     +KOH 
9. В схеме превращений   Fe   →  X1    →   X2  веществом  X2 является: 

а) Fe(OH)3; б) Fe(OH)2; в) FeO; г) Fe2O3. 

10. В четырѐх пробирках находятся порошки оксида железа (III), оксида 

меди (II), железа и серебра. Для того чтобы распознать все вещества, используя 

только один реактив, в каждую пробирку следует прилить раствор: 

а) КОН; б) НСl; в) Nа2СО3; г) СuSO4. 
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Вариант 2 

 

1. Наибольший радиус имеет атом: 

а) кремния; б) магния; в) алюминия; г) натрия. 

2. Жидкий при комнатной температуре металл:  

а) литий; б) ртуть; в) железо; г) цинк. 

3. Самым распространѐнным металлом на Земле является: 

а) натрий; б) кальций; в) железо; г) алюминий. 

4. Наиболее активным является металл: 

а) калий; б) цинк; в) медь; г) магний. 

5. С раствором кислоты и щѐлочи будут реагировать оба металла: 

а) Hg и Zn; б) Сu и Al; в) Al и Zn; г) Mg и Fe. 

6. Между какими из попарно взятых указанных ниже веществ возможны 

химические реакции при обычных условиях? 

а) медь и вода; 

б) ртуть и соляная кислота; 

в) железо и раствор хлорида меди (II); 

г) свинец и раствор сульфата цинка. 

7. Какая реакция практически осуществима? 

а) Mg + HCl → 

б) Cu + H2O → 

в) Fe2O3 + Na → 

г) CaCO3 + NaCl → 

8. Какой из металлов может вытеснить свинец из раствора его соли: 

а) медь; б) натрий; в) ртуть; г) цинк. 

9. Сокращѐнное ионное уравнение Fe
2+

 + 2OH
-
 = Fe(OH)2 соответствует 

взаимодействию веществ: 

а) Fe(NO3)3 и KOH; 

б) FeSO4 и LiOH; 

в) Na2S и Fe(NO3)2; 

г) Ba(OH)2 и FeCl3. 
                                                     +X                 +Y 
10. В схеме превращений CuO → CuCl2 → Cu(OH)2 веществами X и Y яв-

ляются соответственно: 
а) HCl и NaOH; 

б) HCl и H2O; 

в) Cl2 и H2O; 

г) Cl2 и NaOH. 
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Вариант 3 

 

1. В ряду химических элементов Be → Mg → Ca → Sr: 

а) увеличивается число валентных электронов в атомах; 

б) увеличиваются радиусы атомов; 

в) уменьшается число протонов в ядрах атомов; 

г) уменьшается число  электронных слоѐв в атомах. 

2. Металлическим блеском и высокой электропроводностью обладает: 

а) свинец; б) медь; в) ртуть; г) серебро. 

3. В главных подгруппах восстановительные свойства атомов химических 

элементов с повышением их порядкового номера: 

а) возрастают; 

б) уменьшаются; 

в) не изменяются; 

г) изменяются периодически. 

4. Самый лѐгкий металл: 

а) магний; б) натрий; в) литий; г) алюминий. 

5. Только при нагревании с неметаллами будет реагировать: 

а) натрий; б) железо; в) калий; г) литий. 

6. С водой не реагирует: 

а) магний; б) бериллий; в) барий; г) стронций. 

7. Какая реакция практически осуществима? 

а) HCl + Ba(NO3)2 → 

б) Ca + KOH → 

в) Fe + HCl → 

г) MgSO4 + Na2O → 

8. И с раствором гидроксида калия, и с серной кислотой реагирует: 

а) Zn; б) S; в) N2; г) Mg. 
                                               +Сl2  +KOH 
9. В схеме превращений Al → X1 → X2  веществом X2 является: 

а) Al2O3; б) Al(OH)3; в) AlCl3; г) K[Al(OH)4]. 

10. В четырѐх пробирках находятся порошки железа, серебра, оксида же-

леза (III), оксида меди (II). Для того чтобы распознать все вещества, используя 

только один реактив, в каждую пробирку следует прилить раствор: 

а) СuSO4; б) КОН; в) НСl; г) Nа2СО3. 

 

 

Вариант 4 

 

1. В ряду химических элементов Mg → Ca → Sr → Ba металлические 

свойства: 

а) убывают; 

б) возрастают; 

в) изменяются периодически; 

г) не изменяются. 
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2. Самый тяжѐлый металл: а) ртуть; б) свинец; в) цезий; г) осмий. 

3. В периодах восстановительные свойства атомов химических элементов 

с повышением их порядкового номера: 

а) уменьшаются; 

б) возрастают; 

в) не изменяются; 

г) изменяются периодически. 

4. Верны ли следующие суждения о щелочных металлах? 

А) Во всех соединениях они имеют степень окисления +1. 

Б) С неметаллами они образуют соединения с ионной связью. 

а) верно только А; 

б) верно только Б; 

в) верны оба суждения; 

г) оба суждения неверны. 

5. К амфотерным оксидам относится: а) CrO3; б) SO3; в) CO2; г) Cr2O3. 

6. Между какими из попарно взятых указанных ниже веществ возможны 

химические реакции при обычных условиях: 

а) ртуть и вода; 

б) железо и сера; 

в) серебро и соляная кислота; 

г) цинк и раствор сульфата железа (II). 

7. Медь не взаимодействует: 

а) с разбавленной HNO3; 

б) с разбавленной HCl; 

в) с концентрированной HNO3; 

г) с концентрированной H2SO4. 

8. Хлорид железа (II) получают реакцией: 

а) Fe + Cl2 → 

б) Fe + HCl → 

в) Fe2O3 + HCl → 

г) FeO + Cl2 → 

9. Сокращѐнное ионное уравнение Al
3+

 + 3OH
-
 = Al(OH)3 соответствует 

взаимодействию веществ: 

а) Al(NO3)3 и NaOH; 

б) Al2(SO4)3 и Fe(OH)3; 

в) Al2S3 и LiOH; 

г) Cu(OH)2 и АlCl3. 

10. Среди перечисленных реакций:  

1) CuO + H2 = Cu + H2O 

2) KOH + HCl = KCl + H2O 

3) 2Fe + 3Cl2 = 2FeCl3 

4) CaO + H2SO4 = CaSO4 + H2O 

число окислительно-восстановительных реакций равно: а) 1; б) 2; в) 3; г) 4. 
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Тестовые задания по теме «Общие сведения о неметаллах» 

 

Вариант 1 

1. Какие из указанных элементов относятся к неметаллам: 

а) Zn; б) C1; в) Рb; г) Mg? 

2. Какую конфигурацию внешнего электронного слоя имеют атомы эле-

ментов главной подгруппы IV группы? 

а) ns
2
np

2
; б) ns

2
np

3
; в) (n - 1)d

2
ns

2
; г) ns

2
np

6
? 

3. Какие из указанных неметаллов образуют двухатомные молекулы: 

а) фосфор; б) бор; в) кислород; г) криптон? 

4. Какова конфигурация внешнего электронного слоя атома азота: 

а) 2s
2
2p

1
; б) 2s

2
2p

3
; в) 2s

2
2p

5
; г) 3s

2
3p

3
? 

5. В какой из указанных реакций сера играет роль окислителя: 

а) S + С12 = SCI2; 

б) S + О2 = SO2; 

в) 2Р + 3S = P2S3; 

г) S + 3F2 = SF6? 

6. Какой из указанных неметаллов образует водородное соединение типа 

ЭН2: а) кремний; б) кислород; в) аргон; г) хлор? 

7. Какой из указанных оксидов образует кислоту типа Н2ЭО3: 

а) СО2; б) N2O3; в) SO3; г) Р2О5? 

8. С какими из указанных веществ реагирует хлор: 

а) Zn; б) ВаО; в) Сu(ОН)2; г) КF? 

9. С какими из указанных веществ реагирует соляная кислота (НСl): 

а) P2О5; б) CuSO4; в) СuО; г) Mg(NO3)2? 

10. В ряду СH4 – NH3 – H2O – HF слева направо кислотные свойства: 

а) меняются периодически; 

б) убывают; 

в) не изменяются; 

г) возрастают. 

 

 

Вариант 2 

 

1. Какие из указанных элементов относятся к неметаллам? 

а) Na; б) Hg; в) Вr; г) Bi? 

2. Какую конфигурацию внешнего электронного слоя имеют элементы 

главной подгруппы VI группы: а) ns
2 
nр

5
; б) ns

2
nр

4
; в) (n – 1)d

5
 ns

1
; г) ns

2
пр

6
? 

3. Какие из указанных неметаллов образуют двухатомные молекулы: 

а) йод; б) неон; в) гелий; г) мышьяк? 

4. Какова конфигурация внешнего электронного слоя атома серы: 

а) 3s
2
3p

2
; б) 3s

2
3p

6
; в) 3s

2
3p

4
; г) 4s

2
4p

6
? 

5. В какой из указанных реакций углерод играет роль окислителя: 

а) С + О2 = СО2; 

б) 2С + О2 = 2СО; 
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в) С + 2Н2 = СН4; 

г) С + СuО = СО + Сu 

6. Какой из указанных  элементов-неметаллов образует водородное со-

единение типа ЭН: а) N; б) Si; в) I; г) О? 

7. Какой из указанных оксидов образует кислоты типа Н3ЭО4: 

а) N2O3; б) As2O5; в) SO3; г) CI2О5? 

8. С какими из указанных веществ реагирует бром: 

а) Са; б) Na2O; в) Fe(OH)3; г) КCl? 

9. С какими из указанных веществ реагирует серная кислота (Н2SO4): 

а) FeSO4; б) A12(SO4)3; в) LiOH; г) NaNO3? 

10. В ряду H2O – H2S – H2Se – H2Te слева направо кислотные свойства: 

а) убывают; б) не изменяются; в) возрастают; г) меняются периодиче-

ски. 

 

 

Вариант 3 

 

1. Какие из указанных элементов относятся к неметаллам: 

а) Mg; б) Ni; в) C; г) Be? 

2. Какую конфигурацию внешнего электронного слоя имеют элементы 

главной подгруппы V группы: 

а) ns
2
nр

3
; б) ns

2
nр

4
; в) (n - 1)d

5
 ns

1
; г) ns

2
nр

6
? 

3. Какие из указанных неметаллов образуют двухатомные молекулы: 

а) водород; б) фосфор; в) гелий; г) селен? 

4. Какова конфигурация внешнего электронного слоя атома кремния: 

а) 3s
2
3p

2
; б) 3s

2
3p

6
; в) 3s

2
3p

4
; г) 4s

2
4p

6
? 

5. В каких из указанных реакций азот N2 играет роль восстановителя: 

а) N2 + O2 = 2NO; 

б) N2 + ЗСа = Ca3N2; 

в) 6Li + N2 = 2Li3N;  

г) N2 + ЗН2 = 2NH3? 

6. Какой из указанных  элементов-неметаллов образует водородное со-

единение типа ЭН4: а) N; б) Si; в) I; г) О? 

7. Какой из указанных оксидов образует кислоты типа НЭО4: 

а) N2O3; б) As2O5; в) SO3; г) CI2О7? 

8. С какими из указанных веществ реагирует сера: 

а) Fe(OH)2; б) Na2O; в) Bа; г) КCl? 

9. С какими из указанных веществ реагирует азотная кислота (НNO3): 

а) FeCl3; б) NH4OH; в) A12(SO4)3; г) NaNO3? 

10. В ряду H2SiO3 – H3PO4 – H2SO4 – HClO4 слева направо кислотные 

свойства: 

а) убывают; б) не изменяются; в) возрастают; г) меняются периодически. 
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Вариант 4 

 

1. Какие из указанных элементов относятся к неметаллам: 

а) Ca; б) Fe; в) Sn; г) В? 

2. Какую конфигурацию внешнего электронного слоя имеют элементы 

главной подгруппы VII группы: 

а) ns
2
nр

5
; б) ns

2
nр

4
; в) (n - 1)d

5
ns

1
; г) ns

2
nр

6
? 

3. Какие из указанных неметаллов не образуют двухатомные молекулы: 

а) йод; б) азот; в) углерод; г) водород? 

4. Какова конфигурация внешнего электронного слоя атома бора: 

а) 3s
2
3p

1
; б) 2s

2
2p

1
; в) 2s

2
2p

2
; г) 4s

2
4p

5
? 

5. .Восстановительные свойства проявляет: а) Н2; б) О2; в) О3; г) F2. 

6. Какой из указанных элементов-неметаллов образует водородное соеди-

нение типа ЭН3: а) N; б) Si; в) I; г) О? 

7. Какой из указанных оксидов образует кислоты типа НЭО3: 

а) N2O5; б) As2O5; в) SO3; г) CО2? 

8. С какими из указанных веществ реагирует кислород:  

а) КCl; б) Na2O; в) Fe(OH)3; г) CO? 

9. С какими из указанных веществ реагирует ортофосфорная кислота 

(Н3РO4): а) NaCl; б) A12(SO4)3; в) КOH; г) NaNO3? 

10. В ряду SiH4 – PH3 – H2S – HCl слева направо кислотные свойства: 

а) меняются периодически; 

б) возрастают; 

в) не изменяются; 

г) убывают. 
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Тестовые задания по теме «Классификация неорганических веществ» 

 

Вариант 1 

 

1. К какому классу неорганических соединений относится Мg(OH)2: 

а) основные соли; 

б) основные оксиды; 

в) основания; 

г) амфотерные гидроксиды? 

2. Какое соединение является представителем кислородосодержащих ки-

слот: а) H2SO3; б) HCl; в) Н2S; г) SO2 

3. Определите тип соли КHSO4:  

а) средняя; б) основная; в) смешанная; г) кислая 

4. Укажите ряд, содержащий только кислотные оксиды: 

а) Na2O, СаО, СО2; 

б) SO2, CuO, CrO3; 

в) Mn2O7, CuO, CrO3; 

г) SO3, СО2, P2O5. 

5. С каким из перечисленных веществ будет взаимодействовать гидро-

ксид калия: а) Na2O; б) SO3; в) Са(ОН)2; г) NaCl. 

6. Какая пара указанных соединений может вступать в химическое взаи-

модействие: 

а) СО и NO; 

б) Cu(OH)2 и HCl; 

в) СО2 и HCl; 

г) Cu(OH)2 и SO2. 

7. Какое уравнение отражает образование кислой соли: 

а) Mg(OH)2 + HCl → MgOHCl + H2O; 

б) Mg(OH)2 + 2HCl → MgCl2 + 2H2O; 

в) Mg(OH)2 + 2H2SO4 → Mg(HSO4)2 + 2H2O; 

г) Mg(OH)2 + H2SO4 → MgSO4 + 2H2O. 

8. Какой из оксидов реагирует с водой с образованием растворимого ос-

нования: а) Na2O; б) СаО; в) МgО; г) Аl2O3. 
9. В каком из приведѐнных уравнений реакций образуется соль и водо-

род: 

а) Zn + H2SO4 → 

б) KOH + HCI → 

в) CaO + HNO3 → 

г) Ca + H2O → 

10.  Укажите ряд веществ, с помощью которых можно осуществить сле-

дующие превращения Zn → ZnO → ZnCI2 → Zn(OH)2: 

а) О2, NaCl, Сu(OH)2; 

б) H2O, KCl, KOH; 

в) H2O, HCI, H2O; 

г) О2, HCI, NaOH. 
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Вариант 2 

 

1. К какому классу неорганических соединений относится P2O5: 

а) кислородосодержащая кислота; 

б) несолеобразующий оксид; 

в) кислотный оксид; 

г) средняя соль. 

2. Какое соединение является представителем нерастворимых оснований: 

а) KOH; б) NaOH; в) Fe(OH)2; г) NH4OH. 

3. Определите тип соли (CuOH)2CO3: 

а) средняя; б) основная; в) смешанная; г) кислая. 

4. Среди указанных веществ простыми являются: 

а) СО, СО2, Н2О; 

б) O2, Н2, O3; 

в) СН4, С2Н4, Н2О2; 

г) О2, SO3, H2S. 

5. Какое из веществ при растворении в воде образует кислоту: 

а) NaCl; б) СаО; в) SO3; г) NH3. 

6. C раствором гидроксида натрия при нагревании будет взаимодейство-

вать: а) Au; б) Zn; в) Cu; г) Fe. 

7. При термическом разложении какой из указанных солей образуется 

одновременно основной и кислотный оксиды:  
а) CaCO3; б) NH4NO3; в) NaNO3; г) KClO3. 

8. Какое из указанных свойств является характерным для водных раство-

ров кислот: 

а) окрашивают растворы метилового оранжевого в жѐлтый цвет; 

б) окрашивают раствор лакмуса в красный цвет; 

в) окрашивают раствор фенолфталеина в малиновый цвет; 

г) окрашивают раствор лакмуса в синий цвет. 
9. Основная соль образуется в результате реакции: 

а) Mg(OH)2 + HCl → MgOHCl + H2O; 

б) Mg(OH)2 + 2HCl → MgCl2 + 2H2O; 

в) Mg(OH)2 + 2H2SO4 → Mg(HSO4)2 + 2H2O; 

г) Mg(OH)2 + H2SO4 → MgSO4 + 2H2O. 

10. Укажите ряд веществ, с помощью которых можно осуществить сле-

дующие превращения С → СO2 → Н2СО3 → К2СО3: 

а) О2, H2O, KOH; 

б) О2, H2O, KCl; 

в) H2O, HCI, KOH; 

г) СО, H2O, KOH. 
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Вариант 3 

 

1. Какова формула дигидрофосфата натрия? 

а) Na3PO4; б) Na2HPO4; в) NaH2PO4; г) NaPO2? 

2. К какому классу соединений относится FeOHNO3: 

а) средняя соль; 

б) основная соль; 

в) кислая соль; 

г) смешанная соль? 

3. Укажите ряд соединений, содержащий только растворимые основания: 

а) KOH, Ca(OH)2, NaOH; 

б) KOH, Fe(OH)2, Fe(OH)3; 

в) Zn(OH)2, KOH, Ca(OH)2; 

г) NaOH, KOH, Ba(OH)2. 

4. К какой группе оксидов относится ВаО: 

а) несолеобразующие; 

б) амфотерные; 

в) основные; 

г) кислотные. 

5. С разбавленной серной кислотой может взаимодействовать: 

а) Ag; б) Fe; в) Cu; г) Pt. 

6. Едкие щѐлочи обладают свойством разрушать растительные и живот-

ные ткани. Такими свойствами не обладает: 

а) NaOH; б) KOH; в) Ca(OH)2; г) Cu(OH)2. 

7. Формально формула кислородосодержащей кислоты получается сло-

жением формулы оксида неметалла и формулы воды. Из написанных оксидов 

неметаллов данная реакция не происходит в случае: 

а) SO2 и H2O; б) CO2 и H2O; в) SiO2 и H2O; г) P2O5 и H2O. 

8. К реакциям соединения относится реакция: 

а) KOH + HCl → 

б) CaCO3  

в) Na2CO3 + H2SO4 → 

г) CaO + H2O → 

9. В уравнении реакции CuSO4 + 2NaOH → ? + Cu(OH)2 пропущенным 

соединением является: а) Na2SO4; б) Na2O; в) NaOH; г) H2O. 

10. Укажите ряд веществ, с помощью которых можно осуществить сле-

дующие превращения S → SO2 → Н2SО3 → К2SО3: 

а) О2, CO2, K2O; 

б) О2, H2O, KNO3; 

в) О2, H2O, KOH; 

г) СО2, H2O, KOH. 
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Вариант 4 

 

1. Формула кислотного оксида, соответствующего кислоте H3PO4: 

а) P2O5; б) P2O3; в) PН3; г) Н3PO3. 

2. К какому типу солей относится [Ag(NH3)2]Cl: 

а) двойная; б) смешанная; в) комплексная; г) средняя соль. 

3. Водный раствор какого соединения обладает свойствами кислоты: 

а) CH4; б) PH3; в) HBr; г) CaH2. 

4. Какая группа гидроксидов проявляет амфотерные свойства: 

а) Zn(OH)2, Al(OH)3, Cr(OH)3; 

б) Zn(OH)2, Al(OH)3, Fe(OH)2; 

в) Zn(OH)2, Al(OH)3, Pb(OH)2; 

г) Zn(OH)2, Cr(OH)3, Cu(OH)2? 

5. Какое из приведѐнных соединений не взаимодействует с соляной ки-

слотой при обычных условиях: 

а) CuCO3; б) Cu(OH)2; в) CuO; г) Cu. 

6. С раствором гидроксида калия взаимодействует: 

а) Ag; б) Cu; в) Fe; г) Al. 

7. Учитывая растворимость оксидов в воде, определите, какая из реакций, 

схемы которых указаны ниже, не будет протекать: 

а) Na2O + H2O → 

б) BaO + H2O → 

в) SiO2 + H2O → 

г) SO3 + H2O → 

8. Какие пары соединений не могут реагировать между собой: 

а) CaO и H2O; б) Na2O и SO3; в) CO2 и SO2; г) MgO и CO2. 

9. В уравнении реакции FeCl3 + 3NaOH → ? + 3NaCl пропущенным со-

единением является: а) FeCl2; б) Fe(OH)3; в) Fe(OH)2; г) Fe2O3. 
10. Укажите ряд веществ, с помощью которых можно осуществить сле-

дующие превращения Cu → CuO → CuSО4 → Cu(OH)2: 

а) H2O, H2SO4, KOH; 

б) О2, H2SO4, KOH; 

в) H2O, Na2SO4, NaOH; 

г) О2, Na2SO4, Fe(OH)2. 
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Задания по теме «Генетическая связь между классами 

неорганических соединений» 

 

 

Запишите уравнения химических реакций, с помощью которых можно 

осуществить следующие превращения неорганических веществ. Укажите, где 

необходимо условия протекания реакций. 

 

1. Mg  MgO  MgSO4  Mg(OH)2  Mg(NO3)2 

         ↓ 

     MgO 

 

2. S  SO2  SO3  H2SO4  CuSO4  Cu(OH)2 

 

3. Al  Al2O3  AlCl3  Al(OH)3  Al(NO3)3 

     ↓ 

         NaAlO2 

 

4. FeS  FeO  Fe  FeCl2  Fe (OH)2  FeSO4 

 

5. Si  SiO2  Na2SiO3  H2SiO3  K2SiO3 

     ↓ 

           SiO2 

 

6. P  P2O5  H3PO4  K3PO4  H3PO4  Ca3(PO4)2 

 

7. Na  NaOH  Na2CO3  CO2  CaCO3  CaO  

 

8. Cu  CuO  CuCl2  Cu(OH)2  CuSO4  Cu 

 

9. Zn  ZnCl2  Zn(OH)2  Na2ZnO2  Zn(OH)2 

        ↓ 

   ZnSO4 

 

10. C  CO  CO2  K2CO3  MgCO3  CO2 
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Задачи для самостоятельного решения 

 

1. Химическое соединение содержит по массе 17,56% натрия, 39,69% 

хрома и 42,75% кислорода. Определите простейшую формулу вещества. (От-

вет: Na2Cr2O7.) 

2. Найдите формулу соли, содержащей 5% водорода, 35% азота и 60% ки-

слорода. (Ответ: NH4NO3.) 

3. Определите массовую долю хрома в бихромате калия. (Ответ: ω (Cr) = 

35,4%.) 

4. Относительная плотность газа по воздуху равна 1,52. Определите массу 

1 л этого газа. (Ответ: 1,97 г.) 

5. При сжигании 9,2 г органического соединения образовалось 10,8 г во-

ды и 8,96 л (н.у.) углекислого газа. Определите истинную формулу соединения, 

если относительная плотность его паров по хлору равна 0,6479 (Ответ: C2H6O.) 

6. При полном сжигании соединения серы с водородом получено 3,6 г во-

ды и 12,8 г диоксида серы. Определите формулу исходного соединения. (Ответ: 

H2S.) 

7. Определите массу 5 л аммиака (н.у). Сколько молей газа заключено в 

этом объеме. (Ответ: 0,22 моль.) 

8. Имеется 20 г аммиака. Определите объем газа при н.у. (Ответ: 26,4 л.) 

9. Сколько граммов меди можно получить из 16 г сульфата меди при дей-

ствии необходимого количества железа? (Ответ: 6,4 г.) 

10. Сколько молей и граммов кислорода можно получить при прокалива-

нии 40 г перманганата калия? (Ответ: 0,127 моль; 4,06 г.) 

11. Определите объем водорода, который выделится при растворении 10 г 

алюминия в соляной кислоте при н.у. (Ответ: 12,4 л.) 

12. Хватит ли 1,5 л кислорода для сжигания 4,5 г магния при н.у.?(Ответ: 

не хватит, т.к. необходимо 2,1 л кислорода.) 

13. Сколько углекислого газа можно получить при обжиге 10 кг магнези-

та, содержащего 94% карбоната магния? (Ответ: 4,92 кг.) 

14. При прокаливании 30 г известняка получено16 г оксида кальция. Оп-

ределите массовую долю (в %) карбоната кальция в известняке. (Ответ: 95,3%.) 

15. Сколько нитрата натрия получится при действии 130 г азотной кисло-

ты на раствор, содержащий 80 г едкого натра? (Ответ: 170 г.) 

16. Сколько граммов хлорида аммония образуется при взаимодействии 

5,6 л аммиака и 7,3 г хлороводорода? (Ответ: 10,7 г.) 

17. Сколько водорода можно получить из 49 г серной кислоты при ее 

взаимодействии с необходимым количеством цинка, если выход водорода со-

ставляет 94% от теоретически возможного? (Ответ: 0,94 г.) 

18. При электролизе 40 моль воды получилось 620 г кислорода. Опреде-

лите процент выхода кислорода от теоретически возможного выхода. (Ответ: 

96,88%.) 
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Задачи по теме «Растворы» для самостоятельного решения 

 

 

1. В 200 мл воды растворили 50 г сахара. Вычислить процентную концен-

трацию полученного раствора. 

2. Вычислить массу гидроксида натрия, содержащуюся в 250 мл 10%-

ного раствора (плотность раствора ρ = 1,092 г/см
3
). 

3. Вычислить массу хлорида бария BaCl2·2H2O, необходимую для приго-

товления 500 мл 2 %-ного раствора (плотность раствора ρ = 1,01 г/см
3
). 

4. Определить молярную концентрацию 10%-ного раствора соляной ки-

слоты (плотность раствора ρ = 1,047 г/см
3
). 

5. Вычислите, какой объѐм концентрированной серной кислоты H2SO4 (ρ= 

1,83 г/см
3
) потребуется для приготовления 500 мл 2М раствора. 

6. Вычислите массу медного купороса CuSO4·5H2O, необходимую для 

приготовления 1 л 0,1М раствора. 

7. Вычислите, какая масса железного купороса FeSO4·7H2O необходима 

для приготовления 500 мл 0,1н раствора. 

8. Вычислите, какой объѐм концентрированной соляной кислоты HCl (ρ 

=1,15 г/см
3
) потребуется для приготовления 1 л 2н раствора. 

9. Вычислите молярную концентрацию эквивалента 20%-ного раствора 

соляной кислоты (ρ = 1,098 г/см
3
). 
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Приложение А 



 125 
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Для заметок 
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