
 

 
МИНИСТЕРСТВО ОБРАЗОВАНИЯ И НАУКИ РОССИЙСКОЙ ФЕДЕРАЦИИ 

Федеральное государственное автономное образовательное учреждение высшего образования 

«Дальневосточный федеральный университет» 

(ДВФУ) 
 

ИНЖЕНЕРНАЯ ШКОЛА 

 
«СОГЛАСОВАНО» «УТВЕРЖДАЮ» 

Руководитель ОП 

Геология 

Заведующий кафедрой 

Геологии, геофизики и геоэкологии________ 

(название кафедры) 

  Зиньков А.В. 

(подпись)            (Ф.И.О. рук. ОП) 

  Зиньков А.В. 

(подпись)              (Ф.И.О. зав. каф.) 

«14»      июня     2019 г. «14»      июня     2019 г. 

 
 

РАБОЧАЯ ПРОГРАММА УЧЕБНОЙ ДИСЦИПЛИНЫ  

Химия 

Направление подготовки 05.03.01 Геология 

Профиль «Геология» 

Форма подготовки очная 

 

курс ____1___ семестр ___1_____ 

лекции  _18__ час. 

практические занятия__18_____час.   

лабораторные работы___18____час.   

в том числе с использованием МАО лек.__6___/пр._ 6____/лаб._____ час. 

всего часов аудиторной нагрузки__54___ час. 

в том числе с использованием МАО _12_ час. 

самостоятельная работа __54______ час. 

в том числе на подготовку к экзамену ____ час. 

контрольные работы (количество)  1 

курсовая работа / курсовой проект _________ семестр 

зачет ____1_____ семестр 

экзамен_________семестр 

 

Рабочая программа составлена в соответствии с требованиями образовательного стандарта, 

самостоятельно устанавливаемого ДВФУ, утвержденного приказом ректора от4.04.2016 №12-13-592. 

 

Рабочая программа обсуждена на заседании кафедры геологии, геофизики и геоэкологии протокол № 

15 от «14» июня 2019 г.Заведующий кафедрой геологии, геофизики и геоэкологии проф., к.г.-м.н.   

А.В. Зиньков 
 

 

 

Рабочая программа дисциплины обсужден на заседании кафедры общей, неорганической и элементоорганической 

химии ___протокол №1__от____«_17_» _сентября__________2013 г. 

И. о. заведующего кафедрой_________________к.х.н., профессор__Капустина А.А._________20____г. 

Составитель:______________________ст. преподаватель__Ткачева М.В.________________ 

 

 



 

Оборотная сторона титульного листа РПУД 

 

I. Рабочая программа пересмотрена на заседании кафедры:  

Протокол от «_____» _________________ 20___ г.  № ______ 

Заведующий кафедрой _______________________   А.В. Зиньков__________________ 

                                                          (подпись)                             (И.О. Фамилия) 

 

 

 

 

 

 

 

II. Рабочая программа пересмотрена на заседании кафедры:  

Протокол от «_____»  _________________ 20___  г.  № ______ 

Заведующий кафедрой _______________________   __________________ 

                                                          (подпись)                             (И.О. Фамилия) 

 

 

 

 



ABSTRACT 

 

Bachelor’s/Specialist’s/Master’s degree in 05.03.01 Geology 

Study profile/ Specialization/ Master’s Program “Title” - Geology 

Course title: Chemistry 

The discipline  Chemistry is included into the basic part of professional cycle 

(Block 1). The credits of discipline makes 3 test units or 108 hours. 

Instructor: Kemkina Raisa Anatol’evna 

At the beginning of the course a student should be able to:  

GC-3. The ability to take initiative and make responsible decisions, being 

aware of the responsibility for the results of their professional activities; 

GC-4. - the ability to creatively perceive and use the achievements of science 

and technology in the professional sphere in accordance with the needs of the re-

gional and global labor market; 

GC-5. - the ability to use modern methods and technologies (including infor-

mation) in professional activities. 

Learning outcomes:  
GPC-2: The knowledge of the modern scientific picture of the world on the basis 

of knowledge of the basic provisions of philosophy, basic laws and methods of natu-

ral Sciences 

SPC-7. The ability to use knowledge of the fundamental sections of physics, 

chemistry, ecology, information technology to solve practical problems in the field of 

Geology). 

Course description: The total complexity of the development of the discipline 

of 4 credit units, 144 hours. Curriculum provides lectures (18 hours), laboratory 

work (36 hours), independent work of students (63 hours). The discipline is studied 

during first term for first year students. 

Contents are the teachings of the structure of matter and the periodicity of the 

properties of chemical elements and their compounds, direction and speed of chemi-

cal processes. 

In the range of interests of the course includes the basic laws of nature, includ-

ing the periodic law of DI Mendeleev electronic structure of atoms, the nature of the 

chemical bond, the laws governing the relationship structure - structure - properties 

of materials, elements of chemical thermodynamics, thermo-chemical laws, the con-

ditions of the reactions, the state of chemical and phase equilibria, elements of chem-

ical kinetics, especially the behavior of solutions of electrolytes and non-electrolytes, 

and Principles of Chemistry macromolecular compounds. 

The problems of the formation and stability of the dispersed systems, the theo-

retical basis of processes in the chemical current sources, as well as corrosion of 

metals in various corrosive environments. 

The basis for the discipline "Chemistry" is a high school chemistry course, as 

well as some sections of the high school physics course. 



The development of the discipline "Chemistry" is the base and connected to a 

number of issues in the study of disciplines: physics, materials science, life safety, 

disciplines of profile orientation. 

Discipline aimed at the formation of common cultural and professional compe-

tencies of graduates. The graduate should possess the following competencies: 

Main course literature: 
1. Korovin, N. In. General chemistry: textbook for vtuz/ N. In. Korovin. - Moscow: 

Higher school, 2010. – 557 p. (rus). 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:1549&theme=FEFU (51) 

2. Volkhin, V. V. General chemistry. Basic course: textbook for universities in the 

field of technology/ V. V. Volkhin. – SPb.: DOE, 2008. – 464p. (rus).  

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU (5 экз.) 

3. Glinka, N. L. General chemistry: textbook for universities/ N. L. Glinka; edited by 

A. I. Ermakova. - M.: Integral-Press, 2008– 728 p. (rus). 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU (5) 

4. Glinka, N. L. Tasks and exercises in General chemistry: textbook for non-chemical 

specialties of universities/N. L. Glinka; edited by V. A. Rabinovich, H. M. Rubina. - 

M.: Integral-Press, 2011.– 240 p.  (rus). 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:416611&theme=FEFU (31 экз.) 

Form of final control:  
 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:1549&theme=FEFU
http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU
http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU
http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:416611&theme=FEFU


Аннотация дисциплины  

«Химия» 

 

Дисциплина «Химия» разработана для студентов 1 курса, обучающихся по 

направлению подготовки 05.03.01 Геология, профиль «Геология». 

Дисциплина «Химия» входит в базовую часть блока 1 Дисциплины (моду-

ли) учебного плана. Общая трудоемкость дисциплины составляет 3 зачетные 

единицы, 108 часов. Учебным планом предусмотрены лекционные занятия (18 

часов), лабораторные (18 час.) и практические занятия (18 часов, включая 12 

часов с использованием МАО) и самостоятельная работа (54 часов). Дисципли-

на реализуется на 1 курсе в 1 семестре. 

Содержание дисциплины охватывает круг вопросов о строении вещества 

и периодичности свойств химических элементов и их соединений, направлении 

и скорости химических процессов. В круг интересов курса входят основные за-

коны природы, в том числе периодический закон Д.И. Менделеева; электронное 

строение атомов, природа химической связи, закономерности определяющие 

взаимосвязь состав – структура – свойства веществ; элементы химической тер-

модинамики, термохимические законы, условия протекания реакций, состояние 

химического и фазового равновесия, элементы химической кинетики; особен-

ности поведения растворов электролитов и неэлектролитов; основы химии вы-

сокомолекулярных соединений. Рассматриваются вопросы образования и 

устойчивости дисперсных систем, теоретические основы процессов протекаю-

щих в химических источниках тока, а также при коррозии металлов в различ-

ных коррозионных средах. 

Основой для изучения дисциплины «Химия» является курс химии сред-

ней школы, а также некоторые разделы курса физики средней школы. 

Освоение дисциплины «Химия» связано и является базовым в целом ряде 

вопросов при изучении дисциплин: физика, материаловедение, безопасность 

жизнедеятельности, дисциплины профильной направленности. 

Дисциплина направлена на формирование следующих компетенций вы-

пускника: 

- способность проявлять инициативу и принимать ответственные реше-

ния, осознавая ответственность за результаты своей профессиональной дея-

тельности (ОК-3); 

- способность творчески воспринимать и использовать достижения науки, 

техники в профессиональной сфере в соответствии с потребностями региональ-

ного и мирового рынка труда (ОК-4); 

- способностью использовать современные методы и технологии (в том 

числе информационные) в профессиональной деятельности (ОК-5). 

В результате изучения курса «Химия» обучающийся должен знать химию 

элементов и основные закономерности протекания химических реакций.  

В соответствии с требованиями ОС ВО по данному направлению подго-

товки реализация компетентностного подхода предусматривает широкое ис-

пользование активных и интерактивных форм проведения занятий (проблемная 



лекция, информационная лекция с элементами визуализации, беседа с элемен-

тами визуализации, лекция –беседа с разбором конкретных ситуаций) в сочета-

нии с внеаудиторной работой с целью формирования и развития профессио-

нальных навыков обучающихся.  

В результате освоения дисциплины у студентов частично формируются 

следующие профессиональные компетенции:  

 
Код и формулировка ком-

петенции 

Этапы формирования компетенции 

ОПК-2, владение представ-

лениями о современной 

научной картине мира на 

основе знаний основных по-

ложений философии, базо-

вых законов и методов есте-

ственных наук 

 

Знает 
Основные философские  концепции в их развитии 

и становлении 

Умеет 
Производить отбор и различать границы примени-

мости философских  методов исследования. 

Владеет 
Навыками работы с философскими методами ис-

следования. 

ПК-7,  

способность использовать 

знания фундаментальных 

разделов физики, химии, 

экологии, информационных 

технологий для решения 

практических задач в обла-

сти геологии 

 

Знает 

Порядок и сущность классификации элемен-

тов, методы исследования их свойств, актуаль-

ность теоретической и практической значимо-

сти химических исследований 

Умеет 

Проводить научные исследования в области 

химии для выполнения задач геологии, геофи-

зики, петрологии, гидрогеологии и инженер-

ной геологии, геологии и геохимии горючих 

ископаемых, экологической геологии 

Владеет 

Методами решения химических научно-

исследовательских прикладных задач. Спосо-

бен использовать базовые компьютерные про-

граммы стандартного пакета Microsoft Word и 

специализированные петрологические про-

граммы. 

 

 

 

Для формирования вышеуказанных компетенций в рамках дисциплины 

«Химия» применяются следующие методы активного/ интерактивного обуче-

ния: лекция-беседа, лекция-презентация, проблемная лекция, круглые столы. 

 

I. СТРУКТУРА И СОДЕРЖАНИЕ ТЕОРЕТИЧЕСКОЙ ЧАСТИ КУРСА  

 (18 час.) 



Раздел I.  Учение о химическом процессе (8 часов) 

Раздел 1.1 Термодинамический подход к химическим реакциям  

Тема 1. Химическая термодинамика, энергетика процесса (2 часа) 

Основные понятия и определения химической термодинамики. Первое 

начало термодинамики и его применение к химическим системам. Энтальпия. 

Термохимия. Энергетические эффекты химических реакций. Закон Гесса и его 

следствия. Термохимические уравнения. Второе начало термодинамики. Эн-

тропия. Свободная энергия Гиббса и направление химического процесса. Кри-

терии самопроизвольного протекания процесса в различных системах. 

Раздел 1.2 Кинетика и химическое равновесие  

Тема 1. Кинетика химических процессов и химическое равновесие (2 

часа) 

Понятие о скорости и механизме химической реакции. Элементарные хи-

мические реакции. Закон действующих масс. Порядок и молекулярность реак-

ции. Кинетические уравнения реакций с целочисленными кинетическими по-

рядками. Сложные химические реакции. Влияние температуры на скорость ре-

акции. Энергия активации. Катализ и каталитические реакции.  

Химическое равновесие. Обратимые и необратимые реакции. Термоди-

намическое и кинетическое условия равновесия. Способы выражения констант 

химического равновесия и взаимосвязь между ними. Факторы, влияющие на 

сдвиг химического равновесия. Термодинамическое обоснование принципа Ле-

Шателье. Равновесие в гетерогенных системах. 

Тема 2. Основные виды равновесий в водных растворах электроли-

тов (2 часа) 

Протолитическое равновесие в водных растворах слабых электролитов. 

Степень и константа диссоциации. Зависимость степени электролитической 

диссоциации электролита от природы растворенного вещества, от концентра-

ции раствора и температуры. Автопротолиз воды. Ионное произведение воды. 

Водородный показатель среды. Совмещенные протолитические равновесия. 



Гетерогенное равновесие в водных растворах малорастворимых электро-

литов. Константа растворимости. Понятие растворимости. Количественное со-

отношение между растворимостью и константой растворимости. Условия обра-

зования и растворения осадка. Совмещенные гетерогенные равновесия. 

Лигандо-обменное равновесие в водных растворах, содержащих ком-

плексные ионы. Константы устойчивости и константы нестойкости комплекс-

ных ионов. Факторы, влияющие на прочность и состав комплексных соедине-

ний. Совмещенные лигандо-обменные равновесия.  

Окислительно-восстановительное равновесие. Константа Кred-ox. Опреде-

ление окислителя, восстановителя, процесса окисления, восстановления. Кри-

терии самопроизвольного протекания окислительно- восстановительных реак-

ций. 

Совмещенные равновесия разных типов. Константа совмещенного равно-

весия. 

Раздел 1.3 Электрохимия  

Тема 1.  Электрохимические процессы. Коррозия металлов и способы 

защиты  металлов от коррозии (2 час.) 

Электрохимические процессы. Электродные процессы. Электродный по-

тенциал. Уравнение Нернста. Классификация электродов. Гальванические эле-

менты. Химические источники тока. 

Электролиз расплавов и водных растворов электролитов. Последователь-

ность разрядки ионов на катоде и аноде. Первичные и вторичные процессы 

электролиза. Электролиз с нерастворимыми и растворимыми анодами. Понятие 

потенциала разложения. Явление поляризации электродов и его разновидности. 

Количественные законы электролиза. Применение электролиза в технике. 

Коррозия металлов. Виды коррозионных разрушений. Основные характе-

ристики коррозионных процессов. Химическая коррозия. Электрохимическая 

коррозия. Способы защиты металлов от коррозии. 

Раздел  2. Строение вещества (4 час.) 



Раздел 2.1 Строение атома  

Тема 1. Строение атома и периодический закон Д.И. Менделеева (2 

часа) 

Квантово-механическая модель атома. Двойственная природа электрона. 

Понятие орбитали. Квантовые числа. Электронные конфигурации атомов. 

Современная формулировка периодического закона Д.И. Менделеева. За-

висимость свойств элементов и образуемых ими соединений от положения эле-

мента в периодической системе. 

Раздел 2.2 Химическая связь  

Тема 1. Химическая связь (2 час.) 

Виды и характеристики химической связи. Методы ВС и МО. Химиче-

ская связь в многоатомных молекулах. Межмолекулярное взаимодействие. 

Раздел  3. Химия элементов (6 час.) 

Раздел 3.1 Классификация неорганических соединений  

Тема 1. Основные классы соединений (2 час.) 

Классификация и номенклатура неорганических соединений. Характери-

стика  основных свойств важнейших классов неорганических соединений. 

Практическое применение некоторых классов соединений. 

Раздел 3.2 Химия металлов  

Тема 1. Общая характеристика металлов (2 час.) 

Положение металлов в периодической системе элементов и особенности 

электронного строения их атомов. Кристаллическая структура металлов. Осо-

бенности металлической связи. Общие физические и химические свойства ме-

таллов. Закономерности изменения свойств металлов и их соединений в перио-

дах и группах периодической системы. Общие методы получения металлов и их 

очистки. Значение и роль металлов в жизнедеятельности живых и растительных 

организмов. Сплавы: сплавы внедрения и сплавы замещения. Интерметалличе-

ские соединения. Фазовые диаграммы. Использование металлических сплавов и 

покрытий. Характеристика свойств s-, p-, d-, f- металлов и их соединений (ще-



лочные и щелочно-земельные металлы, металлы IIIA – VIA групп, переходные 

металлы). 

Раздел 3.3 Химия неметаллов  

Тема 1. Общая характеристика неметаллов (2 час.) 

Положение неметаллов в периодической системе элементов и особенно-

сти электронного строения атомов неметаллов. Явление аллотропии. Физиче-

ские и химические свойства неметаллов. Закономерности изменения свойств 

неметаллов и их соединений в периодах и группах периодической системы. Ха-

рактеристика свойств отдельных представителей неметаллов и их соединений 

(галогены, халькогены, неметаллы II периода). 

 

II. СТРУКТУРА И СОДЕРЖАНИЕ ПРАКТИЧЕСКОЙ ЧАСТИ 

КУРСА 

Практические работы (18 час.)  

Занятие 1. Введение в практикум по общей химии (1 час.) 

Цель работы: познакомить студентов с правилами работы в химической 

лаборатории, средствами противопожарной безопасности. Рассмотреть физиче-

ские величины, наиболее часто используемые в курсе химии, основные поло-

жения атомно-молекулярного учения и основные стехиометрические законы. 

Занятие 2. Элементы химической термодинамики (1 час.) 

Цель работы: приобрести умения рассчитывать изменения основных 

термодинамических функций состояния различных систем и правильно интер-

претировать полученные результаты. 

Следует уметь: определять тип системы; записывать термохимические 

уравнения; рассчитывать тепловой эффект химических и физико-химических 

процессов; оценивать термическую устойчивость соединений на основании за-

кона Гесса; рассчитывать изменение внутренней энергии, энтропии и свобод-

ной энергии системы в различных процессах; объяснять термодинамические 



критерии возможности самопроизвольного протекания процесса и состояния 

равновесия. 

Занятие 3. Химическая кинетика (1 час.) 

Цель работы: исследование зависимости скорости химической реакции 

от различных факторов.  

Следует уметь: записывать кинетическое уравнение для гомогенной и 

гетерогенной реакции; рассчитывать скорость химической реакции в началь-

ный момент и когда прореагировала часть веществ; определять изменения ско-

рости при изменении концентрации вещества, температуры и давления, при 

наличии катализатора в системе; рассчитывать величину энергии активации ре-

акции и константу скорости. 

Занятие 4. Химическое равновесие (1 час.) 

Цель работы: изучить влияние различных факторов на состояние равно-

весия, учиться прогнозировать сдвиг равновесия при действии разных факто-

ров. 

Следует уметь: записывать выражения кинетической и термодинамиче-

ской констант равновесия; рассчитывать и связывать константу равновесия со 

свободной энергией Гиббса; определять направления смещения равновесия и 

оптимальные условия протекания процессов, используя принцип Ле Шателье; 

рассчитывать температуру равновесного состояния системы. 

Занятие 5. Основные термодинамические и кинетические закономер-

ности протекания химических процессов (1 час.) 

Цель работы:  использовать термодинамический и кинетический методы 

для оценки возможности протекания, направления и условий протекания хими-

ческих процессов. 

Следует уметь: определять термодинамическую устойчивость соедине-

ний в различных условиях; рассчитывать основные термодинамические функ-

ции состояния системы и делать соответствующие выводы по их значениям; 

определять скорость процесса в зависимости от концентрации реагирующих 



веществ и температуры, энергию активации системы; рассчитывать константы 

равновесия в гомогенной и гетерогенной системах и делать вывод о смещении 

равновесия под действием различных факторов. 

Занятие 6. Протолитические равновесия в водных растворах элек-

тролитов (1 час.) 

Цель работы: изучение протолитических равновесий на примере процес-

сов диссоциации слабых электролитов и гидролиза солей разного типа, уста-

новление количественных характеристик процесса гидролиза, изучение влия-

ния различных факторов на степень гидролиза. 

Следует уметь: записывать выражения констант диссоциации слабых 

кислот и оснований, сравнивать относительную склонность к гидролизу ионов 

в зависимости от их заряда и размера, связывать склонность к гидролизу анио-

нов и катионов с силой соответствующих кислот и оснований значениями Кдис 

соответствующих ступеней ионизации кислот и оснований. Выражать процесс 

гидролиза с помощью ионных и молекулярных уравнений. Объяснять влияние 

температуры, концентрации ионов H
+
 и ОН

-
, одноименных ионов на смещение 

равновесия. 

Занятие 7. Лигандо-обменные равновесия в водных растворах элек-

тролитов (1 час.) 

Цель работы: познакомиться со строением и свойствами комплексных 

соединений, равновесными процессами, устанавливающимися в водных рас-

творах комплексных соединений. 

Следует уметь: характеризовать состав комплексного соединения; да-

вать определение понятиям: комплексообразователь, лиганд, степень окисления 

и координационное число комплексообразователя. По степени окисления опре-

делять электронную конфигурацию комплексообразователя, по числу свобод-

ных атомных орбиталей определять координационное число и тип гибридиза-

ции комплексообразователя. Выражать уравнениями реакции образования и 



ионизации комплексных соединений в растворе, записывать выражения Куст 

(константы образования) и Кнестойк. (константы ионизации) комплекса. 

Занятие 8. Гетерогенные равновесия в водных растворах электроли-

тов (1 час.) 

Цель работы: изучение гетерогенных равновесий на примере реакций 

образования и растворения осадков. 

Следует уметь: рассчитывать растворимость и константу растворимо-

сти; предсказывать возможность образования или растворения осадка малорас-

творимого соединения в заданных условиях. Объяснять влияние одноименного 

иона на растворимость  малорастворимого электролита. 

Занятие 9. Окислительно-восстановительные равновесия (1 час.) 

Цель работы: изучение окислительно-восстановительных равновесий и 

их количественных характеристик.  

Следует уметь: определять окислитель и восстановитель, составлять 

окислительно-восстановительные реакции, используя методы электронного ба-

ланса и ионно-электронного баланса, определять возможность самопроизволь-

ного протекания окислительно-восстановительных реакций. 

Занятие 10.  Совмещенные равновесия разных типов (1 час.) 

Цель работы: ознакомиться с основными видами совмещенных  равно-

весий разных типов. 

Следует уметь: составлять уравнения изолированных и совмещенных 

равновесий разных типов; выделять объект конкуренции и конкурирующие ча-

стицы, рассчитывать общую константу совмещенных равновесий разного типа 

и предсказывать направление равновесных процессов.  

Занятие 11. Электрохимические процессы (1 час.) 

Цель работы: характеристика различного рода электрохимических про-

цессов. 

Следует уметь: предсказывать возможность самопроизвольного проте-

кания окислительно-восстановительных реакций; составлять уравнения токо-



образующих реакций в гальванических элементах; рассчитывать электродви-

жущую силу; составлять схемы электродных процессов при электрохимической 

коррозии и электролизе; проводить количественные расчеты, используя законы 

Фарадея. 

Занятие 12. Строение атома и периодический закон Д.И. Менделеева. 

(1 час.) 

Цель работы: на основе строения атомов прогнозировать их свойства и 

формулировать периодический закон Д.И. Менделеева. 

Следует уметь: объяснять состав атомов любого элемента; описывать 

набором четырех квантовых чисел любой электрон в атоме на основании при-

веденной электронной формулы; составлять электронные и электронно-

графические формулы атомов элементов в основном и возбужденных состоя-

ниях; определять валентность, высшую и низшую степени окисления элемента; 

характеризовать свойства простого вещества, его оксидов и гидроксидов. 

Занятие 13.  Химическая связь (1 час.) 

       Цель работы: выяснить особенности взаимодействия между атома-

ми, а также между молекулами; объяснять строение молекул для прогнозирова-

ния возможных свойств соединений. 

Следует уметь: определять тип химической связи в различных соедине-

ниях и виды межмолекулярных взаимодействий; различать два механизма об-

разования общих электронных пар – обменный и доноро-акцепторный; уста-

навливать соответствие между энергией связи и ее прочностью, кратностью 

связи и ее энергией, длиной; объяснять образование молекул по методу валент-

ных связей, определять пространственное строение молекулы по типу гибриди-

зации атомных орбиталей центрального атома.  

Занятие 14. Классы соединений (1 час.) 

Цель работы: систематизировать знания о классах соединений, их свой-

ствах, способах получения и практическом применении. 



Следует уметь: классифицировать соединения по разного рода призна-

кам; писать молекулярные и составлять структурные формулы химических со-

единений; характеризовать свойства и способы получения важнейших классов 

неорганических соединений; делать вывод о способности к диссоциации в вод-

ной среде соединений определенного класса. 

Занятие 15. Свойства S-элементов и их соединений (1 час.) 

Цель работы: изучение кислотно-основных свойств кислородных соеди-

нений s-элементов. Изучение окислительно-восстановительных свойств s-

элементов и их соединений и той или иной степени токсичности соединений s-

элементов. 

Следует уметь: составлять уравнения кислотно-основных и окислитель-

но-восстановительных реакций с участием соединений s-элементов; определять 

валентность, высшую и низшую степени окисления элемента; характеризовать 

свойства простого вещества, его оксидов и гидроксидов. 

Занятие 16.  Свойства соединений P- элементов (1 час.) 

Цель работы: изучение кислотно-основных свойств кислородных соеди-

нений p-элементов. Изучение окислительно-восстановительных свойств p-

элементов в различных степенях окисления. Познание токсичности соединений 

р-элементов. 

Следует уметь: составлять уравнения кислотно-основных и окислитель-

но-восстановительных реакций с участием соединений p-элементов; определять 

валентность, высшую и низшую степени окисления элемента; характеризовать 

свойства простого вещества, его оксидов и гидроксидов. 

Занятие 17. Свойства соединений D- элементов (1 час.) 

Цель работы: изучение кислотно-основных свойств кислородных соеди-

нений  d-элементов. Изучение окислительно-восстановительных свойств  d-

элементов в различных степенях окисления. 

Следует уметь: составлять уравнения кислотно-основных и окислитель-

но-восстановительных реакций с участием соединений d-элементов; определять 



валентность, высшую и низшую степени окисления элемента; характеризовать 

свойства простого вещества, его оксидов и гидроксидов. 

Занятие 18. Характеристика элемента и его соединений (1 час.) 

Цель работы: систематизация знаний о свойствах соединений s-, p-, d-

элементов.  

Следует уметь: составлять уравнения кислотно-основных и окислитель-

но-восстановительных реакций с участием соединений s-, p-, d- элементов; 

определять валентность, высшую и низшую степени окисления элемента; ха-

рактеризовать свойства простого вещества, его оксидов и гидроксидов. 

Лабораторные работы (18 час.)  

Занятие 1. Определение молярной массы эквивалента металла (2 час.) 

Занятие 2. Химический элемент и свойства его соединений.Свойства s-, 

p-, d-элементов (2 час.) 

Занятие 3. Химическое равновесие и химическая кинетика (2 час.) 

Занятие 4. Основные термодинамические и кинетические закономерно-

сти протекания химических процессов (2 час.) 

Занятие 5. рН и гидролиз солей. Комплексные соединения (2 час.) 

Занятие 6 Равновесия в водных растворах электролитов (2 час.) 

Занятие 7. Коллоидные растворы (2 час.) 

Занятие 8. Окислительно-восстановительные процессы и свойства ме-

таллов. Коррозия металлов. Электрохимические процессы (2 час.) 

Занятие 9. Заключительное (2 час.) 

РЕКОМЕНДАЦИИ К ПРОВЕДЕНИЮ ПРАКТИЧЕСКИХ И 

ЛАБОРАТОРНЫХ ЗАНФТИЙ 

Лабораторный практикум является важной составляющей естественнона-

учной дисциплины «Химия» и представлен лабораторными работами, тематика 

которых соответствует программе, изложенной в РПУД, а последовательность 

отвечает построению лекционного курса. Каждая лабораторная работа предва-

ряется определением целей и задач, перечнем вопросов и заданий к данной те-



ме, а также содержит информацию о методике выполнения эксперимента и 

оформления отчета. 

Отчет к выполненной работе оформляется в виде стандартного документа, 

образец которого приводится в методических указаниях. 

Введение в практикум по общей химии  

Цель работы: познакомить студентов с правилами работы в химической 

лаборатории, мерами предосторожности при работе с агрессивными вещества-

ми, средствами противопожарной безопасности, правилами оформления лабо-

раторного отчета. Рассмотреть физические величины, наиболее часто использу-

емые в курсе химии, основные классы химических соединений. 

Контрольные вопросы 

1. Правила работы в химической лаборатории. Меры предосторожности и ока-

зание первой помощи. 

2. Правила работы со стеклянной посудой. 

3. Физические величины, обозначение и размерность, наиболее часто употреб-

ляемые в курсе обще химии. 

4. Правила оформления лабораторного отчета. 

 

Определение молярной массы эквивалента металла  

Цель работы: познакомиться с газометрическим методом изучения химиче-

ских реакций на примере определения молярной массы эквивалента металла. 

Рекомендации: при подготовке к работе необходимо уделить внимание поня-

тию эквивалент и закону эквивалентов, а также обозначениям и единицам из-

мерения физических величин. 

Важнейшие понятия: атом, молекула, ион, эквивалент; относительная атомная 

масса, молекулярная масса, моль, фактор эквивалентности (число эквивалент-

ности), молярная масса, молярный объем, молярная масса эквивалентов веще-

ства, эквивалентный объем. 



Следует уметь: давать определения важнейшим понятиям; формулировать сте-

хиометрические законы: определять эквивалент вещества в кислотно-основных 

и окислительно-восстановительных реакциях; рассчитывать молярные массы 

эквивалентов веществ; пользоваться для расчетов законом эквивалентов; объ-

яснять, какую информацию несет уравнение химической реакции. 

Контрольные вопросы и задания 

1. Дайте определения атому, молекуле, иону, эквиваленту. 

2. Почему эквивалент является условной частицей? Поясните термин «фактор 

эквивалентности». 

3. Определите эквивалент серной кислоты, гидроксида натрия, сульфата меди в 

кислотно-основных реакциях. 

4. Рассчитайте молярные  массы эквивалентов, проявляемые в реакциях обмена, 

для веществ: Са(ОН)2, СаCl2, Н3РО4, К2Сr2O7. 

5. Вычислите молярную массу эквивалента Н3РО4 в реакциях обмена, если из-

вестно, что образуются только кислые соли. 

6. 4,08г металла вытесняют из кислоты 1.4л водорода, измеренного при н.у. Эта 

же масса металла вытесняет 12,95г свинца из растворов его солей. Вычислите 

молярную массу эквивалента свинца. 

7. Мышьяк образует два оксида, массовая доля мышьяка в которых соответ-

ственно равна 65,2 и 75,7%. Рассчитайте молярную массу эквивалента мышьяка 

в этих оксидах. 

Экспериментальная часть 

В работе для нахождения молярной массы эквивалента металла используется 

метод вытеснения водорода из кислоты с последующим измерением его объё-

ма. Необходимо учитывать, что водород собирает
 
вместе с парами воды. По-

этому требуется ввести поправку на парциальное давление водяных паров при 

температуре проведения опыта. 

Методика выполнения опыта 



В небольшую пробирку налейте 5 мл разбавленного раствора соляной кислоты 

при помощи пипетки так, чтобы не смочить кислотой стенки пробирки. Про-

бирку с кислотой осторожно наклоните и положите навеску металла, следя за 

тем, чтобы металл преждевременно не попал в кислоту. В таком положении 

пробирку закройте пробкой с газоотводной трубкой, ранее присоединенной к 

бюретке. Необходимо отметить уровень жидкости в бюретке до начала реак-

ции. Встряхнув пробирку, столкните металл в кислоту. Наблюдайте выделение 

водорода и вытеснение воды из бюретки в другую бюретку. По окончании ре-

акции, определите и запишите объём выделившегося водорода и условия про-

ведения опыта в табличную форму. 

Расчёты и обсуждение результатов 

Расчёт М(1/z Ме) можно выполнить двумя способами. 

Первый способ: 

1. Применив уравнение состояния идеального газа Клапейрона-Менделеева 

 и, введя поправку на парциальное давление водяного пара (P-h), 

вычислите массу водорода в измеренном вами объёме. 

2. На основании закона эквивалентов вычислите молярную массу эквивалента 

металла: 

, где М(1/z Н2) = 1 г/моль. 

3. Рассчитайте атомную массу металла, воспользовавшись валентностью ме-

талла и, следовательно, фактором эквивалентности: 

М(1/z Me)= 1/z ·А , где А – атомная масса металла; z – число электронов, участ-

вующих в реакции. 

4. Сравните полученную нами экспериментальную величину молярной массы 

эквивалента металла с теоретическим ее значением, найденным по периодиче-

ской системе, вычислите относительную ошибку опыта. 

5. Вес табличные и экспериментальные данные занесите в таблицу. 

Второй способ: 

1. Приведите по уравнению объединенного газового закона: 



 объем выделившегося водорода к н.у. (V0(H2)). 

2. Замените массу водорода и М(1/z Н2) в законе эквивалентов на пропорцио-

нальные им объёмные значения и получите расчетную формулу: 

 , где V(1/z Н2) – эквивалентный объём водорода, равный 11200мл. 

Далее расчёт продолжайте с пункта 3 предыдущего способа. 

 

Строение элемента и кислотно-основные свойства его соединений  

Цель работы: учиться предсказывать поведение оксидов и гидратов ок-

сидов элементов в водных растворах на основе строения атомов. 

Теоретические предположения (гипотеза) 

Задание 1. Строение и свойства химического элемента 

Выберите элемент в табл.1 согласно вашему варианту. По его электронной 

формуле укажите положение элемента в ПСЭ, его характеристики, строение и 

свойства. 

Варианты Формулы 

Электронная Оксида Гидрата оксида 

1 6s
2
  BaO Ba(OH)2 

2 2s
2
 2p

1 
B2O3 H3BO3 

3 3d
10

 4s
2 

ZnO Zn(OH)2 

4 5s
2
 5p

2 
SnO2 H2SnO3 

5 3s
2
 3p

3 
P2O5 H3PO4 

6 4s
2
 4p

1 
Ga2O3 Ga(OH)3 

7 3d
5
 4s

2 
CrO3 H2CrO4 

8 3d
3
 4s

2 
V2O5 H3VO4 

9 5s
2
 5p

3 
Sb2O3 Sb(OH)3 

10 6s
2
 6p

3 
Bi2O3 Bi(OH)3 

11 6s
2
 6p

2 
PbO2 Pb(OH)4 

12 3d
5
 4s

2 
MnO2 Mn(OH)4 

13 3d
3
 4s

2 
V2O5 H3VO3 

14 4s
2
 4p

3 
As2O3 As(OH)3 



15 3d
5
 4s

1 
Cr2O3 Cr(OH)3 

16 5s
2
 5p

2 
SnO Sn(OH)2 

17 4s
2
 4p

4 
SeO2 H2SeO3 

18 2s
2
 2p

2 
CO2 H2CO3 

19 2s
2
 2p

3 
N2O5 HNO3 

20 3s
2
 3p

4 
SO2 H2SO3 

 

Строение и поведение оксидов элемента 

Запишите формулы оксидов элемента в различных валентных состояниях. Сде-

лайте прогноз кислотно-основных свойств этих соединений на основе периоди-

ческого закона (используйте таблицу растворимости). 

Строение и поведение гидратов оксида элемента 

Составьте формулы гидратов оксида элемента в различных валентных состоя-

ниях. Определите прочность связей О-Э и О-Н на основе расчета разницы элек-

троотрицательностей этих элементов. Сделайте прогноз кислотно-основных 

свойств этих соединений. 

Сделайте вывод об изменении характера оксидов элемента и их гидратов по 

мере увеличения валентности элемента, а также о взаимодействии кислотных, 

основных и амфотерных соединений с веществами различных классов. 

Экспериментальная часть 

Установление химического характера оксида элемента 

В три пробирки поместите небольшое количество оксида элемента (согласно 

варианту). В каждую из них добавьте по 2-3 мл реагента: в первую – дистилли-

рованную воду; вторую – хлороводородную кислоту (разбавленную); в третью 

– гидроксид натрия (концентрированный). Будет ли растворяться оксид? Если 

реакция пойдет медленно, нагрейте пробирку и увеличьте количество реаген-

тов. 

Определите характер среды в первой пробирке с помощью индикатора. Под-

твердите кислотные (основные, амфотерные) свойства оксида реакциями с BaO, 

CO2. Составьте молекулярные и ионные уравнения реакций, сформулируйте 



вывод о характере свойств соединения и правильности выдвинутой вами гипо-

тезы. 

Получение и установление химического характера гидрата оксида элемен-

та 

Получение. Растворите небольшое количество оксида элемента (согласно ва-

рианту) в 5 мл дистиллированной воды. Если вещество не растворилось, то от-

метьте это и проведите реакцию гидрата оксида действием концентрированного 

раствора гидроксида натрия на раствор соли данного металла. Определите ха-

рактер среды с помощью индикатора. Пробирку с гидратом оксида сохраните. 

Запишите уравнения реакции получения и наблюдения. 

Свойства. Раствор гидрата оксида, полученный ранее, разбавляют равным объ-

емом воды и делят на четыре равные части. В первые две пробирки добавляют 

растворы соляной кислоты и гидроксида натрия соответственно. Отмечают 

скорость реакций в обеих пробирках. В двух других пробирках проводят реак-

ции с оксидом бария и углекислым газом, подтверждающие кислотные (основ-

ные) свойства гидрата оксида элемента. Запишите наблюдения и уравнения ре-

акций в молекулярной и ионной форме, сделайте обобщающий вывод. 

Классы соединений  

Цель работы: систематизировать знания о классах соединений, их свой-

ствах, способах получения и практическом применении. 

Следует уметь: классифицировать соединения по разного рода признакам; пи-

сать молекулярные и составлять структурные формулы химических соедине-

ний; характеризовать свойства и способы получения важнейших классов неор-

ганических и органических соединений; делать вывод о способности к диссо-

циации в водной среде соединений определенного класса. 

Контрольные вопросы и задания 

1. Написать формулы оксидов, соответствующих указанным гидроксидам: 



H2SiO3, Cu(OH)2, H3AsO4, HMnO4, Al(OH)3. 

2. Для оксидов CrO, Cr2O3, CrO3 написать формулы соответствующих гидрок-

сидов. 

3. Доказать характер (основный, кислотный, амфотерный) следующих соедине-

ний: ZnO, Cr(OH)3, Ba(OH)2, CO2. 

4. Какие кислоты могут быть получены непосредственным взаимодействием с 

водой следующих оксидов: SO2, SO3, N2O5, NO2? 

5. Получите диэтиловый эфир. Укажите область применения эфира. 

6. Напишите уравнения реакций взаимодействия этана и этена с бромом. Ука-

жите тип реакции. 

7. Составьте уравнения реакций между кислотами и основаниями, приводящих 

к образованию солей: KHSO3, K2SO3, CuOHCl, CuCl2, СН3СООК. 

8. Приведите структурные формулы для следующих соединений: Mn(OH)2, 

KMnO4, H2SeO4, K2HPO4, SO3, этанол, бутадиен-1,3, изомеры пентана. 

9. Осуществить следующие превращения: 

а) Al → AlCl3 → Al(OH)3 → Na[Al(OH)4] → Al2(SO4)3 

б) P → P2O5 → H3PO4 → Ca3(PO4)2 

в) Na → NaOH → Na2SO4 → NaNO3 →NaNO2 

г) Cu → Cu(NO3)2 → Cu(OH)2 → [Cu(NH3)4]Cl2
 
→ CuCl2 

д) CaC2 → C2H2 → C2H2Br4 

 

Свойства соединений S-, P-, D- элементов  



Цель работы: изучение кислотно-основных свойств кислородных соеди-

нений s-, p-, d-элементов. Изучение окислительно-восстановительных свойств 

s-, p-, d-элементов в различных степенях окисления. 

Свойства соединений S-элементов 

 К s-элементам относятся элементы, имеющие во внешнем квантовом слое 

один или два электрона и в предпоследнем слое – устойчивую структуру из 8 

электронов. Таким образом, общая электронная формула s-элементов ns
1
 или 

 ns
2
. Это элементы I и II групп главных подгрупп. Несколько обособленное 

положение среди них занимает водород и бериллий, что связано с малыми ра-

диусами их атомов. 

 Малые ионизационные потенциалы и большие атомные радиусы обеспе-

чивают сильные восстановительные свойства, увеличивающиеся внутри групп 

с возрастанием порядкового номера. В связи с этим, все s-элементы легко те-

ряют внешние электроны, превращаясь в положительные ионы с постоянными 

степенями окисления +1 и +2. Поэтому они являются типичными металлами, за 

исключением водорода и бериллия. s-элементы активно взаимодействуют со 

всеми электроотрицательными элементами, образуя многочисленные соедине-

ния – галиды, оксиды, сульфиды, нитриды и др., со сложными веществами – 

водой, кислотами, солями. 

Экспериментальная часть 

Опыт №1. Отношение к электроотрицательным элементам 

а) Возьмите пинцетом кусочек металлического натрия, тщательно просушив 

его фильтровальной бумагой, и на металлической ложечке внесите в колбу, 

наполненную хлором. Что при этом наблюдается? Напишите уравнение реак-

ции. 

б) Положите на фарфоровый черепок пинцетом, тщательно очищенный и осу-

шенный кусочек натрия, нагрейте его над пламенем спиртовки. Что наблюдает-



ся? Рассмотрите полученный продукт и сохраните его для следующих опытов. 

Напишите уравнения реакции, учитывая, что в результате опыта получается пе-

роксид натрия. 

Отношение s-элементов к воде 

а) Возьмите пинцетом небольшой кусочек натрия и, тщательно осушив его 

фильтровальной бумагой, опустите в стакан с водой, накрыв последний стек-

лом. Что наблюдаете? В раствор добавьте 2-3 капли индикатора фенолфталеи-

на. Сделайте вывод об отношении натрия к воде и напишите уравнение соот-

ветствующей реакции. Как будут относиться к воде остальные  щелочные ме-

таллы? 

б) Металлический магний в виде порошка или стружки внесите в пробирку с 

водой, добавьте 1-2 капли фенолфталеина. Нагрейте. Что наблюдаете? Как бу-

дут относиться к воде другие щелочно-земельные металлы? 

Свойства оксидов s-элементов 

а) Полученный в опыте №1 (б) продукт растворите в небольшом количестве во-

ды. Раствор разделите на две части. К одной порции раствора добавьте 1-2 кап-

ли фенолфталеина, к другой – несколько капель серной кислоты (для создания 

кислой среды) и 2-3 капли концентрированного раствора иодида калия. Что 

наблюдаете? Сделайте вывод о растворимости и химических свойствах продук-

та, полученного при окислении натрия. Напишите уравнения всех проделанных 

реакций. 

б) Проверьте растворимость в воде оксидов магния, бария, кальция, добавив 

по1-2 капли фенолфталеина. Сделайте вывод о растворимости оксидов и их хи-

мическом отношении к воде. Запишите уравнения реакций. 

в) В одну пробирку поместите немного оксида магния, в другую – оксида ба-

рия, в третью – оксида кальция и в каждую добавьте 2-3 капли разбавленной 



соляной или азотной кислоты, взболтайте. Что наблюдаете? Напишите уравне-

ния реакций и сделайте вывод о характере оксидов. 

Растворимость солей. Гидролиз солей 

а) В каждую из пяти пробирок поместите по несколько кристалликов хлоридов 

натрия, калия, магния, кальция, бария. Налейте в каждую немного дистиллиро-

ванной воды, взболтайте. Обратите внимание на растворимость солей. При-

бавьте в каждый раствор по1-2 капли универсального индикатора, запишите 

цвета растворов и по таблице определите значения водородного показателя рН 

в каждом случае. Сделайте вывод о том, какие соли подвергаются гидролизу и 

напишите соответствующие уравнения реакций. 

б) Аналогичные опыты проделайте с карбонатами перечисленных металлов. 

Свойства соединений р-элементов 

К р-элементам относятся элементы, у которых заполняется р-подуровень 

внешнего электронного слоя атома. Электронная структура валентного уровня 

в общем случае имеет вид ns
2 

np
1-6

. Это элементы III – VIII групп главных под-

групп периодической системы. Накопление электронов на внешнем уровне при 

переходе от III к VIII группе приводит к резкому изменению химических 

свойств элементов от ярко выраженных металлических (III A) до сильнейших 

неметаллических (VII A) и вплоть до полной химической инертности (VIII A). 

В зависимости от количества р-электронов на внешнем уровне в семейство р-

элементов входят металлы, полуметаллы и неметаллы. 

Свойства простых веществ (отношение к окислителям) 

В три пробирки поместите последовательно по кусочку олова, висмута и свин-

ца. Прилейте в пробирки немного концентрированной азотной кислоты и осто-

рожно налейте (опыт проводить в вытяжном шкафу). Что наблюдаете? Напи-

шите уравнения реакций. Какую роль в этих окислительно-восстановительных 

реакциях выполняют олово, свинец, висмут и азот? 



Получение и свойства гидроксидов полуметаллов 

В три пробирки налейте последовательно растворы солей олова, свинца и вис-

мута. В каждую пробирку прибавьте несколько капель раствора щелочи. Полу-

ченные осадки разделите на две части: в первую часть добавьте избыток раз-

бавленной азотной кислоты, во вторую – избыток концентрированной щелочи. 

Что наблюдаете? Запишите уравнения реакций. Сделайте вывод о характере 

гидроксидов. С образованием каких соединений растворяются гидроксиды 

свинца и олова в щелочи? Чем являются свинец и олово в этих соединениях? 

Окислительно-восстановительные свойства полуметаллов в различных 

степенях окисления 

а) В две пробирки налейте по 3 капли раствора соли железа (III). В одну из про-

бирок добавьте 3-4 капли раствора хлорида олова (II), а вторую оставьте кон-

трольной. В обе пробирки добавьте по 2-3 капли гексацианоферрата (III) калия 

K3[Fe(CN)6] (реагент на ион Fe
+2

). Синий осадок появится только в контрольной 

пробирке. Почему? Напишите уравнение реакции в молекулярном виде и элек-

тронно-ионные уравнения окисления-восстановления. 

б) В две пробирки налейте по 2-3 капли раствора соли марганца, прилейте в 

каждую 3 капли воды и 2 капли концентрированной азотной кислоты. Затем в 

первую пробирку добавьте несколько пылинок порошка висмутата натрия 

NaBiO3, а во вторую – двуокиси свинца PbO2. О появлении какого иона свиде-

тельствует малиновое окрашивание в обоих случаях? Напишите уравнения ре-

акций. 

Окислительно-восстановительные свойства неметаллов 

а) В три пробирки налейте последовательно по 6 капель хлорной, бромной и 

йодной воды. В каждую пробирку добавьте по каплям (5-6 капель) свежеприго-

товленной сероводородной воды или сульфида натрия до исчезновения окраски 

бромной и йодной воды. Чем вызвано помутнение растворов во всех пробир-



ках? Напишите молекулярные и электронно-ионные уравнения реакций. Опре-

делите окислитель и восстановитель. 

б) Внесите в пробирку 4 капли раствора иодида калия и столько же серной кис-

лоты (2н). Добавьте по каплям раствор нитрита натрия NaNO2. Что наблюдае-

те? Напишите уравнения реакции, учитывая, что нитрит восстанавливается до 

оксида азота. Определите окислитель и восстановитель. 

в) В пробирку поместите 3 капли раствора бихромата калия, подкислите тремя 

каплями концентрированной серной кислоты и добавьте 6 капель нитрита 

натрия. Происходит изменение окраски бихромата K2Cr2O7 вследствие перехо-

да хрома (VI) в хром (III). Напишите соответствующее уравнение окислитель-

но-восстановительной реакции. Какую роль в этой реакции играет азот? 

г) Опыт проводить в вытяжном шкафу. В пробирку налейте 1 мл концентриро-

ванной азотной кислоты, осторожно опустите кусочек серы. Пробирку осто-

рожно нагрейте. Что наблюдаете? Напишите уравнение окислительно-

восстановительной реакции. В какой роли в ней выступают азот и сера? 

Сделайте общий вывод о роли неметаллов в окислительно-восстановительных 

реакциях в зависимости от их степени окисления. 

Свойства соединений d-элементов 

Элементы, у которых происходит застройка предпоследнего электронного слоя, 

относятся к переходным или d-элементам. Их электронная конфигурация имеет 

общую формулу (n-1)d
1-10

ns
2
. Особенность электронной структуры обусловила 

целый ряд специфических свойств, закономерно меняющихся в периоде. Элек-

тронная конфигурация переходных металлов обеспечивает два наиболее устой-

чивых состояния: первое – когда d- орбитали предпоследнего электронного 

уровня полностью заняты электронами (цинк, кадмий, ртуть); второе – когда d-

элементы полузаполнены (марганец, железо, рений). 



В химических реакциях электроны d-орбиталей участвуют после того, как ока-

зываются использованы s-электроны внешней орбитали. В образовании хими-

ческой связи могут участвовать все или часть d-электронов, образуя соедине-

ния, соответствующие различным степеням окисления до максимальных, сов-

падающих с номером группы. 

Кислотно-основные свойства оксидов и гидроксидов 

а) В соответствии с вариантом (табл.1) к небольшому количеству раствора соли 

добавьте по каплям 0,1 н раствор щелочи до образования осадка. Осадок разде-

лите на две части, к одной добавьте избыток щелочи, к другой – кислоты. Опи-

шите наблюдаемые явления, сделайте вывод о характере исследованных гид-

роксидов. 

 Таблица 1 

вариант 1 2 3 4 5 6 7 

соль CrCl2 MnSO4 FeSO4 CоCl2 Ni(NO3)2 ZnSO4 CuCl2 

 

б) К небольшому количеству раствора хлорида хрома (III) добавьте по каплям 

0,1 н раствор щелочи до образования осадка. Осадок разделите на две части, к 

одной добавьте избыток щелочи, к другой – кислоты. Сделайте вывод о харак-

тере гидроксидов d-элементов промежуточных степеней окисления, напишите 

уравнения реакций в молекулярной и ионной форме. 

в) К небольшому количеству 0,1 н раствора щелочи добавьте несколько кри-

сталликов CrO3 (варианты 1-4) и V2O5 (варианты 5-7). Сделайте вывод о харак-

тере оксидов и гидроксидов d-элементов высших степеней окисления. Запиши-

те уравнения реакций. 

Комплексообразование 



В соответствии с вариантом (табл.2) к небольшому количеству раствора А соли 

d-элемента прилейте избыток водного раствора аммиака NH4OH (варианты 

1,3,5,6) до растворения образующегося осадка; в вариантах 2,4,7 прилейте к 

раствору соли А соответствующие реагенты Б до изменения цветности раство-

ра. Запишите уравнения реакции. 

 Таблица 2 

вариант 1 2 3 4 5 6 7 

ион А Zn
+2

 Co
+2 

Ni
+2 

Fe
+3 

Ag
+1 

Cu
+2 

Fe
+3 

реагент Б NH3 SCN
-1 

NH3 F
-1 

NH3 NH3 SCN
-1 

 

Гидролиз ионов d-элементов 

В соответствии с вариантом (табл.3) к небольшому количеству раствора соли d-

элемента (в варианте 1 несколько кристалликов сульфата железа растворите в 

дистиллированной воде) добавьте 2-3 капли универсального индикатора, от-

метьте цвет раствора. Опишите наблюдаемое явление уравнение реакции в 

ионном виде. Таблица 3 

вариант 1 2 3 4 5 6 7 

соль FeSO4 ZnSO4 MnSO4 KVO3 K2CrO4 CuCl2 FeCl3 

 

Участие ионов d-элементов высших степеней окисления в окислительно-

восстановительных реакциях 

В соответствии с вариантом (табл.4) к небольшому количеству раствора соеди-

нения d-элемента (реагент А) прилейте 3-4 капли 2н раствора кислоты или ще-

лочи (реагент Б) и прибавьте восстановитель (реагент В). Содержимое пробир-

ки перемешайте, осторожно встряхивая пробирку, обратите внимание на изме-



нение цвета раствора или выпадение осадка. На основании электронно-ионной 

схемы составьте уравнение реакции. 

 Таблица 4 

вариант 
реагенты 

А Б В 

1 KVO3 H2SO4 Na2SO3 (тв) 

2 K2Cr2O7 H2SO4 KI 

3 KMnO4 H2SO4 KNO3 

4 KMnO4 NaOH Na2SO3 (тв) 

5 KMnO4 H2O Na2SO3 (тв) 

6 KVO3 HCl Zn 

7 K2Cr2O7 H2SO4 FeSO4 (тв) 

 

Участие ионов d-элементов низших степеней окисления в окислительно-

восстановительных реакциях 

В соответствии с вариантом (табл.5) к небольшому количеству раствора соеди-

нения d-элемента (реагента А) прилейте 2-3 капли раствора 2н кислоты или ще-

лочи (реагент Б) и прибавьте немного окислителя (реагент В). Содержимое 

пробирки перемешайте. Наблюдайте изменение цвета раствора или появление 

осадка. Наблюдения запишите. На основании электронно-ионной схемы со-

ставьте уравнение реакции.  

 Таблица 5 

вариант 
реагенты 

А Б В 

1 MnSO4 NaOH Br2 + H2O 

2 CoCl2 NaOH H2O2 



3 CrCl3 NaOH H2O2 

4 MnSO4 - KMnO4 

5 FeSO4 NaOH H2O2 

6 MnSO4 NaOH K2Cr2O7 

7 MnSO4 HNO3 NaBiO3 (тв) 

 

Участие ионов d-элементов промежуточных степеней окисления в окисли-

тельно-восстановительных реакциях 

В соответствии с вариантом (табл.6) к небольшому количеству (на кончике ло-

жечки) твердого соединения d-элемента или раствора (реагент А) прилейте 3-4 

капли кислоты (реагент Б) и прибавьте реагент В. В вариантах 5-7 в тигель по-

местите 2-3 ложечки исходных твердых веществ и сплавьте их (первая реак-

ция). После охлаждения к расплаву прилейте воды и прибавьте твердый суль-

фит натрия (вторая реакция). 

Каждый вариант содержит по две реакции. Определите, в какой из них ион d-

элемента выступает окислителем, в какой – восстановителем. Обратите внима-

ние на изменения, происходящие в растворе (изменение окраски, растворение 

осадка, выделение газа и т.п.). Запишите наблюдения. На основании электрон-

но-ионной схемы составьте уравнение реакции. 

 Таблица 6 

вариант 
реагенты 

А Б В 

1-2 
MnO2 тв. H2SO4 FeSO4 

MnO2 тв. HNO3 Pb3O4 

3-4 
MnO2 тв. HNO3 NaBiO3 тв. 

MnO2 тв. H2SO4 конц. KI 

5-6-7 
MnO2 тв. NaOH тв. KNO3 тв. 

K2MnO4 - Na2SO3 тв. 



 

Вопросы для самоконтроля подготовленности к занятию 

1. Составьте электронные формулы и графические электронные формулы, от-

ражающие порядок распределения электронов по орбиталям в атомах кремния, 

кальция, никеля. Определите: а) к каким элементам (s-,p-,d-,f-) они принадле-

жат; б) какие подуровни занимают валентные электроны этих атомов. 

2. Как изменяются свойства оксидов и гидроксидов s- и p-элементов в периоде? 

Объясните причину и покажите различие в свойствах гидроксидов первого и 

предпоследнего элемента 3-го периода. 

3. Приведите примеры р-элементов, которые в виде простых веществ являются 

металлами и неметаллами. Назовите гидроксиды элементов, относящиеся к 

классу кислот, оснований, проявляющие кислотно-основную двойственность. 

4. Дайте общую характеристику d-элементов I группы периодической системы 

на основе электронного строения их атомов. Чем объясняются эффект «прова-

ла» электрона для этих элементов и особая устойчивость степени окисления +1 

для серебра? Охарактеризуйте отношение Cu, Ag и Au к различным реагентам 

(кислород, сера, галогены, серная и азотная кислоты).  

5. Каковы кислотно-основные свойства гидроксидов d-элементов в низших, 

промежуточных и высших степенях окисления? Какими окислительно-

восстановительными свойствами обладают ионы d-элементов? 

6.Охарактеризуйте способность s-,p-,d-элементов к образованию комплексов. 

Чем вызвана высокая склонность иона d-элемента к комплексообразованию? 

 

Определение теплового эффекта реакции нейтрализации  

Цель работы: освоить методику экспериментального определения теплового 

эффекта реакции нейтрализации сильной кислоты сильным основанием. 



Рекомендации: при подготовке к работе необходимо повторить раздел «Хими-

ческая термодинамика», ответить на все контрольные вопросы. 

Важнейшие понятия: система (гомогенная и гетерогенная); термодинамиче-

ские системы (открытая, закрытая, изолированная); термодинамические пара-

метры состояния (экстенсивные и интенсивные); термодинамические функции 

состояния, внутренняя энергия, энтальпия, энтропия, свободная энергия Гибб-

са, энтальпия образования, энтальпия сгорания, стандартные состояния и усло-

вия, тепловой эффект, экзо- и эндотермические реакции, термодинамическая 

вероятность системы, термохимия. 

Следует уметь: объяснять все важнейшие понятия и давать им определения; 

определять тип системы; записывать термохимические уравнения; рассчиты-

вать тепловой эффект химических и физико-химических процессов; оценивать 

термическую устойчивость соединений на основании закона Гесса; рассчиты-

вать изменение внутренней энергии, энтропии и свободной энергии системы в 

различных процессах; объяснять термодинамические критерии возможности 

самопроизвольного протекания процесса и состояния равновесия. 

Контрольные вопросы и задания 

1. Как изменяется энтальпия системы, если реакция идет с поглощением тепла? 

2. Вычислите тепловой эффект реакции 

NaH(k)+H2O(ж)=NaOH(р)+H2(г) 

по стандартным энтальпиям образования веществ, участвующих в реакции, ес-

ли (NaH(k))=-56,94 кДж/моль,  (NaOH(р)) = 469,47 кДж/моль,  

(H2O(ж)) =-285,84 кДж/моль. 

3. Определите знак изменения энтропии в следующих реакциях: 

4NH3+ЗО2=6Н2О(ж)+2N2 

СН4(Ж)+4CI2=CCI4(ж)+4HCI 

СО+ЗН2=СH4+Н2О(ж) 

4. В каком направлении нижеприведенная реакция будет протекать самопроиз-

вольно? 



N2+2H2O=NH4NO2, 

если ∆G
0
298(NH4NO2)=l15,94кДж/моль, ∆G

0
298(H2O(г))= -228,8кДж/моль. 

 

Экспериментальная часть 

Методика проведения опыта 

Тепловой эффект реакции нейтрализации определяется в простейшем калори-

метре. Объемы исходных веществ приведены в табл.1 согласно варианту. 

Таблица 3.1 Объемы исходных веществ 

Вариант 1 2 3 4 5 6 7 

Объем кислоты, 

мл 
60 65 75 70 70 75 55 

Объем щелочи, мл 60 65 60 70 65 75 65 

 

При помощи мерного цилиндра помещают раствор одного из реагирующих ве-

ществ во внутренний стакан калориметра. Термометром измеряют начальную 

температуру раствора Тн. После этого через воронку быстро вливают второй 

компонент реакции, отмеренный также с помощью мерного цилиндра. После 

немедленного перемешивания отмечают самую высокую температуру Тк. Ре-

зультаты измерений и расчетов оформляют в виде таблицы. 

Обработка результатов эксперимента 

1. Определите изменение температуры раствора ∆T =Тк – Тн 

2. Рассчитайте количество теплоты Q(Дж), выделившейся в ходе реакции: 

Q =(mкис + mшел)∆ТС+W∆T, 

где mкис и  mшел – массы кислоты и щелочи, равные их объемам (ρ=1г/см
3
); С – 

удельная теплоемкость разбавленного водного раствора (воды) 4,184 Дж/г·К; 

∆Т – изменение температуры; W – постоянная калориметра (140,6 Дж/К). 

3. Вычислите опытное изменение энтальпии (кДж/моль): 

, 

где ν – количество образовавшейся воды. 



4. Рассчитайте относительную погрешность опыта, %: 

 

5. Сделайте выводы по работе, обсудите источники погрешностей. 

 

Химическая кинетика  

Цель работы: исследование зависимости скорости химической реакции от 

концентрации реагирующих веществ и температуры. 

Рекомендации: познакомьтесь с теоретическими основами работы по литера-

турным источникам. 

Важнейшие понятия: истинная и средняя скорости, константа скорости, кине-

тическое уравнение, молекулярность, порядок реакции, энергия активации, ки-

нетические условия самопроизвольных процессов, механизм реакции, обрати-

мые и необратимые реакции, химическое равновесие, смещение равновесия. 

Следует уметь: записывать кинетическое уравнение для гомогенной и гетеро-

генной реакции; рассчитывать скорость химической реакции в начальный мо-

мент и когда прореагировала часть веществ; определять изменения скорости 

при изменении концентрации вещества, температуры и давления; рассчитывать 

энергию активации и константы скорости; записывать выражения константы 

равновесия; рассчитывать и связывать ее со свободной энергией Гиббса; опре-

делять направления смещения равновесия и оптимальные условия протекания 

процессов, используя принцип Ле Шателье; рассчитывать температуру равно-

весного состояния системы. 

Контрольные вопросы и задания 

1. Какие факторы влияют на скорость химических реакций в гомогенных и ге-

терогенных системах? 

2. Как влияет химическая природа реагирующих веществ на скорость химиче-

ских реакций? Приведите примеры. 

3. От каких факторов зависит константа скорости химической реакции? 

4. Сформулируйте и запишите закон действующих масс для реакции: 



2NO(г) + O2(г) = 2NO2(г) 

5. Почему температура влияет на скорость химических реакций? Как изменяет-

ся скорость гомогенной реакции при повышении температуры на 40°С, если 

температурный коэффициент равен 2?  

6. Что называется энергией активации? В каких единицах она выражается?  

Какая из двух реакций протекает с большей скоростью? 

СО + Н2О = СО2 + H2 (энергия активации 98 кДж/моль) (1)  

2HI = Н2 + I2 (энергия активации 186,4 кДж/моль) (2) 

7. Что называется химическим равновесием? Приведите примеры для гомоген-

ных и гетерогенных систем. 

8. Что называется константой равновесия, и от каких факторов она зависит? 

9. Сформулируйте принцип Ле Шателье. Как влияет изменение внешних усло-

вий на состояние равновесия обратимой химической реакции?  

СаСО3(т) = СаО(т) + СО2(г); ∆Н =176,1 кДж/моль. 

Экспериментальная часть 

Зависимость скорости химической реакции от концентрации реагирую-

щих вещест 

Для исследования предлагается реакция: 

Na2S2O3 + H2SO4 = Na2SO4 + SO2 + S↓ + H2O 

Реакция в ионно-молекулярном виде: 

S2O3
-2

 + 2Н
+
 = SO2 + S↓ + Н2О. 

Прежде чем приступать к выполнению эксперимента, рассмотрите примени-

мость закона действующих масс для данной реакции (для упрощения исполь-

зуйте уравнение реакции в ионно-молекулярном виде). Изобразите графически 

вид зависимости скорости реакции при увеличении концентрации тиосульфата 

натрия, условно обозначив ее как С, 2С, ЗС (при постоянной концентрации сер-

ной кислоты). Определите порядок реакции по тиосульфат-ионам. Обсудите 

также вид зависимости скорости реакции от концентрации серной кислоты и 



изобразите графически вид этой зависимости, если концентрацию тиосульфат-

ионов считать постоянной. Укажите порядок реакции по ионам водорода. 

Методика выполнения опыта 

Приготовьте три раствора тиосульфата натрия различной концентрации. Для 

этого в три пробирки налейте: в первую – 1 мл раствора Na2S2O3 и 2мл Н2О; во 

вторую – 2 мл Na2S2O3 и 1 мл Н2О; в третью – 3 мл того же раствора Na2S2O3. 

Затем в каждую пробирку добавьте по 1 мл раствора H2SO4 и измерьте время в 

секундах от момента добавления кислоты до появления первых признаков по-

мутнения вследствие выпадения серы. Результаты опыта занесите в таблицу и 

постройте график зависимости скорости реакции от концентрации тиосульфата 

натрия. 

Зависимость скорости реакции от температуры 

Исследуется полуэмпирическое правило Вант-Гоффа и уравнение Аррениуса, 

графическое решение которого позволяет определить энергию активации реак-

ции. 

Методика выполнения опыта 

В три пробирки налейте по 2 мл раствора Na2S2O3, поставьте в стакан с горячей 

водой и через 3 – 5 минут измерьте температуру термометром. Добавьте в 

первую пробирку 1 мл раствора H2SO4 и отметьте время от момента добавления 

кислоты до появления первых признаков помутнения. Изменяя температуру си-

стемы (доливая холодную или горячую воду), проведите реакцию во второй и 

третьей пробирках. Результаты опыта внесите в таблицу и постройте график, 

откладывая по оси ординат относительную скорость, а по оси абсцисс – темпе-

ратуру (t, t + 10, t + 20). 

Рассчитайте средний температурный коэффициент реакции:  

, если    ;      . 

Для графического расчета энергии активации постройте зависимость 

 и по тангенсу угла наклона прямой определите энергию активации. 

 



Химическое равновесие  

Цель работы: изучить влияние различных факторов на состояние равновесия, 

учиться прогнозировать сдвиг равновесия при действии разных факторов. 

Рекомендации: при подготовке к работе необходимо повторить раздел «Хими-

ческая термодинамика», «Химическая кинетика» и ответить на все контроль-

ные вопросы. 

Важнейшие понятия: химическое равновесие, константа равновесия, уравне-

ния изобары и изотермы реакции. 

Следует уметь: записывать выражения кинетической и термодинамической 

констант равновесия; рассчитывать и связывать константу равновесия со сво-

бодной энергией Гиббса; определять направления смещения равновесия и оп-

тимальные условия протекания процессов, используя принцип Ле Шателье; 

рассчитывать температуру равновесного состояния системы. 

Контрольные вопросы и задания: 

1. Что называют химическим равновесием? Укажите термодинамическое и ки-

нетическое условия равновесия. 

2. Что называют константой равновесия, и от каких факторов она зависит? 

Приведите примеры для гомогенных и гетерогенных систем. 

3. Сформулируйте принцип Ле-Шателье. Как влияет изменение внешних усло-

вий на состояние равновесия обратимой химической реакции?  

СаСО3(т) = СаО(т) + СО2(г);  ∆Н =176,1 кДж/моль. 

4. Рассчитайте температуру, при которой равновероятны оба направления реак-

ции синтеза аммиака из азота и водорода. 

5. Константа равновесия реакции N2O4 (г) = 2 NO2 (г) при 25
0
 С равна 4,64∙10

-3
. В 

каком направлении будет идти реакция при следующих концентрациях ве-

ществ: С(N2O4) = 0,046 моль/л; С(NO2) = 0,0095 моль/л. 

Экспериментальная часть 



Опыт 1. Налейте в пробирку 4-5 мл разбавленного раствора роданида аммония 

NH4CNS и добавьте 4-5 мл разбавленного раствора хлорида железа (III) FeCl3. 

Полученный раствор, окраска которого обусловлена образующимся роданидом 

железа (III), разлейте поровну в четыре пробирки. Затем в первую пробирку до-

бавьте немного концентрированного раствора роданида аммония, во вторую – 

концентрированного раствора хлорида железа (III), в третью – немного концен-

трированного раствора хлорида аммония, а четвертую пробирку оставьте для 

сравнения. Обратите внимание на изменение  цвета растворов. 

Напишите уравнения реакции в краткой ионной форме и выражение константы 

равновесия данной реакции. Объясните изменение окраски раствора с точки 

зрения закона действующих масс. Сделайте вывод о влиянии концентрации ре-

агирующих веществ на химическое равновесие. 

Опыт 2. Соли хромовой кислоты – хроматы окрашены в желтый цвет (цвет 

иона – CrO4
-2

). Соли двухромовой кислоты – бихроматы окрашены в оранжевый 

цвет (цвет иона – Cr2O7
-2

). В растворах шестивалентного  хрома имеет место 

равновесие 2CrO4
-2

 + 2Н
+
 ↔ Cr2O7

-2
 +Н2О, которое можно смещать, изменяя 

концентрацию ионов водорода. 

В пробирку поместите 3-4 капли 10 % -го раствора бихромата калия и прибав-

ляйте по каплям 2М раствор едкого натрия до перехода оранжевой окраски в 

желтую. Затем к этому же раствору по каплям прибавляйте 2М раствор серной 

кислоты до появления оранжевой окраски снова. Объясните изменение окраски 

раствора, анализируя уравнение изотермы Вант-Гоффа. 

 

Основные термодинамические и кинетические закономерности протека-

ния химических процессов  

Цель работы:  использовать термодинамический и кинетический методы 

для оценки возможности протекания, направления и условий протекания хими-

ческих процессов. 

Следует уметь: определять термодинамическую устойчивость соединений в 



различных условиях; рассчитывать основные термодинамические функции со-

стояния системы и делать соответствующие выводы по их значениям; опреде-

лять скорость процесса в зависимости от концентрации реагирующих веществ и 

температуры, энергию активации системы; рассчитывать константы равновесия 

в гомогенной и гетерогенной системах и делать вывод о смещении равновесия 

под действием различных факторов; охарактеризовать фазовое равновесие в 

многокомпонентной системе по диаграмме состояния. 

Вопросы для самоподготовки 

1. Основные термодинамические функции состояния: обозначение, физический 

смысл, способы расчета. 

2. Основные законы термодинамики: формулировки, математические выраже-

ния, применимость к различным системам. 

3. Критерии самопроизвольного протекания процессов в различных термоди-

намических системах. 

4. Скорость химической реакции и факторы, влияющие на нее. Закон действу-

ющих масс для гомогенных и гетерогенных реакций. Правило Вант-Гоффа, 

уравнение Аррениуса. 

5. Термодинамическое и кинетическое условия равновесия. Способы выраже-

ния константы равновесия и взаимосвязь между ними. 

6. Принцип Ле-Шателье. Анализ уравнений изотермы и изобары Вант Гоффа. 

Экспериментальная часть 

Согласно варианту, проведите анализ предложенной преподавателем системы и 

сделайте соответствующие выводы. Необходимые расчеты следует приводить 

полностью. 

Вопросы для самоконтроля 

Ориентируясь на уравнение реакции Fe2O3 (т) + 3СO (г) = 2Fe (т) + 3СO2 (г) опреде-

лите: 

1. молекулярность и порядок реакции; 



2. как изменится скорость прямой реакции при увеличении давления в 3 

раза; 

3. энтальпию образования Fe2O3, если изменение энтальпии реакции равно 

– 28,4 кДж, а энтальпии образования СО2 и СО равны соответственно – 

393,6 и – 110,6 кДж/моль; 

4. направление процесса в закрытой и открытой системах при температу-

рах 25
0
С и 1000 К, учитывая, что энтропии веществ равны: S

0
 (Fe2O3) = 

87,4 Дж/моль∙К, S
0
 (Fe) = 27,1 Дж/моль∙К, S

0
 (CO2) = 213,6 Дж/моль∙К, S

0
 

(CO) = 198,0 Дж/моль∙К; 

5. направление смещения равновесия при понижении температуры (анализ 

изобары реакции); 

6. необходимость повышения или понижения температуры для оптималь-

ного прохождения процесса, учитывая энтальпию реакции и значения кон-

стант скорости реакции: k1= 4,04∙10
 -5

 л/моль∙с при 237 К, k2 = 7,72∙10
 -5 

л/моль∙с при 280 К.  

 

Гидролиз солей 

Цель работы: изучение процесса гидролиза солей разного типа, установление 

количественных характеристик процесса гидролиза, изучение влияния различ-

ных факторов на степень гидролиза. 

Рекомендации: по литературным источникам ознакомиться со следующими 

теоретическими основами - «Ионное произведение воды», «Сильные и слабые 

электролиты», «Гидролиз солей». 

Важнейшие понятия: гидролиз солей, образование многоядерных комплексов, 

водородный показатель, степень и константа гидролиза. 

Следует уметь: сравнивать относительную склонность к гидролизу ионов в за-

висимости от их заряда и размера, связывать склонность к гидролизу анионов и 

катионов с силой соответствующих кислот и оснований значениями Кдис соот-

ветствующих ступеней ионизации кислот и оснований. Выражать процесс гид-



ролиза с помощью ионных и молекулярных уравнений. Объяснять влияние 

температуры, концентрации ионов H
+
 и ОН

-
, одноименных ионов на смещение 

ионного равновесия. 

Контрольные вопросы и задания 

1. Что называется ионным произведением воды? Каково его значение для 298 

К? 

2. Что называется водородным показателем (рН)? Как его величина связана с 

гидроксильным показателем (рОН)? 

3. Определите значение рН в растворах NaOH и H2SO3 при их концентрации 

0,001 моль/л. 

4. Как можно определить явление гидролиза? 

5. Какие соли подвергаются гидролизу по катиону, а какие – по аниону? Какие 

соли не подвергаются гидролизу? Приведите примеры, записав уравнение гид-

ролиза в ионном и молекулярном виде. 

6. Что является следствием процесса гидролиза? 

7. Что можно сказать о протекании совместного гидролиза двух солей? Приве-

дите примеры. 

8. Охарактеризуйте понятия «степень гидролиза», «константа гидролиза». 

9. От каких факторов зависит степень гидролиза? 

10.Рассчитайте константу гидролиза NH4CI, а также степень гидролиза в рас-

творе с концентрацией 0,001 моль/л. 

Экспериментальная часть 

Реакция среды водного раствора соли 

Работа выполняется по вариантам (табл.5.1). 

Таблица 5.1 

Вариант 
Соли 

1 2 3 

1 ZnCl2 NaCl Na2SO3 

2 Na2SO4 Cu(NO3)2 NaHCO3 



3 MgCl2 KCl Na3BO3 

4 K2SO4 Al(NO3)3 KNO2 

5 NaNO3 Pb(NO3)2 K2CO3 

6 ZnSO4 K2CrO4 KCl 

7 KNO3 NH4Cl Na2SiO3 

8 MgCl2 NaH2PO4 K2SO4 

9 Ni(NO3)2 CH3COONa NaCl 

10 Al2(SO4)3 KBr Na2SO3 

 

Для предложенных солей Вашего варианта определите возможность протека-

ния гидролиза, тип гидролиза – по катиону или по аниону. Для этого восполь-

зуйтесь таблицей констант диссоциации слабых кислот и оснований в прило-

жении. 

Методика выполнения опыта 

В трех пробирках растворите несколько кристалликов каждой соли, добавьте 1-

2 капли универсального индикатора для измерения рН и сравните цвет раствора 

со шкалой цветности индикатора. Запишите результаты определения рН и 

уравнения реакции гидролиза в ионном и молекулярном виде, учитывая специ-

фику гидролиза многозарядных ионов. В выводе отметьте, правильно ли Вы 

определили тип соли. 

 

Влияние различных факторов на степень гидролиза 

Влияние разбавления на степень гидролиза 

В сухую пробирку внесите с помощью пипетки 10-15 капель насыщенного рас-

твора ацетата натрия и 1 каплю раствора фенолфталеина. Отметьте появление 

окраски  индикатора,  связанное с гидролизом соли. Содержимое пробирки раз-

делите на две пробирки. Одну оставьте для сравнения, во вторую добавьте 5 

капель дистиллированной воды. В выводе отметьте, согласуются ли экспери-



ментальные данные с теоретически предлагаемыми. Запишите соответствую-

щие уравнения реакций. 

Влияние температуры на степень гидролиза соли 

В сухую пробирку внесите 10-15 капель насыщенного раствора ацетата натрия 

и одну каплю индикатора (раствор фенолфталеина). Отметьте появление окрас-

ки индикатора, связанное с гидролизом соли. Содержимое пробирки разлейте 

на две пробирки. Одну оставьте без изменений, другую нагрейте. 

Опыт 2.3. Влияние силы кислоты, образующей соль, на степень гидролиза 

Определите рН 0,1 М раствора Na2SO3 и Na2CO3. Для этого в небольшой объ-

ем раствора каждой соли добавьте 1 каплю универсального индикатора. 

Измерьте рН. Запишите соответствующие уравнения реакций. 

 

Комплексные соединения  

Цель работы: познакомиться со строением и свойствами комплексных соеди-

нений. 

Рекомендации: при подготовке к работе повторите химические связи и меха-

низмы образования связей; ответьте на контрольные вопросы. 

Важнейшие понятия: комплексное соединение, комплексообразователь, ли-

ганд, координационное число, внутренняя и внешняя сферы, ионизация в рас-

творе (первичная и вторичная диссоциация), константы нестойкости и устойчи-

вости комплексных соединений. 

Следует уметь: характеризовать состав комплексного соединения; давать 

определение понятиям: комплексообразователь, лиганд, степень окисления и 

координационное число комплексообразователя. По степени окисления опреде-

лять электронную конфигурацию комплексообразователя, по числу свободных 

атомных орбиталей определять координационное число и тип гибридизации 

комплексообразователя. Выражать уравнениями реакции образования и иони-

зации комплексных соединений в растворе, записывать выражения Кобр (кон-

станты устойчивости) и Кнестойк. (константы ионизации) комплекса. 



Контрольные вопросы и задания 

1. Приведены примеры комплексных соединений: K2[ZnCl4], [Zn(OH2)4]CI2, 

[Ni(NH3)6]CI2, [Cr(NH3)3(OH2)3]Cl3, 

а) отметьте внутреннюю и внешнюю сферу комплексных соединений, комплек-

сообразователь и лиганды; 

б) определите заряд, степень окисления и координационное число комплексо-

образователя. 

2. Определите степень окисления и электронную конфигурацию комплексооб-

разователя в соединении K2[Zn(OH)4]. Какой тип гибридизации можно припи-

сать орбиталям центрального атома? 

3. Напишите уравнения ионизации [Cd(NH3)4]Cl2 и K2[Cd(CN)4] в растворе и 

уравнения ионизации (вторичной диссоциации) комплексных ионов. 

4. Приведите общие константы устойчивости и нестойкости для комплексных 

ионов, представленных в задании 

5. Составьте уравнения реакций получения комплексов, исходя из раствора 

AgNO3 и взяв в качестве партнеров по реакции растворы NH3, Na2S2O3, NaNO2 

и KCN. 

Экспериментальная часть 

Получение комплексных соединений 

В две пробирки, согласно варианту работы, налейте по две – три капли веще-

ства, в состав которого входит комплексообразователъ. Затем по каплям до-

бавьте второе вещество до образования осадка и его растворения. 

Таблица 2.1 

Вариант Реакции Вариант Реакция 

1 
ZnCl2+NH4OH 

*) 
СоCl2+NH4SCN 

6 

*) 
CuSO4+NH4OH 

Al(NO3)3+KOH 

2 

* ) 
CuSO4+NH4OH 

FeCl2+NaF 
7 

Ni(NO3)2+NH4OH 

*) 
CoCl2+NH4SCN 

3 
*) 

Ni(NO3)2+NH4OH 8 
*) 

CoCl2+NH4OH 



Hg(NO3)2 Hg(NO3)2+Kl 

4 

*) 
CoCl2+NH4OH 

Bi(NO3)3+Kl 
9 

**) 
AgCl+NH4OH 

CoCl2+KNO2 

5 
ZnCl2+NH4OH 

*) 
FeCl3+NH4SCN 

10 

*) 
CuSO4+NH4OH 

ZnCl2+KOH 

*)
продукт реакции сохранить для опыта 2; 

**)
AgCI получить из AgNO3 и NaCl. Реагентов взять по одной капле. 

Разрушение комплексных ионов 

К полученному в опыте 2 комплексному соединению (отмечено звездочкой) 

добавьте реактив (согласно варианту) до изменения окраски. 

Таблица 2.2 

Вариант Реакция Вариант Реакция 

1 NaF 6 HCl 

2 HCl 7 NaF 

3 HNO3 8 KNO2 

4 KNO3 9 HNO3 

5 NaF 10 HCl 

 

Участие комплексных ионов в реакциях обмена 

В пробирку, согласно варианту, внесите две-три капли средней соли. Затем по 

каплям добавьте комплексного соединения до появления осадка. 

Таблица 2.3 

Вариант Реакция Вариант Реакция 

1 FeSO4+K3[Fe(CN)6] 6 

CuCl2+(NH4)2[Hg(SCN)4] 

(добавьте 3 капли 

CH3COOH) 

2 KNO3+Na3[Co(NO2)6] 7 FeSO4+K3[Fe(CN)6] 

3 CuCl2+K4[Fe(CN)6] 8 KNO3+Na3[Co(NO2)6] 

4 ZnCl2+(NH4)2[Hg(SCN)4] 9 CoCl2+(NH4)2[Hg(SCN)4] 



5 Fe(NO3)3+K4[Fe(CN)6] 10 CuCl2+K4[Fe(CN)6] 

 

 

Равновесия в водных растворах электролитов  

(Ионообменные реакции без изменения степеней окисления) 

Цель работы: изучить основные типы ионообменных реакций на примерах го-

могенных и гетерогенных равновесий, причины их смещения.  

Контрольные вопросы: 

1. Укажите основные причины направленного протекания ионных реакций. 

Приведите примеры для каждого случая. 

2. Напишите уравнения реакция взаимодействия растворимых в воде карбона-

тов с сильными кислотами. Составьте ионные уравнения. Чем обусловлено 

протекание этих процессов.  

3. Составьте уравнения образования малорастворимых веществ: PbCl2, HgSO4, 

BaSO4, Cr(OH)3.  

4. Количественная характеристика кислотных и щелочных свойств растворов. 

Может ли быть рН равным 0, - 1, 15? Каким концентрациям водородных (и 

гидроксильных) ионов отвечает значение рН? 

5. Какие соли и почему подвергаются гидролизу?  

 

ТЕОРЕТИЧЕСКИЕ ОСНОВЫ РАБОТЫ 

Химическое равновесие ____________________________________ 

__________________________________________________________________ 

Термодинамическое и кинетическое условия равновесия:____________ 

__________________________________________________________________ 

Виды химических равновесий:___________________________________ 

_______________________________________________________________ 

Количественная оценка состояния равновесия: _____________________ 

________________________________________________________________ 



Связь между Кравн и свободной энергией: __________________________  

Принцип смещения равновесия _________________________________ 

_________________________________________________________________ 

__________________________________________________________________ 

Типы ионообменных реакций (приведите примеры): 

1) образование малодиссоциированных соединений (в том числе гидролиз) 

_________________________________________________________ 

_______________________________________________________________ 

2) образование труднорастворимых соединений __________________ 

_______________________________________________________________ 

3) образование прочных комплексных ионов _____________________ 

________________________________________________________________ 

4) выделение газообразных продуктов ____________________________ 

_______________________________________________________________ 

Связь ПКИ и ПР при: 

образовании осадка ______________________________________________ 

растворении осадка _________________________________________________ 

изменении состава осадка ___________________________________________ 

 

ЭКСПЕРИМЕНТАЛЬНАЯ ЧАСТЬ 

ПОМНИТЕ, ЧТО В ИОННО-МОЛЕКУЛЯРНЫХ УРАВНЕНИЯХ ЧАСТИЦЫ 

ЗАПИСЫВАЮТСЯ В ФОРМАХ, СООТВЕТСТВЕННО ИХ СУЩЕСТВОВАНИЮ В 

РАСТВОРЕ: СИЛЬНЫЕ ЭЛЕКТРОЛИТЫ В ВИДЕ ИОНОВ; СЛАБЫЕ – В ВИДЕ МОЛЕКУЛ; 

КРИСТАЛЛИЧЕСКАЯ ФАЗА ЗАПИСЫВАЕТСЯ СООТВЕТСТВЕННО СОСТАВУ 

МОЛЕКУЛЫ. 

 

Определение характера среды. Сравнение силы СН3СООН и HCl.  

Определите рН следующих растворов: Н2О (дист), HCl (0,1 M); CH3COOH (0,1 

M). Для этого в чистые сухие пробирки поместите по 0,5 мл исследуемых рас-

творов и прибавьте 1 – 2 капли универсального индикатора. По цветной шкале 



окраски индикатора определите рН. Рассчитайте равновесные концентрации Н
+
 

и ОН
-
. Сделайте вывод о характере диссоциации сильных и слабых электроли-

тов. Опустите в пробирки с кислотами кусочек металлического цинка. Что 

наблюдаете? Результаты опыта представьте в таблице 6.1. 

Таблица 6.1. 

Описание про-

цесса 

Сравниваемые кислоты 

HCl CH3COOH 

Уравнение дис-

социации 

  

Константа диссо-

циации 

  

рН 

 

  

[H
+
],  [OH

-
] 

 

  

Уравнение реак-

ции с Zn 

  

Ионно-

молекулярное 

уравнение 

  

Наблюдения 

 

  

Вывод: 

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________ 

Определение характера среды в реакциях гидролиза 

С помощью универсального индикатора определите рН в растворах двух солей: 

1 М растворов сульфата алюминия и натрия. Объясните различие рН. Сопо-



ставьте полученные результаты. Составьте уравнения гидролиза в ионном виде. 

Назовите аналитический сигнал, указывающий на сдвиг равновесия. Какая су-

ществует зависимость между зарядом и размерами иона и его способностью к 

гидролизу? Результаты опыта сведите в таблицу 6.2. 

Таблица 6.2 

№ Соединение рН сре-

ды 

Уравнение реакций и выражение кон-

стант гидролиза 

 

 

1 

 

 

   

 

 

2 

 

 

   

 

Образование труднорастворимого соединения 

Получите гидроксиды меди (II) и никеля (II). Для этого возьмите растворы со-

ответствующих солей и раствор щелочи. Раствор щелочи прибавьте по каплям 

к раствору соли до образования заметного количества осадка. Объясните ре-

зультат опыта и отметьте цвет осадка. Осадки сохраните для опыта 4.  

Запишите ионные и молекулярные уравнения реакций. Сформулируйте условия 

протекания ионных реакций практически необратимо и до конца.  

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________



____________________________________________________________________

_____________________________________________________ 

Вычислите ΔGх.р. и Кравн исследуемых реакций в стандартных условиях. Назо-

вите аналитический сигнал, указывающий на сдвиг равновесия.  

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

_______________________________________________________ 

Вывод: 

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________ 

Реакции образования комплексных ионов 

Слейте раствор над каждым из осадков, полученным в опыте 3. К осадку гид-

роксида меди прибавьте конц. раствор аммиака; к осадку гидроксида никеля – 

раствор NH4SCN до полного растворения осадка. Отметьте цвет образующихся 

растворов. Напишите молекулярные уравнения реакций. Назовите аналитиче-

ский сигнал, указывающий на сдвиг равновесия.  

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

__________________________________________________________ 

Запишите уравнения первичной и вторичной диссоциации полученных ком-

плексов и выражение констант нестойкости. 

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________



____________________________________________________________________

__________________________________________________________ 

Вывод: 

 

Образование газообразных и летучих соединений 

Внесите в пробирку 3 – 4 капли раствора карбоната натрия и такой же объем 

раствора серной кислоты. Назовите аналитический сигнал, указывающий на 

сдвиг равновесия. Запишите ионно-молекулярное уравнение реакции. 

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

____________________________________________________________________

________________________________________________________ 

Выводы: 

 

Коллоидные растворы  

Цель работы: получить конденсационным методом ряд коллоидных растворов, 

определить знак коллоидных частиц, провести их коагуляцию. 

Теоретические основы работы 

Коллоидным раствором называется система, состоящая из частиц дисперсной 

фазы и дисперсионной среды. Частицы коллоидного раствора имеют размеры 

от 1 до 100 нм. По размерам своих частиц коллоидные растворы занимают про-

межуточное положение между грубодисперсными системами и истинными рас-

творами, поэтому к получению веществ в коллоидном состоянии можно подой-

ти с двух сторон: либо получать их путем дробления крупных частиц, либо, 

наоборот, путем образования агрегата из отдельных молекул. Методы получе-

ния коллоидных растворов первым способом называются дисперсионными, а 

вторым – конденсационными. В некоторых случаях, когда молекула дисперги-



рованного вещества очень велика, коллоидный раствор может быть получен 

непосредственным растворением данного вещества в подходящем растворите-

ле. 

Диспергирование вещества осуществляют чаще всего в специальных коллоид-

ных мельницах. Конденсационные методы можно осуществлять: а) путем кон-

денсирования паров вещества; б) путем замены растворителя так, чтобы веще-

ство из растворимого становилось практически нерастворимым; в) путем хими-

ческих реакций в растворах, сопровождающихся образованием малораствори-

мых веществ. 

Свойства коллоидных растворов определяются главным образом размерами 

коллоидных частиц и величиной их поверхности. Коллоидные частицы, пред-

ставляя собой, агрегаты из многих молекул, имеют большую поверхность, а по-

этому для них характерна избирательная адсорбция из окружающей среды. 

Вследствие этого коллоидные частицы избирательно поглощают те или иные 

ионы и заряжаются одноименно. Таким образом, для коллоидных растворов ха-

рактерны электрические свойства. В электрическом поле коллоидные частицы 

движутся только к одному из электродов и возле него разрушаются (электро-

форез). Вследствие избирательной адсорбции, коллоидные частицы могут 

иметь вокруг себя сольватную или, в случае воды, гидратную оболочку. 

Размер коллоидных частиц соизмерим с длиной волны света, поэтому для них 

характерны оптические свойства, проявляющиеся в светорассеивании (конус 

Тиндаля) и различной цветности в отраженном и прямом свете.  

Лишая коллоидные частицы заряда или сольватной оболочки, можно вызвать 

разрушение золя (коагуляцию) и затем осаждение его частиц, т.е. седимента-

цию. Так коагуляцию можно вызвать введением электролитов и золей противо-

положного заряда. Так как разрушение золя наступает, когда заряд его частиц 

нулевой, то количество прибавленного золя или электролита не должно быть 



слишком большим, ибо в противном случае можно вызвать перезарядку колло-

идных частиц. 

Разрушение золя можно вызвать и путем изменения температуры, которая вли-

яет на адсорбцию ионов и молекул растворителя коллоидными частицами. Как 

правило, повышение температуры ведет к разрушению золей, однако известны 

случаи коагуляции золей и при понижении температуры. 

Экспериментальная часть 

Получение золя канифоли 

В пробирке приготовьте спиртовый раствор канифоли, растворив 1-2 неболь-

ших кристаллика канифоли приблизительно в 1 мл спирта. Приготовленный 

раствор вылейте в колбочку, содержащую 50 мл воды, размешайте. Что при 

этом наблюдаете? Рассмотрите полученный раствор в проходящем и отражен-

ном свете. К какому методу относится данный способ получения золей? Сохра-

ните золь для определения знака заряда его частиц. 

Получение золя гидроокиси железа 

Нагрейте в колбочке около 30 мл дистиллированной воды до кипения и добавь-

те в кипящую воду по каплям концентрированный раствор хлорида железа (III) 

до получения раствора устойчивого темно-красного цвета. Напишите уравне-

ние реакции, происходящей при этом. Объясните, почему практически нерас-

творимый гидрат окиси железа не выпадает в осадок? Приведите схему строе-

ния коллоидной частицы золя гидроокиси железа. Полученный золь сохраните 

для дальнейших опытов. Каким методом получен данный золь? 

 Капельный метод определения знака заряда коллоидных частиц 

Нанесите по капле полученных ранее золей на фильтровальную бумагу. Опре-

делите в каждом случае знак заряда коллоидных частиц. 



В случае положительного заряда коллоидных частиц капля золя, нанесенная на 

фильтровальную бумагу, расслаивается, так как фильтровальная бумага в воде 

заряжается отрицательно, положительно заряженные коллоидные частицы ад-

сорбируются в центре капли. 

В случае отрицательного заряда коллоидных частиц такого резкого расслоения 

на бумаге не наблюдается. 

Коагуляция золей от действия электролитов 

а) в три пробирки налейте одинаковое количество полученного во втором опы-

те золя гидрата окиси железа и прилейте в первую пробирку несколько капель 

раствора хлорида натрия, во вторую пробирку – раствора фосфата натрия, в 

третью – раствора сульфата натрия. Концентрация растворов электролитов 

должна быть одинаковой. 

Через несколько минут посмотрите, что произошло в пробирках. Отметьте, в 

какой из них быстрее выпадает осадок и почему?  

б) в три пробирки налейте одинаковое количество гидрозоля сульфида сурьмы 

и прилейте в каждую пробирку по несколько капель соответственно растворов 

хлорида натрия, хлорида кальция и хлорида алюминия одинаковой концентра-

ции. Через несколько минут посмотрите, что произошло в пробирках. Отметьте, 

где быстрее прошла коагуляция и объясните почему? 

Коагуляция противоположно заряженных золей 

Налейте в пробирку золь сульфида сурьмы и при взбалтывании прибавьте по 

каплям золь гидроокиси железа. Что при этом наблюдаете? Влияет ли избыток 

гидроокиси железа и каким образом? 

Коагуляция золей от действия температуры 



Налейте в пробирку золь желатина или агар-агара и хорошо охладите в струе 

воды из водопровода или в охлаждающей смеси. Что наблюдаете? Объясните 

наблюдаемое явление. 

Защитное действие золей 

Налейте в две пробирки одинаковое количество разбавленного раствора соля-

ной кислоты. В одну из них прибавьте 0,5 % раствора желатина и перемешайте 

растворы. Затем в обе пробирки прибавьте по каплям разбавленный раствор 

нитрата серебра. Что при этом наблюдаете? В чем заключается защитное дей-

ствие золей? Объясните происходящее явление. 

Практическое использование явления коагуляции 

В две пробирки налейте по 2-3 мл мутной воды, содержащей глину или каолин 

Al2O3∙2SiO2∙2H2O. В одну пробирку прилейте 2-3 мл раствора алюмокалиевых 

квасцов KAl(SO4)2, а другую пробирку оставьте для сравнения. 

Что при этом наблюдаете? Объясните происходящее явление и укажите, где 

оно находит практическое использование? 

Контрольные вопросы 

1. Дайте определение коллоидным растворам. Укажите основные признаки от-

личия коллоидных растворов от истинных растворов. 

2. Проанализируйте структуру мицелл. Что означают применительно к мицелле 

термины «ядро», «гранула»? В чем различие между потенциалопределяющими 

ионами и противоионами? 

3. Золь кремниевой кислоты получили при взаимодействии растворов силиката 

калия и соляной кислоты. Напишите формулу мицеллы золя и определите, ка-

кой из электролитов был взят в избытке, если противоионы в электрическом 

поле движутся к катоду? 

 



Окислительно-восстановительные реакции и общие свойства металлов  

Цель работы: изучить химические свойства металлов – важнейших кон-

струкционных материалов. Оценить химическую устойчивость металлов в раз-

личных агрессивных средах. 

Теоретические основы работы 

Все металлы являются ______________________________ , что обусловлено 

__________________________________________________________________. 

Чем активнее металл, тем___________________________________________ 

Восстановительные свойства металлов по отношению к окислителю Н
+
 можно 

оценить по___________________________________________________ 

__________________________________________________________________ 

Взаимодействие металлов с водой возможно, если _______________________ 

__________________________________________________________________ 

Взаимодействие металлов с растворами щелочей происходит, если_________ 

__________________________________________________________________ 

Особенности  взаимодействия металлов с азотной кислотой______________ 

_________________________________________________________________ 

__________________________________________________________________ 

Особенности взаимодействия металлов с концентрированной серной кисло-

той__________________________________________________________ 

__________________________________________________________________ 

Восстановительные свойства металлов по отношению к катионам металлов 

__________________________________________________________________ 

 

Экспериментальная часть 

Ряд напряжения металлов 

Установите сравнительную активность некоторых металлов на основании реак-

ций вытеснения металлов из их солей другими металлами. Для этого налейте в 

пробирки растворы следующих солей: сульфата цинка, нитрата свинца, сульфа-



та железа, сульфата меди и опустите в каждую  пробирку по кусочку цинка. Че-

рез 2-3 минуты наблюдайте изменения, происходящие на поверхности цинка. 

Аналогичные опыты проделайте с железом, свинцом и медью. Результаты 

наблюдений занесите в таблицу, ставя знак плюс там, где данный металл вос-

станавливает ион металла из раствора, а если нет, то знак минус. Для реакции, 

указанной преподавателем, напишите уравнение реакции окисления – восста-

новления и объясните его. 

металлы 
ионы металлов 

Zn
+2 

Pb
+2 

Fe
+2 

Cu
+2 

Zn     

Pb     

Fe     

Cu     

 

На основании таблицы составьте ряд активности указанных металлов, опреде-

ляя место металла в ряду по числу знаков плюс. Сравните полученный ряд с 

рядом напряжений в приложении. 

Действие кислот на металлы 

Характер действия кислот на металлы зависит от свойств и концентрации кис-

лоты, а также от химического характера металла, определяемого положением 

металла в ряду напряжений. 

В две пробирки опустите по кусочку цинка и прилейте в одну пробирку 1-2 мл 

концентрированной, а в другую разбавленной серной кислоты. Что наблюдае-

те? Занесите результаты наблюдений в таблицу, отметив характерные газооб-

разные продукты реакций. Аналогичные опыты проделайте с металлами: Fe, 

Cu, Al. 

металлы 

кислоты 

H2SO4 HNO3 

разб. конц. разб. конц. 

Zn     

Fe     



Al     

Cu     

 

Составьте окислительно-восстановительные реакции, указанные преподавате-

лем. 

Действие щелочей на металлы 

Испытайте действие щелочей на следующие металлов: алюминий, цинк и медь. 

Для этого в отдельные пробирки поместите по кусочку названных металлов и 

прилейте в каждую немного концентрированного раствора гидроксида натрия. 

Если реакция не идет или идет очень медленно, то содержимое пробирки 

нагрейте в пламени спиртовки. Укажите, какие из приведенных металлов рас-

творяются в щелочи. Запишите уравнения реакций. 

Контрольные вопросы 

1. Почему все металлы обладают восстановительными свойствами? 

2. Какие свойства проявляют катионы металлов при взаимодействии с металла-

ми? 

3. Охарактеризуйте окислительные свойства катионов водорода (Н
+
) нейтраль-

ного, щелочного и кислого растворов по отношению к металлам. 

4. Объясните действие разбавленной и концентрированной серной кислоты на 

металлы. 

5. Охарактеризовать свойства хрома, указав: а) его положение в периодической 

системе и строение атома; б) отношение металлического хрома к воздуху, воде 

и кислотам: в) состав и характер оксидов и гидроксидов хрома. 

 

Электрохимические процессы  

Цель работы: познакомиться с процессами взаимного превращения химиче-

ской и электрической энергий. 

Рекомендации: повторите теорию окислительно-восстановительных процес-

сов, условия самопроизвольного протекания химических реакций. 



Важнейшие понятия: электрод, типы электродов, стандартный электродный 

потенциал, водородная шкала потенциалов, равновесный электродный потен-

циал, гальванический элемент, электрохимическая схема элемента, электро-

движущая сила элемента, электролиз, анод (инертный и растворимый), катод, 

последовательность электродных процессов, выход по току, электрохимиче-

ский эквивалент. 

Следует уметь: определять тип электрода; составлять электрохимические схе-

мы элементов с привлечением стандартных потенциалов; записывать уравнение 

реакций, протекающих на электродах; рассчитывать равновесный потенциал по 

уравнению Нернста, электродвижущую силу элемента; связывать ее со свобод-

ной энергией Гиббса; записывать уравнения реакций, протекающих на аноде и 

катоде при электролизе растворов и расплавов; проводить количественные рас-

четы, используя законы Фарадея. 

Контрольные вопросы и задания 

1.Что такое электрод? 

2. Каковы причины возникновения электродного потенциала? 

3. Почему одни металлы при погружении в раствор собственной соли заряжа-

ются отрицательно, а другие - положительно? 

4. Вычислите с помощью формулы Нернста электродный потенциал цинка, 

опущенного в раствор его соли с концентрацией ионов Zn
2+

 0,01 моль/л. 

5. Определите потенциал водородного электрода, если концентрация ионов H
+
 

в растворе равна 3,8 · 10
-3

 моль/л. 

6. Охарактеризуйте окислительные свойства катионов водорода (H
+
) нейтраль-

ного, щелочного и кислого растворов по отношению к металлам. 

7. Составьте схемы двух гальванических элементов, в одном из которых цинк – 

отрицательный электрод, в другом – положительный. 

8. Составлена концентрационная гальваническая цепь: 

Pt, H2 / 0,001 н  НСООН || 1н  СН3СООН / Н2, Pt. Константы диссоциации кислот 

равны: Кмуравьин = 1,77 ·10
-4

; Куксусн = 1,75 · 10
-5

.  



Определите ЭДС цепи. 

9. Предложите гальванический элемент с максимально возможной ЭДС, поль-

зуясь рядом стандартных электродных потенциалов. Укажите электродные 

процессы в этом элементе и суммарную окислительно-восстановительную ре-

акцию. 

10. Запишите схему электролиза водного раствора ZnSO4, анод – инертный. 

11. При токе силой 2 А в течение 40 минут выделилось на катоде 4,54 г некото-

рого металла. Вычислите электрохимический эквивалент этого металла в г/(А · 

ч). 

12. Выход по току при получении металлического кальция при электролизе 

расплава хлорида кальция равен 70 %. Сколько электричества надо пропустить 

через электролизер, чтобы получить 200 г кальция? 

Экспериментальная часть 

Медно - цинковый гальванический элемент 

В два микростакана налить 1М растворы: в первый – раствор ZnSO4 и туда же 

опустить зачищенный цинковый электрод, во второй – раствор CuSO4 с опу-

щенным в него зачищенным медным электродом. Гальванометр, встроенный в 

цепь, покажет наличие электрического тока в цепи. Опыт повторите с другой 

концентрацией катодного раствора (0,1 М). 

Гальванический элемент Вольта 

Собрать такую же схему, что и в опыте 1, но в качестве катодного раствора 

взять 1М раствора H2SO4. Замкнуть внутреннюю цепь и убедиться в наличии 

электрического тока во внешней цепи. 

Электролиз водного раствора сульфата натрия 

В электролизер налить раствор Na2SO4, опустить угольные электроды, подклю-

ченные к выпрямителю электрического тока. В прикатодное пространство элек-

тролизера добавить несколько капель фенолфталеина и включить выпрямитель. 

Какие процессы на катоде и аноде протекают при электролизе раствора сульфа-

та натрия? 



Электролиз водного раствора йодистого калия 

В электролизер поместите раствор KI и опустите угольные электроды. Пропу-

стите через систему электрический ток. Что наблюдаете? 

Электролиз раствора серной кислоты с активным (растворимым) анодом 

В электролизер поместить 2М раствор серной кислоты. В качестве катода ис-

пользовать угольный электрод, анода - медный. Включить выпрямитель. Какие 

процессы протекают на электродах? Что наблюдаете? 

Результаты опытов 3,4,5 оформить в виде схем. 

 

Коррозия металлов  

Цель работы: изучение важнейших процессов, протекающих при коррозии ме-

таллов. 

Контрольные вопросы: 

1. Каковы особенности электрохимической коррозии? В чем ее отличие от хи-

мической коррозии? Какую роль играют оксидные пленки в поведении метал-

лов Zn, Cr, Fe? 

2. Сравните химическую стойкость железа в контактах с алюминием и оловом. 

3. Алюминиевая деталь находится в постоянном контакте с медным токопрово-

дом в условиях повышенной влажности в воздушной среде. Определите анод и 

катод, напишите электродные процессы. 

4. В поверхностном слое стальной отливки находятся вкрапления углерода. 

Рассмотрите электродные процессы, протекающие в ходе коррозии изделия в 

нейтральной и кислой среде.  

Экспериментальная часть 

Исследование относительной скорости коррозии железа в присутствии 

различных металлов 

Коррозия как процесс самопроизвольный, протекает одновременно по всем 

возможным механизмам. Микроэлемент может возникнуть в любой точке изде-



лия: достаточно попадания капли раствора на место соприкосновения двух ме-

таллов.  

При электрохимической коррозии одни участки поверхности металла служат 

анодами, другие – катодами. На катодные участки притекают избыточные элек-

троны, которые присоединяются к положительно заряженным ионам металла 

или нейтральным молекулам, приходящим из раствора к этим участкам. Наибо-

лее часто встречаются катодные процессы, связанные с восстановлением ионов 

водорода (2Н
+
 + 2е = Н2), или молекул кислорода (О2 + 2Н2О + 4е = 4ОН

-
 или О2 

+ 4Н
+
 + 4е = 4Н2О в зависимости от характера среды). В первом случае процесс 

называют коррозией с водородной деполяризацией, а во втором – коррозией с 

кислородной деполяризацией. Этим два процесса могут протекать одновремен-

но.  

Роль анода выполняет более активный металл, имеющий меньшую величину 

электродного потенциала.  

Возьмите три одинаковых куска железной проволоки (гвозди). Один из них по-

кройте медью. Для этого хорошо очистите проволоку наждачной бумагой и 

опустите на 2 – 3 минуты в раствор соли меди. Затем проволоку выньте из рас-

твора и промойте водой. Ко второй проволоке прикрепите кусочек цинковой 

пластинки (или возьмите такой же по размерам кусочек оцинкованного железа). 

Третью проволоку оставьте без изменений для контроля. Опустите все три про-

волоки (гвозди) в пробирки, содержащие приблизительно по 1 мл 0,02 N рас-

твора соляной кислоты.  

Через пять минут проволочки выньте и добавьте к каждому раствору по 2 – 3 

капли реактива на ион железа (II) K3[Fe(CN)6]. Реакция обнаружения ионов же-

леза (II): 

3Fe
2+

 + 2K3[Fe(CN)6] = Fe3[Fe(CN)6]2 + 6K
+
 

                                             темно-синего цвета 

Хорошо перемешайте и по интенсивности окраски сделайте вывод о количестве 

растворенного железа и о влиянии меди и цинка на скорость коррозии железа. 



Составьте схемы гальванических элементов. Запишите уравнения реакций на 

электродах.  

Влияние ионов хлора на процесс коррозии алюминия 

В две пробирки налейте по 2 – 3 мл 0,5 М CuSO4 и в каждую пробирку опустите 

по кусочку алюминиевой проволоки или стружки. Какие изменения произошли 

в пробирках? В одну из пробирок внесите немного кристаллов хлорида натрия. 

Что наблюдаете? Объясните влияние ионов хлора на процесс коррозии. Напи-

шите реакции коррозии алюминия в растворе CuSO4. Назовите тип деполяриза-

ции и вид коррозии.  

Изучение защитных свойств металлических покрытий. Коррозия оцинко-

ванного и луженого железа 

Коррозия металла, защищенного покрытием, начинается при нарушении 

сплошности покрытия (например, при нанесении глубокой царапины); при этом 

в контакте с окружающей средой находятся оба металла; и защищаемый, и ме-

талл покрытия. 

В две пробирки налейте по 4 – 5 мл 0,1 М раствора серной кислоты и по 0,5 мл 

K3[Fe(CN)6]. В одну из пробирок погрузите пластинку оцинкованного железа, в 

другую – пластинку луженого железа. В какой пробирке появляется синее 

окрашивание? Напишите уравнения реакций коррозии оцинкованного и луже-

ного железа. 

Ингибиторная защита металла от коррозии в кислых средах 

На два часовых стекла поместите по грануле цинка и по несколько капель HCl, 

разбавленной 1 : 1. Когда начнется интенсивная реакция, на одно стекло до-

бавьте несколько кристалликов уротропина. Запишите уравнение реакции цин-

ка с кислотой. В выводе объясните суть ингибиторной защиты металлов от 

коррозии.  

 

Некоторые физико-химические свойства высокомолекулярных соедине-

ний  



Цель работы – экспериментальное исследование физико-химических свойств 

распространенных органических высокомолекулярных соединений. 

Краткие теоретические сведения 

Основными факторами, влияющими на свойства полимеров, являются 

структура (т.е. строение макромолекулы), её форма, диэлектрические свойства, 

определяющие интенсивность межмолекулярного взаимодействия, и, в частно-

сти, наличие водородных связей. Допуская некоторые существенные допуще-

ния, можно схематически представить связь между четырьмя указанными фак-

торами и свойствами полимеров, обусловленными ими, так, как это приведено 

в таблице 1. 

Применение многих полимерных материалов в промышленности и в быту 

определяется набором физико-химических свойств – растворимостью, термо-

стабильностью, диэлектрическим сопротивлением, теплопроводностью, плот-

ностью, температурами размягчения и текучести, горючестью, пластичностью 

и др.. 

В таблице 2 приводится ряд наиболее характерных физико-химических 

свойств распространенных  промышленных полимеров. Экспериментальное ис-

следование этих свойств в лаборатории дает возможность сделать заключение о 

структуре полимера, принадлежности его к тому или иному классу соединений, 

области применения. Например, отсутствие в составе полимерных соединений 

кислорода, азота, серы и других поляризующих группировок в значительной 

мере определяет высокие диэлектрические свойства. Термопластичность и пла-

стичность полимеров свидетельствуют о таких технологических свойствах, как 

легкая свариваемость, обрабатываемость на механических станках, возмож-

ность их прессования и литья. К таким полимерам относятся винилпласт, поли-

стирол и полиэтилен. 



Ряд полимеров обладает способностью к волокно- и пленкообразованию, 

например, полиамиды – капрон, найлон и др. Способность полимеров образо-

вывать волокна определяется следующими условиями: линейным строением 

макромолекул, причем элементарные звенья должны содержать возможно 

большее число полярных групп; достаточная длина макромолекулы (зависит от 

числа групп в элементарном звене, между которыми действуют межмолекуляр-

ные силы, и от величины и возможностей проявления этих сил; для полярных 

макромолекул необходима более высокая молярная масса); возможно более вы-

сокая симметрия элементарного звена и состоящего из него высокомолекуляр-

ного соединения. 

Полимеры с сетчатой структурой обычно устойчивы к термическим, химиче-

ским или механическим воздействиям и наиболее пригодны для использования 

в качестве поверхностных покрытий, лаков (отверждающихся на холоду и при 

нагревании), клеящих веществ. 

Между рассмотренными выше группами находятся полимеры, обладающие ка-

учукоподобной эластичностью и пластичностью. Эти материалы не содержат 

полярных групп, обладают способностью кристаллизоваться под напряжением 

при низкой температуре, имеют несимметричную конфигурацию макромоле-

кул. Для технических целей высокоэластичное состояние должно стабилизиро-

ваться путем вулканизации. Свернутая форма макромолекул является предпо-

сылкой эластичности. 

Порядок выполнения работы 

1. Получите у преподавателя задание – три типа полимеров для  исследования 

их физико-химических свойств. 

2. Проведите анализ физико-химических свойств полимеров. 

А. Проба на термореактивность или термопластичность. Поместите образец 

полимера на металлическую пластинку и медленно нагрейте пластинку на сла-



бом пламени горелки. Потемнение, обугливание и выделение газов из образца 

свидетельствуют о термореактивных свойствах полимеров. Размягчение и за-

тем плавление без обугливания и выделения газов, а при охлаждении затверде-

ние без изменения пластичности и цвета свидетельствуют о термопластичных 

свойствах полимеров. 

Б. Определение температуры размягчения и текучести. На слабом пламени 

горелки разогрейте тигель с песком, куда поместите образец полимера и тер-

мометр. Прикасаясь пинцетом к образцу полимера, отметьте температуру, при 

которой начинается его размягчение. Продолжая нагревание, определите тем-

пературу, при которой образец расплавится. 

В. Определение наличия атомов галогенов в полимере. Раскаленную в сла-

бом пламени горелки медную проволоку приведите в контакт  с исследуемым 

образцом. Быстро, не допуская сильного охлаждения, вновь введите проволоку 

в пламя горелки. Если при этом появится зеленоватое свечение пламени, обра-

зец содержит атомы галогенов. 

Г. Проба на сгорание. Возьмите щипцами образец полимера и поместите его в 

верхнюю часть некоптящего пламени горелки. Выньте образец из пламени и 

опишите характер его горения: цвет пламени, наличие или отсутствие копоти, 

образуются ли капли. 

Д. Исследование продуктов разложения. Измельченные образцы полимеров 

нагрейте в пробирках на пламени горелки. Отметьте цвет, запах и окраску под-

несенной к отверстию пробирки смоченной дистиллированной водой лакмусо-

вой бумаги. Будьте осторожны, так как возможно выделение едких, раздра-

жающих слизистые оболочки газов! 

3. По аналогии с таблицей 2 составьте новую таблицу, куда внесите установ-

ленные вами физико-химические свойства образцов варианта-задания и сделай-

те вывод о структуре и названии исследуемых образцов полимеров. 



Таблица 1. Зависимость свойств полимеров от структуры, формы, диэлек-

трических свойств макромолекулы и молярной массы 

Структура макро-

молекулы 

Форма макро-

молекулы 

Способность к 

кристаллизации 

Молекулярная 

масса 

Свойства, обусловлен-

ные факторами I -IV 

Преимущественно 

линейная 

Вытянуто-

свернутая сим-

метричная 

Кристаллизуется 

В зависимо-

сти от III  > 

7000 

Волокна (целлюлоза, 

полиамиды, полиэфи-

ры) 

Преимущественно 

линейная, частич-

но наличие заме-

стителей 

От вытянутой 

до свернутой 

Незначительно 

или совсем не 

кристаллизуется 

> 50000 

Стеклообразные поли-

меры, материалы для 

литья и т.д. Полисти-

рол, производные по-

лиакриловой кислоты 

Линейная до сла-

бо разветвленной, 

частично наличие 

заместителей 

Свернутая, 

несимметричная 

Неполярные, 

кристаллизуются 

с трудом или со-

всем не кристал-

лизуются 

> 50000 
Эластичные материалы 

(каучук, полиизобутен) 

Трехмерная Разветвленная 

Аморфные или 

частично кри-

сталлические 

Определение 

невозможно 

Пресс-массы и различ-

ные литьевые массы 

(мочевино- и фенол-

формальдегидные смо-

лы) 

 



 

II.  УЧЕБНО-МЕТОДИЧЕСКОЕ ОБЕСПЕЧЕНИЕ 

САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ ОБУЧАЮЩИХСЯ 

 

Учебно-методическое обеспечение самостоятельной работы обучающихся 

по дисциплине «Химия» представлено в Приложении 1 и включает в себя: 

план-график выполнения самостоятельной работы по дисциплине, в том 

числе примерные нормы времени на выполнение по каждому заданию; 

характеристика заданий для самостоятельной работы обучающихся и ме-

тодические рекомендации по их выполнению; 

требования к представлению и оформлению результатов самостоятельной 

работы; 

критерии оценки выполнения самостоятельной работы. 

 

III. КОНТРОЛЬ ДОСТИЖЕНИЯ ЦЕЛЕЙ КУРСА 

 

Оценка успеваемости бакалавров осуществляется по результатам: 

-устного опроса при сдаче выполненных индивидуальных заданий; 

-выполненных тестовых заданий; 

- выполненных контрольных работ; 

-во время экзамена. Экзаменационные билеты включают два теоретических 

вопроса. 

№ 

п/п 

Контролируемые 

разделы / темы 

дисциплины 

Коды и этапы 

формирования 

компетенций  

Оценочные средства  

текущий 

контроль 

промежуточная 

аттестация 

1 Химическая 

термодинамика, 

энергетика процесса 

ОПК-2 знает  УО-1. 

Собеседование. 

Вопросы к 

экзамену №1-№ 

4 
умеет  

владеет  ПР-1 

(Тест № 1) 

2 Кинетика 

химических 

процессов и 

химическое 

равновесие 

ПК-7 знает  УО-1. 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №5-№ 

8 
умеет  

владеет  ПР-2. 

Контрольная 

работа 1 

3 Электрохимические 

процессы. Коррозия 

металлов и способы 

защиты  металлов от 

коррозии 

ПК-7 знает  УО-1. 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №9-№ 

16 умеет  ПР-1 

(Тест № 2). 

владеет  ПР-2. 

Контрольная 



работа 2 

4 Строение атома и 

периодический закон 

Д.И. Менделеева 

ПК-7 знает  УО-1. 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №17-№ 

27 умеет  ПР-1 (Тест № 

3).  

владеет  ПР-2. 

Контрольная 

работа 3 

5 Основные классы 

соединений 

ПК-7 знает  УО-1 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №28-№ 

34 умеет  ПР-2. 

Контрольная 

работа 4 

владеет  

6 Характеристика 

металлов и 

неметаллов 

ПК-7 знает  УО-1 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №35-№ 

44 умеет  ПР-1 (Тест № 

4).  владеет  

 

Типовые контрольные задания, методические материалы, определяющие 

процедуры оценивания знаний, умений и навыков и (или) опыта деятельности, 

а также критерии и показатели, необходимые для оценки знаний, умений, 

навыков и характеризующие этапы формирования компетенций в процессе 

освоения образовательной программы, представлены в Приложении 2. 

 

IV. СПИСОК УЧЕБНОЙ ЛИТЕРАТУРЫ И ИНФОРМАЦИОННО-

МЕТОДИЧЕСКОЕ ОБЕСПЕЧЕНИЕ ДИСЦИПЛИНЫ 

 

Основная литература 

1. Коровин, Н.В. Общая химия: учебник для втузов/ Н.В. Коровин. – М.: Выс-

шая школа, 2010. – 557с. 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:1549&theme=FEFU (51 экз.) 

2. Вольхин, В.В. Общая химия. Основной курс: учебное пособие для вузов в 

области техники и технологии/ В.В. Вольхин. – СПб.: Лань, 2008. – 464с.  

.http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU (5 экз.) 

3. Глинка, Н.Л. Общая химия: учебное пособие для вузов/ Н.Л. Глинка; под ред. 

А.И. Ермакова. – М.: Интеграл-Пресс, 2008. – 728с. 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU (5 экз.) 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:1549&theme=FEFU
http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU
http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:281662&theme=FEFU


4. Глинка, Н.Л. Задачи и упражнения по общей химии: учебное пособие для не-

химических специальностей вузов/ Н.Л. Глинка; под ред. В.А. Рабиновича, 

Х.М. Рубиной. – М.: Интеграл-Пресс, 2011. – 240с.  

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:416611&theme=FEFU (31 экз.) 

Дополнительная литература 

1. 5. Ахметов, Н.С. Общая и неорганическая химия: учебник для вузов/ Н.С. 

Ахметов. – М.: Высшая школа, 2008. – 743 с.  

6. Задачи и упражнения по общей химии: учебное пособие/ Б.И. Адамсон, О.Н. 

Гончарук, В.Н. Камышова и др.; под ред. Н.В. Коровина. – М.: Высшая школа, 

2006. – 255с. 

Гельфман, М.И. Химия: учебник для студентов вузов, обучающихся по техни-

ческим специальностям и направлениям / М.И. Гельфман, В.П. Юстратов – 

СПб.: Лань, 2008. – 480 с. 

2. Угай, Я.А. Общая и неорганическая химия: учебник для вузов/ Я.А. Угай. - 

М.: Высшая школа, 2004. – 527 с.  

3. Вольхин, В.В. Общая химия. Специальный курс: учебное пособие для вузов в 

области техники и технологии/ В.В. Вольхин. – СПб.: Лань, 2008. – 440с. 

4. Вольхин, В.В. Общая химия. Избранные главы: учебное пособие для вузов в 

области техники и технологии/ В.В. Вольхин. – СПб.: Лань, 2008. – 378с. 

5. Свешникова, Г.В. Основы химии в расчетах: самоучитель решения расчет-

ных химических задач/ Г.В. Свешникова. – СПб.: Химиздат, 2002. – 240с. 

6. Краткий справочник физико-химических величин./Под ред. Равделя А.А. и 

Пономаревой А.М. – СПб.: Специальная литература,1999. – 232с. 

7. Лурье, Ю.Ю. Справочник по аналитической химии / Ю.Ю. Лурье. – М.: Хи-

мия, 1989. – 448 с. 

http://lib.dvfu.ru:8080/lib/item?id=chamo:416611&theme=FEFU


8. Романцева, Л.М. Сборник задач и упражнений по общей химии: учебное по-

собие/ Л.М. Романцева, З.Л. Лещинская, В.А. Суханова. – М.: Высшая школа, 

1991. – 228 с.* 

9. Общая химия: ч.1: методические указания к лабораторным работам, кон-

трольные вопросы/ Сост.: Т.А. Калинина и др.; под ред. Т.А. Калининой, Н.А. 

Щеголихиной. – Владивосток: ДВГТУ, 2002. – 50 с. 

10. Общая химия: ч.3: методические указания к лабораторным работам для сту-

дентов технических вузов/ сост. Т.А. Калинина. – Владивосток: ДВГТУ, 2006. – 

22 с. 

11. Жмурко Г.П. Лекции по общей и неорганической химии для студента пер-

вого курса биологического факультета (общий поток)  [Электронный ресурс]: 

Химический факультет МГУ. Учебные материалы для нехимических специаль-

ностей. / Режим доступа: 

 http://www.chem.msu.su/rus/teaching/general.html. 

12. Хлебников А.И., Аржанова И.Н., Напилкова О.А. Общая химия. Гипертек-

стовое учебное пособие  [Электронный ресурс]:Факультет пищевых и химиче-

ских производств АлтГТУ. Учебные материалы / Режим доступа: 

http://www.chem-astu.ru/chair/study/genchem/index.html 

Перечень информационных технологий  

и программного обеспечения 

 

Видеосистема для демонстрации слайдов с помощью программного прило-

жения Microsoft Power Point.  

Информационные справочные системы, возможности которых студенты 

могут свободно использовать: 

Научная электронная библиотека http://elibrary.ru/defaultx.asp; 

Электронно-библиотечная система Znanium.com НИЦ "ИНФРА-М" 

http://znanium.com/ 

Электронная библиотека "Консультант студента" КОНСУЛЬТАНТ 

СТУДЕНТА - электронная библиотека технического вуза. Доступные рубрики - 

"Медицина. Здравоохранение"; "Машиностроение"; "Архитектура и строитель-

http://www.chem.msu.su/rus/teaching/general.html
http://www.chem-astu.ru/chair/study/genchem/index.html
http://elibrary.ru/defaultx.asp
http://znanium.com/
http://znanium.com/
http://www.studentlibrary.ru/


ство http://www.studentlibrary.ru/ 

 Электронно - библиотечная система образовательных и просветительских 

изданий в которой собраны электронные учебники, справочные и учебные по-

собия. http://www.iqlib.ru 

 Электронная библиотечная система «Университетская библиотека -

onlaine» ЭБС по тематике охватывает всю область гуманитарных знаний и 

предназначена для использования в процессе обучения в высшей школе, как 

студентами преподавателями, так и специалистами гуманитариями. 

www.biblioclub.ru 

 

V. МЕТОДИЧЕСКИЕ УКАЗАНИЯ  

ПО ОСВОЕНИЮ ДИСЦИПЛИНЫ 

 

Алгоритм изучения дисциплины «Химия», организация и планирование 

времени: 

 прослушивание лекционного материала (18 час.); 

  выполнение практических занятий (18 час.). 

  выпоолнение лабораторных работ (18 час.). 

Последовательность действий обучающегося при выполнении практиче-

ских занятий. 

 

VI. МАТЕРИАЛЬНО-ТЕХНИЧЕСКОЕ ОБЕСПЕЧЕНИЕ ДИСЦИПЛИНЫ 

 

Освоение дисциплины "Химия" предполагает использование следующего 

материально-технического обеспечения: 

1. Интерактивная доска, ноутбук (компьютер) и проектор; 

http://www.studentlibrary.ru/
http://www.iqlib.ru/
http://www.biblioclub.ru/
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Самостоятельная работа студента представляет собой процесс целенаправ-

ленного активного приобретения студентом новых знаний и умений без непо-

средственного участия преподавателя.  

Возможности самостоятельного изучения студентами данного курса 

обусловлены, в частности, наличием доступной студентам современной 

научно-технической литературы по изучаемому курсу, обширной коллекцией 

минералов, а также макетами простых форм и их комбинаций.  

Самостоятельный контроль усвоения знаний в процессе самостоятельной 

работы по изучению курса «Химия» студенты могут осуществлять путем отве-

тов на вопросы в предлагаемых учебных пособиях и учебно-методических раз-

работках. 

План-график выполнения самостоятельной работы по дисциплине 

№ 

п/п 

Да-

та/сроки 

выполне-

ния 

Вид самостоятельной работы  
 

Вре-

мя 

на 

вы-

пол-

не-

ние 

Форма кон-

троля 

1.  1-13 не-

деля 

 

Работа с литературой 

Подготовка презентаций 

 

15 

час. 

 

Собеседова-

ние 

 

Презентация 

 

2.  4-16 не-

деля 

Подготовка отчетов 

 

10 

час. 

 

Отчет о вы-

полнении 

практической 

работы  

Рекомендации по самостоятельной работе студентов 

Учебно-методическое обеспечение самостоятельной работы студентов 

включает изучение материалов лекций, подготовка к практическим занятиям, 

заполнение минералогических таблиц, подготовка к контролирующим тестам, 

контрольным работам по модулю, подготовка к экзамену. 



Методические указания к пункту 1 плана-графика СРС 

 «Работа с литературой и подготовка презентаций»  

Цель научиться обобщать литературные данные и в сжатой форме препод-

носить основные полученные результаты. 

Основные требования: 

Работа с литературой включает знакомство с основными и дополнитель-

ными источниками. В результате собеседования преподаватель выясняет глу-

бину проработки материала и оценивает работу в соответствии с критериями 

оценки (см. ниже). 

Подготовка презентаций осуществляется в соответствии с планом графи-

ком. Каждая тема должна быть раскрыта, в ней необходимо осветить актуаль-

ность, цели и задачи проведенного исследования, приведены региональные 

примеры, выполнено заключение и приведены основные использованные ис-

точники, включая литературные и электронные данные с соответствующими 

ссылками. 

Студент (по согласованию с преподавателем) представляет либо лекцию-

презентацию, подготовленную в программе PowerPoint, включающую не менее 

5-7 слайдов, либо доклад для общей дискуссии и последующего обсуждения.  

Критерии оценки. 

Оценка выполняется по двухбалльной системе (1 – выполнено, 0 – не вы-

полнено). 

Методические указания к пункту 3 плана-графика СРС 

 «Подготовка отчета по выполнению практической работы»  

Выполненные задания во время практических занятий и лабораторных ра-

бот необходимо подготовить к сдаче в электронном и печатном виде в виде от-

чета, в который должны входить все выполненные задания.  

Критерии оценки. 

Оценка для вынесения в систему БРС выполняется по четырехбалльной 

системе (3 – отлично, 2 –  хорошо, 1 – удовлетворительно, 0 - не удовлетвори-

тельно). 



Рекомендуется самостоятельно подготовиться к обсуждению перечня 

вопросов для выполнения текущего контроля «УО-1. Собеседование»  

1. Основные понятия и законы химии. Закон сохранения массы и энергии, 

закон постоянства состава вещества, газовые законы, закон эквивалентов. Эк-

вивалент, фактор эквивалентности, молярная масса эквивалента вещества, мо-

лярный объем эквивалента вещества. Нахождение молярной массы эквивалента 

простых и сложных веществ, участвующих в кислотно-основных и окислитель-

но-восстановительных реакциях. 

2. Строение атома. Квантово-механическая модель атома. Квантовые чис-

ла. Понятие орбитали. Принцип наименьшей энергии, принцип Паули, правило 

Гунда, правило Клечковского. Строение многоэлектронных атомов. Основное и 

возбужденное состояния атома. Валентность и степень окисления.  

3.Периодическая система и периодический закон в свете учения о строе-

нии атома. Зависимость свойств элементов и их соединений от положения эле-

мента в периодической системе. 

4. Химическая связь. Основные виды и характеристики химической связи. 

Энергия, длина, направленность, насыщенность. Ковалентная связь и ее харак-

теристики. Метод валентных связей. Два механизма образования ковалентной 

связи: обменный и донорно-акцепторный. Ионная связь, ее отличительные осо-

бенности. Водородная связь. Металлическая связь. 

5. Комплексные соединения. Комплексообразователи, лиганды, координа-

ционное число, внутренняя и внешняя сфера, типы химической связи в ком-

плексных соединениях. Первичная и вторичная диссоциация комплексных со-

единений. Константа нестойкости и устойчивости комплексного иона. Реакции 

комплексообразования. 

6. Закономерности протекания химических процессов. Основные термоди-

намические функции состояния: обозначение, физический смысл, способы рас-

чета. Первый закон термодинамики. Тепловые эффекты изобарных и изохор-



ных процессов. Закон Гесса и его следствия. Термохимические уравнения. Вто-

рой закон термодинамики. Энтропия. Энергия Гиббса. Объединенный закон 

термодинамики. Связь энергии Гиббса с константой равновесия. Условия само-

произвольного протекания процессов в различных системах. 

7. Химическая кинетика. Простые и сложные реакции. Кинетика гомоген-

ных и гетерогенных процессов. Факторы, влияющие на скорость реакции. За-

кон действующих масс, правило Вант-Гоффа, уравнение Аррениуса. Энергия 

активации. Катализ. 

8. Химическое равновесие. Необратимые и обратимые реакции. Кинетиче-

ское и термодинамическое условия равновесия. Константа равновесия: кинети-

ческая и термодинамическая для гомогенных и гетерогенных процессов. Взаи-

мосвязь между Кс и Кр, Кс и Ка. 

9. Фазовые равновесия. Правило фаз Гиббса. Диаграммы состояния одно- и 

двухкомпонентных систем. 

10. Общие понятия о растворах. Термодинамика процессов растворения. 

Растворимость. Способы выражения концентрации  растворов: массовая доля, 

молярная концентрация, молярная концентрация эквивалентов, моляльность. 

Коллигативные свойства растворов неэлектролитов и электролитов. Их практи-

ческое использование. 

Критерии оценки. 

Оценка выполняется по двухбалльной системе (1 – выполнено, 0 – не вы-

полнено). 

ОСНОВЫ АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОГО УЧЕНИЯ 

 

При рассмотрении этой темы основное внимание уделить разделам: 

1. газовые законы; 

2. закон эквивалентов. 



Усвоить основные понятия: моль, молярная масса, молярный объем газа, эк-

вивалент, молярная масса эквивалента, молярный объем эквивалента вещества. 

  

1. Состояние газа характеризуется его температурой T, давлением P и объемом  

V. Нормальные условия для газов P 0  = 101,3 кПa = 1 атм = 760 мм рт.ст., T 0  = 

0
0
С = 273 K. 

Закон Авогадро: В равных объемах различных газов при одинаковых условиях 

содержится одинаковое число молекул. 

Следствия из закона Авогадро: 1. Одинаковое число молекул различных га-

зов при одинаковых физических условиях (T, P) занимает одинаковый объем. 

Если число молекул равно числу Авогадро N А  = 6,02∙10 23   (1 моль газа), то при 

нормальных условиях они занимают объем 22,4 л (22,4 дм 3 ): 

 V 0

m
 = 22,4 л/моль. 

Плотность любого газа можно рассчитать по формуле    = 
mV

М
, 

где М - молярная масса газа (г/моль); 

V m - молярный объем газа (л/моль). 

2. Относительная плотность одного газа (1) по другому (2) равна отношению 

их молярных масс при заданном давлении и температуре: 

 D 
)1(2
  =

)2(

)1(

М

М
 

Относительная плотность газа по водороду D
2H
 (Х) =

)(

)(

2HM

XM
. 

М (Х) = D
2H
(Х) ∙ М (Н 2 ) = 2•

2HD  

Относительная плотность газа по воздуху D воздух (Х) = 
)(

)(

воздухM

XM
. 

М (Х) = D
воздух

(Х)∙М (воздуха) = D воздух∙29 

При низких температурах и высоких давлениях газы неидеальны и не подчи-

няются закону Авогадро. 



Объединенный газовый закон: Для данной массы газа произведение давления  

на объем, деленное на абсолютную температуру, есть величина постоянная.

 
T

PV
= const или 

T

PV

T

VP


0

00

  

P
0
, V

0
, T

0
- соответственно давление, объем и температура данной массы газа 

при н. у. 

Уравнение Менделеева – Клапейрона:  PV = 
)(

)(

XM

xm
RT 

P- давление газа; T- температура (К); V- объем газа; М(Х)- молярная масса газа 

(г/моль); m( Х )- масса газа (г); R- универсальная газовая постоянная = 

8,314
3

•

•

Кмоль

мПа
 = 8,314

Кмоль

лкПа

•

•
 = 8,314 

Кмоль

Дж

•
= 8,314 ∙10 3  

Кмоль

кДж

•
= 

0,082
Кмоль

латм

•

•
 = 62,36 

Кмоль

лстртмм

•

•...
 = 1,986 

Кмоль

кал

•
. 

Закон Дальтона: Общее давление смеси газов, химически не взаимодейству-

ющих друг с другом, равно сумме давлений газов, составляющих смесь: P = p1  

+ p 2 + p 3  +… + p n, 

где P- общее давление; p 1 ,p 2 ,p 3 ,…,p n- парциальные давления газов 1,2,3,…,n. 

Парциальным давлением газа в смеси называется давление, которое произ-

водил бы данный газ, если бы он один занимал весь объем, занимаемый смесью 

газов, при данной температуре. 

Пример 1. Какой объем при н.у. занимают: а) 0,5 моль водорода; б) 32 г оксида 

азота (II)? 

Решение: а) V
0

(H 2 ) = n(H 2 )∙V 0

m
 (H 2 ) 

V 0  (Н 2 ) = 0,5моль∙22,4 л/моль = 11,2 л 

б) n (NO) =
)(

)(

NOM

NOm
;   n (NO) =

)(

)(
0

0

NOV

NOV

m

; 

 

  
)(

)(

)(

)(
0

0

NOV

NOV

NOM

NOm

m

 ;   V 0

m
(NO) = 22,4 л/моль 

       M (NO) = 30 г/моль 



  V
0

(NO) = 
)(

)(

NOM

NOm
 V

0

m (NO) 

 

  V
0

(NO) =
мольг

мольлг

/30

/4,22•32
 = 23,9 л 

    Ответ: V
0
(H2) = 11,2 л; V

0
(NO) = 23,9 л.  

 

Пример 2. Вычислить объем, занимаемый 7 г оксида углерода (II) при 7
0
C и 

103974 Па. 

Решение: Воспользуемся уравнением Менделеева - Клапейрона 

P СО V СО =
)(

)(

COM

COm
RT. Откуда 

V СО =
COPCOM

RTCOm

)(

)(
=

Памольг

КмольКмПаг

103974•/28

)7273(•/.314,8•7 3 
=0,0056 м 3 = 5,6 л 

    Ответ: VСО = 5,6л. 

 

Пример 3. При температуре 27 0 С и давлении 2,5 атм газообразное вещество 

занимает объем 4,2 л. Вычислить объем газа при нормальных условиях. 

Решение: Используем уравнение объединенного газового закона 
T

PV

T

VP


0

00

, 

откуда V 0 =
0

0

TP

РVT
=

Катм

Клатм

)27273(•1

273•2,4•5,2


= 9,56 л. 

        Ответ: V = 9,56 л. 

 

Пример 4. Определить парциальные давления азота и кислорода в смеси объе-

мом 7л, если общее давление в смеси равно 8,2МПа, а объемы смешиваемых 

газов равны 2л и 5л соответственно. 

Решение: Объемные доли газов в смеси составляют 
7

2
 для азота и 

7

5
 для кис-

лорода. Следовательно, на долю азота приходится 
7

2
 общего давления или 8,2 



∙
7

2
= 2,34 МПа, на долю кислорода- 8,2 ∙

7

5
= 5,86 МПа, что и является их парци-

альными  давлениями в смеси. 

     Ответ: P(N2) = 2,34 MПа, P(O2) = 5,86 МПа. 

 

Пример 5. При некоторой температуре приготовили 8 л газовой смеси из 4 л 

оксида серы (IV), находившегося под давлением 720 мм. рт. ст., 6 л азота, нахо-

дившегося под давлением 640 мм. рт. ст. и 3 л кислорода, находившегося под 

давлением 816 мм. рт. ст.. Определить парциальные давления газов в смеси и 

общее давление газовой смеси. 

Решение: Находим, что объем оксида серы увеличился в 
4

8
=2 раза, объем азота 

– в 
3

4

6

8
  раза, объем кислорода – в 

3

8
 раза. Во столько же раз уменьшилось 

давление этих газов по сравнению с теми значениями, которые были до смеше-

ния. Находим парциальные давления газов в смеси: 

Р
2SO
=720 мм. рт. ст. :2 = 360 мм. рт. ст. 

Р
2N
= 640 мм. рт. ст. : 

3

4
 = 640 мм. рт. ст. ∙

4

3
 = 480 мм. рт. ст. 

Р
2О
= 816 мм. рт. ст. :

3

8
 = 816 мм. рт. ст. ∙

8

3
 = 306 мм. рт. ст. 

По закону парциальных давлений находим давление газовой смеси: 

 P (cмеси) = Р
2SO
+P

2N
+P

2О
= 360+480+306 = 1146 мм. рт. ст. 

     Ответ: Рсмеси = 1146 мм. рт. ст. 

 

2.Закон эквивалентов  

Эквивалент f хэкв . Х - некая реальная или условная частица вещества Х, которая 

может присоединять или высвобождать один ион водорода в кислотно-

основных реакциях или один электрон в окислительно-восстановительных ре-

акциях.  



Фактор эквивалентности  f хэкв . - число, показывающее какая доля реальной или 

условной частицы вещества Х эквивалентна одному иону водорода в кислотно-

основных реакциях или одному электрону в окислительно-восстановительных 

реакциях. 

f хэкв . =
z

1
 , где z- либо число ионов водорода, участвующих в реакции (для кис-

лот); - либо число гидроксогрупп, участвующих в реакции (для оснований); - 

либо число ионов водорода, способных заместиться катионами, входящими в 

состав соли (для солей); - либо число, принятых или отданных электронов в 

окислительно-восстановительной реакции. 

Эквивалент и фактор эквивалентности зависят от реакции, в которой участвует 

соединение. 

H 3 PO 4 +3NaOH = Nа3PO 4 +3H 2 O – кислотно-основная реакция 

f хэкв .  
3

1
 

1

1
 

3

1
 

2

1
 

H 3 PO 4 +2NaOH = Na 2 HPO 4 +2H 2 O – кислотно-основная реакция  

f хэкв .  
2

1
 

1

1
 

2

1
 

2

1
 

H 3 PO 4 +NaOH = NaН2PO 4 +H2O – кислотно-основная реакция 

f хэкв .  
1

1
 

1

1
 

1

1
 

2

1
 

  

 Zn + 2HCl = ZnCl2 + H2 - окислительно-восстановительная реакция 

f хэкв .   
2

1
 

1

1
 

2

1
 

2

1
  

 Zn – 2e =Zn 2  - окисление 

 в-ль 

 2H
+1

 +2e = H2 - восстановление 

 ок-ль 

 

 S + O2 = SO2 - окислительно-восстановительная реакция 



f хэкв .  
4

1
 

4

1
 

4

1
  

 S – 4e = S 4  - окисление 

 в-ль   

 O2+ 4e = 2O 2  - восстановление 

 ок-ль 

Молярный объем эквивалента вещества Х: V m (
z

1
Х) – это объем одного 

моль эквивалента газообразного вещества Х: V m (
z

1
Х) = 

z

1
V m (Х). 

Молярная масса эквивалента вещества Х: М (
z

1
Х) – это масса одного моль 

эквивалента вещества Х, равная произведению фактора эквивалентности 
z

1
 на 

молярную массу этого вещества: М (
z

1
Х) =

z

1
М (Х). 

Количество вещества эквивалента n (
z

1
Х) – это число моль вещества эквива-

лента: n (
z

1
Х) =

)
1

(

)(

X
z

M

хm
. 

Закон эквивалентов: Вещества взаимодействуют друг с другом в строго экви-

валентных количествах.  n (
z

1
Х) = n (

z

1
У) 

)
1

(

)(

X
z

M

хm
=

)
1

(

)(

Y
z

M

ym
 или 

)(

)(

ym

хm
=

)
1

(

)
1

(

Y
z

M

x
z

M

,  

 где m(х), m(y) – массы взаимодействующих без остатка веществ; 

M (
z

1
Х), M(

z

1
Y) –соответствующие молярные массы эквивалентов. 

Для веществ, находящихся в растворе, закон эквивалентов может иметь вид 

  С (
z

1
Х) ∙V(Х) = С (

z

1
Y) ∙V(Y), 

гдеС(
z

1
Х) – молярная концентрация эквивалента вещества Х; 



  C(
z

1
Y) – молярная концентрация эквивалента вещества Y; 

  V(X), V(Y) – объемы соответствующих растворов. 

 

Пример 1. Вычислите молярную массу эквивалента серной кислоты в следую-

щих реакциях: а) 8HJ + H2SO4 )(к  = 4J 2 + H 2 S +4H 2 O; 

  б) H 2 SO4+ 2NaOH = Na 2 SO4 +2H 2 O. 

Решение: Молярная масса эквивалента серной кислоты рассчитывается по 

формуле  M(
z

1
H 2 SO 4 ) = 

z

1
М (H 2 SO 4 ), где z- либо число ионов водорода H 1 , 

участвующих в кислотно-основной реакции; - либо число электронов, участву-

ющих в окислительно-восстановительной реакции. 

а) Реакция 8HJ + H2SO4 )(к  = 4J2+ H2S +4H2O относится к окислительно-

восстановительным реакциям, т.к. в ходе реакции элементы меняют степень 

окисления. 

4  2J 1  - 2e = J 2  - окисление 

 в-ль 

 S 6  + 8e = S 2  - восстановление 

 ок-ль 

 

 8J 1  + S 6  = 4 J 2 + S 2  

H2SO4 в данной реакции окислитель и фактор эквивалентности серной кислоты 

f
42_ SOHэкв

=
z

1
=

8

1
 , где  z- число электронов принятых окислителем в 

данной реакции. 

М (H2SO4) = 2+32+64 = 98 г/моль;  

M (
z

1
H2SO4) =

8

1
 М (H2SO4) =

8

1
98 = 12,25 г/моль 

б) Реакция H 2 SO 4 + 2NaOH = Na 2 SO 4  +2H 2 O относится к кислотно-основным 

реакциям (степени окисления элементов не изменяются). 



f
42_ SOHэкв

=
z

1
=

2

1
 , где z- число ионов водорода Н

+1
 вступивших в реакцию. 

M (
z

1
H2SO4) =

2

1
 М (H2SO4) =

2

1
98 = 49 г/моль. 

Ответ: а) М(
8

1
H2SO4) = 12,25 г/моль; б) М(

2

1
H2SO4) = 49 г/моль. 

Пример 2. 0,604 г двухвалентного металла вытеснили из кислоты 581 мл во-

дорода, собранного над водой при 18 0 С и давлении 105,6 кПа. Давление насы-

щенного водяного пара при 18 0 С составляет 2,1 кПа. Найдите молярную массу 

эквивалента металла, укажите металл. 

Решение: 1 способ. Ме +2HCl = MeCl2+ H2  

 Me – 2e = Me 2  - окисление 

 в-ль 

 2Н  +2e=H2 -  восстановление 

 ок-ль 

 f
Меэкв _

=
z

1
= 

2

1
  f

2_ Нэкв
= 

z

1
= 

2

1
 

   M (
2

1
H2) = 

2

1
M (H2) = 

2

1
2 

моль

г
 = 1

моль

г
 

Используя уравнение Менделеева-Клапейрона, находим массу, выделившегося 

водорода: 

RT

HMVP
m

HH

H

)( 222

2
  

)(5,1031,26,105
22 _ кПаPPP OHнасыщатмH   

M( 2H )=2 г/моль, V( 2H )=581мл=0,581л 

T=18 CO +273=291K 

R=8,314
кмоль

лкПа

•

•
 

m ( 2H )= г

К
Кмоль

лкПа
моль

г
лкПа

0497,0

291•
•

•
314,8

2•581,0•5,103

  



Исходя из закона эквивалентов 
)

1
(

)
1

(

)(

)( 2
2

Me
z

M

Н
z

М

MeM

Hm
 ,  рассчитываем молярную 

массу эквивалента металла М (
z

1
Ме) = 

)(

)
1

(•)(

2

2

Hm

H
z

MMem

 = 
г

мольгг

0497,0

/1•604,0
= 

=12,15г/моль. Зная, что металл двухвалентный находим молярную массу ме-

талла М (Ме) = z∙М (
z

1
Ме) = 2∙12,15г/моль = 24,3г/моль. 

    Ответ: искомый металл – магний Mg. 

2 способ. Используя уравнение объединенного газового закона 
T

PV

T

VP


0

00

, 

находим объем выделившегося водорода при н.у. (Р 0 =101,3 кПа, T 0 = 273 K): 

V 0 ( H 2 ) = 
0

0

TP

РVT
 = 

кПаК

КлкПа

3,101•291

273•581,0•5,103
 = 0,557л. 

Согласно закону эквивалентов 

)
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)
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m

 молярная масса эквивалента 
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)
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HV
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VMem m

 = 
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/2,11•604,0
 = 12,15г/моль, где 

V 0

m
(

z

1
H 2 ) = 

z

1
V 0

m
(H 2 ) = 

2

1
∙22,4 л/моль = 11,2 л/моль. 

Отсюда молярная масса металла  М (Ме) = z∙М(
z

1
Ме) = 2∙12,15г/моль = 

=24,3г/моль.  

Искомый металл – магний Mg. 

 

Пример 3. При сжигании 1,635г цинка в струе кислорода получено 2,035г ок-

сида цинка. Вычислите молярную массу эквивалента цинка. 

Решение:  Находим массу присоединенного кислорода 

m(O) = m(ZnO) – m(Zn) = 2,035г – 1,635г = 0,4 г. 



Согласно закону эквивалентов 
)(

)(

Om

Znm
 = 

)
1

(

)
1

(

O
z

M

Zn
z

M

.  

Зная, что М(
z

1
О) = 

2

1
М(О) = 

2

1
∙16г/моль = 8 г/моль, находим молярную массу 

эквивалента цинка М(
z

1
Zn) = 

)(

)
2

1
(•)(

Om

OMZnm

 = 
г

мольгг

4,0

/8•635,1
 = 32,7 г/моль. 

     Ответ: М(
z

1
Zn) = 32,7 г/моль. 

Пример 4. За 10 мин из раствора нитрата платины ток силой 5 А выделил 

1,517г платины. Определите молярную массу эквивалента платины и степень 

окисления платины в исходной соли. 

Решение: Количество электричества, прошедшее через раствор за 10 мин, 

находится по формуле Q = I∙t = 5А∙ 60∙10с = 3000 Кл. 

При прохождении 96500 Кл электричества выделяется 1 моль эквивалентов 

платины. Находим молярную массу эквивалента платины. 

При прохождении 3000 Кл выделилось 1,517 г  Pt, 

при прохождении 96500 Кл выделилось M(
z

1
Pt). 

M(
z

1
Pt) = 

Кл

гКл

3000

517,1•96500
 = 48,8 г/моль 

M(
z

1
Pt) = 

z

1
∙M(Pt)  

z = 
)

1
(

)(

Pt
z

M

PtM
 = 

мольг

мольг

/8,48

/195
 = 4 

Степень окисления платины в исходной соли +4. 

    Ответ: М(
4

1
Pt) = 48,8 г/моль. 

 

Контрольные вопросы 

1. Какие величины характеризуют газовое состояние вещества? 

2. Каковы единицы измерения массы, объема, давления и температуры? 



3. Что называется парциальным давлением газа? Как формулируется закон пар-

циальных давлений Дальтона? 

4. Что называется идеальным газом? При каких условиях газовые законы, вы-

веденные для идеальных газов, могут быть без большой погрешности примене-

ны к реальным газам? 

5. Если масса газа остается постоянной, какая зависимость существует между 

объемом, занимаемым данной массой газа, температурой и давлением? 

6. Что называется универсальной газовой постоянной? Каков ее физический 

смысл? В каких единицах она измеряется? 

7. Что называется абсолютной и относительной плотностью газа? 

8. Какова зависимость между молекулярной массой газа и его относительной 

плотностью по водороду? 

9. Что называется эквивалентом вещества? Что называется фактором эквива-

лентности вещества?  

10. Является ли эквивалент постоянной характеристикой элемента? 

11. Что называется моль вещества? 

12. Перечислите методы определения молярной массы эквивалента. 

13. Как вычислить молярную массу эквивалента сложного вещества (кислоты, 

основания, соли, оксида) в кислотно-основных реакциях? 

14. Как вычислить фактор эквивалентности вещества, участвующего в окисли-

тельно-восстановительной реакции? 

15. Дать формулировку закона эквивалентов и привести его математическое 

выражение. 

Задания для самостоятельного решения 

1. Вычислить объем газа при нормальных условиях, если: 

  1. при 20
0
С и 104,430 кПа объем газа равен 0,48 м 3 ; 

  2. при – 23
0
С и 97,3 кПа объем газа равен 375 мл; 

  3. при 17
0
С и 1,3 атм объем газа равен 1,1м 3 ; 

  4. при 91
0
С и 98,65 кПа объем газа равен 608 мл; 



  5. при 25
0
С и 102 425 Па объем газа равен 0,67 л;  

  6. при 300К и 101,3 кПа объем газа равен 1080 л; 

  7. при – 3
0
С и 1,02 атм объем газа равен 320 м 3 ; 

  8. при 15
0
С и 81 313 Па объем газа равен 0,68 л; 

  9. при 25
0
С и 85,3 кПа объем газа равен 820 мл;  

  10. при – 100
0
С и 100 000 Па объем газа равен 3 м 3 . 

 

2. Вычислить массу газа: 

   1. при 80
0
С и 98 642 Па  450 мл SO 2 ; 

   2. при 20
0
С и 99,9 кПа   1л Ar; 

   3. при 90
0
С и 101,3 кПа   0,25 л He; 

   4. при 65
0
С и 78,5 кПа   300 мл СО; 

   5. при – 3
0
С и 1 атм        1,2 л H 2 ; 

   6. при 26 К и 80,5 кПа    344 м 3  О 2 ; 

   7. при 0
0
С и 102,320 кПа  15 л NH 3 ; 

   8. при 293 К и 1,7 атм       1л Cl 2 ; 

   9. при – 15
0
С и 0,8 атм    500 л NO; 

  10. при 273 К и 8,11 МПа  20 л N 2 ; 

  11. при – 120
0
С и 100,3 кПа  0,5 л F 2 ; 

  12. при 50
0
С и 1,12 атм       300 мл CH 4 ; 

  13. при 303 К и 102 375 Па   1 м 3 СО 2 ;  

  14. при 173 К и 0,3 атм       250 мл N 2 O; 

  15. при 298 К и 104,5 кПа  1,7 м 3 HCl. 

  

3. Определите парциальные давления газов в следующих смесях и общее дав-

ление  газовых смесей: 

 

Смешиваемые V, л P V смеси , л 



газы 

1. N 2   0,5 105,3 кПа 3 

 H 2  2,5  93,7 кПа 

  

2. СО 2  2 101,3 кПа 7,6 

 N 2  5,6 96,9 кПа 

  

3. О 2  4 840 мм. рт. ст. 12 

 H 2  8 840 мм. рт. ст.  

 

4. СО 4 750  мм. рт. ст. 3 

 СО 2  5 780 мм. рт. ст. 

 

5. Ne 10 1 атм 5 

 Ar 2 1 атм  

 

4. Рассчитайте:  

а) молярные массы эквивалентов веществ, участвующих в данных реакциях; 

б) массу (или объем) продуктов реакции, если прореагировало указанное коли-

чество одного из веществ, при нормальных условиях. 

 

Номер 

варианта 

Реакции Количество (моль) 

исходного вещества 

1 K 2 СО 3 +2 H 3 PO 4 = 2КН 2 РО 4 +Н 2 О+СО 2  

2Н 2 +О 2 = 2Н 2 О 

0,2 моль Н 3 РО 4  

2. К 2 СО 3  + H 3 PO 4 = K 2 HPO 4 +H 2 O+CO 2  

2SO 2  + O 2  = 2SO 3   

 

 0,3 моль О 2  



3. СоCl 2  + 2NaOH = Co(OH) 2  + 2 NaCl 

4 NH 3  + 3O 2  = 2 N 2  +6 H 2 O 

 0,5 моль NaOH 

4. Аl(OH) 3  + 3H 2 SO 4  = Al(HSO 4 ) 3  + 3H 2 O  

CO + H 2 O = CO 2  + H 2  

 4 моль H 2 SO 4  

5. FeCl 3  + 3NaOH = Fe(OH) 3  + 3NaCl 

SO 2  + 2 H 2  = S + 2 H 2 O 

 

 0,6 моль SO 2  

6.  MnSO 4  + 2 KOH = Mn(OH) 2 + K 2 SO 4  

 H 2  + Cl 2  = 2 HCl 

 

 3 моль Cl 2  

7. К 2 СО 3  +2 HJ = H 2 CO 3  + 2 KJ 

Zn + 2 HJ = ZnJ 2  + H 2  

 

 1,5 моль Zn 

8. H 2 SO 4  + 2 KOH = K 2 SO 4  + 2 H 2 O 

2Al +6NaOH+6H 2 O=2Na 3 [Al(OH) 6 ]+ 3H 2  

 

 0,2 моль Al 

9. Cu(OH) 2  +HCl = CuOHCl +  H 2 O 

 N 2  + О 2  = 2 NO 

 

 5 моль N 2  

10. 4 NH 3  + 5 O 2  = 4 NO + 6 H 2 O 

Bi(OH) 3  +3 HCl = BiCl 3  + 3 H 2 O 

 2 моль O 2  

11.  3К 2 СО 3 +2H 3 PO 4 = 2K 3 PO 4 +3H 2 O+3CO 2  

2 Mn + О 2  =  2 MnO  

 0,4 моль К 2 СО 3  

12. 2 PbS + 3 О 2 = 2 PbO + 2 SO 2  

BaCl 2  + Na 2 СО 3 = BaСО 3 +2 NaCl 

 0.1 моль О 2  

13. Cu(OH) 2  + 2 HCl = CuCl 2  + 2 H 2 O 

2 C + О 2 = 2 CO 

 0,5 моль HCl 

14. CuO + H 2 = Cu + H 2 O 

 Na 2 СО 3 + SiO 2 = Na 2 SiO 3 + CO 2  

 3 моль CuO 

15. 2 ZnS +3 О 2 = 2 ZnO + 2 SO 2   

Na 2 O + SiO 2 = Na 2 SiO 3   

 0,75 моль О 2  

 



5. Определите молярную массу эквивалента металла, если: 

    1. 0,162 г  металла образуют 0,174 г его оксида; 

    2. при сгорании 1,5 г металла получилось 2,1 г оксида металла; 

    3. 1,4 г железа вытесняет из кислоты 0,05 г водорода; 

    4. 1,63 г цинка вытесняет из кислоты  0,05 г водорода; 

    5. 1,2 г магния вытесняет из кислоты 0,1 г водорода; 

    6. 0,9 г металла вытесняет из кислоты 0,1 г водорода; 

    7. 1,12 г кадмия вытеснили из кислоты 0,02 г водорода; 

    8. 1,2 г титана вытеснили из кислоты 0,075 г водорода; 

    9.  0,0873 г металла вытеснили из кислоты 35 мл водорода (н.у.); 

   10. 1 г металла вытесняет из кислоты 0,921 л водорода (н.у.); 

   11. 2 г металла соединяются с 1,39 г серы, M(
z

1
S)= 16 г/моль; 

   12. в оксиде свинца содержится 7,17 %  кислорода по массе; 

   13. хлорид цинка содержит 47,9 %  цинка по массе, M(
z

1
Cl) = 35,5 г/моль; 

   14. его соединение  с йодом содержит 94,8 %  йода по массе,  

M(
z

1
J) = 126,9 г/моль; 

   15. его сульфид содержит 77,85 %  металла по массе, M(
z

1
S)= 16 г/моль. 

 

6. Определить металл и его молярную массу эквивалента, если: 

1. 1,37 г двухвалентного металла вытесняют из кислоты  0,5 л водорода при 

18 0 С и 101325 Па; 

2. 0,00336 кг трехвалентного металла вытесняют из раствора щелочи 4,244 л 

водорода при 0 0 С и 99,8 кПа; 

3. 2,2 г двухвалентного металла вытесняют из кислоты 0,81 л водорода  

  22 0 С и 101,9 кПа; 

4. 1,2 г металла вытесняют из раствора кислоты при 20 0 С и 101100 Па 442 

мл водорода; 



5. 0,527 г металла вытесняют из кислоты 0,2 дм 3  водорода, измеренного при 

18 0 С и 98 658,5 Па; 

6. при нагревании 4,3 г оксида металла было получено 0,58 дм 3  кислорода 

(при 17 0 С и 113,324 кПа); 

7. 0,5 г металла вытесняют из раствора кислоты 198 мл водорода, собранно-

го и измеренного над водой при 298 К и 99,3 кПа. Давление насыщенного 

пара воды при данной температуре составляет 23,5 кПа; 

8. 13,43 г двухвалентного металла вытесняют из раствора кислоты 5 л водо-

рода, собранного и измеренного при температуре 291 К и 101,3 кПа. Дав-

ление насыщенного пара воды при данной температуре составляет 2,07 

кПа; 

9. при электролизе расплава хлорида металла (ток силой 5А, время процесса 

10 мин) было выделено 0,378 г металла; 

10.  для выделения 1,97 г которого из раствора его соли потребовалось про-

пускать в течение 36 мин ток силой 3А. Валентность металла равна двум; 

11.  выделение 0,16 г металла при электролизе раствора его соли потребовало 

пропускания тока силой 1,8 А в течение 11,8 мин; 

12.  при пропускании через раствор его соли тока силой 2 А в течение 3 ч вы-

делилось 12,56 г металла; 

13. для выделения 2,57 г металла через раствор его соли был пропущен ток 

силой 3,6 А в течение 30 мин. Валентность металла равна трем; 

14.  ток силой 2,5 А в течение 15 мин выделяет из раствора соли 0,46 г метал-

ла; 

15.  ток силой 5 А в течение 20 мин выделяет из раствора соли 6,441 г метал-

ла. 

 

ЭЛЕМЕНТЫ ХИМИЧЕСКОЙ ТЕРМОДИНАМИКИ 

 



Знать: - основные термодинамические функции: теплоту, работу, внутреннюю 

энергию, энтальпию, энтропию, изобарно-изотермический и изохорно-

изотермический потенциалы; 

- виды термодинамических процессов; 

- сущность первого закона термодинамики, его математическое выражение и 

применение к различным процессам; 

- причины возникновения тепловых эффектов, сущность закона Гесса и след-

ствий из него, тепловые эффекты различных процессов; 

- сущность и математические выражения второго закона термодинамики; 

- сущность энтропии и ее статистическую природу; 

- критерии самопроизвольного протекания процессов в различных системах; 

- уравнение изотермы химической реакции и возможность его использования; 

- уравнение изобары химической реакции и его применение. 

Уметь рассчитывать: - тепловые эффекты реакций при стандартных условиях; 

- изменение энтропии в результате химической реакции; 

- изменение свободной энергии Гиббса при заданной температуре; 

- константу химического равновесия при заданной температуре. 

 

 Состояние системы характеризуется ее физическими и химическими свойства-

ми (объем, давление, температура, химический состав и т.д.). Свойства, вы-

бранные в качестве независимых переменных, называются параметрами состо-

яния. Величина, определяемая этими параметрами, однозначно характеризую-

щая систему и независящая от пути ее перехода из одного состояния в другое, 

называется функцией состояния. 

Термодинамическими функциями состояния являются: 

- внутренняя энергия U характеризует общий запас энергии в системе, исклю-

чая кинетическую энергию системы как целого и ее потенциальную энергию в 

поле внешних сил 

U = Uкон – Uисх > 0  внутренняя энергия системы возрастает; 



- энтальпия Н характеризует общее теплосодержание системы или тепловой 

эффект химической реакции при постоянном давлении 

Н > 0  тепло поглощается, эндотермическая реакция; 

Н < 0  тепло выделяется, экзотермическая реакция; 

- энтропия S характеризует степень беспорядочности частиц в системе 

S > 0 степень беспорядка возрастает; 

S < 0 cтепень беспорядка уменьшается; 

- свободная энергия Гиббса G или изобарно-изотермический потенциал ха-

рактеризует часть энергии, идущую на совершение полезной работы при посто-

янных давлении и температуре 

G > 0 энергия поглощается, эндоэргоническая реакция; 

G < 0 энергия выделяется, экзоэргоническая реакция; 

- свободная энергия Гельмгольца F или изохорно-изотермический потенциал 

характеризует часть энергии, идущую на совершение полезной работы при по-

стоянных объеме и температуре. 

 F > 0 энергия поглощается,  F < 0 энергия выделяется. 

В соответствии с законом Гесса: 

G реакции = ni G 0

обр продуктов –  ni G 0

обр исходных веществ 

H реакции = ni H 0

обр продуктов –  ni H 0

обр исходных веществ 

S реакции = ni S
0

продуктов –  ni S
0

исходных веществ. 

Объединенный термодинамический закон G реакции = H реакции - T S реакции. 

Если пренебречь зависимостями H
0
 и S

0
 от температуры, то для термодина-

мических расчетов применяют уравнение G 0

T = H 0

298
 - TS 0

298
. 

Если G < 0, то такой процесс термодинамически возможен. Чем более отрица-

тельно G, тем в большей степени реакция протекает в направлении образова-

ния продуктов реакции. 

Если G > 0, то процесс приводит к увеличению энергии Гиббса и такая реак-

ция термодинамически невозможна. 

Если G = 0, то начальные условия в системе соответствуют равновесию. 



Критериями самопроизвольного протекания процессов являются 

- в изолированной системе  S > 0; 

- в закрытой и открытой системах  G < 0 (для изобарно-изотермических про-

цессов); 

- в закрытой и открытой системах F < 0 ( для изохорно-изотермических про-

цессов). 

 

Пример 1. Сколько теплоты выделится при сжигании 920 г этанола? Запишите 

термохимическое уравнение данной реакции. 

Решение: Процесс горения этанола можно представить следующим уравнени-

ем C2H5OH (ж) + 3O2 (г) = 2CO2 (г) + 3H2O(г). По первому следствию из закона Гес-

са  H 0

298
 реакции =2H 0

обр CO 2
+ 3H 0

обр H 2 O - H 0

обр С 2 H 5 OH - 3H 0

обр O 2
. 

Используя справочные данные, находим тепловой эффект горения 1 моль эта-

нола C2H5OH.  

H 0

298
 реакции = 2(-393,5) + 3(-285,8) – (-277,6) – 0 = - 1366,8 кДж 

Находим количество вещества C2H5OH в 920 г: 

n (C2H5OH) = 
)(

)(

52

52

OHHCM

OHHCm
 = 

мольг

г

/46

920
= 20 моль. 

Следовательно, количество теплоты, выделяющееся при сжигании 20 моль эта-

нола, будет равно Q p =  - H 0

298
 реакции n (C2H5OH) = 1366,8∙20 = 27336 кДж = 

27,34 МДж. Термохимическое уравнение можно записать следующим образом 

C2H5OH (ж) + 3O2 (г) = 2CO2 (г) + 3H2O(г), H 0

298
 реакции = -1366,8 кДж. 

     Ответ: выделится 27,34 МДж тепла. 

 

Пример 2. С помощью термодинамических расчетов на примере реакций 

SnO2 (к) + Sn (к) = 2SnO(к) и PbO2(к) + Pb(к) = 2PbO(к) ответьте на вопрос об устой-

чивых степенях окисления олова и свинца в закрытой системе при температуре 

300 К. 



Решение: Рассчитаем G 0

300
 первой и второй реакции по уравнению  G 0

T = 

H 0

298
 - TS 0

298
. 

 Для первой реакции H 0

298
 реакции =2H 0

обр SnO - H 0

обр SnO 2
 - H 0

обр Sn = 2(-286) -  (-

581) – 0 = 9 кДж  > 0 – тепло поглощается, эндотермическая реакция; 

S 0

298
 реакции = 2S 0

SnO
 - S 0

2SnO - S 0

Sn
= 2∙56,5 – 52,3 – 51,6 = 9,1Дж/К = 0,0091кДж/К 

Степень беспорядка в системе возрастает, данная реакция будет протекать са-

мопроизвольно в изолированной системе при стандартных условиях. 

G 0

300
= 9 кДж  – 300 К∙ 0,0091 кДж/К = 6,27 кДж > 0 – энергия поглощается в 

ходе реакции; в закрытых и открытых системах термодинамически возможна 

обратная реакция, т.е. в указанных условиях более устойчив оксид олова (IV) 

SnO2. 

Для второй реакции расчеты проводятся по такой же схеме: 

H 0

298
 реакции =2H 0

обр PbO - H 0

обр PbO 2
 - H 0

обр Pb = 2(- 219) – (- 277) – 0=-161кДж < 

0 – тепло выделяется, экзотермическая реакция; 

S 0

298
 реакции = 2S 0

PbO
 - S 0

2PbO - S 0

Pb
= 2∙66 – 72 – 65 = - 5 Дж/К = - 0,005 кДж/К – сте-

пень беспорядка в системе уменьшается, в изолированной системе данная реак-

ция самопроизвольно протекать не будет; 

G 0

300
= - 161 кДж – 300К(-0,005кДж/К) = - 159,5 кДж < 0 – энергия выделяется, 

в закрытых и открытых системах термодинамически возможен прямой процесс, 

т.е. в указанных условиях более устойчив оксид свинца (II) PbO. 

Ответ: в указанных условиях устойчивой степенью окисления для олова явля-

ется степень окисления +4, для свинца –  +2. 

 

Пример 3. Константы равновесия К 0

р реакции 2SO2 (г) + O2 (г) = 2SO3 (г) при 727 и 

927
0
С равны соответственно 3,34 и 0,079. Рассчитайте стандартную энергию 

Гиббса G 0

T  и определите направление самопроизвольного протекания реакции 

при указанных температурах, а также средний тепловой эффект (стандартную 

энтальпию) процесса в приведенном температурном интервале. 



Решение: В абсолютной шкале температуры 727 и 927
0
С соответственно равны 

1000 и 1200 К. Величину G 0

T  рассчитаем по стандартному уравнению ”изо-

термы” химической реакции G 0

T = - RT ln К 0

р ; 

G 0

1000
 = -8,314 Дж/мольK∙1000 К ln 3,34 = - 10026 Дж/моль = - 10кДж/моль; 

G 0

1200
 = -8,314 Дж/мольК1200 К ln 0,079 = 25324 Дж/моль = 25,3 кДж/моль. 

Таким образом, при 1000 К реакция протекает в прямом направлении (G 0

1000
< 

0), при 1200 К – в обратном направлении (G 0

1200
> 0). 

Величину H 0

ср определим по уравнению ” изобары “ в интегральном виде 

ln
1

2

К

К
 = 

R

Н 0
(

1

1

T
 − 

2

1

T
). Выражаем  из уравнения  H 0

ср = 
12

1

2
21 ln

TT

K

K
TRT


 = 

KK

ККмольКДж

10001200

34,3

079,0
ln12001000/314,8


= - 186779,6 Дж/моль = - 186,8 кДж/моль. 

Для удобства расчетов обычно принимают Т2 > Т1. 

Ответ: G 0

1000
 = - 10 кДж/моль – в прямом направлении протекает реакция, 

G 0

1200
= 25,3 кДж/моль – в обратном направлении протекает реакция, реакция 

экзотермическая H 0

ср  = - 186,8 кДж/моль. 

 

Пример 4. Рассчитать энергию Гиббса химической реакции синтеза аммиака 

2

1
N2 (г) + 

2

3
H2 (г) = NH3 (г) при 298К и относительных парциальных давлениях 

РН 2
= 100, РN 2

= 100 и PNH 3
=1. G 0

298
 NH 3

= - 16,66 кДж/моль. 

Решение: Используем уравнение “изотермы” химической реакции в нестан-

дартных условиях G298 = G 0

298
 + RT ln

2

3

2

1

22

3

HN

NH

PP

P
 = - 16,66 кДж/моль + 8,314∙10

-3
 

кДж/мольК ∙298К∙ 2,3∙ lg
2

3

2

1

100100

1
= -16,66 +5,698∙ lg

410

1
= - 16,66 + 5,698 ∙lg 10

-4
 

= -16,66 + 5,698∙ (-4) = -16,66 – 22,792 = - 39,452 кДж/моль. 



G298 < 0, реакция идет самопроизвольно в прямом направлении в указанных 

условиях. 

 Ответ: G298 = - 39,452 кДж/моль 

Контрольные вопросы 

 

1. Какие из следующих термодинамических функций относятся к функциям 

состояния: теплота, энтропия, свободная энергия Гиббса, работа расши-

рения газа, энтальпия, изохорно-изотермический потенциал? 

2. Какой смысл имеют знаки ’’плюс” или ”минус” перед термодинамиче-

скими функциями: теплотой, энтальпией, свободной энергией Гиббса?  

3. Какие выводы можно сделать о конкретной химической реакции, если 

изменение следующих термодинамических функций отрицательно: а) эн-

тальпии; б) энтропии; в) свободной энергии Гиббса? 

4. В каком случае для оценки теплового эффекта реакции используется: а) 

первое следствие закона Гесса; б) второе следствие закона Гесса? 

5. Как связаны между собой тепловой эффект и изменение энтальпии про-

цесса? Укажите знак H для экзо- и эндотермической реакции. 

6. Подтвердите физический смысл энтропии математическими формулами и 

примерами. 

7. Каким образом производят расчет свободной энергии Гиббса: а) по вели-

чинам свободных энергий образования веществ; б) по энтальпийному и 

энтропийному факторам; в) по величине электродвижущей силы процес-

са; г) по константе химического равновесия при заданной температуре? 

8. Почему введены три критерия направления самопроизвольных процессов 

S, G, F? 

 

Задания для самостоятельного решения 

 

Для предложенной реакции ответьте на следующие вопросы: 



- экзо- или эндотермической является данная реакция; определите тепловой 

эффект образования 1 кг любого из продуктов реакции; 

- как меняется степень беспорядка в ходе реакции; 

- возможна ли данная реакция в изолированной системе при стандартных усло-

виях; 

- возможна ли данная реакция в открытой системе при 25
0
С и 1000 К. При ка-

кой температуре выделяется больше энергии; 

- какой фактор (энтропийный или энтальпийный) способствует протеканию 

процесса; 

- запишите выражения кинетической и термодинамической Кравновесия, покажите 

взаимосвязь между ними; 

- рассчитайте числовое значение Кравновесия при температуре 25
0
С и 1000 К. При 

какой температуре полнота протекания реакции выше; 

- укажите оптимальные условия протекания реакции, используя принцип Ле 

Шателье (условия, при которых равновесие смещается в прямом направлении). 

Не забудьте уравнять предложенную реакцию. 

 

1  Fe2O3 (т)  + H2 (г) = FeO (т) + H2O (г) 

∆H
0

обр , кДж/моль      -822,2 0 -264,9  -241,8 

S
0
 , Дж/моль∙К 87 131 61   189 

 

 

 

 

2  CaC2 (т) + H2O (ж) = Ca(OH)2 (т) + C2H2 (г) 

∆H
0

обр , кДж/моль      -59,83 -285,8 -985,1      226,75 

S
0
, Дж/моль∙К 69,96 69,95 83,39     200,82 

 

 

 

   
 

3  NH3 (г) + Cl2 (г)   =  N2 (г) + HCl (г) 

∆G
0

обр, кДж/моль      -16,48   0   0 -95,3 



S
0
 , Дж/моль∙К 192,66 222,98  191,5 186,79 

 

 

 

    

4  CH4 (г) + O2 (г) = CO2 (г) + H2O (г) 

∆H
0

обр, кДж/моль      -74,85 0 -393,5  -241,8 

S
0
 , Дж/моль∙К 186,24 205 213,66  188,72 

 

    

 

 

5  SO2 (г) + H2S (г) = S (т) + H2O (ж) 

∆G
0

обр, кДж/моль      -300,2 -33,5 0    -237,2 

∆H
0

обр, кДж/моль -296,9 -20,6 0    -285,8 

 

    

 

 

6  C2H2 (г) + O2 (г) = CO2 (г) + H2O (г) 

∆G
0

обр, кДж/моль      209,2 0 -394,4   -228,6 

∆H
0

обр, кДж/моль 226,75 0 -393,5   -241,8 

 

 

 

   

 

 

7  NO2 (г)  =  NO (г) + O2 (г) 

∆H
0

обр, кДж/моль      34,19 91,26   0  

S
0
 , Дж/моль∙К 240,06 210,64   205  

 

    

 

 

8  Fe2O3 (т)  + CO (г)  =  Fe (т) + CO2 (г) 

∆H
0

обр, кДж/моль      -822,1 -110,5      0  -393,5 

S
0
 , Дж/моль∙К 87,45 197,55 27,15   213,66 

      

9  PbS (т) + O2 (г) = PbO (т) + SO2 (г) 

∆H
0

обр, кДж/моль      -100,4 0 -219,3    -296,9 



∆G
0

обр, кДж/моль -98,77 0 -189,1    -300,2 

 

    

 

 

10  KClO3 (т) = KCl (т)+ O2 (г) 

∆H
0

обр, кДж/моль      -391,2 -436,7 0  

S
0
 , Дж/моль∙К 142,97 82,55 205  

 

    

 

 

11  FeS2 (т) + O2 (г) = Fe2O3 (т) + SO2 (г) 

∆G
0

обр, кДж/моль      -166,1   0 -740,3    -300,2 

S
0
 , Дж/моль∙К 52,93 205 87,45    248,07 

 

    

 

 

12  C2H2 (г) + H2 (г) = C2H6 (г) 

∆H
0

обр, кДж/моль      226,75    0 -84,67  

S
0
 , Дж/моль∙К 200,8 130,5 229,5  

 

    

 

 

13  CO2 (г) + NH3 (г) = CO(NH2)2 (т) + H2O (г) 

∆H
0

обр, кДж/моль      -393,5 -45,94 -333,7 -241,8 

S
0
 , Дж/моль∙К 213,66 192,66 104,6 188,72 

 

    

 

 

14  SiO2 (г) + NaOH (ж) = Na2SiO3 (т) + H2O (ж) 

∆G
0

обр, кДж/моль      -850,7 -419,5 -1468 -237,2 

S
0
 , Дж/моль∙К 46,86 64,43 113,76 69,95 

 

    

 

 

15  C2H5OH (ж) + O2 (г) = CO2 (г) + H2O (г) 



 

 

 

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА 

  

Выучить следующие основные понятия:  

1. скорость химической реакции: истинная и средняя 

2. константа скорости химической реакции 

3. порядок и молекулярность реакции 

4. температурный коэффициент скорости реакции 

5. энергия активации 

Необходимо знать: 

1. кинетические уравнения химических реакций разного порядка 

2. зависимость константы скорости химической реакции от различных фак-

торов 

3. правило Вант-Гоффа 

4. уравнение Аррениуса 

5. связь между энтальпией реакции и энергией активации прямой и обрат-

ной реакций. 

Скорость химической реакции определяется изменением концентрации реа-

гирующих веществ в единицу времени. 

Для гомогенной реакции  v =   
tV

xn



 )(   [
сл

моль

 •
] 

Для гетерогенной реакции  v  = 
tS

xn



 )(
 [

см

моль

 •2
] 

Важнейшие факторы, влияющие на скорость химических реакций: приро-

да и концентрация реагирующих веществ, температура процесса, наличие ката-

лизатора. 

∆H
0

обр, кДж/моль      -276,98    0 -393,5    -241,8 

S
0
 , Дж/моль∙К 160,7 205 213,7    188,7 



Зависимость скорости химической реакции от концентрации выражается зако-

ном действия масс: при постоянной температуре скорость химической реак-

ции прямо пропорциональна действующим массам – молярным концентрациям 

реагирующих веществ, взятым в степени соответствующих стехиометрических 

коэффициентов (для простых реакций) или в степени определяемой опытным 

путем (для сложных реакций). 

Например, для простой реакции  aA + bB = cC + dD 

 v = kC a

A C b

B ,  n
общ

= a + b 

для сложной реакции aA +bB = cC + dD 

 v = kC C   , n
общ

=    

Cумма показателей степеней в кинетическом уравнении называется общим по-

рядком реакции. 

Частный порядок или порядок по данному веществу определяется как показа-

тель степени концентрации этого вещества: 

для простой реакции n А = a, n В = b 

для сложной реакции n А =  , n В =   

Порядок – эмпирический параметр, показывающий зависимость скорости ре-

акции от концентрации реагентов. Он может принимать любые значения (це-

лые, дробные, ноль, положительные, отрицательные). 

Молекулярность реакции – число молекул одновременно участвующих в эле-

ментарном акте реакции. Принимает значения 1,2, 3. Определяется по самой 

медленной стадии процесса, без знания механизма реакции молекулярность 

определить невозможно. 

В случае гетерогенных процессов в выражение закона действия масс не входит 

концентрация веществ, находящихся в конденсированной фазе, поскольку ре-

акция протекает лишь на их поверхности. 

Константа скорости реакции k – фундаментальный кинетический параметр, не 

зависящий от концентраций реагентов, а потому остающийся неизменным в те-

чение реакции. 



Константа скорости численно равна скорости химической реакции при кон-

центрациях всех реагирующих веществ равных 1 моль/л. 

Константа скорости зависит от природы реагирующих веществ, температуры, 

наличия в реакционной среде катализатора.  

Зависимость скорости химической реакции от температуры выражается урав-

нением Вант-Гоффа:  v 2 = v∙ 10

12 ТТ 

, 

где  v 2 - cкорость реакции при температуре Т 2 ; 

 v 1 - cкорость реакции при температуре Т 1 ; 

  - температурный коэффициент скорости реакции, равный для  

 большинства гомогенных процессов 2 ~ 4. 

Уравнение Вант-Гоффа показывает, что при повышении температуры на каж-

дые 10 0 С скорость химической реакции возрастает в 2 ~ 4 раза. 

Более точную зависимость скорости химической реакции от температуры уста-

навливает уравнение Аррениуса: k = k 0 e  RT

Еа

, 

где k – константа скорости реакции при температуре Т; 

 k 0  - предэкспоненциальный множитель, пропорциональный числу  

 столкновений реагирующих частиц; 

 Е а  - энергия активации реакции; то избыточное количество энергии 

 которым должна обладать молекула в момент столкновения, чтобы 

 быть способной к химическому взаимодействию, кДж/моль; 

 R – универсальная газовая постоянная,  8,314 ∙10
-3

 кДж/моль. 

Уравнение Аррениуса для двух температур имеет следующий вид: 

 ln
1

2

k

k
 = 

R

Ea (
1

1

T
 ― 

2

1

T
) или lg

1

2

k

k
 = 

R

Ea

3,2
(

1

1

T
 ― 

2

1

Т
), 

где  k 1 - константа скорости реакции при температуре Т 1 ; 

 k 2  - константа скорости реакции при температуре Т 2 . 

На скорость химических реакций существенное влияние оказывают катализа-

торы – вещества, ускоряющие данную реакцию за счет образования промежу-



точных соединений с реагентами и выходящие из химического процесса без 

изменения. 

 
k

kкат  = 
RT

E

RT

катE

a

a

ek

ek




0

_

0  = е RT

ЕЕ катАа 

,  

где  k кат  - константа скорости каталитической реакции с энергией активации 

Е ката  

 k – константа скорости некаталитической реакции с энергией активации 

Е а . 

 

Пример 1. Определить порядок и молекулярность реакции 

 S 2 O 8

2  + 3I 1 = 2SO 4

2 + I 3

1 , если её скорость описывается уравне-

нием v = k∙C 2
82
OS

∙С 1I
. 

Решение: Зная, что порядок по веществу – это степень в которой находится 

концентрация данного вещества в выражении закона действия масс, находим 

порядок по каждому из участвующих в реакции веществ: n 2
82
OS

= 1, n 1I
=1. 

Общий порядок реакции n
общ

= n 2
82
OS

+ n 1I
= 1 + 1 = 2. 

Молекулярность реакции определить невозможно, т.к. неизвестен механизм ре-

акции. 

Ответ: n
общ

= 2, молекулярность определить невозможно по данным задачи. 

 

Пример 2. Реакция взаимодействия оксида азота (II) с кислородом имеет вто-

рой порядок по оксиду азота (II) и первый по кислороду. Указать общий поря-

док реакции и определить значение и размерность константы скорости, если 

при С NO = 0,3 моль/л и С
2O
= 0,15 моль/л скорость реакции составляет 

1,2∙10 3 моль/л∙с. 



Решение: Используя условие, записываем выражение закона действия масс v = 

k∙С 2

NO
∙С

2O
. Общий порядок реакции равен 3 ( n

общ
= n NO + n

2O
= 2 + 1 = 3). Кон-

станту скорости реакции рассчитываем по уравнению  

k = 
2

2

ONOCC

v
 = 

лмольлмоль

слмоль

/15,0 •)/3,0(

 •/10 •2,1
2

3

 = 8,89∙10 2

смоль

л
2

2

. 

 Ответ: n
общ

= 3,  k = 8,89∙10 2

смоль

л
2

2

 

 

Пример 3. При 150
0
 С некоторая реакция заканчивается за 16 мин. Темпера-

турный коэффициент реакции равен 2,5. Через какое время закончится эта ре-

акция при 80
0
С? Как изменится скорость реакции? 

Решение: Воспользуемся уравнением Вант-Гоффа  

 
1

2

v

v
 = 10

12 TT 

 = 2,5 10

15080

= 2,5 7 = 
75,2

1
 = 

35,610

1
. 

Cкорость реакции, при понижении температуры со 150
0
С до 80

0
С, уменьшится 

в 610, 35 раз. Зная, что скорость реакции и время её протекания обратно про-

порциональны, заменяем соотношение скоростей соотношением времен  

2

1

1

2

t

t

v

v
 . Отсюда, 

2

1

t

t
 = 

35,610

1
.  t 2 = 610,35∙ t 1 = 610,35 ∙16 мин = 

= 9765,6 мин = 162,76 ч = 6,78 сут. 

Ответ: при 80
0
С реакция закончится через 6,78 суток; скорость реакции 

уменьшится в 610,35 раз. 

  

Пример 4.  Определить, как изменится скорость прямой реакции  

2СО
)(г
+О 2 )(г

= 2СО 2 )(г
, если общее давление в системе увеличить в 4 раза. 

Решение: Увеличение давления в системе в 4 раза вызовет уменьшение обьема 

системы в 4 раза, а концентрации реагирующих веществ возрастут в 4 раза. Со-

гласно закону действия масс для гомогенных реакций начальная скорость реак-

ции равна v 1  = k∙C 2

СО
∙C

2O
. После увеличения давления  



v 2 = k∙ (4C
СО

) 2 ∙4C
2O
= k∙ 4 3 ∙C 2

СО
∙C

2O 1  = 64 k ∙C 2

СО
∙C

2O
. 

1

2

v

v
 = 

2

2

2

264

OCO

OCO

CkC

CkC
 = 64. 

Ответ: после увеличения давления в 4 раза скорость реакции возросла в 64 ра-

за. 

Контрольные вопросы 

1. Что называют скоростью химической реакции? В чем отличие понятий 

средней и истинной скоростей реакции? Какова размерность скорости 

химической реакции? 

2. Какова формулировка основного закона химической кинетики – закона 

действия масс? 

3. Какие факторы влияют на скорость химической реакции? В чем заключа-

ется различие кинетики гомогенных и гетерогенных химических реак-

ций? 

4. Что такое константа скорости химической реакции, от каких факторов 

она зависит? 

5. Что такое порядок и молекулярность химической реакции? Как на основе 

этих понятий классифицируются химические реакции? Что называется 

общим и частным порядком реакции? 

6. Что отражает кинетическое уравнение реакции? Написать уравнения ре-

акции I, II, III порядков. 

7. Какова зависимость скорости реакции от температуры? Что такое темпе-

ратурный коэффициент скорости реакции, в каких пределах он изменяет-

ся? 

8. Что такое энергия активации реакции? Написать выражение зависимости 

скорости реакции от температуры и энергии активации  

(уравнение Аррениуса). 

9. Что такое катализ? Каковы представления о механизме катализа? 

 Влияет ли на энергию активации процесса введение катализатора? 



 

Задания для самостоятельного решения 

Записать выражение закона действия масс для данной реакции, указать общий 

порядок реакции и порядок по каждому, из участвующих в реакции, веществ. 

Как изменится скорость реакции при условии а и б. 

 

№ уравнение реакции а б 

1 2NO(г)+ Сl2(г) = 2NOCl(г) 
повысить 

P в 4 раза 

понизить CNO 

в 50 раз 

2 2CO(г) = CO2(г)+C(к) 
понизить 

P в 5 раз 

повысить C 

в 4 раза 

3 N2O4(г) = 2NО2(г) 

повысить 

P в 8 раз 

понизить C 

в 7 раз 

4 NO2(г)+CO(г) = NO(г)+CO2(г) 
понизить 

P в 4 раза 

повысить C 

в 80 раз 

5 Н2(г)+Cl(г) = HCl(г)+H(г) 

повысить 

P в 2 раза 

понизить C 

в 20 раз 

6 Cl2(г)+H(г) = HCl(г)+Cl(г) 

понизить 

P в 7 раз 

повысить C 

в 55 раз 

7 2NO2(г) = N2O4(г) 

повысить 

P в 10 раз 

понизить C 

в 99 раз 

8 CaO(к)+СO2(г) = CаCO3(к) 
понизить 

P в 6 раз 

повысить C 

в 4 раза 

9 HCl(г) = Н(г)+Cl(г) 

повысить 

P в 8 раз 

понизить C 

в 12 раз 

10 NO(г)+О(г )= NO2(г) 

понизить 

P в 9 раз 

повысить C 

в 56 раз 

11 (CH3)2CO(г) = C2H6(г)+CO(г) повысить понизить C 



P в 2 раза в 98 раз 

12 2H2O2(г)=  2H2O(г)+O2(г) 

понизить 

P в 5 раз 

повысить C 

в 65 раз 

13 2NO(г)+O2(г) = 2NO2(г) 

повысить 

P в 3 раза 

понизить C 

в 2 раза 

14 С(графит)+O2(г) = CO2(г) 

понизить 

P в 9 раз 

повысить C 

в 9 раз 

15 N2O5(г) = 2NO2(г)+
2

1
O2(г) 

повысить 

P в 2 раза 

понизить C 

в 5 раз 

  

1. Температурный коэффициент скорости реакции равен 3,2. Как изменится 

скорость реакции, если повысить температуру на 40
0
? 

2. Как следует изменить температуру, чтобы скорость реакции увеличилась 

в 8 раз ( =2)? 

3. За какое время пройдет реакция при 60
0 

С, если при 20
0 

С она заканчива-

ется за 40 с, а температурный коэффициент равен 2,3? 

4. Вычислить температурный коэффициент скорости реакции, если пони-

жение температуры на 40 К вызывает уменьшение скорости реакции в 

140 раз. 

5. При 140
0 

С реакция заканчивается за 30 с. Сколько времени потребуется 

для данной реакции при 20
0 
С, если  =2? 

6. Температурный коэффициент скорости реакции равен 3. Как изменится 

скорость реакции при уменьшении температуры с 125
0
 до 55

0 
С? 

7. При повышении температуры на 20
0 

С скорость реакции возросла в 9 раз. 

Чему равен температурный коэффициент этой реакции и во сколько раз 

увеличится ее скорость при повышении температуры с 20
0
 до 100

0 
С? 

8. Температурный коэффициент скорости реакции равен 2,5. Как изменится 

ее скорость: а) при охлаждении реакционной смеси от 50
0
 до 30

0   
С; б) 

при повышении температуры на 60
0 
С? 



9. При повышении температуры от 20
0
 до 40

0 
С скорость реакции увеличи-

лась в 6 раз. Вычислить температурный коэффициент и энергию актива-

ции реакции. 

10. Вычислить температурный коэффициент скорости реакции гидролиза са-

харозы в кислом водном растворе (10
0
-50

0 
С), Еа = 107 кДж/моль. 

11. Как изменится скорость реакции при повышении температуры с 600 до 

650 К, если энергия активации равна 26,6 кДж/моль? 

12. Как изменится скорость реакции при повышении температуры с 307 до 

377 К, если энергия активации равна 186,8 кДж/моль? 

13. Введением катализатора энергия активации реакции при 40
0
С снижена 

на 50 кДж/моль. Как изменится скорость реакции? 

14. При 45
0
С реакция завершается за 150 с, а при 55

0
С – за 75 с . Вычислить 

энергию активации реакции. 

15. С выводом катализатора из системы, энергия активации реакции увели-

чилась на 30 кДж/моль при температуре 20
0
С. Как изменится скорость 

химической реакции? 

16. При 37
0
С реакция заканчивается за 150 с. Сколько потребуется времени 

для проведения этой реакции при 47 
0
С, если энергия активации равна 

57,2 кДж/моль? 

17. В присутствии катализатора энергия активации некоторой реакции сни-

жается с 80 до 55 кДж/моль при температуре 20
0
С. Как изменится ско-

рость реакции в этом случае? 

18. Как изменится скорость реакции при понижении температуры с 50
0
С до 

20
0
С, если энергия активации равна 28,8 кДж/моль? 

19. Энергия активации разложения пероксида водорода составляет 75 

кДж/моль. В присутствии коллоидной платины она уменьшается до 49 



кДж/моль, а в присутствии каталазы до 23 кДж/моль. Во сколько раз из-

меняют скорость реакции обычный катализатор и фермент при 300К? 

20. Как изменится скорость реакции при повышении температуру до 50
0
 С, 

если энергия активации равна 125,5 кДж/моль? 

21.После удаления катализатора из системы, энергия активации реакции 

 возросла на 40 кДж/моль при температуре 37
0
С. Как изменилась 

 скорость реакции? 

22. Реакция при 20
0
С завершается за 60 с. Сколько для этого потребуется 

 времени при 40
0
С, если энергия активации равна 33,4 кДж/моль? 

23. Введением катализатора, энергия активации реакции при 29
0
С 

снижена на 30 кДж/моль. Как изменилась скорость реакции? 

24. При повышении температуры с 20
0
 до 50

0
С скорость реакции 

 возросла в 3 раза. Чему равна энергия активации реакции? 

25. Энергия активации реакции разложения некоторого вещества равна  

75 кДж/моль, а обратной реакции – 265 кДж/моль. Рассчитайте 

 температурный коэффициент скорости прямой реакции в интервале 

60
0
 – 80

0
С и стандартную энтальпию реакции. 

 

СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВА РАСТВОРОВ 

 

Растворами называют гомогенные системы, состоящие из двух и более компо-

нентов. Компонент, агрегатное состояние которого не изменяется при образо-

вании раствора, принято называть растворителем, а другой компонент – рас-

творенным веществом. При одинаковом агрегатном состоянии компонентов 

растворителем считают то вещество, которое преобладает в растворе. 

Способы выражения состава раствора: 

Массовая доля С % (Х) или W(X) – число граммов растворенного вещества, со-

держащееся в 100 г раствора. 



 С % (Х) = 
)(

)(

раствораm

Xm
 100%  или С % (Х) = 

раррарV

Xm

 

)(
 100%, 

где m(Х) – масса растворенного вещества Х, г 

 m (раствора) - масса раствора, г 

 V рар - объем раствора, см 3  

 
рар

 - плотность раствора, г/см 3 . 

Молярная концентрация С М  или С(Х) – число моль растворенного вещества 

Х, содержащееся в 1дм 3  или 1 л раствора ( молярность М ).  

 С(Х) = 
V

Xn )(
 или С(Х) = 

VXM

Xm

)(

)(
  [

3дм

моль
], 

где  n(Х) – количество растворенного вещества, моль 

 V – объем раствора, дм 3 или л 

 М(Х) – молярная масса растворенного вещества, г/моль. 

Раствор, содержащий 1 моль растворенного вещества в 1 дм 3 , называется од-

номолярным (1М), содержащий 0,1 моль вещества – децимолярным (0,1М), со-

держащий 0,01 моль вещества – сантимолярным (0,01М) и т. д.. 

Молярная концентрация эквивалента С Н  или С (
z

1
Х) – число моль эквива-

лентов растворенного вещества, содержащееся в 1 дм 3 или 1 л раствора (нор-

мальность раствора Н). 

 С (
z

1
Х) = 

V

X
z

n )
1

(

 или С (
z

1
Х) = 

VX
z

M

Xm

)
1

(

)(
, 

где n(
z

1
X) – количество эквивалентов вещества Х, моль; 

 V- объем раствора, дм 3 (л); 

 М (
z

1
Х) – молярная масса эквивалента вещества Х, г/моль. 

Раствор, содержащий 1 моль эквивалентов растворенного вещества в 1 дм 3  рас-

твора, называется однонормальный (1Н), содержащий 0,1 моль эквивалентов – 

децинормальным (0,1Н) и т.д.. 



Для перевода одного способа выражения концентрации раствора в другой ис-

пользуются соотношения: 

 С(Х) =  
)(

 • •10

XM

W 
; С(

z

1
Х) = 

)
1

(

 • •10

X
z

M

W 
; С(

z

1
Х) = z C(X). 

Мольная доля – отношение числа моль данного вещества к сумме числа моль 

всех веществ, находящихся в растворе. 

    = 
)(

)(

XN

Xn
, 

где  n(X) – количество вещества Х в растворе, моль 

 N(X) – общее количество всех веществ в растворе, моль. 

Моляльная концентрация Сm - число моль растворенного вещества Х прихо-

дящееся на 1 кг чистого растворителя. 

 Сm =
)(

)(

лярm

Xn


,  [

кг

моль
]  

Если для расчетов используются массы всех веществ в граммах, то формула 

имеет вид  Сm = 
лярmXM

Xm

 •)(

1000 •)(
, [

кг

моль
] 

 

Пример 1. Вычислить массу гидроксида натрия и воды, необходимые для при-

готовления 2 л 10% раствора гидроксида натрия (плотность раствора равна 

1,109 г/мл). 

Решение: а) Зная объем и плотность, находим массу раствора, который необ-

ходимо приготовить m
раствора

= V
раствора


раствора

  

 m
раствора

= 2000 мл ∙1,109 г/мл = 2218 г  

10% раствор NaOH  в 100 г раствора  содержит 10 г NaOH, 

следовательно в 2218 г раствора содержится х г NaOH  

 x = 
100

2218•10
 = 221,8 (г) 

Массу воды, в которой необходимо растворить 221,8 г NaOH, находим по фор-

муле m(H 2 O) = m(раствора) – m(NaOH) = 2218 – 221,8 = 1996,2 (г). 



б) Задачу можно решить, используя формулу массовой доли 

C % (NaOH) = 
раррарV

NaOHm

 

)(
 100%,  откуда  m(NaOH) = 

%100

 • •)(% раррарVNaOHС  
 

m(NaOH) = 
%100

/109,1•2000•%10 млгмл
 = 221,8 г  

m(H 2 O) = m(раствора) – m(NaOH) = 2000 мл ∙ 1,109 г/мл – 221,8 г = 1996,2 г. 

  Ответ: 221,8 г NaOH и 1996,2 г H 2 O 

 

Пример 2. К 200 мл  28 % раствора соляной кислоты (плотность раствора равна 

1,142 г/мл) добавили 500 мл воды. Вычислить молярную концентрацию полу-

ченного раствора и определить массовую долю HCl в растворе. 

Решение: Находим массу 28 % раствора соляной кислоты  

m
раствора

= V
раствора


раствора

  = 200 мл ∙1,142 г/мл = 228,4 г 

Исходя из формулы массовой доли C % (HCl) = 
)(

)(

раствораm

HClm
 100%,  

находим m(HCl) = 
%100

)()(% раствораmHClС
 = 

%100

4,228•%28 г
 = 63,952 г. 

После добавления 500 мл воды количество HCl не изменилось. 

С(HCl) = 
VHClM

HClm

 •)(

)(
 = 

)( •)(

)(

2OHVраHClVрHClM

HClm


 

С(HCl) = 
)5,02,0( •/5,36

952,63

ллмольг

г


 = 2,5 моль/л 

В 1 л раствора соляной кислоты содержится 2,5 моль HCl. 

Массовую долю HCl в полученном растворе находим по формуле  

C % (HCl) = 
)().(

)(

водыmрарисхm

HClm


 100%,  = 

гг

г

5004,228

952,63


 100% = 8,78 %, в т.ч. 

m(воды) = V(воды)  (воды) = 500 мл ∙1 г/мл = 500 г. 

 В 100 г полученного раствора содержится 8,78 г HCl. 

  Ответ: С(HCl) = 2,5 моль/л,  C % (HCl) = 8,78 %  

 



Пример 3. Сколько мл 96 % серной кислоты (плотность равна 1,84 г/мл) нужно 

взять для приготовления 500 мл 0,1 H раствора серной кислоты? 

Решение: Исходя из формулы молярной концентрации эквивалента,  

 С(
z

1
H 2 SO 4 ) = 

VSOH
z

M

SOHm

)
1

(

)(

42

42  

рассчитываем массу серной кислоты в 0,1 Н растворе 

m(H 2 SO 4 ) =C(
z

1
H 2 SO 4 )∙M(

z

1
H 2 SO 4 )∙V = 0,1моль/л ∙ 49 г/моль 0,5 л =2,45 г 

M(
z

1
H 2 SO 4 ) = 

z

1
 M( H 2 SO 4 )  = 

2

1
 98 г/моль = 49 г/моль 

Из определения массовой доли следует, что в 100 г раствора содержится 96 г 

H 2 SO 4 , а необходимая нам масса кислоты 2,45 г содержится в х г 96 % раство-

ра . 100 г раствора  - 96 г  H 2 SO 4   

 х г раствора  -  2,45 г  H 2 SO 4  

 х = 
г

гг

96

45,2•100
 = 2,55 г раствора 96 %  H 2 SO 4  

Разделив массу раствора на его плотность, получим объем 96 % раствора 

H 2 SO 4 .  

 V
рар

 = 
)(

)(

раствора

раствораm


 = 

млг

г

/84,1

55,2
 = 1,39 мл 

Если для решения использовать формулу массовой доли  

С %  (H 2 SO 4 ) = 
раррарV

SOНm

  •

)( 42  100 % ,  то V
рар

= 
рарSOHC

SOHm

 •)(

)(

42

42  100 % 

V
рар

 = 
млг

г

/84,1•%96

%100•55,2
 = 1,39 мл 

Ответ: нужно взять 1,39 мл 96 % раствора H 2 SO 4 и разбавить водой  

до 500 мл. 

 

Пример 4. Для нейтрализации раствора, содержащего 0,04 г гидроксида 

натрия, потребовалось 10 мл раствора соляной кислоты. Вычислить молярную 

концентрацию эквивалента соляной кислоты. 



Решение: NaOH + HCl = NaCl + H 2 O 

Cогласно закону эквивалентов, число моль эквивалентов всех веществ, участ-

вующих в химической реакции одинаково: n(
z

1
NaOH) = n(

z

1
HCl) 

или С(
z

1
NaOH) ∙V(NaOH) = C(

z

1
HCl) ∙V(HCl). 

Отсюда C(
z

1
HCl) = 

)(

)()
1

(

HClV

NaOHVNaOH
z

С

 = 
)(

)
1

(

HClV

NaOH
z

n

. 

Зная массу гидроксида натрия, определяем n(
z

1
NaOH) = 

)
1

(

)(

NaOH
z

M

NaOHm
 = 

= 
мольг

г

/40
1

1

04,0
 = 0,001 моль. Следовательно, C(

z

1
HCl) = 

л

моль

01,0

001,0
 = 0,1 моль/л. 

 Ответ: C(
z

1
HCl) = 0,1 моль/л 

 

Задания для самостоятельного решения 

 

1. Сколько граммов воды нужно взять для растворения 1 кг сахара, чтобы 

получить его 5 % раствор? 

2. Определить молярную концентрацию эквивалента 8 % раствора серной 

кислоты (плотность раствора равна 1,06 г/мл). 

3. Плотность 30 % раствора хлорида натрия равна 1,18 г/мл. Выразить со-

став раствора в мольных долях и в молях на 1 л раствора. 

4. Плотность 2,3 % раствора аммиака равна 0,99 г/мл. Рассчитать молярную 

и моляльную концентрации раствора. 

5. Сколько хлороводорода растворено в 50 мл 10 % раствора соляной кис-

лоты (плотность раствора равна 1,05 г/мл)? Найти молярную концентра-

цию эквивалента соляной кислоты. 



6. Сколько мл 70 % раствора нитрата калия (плотность раствора равна 1,6 

г/мл) нужно взять, чтобы приготовить 500 мл раствора нитрата калия с 

молярной концентрацией 0,2 моль/л? 

7. Вычислить массовую долю гидроксида калия в растворе с молярной кон-

центрацией эквивалента 4,2 моль/л и плотностью 1,176 г/мл. 

8. В каком объеме 0,2 Н раствора содержится 16 г сульфата меди (II)? 

9. Смешали 100 мл 20 % раствора (плотность равна 1,1г/мл) и 200 мл  

10 % раствора соляной кислоты (плотность равна 1,06 г/мл). Вычислить 

массовую долю и молярную концентрацию полученного раствора соля-

ной кислоты. 

10. Какова массовая доля азотной кислоты в растворе с молярной концентра-

цией 14,8 моль/л и плотностью 1,4 г/мл? 

11. К 40 г фосфата натрия прилили 500 г 5 % раствора этого вещества. 

 Вычислить массовую долю фосфата натрия в полученном растворе. 

12. Рассчитать молярную концентрацию эквивалента 30 % раствора  

фосфорной  кислоты (плотность раствора равна 1,18 г/мл). 

13. Сколько мл раствора щелочи с молярной концентрацией эквивалента 0,1 

моль/л потребуется для осаждения в виде Fe(OH) 3  всего железа, содер-

жащегося в 250 мл раствора хлорида железа (III) c молярной концентра-

цией эквивалента 0,2 моль/л? 

14. Сколько граммов 5 % раствора нитрата серебра требуется для обменной 

реакции со 120 мл раствора хлорида алюминия с молярной концентраци-

ей эквивалента 0,6 моль/л? 

15. Определить массовую долю, моляльную концентрацию и молярную кон-

центрацию эквивалента следующих растворов:  

 а) в 600 мл раствора находится 5 г сульфата алюминия; 

 б) в 100 г воды растворили 1,71 г гидроксида бария; 

 в) 50 г хлорида кальция растворили в 250 мл воды; 

 г) 2,5 г карбоната калия в 400 мл раствора; 



 д) в воде объемом 300 мл растворили 50 г хлорида хрома (III). 

 Плотность растворов считать равной 1г/мл. 

 

РАВНОВЕСИЯ В РАСТВОРАХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

 

 Электролитами называют вещества, расплавы и растворы которых проводят 

электрический ток. Неэлектролиты электрический ток не проводят. Электроли-

ты делят на две большие группы: cильные и слабые. Сильные электролиты в 

растворах ионизированы полностью 

 КА     К   + А  ; HNO 3
  H  + NO 

3
, 

а слабые – частично  

 KA    К   + А  ; CH 3 COOH    H  + CH 3 COO  .  

Количественными характеристиками процесса диссоциации слабого электроли-

та являются степень диссоциации   и константа диссоциации К дис  

  = 
молекулчислообщее

молекулировавшихпродиссоцичисло

__

__
; (от 0 до 1) 

К дис= 
][

]][[

KA

AK 

. 

Cвязь между степенью диссоциации и константой диссоциации описывается 

уравнением Оствальда: К дис= 
С

С

1

2
 

где С – молярная концентрация электролита, моль/л. 

Для очень слабых электролитов уравнение преобразуется в более простое 

К дис= 2 С, откуда 
С

Кдис . 

 В растворах электролитов существует взаимное влияние ионов: одноименные 

по заряду ионы отталкиваются, а разноименные – притягиваются. В результате 

часть ионов оказывается в связанном состоянии. Это приводит к изменению 

свойств растворов, уменьшению концентрации кинетически самостоятельных 

частиц, как бы к снижению диссоциации электролита. Для количественного 



определения этого влияния используют величину ионной силы раствора I:I = 

2

1
(C 1 z 2

1  + C 2 z 2

2  + … + C n z 2

n
), 

где С 1 ,C 2 , …, C и - молярные концентрации ионов в растворе, моль/л 

 z 1 ,z 2 ,…,z n  - заряд иона. 

Ионная сила является аддитивной величиной, т.е. каждый электролит вносит 

свой вклад в величину I независимо от других. 

Для каждого иона определенному значению ионной силы соответствует свой 

коэффициент активности f, который показывает, какая часть ионов от их обще-

го числа находится в активном, т. е. несвязанном состоянии. 

Состав растворов электролитов часто характеризуют эффективной концентра-

цией, называемой активностью а. Активность связана с молярной концентраци-

ей соотношением: a = f C. При уменьшении концентрации коэффициент актив-

ности f стремится к единице и, следовательно, активность практически равна 

молярной концентрации. 

В растворах слабых электролитов, где значение ионной силы низкое, и для раз-

бавленных растворов сильных электролитов, можно принять а = С. 

Пример 1. Рассчитать, как изменится рН раствора гидроксида натрия с моляр-

ной концентрацией 0,05 моль/л при введении в него 0,05 моль/л хлорида 

натрия. 

Решение: а) Находим рН раствора чистой щелочи. Согласно уравнению диссо-

циации NaOH   Na  + OH   C OH
 = C NaOH = 0,05 моль/л. 

Ионная сила данного раствора:  

I = 05,0)1•05,01•05,0(
2

1
)(

2

1 2222   OHOHNaNa
ZCZС  

По таблице находим коэффициент активности для однозарядных ионов 

f = 0,85. Тогда, а ОН
= f ОН

C ОН
= 0,85∙0,05 = 0,0425 моль/л  и 

 рОН = - lg a ОН
= - lg 0,0425 = 1,37, 

 pH = 14 – pOH = 14 – 1,37 = 12,63. 



б) Рассчитаем рН после добавления в раствор щелочи соли хлорида натрия. 

Хлорид натрия диссоциирует полностью NaCl   Na   + Cl  , давая в раствор 

0,05 моль/л ионов Na  и 0,05 моль/л ионов Cl  . Следовательно, ионная сила та-

кого раствора станет равной 0,1. 

I = 1,0)1•05,01•05,01•1,0(
2

1
)(

2

1 222222   ClClOHOHNaNa
zСzCzС  

При такой ионной силе f ОН
= 0,8 (смотри таблицу). 

рOН = - lg a ОН
= - lg 0,8∙0,05 = - lg 0,04 =1,4 

pH = 14 – pOH = 14 – 1,4 = 12,6 

Таким образом, рН уменьшится с 12,63 до 12,6. 

 Ответ: рН уменьшится с 12,63 до 12,6 

 

Пример 2. Вычислить концентрацию ионов водорода Н  и степень диссоциа-

ции уксусной кислоты в растворе с молярной концентрацией эквивалента кис-

лоты 0,001 моль/л. 

Решение: Уксусная кислота - слабый электролит 

 СH 3 COOH   H  + CH 3 COO  . 

C Н
=   C

СООНСН3
,   = 

СООНСН

СООНдисСН

С

К

3

3  

K
СООНдисСН3

= 1,8∙10 5 (справочная величина) 

  = 
001,0

10•8,1 5

= 210•8,1  = 1,34∙10 1  = 0,134 

C Н
= 0,134∙0,001 = 1,34∙10 4 моль/л. 

 Ответ: C Н
= 1,34∙10 4 моль/л.;   = 0,134 

 

Пример 3. Выпадет ли осадок при смешивании равных объемов сульфата мар-

ганца с С(MnSO 4 ) = 0,01 моль/л и раствора сульфида аммония с С((NH 4 ) 2 S) = 

0,02 моль/л? 

Решение: MnSO 4 + (NH 4 ) 2 S = MnS + (NH 4 ) 2 SO 4  



Осадок будет образовываться только в том случае, если [Mn 2 ]∙[S 2 ] > K
MnSs

. 

При сливании равных объемов растворов концентрации уменьшились вдвое,  

т.е. концентрация сульфата марганца стала 0,005 моль/л, а концентрация суль-

фида аммония – 0, 01 моль/л. 

MnSO 4
Mn 2 +SO 2

4

 ; (NH 4 ) 2 S2NH 

4 + S 2   

[Mn 2 ] = [MnSO 4 ] = 0,005 моль/л; [S 2 ] = [(NH 4 ) 2 S] = 0,01 моль/л 

[Mn 2 ]∙[S 2 ] = 0,005∙0,01 = 5∙10 5  

K
MnSs

= 1,1∙10 5 ( cправочная величина ) 

[Mn 2 ]∙[S 2 ] > K
MnSs

, осадок будет выпадать. 

 Ответ: осадок будет выпадать 

 

Пример 4. Можно ли приготовить раствор гидроксида кальция с молярной 

концентрацией 0,002 моль/л? 

Решение: Определим молярную концентрацию ионов в заданном растворе из 

уравнения диссоциации  Ca(OH) 2
  Ca 2  + 2OH   

[Ca
+2

] = C
2)(OHCa
= 2∙10 3 моль/л;  [OH

-1
] = 2С

2)(OHCa
= 2∙2∙10 3 = 4∙10 3 моль/л 

[Ca
+2

][OH
-1

]
2
 = 2∙10

-3
(4∙10

-3
)

2
 =32∙10

-9
 =3,2∙10

-8
 

Полученная величина произведения концентраций меньше справочного значе-

ния константы растворимости (K
2)(OHCas = 6 ∙10

-6
) следовательно, вещество рас-

творится полностью и раствор с С (Са(ОН) 2 ) = 0,002 моль/л приготовить мож-

но. 

 Ответ: можно 

 

Пример 5. Рассчитать константу гидролиза сульфида натрия по двум ступеням 

и сделать вывод о возможности протекания гидролиза по второй ступени при 

комнатной температуре. 

Решение: В водном растворе сульфид натрия полностью диссоциирует на ионы 

Na 2 S   2Na  + S 2 . Данная соль образована сильным основанием NaOH и сла-



бой кислотой H 2 S, поэтому в реакцию с водой вступает S 2 . Многозарядные 

ионы гидролизуются ступенчато: 

S 2 + Н 2 О = HS 1 + OH 1  (первая ступень гидролиза) 

HS 1 + Н 2 О = H 2 S + OH 1  (вторая ступень гидролиза). 

Для первой ступени К
IГ
=

][

]][[
2

11





S

OHHS
 = 

][

]][[
2

11





S

OHHS
 

][

][
1

1





H

H
 = 

SHIIKдис

Kw

2

 =  

= 
13

14

10•23,1

10•1




 = 8,13 ∙ 10
-2 

Для второй ступени К
IIГ

= 
][

]][[
1

1

2





HS

OHSH
 = 

][

]][[
1

1

2





HS

OHSH
 

][

][
1

1





H

H
 = 

SHIKдис

Kw

2

 =  

= 
7

14

10•1,1

10•1




 = 9 ∙ 10
-8 

К
IГ
>>К

IIГ
, что свидетельствует о том, что по второй ступени гидролиз практи-

чески не идет при комнатной температуре. Для сдвига равновесия в сторону 

усиления гидролиза следует повышать температуру и разбавлять раствор. 

 Ответ: вторая ступень гидролиза практически  

 не идет при комнатной температуре 

Пример 6. Рассчитать рН водного раствора хлорида алюминия с молярной 

концентрацией 0,01 моль/л. 

Решение: В растворе соль полностью диссоциирует на ионы 

AlCl 3
Аl 3 +3Cl 1 . Соль, образованна слабым основанием Al(OH) 3  и сильной 

кислотой HCl, поэтому гидролиз идет по катиону Al 3 . 

При комнатной температуре гидролиз протекает по первой ступени 

Al 3 + H 2 O = AlOH 2 + H 1 , среда кислая, рН < 7 

К
3AlClГ =

][

]][[
3

12





Al

HAlOH
 = 

][

]][[
3

12





Al

HAlOH

][

][
1

1





OH

OH
=

3)(OHAlШKдис

Kw
= 

9

14

10•38,1

10•1




= 7,25∙10
-6 

Поскольку значение константы гидролиза К Г  мало, оценим степень гидролиза 

по формуле  = 
3ALCl

Г

С

К
= 

2

6

10

10•25,7




= 410•25,7  = 2,7∙10 2  



Концентрацию Н  , образующихся в результате гидролиза соли, находим по 

формуле: С Н
=   С(соль) = 2,7∙10

-2
∙10

 -2
= 2,7∙10 4 (моль/л).  

Откуда рН = - lg C Н
= - lg 2,7∙10 4 = - lg 2,7 + (- lg 10 4 ) = - 0,43 + 4 = 3,57 

 Ответ: среда кислая, рН = 3,57 

 

Задания для самостоятельного решения 

 

Из четырех веществ выбрать сильные и слабые электролиты и составить урав-

нение диссоциации их в водном растворе. 

1. Рассчитать рН растворов электролитов из столбцов 1 и 2 для соответ-

ствующих концентраций, данных в столбцах 1а и 2а. Для раствора силь-

ного электролита определить ионную силу раствора и активность катио-

нов и анионов. Для раствора слабого электролита рассчитать степень дис-

социации по приближенной формуле Оствальда. Написать выражение для 

констант диссоциации слабого электролита по всем возможным ступе-

ням. 

2. В столбце 3 приведены малорастворимые электролиты. Написать выра-

жение константы растворимости для малорастворимого электролита. 

Определить, можно ли приготовить раствор этого электролита молярной 

концентрации, указанной в столбце 3а. 

3. Написать уравнение гидролиза соли, данной в столбце 4, по всем воз-

можным ступеням и выражение для констант гидролиза по этим ступе-

ням. Рассчитать рН раствора соли, учитывая только первую ступень гид-

ролиза (концентрация соли указана в столбце 4а). Указать реакцию среды 

раствора. Определить, как будет изменяться рН  

 
формула вещества  

1 2 3 4 1а 2а 3а 4а 



4. раствора при нагревании и почему? 

 

КОЛЛИГАТИВНЫЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

 

Свойства растворов, которые не зависят от природы растворенных частиц, а за-

висят только от их концентрации, называются коллигативными. 

Основной закон, определяющий коллигативные свойства – закон Рауля. Он 

устанавливает, что относительное понижение давления насыщенного пара рас-

творителя над раствором равно мольной доле растворенного вещества: 

 
0

0

Р

РР 
 =    или   

0

0

Р

РР 
 = 

21

1

nn

n


, 

где Р 0  – давление насыщенного пара над чистым растворителем; 

 Р – давление насыщенного пара над раствором; 

   - мольная доля растворенного вещества; 

1 NaOH H2SO3 AgCl MnI2 0,06 0,0001 3∙10 3  0,04 

2 HCl NH4OH PbSO4 Zn(NO3)2 0,01 0,002 7∙10 9  0,001 

3 LiOH H2CO3 CdS FeCl3 0,04 0,009 1∙10 4  0,05 

4 HNO3 HNO2 CaF2 КCN 0,007 0,01 1∙10 3  0,004 

5 HBr H3BO3 Ag2S NaHCO3 0,05 0,03 2∙10 6  0,01 

6 KOH H2Se BaSO4 CuBr2 0,001 0,09 4∙10 1  0,008 

7 H2SO4 NH4OH PbCl2 (NH4)2SO4 0,005 0,1 9∙10 4  0,02 

8 HClO4 HClO ZnS Na2S 0,03 0, 002 1∙10
-1 

0,001 

9 Ba(OH)2 H3PO4 PbI2 Ni(NO3)2 0,004 0,08 7∙10
-2 

0,12 

10 RbOH H2S Ag3PO4 K2SiO3 0,7 0,0002 6∙10
-4 

0,05 

11 HNO3 HCOOH Fe2S3 NH4Cl 0,002 0,0001 5∙10
-8 

0,007 

12 HI H2SiO3 Cu2S Na3PO4 0,06 0,07 2∙10
-1 

0,2 

13 Sr(OH)2 HCN MgCO3 FeCl3 0,009 0,0005 9∙10
-7 

0,03 

14 H2SO4 NH4OH Sn(OH)2 Ba(NO2)2 0,05 0,025 3∙10
-2 

0,001 

15 KOH HF Ag2CrO4 Al2(SO4)3 0,007 0,004 6∙10
-5 

0,01 



 n 1 , n 2 – количество моль растворенного вещества и растворителя. 

Закон Рауля имеет ряд важных следствий: 

1.Понижение температуры замерзания раствора по сравнению с температурой 

замерзания чистого растворителя прямо пропорционально моляльной концен-

трации растворенного вещества. 

 Т зам = К
криос

С т = К
криос

)()(

1000)(

лярастворитетХМ

Хт
, 

 где Т зам  = Т зам (растворителя) – Т зам (раствора); 

 С т  - моляльная концентрация, моль/кг; 

 К
криос

 - криоскопическая постоянная растворителя, которая показы-

вает на сколько градусов ниже замерзает раствор, содержащий 1моль раство-

ренного вещества на 1000 г растворителя по сравнению с температурой замер-

зания чистого растворителя. 

Анализ уравнения показывает, что:  

а) водные растворы с одинаковой моляльностью разных нелетучих неэлектро-

литов замерзают при одинаковой температуре; 

б) понижение температуры замерзания растворов с одинаковой моляльностью 

одного и того же нелетучего неэлектролита в разных растворителях зависит 

только от химической природы этого растворителя. 

2. Повышение температуры кипения раствора по сравнению с температурой 

кипения растворителя прямо пропорционально моляльной концентрации рас-

твора. 

 Т кип = К
эбул

С т = К
эбул

)()(

1000)(

лярастворитетХМ

Хт
, 

где Т кип = Т кип (раствора) – Т кип (растворителя) 

 К
эбул

 - эбулиоскопическая постоянная растворителя, которая показывает 

на сколько градусов выше кипел бы раствор, содержащий 1 моль растворенного 

вещества в 1000 г растворителя по сравнению с температурой кипения чистого 

растворителя. 



3.Закон Вант-Гоффа: Осмотическое давление в разбавленных растворах не-

электролитов прямо пропорционально молярной концентрации раствора и аб-

солютной температуре. 

 Р осм = С(Х)RT, 

где  С(Х) – молярная концентрация вещества, моль/л; 

 R – универсальная газовая постоянная, 8,314 кПа∙л/моль∙К; 

 Т – температура, К. 

Законы Рауля и Вант-Гоффа можно использовать для количественного описа-

ния свойств электролитов, если в их выражение ввести поправочный коэффи-

циент i (изотонический коэффициент). 

 Т зам = i К
криос

С т ; Т кип = i К
эбул

С т ; Р осм = i С(Х)RT. 

Изотонический коэффициент i показывает, во сколько раз число частиц в рас-

творе электролита больше общего числа растворенных молекул. Зная изотони-

ческий коэффициент i, можно для данного раствора электролита установить от-

носительную долю молекул, распавшихся на ионы, т.е. степень диссоциации 

электролитa 

 i = 1 +   (n-1),     =
1

1





n

i
 

где n – число ионов, образующих молекулу электролита. 

 

Пример 1. Вычислить осмотическое давление при 27 0 С раствора, в 500 мл ко-

торого содержится 20 г сахара. 

Решение: Сахароза С 12 Н 22 О 11  – неэлектролит, поэтому осмотическое давление 

раствора сахарозы рассчитываем по уравнению:  

Р осм = С(С12 Н 22 О 11 )RT, 

C(C 12 H 22 O 11 ) = 
VOHCM

OHCm

)(

)(

112212

112212  =
лмольг

г

5,0•/342

20
 = 0,117 моль/л 

R = 8,314
Кмоль

лкПа

•

•
,      T = 27+273 = 300 K 



P осм  = 0,117
л

моль
∙8,314

Кмоль

лкПа

•

•
∙300 K = 291,8 кПа  

 Ответ: P осм  = 291,8 кПа 

  

Пример 2. Давление пара воды 23,8 мм.рт.ст. при 25
0
С. Каково будет давление 

пара над раствором, содержащим 17,1 г сахара в 90 г воды при той же темпера-

туре? 

Решение: Находим количество моль сахара и воды. 

М(Н 2 О) = 18 г/моль: n(H 2 O) =
)(

)(

2

2

OHM

OHm
 = 

мольг

г

/18

90
 = 5 моль 

М(С 12 Н 22 О 11 )=342 г/моль: n(C12 H 22 O 11 ) =
)(

)(

112212

112212

OHCM

OHCm
 =

мольг

г

/342

1,17
=0,05 моль 

Используя закон Рауля, находим давление насыщенного пара над чистым рас-

творителем: 

P = P 0 (1 - 
21

1

nn

n


) = 23,8 (1- 

505,0

05,0


) = 23,56 ( мм. рт. ст.) 

 Ответ: Р = 23,56 мм. рт.ст. 

 

Пример 3. Определить молярную массу глицерина, если 4,4 % раствор его в 

воде кипит на 0,26 0 C выше, чем чистая вода.  

Решение: Глицерин является неэлектролитом, поэтому молярную массу нахо-

дим из формулы Т кип = К
эбул

С т = К
эбул

)()(

1000)(

2ОНтглицеринМ

глицеринт
. Откуда, 

М(глицерина) = 
)(

1000)(

2OHmТ

глицеринаmК

кип

эбул
= 

гK

г
моль

кгК

6,95•26,0

1000•4,4•
•

52,0

 = 92 г/моль. 

 Ответ: М (глицерина) = 92г/моль  

 

Пример 4. Раствор, содержащий 25,5 г BaCl 2  в 750 мл воды, замерзает при  

- 0,756 0 С. Вычислить кажущуюся степень диссоциации соли. 

Решение: BaCl 2
  Ba 2  + 2Cl 1  - cильный электролит. 



Вычисляем понижение температуры замерзания без учета ионизации соли. 

 Т зам = К
криос

С т = К
криос

)()(

1000)(

22

2

ОНтBaClМ

BaClт
,  

 M (BaCl 2 ) = 137+35,5∙2 = 208 г/моль 

 m (H 2 O) = V(H 2 O)  (H 2 O) = 750 мл ∙1 г/мл = 750 г 

 К
криос

(Н 2 О) = 1,86 К∙кг/моль. 

 Т зам = 
г

моль

г

г
моль

кгК

750•208

1000•5,25•
•

86,1

 = 0,3 К  

 i =
теорзам

экспзам

Т

Т

_

_




= 52,2

3,0

756,0
  

Из формулы i =1+ (n-1) выражаем 
1

1






n

i
  

  = 76,0
13

152,2





 

 Ответ:  =0,76 или 76% 

 

Задания для самостоятельного решения 

 

1. 68,4 г сахарозы C12H22O11 растворено в 1000 г воды. Рассчитайте: а) дав-

ление пара, б) осмотическое давление, в) температуру замерзания, г) тем-

пературу кипения раствора. Давление пара чистой воды при 20
0
С равно 

2314,9 Па. Криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные воды рав-

ны 1,86 и 0,52
моль

кгК
, соответственно. 

2. 8 г хлорида натрия растворено в 100 г воды. Рассчитайте: а) давление па-

ра, б) осмотическое давление, в) температуру замерзания, г) температуру 

кипения раствора. Давление пара чистой воды при 20
0
С равно 2314,9 Па. 

Криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные воды равны 1,86 и 



0,52
моль

кгК
, соответственно. Изотонический коэффициент хлорида натрия 

равен 2. 

3. 6,2 г этиленгликоля С2H4(OH)2 растворили в 500 г воды. Плотность эти-

ленгликоля равна 1,116 г/см
3
. Рассчитайте: а) относительное понижение 

давления насыщенного пара растворителя над раствором, б) температуру 

кипения, в) температуру замерзания, г) осмотическое давление раствора. 

Криоскопическая и эбулиоскопическая постоянные воды равны 1,86 и 

0,52
моль

кгК
, соответственно. 

4. Какую массу фенола C6H5OH следует растворить в 370 г диэтилового 

эфира при некоторой температуре, чтобы понизить давление насыщен-

ных паров растворителя с 90 кПа до 75 кПа? 

5. Какую массу камфоры C10H16O нужно добавить к 98,5 г бензола, чтобы 

понизить давление насыщенного пара бензола на 1,91 мм.рт.ст. при 

26,1
0
С? При этой температуре давление насыщенного пара чистого бен-

зола составляет 100 мм.рт.ст. 

6. Чему равна молярная масса растворенного в 500 г бензола неэлектролита 

массой 76,1 г, если температура замерзания понизилась с 5,4
0
C до 0,3

0
С? 

К к, бензол = 5,12
моль

кгК
. 

7. Температура кипения раствора, содержащего 0,6 г антрацена в 10 г хло-

роформа, повышается на 1,225
0  

С. Определите молярную массу антраце-

на, если эбулиоскопическая постоянная хлороформа составляет 3,63 

2
моль

кгК
. 

8. Температура замерзания раствора, содержащего 0,244 г бензойной кисло-

ты в 20 г бензола, равна 5,222
0  

С. Температура замерзания чистого бензо-

ла 5,478
0  

С. Определите молярную массу бензойной кислоты в этом рас-

творе. Чем можно объяснить полученное значение молярной массы бен-

зойной кислоты C6H5COOH? К к, бензол = 5,12 
моль

кгК
. 



9. 4 г нафталина растворили в 100 г бензола. Определите молярную массу 

нафталина, если известно, что в результате растворения температура за-

мерзания растворителя понижается на 1,932
0 
C. К к, бензол = 5,12 

моль

кгК
. 

10. Температура кипения сероуглерода составляет 46,2
0 

C. Раствор, содержа-

щий 0,512 г серы в 10 г сероуглерода, кипит при 46,67
0 
С. Сколько атомов 

серы входит в состав молекулы серы, растворенной в сероуглероде? К э, се-

роуглерод = 2,36 
моль

кгК
. 

11.  Раствор, содержащий ацетон CH3C(O)CH3 (температура кипения 56,3
0
С) 

массой 100 г и глицерин C3H5(OH)3 массой 2,3 г кипит при 56,73
0 

С. 

Найдите эбулиоскопическую постоянную ацетона. 

12.  Известно, что водные растворы этиленгликоля широко применяются в 

качестве антифризов – растворов с низкой температурой замерзания, ко-

торые применяют в системе охлаждения автомобилей. Определите: а) 

сколько литров этиленгликоля С2H4(OH)2 нужно взять для заполнения ав-

томобильного радиатора, имеющего объем 5 л, чтобы жидкость в нем не 

замерзала до – 15
0 

С. Плотность этиленгликоля составляет 1,116 г/мл; б) в 

каком объемном соотношении следует смешать воду и этиленгликоль для 

приготовления антифриза с температурой замерзания – 25
0 

С; в) при ка-

кой температуре будет замерзать такой антифриз, полученный смешени-

ем этиленгликоля и воды в равных объемах. 

13.  В радиатор объемом 10 л поместили равные объемы воды и метилового 

спирта CH3OH (плотность метанола равна 0,8 г/мл). Чему равна темпера-

тура замерзания полученного раствора? 

14.  Водный раствор хлорида натрия с концентрацией 1 моль/л замерзает при 

температуре – 3,35
0 

С. Вычислите изотонический коэффициент хлорида 

натрия в этом растворе. Плотность раствора равна 1,04 г/ мл. 



15.  Раствор, содержащий уксусную кислоту массой 0,571 г в воде массой 100 

г, замерзает при температуре – 0,181
0 

С. Вычислите изотонический коэф-

фициент уксусной кислоты в этом растворе. 

16.  Гидроксид натрия массой 90 г растворили в 750 мл воды. Приготовлен-

ный раствор кипит при 102,65
0
С. Вычислите изотонический коэффициент 

гидроксида натрия в этом растворе. 

17.  Найти изотонический коэффициент гидроксида натрия, если раствор, со-

держащий 10 г едкого натра в 1 кг воды, кипит при 100,234
0 
С. 

18.  Вычислить кажущуюся степень диссоциации хлорида кальция CaCl2 в 

0,2М растворе, если осмотическое давление раствора при 27
0 
С составляет 

1247,1 кПа. 

19.  Раствор, содержащий 0,53 г карбоната натрия Na2CO3 в 200 г воды, кри-

сталлизуется при – 0,13
0 

С. Вычислите кажущуюся степень диссоциации 

соли в данном растворе. 

20.  При 100
0 

С давление насыщенного пара растворителя над раствором, со-

держащим 0,05 моль сульфата натрия Na2SO4 в диссоциации сульфата 

натрия. 

21.  При 20
0 

С осмотическое давление водного раствора некоторого неэлек-

тролита равно 4,38∙10
5
 Па. Чему будет равно осмотическое давление, если 

раствор разбавить в три раза, а температуру повысить до 40
0 
С? 

22.  Чему равно осмотическое давление раствора с массовой долей глицерина 

C3H5(OH)3  1% (плотность раствора равна 1,0006 г/мл) при 18
0
С? Будет ли 

этот раствор изотоничен раствору с осмотическим давлением 500 кПа? 

23. Рассчитайте осмотическое давление при 310 К 5%-ного водного раствора 

глюкозы C6H12O6 (плотность раствора равна 1,02 г/мл) для внутривенного 

введения при кровопотере. Каким является этот раствор (гипо-, гипер- 

или изотоническим) по отношению к растворам, имеющим следующие 

значения осмотического давления: а) 780 кПа (кровь, верхняя граница); б) 

730 кПа (кровь, нижняя граница); в) 256 кПа; г) 3048 кПа; д) 1570 кПа?  



24. Вычислите молярную массу вещества, если раствор, содержащий 50 г 

этого вещества в 0,5 л, оказывает на мембрану при 25
0 

С осмотическое 

давление, равное 7,5 атм. 

25.  Осмотическое давление водного раствора, содержащего 5 г органическо-

го вещества в 250 мл воды, при 20
0 

С равно 300 кПа. Плотность раствора 

1,03 г/мл. Определите температуру замерзания этого раствора. 

 

ЭЛЕКТРОХИМИЯ 

 

Выучить следующие понятия: 

1. окислитель, восстановитель, окисление, восстановление 

2. катод, анод 

3. электродный потенциал 

4. ЭДС гальванического элемента 

5. константа окислительно-восстановительного процесса. 

Знать:  

1. механизм возникновения электродного потенциала 

2. устройство гальванических элементов, их условную запись 

3. порядок разрядки ионов на электродах при электролизе 

4. уравнение Нернста 

5. законы Фарадея 

Уметь:  

1. составлять ионно- электронные уравнения процессов окисления и восста-

новления  

2. записывать схемы гальванических элементов 

3. рассчитывать ЭДС, G, К OxdRe  окислительно-восстановительных про-

цессов 

4. определять направление окислительно-восстановительных процессов. 

 



Контрольные вопросы 

 

1.Что такое окислитель; восстановитель? Приведите примеры типичных окис-

лителей и восстановителей. 

2. Какой процесс называется окислением; восстановлением? 

3. Как рассчитать ЭДС окислительно-восстановительной реакции? 

Каковы критерии самопроизвольного протекания окислительно-

восстановительного процесса? Как связана ЭДС с изменением энергии Гиббса? 

4. Как рассчитать молярную массу эквивалента вещества, участвующего в 

окислительно-восстановительном процессе? 

5. В чем заключается механизм возникновения электродного потенциала? 

6. Привести уравнение Нернста для расчета электродного потенциала. Какие 

факторы влияют на величину потенциала? Что называют стандартным элек-

тродным потенциалом? 

7. Какой электрод называют катодом; анодом? 

8. Что называют гальваническим элементом? Какой гальванический элемент 

называют концентрационным? Как вычислить ЭДС гальванического элемента? 

9.Что такое электролиз? Указать порядок разрядки ионов на электродах при 

электролизе. 

10. Сформулировать законы Фарадея. Определить понятие электрохимического 

эквивалента. 

 

Пример 1. Определить для стандартных условий возможность протекания 

окислительно- восстановительной реакции между ионами олова и церия. 

Е 0

/ 24  SnSn
= 0,15 B; E

0

/ 34  CeCe
= 1,74 B 

Решение: Термодинамическим условием самопроизвольного протекания окис-

лительно-восстановительной реакции в водном растворе в прямом направлении 

является положительное значение ЭДС. 

лявосляок ЕЕЕ   000 > 0; это возможно в том случае, если Е
0

ок-ля > Е
0

вос-ля. 



 E 0

/ 34  CeCe
> Е 0

/ 24  SnSn
, значит окислитель необходимо искать в паре Се 4 | Cе 3 , 

а восстановитель – в паре Sn 4 | Sn 2 . 

Окислитель должен принимать электроны, а восстановитель – отдавать. Значит 

Се 4 - окислитель, Sn 2 - восстановитель. 

Составляем процессы окисления, восстановления. 

Sn 2 - 2e   Sn 4  окисление 

Се 4 +1е   Се 3  восстановление 

Sn 2  + 2Ce 4 = Sn 4 + 2Ce 3  - суммарное ионное уравнение окислительно-

восстановительной реакции 

 SnCl2 + 2СеCl4= SnCl4 + 2CeCl3 - cуммарное молекулярное уравнение. 

ЭДС данной реакции рассчитываем по формуле:  Е 0 = E 0

/ 34  CeCe
- Е 0

/ 24  SnSn
= 

=1,74 – 0,15 = 1,59 (B) 

  Е 0  > 0, cледовательно процесс протекает самопроизвольно. 

 Ответ: реакция возможна между Се 4 и Sn 2  

 

Пример 2. Покажет ли амперметр ток во внешней цепи гальванического эле-

мента Pb|Pb 2 ||Cu 2 |Cu, если С 2Pb
= 10

2

моль/л, а С 2Cu
= 10 1 моль/л. 

Для реакции, лежащей в основе работы гальванического элемента, рассчитайте 

энергию Гиббса и значение константы равновесия. 

Решение: В гальваническом элементе Pb|Pb 2 ||Cu 2 |Cu  электродные реакции 

описываются следующими уравнениями: 

A: Pb – 2e   Pb 2  окисление 

К: Cu 2 + 2e   Cu восстановление. 

 Pb + Cu 2   Pb 2 +Cu токообразующая реакция 

Рассчитаем значения электродных потенциалов, пользуясь уравнением Нерн-

ста: 

E
PbPb /2 =E

0

PbPb /2 +
nF

RT3,2
lg C 2Рb

= - 0,13 +
96500•2

298•314,8•3,2
lg 10 2  = 

= - 0,13 +
2

059,0
(-2) = - 0,13 – 0,059 = - 0,189 (B) 



E
CuCu /2 = E 0

/2 CuCu
 + 

nF

RT3,2
lg C 2Cu

= 0,34 + 
96500•2

298•314,8•3,2
lg 10 1  = 

= 0,34 +
2

059,0
(-1) = 0,34 – 0,0295 = 0,3105 (B). 

ЭДС рассчитываем через электродные потенциалы ∆Е = Е к  - Е а. 

PbРbCuCu
ЕЕЕ

// 22    = 0,3105 – (- 0,189) = 0,4995 (B) 

 ∆Е > 0 , следовательно, амперметр ток покажет. 

Изменение энергии Гиббса для токообразующей реакции рассчитываем по 

уравнению ЕnFG  . 

G = - 2∙96500∙0,4995 = - 96403,5 Дж = - 96,4 кДж 

G < 0, токообразующая реакция протекает самопроизвольно. 

Значение константы равновесия находим по формуле К 0

Re Oxd
= 10 RT

EnF

3,2

0

, где 

n – число электронов, участвующих в реакции; 

  E 0 - стандартное ЭДС: Е 0 = 0

/

0

/ 22 PbPbCuCu
EE   = 0,34 – (-0,13) = 0, 47 (B) 

K 0

Re Oxd
= 10 298*314,8*3,2

47,0*96500*2

= 10 9,15 = 10 9,0 ∙10 15  = 8,3∙10 15  >>10 4  

Столь большое значение константы равновесия говорит о том, что процесс 

практически протекает полностью. 

  Ответ: амперметр покажет ток во внешней цепи. 

 

Пример 3. Определите концентрацию ионов Fe 3 в растворе, при которой по-

тенциал железного электрода Fe|Fe 3  при 25
0
С равен потенциалу водородного 

электрода в растворе с рН = 2. 

Решение: По условию задачи Е
FeFe /3 = Е

PtHH ,/2 2
1 . Находим потенциал водород-

ного электрода при 25 0 С: E
PtHH ,/2 2

1 = - 0,059pH = - 0,059∙2 = - 0,118 B. 

Cледовательно, E
FeFe /3 = - 0,118 B. 

По уравнению Нернста Е
FeFe /3 = Е 0

/3 FeFe
+

3

059,0
∙ lg C 3Fe

. Отсюда выражаем кон-

центрацию ионов железа -0,118 = - 0,04 + 
3

059,0
∙lg C 3Fe

 



 - 0,118+ 0,04 = 
3

059,0
∙lg C 3Fe

 

 - 0,078 = 0,0197∙ lg C 3Fe
 

 - 3,96 = lg C 3Fe
 

 C 3Fe
= 10 96,3 = 10 4 ∙10 04,0 = 1,1∙10 4 ( моль/л ) 

 Ответ: С 3Fe
= 1,1∙10 4 моль/л. 

 

Задания для самостоятельного решения 

  

1. В следующих окислительно-восстановительных реакциях: 

а) укажите окислитель и восстановитель, рассчитайте их молярные массы экви-

валентов; 

б) подберите коэффициенты в уравнениях реакций, используя соответствую-

щие методы подбора; 

в) определите направление самопроизвольного протекания реакций: 

№ схема реакции  

1 
Al + S = Al2S3  

SnCl4 + KJ = SnCl2 + J2 + KCl 

2 
NH3 + O2 = N2 + H2O 

KMnO4 + H2O2 + H2SO4  = MnSO4 + O2 + K2SO4 + H2O 

3 
Ti + HCl = TiCl3 + H2 

K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 = Cr2(SO4)3  + S + K2SO4  + H2O 

4 
Zn + NaOH + H2O = Na2 [Zn(OH)4] + H2 

CdS + O2 = CdO + SO2 

5 
Cu(NO3)2 = CuO + NO2 + O2 

Na2S + NaClO + H2SO4 = S + NaCl + Na2SO4 + H2O 

6 
Cu + FeSO4  = CuSO4 + Fe 

K2SO3 + Cl2 + H2SO4 = K2SO4 + HCl + H2O 



7 
FeCl3 + KBr = Br2 + FeCl2 + KCl 

K2Cr2O7 = K2CrO4  + Cr2O3  + O2 

8 
As2O3 + HClO + H2O = H3AsO4 + HCl 

Zn + AgNO3 = Zn(NO3)2 + Ag 

9 
HJO3 + KCl = KClO3 + J2 + H2O 

Na2SO3 = Na2S + Na2SO4 

10 
MnSO4 + K2Cr2O7 + H2SO4 = HMnO4 + Cr2(SO4)3  + K2SO4 + H2O 

Cl2+ J2 + H2O = HCl + HJO3 

11 
Cr(OH) 3+ Br2 + KOH = K2CrO4+ KBr + H2O 

HNO3 + S = H2SO4 + NO 

12 
Si + NaOH + H2O = Na2SiO3 + H2 

H2S + J2 = HJ + S 

13 
Cu + HNO3 = Cu(NO3)2 + NO2 + H2O 

Cl2 + NaOH = NaCl + NaClO3 + H2O 

14 
KMnO4 + HCl = KCl + MnCl2 + Cl2 + H2O 

Mg + Al(NO3)3 = Mg(NO3)2 + AL 

15 
HJ + H2SO4 = J2 + H2S + H2O 

Al + KOH + H2O = K[Al(OH)4] + H2 

 

2. Используя метод ионно-электронного баланса, составьте молекулярные 

уравнения окислительно-восстановительных процессов в направлении их 

самопроизвольного протекания для следующих сопряженных пар: 

 

1 Е B
OHCrHOCr

33,10

7,2|14, 2
32

72

       E B
SOOS

01,20

2| 2
4

2
82

  

2 E B
OHMnHMnO

51,10

4,|8, 2
211

4

       E B
OHHO

68,00

|2, 22
1

2

  

3 E B
OHClOHClO

4,00

4,|2,2 1
22

1        E B
ClCl

36,10

2| 1
2

  

4 E B
OHAlOHAl

31,20

4,|])([ 11
4

       E B
OHHOH

828,00

2,|2 1
22

  



5 E B
SnSn

15,00

| 24        E B
FeFe

77,00

| 23   

6 E B
OHHCHOOHHCOO

07,10

3,|2, 1
2

1        E B
II

54,00

2| 1
2

  

7 E B
MnOMnO

56,00

| 2
4

1
4

       E B
AgAg

80,00

|1   

8 E B
OHZnOHZnO

22,10

4,|2, 1
2

2
2

       E B
SS

48,00

| 2   

9 E B
OHPbHPbO

46,10

2,|4, 2
21

2

       E B
OHClHClO

47,10

6,|12,2 22
11

3

  

10 E B
OHNOHNO

94,00

,|2, 2
1

2
11

3

       E B
OHMnHMnO

51,10

4,|8, 2
211

4

  

11 E B
OHOHCrOHCrO

13,00

5,)(|4, 1
32

2
4

       E B
BrBr

09,10

2| 1
2

  

12 E B
OHMnOOHMnO

6,00

4,|2, 1
22

1
4

       E B
OHSOOHSO

93,00

2,|, 12
32

2
4

  

13 E B
OHHOH

78,10

2|2, 2
1

22

       E B
OHSOHHSO

17,00

,|4, 232
12

4

  

14 E 0

])([|])([ 4
6

3
6

 CNFeCNFe
= 0,42В      E B

OHMnHMnO
51,10

4,|8, 2
211

4

  

15 Е B
OHBrOHBrO

61,00

6,|3, 11
2

1
3

       E B
OHHNOHN

16,10

4,|4, 1
4222

  

 

3.Вычислить константу равновесия окислительно-восстановительной реакции:  

 1 2S2O3
-2

 + I2 = S4O6
-2

 + 2I
-1 

 2 2MnO4
-1 

+ 5HNO2 + H
+1 

= 2Mn
+2 

+5NO3
-1 

+ 3H2O 

 3. H2S + I2 = 2H
+1 

+ S + 2I
-1

 

 4. H2SO3 + I2 + H2O = SO4
-2

+2I
-1

+ 4H
+1 

 5. 3P + 5NO3
-1 

+ 2H2O = 3PO4
-3 

+ 5NO + 4H
+1 

 6. S + 6NO3
-1 

+ 4H
+1 

= SO4
-2 

+ 6NO2 + 2H2O 

 7. Cl2 + 2OH
-1

 = ClO 1 + Cl 1 + H2O 

 8. 6Fe
+2 

+ Cr2O7
-2

+ 14H
+1 

= 6Fe
+3 

+ 2Cr
+3 

+ 7H2O 

 9. Fe
+3 

+ Ce
+3 

= Fe
+2 

+ Ce
+4 

 10. Cr2O7
-2

 + 6Cl
-1 

+ 14H
+1

 = 2Cr
+3  

+ 3Cl2 + 7H2O 

 11. S + 2H2SO4 = 3SO2 + H2O 

 12. Cu + 2Ag
+1 

= Cu
+2 

+ 2Ag 

 13. 10Fe
+2  

+ 2ClO3
-1 

+ 12H
+1 

= Cl 2 + 10Fe
+3 

+ 6H 2 O 



 14. 3N2H4 + 2BrO3
-1 

= 3N2 + 2Br
-1 

+ 6H2O 

 15. Sn
+2 

+ 2Fe
+3  

= Sn
+4 

+ 2Fe
+2

 

 

4.-Составьте схемы работающих гальванических элементов, используя предло-

женные электроды; 

 - Напишите уравнения процессов, протекающих на аноде и катоде в данных 

элементах, уравнения токообразующих реакций; 

 - Рассчитайте значения электродных потенциалов при заданных условиях; 

 - Рассчитайте значение электродвижущей силы гальванического элемента и 

энергию Гиббса токообразующей реакции; 

 - Сравните полноту протекания токообразующих реакций в гальванических 

элементах 

 

№ схемы электродов 

С катодного 

электpолита 

моль/л 

С анодного 

электролита 

моль/л 

Т 

1 Fe | Fe 2 ,Zn | Zn 2 , Pt, H 2 | 2H 1  0,1 0,01 18 0 C 

2 Ni | Ni 2 , Cu | Cu 2 , Pt | Fe 3 , Fe 2  0,01 10 4  25 0 C 

3 Sn | Sn 2 , Ag | Ag 1 , Pt, O 2 | 2OH 1  10 3  10 5  273 K 

4 Mg | Mg 2 , Cr | Cr 3 , Fe | Fe 2  10 1  10 2  293 K 

5 Al |Al 3 , Pt, H 2 | 2H 1 , V | V 2  10 6  0,1 298 K 

6 Pb | Pb 2 , Fe | Fe 3 , Ag | AgCl, Cl 1  10 2  0,01 291 K 

7 Cr | Cr 2 , Ag | Ag 1 , Pt | Pt 2  0,1 0,001 20 0 C 

8 Cd | Cd 2 , Zn | Zn 2 , Pt, H 2 | 2H 1  10 4  10 1  300 K 



 

Пр

им

ер 

1. 

Бу-

дут 

ли 

от-

ли-

чат

ься 

по составу продукты электролиза расплава  

 и водного раствора хлорида кальция? Электроды графитовые. 

Решение: а) Электролизом называют окислительно-восстановительный про-

цесс, протекающий на электродах при прохождении постоянного электрическо-

го тока через расплав или раствор электролита. При этом на катоде происходит 

процесс восстановления – присоединения электронов 

из внешней электрической цепи, а на аноде происходит процесс окисления – 

отдача электронов в цепь. 

При прохождении тока через расплав хлорида кальция катионы кальция 

Са 2 движутся к отрицательно-заряженному электроду (катоду), на котором 

восстанавливаются. Анионы хлора Cl 1 перемещаются к положительно-

заряженному электроду (аноду) и, отдавая электроны, окисляются. Электролиз 

расплава хлорида кальция можно представить схемой: 

 

 CaCl 2  = Ca 2 + 2Cl 1  

 (-) катод | Ca 2  2Cl 1 | анод (+) 

 

9 Al | Al 3 , Pb | Pb 2 , Mn | Mn 2  10 3  10 6  18 0 C 

10 Cu | Cu
2

, Pt, Cl 2 | 2Cl 1 , Co | Co 2  0,01 0,1 25 0 C 

11 Au |Au 3 , Sn | Sn 2 , Zn | Zn 2  10 4  10 2  291 K 

12 
Mg | Mg 2 ,Cu | Cu 2 , Ag|AgCl, 

Cl 1  
10 5  10 2  310 K 

13 Fe | Fe 2 ,  Ag | Ag 1 ,  Ni | Ni 2  10 1  10 4  10 0 C 

14 Pt,H 2 | 2H 1 , Al | Al 3 , Cu | Cu 2  10 3  10 1  25 0 C 

15 Zn | Zn 2 , Ni | Ni 2 , Mg | Mg 2  10 4  10 2  298 K 



 К: Са 2 + 2е = Са 

 А: 2Cl 1  - 2e = Cl 2  

 Ca 2 + 2Cl 1  = CaCl 2  или CaCl 2 = Сa + Cl 2  

б) На ход электролиза из водных растворов большое влияние оказывают рас-

творитель и материал электродов. При выборе наиболее вероятного процесса на 

аноде и катоде следует исходить из положения, что будет протекать та реак-

ция, для которой требуется наименьшая затрата энергии. Используют сле-

дующие правила: 

На катоде – 1) катионы металлов со стандартным электродным потенциалом 

большим, чем Е 0

/2 2
1 НН   почти полностью восстанавливаются и выделяются в ви-

де металла Me
+n

 + ne = Me; 

2) катионы металлов с малой величиной стандартного электродного потенциала 

(металлы начала ряда Li 1 , Na 1 , K 1  … до Al 3  включительно) не восстанавли-

ваются, вместо них восстанавливаются молекулы воды  

2Н2O +2e = H2 + 2OH
-1

;  

3) катионы металлов, характеризующиеся средними значениями стандартных 

электродных потенциалов ( Е 0

|3 AlAl 
 <  Е 0

|MeMe n  <  Е 0

|2 2
1 HH   ) восстанавливаются од-

новременно с молекулами воды. 

На аноде – 1) нерастворимые аноды (графитовые, платиновые и т.д.) не пре-

терпевают окисления в ходе электролиза, растворимые – могут окисляться и 

переходить в раствор в виде ионов; 

2) при электролизе растворов, содержащих в своем составе анионы F
-1

, SO 2

4

 , 

NO 1

3

 , PO 3

4

  … , а также растворов щелочей (OH
-1

) выделяется кислород O2  

 2H2O – 4e = O2 + 4H
+1

 или 4OH
-1

 – 4e = 2H2O + O2; 

3) при окислении анионов Cl
-1

, Br
-1

, I
-1

 выделяются Cl2, Br2, I2; 

4) при окислении анионов органических кислот происходит процесс 

 2RCOO
-1

 – 2e = R-R + 2CO2; 



5) анионы, содержащие неметалл в промежуточной степени окисления (SO 2

3

 , 

NO 1

2

 и т.п.) сами окисляются на аноде: SO 2

3

 + H 2 O – 2e = SO 2

4

  + 2H 1 ; 

 NO 1

2

  + H 2 O – 2e = NO 1

3

 + 2H 1 . 

 Электролиз водного раствора хлорида кальция можно представить схемой: 

 CaCl 2  = Ca 2 + 2Cl 1  

  H 2 O 

(-) катод  Ca 2  2Cl 1  анод (+) 

 H 2 O H 2 O  

E 0

|2 CaСa
= - 2,9 B  E 0

2| 1
2

ClCl
= 1,36 B 

E 0

2,|2 1
22

OHHOH
= - 0,82 B E 0

2|4, 2
1

2 OHHO  = 1,23 B-1,5 B 

На катоде разряжается самый сильный окислитель (с максимальным значением 

потенциала), на аноде – самый сильный восстановитель (с минимальным значе-

нием потенциала): А: 2Cl
-1

 – 2e = Cl2 

 K: 2Н2O +2e = H2 + 2OH
-1

 

 2Cl
-1

 + 2H2O = Cl2 + H2 + 2OH
-1

. 

Молекулярное уравнение электролиза: CaCl2 + 2H2O = Cl2 + H2 + Ca(OH)2. 

 Ответ: продукты электролиза расплава и водного раствора хлорида каль-

ция  различаются. 

 

Пример 2. Как изменилась масса анода при электролизе раствора сульфата ни-

келя с электродами из никеля, если через этот электролит пропускали ток в 0,5 

A в течение 5 ч? 

Решение: Схема электролиза водного раствора сульфата никеля с растворимы-

ми никелевыми электродами: 

 NiSO4 = Ni 2  + SO 2

4

   

 H 2 O 

(-) катод Ni
+2  

SO 2

4

   анод (+) 

 H2O H2O  



 Ni 

E 0

|2 NiNi
 = - 0,25 B E 0

2| 2
4

2
82

 SOOS
= 2,05 B 

E 0

2,|2 1
22

OHHOH
= - 0,82 B E 0

2|4, 2
1

2 OHHO  = 1,23 B 

 E 0

|2 NiNi
 = - 0,25 B  

Самый вероятный восстановитель на аноде – металлический никель (материал 

анода), на катоде восстанавливается самый сильный окислитель Ni
+2

. 

 A: Ni – 2e = Ni
+2

 

 K: Ni
+2

 + 2e = Ni 

Используя закон Фарадея, рассчитываем массу никеля, растворившегося на 

аноде  m (Ni) =
zF

ItNiM )(
= 

мольКл

cAмольг

/96500•2

18000•5,0•/59
= 2,75 г. 

 Ответ: масса анода уменьшилась на 2,75 г. 

 

Задания для самостоятельного решения 

 

Для водного раствора данного электролита: 

а) напишите уравнения процессов, идущих на электродах при электролизе; 

б) рассчитайте, сколько и каких веществ выделится на катоде и аноде, если 

электролиз вести при силе тока I в течение t часов; 

в) будет ли меняться рН в приэлектродном пространстве в процессе электроли-

за; 

г) как изменится анодный процесс, если анод заменить на другой, выполненный 

из … 

№ электролит электроды I, A t, ч замена 

1 ZnSO4 платиновые 2 0,5 цинка 

2 MgCl2 магниевые 1,5 3 графита 

3 AgNO3 графитовые 1 2 серебра 

4 NiSO4 никелевые 3 1,5 графита 

5 SnCl2 платиновые 2,75 6 олова 



6 H2SO4 графитовые 5 1 цинка 

7 Cd(NO3)2 графитовые 0,1 10 кадмия 

8 CuBr2 золотые 1 3 меди 

9 Co(NO2)2 платиновые 0,7 5 железа 

10 FeI3 железные 6 0,9 графита 

11 K2SO4 графитовые 2 0,5 меди 

12 BaCl2 графитовые 1,3 4 серебра 

13 Pb(CH3 COO)2 платиновые 3 2 графита 

14 NaOH графитовые 4 2,5 цинка 

15 PtCl2 платиновые 0,8 1,75 меди 

 

 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 

 

Коррозией называют процесс самопроизвольного окисления металла в резуль-

тате его физико-химического взаимодействия с окружающей средой (G < 0). 

По механизму протекания различают: 

- химическую коррозию в средах, не проводящих электрический ток (газовая 

коррозия, коррозия в неэлектролитах); 

- электрохимическую коррозию в средах, имеющих ионную проводимость 

(коррозия в электролитах, в атмосфере влажного воздуха, в почве). 

При электрохимической коррозии разрушение металла происходит в результате 

работы огромного количества коррозионных микроэлементов. При этом на бо-

лее активном металле, с меньшим значением потенциала, протекает анодная 

реакция (окисление), а на участках металла с большим значением потенциала – 

катодное восстановление окислителя: 

 A: Me – ne = Me
+n 

 K: O2 + 2H2O + 4e = 4OH
-1

 (pH > 7) кислородная деполяризация 

 O2 + 4H
+1

 + 4e = 2H2O (pH < 7) 



 2H2O + 2e = H2 + 2OH
-1

 (pH > 7) водородная деполяризация 

 2H
+1

 + 2e = H2  (pH < 7) 

Возможность протекания коррозии может быть определена по знаку ЭДС кор-

розионного элемента Е = Екатод – Еанод или Е = Еокислитель – Евосстановитель. Корро-

зия возможна, если Е > 0. 

Равновесный потенциал кислородного электрода при 298 К описывается урав-

нением Е 1
2 2| OHO

= 1,227 + 0,0147lg P
2O
 - 0,059 pH, а потенциал водородного элек-

трода – уравнением Е
2

1 /2 НН  = - 0,059pH – 0,0295lg P
2Н
. 

 

Пример 1.  Какие из металлов (Au, Sn, Mn) могут быть окислены кислородом 

при 298 К, рН = 7 и стандартных состояниях всех веществ? 

Решение: Окисление металла возможно при условии Еокислителя > Евосстановителя, 

т.е. Е 1
2 2| OHO

> E
MeMe n | . 

Потенциал кислородного электрода при 298 К, P
2O
= 1атм и рН = 7 равен 0,814 

B. Е 1
2 2| OHO

= 1,227 + 0,0147 lg 1 – 0,059∙7 = 0,814(B) 

Стандартные потенциалы металлов равны Е 0

|2 SnSn
= - 0,136 B, E 0

|2 MnMn
= - 1,18 B и 

E 0

|3 AuAu  = 1,5 B. Отсюда следует, что указанное выше условие соблюдается для 

олова и марганца, которые могут быть окислены кислородом при рН = 7. 

 Ответ: олово и марганец могут быть окислены. 

 

Пример 2. Рассмотрите коррозию изделия из алюминиевой бронзы: а) в ди-

стиллированной воде; б) в сильнощелочной аэрированной среде (раствор гид-

роксида натрия). Предложите протектор для защиты изделия из алюминиевой 

бронзы от коррозии во влажном воздухе. Приведите уравнения протекающих 

процессов. 

Решение: Алюминиевая бронза – сплав меди с алюминием. 

 Так как Е 0

|2 CuСu
= 0,34 B > E 0

|3 AlAl 
= - 1,7 B, то зерна меди будут катодными участ-

ками, а алюминия – анодными участками. Последние и будут подвергаться 



коррозии. Катодные процессы определяются характером коррозионной среды. 

В случае а) это будет коррозия с водородной деполяризацией 

А: Al – 3e = Al
+3  

2 

 
K: 2H2O + 2e = H2 + 2OH

-1
 3 

2Al + 6H2O = 3H2 + 2Al(OH)3, 

в случае б) с кислородной деполяризацией 

 A: Al – 3e = Al
+3 

4 

 K: O2 + 2H2O + 4e = 4OH
-1

  3 

4Al +3O2 + 6H2O = 4 Al(OH)3 

Al(OH)3 + NaOH = Na[Al(OH)4]. 

Протектор, согласно принципу его действия, должен иметь потенциал более 

отрицательный, чем потенциал меди и алюминия, например магний (Е 0

|2 MgMg = - 

2,37 В). В образующемся гальваническом элементе он будет выступать в каче-

стве анода и разрушаться. 

 A: Mg – 2e = Mg
+2 

2
 
 

 K: O2 + 2H2O + 4e = 4OH
-1

  1 

2Mg + O2 + 2H2O = 2Mg(OH)2 

 

Пример 3. К какому типу покрытий относятся олово на меди и на железе? Ка-

кие процессы будут протекать при коррозии указанных пар в кислой среде?  

Решение: E 0

|2 CuСu
 = 0,34 B; E 0

|2 FeFe
= - 0,44 B; E 0

|2 SnSn
= - 0,14 B 

а) E 0

|2 SnSn
= - 0,14 B <  E 0

|2 CuСu
 = 0,34 B, значит олово является анодным покрытием 

на меди. При коррозии разрушается металл покрытия  - олово. 

 A: Sn – 2e = Sn
+2

 

 K: 2H
+1

 + 2e = H2 

 Sn + 2H
+1

 = Sn
+2

 + H2 



б) E 0

|2 SnSn
= - 0,14 B > E 0

|2 FeFe
= - 0,44 B, значит олово – катодное покрытие на же-

лезе. При нарушении целостности покрытия корродировать будет основной ме-

талл – железо. 

 A: Fe – 2e = Fe
+2

 

 K: 2H
+1

 + 2e = H2 

 Fe + 2H
+1

 = Fe
+2

 + H2 

 

Задания для самостоятельного решения 

 

1. Коррозия – процесс самопроизвольного разрушения металлов вследствие фи-

зико-химического взаимодействия с окружающей средой. Изменение свобод-

ной энергии Гиббса в этом случае: а)G > 0; б) G = 0; в) G < 0. 

2. Какой из процессов протекает на корродирующем металле:  

 а) Me
+n

 +ne = Me    восстановление; 

 б) Me – ne = Me
+n

   восстановление; 

 в) Me – ne = Me
+n

   окисление. 

3. Какие процессы возможны при коррозии в кислой среде на катодных 

участках: 

 а) O2 + 2H2O + 4e = 4OH
-1

; в) H2 + 2OH
-1

 + 2e = 2H2O; 

 б) 2H
+1

 + 2e = H2; г) O2 + 4H
+1

 +4e = 2H2O. 

4. Какие процессы возможны при коррозии в щелочной среде на катодных 

 участках: 

 а) O2 + 2H2O + 4e = 4OH
-1

; в) H2 + 2OH
-1

 + 2e = 2H2O; 

 б) 2H
+1

 + 2e = H2; г) O2 + 4H
+1

 +4e = 2H2O. 

5. Склепаны два металла. Какой из металлов будет подвергаться коррозии: 

 а) Zn – Fe; ж) Cu – Cd; 

 б) Pb – Sn; з) Ag – Pb; 

 в) Zn – Ag; и) Al – Ni; 

 г) Al – Fe; к) Fe – Sn; 



 д) Pd – Mn; л) Fe – Cd; 

 е) Fe – Ni; м) Сr – Ni. 

6. Составьте уравнения электродных процессов, происходящих при  

 коррозии вышеуказанных пар металлов: 

 а) в атмосфере влажного воздуха; 

 б) в дистиллированной воде; 

 в) в кислой среде. 

7. Приведите примеры катодных и анодных покрытий для 

 а) меди; ж) железа; 

 б) никеля; з) свинца; 

 в) цинка; и) олова; 

 г) хрома; к) кадмия; 

 д) серебра; л) алюминия; 

 е) марганца; м) кобальта. 

8. Возможна ли электрохимическая коррозия: 

 а) Sn в водном растворе при рН = 6 в контакте с воздухом; 

 б) Zn в дистиллированной воде; 

 в) Fe в атмосфере влажного воздуха; 

 г) Cu в деаэрированном растворе при рН = 2; 

 д) Cd в аэрированном растворе при рН = 10; 

 е) Fe в нейтральной среде рН = 7; 

 ж) Ni в водном растворе при рН = 1; 

 з) Pb в морской воде (рН = 8) в контакте с воздухом; 

 и) Al в деаэрированном растворе при рН = 3; 

 к) Mg в водном растворе при рН = 5; 

 л) Fe в растворе соляной кислоты (рН = 1); 

 м) Сr в атмосфере влажного воздуха. 

 Приведите уравнения электродных процессов 

 



СТРОЕНИЕ АТОМА 

 

Задача 1. Приведите электронные формулы элементов с зарядами ядер +9 и 

+17 во всех возможных энергетических состояниях. Укажите положение эле-

ментов в периодической системе и сделайте вывод о возможных валентностях 

атомов. 

Решение. Математическая формула электронной оболочки атома: +9Э 

1S
2
2S

2
2p

5_
. 

 

Графическая формула внешнего квантового слоя: 

 

Период определяется максимальным значением главного квантового числа n. 

n = 2, следовательно, элемент расположен во 2 периоде. 

Группа определяется суммой числа электронов на внешнем квантовом слое. 

752:)(  e , группа седьмая. 

Подгруппа определяется заполняющимся подуровнем: s- и р-подуровни фор-

мируют главные подгруппы, d-подуровни – побочные. Следовательно, под-

группа главная. 

Элемент расположен во втором периоде, 7 группе, главной подгруппе. Это F – 

фтор. 

Валентность атома в соответствии с методом BC определяется числом одно-

электронных облаков в спокойном или возбужденном состоянии. У данного 

атома на внешнем квантовом слое располагается одно одноэлектронное облако, 

следовательно, валентность фтора равна 1. Состояние возбуждения у атома это-

го элемента не реализуется, т.к. на внешнем квантовом слое отсутствуют вакант-

ные орбитали: 

n = 2 

l = 0 (S-подуровень) 

l = 1 (P-подуровень) 

2S ↑↓ 2P ↑↓ ↑↓ ↑ 



Математическая формула: +17Э 1S
2
2S

2 
2P

6 
3S

2
 3P

5
. 

 

Графическая формула внешнего квантового слоя:  

 

max n = 3, период 3. 

752:)(  e , группа седьмая, заселяется Р-подуровень – главная подгруппа. 

Это Cl – хлор. 

В спокойном состоянии у атома данного элемента одно одноэлектронное обла-

ко. Валентность равна единице. Состояние возбуждения реализуется, т.к. на 

внешнем слое есть двухэлектронные облака и вакантные орбитали. 

n = 3, 

l = 0(s) 

l = 1(p)  

l = 2(d). 

В состоянии возбуждения валентности реализуются за счет вакантного d-

подуровня третьего квантового слоя. 

+17Cl*…3S
2
3P

4
3d

1
, валентность равна 3. 

+17Cl**…3S
2
3P

3
3d

2
, валентность равна 5. 

+17Cl***…3S
1
3P

3
3d

3
, валентность равна 7. 

 

Задача 2. В соответствии с принципом Паули описать набором квантовых чи-

сел электронные фрагменты: 

1) 4S
2
3d

3
; 

2) 3S
1
3P

3
3d

2
. 

 

Решение. Опишем графически данные фрагменты, пронумеруем электроны и 

обозначим магнитные квантовые числа. 

 

3S ↑↓ 3P ↑↓ ↑↓ ↑ 

№(е) 1   2  3 4 5   



1)  

 

 

 

 

 

 

 

 

2)  

 

Кв. ч. 
№(e) 

1 2 3 4 5 6 

n 3 3 3 3 3 3 

l 0 1 1 1 2 2 

m 0 –1 0 +1 –2 –1 

S +1/2 +1/2 +1/2 +1/2 +1/2 +1/2 

 

Задача 3. Привести формулу электронной оболочки и указать возможные ва-

лентные состояния атома, внешний квантовый слой которого имеет вид 4S
2
4p

3
. 

 

Решение. Внешний квантовый слой четвертый, значит, предшествующие кванто-

вые слои заполнены, и электронная формула имеет вид: 

 

Э  1S
2
 2S

2
 2p

6
 3S

2
 3p

6
3d

10 
4S

2
 4p

3
 

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

4S ↓↑ 3d ↑ ↑ ↑   

m→ 0  –2 –1 0 +1 +2 

Кв. ч. 
№(e) 

1 2 3 4 5 

n 4 4 3 3 3 

l 0 0 2 2 2 

m 0 0 –2 –1 0 

S +1/2 –1/2 +1/2 +1/2 +1/2 

№(е) 1  2 3 4  5 6    

3S ↑ 3P ↑ ↑ ↑ 3d ↑ ↑    

m→ 0  –1 0 +1  –2 –1 0 +1 +2 



 

Так как число электронов равно числу протонов, заряд ядра составляет +33. 

Следовательно, это мышьяк +33Аs. 

Возможные валентные состояния определяются числом одноэлектронных об-

лаков с учетом состояния возбуждения. 

Графическая формула внешнего квантового слоя: 

 В = 3 

 

n = 4, 

l = 0(s), 1 = 1(p), 1 = 2(d), 1 = 3(f); подуровни d и f вакантны и определяют воз-

можность возбуждения. 

 

 

 

+33Аs
*
 1S

2
 2S

2
 2p

6
 3S

2 
3p

6
 4S

1
 4p

3
 4d

1
  В* = 5 

 

 

ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ 

 

Задача 1. Объясните, как и почему изменяются кислотно-основные свойства 

высших гидроксидов элементов третьего периода? 

 

Решение. Все кислородосодержащие кислоты и основания можно рассматри-

вать как продукты соединения соответствующих оксидов с водой и объединить 

их под общим названием «гидроксиды». Гидроксиды можно рассматривать как 

соединения с общей формулой ЭОm(ОН)n, которые содержат фрагмент Э–О–Н. 

Так, Н2СО3, HNO3, H2SO4, HC1O4 можно представить в следующем виде: 

H2СО3 – (НО)2СО; HNO3 – (HO)NO2; 

H2SO4 – (HO)2SO2; НС1О4 – (НО)СlO3. 

4S ↑↓ 4P ↑ ↑ ↑ 

4S ↑↓ 4P ↑ ↑ ↑ 4d ↑     



Принадлежность гидроксидов к классу кислот или классу оснований определя-

ется тем, на какие ионы они диссоциируют  в водном растворе. Если при дис-

социации образуются ионы водорода Н
+
, то гидроксид относится к классу кис-

лот, если же диссоциация протекает с образованием ионов гидроксила ОН
–
, то 

гидроксид относится к классу оснований. В связи с этим различают два типа 

диссоциации гидроксидов: 

1) кислотный тип диссоциации: Э–О–Н <= => ЭО
–
 + H

+
; 

2) основный тип диссоциации:  Э–О–Н <= = > Э
+
 + ОН

–
. 

Кроме кислотных и основных гидроксидов существуют еще так называемые 

амфотерные гидроксиды, которые в зависимости от среды ведут себя или как 

кислоты, или как основания, например (формально): 

 

А1
3
 + 3OH

–
< = = > А1(OH)3< = = >H2O + HAlO2< = = >H

+
 + А1О

–
2. 

 

Характер диссоциации, т.е. место разрыва связи Э–О–Н, зависит от положения 

элемента в периодической системе, что и определяет относительную прочность 

связи между этим элементом и кислородом, с одной стороны, и между кисло-

родом и водородом – с другой. 

Силы притяжения между противоположно заряженными частицами тем значи-

тельнее, чем больше заряд каждой из них и чем меньше их радиус. Рассмотрим 

изменения свойств гидроксидов на примере элементов третьего периода: 

 

NaOH – Mg(OH)2 – A1(OH)3 – (HO)2CO – HONO2 – (HO)2SO2 – HOC1O3. 

Благодаря своим малым размерам, ион водорода Н
+
 в NaOH и Mg(OH)2 сильнее 

взаимодействует, чем ион металла, несмотря даже на большой заряд у магния. 

Вследствие этого оба вещества диссоциируют как основания. В результате 

дальнейшего увеличения заряда и уменьшения радиуса атома при переходе к 

алюминию обе связи становятся близкими по характеру, и А1(ОН)3 является 

амфотерным электролитом. Наконец, у последних четырех соединений вслед-



ствие еще большего увеличения заряда и уменьшения радиуса атомов заметно 

уменьшается прочность связи водорода с кислородом, и все они диссоциируют 

по кислотному типу. 

 

Задача 2. Разберите строение ионов [NiCl4]
2–

 и [Ni(CN)4]
2–

 по методу валентных 

связей и определите, одинакова или различна их геометрическая конфигурация. 

Объясните это сходство или различие. 

 

Решение. Комплексные ионы [NiCl4]
2–

 и [Ni(CN)4]
2–

 состоят из центрального 

иона Ni
2+

, называемого комплексообразователем (КО) и непосредственно свя-

занных с ним частиц Сl
–
, CN

–
, называемых лигандами (L). Метод валентных 

связей (ВС) базируется на представлениях о двухэлектронной, двухцентровой 

связи, возникающей при взаимодействии электронов с антипараллельными 

спинами. При этом пара электронов, образующая химическую связь, может 

быть получена не только по обменному механизму, в котором участвуют элек-

троны обоих атомов, но и по донорно-акцепторному механизму: один атом 

предоставляет на образование связи неподеленную пару электронов (донор), а 

другой – вакантную атомную орбиталь (акцептор). Согласно методу ВС между 

комплексообразователем Ni
2+

 и лигандами Сl
–
, CN

–
 возникает ковалентная 

связь по донорно-акцепторному механизму. КО, в данном случае Ni
2+

, имеет 

электронную конфигурацию ...3d
8
4s° и является акцептором за счет вакантных 

4s4p-орбиталей. Лиганды Сl
–
 и CN

–
, имеют неподеленные пары электронов и 

являются донорами. Всего лигандов четыре, следовательно, образуется 4 кова-

лентных связи. Валентная схема иона [NiCl4]
2–

 имеет следующий вид: 

 

3d ↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑ ↑ 4s ↑↓ 4p ↑↓ ↑↓ ↑↓ 

 

Согласно теории поля лигандов в комплексах между КО и лигандами происхо-

дит сложное электростатическое взаимодействие. При этом лиганды создают 



поле, которое возбуждает d-электроны у КО, повышает их энергию и вынужда-

ет перестраиваться. Ионы CN
–
 создают сильное поле и вынуждают ионы Ni

2+
 

менять свою конфигурацию: происходит спаривание двух одиночных электро-

нов и появляется одна вакантная d-орбиталь. 

 

3d ↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑↓  

 

Валентная схема иона [Ni(CN)4]
2–

 имеет следующий вид: 

 

3d ↑↓ ↑↓ ↑↓ ↑↓  4s ↑↓ 4p ↑↓ ↑↓ 

 

Для объяснения геометрической структуры ионов и молекул используют пред-

ставления о гибридизации атомных орбиталей центрального атома. В соответ-

ствии с этим образованию химических связей может предшествовать изменение 

валентных орбиталей – гибридизация (смешение), т.е. из разных АО образуют-

ся одинаковые по энергии и форме гибридные орбитали. Существуют разные 

типы гибридизации: sp, sp
2
, sp

3
, dsp

2
 и т.д. Тип гибридизации определяет про-

странственную (геометрическую) конфигурацию ионов и молекул. В образова-

нии комплекса [NiCl4]
2–

 участвуют одна s- и три р-орби-тали никеля, наблюда-

ется sp
3
-гибридизация. В ионе [Ni(CN)4]

2–
 участвуют одна d-, одна s-, и две р-

орбитали никеля – dsp
2
-гибридизация. Чаще всего sp

3
-гибридизация соответ-

ствует тетраэдрической конфигурации лигандов (ион [NiCl4]
2–

 имеет форму 

тетраэдра). Гибридизация dsp
2
 приводит к плоскоквадратной координации (ион 

[Ni(CN)4]
2–

 имеет форму квадрата). 

 

Задача 3. Определите тип кристаллической решетки для соединений Na; NаCl; 

SiO2; Н2О; He(T); C6H12O6; H2S04(T). Какой вид связи осуществляется в этих кри-

сталлах? Предскажите такие физические и физико-химические свойства этих 

веществ, как механическая прочность, твердость, термическая устойчивость, 



электро- и теплопроводность, растворимость в воде. Прогноз свойств (низкие 

или высокие) обоснуйте с точки зрения характера связи в них, ее прочности, а 

также вида межмолекулярного взаимодействия. 

 

Решение. Na – вещество с металлической кристаллической решеткой, где ато-

мы связаны между собой металлической связью; она осуществляется валент-

ными электронами, которые связывают воедино катионы металлов. Электроны 

электростатически притягивают катионы, обеспечивая стабильность решетки. 

Наличие свободных электронов в металлической структуре предполагает такие 

свойства, как непрозрачность, металлический блеск, высокая электро- и тепло-

проводность. Поскольку каждый атом Na способен отдать только один валент-

ный электрон, то концентрация валентных электронов мала, и взаимодействия, 

которые они осуществляют, менее прочные, чем у металлов с большим числом 

валентных электронов, поэтому можно предположить, что прочность, твердость 

и термическая устойчивость будут невысокими. 

NaCl – вещество с ионной кристаллической решеткой, в узлах её находятся ио-

ны противоположного знака, между которыми осуществляется ионная связь. 

Действующие здесь кулоновские силы обусловливают гораздо более прочное 

стягивание между частицами, чем межмолекулярные силы. Соответственно, 

твердость и прочность этих соединений будет гораздо выше, чем у веществ с 

молекулярной кристаллической решеткой. NaCl – тугоплавкое и малолетучее 

вещество. При плавлении ионных кристаллов происходит нарушение геомет-

рически правильной ориентации ионов относительно друг друга и уменьшение 

прочности связи между ними, поэтому расплав этого вещества будет проводить 

электрический ток. Поскольку NaCl содержит положительные и отрицательные 

ионы, вещество будет растворимо в воде и его раствор тоже будет проводить 

электрический ток. 

Не(Т) – вещество с молекулярной кристаллической решеткой, в узлах которой 

действуют только слабые межмолекулярные силы. Поэтому данное вещество 



будет характеризоваться низкими прочностью и твердостью, низкой темпера-

турой плавления, нерастворимостью или слабой растворимостью в воде, элек-

трической непроводимостью раствора вследствие неполярности связи. 

SiO2 – вещество с атомной кристаллической решеткой, в узлах которой нахо-

дятся атомы кремния и кислорода, соединенные прочными ковалентными свя-

зями. Прочность ковалентной связи будет обусловливать высокую прочность и 

твердость вещества, высокую температуру плавления, нерастворимость в воде, 

непроводимость электрического тока (диэлектрик). Однако при нагревании по-

являются полупроводниковые свойства. 

Н2О – вещество с молекулярной кристаллической решеткой, в узлах которой 

находятся молекулы с ковалентной полярной связью. Между узлами действуют 

слабые силы межмолекулярного притяжения. Поэтому данное вещество будет 

характеризоваться низкой температурой плавления, летучестью, хрупкостью. 

Из-за полярного характера связи в молекулах вещество будет обладать элек-

тропроводностью в жидком состоянии. 

C6H12O6 – вещество с молекулярной кристаллической решеткой, будет обладать 

теми же свойствами, что и Н2О, но в силу малой полярности связи в самих мо-

лекулах, оно не будет проводить электрический ток, хотя растворимость в воде 

будет хорошей. 

Н2SО4(Т) – также вещество с молекулярной кристаллической решеткой, в узлах 

которой находятся молекулы с ковалентной полярной связью. Слабые силы 

межмолекулярного притяжения, действующие между узлами, приводят к низ-

ким прочности и твердости, термостойкости, высокой летучести. Серная кисло-

та из-за значительной полярности связей в молекуле будет хорошо растворима 

в воде, а раствор будет проводить электрический ток. 

 

Задача 4. Составьте формулы молекул и комплексных соединений из приве-

денных ниже частиц и укажите тип химической реакции в них: 

Sn
2+

, К
+
, I

–
, NH3, CN

–
. 



 

Решение. Формулы соединений с ионным типом связи: 

KI → К
+
 + I

–
;
  

KCN → К
+
 + CN

–
; 

SnI2 → Sn
2+

 + 21
–
; Sn(CN)2 → Sn

2+
 + 2CN

–
. 

Комплексные соединения: 

K2[Sn(CN)4] → 2K
+
 + [SnI4]

2–
. 

Между ионом K
+
 и комплексным ионом [SnI4]

2–
 существует ионная связь. 

Между комплексообразователем Sn
2+

 и лигандами I
–
 существует донорно-

акцепторная связь. 

К2 [Sn(CN)4] ↔ 2К
+
 + [Sn(CN)4]

2–
. 

Между ионом K
+
 и комплексным ионом существует ионная связь. 

[Sn(CN)4]
2–

 ↔ Sn
2+

 + 4CN
–
. 

Между комплексообразователем Sn
2+

 и лигандами CN
–
 – ковалентная связь, ме-

ханизм образования – донорно-акцепторный. 

[Sn(NH3)4] I2 ↔ [Sn(NH3)4]
2+

 + 2I
– 

                        связь ионная 

[Sn(NH3)4]
2+

 ↔ Sn
2+

+4NH3, ковалентная связь, механизм образования – донор-

но-акцепторный. 

 

КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

 

Задача 1. Роданид калия KSCN при добавлении к раствору соли (NH4)2SO4 • 

Fe2(SO4)3 связывает ион Fe
3+

, а при добавлении к раствору соли 3KCN • Fe(CN)3 

не связывает. Укажите, какая соль является двойной, а какая комплексной. 

Напишите уравнение диссоциации солей. 

 

Решение. Ион Fe
3+

 способен взаимодействовать с роданидом калия только в 

том случае, если он находится в свободном состоянии: Fe
3+

 + 3SCN
–
 → 



Fe(SCN)3. Согласно условию, диссоциации с образованием ионов Fe
3
 
+
 подвер-

гается соль: 

 

(NH4)2SO4 • Fe2(SO4)3 <==> 2NH4
+
 + 2 Fe

3+
 + 4SO4

2–
. 

 

Следовательно, соль 3KCN • Fe(CN)3 является комплексной, 

в качестве комплексообразователя выступает ион Fe
3+

: 

 

K3[Fe(CN)6] <==>ЗК
+
 + [Fe(CN)6]

3–
. 

 

Задача 2. К раствору, содержащему 0,2335 г комплексной соли СоС13 • 4NH3, 

добавили в достаточном количестве раствор AgNO3. Масса осаждённого AgCl 

составила 0,1435 г. Определить координационную формулу соли. 

 

Решение. В связи с тем, что координационное число Со
3+

 не указано, возможны 

следующие варианты: [Co(NH3)4Cl3], [Co(NH3)4Cl2]Cl, [Co(NH3)4Cl]Cl2. Первая 

координационная формула исключается, т.к. с ионами серебра могут взаимо-

действовать, только те ионы хлора, которые находятся во внешней сфере. 

Согласно уравнению Ag
+
 + Сl

–
 → AgCl, количества вещества ионов Ag

+
 и Сl

–
 

должны быть равны: nAg+ = nCl-. Следовательно, nком.соли = nCl- = nAgCl. Опреде-

лим nAgCl и nком. соли, воспользовавшись формулой n = m/M. 

nAgCl = 0,1435/143,5 = 0,001 моль nком. соли = 0,001 моль. 

Отсюда nCl- = 0,001 моль. Соотношение nком.соли к nCl- и к nAgCl выражается как 

1:1:1, что говорит о наличии во внешней сфере только одного иона хлора (Сl
–
). 

Условию удовлетворяет формула [Co(NH3)4Cl2]Cl. 

Задача 3. Вычислить ΔG° процесса [Ni(CN)4]
2–

<==>Ni
2+

 + 4CN
–
, если Кн = 1,0 • 

10
–22

 при 20 °С. Укажите, какая реакция протекает самопроизвольно в растворе. 

 



Решение. Связь ΔG° c константой равновесия выражается формулой ΔG° = –

2,3RTlgKH, где R = 8,31 Дж/моль К, Т = 293 К. 

ΔG° = –2,3•8,31•293•lg 10
–22

 = –2,3•8,31•293•(–22) = 123,2 кДж/моль. ΔG° > 0, поэто-

му самопроизвольно протекает реакция с образованием комплексного иона. 

 

Ответ: ΔG° = 123,2 кДж/моль. 

 

СТРОЕНИЕ КОЛЛОИДНЫХ ЧАСТИЦ 

 

Задача 1. Определить заряд частиц золя иодида серебра, привести форму-

лу мицеллы и указать ионы, способные привести к коагуляции золя, если для 

получения использовали 20 мл 0,01 М раствора KJ и 28 мл 0,005 М раствора 

AgNO3. 

 

Решение. При смешивании растворов протекает следующая реакция: 

AgNO3 + KJ → AgJ↓ + KNO3. 

 

Определяем количество вещества исходных, участвующих в реакции: 

V

n
СМ  ; VCn M  . 

 

n(KJ) = 1• 10
–2

 • 2 • 10
–2

 = 2 • 10
–4 

(моль); 

 

)3(AgNOn  = 5 • 10
–3

 • 2,8 • 10
–2

 = 1,4 • 10
–4

 (моль); 

 

n(KJ) > )3(AgNOn . 

Расчет показывает, что в растворе присутствует избыток йодида калия, 

следовательно, избыточный электролит является стабилизатором и в образова-

нии мицеллы участвуют AgJ, K
+
, J

–
. 



При этом формула мицеллы имеет вид: 

 

   0x xK]KxnnJmAgJ[ 
  , 

 

где AgJ – ядро; 

       J
–
 – потенциал-определяющие ионы; 

       K
+
 – адсорбционные ионы; 

       [mAgJ • n J
–
 • (n–x) K

+
]

x–
 – гранула; 

       K
+
 – противоионы диффузного слоя. 

Так как гранулы заряжены отрицательно, вызывать коагуляцию могут по-

ложительно заряженные ионы Na
+
, Ca

2+
, Al

3+
, причем с ростом заряда коагули-

рующего иона скорость коагуляции возрастает, т.е. оптимальный коагулянт – 

ион алюминия. 

Задача 2. Какой объем 0,002 М хлорида бария надо добавить к 0,3 л 0,0006 

М раствора сульфата алюминия, чтобы получить положительно заряженные ча-

стицы золя сульфата бария. Привести формулу мицеллы, подобрать коагулянт 

и описать изоэлектрическое состояние золя. 

 

Решение. При сливании растворов проходит следующая реакция: 

 

3BaCl2 + Al2 (SO4)3 → 3BaSO4↓ + 2AlCl3. 

 

Определим количество вещества сульфата алюминия: 

 

V

n
СМ  ,   VCn M   = 6 • 10

–4
 • 3 • 10

–2
 = 1,8 • 10

–5
 (моль). 

 

Для получения положительно заряженных частиц золя стабилизатором, 

т.е. избыточным реагентом, должен являться хлорид бария. Учитывая, что 



мольные отношения в реакции: n(BaCl2) : n(Al2(SO4)3) = 3 : 1, количество веще-

ства хлорида бария должно превышать 3 • 1,8 • 10
–5

 молей, что приводит к зна-

чению объема раствора BaCl2, превышающему величину 2,7•10
–2

 л. 

 

MC

n
V  ; )л(107,2

102

108,13
V 2

3

5











 . 

 

Формула мицеллы золя сульфата бария: 

 

{[mBaSO4 • nBa
2+

 • (2n – x)Cl
–
]

x+
 • xCl

–
}

0
. 

 

Коагуляцию золя можно вызвать анионами, т.к. гранула имеет положи-

тельный заряд. Наиболее эффективным будет многозарядный анион, например 

PO4
–3

. 

Мицелла в изоэлектрическом состоянии имеет следующий вид: 

 

{[mBaSO4 • nBa
2+

 • (2n – x)Cl
–
 • xCl

–
]

0
}

0
; 

 

{[mBaSO4 • n Ba
2+

 • 2nCl
–
]

0
}

0. 
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Паспорт ФОС 

 
Код и формулировка ком-

петенции 

Этапы формирования компетенции 

ОПК-2, владение представ-

лениями о современной 

научной картине мира на 

основе знаний основных по-

ложений философии, базо-

вых законов и методов есте-

ственных наук 

 

Знает 
Основные философские  концепции в их развитии 

и становлении 

Умеет 
Производить отбор и различать границы примени-

мости философских  методов исследования. 

Владеет 
Навыками работы с философскими методами ис-

следования. 

ПК-7,  

способность использовать 

знания фундаментальных 

разделов физики, химии, 

экологии, информационных 

технологий для решения 

практических задач в обла-

сти геологии 

 

Знает 

Порядок и сущность классификации элемен-

тов, методы исследования их свойств, актуаль-

ность теоретической и практической значимо-

сти химических исследований 

Умеет 

Проводить научные исследования в области 

химии для выполнения задач геологии, геофи-

зики, петрологии, гидрогеологии и инженер-

ной геологии, геологии и геохимии горючих 

ископаемых, экологической геологии 

Владеет 

Методами решения химических научно-

исследовательских прикладных задач. Спосо-

бен использовать базовые компьютерные про-

граммы стандартного пакета Microsoft Word и 

специализированные петрологические про-

граммы. 

 

№ 

п/п 

Контролируемые 

разделы / темы 

дисциплины 

Коды и этапы 

формирования 

компетенций  

Оценочные средства  

текущий 

контроль 

промежуточная 

аттестация 

1 Химическая 

термодинамика, 

энергетика процесса 

ОПК-2 знает  УО-1. 

Собеседование. 

Вопросы к 

экзамену №1-№ 

4 
умеет  

владеет  ПР-1 

(Тест № 1) 

2 Кинетика 

химических 

процессов и 

химическое 

равновесие 

ПК-7 знает  УО-1. 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №5-№ 

8 
умеет  

владеет  ПР-2. 

Контрольная 

работа 1 

3 Электрохимические 

процессы. Коррозия 

металлов и способы 

защиты  металлов от 

ПК-7 знает  УО-1. 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №9-№ 

16 умеет  ПР-1 

(Тест № 2). 



коррозии владеет  ПР-2. 

Контрольная 

работа 2 

4 Строение атома и 

периодический закон 

Д.И. Менделеева 

ПК-7 знает  УО-1. 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №17-№ 

27 умеет  ПР-1 (Тест № 

3).  

владеет  ПР-2. 

Контрольная 

работа 3 

5 Основные классы 

соединений 

ПК-7 знает  УО-1 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №28-№ 

34 умеет  ПР-2. 

Контрольная 

работа 4 

владеет  

6 Характеристика 

металлов и 

неметаллов 

ПК-7 знает  УО-1 

Собеседование 

Вопросы к 

экзамену №35-№ 

44 умеет  ПР-1 (Тест № 

4).  владеет  

 

 

 

 

Шкала оценивания уровня сформированности компетенций 

 
Код и формули-

ровка компе-

тенции 

Этапы формирования компе-

тенции 

критерии показатели 

ОПК-2, владение 

представлениями 

о современной 

научной картине 

мира на основе 

знаний основных 

положений фи-

лософии, базо-

вых законов и 

методов есте-

ственных наук 

 

знает 

(поро-

говый 

уро-

вень) 

Основные философ-

ские  концепции в 

их развитии и ста-

новлении 

знание терминоло-

гии о современной 

научной картине 

мира на основе зна-

ний основных по-

ложений филосо-

фии, базовых зако-

нов и методов есте-

ственных наук 

- способность использовать тер-

минологию о современной науч-

ной картине; 

 

 

знание основных 

понятий филосо-

фии, базовых зако-

нов и методов есте-

ственных наук  

 - способность применить методы 

базовых законов и методов есте-

ственных наук, 

 - способность описать схему ис-

следования базовых законов и 

методов естественных наук; 

умеет 

(про-

двину-

тый)  

Производить отбор 

и различать грани-

цы применимости 

философских  мето-

дов исследования. 

умение составлять 

электронные базы 

данных и библио-

течные каталоги, 

умение применять 

известные методы 

научных исследова-

ний, умение пред-

ставлять результаты 

исследований учё-

- способность работать с данными 

электронных каталогов, необхо-

димых для исследований;  

- способность найти труды по 

основным положениям филосо-

фии, базовым законам естествен-

ных наук для доказательства или 

опровержения исследовательских 

аргументов; 

- способность применять базовые 



ных по изучаемой 

проблеме и сопо-

ставлять их с миро-

выми достижениями 

законы естественных наук для 

нестандартного решения геологи-

ческих задач 

владеет 

(высо-

кий)  

Навыками работы с 

философскими ме-

тодами исследова-

ния. 

владение термино-

логией в области 

кристаллографии и 

кристаллохимии, 

владение способно-

стью сформулиро-

вать задание по ис-

следованию струк-

туры веществ, чёт-

кое понимание тре-

бований, предъяв-

ляемых к содержа-

нию и последова-

тельности исследо-

вания, владение 

инструментами 

представления ре-

зультатов научных 

исследований 

- способность бегло и точно при-

менять терминологический аппа-

рат базовых законов естествен-

ных наук для нестандартного ре-

шения геологических задач в уст-

ных ответах на вопросы и в пись-

менных работах, 

-способность проводить самосто-

ятельные исследования и пред-

ставлять их результаты на обсуж-

дение на круглых столах, семина-

рах, научных конференциях. 

- способность применения базо-

вых законов естественных наук 

для нестандартного решения гео-

логических задач  

ПК-7,  

способность ис-

пользовать зна-

ния фундамен-

тальных разделов 

физики, химии, 

экологии, ин-

формационных 

технологий для 

решения практи-

ческих задач в 

области геологии 

 

знает 

(поро-

говый 

уро-

вень) 

Порядок и сущность 

классификации 

элементов, методы 

исследования их 

свойств, актуаль-

ность теоретиче-

ской и практиче-

ской значимости 

химических иссле-

дований 

Знание терминоло-

гии в области хими-

ческих исследова-

ний  

сущность химических исследова-

ний ; 

 

Знание сущности 

методов химиче-

ских исследований 

миграции химиче-

ских элементов 

Обладает пониманием миграции 

химических элементов 

умеет 

(про-

двину-

тый)  

Проводить научные 

исследования в об-

ласти химии для 

выполнения задач 

геологии, геофизи-

ки, петрологии, 

гидрогеологии и 

инженерной геоло-

гии, геологии и гео-

химии горючих ис-

копаемых, экологи-

ческой геологии 

Осознанность ис-

пользования мето-

дов научных иссле-

дований в области 

химии для решения 

геологических задач 

Способен осознанно проводить 

научные исследования в области 

геохимии при решении геологи-

ческих задач 

владеет 

(высо-

кий)  

Методами решения 

химических научно-

исследовательских 

прикладных задач. 

Способен использо-

вать базовые ком-

пьютерные про-

граммы стандартно-

го пакета Microsoft 

Степень самостоя-

тельности при ре-

шении геохимиче-

ских научно-

исследовательских 

и прикладных задач 

с использованием 

специализирован-

Способен самостоятельно прово-

дить исследования в области гео-

химии для решения прикладных и 

научных задач  



Word и специализи-

рованные петроло-

гические програм-

мы. 

ных программ  

 

Методические рекомендации, определяющие процедуры оценивания 

результатов освоения дисциплины  

Оценочные средства для промежуточной аттестации 

Контрольно-измерительные материалы по дисциплине «Химия» представ-

лены экзаменационными вопросами и вариантами тестовых заданий по основ-

ным разделам курса. 

Перечень типовых экзаменационных вопросов 

1. Основные понятия и законы химии. Закон сохранения массы и энергии, 

закон постоянства состава вещества, газовые законы, закон эквивалентов. Эк-

вивалент, фактор эквивалентности, молярная масса эквивалента вещества, мо-

лярный объем эквивалента вещества. Нахождение молярной массы эквивалента 

простых и сложных веществ, участвующих в кислотно-основных и окислитель-

но-восстановительных реакциях. 

2. Строение атома. Квантово-механическая модель атома. Квантовые чис-

ла. Понятие орбитали. Принцип наименьшей энергии, принцип Паули, правило 

Гунда, правило Клечковского. Строение многоэлектронных атомов. Основное и 

возбужденное состояния атома. Валентность и степень окисления. 

3. Периодическая система и периодический закон в свете учения о строе-

нии атома. Зависимость свойств элементов и их соединений от положения эле-

мента в периодической системе. 

4. Химическая связь. Основные виды и характеристики химической связи. 

Энергия, длина, направленность, насыщенность. Ковалентная связь и ее харак-

теристики. Метод валентных связей. Два механизма образования ковалентной 



связи: обменный и донорно-акцепторный. Ионная связь, ее отличительные осо-

бенности. Водородная связь. Металлическая связь. 

5. Комплексные соединения. Комплексообразователи, лиганды, координа-

ционное число, внутренняя и внешняя сфера, типы химической связи в ком-

плексных соединениях. Первичная и вторичная диссоциация комплексных со-

единений. Константа нестойкости и устойчивости комплексного иона. Реакции 

комплексообразования. 

6. Закономерности протекания химических процессов. Основные термоди-

намические функции состояния: обозначение, физический смысл, способы рас-

чета. Первый закон термодинамики. Тепловые эффекты изобарных и изохор-

ных процессов. Закон Гесса и его следствия. Термохимические уравнения. Вто-

рой закон термодинамики. Энтропия. Энергия Гиббса. Объединенный закон 

термодинамики. Связь энергии Гиббса с константой равновесия. Условия само-

произвольного протекания процессов в различных системах. 

7. Химическая кинетика. Простые и сложные реакции. Кинетика гомоген-

ных и гетерогенных процессов. Факторы, влияющие на скорость реакции. За-

кон действующих масс, правило Вант-Гоффа, уравнение Аррениуса. Энергия 

активации. Катализ. 

8. Химическое равновесие. Необратимые и обратимые реакции. Кинетиче-

ское и термодинамическое условия равновесия. Константа равновесия: кинети-

ческая и термодинамическая для гомогенных и гетерогенных процессов. Взаи-

мосвязь между Кс и Кр, Кс и Ка. Факторы, влияющие на сдвиг равновесия. 

Принцип Ле-Шателье. 

9. Фазовые равновесия. Правило фаз Гиббса. Диаграммы состояния одно- и 

двухкомпонентных систем. 

10. Общие понятия о растворах. Термодинамика процессов растворения. 

Растворимость. Способы выражения количественного состава растворов: мас-



совая доля, молярная концентрация, молярная концентрация эквивалентов, мо-

ляльность. Коллигативные свойства растворов неэлектролитов и электролитов. 

Их практическое использование. 

11. Основы теории электролитической диссоциации. Сильные и слабые 

электролиты. Константа диссоциации и степень диссоциации. Закон Оствальда. 

Ионное произведение воды, водородный показатель. 

12. Гидролиз солей. Молекулярные и ионно-молекулярные уравнения гид-

ролиза. Константа и степень гидролиза. Факторы, влияющие на степень гидро-

лиза. 

13. Коллоидные растворы. Способы получения. Строение мицеллы. 

Устойчивость и коагуляция. 

14. Окислительно-восстановительные процессы: классификация, методы 

составления, критерии направленности. Понятия окислителя, восстановителя, 

процесса окисления, процесса восстановления. 

15. Понятие об электродном потенциале. Уравнение Нернста. Стандартный 

водородный электрод. Классификация электродов. 

16. Химические источники тока: классификация, токообразующие реак-

ции, расчет ЭДС, изменения свободной энергии Гиббса, константы равновесия. 

17. Электролиз расплавов и растворов. Последовательность катодных и 

анодных процессов. Электролиз с растворимыми и нерастворимыми электро-

дами. Законы Фарадея. Выход по току. Применение электролиза. 

18. Коррозия металлов: химическая и электрохимическая. Факторы, влия-

ющие на скорость электрохимической коррозии. Способы защиты металлов от 

коррозии. 

19. Основные понятия химии ВМС: мономер, полимер, структурное звено, 

степень полимеризации. Методы получения полимеров. Свойства полимеров. 



Оценочные средства для текущей аттестации 

К типовым оценочным средствам для текущей аттестации относятся со-

беседование  (оценка выполняется по двухбалльной системе (1 – выполнено, 0 – 

не выполнено), контрольные работы и тесты. Их оценка для вынесения в си-

стему БРС выполняется по четырехбалльной системе (3 – отлично, 2 –  хорошо, 

1 – удовлетворительно, 0 - не удовлетворительно). Чтобы получить оценку 3, 

необходимо ответить правильно на 15 вопросов, 2 – 13 и 1– 11 правильных от-

ветов. Всего  предусмотрено 4 комплекта тестов, каждый из которых включает 

от 4 до 6 вариантов с 16 вопросами и тремя – четырьмя предлагаемыми ответа-

ми на каждый. Тесты составлены по следующим разделам: геометрическая кри-

сталлография; симметрия кристаллов; простые формы кристаллов и комбина-

ции простых форм; символы граней и ребер. 

Тестовые задания 

АТОМНО-МОЛЕКУЛЯРНОЕ УЧЕНИЕ 

1. Для газов нормальными условиями считаются: 

1) 101,3 кПа,  273 К; 

2) 1 кПа,  0
0
 С; 

3) 100 Па, 25
0
 С. 

 

2. Значение универсальной газовой постоянной R в международной системе 

единиц СИ равно:  

1) 8,314
Кмоль

Дж


; 

2) 62,36 
Кмоль

стртммл



 ...
; 

3) 0,082
Кмоль

атмл




. 

 

3. Какой из газов занимает наибольший объем при одинаковых условиях, если 

их массы равны? 



1) Н2, M(H2) = 2 
моль

г
; 

2) H2S, M(H2S) = 34 
моль

г
; 

3) SO2, M(SO2) = 64 
моль

г
. 

 

4. Смесь, состоящая из 3 моль O2 и 7 моль N2, при нормальных условиях зани-

мает объем:  

1) 224 л; 

2) 22,4 л; 

3) 11,2 л. 

 

5. Число молекул, содержащихся в смеси, состоящей из 0,1 моль хлора и 0,9 

моль водорода равно 

1) 6,23 ∙ 10
23

; 

2) 1,5 ∙ 10
25

; 

3) 2,28 ∙ 10
24

. 

 

6. Какие газы с указанной массой занимают равные объемы при одинаковых 

условиях: 

1) 8 г О2 и  1 г He; 

2) 17 г NH3 и 22 г CO2; 

3) 22 г CO2 и 8 г О2; 

M(O2)= 32 
моль

г
; M(NH3)= 17 

моль

г
; M(CO2) = 44 

моль

г
; M(He) = 4 

моль

г
. 

 

7. Какова формула газа, если относительная плотность газа по водороду равна 

22 

1) СО2; 

2) O2; 



3) NH3. 

 

8. Какова относительная молекулярная масса газа, если этот газ тяжелее возду-

ха в 2,2 раз (М(воздуха) = 29 г/моль) 

1) 63,8; 

2) 26,1; 

3) 58. 

 

9. В каком из приведенных соединений массовая доля кислорода составляет 50 

% ? 

1) SO2; 

2) CO; 

3) H2O2. 

 

10. В кристаллогидрате сульфата кальция число атомов кислорода в 1,5 раза 

больше числа атомов водорода. Формула кристаллогидрата – … 

1) CaSO4 ∙2H2O; 

2) 2CaSO4 ∙H2O; 

3) CaSO4 ∙H2O. 

 

11. В кристаллогидрате сульфата меди число атомов кислорода в 9 раз больше 

числа атомов серы. Формула кристаллогидрата – … 

1) CuSO4 ∙5H2O; 

2) CuSO4 ∙H2O; 

3) CuSO4 ∙2H2O. 

 

12. В окислительно-восстановительной реакции  8HJ + H2SO4 (к) = 4J2 + H2S + 

4H2O значение молярной массы эквивалента серной кислоты равно: 

1) 
8

1
98 г/моль; 



2) 
1

1
98 г/моль; 

3) 
2

1
98 г/моль. 

 

13. Определите фактор эквивалентности серы в оксиде серы (VI)  

1) 
6

1
; 

2) 
3

1
; 

3) 2. 

 

14.Для какого вещества указанные величины соответствуют  молярной массе 

эквивалента: 

1) 32,5 г/моль Zn;  

2) 5,6 г O2; 

3) 11,2 л/моль H2. 

 

15. Для какого вещества указанные значения объема (при н.у.) соответствуют 

молярному объему эквивалента:  

1) 5,6 л О2; 

2) 22,4∙10
-3 

м
3
  H2; 

3) 11,2 л HCl. 

 

16. Какова молярная масса эквивалента Al(OH)2Cl в реакции взаимодействия с 

эквимолекулярным количеством хлороводорода 

1) 96,5 г/моль; 

2) 48,25 г/моль; 

3) 32,2 г/моль. 

 



17. При синтезе аммиака  N2 + 3H2 = 2NH3  в реакцию вступило 15 л азота N2 и 

45 л водорода Н2. В результате образовалось аммиака:  

1) 30 л; 

2) 15 л; 

3) 45 л. 

 

18. При взаимодействии 0,1 моль углерода с кислородом объемом 11,2 л (н.у.) 

образуется углекислый газ CO2 объемом (С + O2 = CO2): 

1) 2,24 л; 

2) 5,6 л; 

3) 11,2 л. 

 

19. Вычислить молярную массу эквивалента мышьяка и составить формулу 

сульфида мышьяка, если вещество содержит 39 массовых долей серы и мышь-

як. Молярная масса эквивалента серы равна 16 г/моль. 

1) 25 г/моль, As2S3; 

2) 15 г/моль, As2S5; 

3) 75 г/моль, AsS. 

 

20. Определите молярную массу эквивалента металла, если на растворение 

1,686∙10
 – 2

 кг металла потребовалось 1,47∙10
 – 2 

кг серной кислоты. Молярная 

масса эквивалента серной кислоты равна 49 г/моль. 

1) 56,3 г/моль; 

2) 56,3 г/моль; 

3) 112,4 г/моль. 

 

СТРОЕНИЕ АТОМА. ПЕРИОДИЧЕСКАЯ СИСТЕМА 

 



1. Укажите элемент, которому соответствует электронная формула атома 

221062622 44,333,22,1 psdpspss  

1) Ge 

2) Са 

3) Zn 

2. Укажите полное число электронов в атоме, у которого электронная валентная 

структура имеет формулу 
210 4,3 sd . 

1) 30 

2) 18 

3) 20 

 

3. Для атома с массовым числом 36 а.е.м. и порядковым номером 17 в периоди-

ческой системы укажите число протонов, нейтронов в ядре и число электронов 

в электронной оболочке нейтрального атома. 

1) 17, 19, 17  

2) 19, 17, 17 

3) 17, 17, 17 

 

4. Изотопы, какого элемента имеют в ядре 14 протонов?  

1) Si 

2) Ni 

3) Zn 

 

5. Сколько неспаренных электронов имеет атом марганца Mn  в основном со-

стоянии? 

1). 5 

2) 7 

3) 2 

 



6. Атом, какого элемента в основном состоянии содержит три свободных 4d ор-

биталей? 

1) Zr 

2) Sc 

3) V 

 

7. Атому какого элемента, находящемуся в выcшем энергетическом состоянии, 

соответствует электронная конфигурация  
31622 ,3p,3s,2p,2s1s ? 

1) Si 

2) P 

3) As 

 

8. Гидроксид, какого элемента: Na, Mg, Al является более сильным основани-

ем? 

1) Na 

2) Mg 

3) Al 

 

9. Гидроксид, какого элемента: Al, Si, P является более сильной кислотой? 

1) P 

2) Al 

3) Si 

 

10. Значения первых потенциалов ионизации элементов I группы периодиче-

ской системы соответственно равны (в вольтах): Li (5,4); Cu (7,7); Ag (9,2). 

Укажите, у какого элемента металлические свойства выражены более сильно? 

1) Li 

2) Cu 

3) Ag 



 

ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ 

1. Связь, осуществляемая благодаря образованию общих электронных пар, 

называется: 

1) ковалентной;  

2) ионной; 

3) водородной. 

 

2.Связь, обусловленная электростатическим притяжением ионов, называется: 

1) ионной; 

2) ковалентной полярной; 

3) ковалентной неполярной. 

 

3. Ковалентная полярная связь возникает между атомами элементов: 

1) Cl и H; 

2) K и Cl; 

3) N и N. 

 

4. Ионная связь возникает между атомами элементов: 

1) Na и F; 

2) H и N; 

3) Na и Na. 

 

5. В образовании координационной связи могут участвовать: 

1) BF3 и F
–
; 

2) NH3 и H2O; 

3) NH3 и Zn. 

 



6. Какие из свободных атомов совершенно лишены способности к химическому 

взаимодействию: 

1) Ne; 

2) Na; 

3) H. 

 

7. Энергия химической связи наибольшая в: 

1) Н2О; 

2) Н2S; 

3) H2Se. 

 

8. Какая из молекул является неполярной: 

1) СО2; 

2) Н2О; 

3) NН3 

 

9. Какая из связей характеризуется наибольшей степенью ионности, если элек-

троотрицательность  элементов Cl (3,0); K (0,91); Ge (2,0); P (2,2): 

1) К – Cl; 

2) Ge – Cl; 

3) Р – Cl? 

 

10. В какой молекуле химическая связь более прочная, если стандартная эн-

тальпия образования (∆Н
0

298, кДж/моль) для галогенводородов имеет следую-

щие значения:∆Н
0

298(НF) = – 270,7 кДж/моль; ∆Н
0
298 (HCl)= – 92,3 кДж/моль; 

∆Н
0

298(HBr)= – 36,3 кДж/моль? 

1) HF; 

2) HCl; 

3) HBr. 



 

КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

 

1. Какое комплексное соединение относится к неэлектролитам: 

1) [Fe(CO)5] 

2) [Zn(NH3)4]SO4 

3) K2[Zn(OH)4]  

 

2. Какая форма отвечает комплексам, образованным при d
2
sp

3
 – гибридизации 

атомных орбиталей: 

1) октаэдр 

2) тетраэдр 

3)плоский квадрат 

 

3. Выражение константы нестойкости комплексного иона в соединении 

K2[Zn(OH)4] имеет вид: 

1) 
  

   



2

4

42

.
OHZn

OHZn
Kнест

 

2) 
   

   



2

4

42

.
OHZn

ОНК
К нест  

3) 
   

  42

2

4
.






OHZn

OHZn
Kнест

 

 

4. Какой комплексный ион является самым слабым электролитом: 

1) [Cu(CN)4]
2−

 Кнест.= 1 ∙ 10
−24

 

2) [Cu(NH3)4]
+
 Кнест.= 2,24 ∙ 10

−8
 

3) [Cu(NH3)4]
2+

 Кнест.= 2,14 ∙ 10
−13

 

 

5. В каком соединении заряд комплексообразователя максимальный: 

1) [Pt(NH3)5Cl]Cl 3 



2) [Ni(NH3)6]SO4 

3) [Pt(NH3)2Cl2] 

 

6. Какая координационная формула соответствует соединению 

 NaBr ∙ CuBr2 ∙H2O: 

 

1) Na[CuBr3 ∙H2O] 

2) Na[CuBr3] H2O 

3) Cu[NaBr3 ∙H2O] 

 

7. В каких комплексных соединениях комплексообразователь имеет следую-

щую электронную конфигурацию 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10 
4s

0
 4р

0
: 

1) K[Cu(CN)2] и K2[Zn(OH)4] 

2) [Cu(NH3)4]Cl2 и [Zn(NH3)4]Cl2 

3) K[Cu(CN)2] и K2[Cu(CN)4] 

 

8. Какую степень окисления имеет комплексообразователь в соединении 

[Pt(NH3)5Br](NO3) 3 : 

1) + 4 

2) + 3 

3) + 2 

 

9. В комплексном соединении [Co(NH3)6)]I3 укажите лиганды: 

1) NH3 

2) Co 

3) I 

 

10. Чему равны степень окисления и координационное число железа комплекс-

ном ионе [Fe(CN)6]
4−

 : 



1) + 2, 6 

2) + 3, 6 

3) + 3, 3 

 

11. Определите заряд комплексного иона [Co(NH3)2(NO2)4], если степень окис-

ления комплексообразователя +3: 

1) - 1 

2) +2 

3) +1 

 

12. Выберите анионное комплексное соединение для Cu
+
: 

1) K3[Cu(CN)4] 

2) K2[Cu(CN)4] 

3) [Cu(NH3)4]SO4 

 

13. Какова концентрация ионов и молекул в 0,1 М растворе [Ag(NH3)2]NO3 

Кнест.= 9,31∙ 10
−8

 : 

1) [NO3
−
] = [[Ag(NH3)2]

+
] = 0,1 моль/л 

[Ag
+
] = 1,325 ∙ 10

−3
 моль/л, [NH3] = 2,65 ∙ 10

−3
 моль/л 

 

2) [NO3
−
] = 0,1 моль/л, [[Ag(NH3)2]

+
] = 1 моль/л 

[Ag
+
] = [NH3] = 3,05 ∙ 10

−4
 моль/л  

 

3) [NO3
−
] = [[Ag(NH3)2]

+
] = 0,1 моль/л 

[Ag
+
] = [NH3] = 9,65 ∙ 10

−4
 моль/л  

 

14. В каком соединении заряд комплексообразователя минимальный: 

1) [Ag(NH3)2]Cl 

2) [Ni(CO)4] 



3) [Pt(NH3)6]Cl4 

 

15. Какой комплексный ион самый прочный: 

1) Hg(CN)4]
2−

 Кнест.= 4 ∙ 10
−42 

2) [HgI4]
2−

 Кнест.= 1,48 ∙ 10
−30 

3) [HgCl4]
2−

 Кнест.= 8,5∙ 10
−16

  

 

16. Какой тип химической связи возникает между комплексообразователем и 

лигандами : 

1) ковалентная по донорно-акцепторному механизму 

2) ковалентная по обменному механизму 

3) ионная 

 

17. Какую степень окисления имеет комплексообразователь в соединении  

Na2[Cu (H2O) Br3] и какая электронная конфигурация ему соответствует: 

1) + 1; 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

10
 4s

0
 4p

0
 

2) + 2; 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

9 
4s

0 
4p

0
 

3) + 1; 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

9
 4s

0
 4p

0
 

 

18. В комплексном соединении [Pt(NH3)2(OH)H2O]NO3 укажите внутреннюю 

сферу: 

1) [Pt(NH3)2(OH)H2O]
+
 

2) Pt
2+

 

3) NO3
−
 

 

19. Представьте координационную формулу соединения 4KCN ∙ Fe(CN)2: 

1) K4[Fe(CN)6] 

2) K[Fe(CN)6] 

3) Fe[K4(CN)6] 



 

20. Какой из приведенных комплексных ионов обладает наименьшей устойчи-

востью: 

1) [Fe(SO4)2]
− 

 Кнест.= 1,05 ∙ 10
−3 

2) [Fe(CN)6]
4− 

Кнест.= 1 ∙ 10
−24

  

3) [FeF6]
3− 

 Кнест.= 8 ∙ 10
−17

 

 

 

ХИМИЧЕСКАЯ ТЕРМОДИНАМИКА 

 

1. Тепловой эффект реакции Fe2O3(к) + 3С(к) = 2Fe(к) + 3СО(г) можно рассчитать 

используя стандартные энтальпии образования по уравнению: 

1) ∆Н
0  

= 2∆Н
0

Fe + 3∆Н
0

СО – ∆Н
0

32OFe  – 3∆Н
0

С 

2) ∆Н
0 
= 2∆Н

0
Fe + 3∆Н

0
СО 

3) ∆Н
0 
= ∆Н

0
32OFe + 3∆Н

0
С – 2∆Н

0
Fe – 3∆Н

0
СО 

 

2. Какая из реакций является более эндотермической? 

1) Fe2O3(к) + 3С(к) = 2Fe(к) + 3СО(г) ∆Н
0

х.р.= 490,7 КДж 

2) Fe2O3(к) + 3Н2(г) = 2Fe(к) + 3Н2О(г) ∆Н
0

х.р.= 96,6 КДж 

3) 2FeО(к)  + С(к) = 2Fe(к)  + СО2(г) ∆Н
0

х.р.= 136,1 КДж 

 

3. Тепловой эффект какой из реакций является стандартной энтальпией образо-

вания NO2: 

1) NO(г) + 1/2 О2 (г) = NO2(г) ∆Н
0

х.р.= – 56,8 КДж 

2) 1/2N2 (г) + О2 (г) = NO2(г) ∆Н
0

х.р.= 33,5 КДж 

3) N2 (г) + 2О2 (г) = 2NO2(г) ∆Н
0

х.р.= 67 КДж 

 

4. Какая из реакций поставляет организму больше энергии: 

1) С12Н22О11(к)  + 12О2(г) = 12СО2(г)  + 11Н2О(ж) ∆Н
0

х.р.= – 5648 КДж 



2) С6Н12О6(к)  + 6О2(г)  = 6СО2(г)  + 6Н2О(ж) ∆Н
0

х.р.= – 2815,8 КДж 

3) С6Н12О6(к)  = 2С2Н5ОН(ж)  +  2СО2(г) ∆Н
0

х.р.=  30,8 КДж 

 

5. Определите, какая из реакций протекает самопроизвольно: 

1) NO(г)+1/2О2(г)= NO2(г) ∆G
0

х.р.=-34,9 КДж 

2) N2(г)+О2(г)= 2NO(г) ∆G
0

х.р.=173,2 КДж 

3) N2(г)+1/2О2(г)= N2O(г) ∆G
0

х.р.=104,1 КДж 

 

6. При какой температуре 373 К, 273К, 298 К вероятна реакция  

3CaO(к) + Р2О5(к) = Са3(РО4)2(к), если изменение ∆G
0

  реакции соответственно рав-

но –729,22 КДж , –728,5 КДж, –728,67 КДж 

1) 373 К  

2) 273 К 

3) 298 К 

 

7. Количественной мерой неупорядоченности системы является: 

1) Энтропия 

2) Свободная энергия Гиббса 

3) Энтальпия 

 

8. Не производя вычислений определите, для какой из реакций энтропия будет 

иметь наибольшее значение 

1) 2NH3(г) = N2(г) + 3Н2(г) 

2) 2Н2S(г) + 3О2(г)  = 2Н2О(ж) + 2SО2(г) 

3) 2NH3(г) + 4О2(г)  = N2О5(г) + 3Н2О(ж) 

 

9. Какие из водородных соединений: Н2О(г), Н2S(г), Н2Sе(г), можно получить 

непосредственно из элементов, если энергия Гиббса образования веществ соот-

ветственно равны: –228,8 КДж/моль; –33,02 КДж/моль; 71,13 КДж/моль. 



1) Н2О(г),  Н2S(г) 

2) Н2Sе(г),  Н2S(г) 

3) Н2Sе(г),  Н2О(г)   

 

10. Тепловой эффект реакции 2РН3(г)+ 4О2(г) = Р2О5(к) + 3Н2О(ж) можно рассчи-

тать по уравнению: 

1) ∆Н
0 
= ∆Н

0

52OP + 3∆Н
0

OH 2  – 2∆Н
0

3PH – 4∆Н
0

2O  

2) ∆Н
0 
= 2∆Н

0

3PH + 4∆Н
0

2O + ∆Н
0

52OP + ∆Н
0

OH 2
 

3) ∆Н
0 
= 2∆Н

0

3PH + 4∆Н
0

2O – ∆Н
0

52OP  – 3∆Н
0

OH 2
 

 

11. Тепловой эффект реакций в изохорных условиях равен изменению? 

1) Внутренней энергии 

2) Энтропии 

3) Энтальпии 

 

12. Реакция возможна и идет самопроизвольно при любых температурах, если: 

1) ∆Н< 0 ∆S>0 ∆G<0 

2) ∆Н> 0 ∆S>0 ∆G>0 

3) ∆Н< 0 ∆S>0 ∆G>0 

 

13. Определите, какая из реакций более экзотермическая: 

1) С2Н4(г) + 3О2(г) = 2СО2(г)  + 2Н2О(г) ∆Н
0  

= – 1323 КДж 

2) С(к) + О2(г)  = СО2(г) ∆Н
0  

= – 393,5 КДж 

3) 2Н2(г) + О2(г)  = 2Н2О(г)  ∆Н
0 
= – 483,6 КДж 

 

14. Вычислить температуру термодинамического равновесия можно по форму-

ле: 

1) 
0

0

S

H
T




  



2) 
0

00

S

GH
T




  

3) 
0

0

H

S
T




  

 

15. Какая из этих реакций будет протекать при более низкой температуре: 

1) КNO3(к)  = КNO2 (к)  + 1/2О2(г) ∆G
0 
= 111,5 КДж 

2) 2КNO3(к)  = К2О(к) + 2NO2(г) + О2(г) ∆G
0  

= 696,5 КДж 

3) КNO3(к)  = К(к) + NO2(г) + 1/2О2(г) ∆G
0 
= 444,9 КДж 

 

16. Какая из реакций протекает самопроизвольно и является экзотермической: 

1) 2Н2О2(ж) = 2Н2О(ж) + О2  ∆Н
0
< 0 ∆G

0
<0 

2) 3Н2(г)  + N2(г) = 2NH3(г) ∆Н
0
< 0 ∆G

0
>0 

3) N2O4(г)  =  2NO2(г)  ∆Н
0
> 0 ∆G

0
>0 

 

17. Стандартную энтальпию образования Fe2O3  для реакции 

Fe2O3 (к) + 3Н2(г) = 2Fe(к)  + 3Н2О(г) можно вычислить по уравнению: 

1. ∆Н
0

32OFe = – ∆Н
0

реакции + 3∆Н
0

OH 2  + 2∆Н
0
Fe  – 3∆Н

0

2H   

2. ∆Н
0

32OFe = ∆Н
0
реакции 

3. ∆Н
0

32OFe = ∆Н
0
реакции + 3∆Н

0
OH 2  + 2∆Н

0
Fe – 3∆Н

0

2H  

 

18. Вычислите энтальпию реакции Fe2O3(к) + 3Н2(г) = 2Fe(к) + 3Н2О(г) можно по 

уравнению: 

1) ∆Н
0  

= 2∆Н
0

Fe + 3∆Н
0

OH 2
 – ∆Н

0

32OFe  – 3∆Н
0

2H  

2) ∆S
0  

= 2 ∆S
 0

Fe + 3∆S
 0

OH 2
 – ∆ S

 0

32OFe – 3∆S
 0

2H  

3) ∆G
0  

=2∆G
0

Fe + 3∆G
0

OH 2
– ∆G

0

32OFe – 3∆G
0

2H  

 

19. Какая термодинамическая функция является мерой направленности реак-

ции: 

1) Свободная энергия Гиббса 



2) Энтропия 

3) Энтальпия 

 

20. Не производя вычислений, укажите, для какого процесса изменение энтро-

пии положительно: 

1) СН3СООН = СН3СОО
–
 + Н

+
 

2) MgO(к)  + Н2(г)  = Mg(к)  + Н2О(ж) 

3) 4 HCl(г) + О2(г)  = 2 Cl(г)  + 2Н2О(г) 

 

ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА И РАВНОВЕСИЕ 

 

1. Во сколько раз следует увеличить давление, чтобы начальная скорость обра-

зования NO2 по реакции: 2NO(г) + О2(г) → 2NO2(г)  возросла в 8 раз? 

1) Увеличить в 2 раза 

2) Увеличить в 4 раза 

3) Увеличить в 8 раз 

 

2. Как влияет катализатор на скорость прямой и обратной реакции: 

H2(г) + I2(г)  ↔ 2HI(г) 

1) Не влияет на равновесие 

2) Уменьшает скорость обратной реакции 

3) Увеличивает скорость прямой реакции 

 

3. Как изменяется константа скорости реакции при повышении температуры на 

каждые 10 
о
С, если повышение температуры на 50 

о
С увеличивает скорость 

этой реакции в 1024 раза? 

1) 4 

2) 3 

3) 2 



 

4. Для какой из реакций (с большей или меньшей энергией активации) повыше-

ние температуры увеличивает ее скорость в большей степени? 

 

1) Константа скорости реакции с большей энергией активации увеличивается в 

большей степени при повышении температуры: 

2) Константа скорости с меньшей энергией активации увеличивается в большей 

степени с ростом температуры: 

3) Энергия активации не влияет на значение константы скорости. 

 

5. Чему равна энергия активации реакции, если при повышении температуры от 

20 до 30 
о
С, скорость ее возрастает в 3 раза? 

1) 81 кДж ⁄ моль 

2) 53,6 кДж/моль 

3) 162,5 кДж/моль 

 

6. Что характеризует энергия активации? 

1) Среднюю энергию переходного состояния 

2) Энергетический барьер 

3) Энергию разрыва химических связей 

 

7. Число степеней свободы в равновесной системе равно: 

FeO(к) + С(к)  = Fe(к) + CO(г) 

1) 1; 

2) 2; 

3) 3. 

 

8. Число степеней свободы в равновесной гетерогенной системе равно: 

NH3(г)  +  HCl(г) = NH4Cl(к) 



1) 2; 

2) 0; 

3) 1. 

 

9. Равновесная смесь, состоящая при 570 
0
C из FeO и продуктов его распада - 

железа Fe и магнетит Fe3O4 состоит из: 

1) трех фаз; 

2) одной фазы; 

3) двух фаз. 

 

10. Определить направление реакции H2(г) + I2(г)  → 2HI(г) при 298 К при следу-

ющих концентрациях: С(H2) = C(I2) = 0,01 моль/дм
3
, С(HI) = 1,0 моль/дм

3
 

1) В обратном направлении 

2) В прямом направлении 

3) Установилось равновесие 

 

11. Как будет меняться окраска NO2(бурый цвет) ↔ N2O4 (бесцветен) при по-

стоянной температуре и уменьшении давления? 

1) Усиление бурой окраски 

2) Ослабление бурой окраски 

3) Окраска не изменится 

 

12. В какой из реакций повышение давления вызовет смещение влево: 

1) CO2 + C = 2CO 

2) N2 + 3H2 = 2NH3 

3) 2CO + O2 = 2CO2 

 

13. Какие свойства преобладают у гидроксида хрома, если  

Cr(OH)3↔Cr
3+

 + 3OH
‾
, Кдисс. = 7 ∙ 10‾

31
 ; 



Cr(OH)3↔ CrO2
‾
 + H

+
  + H2O,  Кдисс.  = 9 ∙ 10‾

17
 

1) Кислотные свойства 

2) Основные свойства 

3) Амфотерные свойства 

 

14. Какие условия будут способствовать смещению равновесия в сторону уве-

личения выхода продуктов реакции: N2 + 3H2 = 2NH3? ∆Н
0
298= -92 КДж 

1) Понижение температуры, увеличение давления 

2) Повышение давления, повышение температуры 

3) Понижение температуры, уменьшение давления 

 

15. Установите преимущественное направление протекания реакции: 

[Co(NH3)6]
3+

 + 6CN
‾
 ↔ [Со(СN)6]

3‾
 + 6 (NH3 ∙H2O) ∆G< O 

1) → 

2) ← 

3) ↔ 

 

16. Как следует изменить температуру, чтобы увеличить выхода продуктов ре-

акции: 

CO2(г) + 2SO3(г) ↔ 2CS2(г) + 4O2(г), ∆Н
0 
> O 

1) повысить 

2) изменение температуры не влияет 

3) понизить 

 

17. Химическое равновесие – это состояние системы, при котором  

1) скорости прямой и обратной реакций одинаковы 

2) константы скорости прямой и обратной реакций равны 

3) концентрации исходных веществ равны концентрациям продуктов реакции 

 



18. Какие вещества будут преобладать в равновесной системе 

4NH3 + 5O2 = 4NO + 6H2O Кс = 0,008 

1) Исходные вещества 

2) Продукты реакции 

3) Все вещества в равных количествах 

 

19. В гомогенной системе установилось равновесие: 

2NH3 + 3Сl2 = N2 + 6HCl Кс = 1∙ 10
‾6

 

Укажите, какие вещества будут преобладать в равновесной смеси веществ? 

1) Исходные вещества 

2) Продукты реакции 

3) Все вещества в равных количествах 

 

20. Число степеней свободы в равновесной гетерогенной системе равно 

Si(т) + 2H2O(г) = SiO2(т)  + 2H2(г)  

Определите число степеней свободы в системе 

1) 2 

2) 4 

3) 3 

 

РАСТВОРЫ НЕЭЛЕКТРОЛИТОВ 

 

1. Какую массу метанола (СН3ОН) должен содержать раствор с концентрацией 

0,1 моль/л, если объем раствора составляет 0,5 литра: 

1) 1,6 г 

2) 32 г 

3) 3,2 г 

 



2. Какую массу этанола (С2Н5ОН) должен содержать раствор с концентрацией 1 

моль/кг, если масса растворителя составляет 0,25 кг: 

1) 11,5 г 

2) 46 г 

3) 23 г 

 

3. При растворении 98 г Н2SО4 в 800 г воды температура повысилась на 22,4 К. 

Определить энтальпию растворения Н2SО4, если удельная теплоемкость со-

ставляет 3,76 Дж/(г·К). 

1) – 75,6 кДж/моль 

2) – 37,8 кДж/моль 

3) + 37,8 кДж/моль 

 

4. Изотоническими называются растворы: 

1) с одинаковым осмотическим давлением  

2) с одинаковым давлением пара, 

3) с одинаковой молярной концентрацией 

 

5. Для повышения температуры кипения раствора следует: 

1) увеличить моляльную концентрацию  

2) понизить внешнее давление 

3) разбавить раствор 

 

6. Чему равно отношение масс формалина (НСОН) и глюкозы (С6Н12О6), кото-

рые содержатся в равных объемах растворов, обладающих при одинаковой 

температуре одинаковым осмотическим давлением? 

1) 1:6 

2) 1:1 

3) 2:1 



 

7. Раствор, содержащий 133,5 г AlCl3 в 500 г воды закипает при t = 103,64 
о
С. 

Определить кажущуюся степень диссоциации (а). 

1) 0,88 

2) 0,95 

3) 0,70 

 

8. В 180 г воды содержится 34,2 г сахарозы (С12Н22О11). Найти давление насы-

щенного пара над раствором при 100 
0
С, если Р0(Н2О) составляет 101,3 КПа: 

1) 100,297 КПа 

2) 10,13 КПа 

3) 90,3 КПа 

9. Водный раствор неэлектролита закипает при температуре 373,52 К. Какова 

моляльная концентрация этого раствора? 

1) 1 моль/кг 

2) 0,1 моль/кг 

3) 0,01 моль/л 

 

10. Водный раствор неэлектролита закипает при температуре 101,04
0
 C. Какова 

моляльная концентрация этого раствора? 

1) 2 моль/кг 

2) 0,1 моль/кг 

3) 0,01 моль/кг 

 

11. Водный раствор неэлектролита замерзает при температуре – 1,86 
0
С. Какова 

моляльная концентрация этого раствора? 

1) 1 моль/кг 

2) 0,1 моль/кг 

3) 1 моль/л 



 

12. Водный раствор неэлектролита замерзает при температуре – 3,72 
0
С. Какова 

моляльная концентрация этого раствора? 

1) 2 моль/кг 

2) 0,2 моль/кг 

3) 2 моль/л 

 

13. Какой должна быть концентрация этиленгликоля, чтобы антифриз не замер-

зал при температуре – 18,6 
0
С 

1) 10 моль/кг 

2) 1 моль/кг 

3) 20 моль/кг 

 

14. Для понижения температуры кипения раствора следует: 

1) снизить моляльную концентрацию  

2) повысить внешнее давление 

3) уменьшить молярную концентрацию 

 

15. Раствор, содержащий 111 г CaCl2 в 1000 г воды, кристаллизуется при 

 t = – 5,2 
0
С. Определить кажущуюся степень диссоциации. 

1) 0,9 

2) 1,0 

3) 0,5 

 

16. Осмотическое давление раствора составляет 2 493 КПа. Какова его моляр-

ная концентрация, если температура 300 К: 

1) 1 моль/л 

2) 0,1 моль/л 

3) 2 моль/л  



 

17. Раствор, содержащий 40 г NaOH в 1000 г воды, кристаллизуется при  

t = – 3,53 
0
С. Найдите изотонический коэффициент. 

1) 1,89  

2) 2,0 

3) 1,09 

 

18. Как соотносятся значения осмотического давления в 0,1 М растворах 

KNO2(P1) и HNO2(P2)? 

1) P1 > P2 

2) P1 = P2 

3) P1 < P2 

 

19. Температура кристаллизации одномоляльных растворов HCN и С6Н12О6 

близки. Какой вывод можно сделать относительно степени диссоциации (а) 

HCN? 

1) а ≈ 0 

2) а ≈ 1 

3) а ≈ 0,5 

 

20. Сколько молей неэлектролита должен содержать 1 литр раствора, чтобы его 

осмотическое давление при 0 
о
С составило 2,27 КПа: 

1) 0,001 моль 

2) 0,01 моль 

3) 0,1 моль 

 

РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

 



1. Чему равна концентрация ионов калия в 0,1 М растворе сульфита калия, если 

степень диссоциации соли равна 0,75? 

1) 0,15 М 

2) 1,5 М 

3) 0,75 М 

 

2. Какова концентрация ионов водорода в 0,1 М растворе HCN, если константа 

диссоциации кислоты равна 7,2∙10
-10 

? 

1) 8,5∙10
-6 

 М 

2) 8,5∙10
-5 

 М 

3) 8,5∙10
-7 

 М 

 

 3. Рассчитать степень диссоциации и константу диссоциации в 0,06 М растворе 

слабого бинарного электролита, если 0,055 М молекул остались недиссоцииро-

ванными. 

1) 8,3 %; 4,1∙10
-4 

 

2) 9 %; 4,9∙10
-4 

 

3) 92 %; 5,1∙10
-2  

 

4. Что такое pH раствора? 

1) pH  - lg Н
+
 

2) pH  lg Н
+
 

3) pH  - lg ОH
–
 

 

5. Если pH изменится на две единицы, во сколько раз изменится концентрация 

ионов водорода? 

1) в 10
2 
 раз 

2) в два раза 

3) в 0,5 раза 



 

6. У какого из растворов наибольшее значение pH? 

1) ОH
–
  10

-4 
М 

2) Н
+
  10

-7 
М 

3) ОH
–
  10

-7 
М 

 

7. Чему равна концентрация ионов водорода, если в растворе рН  10? 

1) 10
-10 

М 

2) 10
-7 

М 

3) 10
-4 

М 

 

8. Чему равен рОН в 5∙10
-4 

 М растворе Н2SO4? 

1) 11 

2) 3 

3) 7 

 

9. Определить степень диссоциации NaOH в 0,01 М растворе, если рН раствора 

равен 11,97.  

1) 0.93 

2) 0,95 

3) 0,98 

 

10. Чему окажется равен pH, если смешать равные объемы 0,005 М раствора 

гидроксида натрия и 0,01 М раствора азотной кислоты? 

1) 2,6
 
 

2) 2,85
 
 

3) 9,7
 
 

 



11. Определите константу растворимости карбоната бария, если в 100 мл насы-

щенного раствора его при 25

 С содержится 1,38∙10

-3  
г соли. 

М (BaCO3)  197 г/моль. 

1) 4∙10
-9 

 

2) 7∙10
-5

 

3) 4∙10
-4 

 

12. Чему равна растворимость оксалата бария в воде в моль/л, если его констан-

та растворимости при 25 

С равно 1,5∙10

-7 
. 

1) 4∙10
-4 

 

2) 4∙10
-5 

 

3) 4∙10
-6 

 

 

13. Определить концентрацию ионов Cа
2+

 в моль/л и мг/л в насыщенном рас-

творе СаСO3, если Кs (CаCO3)  4,8∙10
-9 

. 

1) 6,9∙ 10
-5 

 М; 6,9 мг/л 

2) 8,5∙10
-5 

 М; 5,9 мг/л 

3) 8,5∙10
-7 

 М; 6,9 мг/л 

 

14. В каком объеме можно растворить 1 г СаСO3 с образованием насыщенного 

раствора если Кs (CаCO3)  4,8∙10
-9 

? 

1) 144,9 л 

2) 156,7 л 

3) 123,5 л 

 

15. Рассчитать константу растворимости ВаSO4, если для получения 0,5 л 

насыщенного раствора его требуется 1,16∙10
-3 

 г ВаSO4. 

1) 9,9∙10
-11 

 

2) 9,9∙10
-6 

 



3) 4,9∙10
-6 

 

 

16. Определить концентрацию комплексного иона [Аu(СN)2 ]

 в 0,05 М раство-

ре К [Аu(СN)2 ], если   100 %. 

1) 0,05 

2) 0,025 

3) 0,1 

 

17. Рассчитать концентрацию ионов Hg
2+ 

в 0,02 М растворе K2 [HgBr4 ], если 

константа нестойкости комплексного иона равна 1∙10
-21

, и первичная диссоциа-

ция протекает полностью. 

1) 1,5∙10
-5 

 

2) 1,9∙10
-6 

 

3) 4,5∙10
-3 

 

 

18. Чему равна степень гидролиза в 0,1 М растворе NаJO3, если  

К дисс.HJO3  0,16? 

1) 7,9∙10
-7

 

2) 1,9∙10
-6 

 

3) 4,5∙10
-5 

 

 

19. При добавлении ацетата натрия к водному раствору уксусной кислоты: 

1) pH возрастает, а степень диссоциации уменьшается 

2) pH и степень диссоциации одновременно уменьшаются 

3) pH уменьшается, а степень диссоциации возрастает 

 

20. Какая из солей более растворима в кислом растворе, чем в чистой воде? 

1) CdS 

2) CuI 



3) CaSO4 

 

ИОННООБМЕННЫЕ РЕАКЦИИ 

 

1. Закончите уравнение, указав в ответе значение молекулярной массы газооб-

разного продукта реакции: HNO3 + K2CO3     

1). 44 

2) 101 

3) 18 

 

2. Закончите уравнение, указав в ответе значение молекулярной массы мало-

растворимого продукта реакции: AgNO3 + CaCl2     

1) 143,5 

2) 170 

3) 164 

 

3. Какие пары ионов могут быть использованы при составлении молекулярного 

уравнения, которому отвечает ионное уравнение:  

2H
+  

+ CO3
2– 

 ↔ H2O  CO2  

1).Cs

 и NO3

–
 

2) К
+
 и S

2
 

3) Ca
2+

 и Cl

 

 

4. С каким из веществ, вступит в реакцию обмена в водном растворе бромид 

бария: 

1) CuSO4 

2) HNO3 

3) LiOH 

 



5. Какие ионы могут одновременно находиться в водном растворе: 

1) Fe
2+

, NO3
–
, SO 2

4 , Na

, NH4


 

2) Cu
2+

, Br  , S
2

, Ag
+
, NO3

–
 

3) Zn
2+

, Cl  , Fe
2+

, Ca
2+

, OH   

 

6. Какова реакция водного раствора гидрокарбоната натрия: 

1) слабощелочная 

2) слабокислая 

3) нейтральная? 

 

7. Какая из перечисленных солей подвергается полному гидролизу? 

1) (NH4)2S 

2) AlС13 

3) BaС12 

 

8. Степень гидролиза, какой из солей больше (при равных молярных концен-

трациях)? 

1) FeCl3 

2) FeС12 

3) ZnС12 

 

9. Какое вещество можно добавить, чтобы увеличить степень гидролиза хлори-

да аммония? 

1) Na2S 

2) NH4NO3 

3) HС1 

 

10. Составьте уравнение гидролиза Na2CO3 и приведите в ответе значение мо-

лекулярной массы соли, образующейся при гидролизе. 



1) 84 

2) 106 

3) 40 

 

ДИСПЕРСНЫЕ СИСТЕМЫ И ПОВЕРХНОСТНЫЕ ЯВЛЕНИЯ 

 

1. Дисперсными системами являются системы… 

1) гетерогенные 

2) гомогенные 

3) однофазные 

 

2. Дисперсность системы характеризует… 

1) меру раздробленности дисперсной фазы 

2) количество компонентов в системе 

3) природу дисперсионной среды 

 

3. Коллоидные системы относятся к системам… 

1) субмикрогетерогенным 

2) грубодисперсным 

3) молекулярно-дисперсным 

 

4. Дисперсной фазой называется фаза,… 

1) которая распределяется 

2) в которой идет распределение другой фазы 

3) являющаяся растворимой в дисперсионной среде 

 

5. Агрегативная устойчивость коллоидов определяется … 

1) дисперсностью и наличием стабилизатора в системе 

2) только дисперсностью 



3) только наличием стабилизатора в системе 

 

6. Какая техническая жидкость относится к классу эмульсий? 

1) смазочно-охлаждающая жидкость 

2) бензин 

3) дизельное топливо 

 

7. Какой по знаку несут заряд частицы природного коллоида, имеющего фор-

мулу мицеллы        HxnxHnHSiOmSiO 32 ? 

1) отрицательный 

2) положительный 

3) нулевой 

 

8. Какое вещество с увеличением концентрации будет уменьшать поверхност-

ное натяжение водного раствора? 

1) любое моющее средство 

2) сахар 

3) азотная кислота 

 

9. Какая формула соответствует строению мицеллы золя AgCl , стабилизиро-

ванного хлористым натрием? 

1)        NaxnxNanClmAgCl  

2)        AgxnxAgnClmAgCl  

3)        NaxnxAgnClmNaCl  

 

10. Какой ион будет обладать наибольшей коагулирующей силой для природ-

ной коллоидной системы, имеющей формулу мицеллы 

       HxnxHnAlOOmAl 232 ? 



1) 
3Al  

2) 
2

4SO  

3) 
3

4PO  

 

ОКИСЛИТЕЛЬНО-ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ ПРОЦЕССЫ 

 

1. Укажите, какая из предложенных частиц: 223 F,I,NH  проявляет свойства 

только окислителя. 

1) 2F  

2) 3NH  

3) 2I  

 

2. Определите, к какому типу окислительно-восстановительных процессов от-

носится реакция: 2HCl.S2FeClSH2FeCl 223   

1) реакция межмолекулярного окисления-восстановления 

2) реакция диспропорционирования 

3) реакция внутримолекулярного окисления-восстановления 

 

3. Укажите, какая из предложенных частиц: 
 ClO,MnO,I 4  проявляет только 

свойства восстановителя. 

1) 
I  

2) 


4MnO  

3) 
ClO  

 

 



4. Определите, атомы какого элемента подвергаются окислительно-

восстановительному диспропорционированию в реакции: 

OHKClKOCl2KOHCl 22  . 

1) Сl 

2) О 

3) K 

 

5. До каких продуктов может быть окислена вода? 

1) до 2O  и 
H  

2) до 
OH  и 

H  

3) до 
OH  и 2H  

 

6. Укажите, какая ионно-электронная схема процесса восстановления будет 

справедлива для самопроизвольно протекающей реакции: 

O4HSOHO4HSH 242222  . 

1) O2H2HOH 2

e2

22  
 

2) O2H2HOH 2

e2

22  
 

3) O4HSH10HSO 22

e82

4    

 

7. Количественным критерием самопроизвольного протекания любого окисли-

тельно-восстановительного процесса является 

1) отрицательное значение изменения изобарно-изотермического потенциала 

системы (ΔG) 

2) положительное значение изменения изобарно-изотермического потенциала 

системы 

3) нулевое значение изменения изобарно-изотермического потенциала системы 

 



8. Укажите, какая ионно-электронная схема процесса окисления будет справед-

лива для самопроизвольно протекающей реакции: 

42242424 SO6KO8H2MnSO5BrSO8H2KMnO10KBr  . 

1) 2

e2 Br2Br   

2) O4HMn8HMnO 2

2e5

4    

3) O4HMn8HMnO 2

2e5

4    

 

9. Редокс-потенциал (Е, В) любой окислительно-восстановительной системы в 

стандартных условиях можно рассчитать по уравнению Нернста, которое имеет 

вид 

1) 
 
 восст.

окисл.
lg

n

0,059
EE 0   

2) 
 
 окисл.

восст.
lg

n

0,059
EE 0   

3) 
 
 восст.

окисл.
lg

n

0,059
EE 0   

 

10. Для какой системы с данным значением стандартного потенциала: 

 23 Fe/Fe  B0,77E0  , 
 24 Sn/Sn   B0,15E0  , 

 23 Co/Co  

 B1,81E0  , бром 
/2BrBr2  B1,07E0   не является окислителем? 

1) 
 23 Co/Co  

2) 
 24 Sn/Sn  

3) 
 23 Fe/Fe  

 

ЭЛЕКТРОХИМИЧЕСКИЕ ПРОЦЕССЫ 

 

1. Гальваническим элементом называется устройство, в котором: 



1) происходит преобразование химической энергии окислительно-

восстановительного процесса в электрическую энергию; 

2) происходит преобразование тепловой энергии в механическую работу; 

3) происходит преобразование химической энергии окислительно-

восстановительного процесса в тепловую энергию. 

 

2. Каким типом проводимости должен обладать материал электрода в гальва-

ническом элементе и в электролизере: 

1) электронной проводимостью; 

2) дырочной проводимостью; 

3) ионной проводимостью. 

 

3. Какая схема будет соответствовать гальваническому элементу, в основе ра-

боты которого лежит токообразующая реакция 

Zn + 2AgNO3 → Zn(NO3)2 + 2 Ag : 

1) (-) Zn│Zn(NO3)2║ AgNO3│ Ag (+) 

2) (+)Zn│Zn(NO3)2║ AgNO3│ Ag (-) 

3) (-)Zn│ AgNO3 ║ Zn(NO3)2│ Ag (+) 

 

4. Чем является платина в гальваническом элементе? 

(-) Pt, H2 │HCl║ AgNO3│ Ag (+)  

1) только токопроводящим материалом; 

2) окислителем; 

3) восстановителем. 

 

5. Уравнение Нернста для стандартных расчетов потенциала электрода имеет 

вид: 

1) 
 
 RED

OX
lg

n

0,059
EE OX/RED

0

OX/RED   



2) 
 
 OX

RED
lg

n

0,059
EE OX/RED

0

OX/RED   

3) 
 
 RED

OX
lg

n

RT
EE OX/RED

0

OX/RED   

 

6. Электродвижущая сила гальванического элемента определяется: 

1) максимальной разностью потенциалов катода и анода 

2) максимальной разностью потенциалов анода и катода 

3) минимальной разностью потенциалов электродов 

 

7. Изменение стандартного изобарно-изотермического потенциала (∆G
0

298) си-

стемы связано со стандартным значением электродвижущей силы (∆Е
0
) гальва-

нической цепи соотношением: 

1) ∆G
0
298= - nF∆E

0
 

2) ∆G
0
298= - RTlgKp 

3) ∆G
0
298=∆H - T∆S 

 

8. Какой процесс протекает на аноде в гальваническом элементе  

Ni │Ni
2+

 (1М)║Н
+
 (1М)│Н2, Pt: 

1)  2e2 NiNi  

2)  2HH e2

2  

3)  2e2 PtPt  

 

9. Какое значение имеет стандартная электродвижущая сила (∆Е
0
) в гальвани-

ческом элементе Ni │Ni
2+

 (1М)║Н
+
 (1М)│Н2, Pt ( NiNinE /

0
 = - 0,24 В; 2/2

0
HHE  = 

0,00 В): 

1) + 0,24 В 

2) + 1,43 В 

3) - 0,24 В  



 

10. Электролизом называется: 

1) совокупность окислительно-восстановительных процессов на электродах при 

прохождении электрического тока от внешнего источника через раствор или 

расплав электролитов 

2) процессы окисления и восстановления в растворах электролитов 

3) преобразование энергии окислительно-восстановительных процессов в элек-

трическую энергию 

 

11. Правило катодного восстановления формулируется следующим образом: 

1) в первую очередь на катоде восстанавливается система с максимальным зна-

чением потенциала 

2) в первую очередь на катоде восстанавливается система с минимальным зна-

чением потенциал 

3) в первую очередь на катоде окисляется система с наибольшим значением по-

тенциала 

 

12. Правило анодного окисления при электролизе формулируется следующим 

образом: 

1) в первую очередь на аноде окисляется система с наименьшим значением по-

тенциала 

2) в первую очередь на аноде восстанавливается система с максимальным зна-

чением потенциал 

3) в первую очередь на аноде окисляется система с наибольшим значением по-

тенциала 

 

13. При электролизе водного раствора сульфата натрия на катоде протекает 

процесс: 

1) NaNa e1  ( /NaNa
0E  = - 2,71 В) 



2) 2

e2 H2H   ( 2/H2H
0E  =  0,00 В) 

3)   2OHHO2H e2

2  ( 

0

,2OHO/H2H 22

E - 0,41 В) 

 

14. При электролизе водного раствора соли KI на аноде протекает процесс: 

1) 2

e2 I2I   ( /2II
0

2
E = +0,54 ) 

2)   4HOO2H 2

e4

2   ( O/2H,4HO
0

22
E  = 1,5 В) 

3)   2OHHO2H e2

2  ( 

0

,2OHO/H2H 22

E - 0,41 В) 

 

15. Какой процесс протекает на медном аноде при электролизе водного раство-

ра серной кислоты: 

1)  2e2 CuCu   ( /CuCu
0

2E  = + 0,34 В) 

2) CuCu e22    ( /CuCu
0

2E  = + 0,34 В) 

3) 2

e2 H2H    ( 2/H2H
0E  = 0,00 В) 

 

16. Как называется ЭДС гальванического элемента: 

(-) Pt,H2│H
+
(1 М)║Cu

2+
(1 M)│Cu(+), значение которой равно 0,34 В и в цепи 

находится стандартный водородный электрод: 

1) стандартной ЭДС гальванического элемента 

2) разностью потенциалов 

3) ЭДС 

 

17. Какова теоретическая последовательность осаждения металлов находящих-

ся в растворе в виде ионов: Na
+
,K

+
,Al

3+
,Fe

3+
,Cd

2+
,Au

3+
, Ag

+
, Cu

2+
? Концентрация 

каждого иона равна 1 М. На электролизер подано напряжение 3 В. 

1) Au
3+

, Ag
+
, Fe

3+
,Cu

2+
,Cd

2+
, остальные осаждаться не будут 

2) Cd
2+

,Cu
2+

,Fe
3+

,Ag
+
,Au

3+
, далее процесс электролиза воды 

3) Na
+
,K

+
,Al

3+
,Fe

3+
,Cd

2+
  



 

18. В каком случае выделяется больше серебра: при электролизе расплава или 

водного раствора AgNO3 (время электролиза и сила тока одинаковы): 

1) одинаковое количество; 

2) в случае электролиза расплава; 

3) в случае электролиза водного раствора. 

 

19. Какой металл серебро или медь, находящийся в растворе своей соли (стан-

дартные условия) ([Ag
+
]=[Cu

2+
]=1 M), посылая в раствор ионы, приобретает 

больший положительный заряд ( /CuCu
0

2E  = + 0,34 В, /AgAg
0E  = + 0,8 В): 

1) серебро 

2) медь 

3) оба заряда равны 

 

20. Почему суммарные окислительно-восстановительные реакции электролиза 

протекают в направлении увеличения энергии Гиббса: 

1) процесс является принудительным от энергии внешнего источника; 

2) процесс является самопроизвольным; 

3) система находится в состоянии равновесия  

 

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 

 

1. Укажите механизм коррозионного процесса бронзовых деталей (сплав медь-

олово) в воде: 

1) электрохимическая 

2) химическая 

3) контактная 

4) биохимическая 

 



2. Какой вид коррозии стали вызывает горение жидкого топлива, содержащего 

примеси серы: 

1) химическая 

2) электрохимическая 

3) контактная 

4) биохимическая 

 

3. Почему активный металл Al не корродирует на воздухе? Назовите другие ме-

таллы с аналогичными свойствами. 

1) Из-за оксидной пленки; Zn, Mg, Cr, Ti 

2) Из-за высокого потенциала у металла; Cu, Ag, Au 

3) Из-за низкого потенциала; Mg, Cr, K 

4) Из-за пассивации металла; Zn, Cr, Fe 

 

4. В какой среде эксплуатация латуни (сплав цинк-медь) является желательной? 

В чем причина: 

1) рН=7; образуется гидроксид цинка, устойчивый в нейтральной среде 

2) рН>7; образуется гидроксид цинка, устойчивый в щелочной среде 

3) рН<7; разрушается цинк 

4) рН>7; разрушается цинк 

 

5. Термодинамическим условием возможности протекания коррозии является: 

1) ∆G<0 

2) Есреды > MeMenE
/  

3) ЭДС>0 

4) ∆G>0 

 

6. Определите термодинамическую возможность газовой коррозии изделия из 

углеродистой стали при 900 
0
С, протекающей по реакции: 



Fe(т) + Н2О↔FeO(т) + Н2(г) 

1) не протекает, т.к. 0

.. ðxG = 9,4 кДж/моль 

2) протекает, т.к. 0

.. ðxG = - 9,4 кДж/моль  

3) протекает, т.к. 0

.. ðxG = - 15,7 кДж/моль 

4) не протекает, т.к. 0

.. ðxG = - 9,4 кДж/моль 

 

7. Какую газовую атмосферу наиболее целесообразно выбрать для обработки 

титанового изделия при 800 градусов Цельсия? Ответ подтвердите расчетом 

0

.. ðxG  

1) Аргон; 0

.. ðxG =0 кДж/моль 

2) Кислород; 0

.. ðxG = - 882,8 кДж/моль 

3) Азот; 0

.. ðxG = - 229,5 кДж/моль 

4) Хлор; 0

.. ðxG = - 869,1 кДж/моль 

 

8. При коррозии сплава, содержащего свинец и олово на воздухе при рН=2, бу-

дет протекать катодная реакция: 

1) О2 + 4Н
+
 + 4е →2Н2О 

2) 2Н
+
 + 2е → Н2 

3) О2 + 2Н2О +4е → 4ОН
- 

4) Sn
0
 – 2е → Sn

2+ 

 

9. При нарушении свинцового покрытия на железе во влажном воздухе (рН=7) 

на аноде будет протекать реакция ( 02 /
0

SnSnE  = - 0,14 В; 

FeFeE /
0

2 = - 0,44 В;): 

1) Fe
0
 – 2e → Fe

2+
 

2) Sn
2+

 + 2е → Sn
0
 

3) Sn
0
 – 2е → Sn

2+
 



4) 2Н
+
 + 2е → Н2 

 

10. С каким из металлов конструктивный контакт стальной детали является 

наиболее опасным ( FeFenE /
0

 = - 0,44 В; SnSnnE /
0

 = - 0,14 В; AgAg nE /
0

 = 0,80 В; 

ZnZnnE /
0

 = - 0,76 В): 

1) олово и серебро  

2) цинк и серебро 

3) цинк 

4) олово 

 

11. Укажите металлы, которые могут корродировать с выделением водорода в 

растворах (рН=2): 

1) цинк 

2) медь 

3) железо 

4) серебро 

 

12. Какие продукты коррозии образуются при нарушении никелевого покрытия 

на стали во влажном воздухе ( FeFenE /
0

 = - 0,44 В;  

NiNinE /
0

 = - 0,25 В): 

1) Fe(OH)2 

2) Ni(OH)2 

3) FeCl2 

4) NiCl2 

 

13. Какое железо корродирует в кислой почве быстрее – находящееся в контак-

те с оловом или медью? (  FeFe
E

/2  – 0,44 В,  SnSn
E

/2 – 0,12 В,  CuCu
E

/2  + 

0,34 В) 



1) С медью 

2) С оловом 

3) Скорость одинакова 

4) Не корродирует 

 

14. При нарушении оловянного покрытия на стальном изделии в морской воде 

(рН=8) на катоде протекает реакция: 

1) О2 + 2Н2О +4е → 4ОН
-
 

2) О2 + 4Н
+
 + 4е →2Н2О 

3) 2Н
+
 + 2е → Н2 

4) ½ О2 +2Н
+ 

+2е → Н2О 

 

15. Присадки какого металла не вызывают коррозии алюминия в нейтральной 

среде? Ответы подтвердите схемой возникающего гальванического элемента 

(  AlAl
E

/3  – 1,67 В,  MgMg
E

/2  – 2,17 В,  CuCu
E

/2  + 0,34 В, 
ZnZn

E
/2 = – 0, 76 В). 

1) Магния;  Mg | O2, H2O| Al 

2) Меди; Al | O2, H2O | Cu 

3) Цинка; Al | O2, H2O | Zn. 

4) Меди и цинка 

 

16. Какие из указанных металлов могут служить протектором для защиты 

стальных изделий от коррозии в морской воде (  MgMg
E

/2  – 2,17 В; 

 SnSn
E

/2 – 0,14 В;  CuCu
E

/2  + 0,34 В;  FeFe
E

/2  – 0,44 В; ZnZnnE /
0

 = - 0,76 В): 

1) цинк и магний 

2) олово 

3) магний 

4) медь 

 



17. Для защиты медных изделий от коррозии во влажном воздухе в качестве ка-

тодного покрытия используется(  CuCu
E

/2  + 0,34 В; 

NiNinE /
0

 = - 0,25 В; AgAg nE /
0

 = 0,80 В; CrCrE /
0

3 = - 0,71 В): 

1) серебро 

2) хром 

3) никель 

4) серебро и никель 

 

18. Для защиты стальных изделий в качестве анодного покрытия используется 

металлы ( CrCrE /
0

3 = - 0,71 В;  CuCu
E

/2  + 0,34 В; ZnZnnE /
0

 = - 0,76 В;  FeFe
E

/2  – 

0,44 В) 

1) хром и цинк 

2) медь и цинк 

3) хром и медь 

4) медь 

 

19. Какой метод защиты от коррозии в морской воде стального корпуса крана 

(рН>7) используется на причалах ( ZnZnnE /
0

 = - 0,76 В; 

 FeFe
E

/2  – 0,44 В): 

1) протекторная защита; Zn – протектор  

2) покрытие из цинка 

3) обработка среды инертным газом 

4) катодная защита 

 

20. Какой из указанных методов защиты оцинкованных труб от коррозии под 

действием движущей воды является наиболее эффективным: 

1) контроль за качеством покрытия  

2) протекторная защита 



3) катодная защита 

4) обработка воды 

 

ПОЛИМЕРНЫЕ МАТЕРИАЛЫ 

1. Для высокомолекулярных веществ характерны свойства: 

1) не растворяются или мало растворяются в воде и растворителях; 

2) высокая механическая прочность; 

3) проводят тепло и электрический ток; 

4) имеют определенную температуру плавления. 

 

2. К природным полимерам не относится: 

1) крахмал; 

2) целлюлоза; 

3) эпоксидная смола; 

4) белки. 

 

3. К искусственным волокнам относятся 

1) капроновое; 

2) полиэфирное; 

3) полипропиленовое; 

4) ацетатное 

 



4. Фенолформальдегидная смола относится к полимерам: 

1) природным, органическим; 

2) искусственным, неорганическим; 

3) природным, неорганическим; 

4) синтетическим, органическим. 

 

5. Олигомеры от полимеров отличаются: 

1) природой мономера; 

2) конфигурацией молекул; 

3) характером связей; 

4) меньшей молекулярной массой. 

 

6. Полимеры, образующиеся в результате сшивки цепей, при вулканизации 

называются: 

1) аморфными; 

2) сетчатыми; 

3) разветвленными; 

4) стереорегулярными. 

 

7.Вещества, вызывающие протекание реакции полимеризации называют: 

1) пластификаторами; 



2) индикаторами; 

3) инициаторами; 

4) ингибиторами. 

 

8.Основным условием реакции полимеризации является: 

1) наличие функциональных групп у мономеров; 

2) наличие π-связей у мономеров; 

3) циклическое строение мономера; 

4) образование свободного радикала. 

 

9. Основным условием реакции поликонденсации является: 

1) наличие хотя бы одной функциональной группы у мономера; 

2) наличие не менее двух функциональных групп у мономера; 

3) наличие у мономеров кратных связей; 

4) образование свободного радикала. 

 

10. В реакции сополимеризации участвуют: 

1) мономеры с различными функциональными группами; 

2) различные мономеры с кратными связями 

3) мономеры с несколькими кратными связями 

4) мономеры с кратными связями и наполнителями. 



11. Данная схема 

 n CH2=CH – CH=CH2 + nCH2=CH – C6H5 → (-CH2 – CH=CH – CH2 – CH(C6H5) – CH2-)n 

соответствует реакции: 

1) поликонденсации; 

2) полимеризации; 

3) сополимеризации; 

4) замещения. 

 

12.Данная схема n NH2 – (CH2)5 – COOH → (-NH – (CH2)5 – CO-)n + nH2O 

соответствует реакции: 

1) сополимеризации; 

2) полимеризации; 

3) поликонденсации; 

4) разложения. 

 

13. В основе получения бутадиенового каучука лежит реакция 

1) полимеризации; 

2) поликонденсации; 

3) этерификации; 

4) изомеризации. 

 



14. Свойство полимеров изменять свою форму в нагретом состоянии и сохра-

нять ее после охлаждения называют: 

1) пластичностью; 

2) термопластичностью; 

3) термореактивностью; 

 

15. Полимеры, которые при повышенной температуре не размягчаются и не 

плавятся, называются: 

1) термоупругими; 

2) термопластичными; 

3) термореактивными. 

 

16.Установите соответствие:  

свойство название полимера 

1) термопластичность а) полистирол; б) лавсан; в) резольные смолы 

2) термореактивность г) полиметилметакрилат; д) фенопласт. 

 

17. Линейностью структуры полипропилена можно объяснить его 

1) термопластичность; 

2) горючесть; 

3) неспособность растворяться в воде; 

4) неспособность обесцвечивать бромную воду. 



 

18. Наличием π-связей в молекуле изопренового каучука можно объяснить его 

1) термопластичность; 

2) способность к вулканизации; 

3) горючесть; 

4) неспособность к растворению в воде. 

19.Продуктом полного гидролиза крахмала является 

1) рибоза; 

2) глюкоза; 

3) фруктоза; 

4) сахароза. 

20. Процесс ухудшения свойств полимеров во времени в результате деструкции 

макромолекул называют: 

1) спеканием; 

2) старением; 

3) набуханием; 

4) закаливанием. 

 


