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1.  Основные понятия и законы химии.  

Основные классы неорганических соединений 

 

Важнейшие понятия. Основные понятия химии. Атом. Молеку-

ла. Химический элемент. Изотопный состав химических элементов. 

Простое и сложное вещество. Химический эквивалент. 

Агрегатное состояние вещества. Характерные особенности раз-

личных агрегатных состояний вещества. Температурные условия их 

существования. Понятие о стандартных условиях. 

Основные типы структур неорганических соединений. Вещества 

с молекулярной и немолекулярной структурой. Атомные, ионные, ме-

таллические решетки. Полимерное строение вещества. Кристалличе-

ское и аморфное состояние вещества. Графические формулы и их 

применимость к веществам с различной структурой. 

Основные стехиометрические законы, их современная трактовка. 

Применимость стехиометрических законов к веществам с молекуляр-

ной и немолекулярной структурой. 

Нестехиометрические соединения. Факторы, определяющие воз-

можность существования нестехиометрических соединений. Несте-

хиометрические соединения: оксиды и сульфиды металлов, интерме-

таллические соединения, фазы внедрения. 

Классы неорганических соединений: классификация. Получение 

и свойства оксидов, гидроксидов, кислот и солей.  

 

1.1. Вопросы 

 

1.1.1.     Какие вещества называются простыми, а какие сложными? 

Приведите примеры. 

1.1.2.      Перечислите основные положения атомно-молекулярного 

учения. 

1.1.3.     Что называется атомом, молекулой, элементом? 

1.1.4.     В каких случаях частицу вещества можно назвать и атомом и 

молекулой? 

1.1.5.     Что называется атомной и молекулярной массой? 

1.1.6.     В каких единицах выражается масса атома (молекулы) и атом-

ная (молекулярная) масса? 

1.1.7.     Что такое моль? 

1.1.8.     Что называется аллотропией и чем она обусловлена? 

1.1.9.     Приведите примеры известных вам элементов, имеющих алло-

тропные модификации. 

1.1.10. Чем отличается простейшая формула вещества от истинной 

(молекулярной)? 
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1.1.11. Что означает число Авогадро и чему оно равно? 

1.1.12. Сформулируйте закон Авогадро и следствия из него. 

1.1.13. Какие условия принимаются за нормальные? 

1.1.14. Какой объем занимает моль любого газообразного вещества 

при нормальных условиях? Как называется этот объем? 

1.1.15. Что называется абсолютной, а что относительной плотностью? 

Какими соотношениями они связаны с молекулярной массой? 

1.1.16. Как на основании закона Авогадро можно вычислить молеку-

лярную массу газообразного вещества? 

1.1.17. Напишите формулу объединенного газового закона (Бойля-

Мариотта и Гей-Люссака), уравнение Менделеева-

Клапейрона? 

1.1.18. Каков физический смысл универсальной газовой постоянной 

R? 

1.1.19. Сформулируйте закон сохранения массы. Кем он открыт? Его 

значение для химии. 

1.1.20. Сформулируйте закон постоянства состава. Кем он открыт?  

1.1.21. Поясните оба закона с точки зрения атомно-молекулярного 

учения. 

1.1.22. Соблюдается ли закон сохранения массы в ядерных процес-

сах? Проявлением какого общего закона является закон со-

хранения массы? 

1.1.23. Какие соединения называются дальтонидами, а какие бертол-

лидами? 

1.1.24. Что называется эквивалентом вещества? 

1.1.25. Как определяются мольные массы эквивалентов сложных ве-

ществ: оксидов, оснований, кислот, солей? 

1.1.26. Сформулируйте закон эквивалентов. 

1.1.27. Как определяются мольные массы эквивалентов сложных ве-

ществ (окислителя и восстановителя) в окислительно-

восстановительных реакциях? 

1.1.28. Что выражает собой химическое уравнение? 

1.1.29. По каким внешним признакам можно судить о протекании 

химической реакции? 

1.1.30. Приведите примеры различных типов химических реакций. 

1.1.31. На какие классы делятся неорганические соединения? 

1.1.32. Какие вещества называются оксидами? Приведите примеры 

оксидов. 

1.1.33. Какие оксиды называются основными, кислотными и амфо-

терными? Приведите примеры. 

1.1.34. Как составляются названия оксидов? Приведите примеры. 

1.1.35. Какие оксиды являются солеобразующими, а какие – индиф-



 7 

ферентными? Приведите примеры. 

1.1.36. Какими физическими свойствами обладают оксиды? 

1.1.37. Какими химическими свойствами обладают основные, кис-

лотные и амфотерные оксиды? Напишите уравнения соответ-

ствующих реакций. 

1.1.38. Что представляют собой пероксиды? Приведите примеры. 

1.1.39. Какими способами можно получить оксиды? Напишите урав-

нения соответствующих реакций. 

1.1.40. Как изменяется характер оксидов в периоде слева направо и в 

группе сверху вниз? 

1.1.41. Какие соединения называются основаниями (гидроксидами)? 

Приведите примеры. 

1.1.42. Чем определяется кислотность основания? Приведите приме-

ры одно-, двух- и трехкислотных оснований. 

1.1.43. Какие основания называются щелочами? Приведите примеры. 

1.1.44. Какова номенклатура оснований? Приведите примеры. 

1.1.45. Какими физическими свойствами обладают основания? 

1.1.46. Какими химическими свойствами обладают основания? 

Напишите уравнения соответствующих реакций. 

1.1.47. Какая реакция называется реакцией нейтрализации? В чем ее 

сущность? Приведите пример. 

1.1.48. Какие основания называются амфотерными? Приведите при-

меры. Напишите уравнения реакций, доказывающих их амфо-

терность. Какими способами можно получить основания? 

Напишите уравнения соответствующих реакций. 

1.1.49. Как изменяется характер основания в периодах слева направо 

и в группах сверху вниз? 

1.1.50. Какие соединения называются кислотами? Приведите приме-

ры. 

1.1.51. Чем определяется основность кислот? Приведите примеры 

одно-, двух-, трехосновных кислот. 

1.1.52. Какова номенклатура кислородсодержащих кислот, бескисло-

родных кислот? Приведите примеры. 

1.1.53. На какие группы по силе делятся кислоты? Приведите приме-

ры. 

1.1.54. Какими физическими свойствами обладают кислоты? 

1.1.55. Какими химическими свойствами обладают кислоты? Напи-

шите уравнения соответствующих реакций. 

1.1.56. Какими способами можно получить кислоты? Напишите 

уравнения соответствующих реакций. 

1.1.57. Как изменяются свойства кислот в периодах слева направо и в 

группах сверху вниз? 
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1.1.58. Какие соединения называются солями? Приведите примеры. 

1.1.59. Какие соли называются средними, кислыми, основными, 

двойными, комплексными. Приведите примеры. 

1.1.60. Какими способами можно получить соли? Напишите уравне-

ния соответствующих реакций. 

1.1.61. Какими химическими свойствами обладают соли? Напишите 

уравнения соответствующих реакций. 

1.1.62. В чем сходство и различие свойств солей: а) кислых и сред-

них; б) основных и средних? 

1.1.63. У каких кислот не может быть кислых солей? Какие основа-

ния не дают основных солей? 

1.2. Примеры решения типовых задач  

1.2.1.  Определите массу сульфата меди количеством вещества 0,5 

моль. 

 Решение.  Молярная масса сульфата меди составляет: 

M(CuSO4 ) = 160 г/моль 

 Определяем массу CuSO4  : m(CuSO4)= n (CuSO4)·M(CuSO4); 

                        m (CuSO4) = 0,5 моль•160 г/моль = 80 г. 

1.2.2.  Определите количество вещества атомного азота, содержаще-

гося в нитриде кальция массой 29,6 г. 

  Решение. Молярная масса нитрида кальция составляет: 

M(Ca3N2)= 48 г/моль. Определяем количество вещества Ca3N2 : 

3 2

29,6 .
( ) 0,2

148 /

г
n Ca N моль

г моль
   

 Количество вещества атомарного азота, исходя из простейшей  

формулы нитрида кальция, равно: n(N)=2·n (Ca3N2)= 2 · 0,2 

моль = 0,4 моль. 

1.2.3.  Определите число молекул в 5 г водорода. 

      Решение.  M(H2) = 2 г/моль. Так как 1 моль вещества при н.у.   

содержит 6,02 ·10
23

 (число Авогадро) молекул, следовательно:  

                            2 г (H2) – 6,02 · 10
23

 молекул 

5 г (H2) –    х   молекул 
23

235 6,02 10
15,05 10 молекул.

2
х

 
    

  Определите массовую долю каждого элемента, входящего в 

состав фосфата кальция. Ответ выразите в процентах. 

  Решение. Формула фосфата кальция–Ca3(PO4 )2. M((Ca3(PO4 )2 )  

=310 г/моль. Пусть масса фосфата кальция равна 310 г, тогда  

 310 г Ca3(PO4 )2 – 100% 

 3·40 г Са          _  ω (Са)                  
3 40 100

( ) 38,7%
310

Ca  
   
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 310 г Ca3(PO4 )2 – 100%                        

 2·31 г Р              -   ω (Р)                           
2 31 100

( ) 20%;
310

P  
   

 310 г Ca3(PO4 )2  - 100%                        

 8·16 г О              -  ω (О)                        
8 16 100

( ) 41,3%
310

O  
   

 

1.2.5.   При нормальных условиях 18 л газовой смеси, состоящей из 

аммиака и  этана имеют массу 24 г. Сколько литров каждого 

из газов содержит смесь? 

              Решение. Пусть V(NH3)= x л, V(C2H6)= y л. Массы газов рав-

ны: 

 Решаем систему, находим: x = 0,18 л; y = 17,82 л. 
18 ( )

0,759 1,339 24 ( )

x y объем смеси

x y масса смеси

 


 

 

 Решаем систему, находим: x = 0,18 л; y = 17,82 л. 

1.2.6.  Каких атомов – азота или меди – больше в земной коре и во 

сколько раз? Массовые доли азота и меди в земной коре при-

мерно равны между собой и составляют 0,01%. 

 Решение.  Пусть масса земной коры М г, тогда m(N) = 0,01· M,   

m(Cu) = 0,01·M. Количество атомов пропорционально количе-

ству  моль: 
40,01

( ) 1,56 10
64

M
n Cu M моль

    

40,01
( ) 7,14 10

14

M
n N M моль

    

( )
4,58

( )

n N

n Cu
  

 

1.2.7.   Вычислите: 1) относительную плотность оксида углерода (IV) 

по   воздуху;  2) массу 1 литра (н.у.) оксида углерода (IV); 3) 

объем (н.у.) 1 г оксида углерода (IV). 

 Решение. 1) По формуле: 
)возд(

)СО(

.возд
М

М
D 2  находим  относитель-

ную плотность, зная, что 
)СО( 2

М = 44 г/моль, M(возд.) = 29 г/моль. 

52,1
29

44
Dвозд   

               2)         44 г СО2   -    22,4 л.       

                               х г            -    1 л                     
.96,1

4,22

44
гx 

 

).(759,017
4,22

)( 3 гx
x

NHm  ).(339,130
4,22

)( 62 гy
y

HCm 
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      3)         44 г СО2   –   22,4 л 

   1 г            -     x  л    x = 0,51 л. 
       

1.2.8.  Найдите простейшие формулы веществ, содержащих: 1) 40% 

серы и 60% кислорода; 2) 50% серы и 50% кислорода. 

    Решение. 1) Пусть образец вещества имеет массу 100 г. Обо-

значим число       атомов серы через х, а кислорода – через у. 

Тогда простейшая формула примет вид: SxOy. Рассчитываем 

массы элементов, содержащихся в 100 г соединения:  

                       m(S)  = ω(S) · m(Sx Oy) = 0,4 · 100 = 40 г, 

                    m(O) = ω(O) · m(Sx Oy) = 0,6 · 100 = 60 г. 

 Находим число атомов элементов в простейшей формуле со-

единения как отношение количеств веществ элементов, со-

держащихся в 100 г соединения: 

  ( ) ( ) 40 60
: ( ) : ( ) : : 1,25:3,75 1:3

( ) ( ) 32 16

m S m O
x y n S n O или

M S M O
     

 Такое соотношение отвечает простейшей формуле SO3. 

               2)   m(S) = ω(S) · m  (Sx Oy) = 0,5 · 100 = 50 г, 

               m(O) = ω(O) · m (Sx Oy) = 0,5 · 100 = 50г. 

 Такое соотношение отвечает простейшей формуле SO2.  

   ( ) ( ) 50 50
( ) : ( ) : : 1,5625:3,125 1: 2

( ) ( ) 32 16
:

m S m O
n S n O или

M S M O
x y      

1.2.9.  Вычислите среднюю плотность по воздуху (Dвозд.) газовой 

смеси, объемные доли газов в которой для метана (CH4) и эти-

лена (С2Н4) равны 52 и 48%. 

              Решение.   М(CH4) = 16 г/моль, М(С2Н4) =28 г/моль. 

 Определяем среднюю молекулярную массу (М ср.) смеси: 

                        М ср. = 0,48 ·28 + 0,52 · 16 = 21,76 

 Плотность по воздуху (D возд.) газовой смеси равна: 

1.2.10. При 17
0
С и давлении 1,04·10

5 
Па масса 0,624·10

-3  
м

3
 газа равна 

1,56·10
-3

 кг. Определите молярную массу газа. 

   Решение. Рассчитаем молярную массу газа, используя уравне-

ние Менделеева – Клапейрона:  
             m

PV RT
M

 
 

 Если давление измерять в Па, объем в м
3 

, массу в г, R=8,3144 

Дж/моль · К,  тогда молярная масса газа равна: 

5 3

1,56 8,3144 (17 273)
58 / .

1,04 10 0,624 10

mRT
M г моль

PV 

  
  

  
 

1.2.11. Какой объем при н.у. займут 0,4·10
-3

 м
3
 газа, находящегося 

при 50
0
С и давлении  0,954 ·10

5
 Па? 

   Решение. По уравнению, объединяющему законы Бойля –   

75,0
29

76,21

.)(

).(.


возд

смесигазовр

возд
М

М
D

с
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 Мариотта и  Гей – Люссака:  o o

o

P VPV

T T
  

 находим Vo = 0,32 л.  

1.2.12.   Рассчитайте молярную массу эквивалента металла и его атом-

ную массу, если 1,215 г его вытесняют из серной кислоты 1,12 

л водорода (н.у.). Степень окисления металла в соединении 

+2. 

             Решение.  По условию задачи выделяется 0.05 моль водорода: 
1.12

0,05 ,
22.4 /

л
n моль

л моль
   

 что составляет 0,1 моль атомов водорода. Следовательно, мо-

лярная масса эквивалента металла равна:  
1.215

12,15 / .
0,1

г
г моль

моль
  

 Молярная масса эквивалента (Мэ) связана с атомной массой 

элемента (Аm.м.) соотношением   . .
,

Ат м
Мэ

z
  

 где z – степень окисления элемента. Так как степень окисле-

ния у       металла = +2, то Аm.м. = 2∙ Мэ = 2∙12,15= 24,3 г/моль 

(это - Mg). 

1.2.13.  На нейтрализацию 2,45 г кислоты затрачено 2,00 г гидроксида 

натрия. Определите молярную массу эквивалента кислоты.   

 Решение. Согласно закону эквивалентов отношение масс кис-

ло   ты к щелочи должно быть равно отношению их молярных 

масс эквивалентов: 2,45
,

2,00 40 /

г Мэ

г г моль
  

 где Мэ – мольная масса эквивалента кислоты, 40 г/моль моль-

ная масса эквивалента щелочи.  Мэ = 49 г/моль.                

1.2.14.   К 10 г смеси магния с оксидом магния добавили раствор хло-

роводородной кислоты. Какова массовая доля (%) оксида маг-

ния в смеси, если в результате реакции получили 8 л. водоро-

да? 

       Решение.  Запишем уравнения реакций: 

                             Mg + 2HCl = MgCl2 + H2                            (1)      

                             Mg + 2HCl = MgCl2 + H2O                  (2) 

 Рассчитаем число моль водорода, выделяющихся по реакции 

(1): 

моль357,0
4,22

л8
)H(n

моль
л2  . 

 Находим количество (моль) магния по уравнению (1), если 

выделяется 0,357 моль водорода:  n (Mg) = n (H2) = 0,357 моль.                      

 Рассчитаем массу магния в смеси: 

                         m(Mg) = n(Mg) · 24 
г
/моль = 0,357 моль · 24 

г
/моль = 8,57 г. 
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 Рассчитаем массу оксида магния в смеси:  m(MgO) = 10 г – 

8,57 г = 1,43 г.          

 Рассчитаем массовую долю оксида магния в смеси: 

                                  %3,14143,0
10

43,1
)( илиMg       

1.2.15.  Сколько моль гидроксида натрия потребуется для нейтрализа-

ции раствора серной кислоты, содержащей 19,6? 

              Решение. Запишем уравнение реакции: 

                             2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O  

 Рассчитаем число моль серной кислоты: 

                               моль2,0
98

г6,19
)SOH(n

моль
г42   

 Рассчитаем число моль гидроксида натрия в реакции нейтра-

лизации: 

                            n (NaOH) = 2 n (H2SO4) = 2·0,2 = 0,4 моль. 

1.2.16. При разложении 8,2 г смеси карбонатов кальция и магния вы-

делилось 2,116 л газа (н.у.). Определите массовые доли (%) 

карбонатов в смеси. 

            Решение. Запишем уравнения реакций: 

                                         CaCО3 
t
 CaO + CO2                (1) 

                                        MgCO3 
t
 MgO + CO2                  (2) 

  Пусть в исходной смеси содержалось х моль СаСО3 и у моль 

MgCO3, тогда масса будет равна: M(CaCO3) = 100 
г
/моль, 

M(MgCO3) = 84 
г
/моль 

                                             100х + 84у = 8,2. 

 Рассчитаем число моль СО2, выделяющегося по реакции (1) и 

(2); 

 n (CO2) = n (CaCO3) = x 

 n (CO2) = n (MgCO3) = y 

                               0945,0
4,22

116,2
yx               

 Решаем систему уравнений, получим: 

                                 








0945,0yx

2,8y84x100
 

                               х = 0,0164; у = 0,0781 

 Рассчитаем массу солей: 

 m (CaCO3) = n (CaCO3)·M (CaCO3) = 0,0164·100 = 1,64 г 

 m (MgCO3) = n (MgCO3)·M (MgCO3) = 0,0783·84 = 6,56 г. 

 Рассчитаем массовые доли СаСО3 и MgCO3: 

                %202,0
2,8

64,1
)(

3
илиCaCO         
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                %808,0
2,8

56,6
)(

3
илиMgCO        . 

1.2.17.  Через раствор, содержащий 60 г гидроксида натрия, пропусти-

ли оксид углерода (IV), полученный при действии избытка 

хлороводородной кислоты на 200 г карбоната кальция, какая 

соль и в каком количестве образовалась? 

              Решение.  Запишем уравнения реакций: 

                      CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + CO2 + H2O          (1) 

                      NaOH + CO2 = NaHCO3                              (2) 

 Рассчитаем количество вещества карбоната кальция (М(СаСО3) 

= 100 
г
/моль) и гидроксида натрия (М(NaОH) = 40 

г
/моль): 

                .моль5,1
40

60
)NaOH(n,моль2

100

200
)CaCO(n 3   

 По уравнению (1): n (CO2) = n (CaCO3) = 2 моль. Сравнивая ко-

личества вещества СО2 и NaOH, мы видим, что по уравнению 

(2)  образуется 1,5 моль NaHCO3 и остается в избытке 2 – 1,5 = 

0,5 моль СО2. Рассчитаем массу соли: m (NaHCO3) = n 

(NaHCO3)· M (NaHCO3) = 1,5·84 = 126 г 

1.2.18.  Составьте формулы средней, кислых и основной солей, образо-

ванных мышьяковой кислотой и гидроксидом калция.  

              Решение. Запишем уравнения реакций: 

                             3Сa(OH)2 + 2H3АsO4 = Ca3(АsO4)2 + 6H2O  

                             Сa(OH)2 + 2H3АsO4 = Ca(H2АsO4)2 + 2H2O 

                              Сa(OH)2 + H3АsO4 = Ca(HАsO4) + 2H2O 

                           3Сa(OH)2 + H3АsO4 = (CaOH)3АsO4 + 3H2O. 

 

1.3. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

1.3.1.  Определите количество вещества атомного бора, содержаще-

гося в тетраборате натрия Na2B4O7 массой 40,4 г. 

1.3.2.  В каком количестве вещества оксида серы (IV) содержится та-

кое же число атомов серы, что и в пирите FeS2 массой 24 г? 

1.3.3.  Рассчитайте, каковы массы (в граммах) одного атома гелия, 

одной молекулы фтора, одной молекулы оксида углерода (IV), 

пяти атомов азота, 3,01 · 10
24 

 молекул кислорода. 

1.3.4.  Рассчитайте массу водорода, который образуется при взаимо-

действии 6,02 · 10
21

 атомов цинка с хлороводородной кисло-

той. 

1.3.5.  Рассчитайте а) атомную массу кислорода, зная что один атом 

кислорода весит 26·10
-24 

г; б) молярную массу вещества, если 

масса одной молекулы его составляет 6,65·10
-24

 г. 

1.3.6.  Рассчитайте массу воды в таком количестве медного купороса 
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(CuSO4·5H2O), которое содержит 6,4 г меди. 

1.3.7.  Рассчитайте массу 1 л воздуха при н.у. 

1.3.8.  В 0,1 м
3 

воздуха содержится 6·10
-3

 м
3
 ксенона. В каком объеме 

воздуха (н.у.) содержится 10
25

 молекул ксенона? 

1.3.9.  Какой объем оксида азота (II) образуется при взаимодействии 

0,5·10
21

 молекул азота с кислородом? 

1.3.10. Где содержится больше молекул: в 10
-3

 м
3
 хлора при 23

0
С и 

давлении 98,5 кПа или в 10
-3

 м
3
 оксида углерода (II) при 55

0
С 

и давлении 10,6 кПа? 

1.3.11. Плотность газа по водороду равна 17. Рассчитайте массу литра 

этого газа при н.у. Какова его плотность по воздуху? 

1.3.12. Литр озона весит при н.у. 2,143 г. Рассчитайте молекулярную 

массу озона и его плотность по воздуху. 

1.3.13.  Из скольки атомов состоит молекула фосфора, если плотность 

паров фосфора по воздуху равна 4,28? 

1.3.14. Какой объем займет при нормальных условиях 11 г газа, если 

плотность газа по водороду равна 22? 

1.3.15. Вычислите массовые доли газов в смеси оксидов азота (II) и 

азота (IV) с плотностью по воздуху 1,25. 

1.3.16. Плотность смеси озона и кислорода по водороду равна 18. 

Определите массовые и объемные доли газов в смеси. 

1.3.17. Определите плотность по водороду газовой смеси, имеющей 

следующий объемный состав 25% СО, 70% N2, 5% СО2. 

1.3.18. Вычислите объем, занимаемый 1 кг воздуха при 17
0
С и 1 атм. 

1.3.19. Масса 624 см
3
 газа при 17

0
С и 780 мм рт. ст. равна 1,56 г. Ка-

кова молекулярная масса газа? 

1.3.20. Вычислите среднюю молекулярную массу газовой смеси, со-

стоящей из 40% (по объему) метана и 60% (по объему) кисло-

рода. 

1.3.21. Выведите простейшую формулу вещества, содержащего угле-

род, кальций и кислород с массовыми долями 12%, 40% и 48% 

соответственно. 

1.3.22. Установите формулу минерала, содержащего 5% бериллия, 

10% алюминия, 31% кремния  и 54% кислорода по массе. 

1.3.23. Выведите формулу оксида меди зная, что в этом оксиде масса 

меди относится к массе кислорода как 8:1. 

1.3.24. Определите формулу вещества, если известно, что в его состав 

входят хром, водород, кислород, сера по молям соответствен-

но: 2,8; 50,7; 42,25; 4,25. К какому классу соединений можно 

отнести вещество? 

1.3.25. Определите формулу вещества, если известно, что оно содер-

жит 7,69% Ag, 23,08% N, 46,15% H, 23,08% O (по молям). К 
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какому классу соединений можно отнести вещество? 

1.3.26. Соединение содержит 82,36% азота и 17,64% водорода по 

массе. Молекулярная масса равна 17. Определите химическую 

формулу соединения. 

1.3.27. Определите простейшую и истинную формулы газа, если из-

вестно, что оно содержит 82,76% углерода и 17,24% водорода 

по массе. Плотность газа по водороду равна 29. 

1.3.28. При сжигании 6,2 г кремневодорода получено 12 г оксида 

кремния SiO2. Плотность кремневодорода по воздуху 2,14. 

Выведите молекулярную формулу кремневодорода. 

1.3.29. При сжигании 0,31 г некоторого соединения азота с водоро-

дом получено 0,348 г воды и 216,7 мл азота (н.у.). Плотность 

этого вещества по азоту равна 1,14. Выведите формулу этого 

соединения. 

1.3.30. 6,63 г. основного карбоната меди образовали после прокали-

вания 4,77 г оксида меди CuO, 1,32 г оксида углерода СО2 и 

0,54 г воды. Выведите формулу соли. 

1.3.31. При взаимодействии кристаллогидрата NaBr·nH2O массой 

1,39 г с избытком нитрата серебра образовалось 1,88 г осадка. 

Выведите формулу кристаллогидрата. 

1.3.32. При удалении кристаллизационной воды из 1,25 г кристалли-

ческой соды (Na2CO3·nH2O) масса сухого остатка оказалась 

равной 0,463 г. Выведите формулу кристаллогидрата. 

1.3.33. Вещество содержит углерод, водород и бром. При полном 

сгорании    0,752 г этого вещества было получено 0,352 г CO2 

и 0,144 г Н2О. После превращения всего брома в бромид сере-

бра было получено 1,504 г AgBr. Молекулярная масса веще-

ства равна 188. Найдите формулу этого вещества. 

1.3.34. При взрыве смеси, состоящей из одного объема некоторого га-

за и двух объемов кислорода образуются два объема оксида 

углерода (IV) и один объем азота. Какова химическая формула 

газа? 

1.3.35. При нагревании 20,06 г металла было получено 21,66 г оксида. 

Рассчитать молярную массу эквивалента металла если моляр-

ная масса эквивалента кислорода равна 8 г/моль. 

1.3.36. На нейтрализацию 0,471 г фосфористой кислоты израсходова-

но 0,644 г КОН. Рассчитайте молярную массу эквивалента 

кислоты. 

1.3.37. Элемент образует два оксида, один из которых содержит 

65,2%, а другой 75,7% (по массе) элемента. Определите, какой 

это элемент. 

1.3.38. При взаимодействии 1,28 г металла с водой выделилось 380 



 16 

мл водорода, измеренного при 21˚С и давлении 104,5 кПа. 

Найти молекулярную массу эквивалента металла.  

1.3.39. К 10 г смеси магния с оксидом магния прибавили хлороводо-

родной кислоты. Сколько процентов оксида магния содержа-

лось в смеси, если в результате реакции было получено 8 л во-

дорода? 

1.3.40. Сколько тонн оксида кальция можно получить при обжиге 100 

т известняка СаСО3, содержащего 10% примеси? 

1.3.41. В сосуде находится смесь водорода и кислорода объемом 25 

мл. В результате реакции между компонентами остался 

непрореагировавший кислород объемом 7 мл. Определите 

объемную долю кислорода в исходной смеси, если все объемы 

приведены к нормальным условиям. 

1.3.42. В качестве восстановителя для получения кремния применяют 

кокс. Уравнение химической реакции, отвечающей данному 

процессу: SiO2 + 2C = Si + 2CO. Какую массу оксида кремния 

(IV) можно восстановить с помощью кокса массой 40 кг, если 

массовая доля углерода в коксе составляет 90%? 

1.3.43. Какой объем оксида углерода (II) был взят для восстановления 

оксида железа (III), если получено 11,2 г железа с выходом 

80% от теоретически возможного? 

1.3.44. При взаимодействии 336 мл оксида углерода (II) с 224 мл хло-

ра получили 200 мл фосгена (COCl2). Каков его выход? 

1.3.45. Относительная молекулярная масса нитрата некоторого ме-

талла равна 238, а сульфата этого же металла равна 392. Вы-

числите относительную атомную массу металла и его степень 

окисления. 

1.3.46. При прокаливании на воздухе 0,512 г металла образовалось 

0,64 г оксида. Какова атомная масса металла, если валентность 

его равна двум? 

1.3.47. Определите массу металла, способную вытеснить из воды 1 г 

водорода, если известно, что 0,65 г его при 27
0
С и 81 кПа вы-

теснили из воды 0,5 л водорода. Какой это металл? 

1.3.48. Напишите молекулярные и графические формулы оксидов ли-

тия, магния, алюминия, железа (III), углерода (II), фосфора (V), 

серы (VI), хлора (VII), азота (I). Укажите к какому типу окси-

дов они относятся. 

1.3.49. Напишите формулы высших оксидов элементов, имеющих по-

рядковые номера 16, 23, 72. 

1.3.50. Напишите уравнения реакций получения оксидов нагреванием 

следующих веществ: Ca(OH)2, Cr(OH)3, MgCO3, Cu(NO3)2. 

Назовите полученные оксиды и напишите их графические 
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формулы. 

1.3.51. Как можно получить оксид магния и углекислый газ, используя 

вещества: FeCO3, CaCO3, MgCO3, K2CO3, магний? 

1.3.52. Напишите уравнения реакций взаимодействия оксидов: Na2O, 

BaO, N2O3, P2O5 с водой. Укажите в каком случае образуются 

основания, а в каком кислоты. 

1.3.53. Какие оксиды: CO2, CaO, NO, Al2O3, P2O3, NO2, ZnO, MgO спо-

собны к солеобразованию с кислотами, с основаниями? Напи-

шите уравнения соответствующих реакций. 

1.3.54. Напишите формулы оснований, которые соответствуют следу-

ющим оксидам: К2О, ВeО, СuO, Cr2O3, Li2O, CaO. Укажите ка-

кие из оснований растворимы, а какие нерастворимы в воде. 

1.3.55. Напишите уравнения реакций взаимодействия гидроксидов 

цинка, алюминия и хрома (III) с гидроксидом калия и с хлоро-

водородной кислотой. 

1.3.56. Кусочек натрия брошен в воду, содержащую несколько капель 

фенолфталеина. Раствор из бесцветного превратился в малино-

вый. Напишите уравнение реакций. 

1.3.57. Имеются металлический литий, оксид лития и карбонат лития. 

Напишите уравнения реакций получения раствора гидроксида 

лития. 

1.3.58. С помощью каких реакций можно получить гидроксид магния, 

имея: а) сульфат магния, б) оксид магния, в) магний? 

1.3.59. Какие из указанных ниже веществ будут реагировать с гидрок-

сидом натрия: HNO3, CaO, CO2, CuSO4, Cd(OH)2, P2O5? Напи-

шите уравнения соответствующих реакций. 

1.3.60. Дайте химические названия следующих кислот: HJ, H2S, HCl, 

H2SiO3, H2CrO4. Напишите их графические формулы. 

1.3.61. Напишите формулы ангидридов следующих кислот: H3PO3, 

H2CrO4, HMnO4, H2SiO3, H3PO4, HNO3, H2SO4. 

1.3.62. В чем неточность следующего утверждения: «Кислота – это 

вещество, которое реагирует с основаниями с образованием со-

лей». Какие вещества, помимо кислот, реагируют так же? 

1.3.63. Напишите формулы кислот, отвечающие следующим ангидри-

дам: P2O3, Cl2O7, SeO2, N2O5, SiO2, Br2O. 

1.3.64. Даны следующие вещества: Cu(OH)2, SO2, Li2O, CoCl2, 

Pb(NO3)2, H3BO3. С какими из этих веществ будет реагировать 

хлороводородная кислота? Напишите уравнения соответству-

ющих реакций. 

1.3.65. Составьте формулы всех возможных солей калия и ортофос-

форной кислоты. Дайте названия солям и напишите графиче-

ские формулы. 
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1.3.66. Составьте формулы всех возможных солей натрия и кислород-

ных кислот хлора. Дайте названия солям и напишите графиче-

ские формулы. 

1.3.67. Составьте молекулярные и графические формулы средних, 

кислых и основных солей угольной Н2СО3 и фосфорной Н3РО4 

кислот и металлов калия, кальция и алюминия. Дайте названия 

солям. 

1.3.68. Составьте формулы средних, кислых солей угольной Н2СО3 и 

мышьяковой H3AsO4 кислот и металлов калия и кальция. Дайте 

названия солям и напишите графические формулы. 

1.3.69. Составьте формулы средних и основных солей кремниевой 

H2SiO3 и мышьяковой H3AsO4 кислот и металлов магния и 

алюминия. Дайте названия солям и напишите графические 

формулы. 

1.3.70. Даны медь, гидроксид меди и хлорид меди. Как можно полу-

чить сульфат меди? Напишите уравнения соответствующих ре-

акций. 

1.3.71. Составьте уравнения реакций между соответствующими кис-

лотами и основаниями, приводящих к образованию следующих 

солей: Сo(NO3)2, KHCO3, Na2HPO4, Na2S, Fe2(SO4)3. 

1.3.72. Напишите уравнения реакций получения хлорида кальция дей-

ствием: а) кислоты на металл, б) кислоты на основание, в) соли 

на соль. 

1.3.73. Напишите уравнения реакций образования гидроксохлорида 

кальция и гидроксосульфата железа (III) при взаимодействии 

соответствующих кислот и оснований. 

1.3.74. Как получить гидроксид железа из хлорида железа (III), фос-

форную кислоту из фосфата кальция и хлорид меди из оксида 

меди (II)? 

1.3.75. Напишите уравнения реакций образования кислых солей при 

взаимодействии кремниевой кислоты с гидроксидами натрия и 

кальция. 

1.3.76. Сколько моль основания и кислоты вступило в реакцию при 

образовании дигидроксосульфата алюминия, гидросульфата 

алюминия, гидроксосульфата алюминия, сульфата алюминия? 

1.3.77. Кислоту или основание следует добавить к кислой соли, к ос-

новной соли, чтобы получить среднюю соль? 

1.3.78. Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно 

осуществить следующие превращения: 

 а) Са → Са(ОН)2 → СаСО3 → Са(НСО3)2→ СаСО3 → СаО;  

 б) K → KOH → KHCO3 → K2CO3 → KCl → KNO3; 

 в) P → P2O5 → H3PO4 → Ca3(PO4)2 → CaHPO4 → Ca(H2PO4)2;  
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 г) N2 →  NH3 → NO2 → HNO3 → Cu(NO3)2 → CuO → Cu   ; 

 д) Mg → Mg(NO3)2 → MgCO3 → MgO → MgCl2 → Mg; 

 е) SiO2 → Si → Mg2Si → SiH4 → SiO2 → Na2SiO3 → H2SiO3; 

 ж) BaCl2 → Ba → BaO → Ba(OH)2 → BaCO3 → Ba(HCO3)2 → 

BaCO3 → BaCl2; 

 з) ZnCO3 → ZnCl2 → ZnSO4 → Zn(OH)2 → Na2ZnO2; 

 и) FeO → FeCl2 → Fe(OH)2 → FeSO4 → FeCO3 → FeO. 

1.3.79.  Имеются растворы сульфита натрия, карбоната натрия, силика-

та натрия. При помощи какого одного реактива можно распо-

знать каждый из указанных растворов? Напишите уравнения 

реакций. 

1.3.80.  Приведите примеры образования соли: а) из двух простых ве-

ществ; б) из двух сложных веществ; в) из простого и сложного 

вещества. 

1.3.81.  Сульфид железа (II) обычно содержит в виде примеси железо. 

Какая примесь будет присутствовать в полученном из него се-

роводороде? Приведите уравнения реакций. 

1.3.82.  Приведите примеры реакций образования основания: а) из двух 

сложных веществ; б) из простого и сложного вещества. Приве-

дите уравнения реакций. 

1.3.83.  Как из хлорида калия и других необходимых для этого веществ 

получить хлорид натрия? Приведите уравнения реакций. 

1.3.84.  Имеется смесь нитрата магния и нитрата бария. Какие веще-

ства будут вступать в обменные реакции в одном растворе: а) с 

обеими солями, б) с одной из них? Напишите уравнения реак-

ций. 

1.3.85.  Приведите уравнения реакций образования солей из двух газо-

образных веществ, из двух твердых веществ, из твердого и га-

зообразного? 

1.3.86.  Как освободить карбонат натрия от небольшой примеси гидро-

карбоната натрия? Приведите уравнение реакции. 

1.3.87.  Как с помощью химических реакций доказать, что данное ве-

щество – хлорид аммония ? Приведите уравнения реакций. 

1.3.88.  В одной пробирке находится раствор хлорида магния, а в дру-

гой – хлорида алюминия. С помощью какого одного реактива 

можно установить, в каких пробирках находятся эти соли? 

1.3.89.  Приведите три уравнения реакций, с помощью которых можно 

получить хлорид железа (III). 

1.3.90.  Напишите все возможные уравнения реакций, которые могут 

протекать попарно между перечисленными веществами: FeO, 

BaCO3, H2SO4 (конц.), Al2O3. 

1.3.91.  В трех пробирках находятся водные растворы хлорида калия, 
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силиката натрия и хлорида хрома (III). С помощью каких реак-

тивов можно распознать, где какое вещество находится? 

Напишите уравнения реакций. 

1.3.92.  Закончите уравнения следующих реакций: Укажите условия 

протекания реакций. 

 (NH4)2HPO4 + Ca(OH)2 → ;  AgNO3 + Na2HPO4 → ; 

 NaHS + Pb(NO3)2 → ;   KHSO3 + Ca(OH)2 → . 

1.3.93.  Какой оксид образуется, если в реакции азота с кислородом 

объем реакционной смеси не изменяется? 

1.3.94. При нагревании 3,486 г двухосновной кислоты, в котором эле-

мент четырехвалентен, образуется 3 г его ангидрида (оксида). 

Какой это элемент? 

1.3.95.  Определите массу соли, образующейся при взаимодействии 60 

г азотной кислоты с 0,5 моль гидроксида натрия. 

1.3.96.  Сколько граммов гидроксида бария потребуется для нейтрали-

зации 1,5 моль серной кислоты. 

1.3.97.  Сколько л СО2 образовалось при полном сгорании 5,6 л мета-

на? Сколько кислорода вступило в реакцию? Какого состава 

образуется соль, если углекислый газ поглощен 114,7 мл рас-

твора гидроксида натра с массовой долей 8% (ρ = 1,090 
г
/см

3
)? 

1.3.98.  На нейтрализацию какой щелочи массой 0,871 г израсходовано 

0,535 г азотной кислоты? 

1.3.99.  Молярное соотношение карбоната кальция, гидрокарбоната 

кальция и нитрата кальция в смеси массой 100 г равно 1:2:3 (в 

порядке перечисления). Какой объем при 1200
0
С и нормальном 

давлении займут газообразные продукты разложения этой сме-

си? 

1.3.100. Установите природу металла, если при прокаливании 7,38 г его 

карбоната образуется оксид, который растворим в воде, а при 

действии на карбонат избытка серной кислоты образуется 9,18 

г осадка. 

 

 

 

 

 

2. Строение атомов элементов. Свойства атомов.  

Атомное ядро. Периодический закон.   

Явление радиоактивности. Ядерные превращения. 
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 Важнейшие понятия. История развития представлений о строе-

нии атома. Теория Бора. Волновая теория строения атома. Двойствен-

ная природа электрона. Принцип неопределенности. 

Понятие об электронном облаке. Электронная плотность. Радиальное 

распределение электронной плотности около ядра атома водорода в 

основном и возбужденном состояниях. Понятие о радиусе атома. 

Квантовые числа как характеристики состояния электрона в атоме. s-, 

p-, d-, f- электроны. Понятия: энергетический уровень, подуровень, 

электронный слой, электронная оболочка, атомная орбиталь (АО). 

Принцип Паули и емкость электронных оболочек. Правило Хунда и 

порядок заполнения атомных орбиталей. Строение электронных обо-

лочек атомов элементов. 

 Понятие об эффективном заряде ядра атома. Экранирование за-

ряда электронами.  
Периодический закон. Периодическая система. Особенности эаполне-

ния электронами атомных орбиталей и формирования периодов. s-, p-, 

d-, f-элементы и их расположение в периодической системе. Группы. 

Периоды. Главные и побочные подгруппы. Границы периодической 

системы. Различные формы таблиц периодической системы. 

 Периодичность свойств атомов. Радиусы атомов и ионов. Орби-

тальные и эффективные радиусы. Ковалентные, ван-дер-ваальсовые, 

металлические и ионные радиусы. Изменение атомных и ионных ра-

диусов по периодам и группам. Эффекты d- и f- сжатия. 

 Ионизационные потенциалы. Факторы, определяющие величину 

ионизационного потенциала. Изменение величин ионизационных по-

тенциалов и радиусов по периодам и группам. 

 Сродство к электрону. Факторы, определяющие величину срод-

ства к электрону. Изменение величин сродства к электрону по перио-

дам и группам. 

 Периодичность химических свойств элементов, простых веществ 

и химических соединений. Изменение валентности по периодам и 

группам. Изменение свойств элементов по периодам и группам в зави-

симости от структуры внешних и предвнешних электронных оболочек 

и радиусов атомов. Изменение химической активности металлов и не-

металлов по периодам и группам. Изменение кислотно-основных 

свойств оксидов и гидроксидов по периодам и группам. 

 Радиоактивный распад, время полураспада. -, - и -

радиоактивность. Ядерные реакции. 

2.1.  Вопросы 

 

2.1.1.  Какие явления, открытые в XIX веке, можно считать первыми 

доказательствами сложной структуры атома? Кратко охарак-
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теризуйте технику проведения соответствующих эксперимен-

тов. Какие частицы были открыты в ходе этих экспериментов? 

Дайте их качественную и количественную характеристики. 

2.1.2.  Кем и когда предложена первая модель атома? Как представ-

лялся атом по этой модели? 

2.1.3.  Радиоактивность - что это за явление? Кем и когда оно было 

открыто? Каков качественный состав радиоактивного излуче-

ния? Дайте характеристику частицам, ответственным за α-, β- 

и γ- излучение. Радиоактивные элементы и их распад. Что ха-

рактеризует период полураспада? 

2.1.4.  Какие выводы следовали из результатов анализа явления ра-

диоактивности (в связи с вопросом о строении атома)? 

2.1.5.  Кратко опишите схему эксперимента Резерфорда по рассея-

нию  α - частиц тонкими металлическими пластинками и его 

результат. 

2.1.6.  Как изменились представления о строении атома в результате 

эксперимента по рассеянию α – частиц? Как назвали новую 

модель атома? Достоинства и недостатки теории Резерфорда? 

2.1.7.  Что такое ядро атома? Его количественные характеристики 

(размер, плотность, заряд). 

2.1.8.  Основные положения протонно-нейтронной теории строения 

атома. Что такое протоны, нейтроны, нуклоны? 

2.1.9.  Массовое число – чему оно равно? Тождественны ли понятия 

«массовое число» и «атомная  масса»? Заряд ядра – как глав-

ная характеристика элемента. 

2.1.10. Что такое изотопы, изобары и изотоны? Одинаковы ли хими-

ческие свойства изотопов одного элемента? Почему изотопы 

водорода (сколько их, названия, обозначения) составляют в 

этом отношении исключение? 

2.1.11. Почему атомные массы большинства элементов в периодиче-

ской системе имеют дробные значения? 

2.1.12. Ядерные реакции – что они отражают? Какому правилу под-

чиняется написание уравнений таких реакций? Применим ли к 

ядерным реакциям закон сохранения массы? Что называют 

«дефектом масс»? 

2.1.13. В чем суть закона смещения при радиоактивном распаде? 

2.1.14. Устойчивость ядер атомов. Магические числа. 

2.1.15. Распространенность элементов в земной коре, от чего она за-

висит, в каких единицах выражается? Кто и почему ввел поня-

тие «Кларка»? 
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2.1.16. Теория Бора как дальнейшее развитие представлений о строе-

нии электронных оболочек атомов. Постулаты Бора. Главные 

недостатки теории Бора. 

2.1.17. На чем основаны современные представления о строении ато-

ма? 

2.1.18. Какие явления доказывают двойственные (корпускулярно-

волновые) свойства электрона? Что означает выражение «дуа-

лизм свойств электрона»? 

2.1.19. Каково содержание понятий «плотность электронного обла-

ка», «вероятность нахождения электрона», «электронное об-

лако», «орбиталь»? Одинаков ли смысл понятий «орбита» и 

«орбиталь» (по отношению к электрону)? 

2.1.20. Какие электроны в атомах элементов больших и малых перио-

дов называют валентными? 

2.1.21. Квантовые числа – что характеризуют? Сколько их? Как они 

обозначаются? Что значат слова «квант», «квантовые»? 

2.1.22. Что характеризует главное квантовое число? Какие значения 

может принимать? 

2.1.23. Что такое энергетический уровень? Какие имеются синонимы 

этого понятия? 

2.1.24. Как изменяется энергия электрона при переходе с одного 

энергетического уровня на другой в направлении от ядра? 

2.1.25. Как определить, на скольких энергетических уровнях нахо-

дятся электроны данного атома? По какой формуле можно 

подсчитать максимальное число электронов на каждом энер-

гетическом уровне? 

2.1.26. Побочное квантовое число (другие его названия) - что харак-

теризует? Какие значения может принимать? Определяет ли 

побочное квантовое число запас энергии электрона? 

2.1.27. Что такое "подуровень"? По какой формуле можно подсчитать 

число подуровней? Какие обозначения подуровней приняты? 

2.1.28. Магнитное квантовое число - что характеризует? Какие значе-

ния принимает? 

2.1.29. Какова форма s-, p-, d-, f-орбиталей? Какое максимальное ко-

личество электронов может быть на каждой из этих орбита-

лей?  

2.1.30. Каков физический смысл четвертого квантового числа? Его 

название. 

2.1.31. Какими основными правилами следует руководствоваться при 

составлении электронных и электронно-ячеечных формул 

атомов элементов? 
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2.1.32. Приведите формулировки и пояснения принципов (правил) 

Паули, Хунда, Клечковского. 

2.1.33. Что такое провал электрона? Приведите примеры атомов эле-

ментов, у которых наблюдается явление провала электронов. 

2.1.34. Почему для характеристики размера атома пользуются поня-

тием "эффективный радиус атома"? Как его рассчитывают? 

Каков характер изменения атомного радиуса в периодах и 

группах? 

2.1.35. Энергия ионизации - что характеризует? В каких единицах 

выражается? Характер изменения энергии ионизации атомов 

по периодам и группам. Какую (окислительную или восстано-

вительную) способность атома характеризует энергия иониза-

ции? 

2.1.36. Что такое "сродство к электрону"? Характер изменения срод-

ства к электрону атомов по периодам и группам. Какое каче-

ство атома характеризует эта величина?  

2.1.37. Что такое степень окисления? Как можно определить, пользу-

ясь периодической системой элементов, положительную и от-

рицательную степень окисления элемента? 

2.1.38. Что характеризует электроотрицательность атома? Почему 

введена эта характеристика атома наряду со сродством к элек-

трону? Что такое «относительная электроотрицательность»? 

Мерой какого свойства является электроотрицательность? Ка-

кие атомы являются обладателями наибольшей электроотри-

цательности? 

2.1.39. Периодическая система Д.И.Менделеева – естественная клас-

сификация элементов по строению их электронных оболочек. 

Существуют ли границы периодической системы?  

2.1.40. Поясните физический смысл структурных элементов перио-

дической системы: порядкового номера, номеров периода и 

группы, номеров главной и побочной подгрупп. 

2.1.41. Приведите современную формулировку периодического зако-

на Д.И.Менделеева. 

2.1.42. Где в периодической системе расположены s-,p-,d- и f-

элементы? Какие элементы называются переходными? 

2.1.43. Где в периодической системе расположены элементы, прояв-

ляющие наиболее сильно выраженные металлические и неме-

таллические свойства? Есть ли элементы, обладающие проме-

жуточными свойствами? 

2.1.44. Как объяснить вторичную периодичность у элементов в груп-

пах и внутреннюю периодичность в периодах? 
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2.2.  Примеры решения типовых задач 

 

2.2.1.  Атомы радиоактивного изотопа тория 
232

Th испускают α – ча-

стицы. Получающиеся при этом атомы другого изотопа ис-

пускают β – лучи. Какой изотоп образуется в результате этих 

двух последовательных превращений? Напишите уравнения 

соответствующих ядерных реакций. 

  Решение: Ядерные реакции записывают с помощью уравне         

ний, подобных обычным химическим уравнениям, однако 

приводимые в этих уравнениях химические символы обозна-

чают   не атомы элементов, а лишь их ядра. При составлении 

ядерных реакций соблюдается равенство суммы зарядов и 

массовых чисел в левой и правой частях уравнения. При этом 

заряд элек трона учитывается со знаком минус, протона – со 

знаком плюс. Нейтрон и γ – квант заряда не имеют. Кроме то-

го, массы электронов и γ – квантов не учитываются. В данном 

примере нужно определить, ядро какого элемента получится в 

результате ядерной реакции: 232 4

90 2 ...Th He   

 Массовое число в левой части равно 232. В силу пра-

вила равенства сумм массовых чисел в правой части 

уравнения сумма массовых чисел частиц должна быть 

232, значит, массовое число нового элемента 228. 

Суммарный заряд  в правой части уравнения должен 

быть 90, а α –частица имеет заряд +2, значит новый 

элемент имеет заряд +88; этим элементом будет изотоп 
228Ra. Ядерная реакция в полном виде: 232 4 228

90 2 88Th He Ra   

 Полученный изотоп Ra228

88  испускает β – лучи (электрон) 

и получится изотоп актиния .228
89 Ac :  228 0 228

88 1 89Ra e Ac  . 

2.2.2.  Константа радиоактивного распада k радиоизотопа S35
16  

равна 9,21· 10-8 с-1.   Определите период полураспада и 

среднюю продолжительность жизни. 

 Решение: Согласно закону радиоактивного распада 

скорость радиоактивного распада изотопа пропорцио-

нальна общему числу атомов этого изотопа. Матема-

тически этот закон выражается соотношением 

       Nτ = N0 · е -kτ 

 где N0 – исходное число радиоактивных атомов в 

начальный момент распада; Nτ – число радиоактивных 
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атомов по истечении времени распада τ; e – основание 

натурального логарифма, равное 2,718; k – константа 

радиоактивного распада, характеризующая относи-

тельную долю атомов изотопа, распадающихся в еди-

ницу времени. На основе закона радиоактивного рас-

пада устанавливается взаимосвязь между основными кон-

стантами радиоизотопа τ1/2, k. Константа радиоактивного рас-

пада k радиоизотопа связана с периодом полураспада соотно-

шением: 
1/ 2

0,693

k
  .Период полураспада τ1/2 – время, в течении 

которого распадается половина первоначального количества 

радиоизотопа: 8 3

1/ 2 8

0,693
0,075 10 2,08 10 .

9,21 10
c ч


    


 Средняя про-

должительность жизни радиоизотопа τ = 1/k, τ – время, необ-

ходимое для полного разложения любого количества радио-

изотопа при постоянной скорости распада: 
8 3

8

1 1
0,108 10 3 10 .

9,21 10
с ч

k



     


 

2.2.3.   Период полураспада радиоизотопа равен 14 суткам. Сколько 

атомов этого радиоизотопа распадается за сутки, если число 

атомов равно 10
20

? 

  Решение:  Из определения периода распада следует, что с 

каждым периодом распада количество изотопа уменьшается в 

2 раза. Следовательно, если пройдет n периодов полураспада, 

то количество радиоизотопа уменьшится в 2
n
 раз. После n пе-

риодов полураспада неразложившимся останется следующее 

число атомов радиоизотопа Nτ =N0 · 2
–n

, .

2
1


n  

 Аналогичное соотношение имеет место и в случае выражения 

количества радиоизотопа не числом атомов, а в массовых еди-

ницах: mτ= m0· 2
-n

. 

   Для данного примера:  
1

20 20 14
0

1/ 2

1
n ; N 10 атомов; N 10 2 ;

14








    

1 1N 20 2 20 1 ( ) 0,3010 20 0,0215 19,9785 ;
1414

lg lg 10- lg

         

Nτ = 9,516∙10
19 

атомов. 

 Через сутки останется 9,516∙10
19 

неразложившихся атомов. За 

сутки разложилось  10∙10
19 

- 9,516∙10
19 

= 0,484∙10
19

 атомов. 

2.2.4.  Природный галлий представляет собой смесь изотопов 
69

Ga и 
71

Ga. На основании относительной атомной массы природного 
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галлия Ar (Ga) =69,72 определите изотопный состав галлия в 

% по массе. 

  Решение: Пусть 1 моль галлия содержит x моль изотопа 
69

Ga и 

(1-х) моль изотопа 
71

Ga. Масса 1 моля галлия равна 69,72 г., 

поэтому: 

                                              69х + 71· (1-х) = 69,72 

                      х = 0,64 

 Массовые доли изотопов составляют:  

 71 71 0,36
( ) 0,3666, 36,66%

69,72
Ga или 

  ; 69 69 0,64
( ) 0,6334 , 63,34%

69,72
Ga или 

  . 

 2.3.  Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

2.3.1.  Основываясь на положении в периодической системе водоро-

да, гелия, азота, серы, кальция, платины, определите: а) заряд 

ядра атома; б) число нуклонов в ядре; в) число протонов и 

нейтронов в ядре. 

2.3.2.   В какой элемент превращается радий, испуская одну α – ча-

стицу? Составьте уравнение ядерной реакции. 

2.3.3.    При действии α – частиц на 
14

N образуется изотоп другого 

элемента и протон. Составьте уравнение ядерной реакции. 

2.3.4.  Изотоп какого элемента получится при потере атомом тория 

(232) пяти α– и двух β – частиц? Какова будет атомная масса 

этого изотопа? 

2.3.5.  Ядро атома элемента содержит 10 нейтронов. Электронная 

оболочка атома содержит 9 электронов. Какой это элемент? 

2.3.6.  Масса ядра атома некоторого изотопа равна 181 а.е.м. В элек-

тронной оболочке атома содержится 73 электрона. Укажите: а) 

сколько протонов и нейтронов содержится в ядре атома; б) ка-

кой это элемент? 

2.3.7.  Изотоп урана 
238

U, выделяя одну α – частицу, превращается в 

изотоп другого элемента. Какой элемент образуется? 

2.3.8.  Изотоп нептуния 
239

Np в результате ядерного распада превра-

щается в изотоп плутония 
239

Pu. Какая частица при этом ис-

пускается? 

2.3.9.  Изотоп урана 
234

U в результате ядерного распада превращает-

ся в изотоп тория 
230

Th. Какая частица при этом испускается? 

2.3.10. Закончите уравнения следующих ядерных реакций:  
12 1 9

6 0 4

27 4 30

13 2 15

2 13 1

1 7 0

) ...

) ...

) ...

а C n Be

б Al He P

в H N n

  

  

  

 
239 240 1

94 96 0

1 4 52

0 2 23

1 4

1 2

) ... 3

) ...

) ... 2

г Pu Cm n

д n He V

ж P He

  

  

 
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2.3.11. В результате бомбардировки ядер бора B10
5

  α – частицами они 

превращаются в ядра N13
7

. Напишите уравнение ядерной реак-

ции. Какая вторичная частица выделяется в результате этой 

реакции? 

2.3.12. При бомбардировки ядра Cu65

29
протонами образуется неустой-

чивое промежуточное ядро, для которого характерен элек-

тронный β – распад. Составьте уравнение ядерной реакции с 

указанием промежуточного ядра. 

2.3.13. Константа распада U238
92

равна 4,88·10
-18

с
-1

. Чему равны период 

полураспада и средняя продолжительность жизни радиоизо-

топа? 

2.3.14. Средняя продолжительность жизни радиоизотопа свинца 
210

Pb 

равна 10
9
 с. Вычислите константу радиоактивного распада (с

-1
) 

и период полураспада (в годах). 

2.3.15. Какова масса разложившегося радия (
229

Ra), если первона-

чальная масса его равна 1 г, а период полураспада 
226

Ra равен 

1617 лет, время распада 10000 лет? 

2.3.16. Какова была первоначальная масса образца 
60

Со, если после 

25 лет его хранения разложилось 1,25 кг? Период полураспада 
60

Со равен 5,27 лет. 

2.3.17. В природной смеси хлора на 1 атом нестабильного изотопа 
37

Cl приходится 3 атома стабильного изотопа 
35

Cl. Какова от-

носительная атомная масса хлора, если точные массовые чис-

ла изотопов: 
37

Cl – 36,9659,  
35

Cl – 34,9689? 

2.3.18. Относительная атомная масса рубидия равна 85,47. Природная 

смесь рубидия состоит из стабильного изотопа 
85

Rb и радиоак-

тивного изотопа 
87

Rb. Сколько процентов по массе каждого 

изотопа находится в природной смеси рубидия, если точные 

массовые числа изотопов:  
85

Rb – 84,9117,  
87

Rb – 86,9092? 

2.3.19. Природный неон состоит из 90 масс.% изотопа 
20

Ne и 10 

масс.% изотопа 
22

Ne. Рассчитайте среднюю атомную массу 

неона. 

2.3.20. Существуют ли элементы, ядра атомов которых содержали бы 

протонов больше, чем нейтронов? Ответ дать на основе анали-

за таблицы Д.И. Менделеева. 

2.3.21. Можно ли ожидать открытия новых элементов, которые будут 

размещены в первом периоде? 

2.3.22. Какие типы и числа орбиталей отвечают n, равному 1,2,3,4? 

Значениями каких квантовых чисел они определяются? 
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2.3.23. Сколько электронных уровней содержат атомы с порядковы-

ми номерами 17 и 20? 

2.3.24. Составьте электронную формулу элемента, на третьем уровне 

которого расположены 10 электронов. 

2.3.25. Какие типы подуровней заняты валентными электронами у 

атомов элементов с порядковыми номерами 13,19 и 21? 

2.3.26. Составьте электронные формулы элементов с порядковыми 

номерами 13, 15,17,23,24,25,29,31,33,36,51. Укажите валент-

ные электроны. 

2.3.27. На скольких энергетических уровнях расположены электроны 

в атомах стронция, бария, селена, ванадия? 

2.3.28. Сколько электронов содержат на внешнем уровне атомы сле-

дующих элементов: хлора, брома, иода, азота, фосфора, мы-

шьяка, сурьмы, хрома, железа, марганца? 

2.3.29. Каково строение электронного уровня атома серебра с n = 4? 

2.3.30. Сколько электронов на 5d подуровне атома ртути? 

2.3.31. Каким элементам соответствуют следующие электронные 

формулы:  

             а) 1s
2
2s

2
2p

5
; б) 1s

2
2s

2
2p

0
; в) 1s

2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

5
3d

0
; г) 

1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

4
;  

              д) 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
3d

5
4s

1
? 

2.3.32. Сколько всего электронов у элементов, валентные электроны 

которых находятся на следующих подуровнях:  а) … 2s
2
2p

5
;  

б) … 3s
2
3p

0
3d

0
; в) …3d

8
4s

2
4p

0
4d

0
4f

0
? 

2.3.33. Какие энергетические уровни и подуровни изображены ниже: 

              а)      ; б)                                 в)                 ? 

 

2.3.34. На каких подуровнях находятся валентные электроны в ато-

мах элементов VI группы? 

2.3.35. Для атома бора возможны два различных электронных состо-

яния, выраженных следующими электронными формулами: 

1s
2
2s

2
2p

0
 и 1s

2
2s

1
2p

1
. Как называются эти состояния атома? 

Как перейти от первого ко второму? 

2.3.36. Сколько неспаренных электронов содержится в основном со-

стоянии в электронных оболочках атомов углерода, хрома, 

фосфора, серы, неона? 

2.3.37. Сколько свободных d-орбиталей содержится в основном со-

стоянии в электронных оболочках атомов ванадия, титана, 

скандия? 

2.3.38. Сколько свободных f-орбиталей содержится в атомах элемен-

тов с порядковыми номерами 59, 60, 90, 93? Напишите элек-

тронные формулы этих элементов. 
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2.3.39. Сколько электронов содержат в наружном слое следующие 

ионы IV периода: Ca
2+

, Zn
2+

, Cr
3+

, Se
2-

, Br
-1

? Какие из них 

сходны по строению электронной оболочки с атомами инерт-

ных газов? 

2.3.40. Составьте электронные и электронно-ячеечные формулы сле-

дующих ионов: Na
+
, Mg

2+
, Sr

2+
, O

2
‾, Cl‾, P

3
‾. Какие из них 

сходны по строению электронной оболочки с атомом неона? 

2.3.41. Объясните, с чем связан резкий скачок в изменении величины 

потенциала ионизации при переходе от четвертого к пятому 

потенциалу атома С: 

   Потенциал I1 I2 I3 I4 I5 

ионизации, эВ 11,

2 

22,

4 

4

8 

6

4 

392 

2.3.42. Как изменяется потенциал ионизации в группе щелочных 

металлов? 

2.3.43. Почему у d-элементов потенциалы ионизации по периоду 

изменяются в меньшей степени, чем у p-элементов?  

2.3.44. Чем обусловлена немонотонность изменения потенциалов 

ионизации по периоду? 

2.3.45. Почему металлические свойства Са выражены сильнее, 

чем Zn? 

2.3.46. В атоме какого элемента лития или цезия связь валентного 

электрона с ядром сильнее? Поясните почему. 

2.3.47. Поясните наблюдаемую закономерность в изменении потен-

циалов ионизации элементов II периода: 

    Li   Ве     В   С    N    О     F   Nе 

             I,эВ 5.39 9.32   8.29 11.26 14.53 13.61 17.42  21.56 

2.3.48. Расположите по мере возрастания потенциалов ионизации сле-

дующие атомы: 1) 1s
2
, 2) 1s

2
2s

2
2p

2
, 3) 1s

2
2s

2
2p

5
, 4) 1s

2
2s

2
2p

6
, 5) 

1s
2
2s

2
2p

6
3s

1
. 

2.3.49. Как изменяются атомные радиусы элементов по периоду и 

группе? Монотонно ли они изменяются по периоду? 

2.3.50.  Определите максимальные значения положительной и отри-

цательной степени окисления следующих элементов: азота, 

хлора, хрома, натрия, фосфора, водорода. 

 

3. Химическая связь  

 

 Важнейшие понятия. Основные особенности химического взаи-

модействия (химической связи) и механизм образования химической 

связи. Насыщаемость и направленность химической связи. Квантово-

механическая трактовка механизма образования связи в молекуле во-
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дорода. 

 Основные типы химической связи:ковалентная (неполярная и 

полярная), ионная, металлическая. Основные положения теории ва-

лентных связей (ВС). Особенности образования связей по донорно-

акцепторному механизму. 

 Валентность химических элементов. Валентность с позиции тео-

рии ВС. Валентность s-, p-, d-, f -элементов. Постоянная и переменная 

валентности. Валентность и степень окисления атомов элементов в их 

соединениях. 

 Координационное число химически связанного атома как харак-

теристика, дополняющая валентность. Понятие о валентной и коорди-

национной насыщенности. 

 Одиночные и кратные связи. - и -связи - разновидности кова-

лентных и полярных связей.  

 Количественные характеристики химических связей. Порядок 

связи. Энергия связи. Длина связи. Валентный угол. Степень ионности 

связи. Эффективные заряды химически связанных атомов и степень 

ионности связи. Дипольный момент связи. Степень ионности связи как 

функция разности электроотрицательности взаимодействующих ато-

мов. 

 Концепция гибридизации атомных орбиталей и пространствен-

ное строение молекул и ионов. Особенности распределения электрон-

ной плотности гибридных орбиталей. Простейшие типы гибридиза-

ции: sp, sp
2
, sp

3
, sp

3
d

2
. Гибридизация с участием неподеленных элек-

тронных пар. Влияние отталкивания электронных пар на простран-

ственную конфигурацию молекул (теория ОВЭП). 

 Теория молекулярных орбиталей (МО). Основные положения 

теории МО. Энергетическая диаграмма. Связывающие и разрыхляю-

щие МО. Энергетические диаграммы МО двухатомных молекул эле-

ментов 2-го периода.  - и -МО. Относительная устойчивость двух-

атомных молекул и соответствующих молекулярных ионов. Сравнение 

теорий ВС и МО. 

 Силы Ван-дер-Ваальса. Ориентационное, индукционное и дис-

персионное взаимодействия. Факторы, определяющие энергию меж-

молекулярного взаимодействия. Энергия межмолекулярного взаимо-

действия в сравнении с энергией химического взаимодействия. 

 Водородная связь. Природа водородной связи, ее количествен-

ные характеристики. Меж- и внутримолекулярная водородная связь. 

Водородная связь между молекулами фтороводорода, воды, аммиака. 

Соединения включения. Клатратные соединения. 

 Кристаллическое состояние вещества. Деление кристаллов по 

типу связи: атомные (ковалентные), ионные, металлические, молеку-
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лярные. Факторы, определяющие температуру плавления ионных, 

атомных и молекулярных кристаллов. 

 Зависимость физических свойств веществ с молекулярной струк-

турой от  характера межмолекулярного взаимодействия. Температуры 

плавления и кипения в рядах веществ сходного состава, образованных 

элементами одной подгруппы. Теплоты фазовых переходов. Влияние 

водородной связи на физические свойства веществ с молекулярной 

структурой. Особенности физических свойств молекулярных кристал-

лов в сравнении с ионными и атомными кристаллами. 

 

3.1. Вопросы 

 

3.1.1.  Какую химическую связь называют ковалентной? Как метод 

валентных связей (ВС) объясняет образование ковалентной 

связи? 

3.1.2.  Какие свойства ковалентной связи вы знаете? Чем можно объ-

яснить направленность ковалентной связи? 

3.1.3.  Как метод ВС объясняет переменную спинвалентность угле-

рода, серы, хлора и отсутствие переменной валентности у кис-

лорода и фтора? 

3.1.4.  Что такое гибридизация валентных орбиталеи? 

3.1.5.  Каково взаимное  расположение электронных  облаков  при 

sр
3
-гибридизации?  Приведите  примеры  соединений  с  таким  

типом гибридизации атомных орбиталей и какова простран-

ственная структура их молекул? 

3.1.6.  Как метод валентных связей (ВС) объясняет строение молеку-

лы воды? 

3.1.7.  Как метод ВС объясняет линейное строение молекулы ВеСl2 и 

тетраэдрическое СН4? 

3.1.8.  Какие молекулы являются полярными и какие неполярными? 

Что служит количественной мерой полярности молекул? 

3.1.9.  Что следует понимать под степенью окисления атома? 

3.1.10. Какие ковалентные связи называются -,- и -связями? Какие 

электроны могут образовывать эти связи? 

3.1.11. Разберите строение молекулы азота. 

3.1.12. Какой способ образования ковалентной связи называют до-

норно-акцепторным?  

3.1.13. Какие химические связи имеются в ионах NH
4+

 и BF
4─

 ? Ука-

жите донор и акцептор. 

3.1.14. Какой способ образования ковалентной связи называют  - да-

тивным ? 

3.1.15. В чем сущность метода молекулярных орбиталей (МО)? 
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3.1.16. Какие электроны в методе МО называют связывающими и ка-

кие разрыхляющими? 

3.1.17. Как метод МО объясняет парамагнитные свойства молекулы 

кислорода? 

3.1.18. Какую связь называют ионной? Каковы ее свойства?  

3.1.19. Приведите два примера типичных ионных соединений. 

3.1.20. Что такое водородная связь? В каких случаях она образуется? 

3.1.21. Какие силы межмолекулярного взаимодействия называют 

дисперсионными, ориентационными и индукционными? Ко-

гда возникают эти силы и какова их природа? 

3.1.22. Что называют электрическим моментом диполя? 

3.1.23. Какие агрегатные состояния вещества вы знаете? Чем харак-

теризуется каждое из них? 

3.1.24. Какие типы кристаллических структур вы знаете? 

3.1.25. Какие кристаллические структуры  называют ионными, атом-

ными, молекулярными и металлическими? 

3.1.26. Что называется полиморфизмом и изоморфизмом? 

3.1.27. Какую связь называют металлической? 

3.1.28. Какие соединения называют клатратными (клатратами)? 

3.1.29. Какую связь называют водородной? 

3.1.30. Как влияет наличие дополнительных слабых взаимодействий 

на физические свойства веществ? 

3.1.31    Каковы три основные проблемы теории химической связи? 

3.1.32   Что такое поляризуемость частиц и поляризующая способ-

ность ионов?  Какова размерность поляризуемости? Что явля-

ется мерой поляризации? 

3.1.33.  Зависимость коэффициента поляризации от заряда и радиуса 

иона, от электронной структуры частиц. Правила Фаянса. 

3.1.34.  Как меняется коэффициент поляризации сверху вниз по под-

группе, по периоду? 

3.1.35.  От чего зависит деформирующее действие ионов? Какова роль 

ионного потенциала Z/R и электронной структуры иона. 

3.1.36.  Как, используя явление контрполяризации, объяснить разницу 

в температурах разложения карбонатов лития (600 
0
С) и кар-

боната натрия (800 
0
С)? 

3.1.37.  Как влияет поляризация на тип химической связи в соедине-

ниях однотипного состава? Почему отсутствует чисто ионная 

связь? 

3.1.38.  Влияние поляризационного воздействия на кристаллическую 

структуру веществ. Как объяснить большую разницу в темпе-

ратурах плавления хлорида натрия (800 
0
С) и хлорида серебра 

(450 
0
С)? 
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3.1.39.  Вклад поляризационных эффектов в окраску химических со-

единений. Почему у сульфидов щелочных металлов по срав-

нению с их оксидами слабее выражена ионная связь? 

3.1.40.  Как изменяется доля ионной связи в ряду молекул галогено-

водородов? 

3.1.41.  Почему в ряду сульфатов щелочноземельных металлов темпе-

ратуры плавления, как правило, растут с увеличением поряд-

кового номера элемента? 

3.1.42.  Под влиянием какого воздействия происходит поляризация 

связей? Что при этом происходит с неполярными, полярными 

и сильно полярными связями? 

3.1.43.  Что такое гомолитический и гетеролитический разрыв связи? 

Какой из этих процессов для одинарной связи является более 

энергоемким? 

3.1.44.  Почему энергия связи между атомами  в кристалле больше, 

чем энергия связи в молекуле? 

3.1.45.  Какие виды взаимодействия обеспечивают выигрыш в энергии 

при образовании химической связи? 

3.1.46.  Как изменяется возможность к проявлению максимальной ва-

лентности у р- и d- элементов в пределах групп? 

3.1.47.  Чем отличается понятие «степень окисления» от понятий «ва-

лентность», «эффективный заряд химически связанного ато-

ма», «заряд иона»? 

3.1.48.  Объяснить линейную комбинацию р- орбиталей при образова-

нии орбиталей σ- и π- симметрии. 

3.1.49.  Как согласовать малую полярность связи в молекуле СО 

(μ=0.1 Д) со значительным различием в электроотрицательно-

сти углерода (ЭО=2.5) и кислорода (ЭО=3.5)? 

3.1.50.  Что дает возможность считать донорно-акцепторную связь 

разновидностью ковалентной связи? 

3.1.51.  Можно ли считать водородную связь разновидностью донор-

но-акцепторной связи? 

3.1.52.  Чем отличается взаимодействие между молекулами за счет 

ван-дер-ваальсовских сил от химического взаимодействия? 

3.1.53.  Каковы условия гибридизации орбиталей? 

3.1.54.  Смешение орбиталей процесс эндотермический, почему обра-

зование химической связи с их участием идет с выделением 

энергии ? 

3.1.55.  Как влияет характер межмолекулярного взаимодействия на 

физические свойства веществ? 

3.1.56.  Какова прочность водородной связи по сравнению с другими 

видами связи ? 
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3.1.57.  Почему разница в теплотах парообразования фтороводорода и 

хлороводорода меньше по сравнению  с той же величиной для 

воды и сероводорода ? 

3.1.58.  Почему температура плавления галогенидов щелочных и ще-

лочноземельных металлов выше чем у галогеноводородов ? 

3.1.59.  Многоцентровые связи. Чем объяснить димеризацию молекул 

борана и хлорида алюминия? 
 

 

3.2. Примеры решения задач 

 

3.2.1.  Объясните с помощью метода валентных связей (ВС) строе-

ние молекулы фтористого водорода HF. 

 Решение. В молекуле фтористого водорода HF связь образо-

вана ls-орбиталью атома водорода и 2рx-орбиталью атома 

фтора (рис.3.1). Направленность  связи   в  этой  молекуле  

определяется   ориентацией   2рx-орбитали  атома фтора. Пе-

рекрывание происходит в направлении оси симметрии Х.  

Любой другой вариант перекрывания энергетически менее 

выгоден. 
  

 

 

Рис.3.1. Образование молекулы HF 

 
 

3.2.2.   Объясните образование связей в ионе аммония NH4
+
. 

   Решение. Связи в ионе аммония NH4
+
  показаны на схеме 

  (рис.3.2) : 
 

 

 

 

 

 

  2s   2p   

N  ↑↓  ↑ ↑ ↑  

        

 1s  1s ↓ ↓ ↓ 1s 

  H
+  H H H  

 Структурную формулу NH4
+
 можно представить как 

    H      H   + 

    x y z  

F 2s ↑↓ 2p ↑ ↑↓ ↑↓  

        

        

  H 1s ↓    

        



 36 

    |      |   

  H  N → H
+ 

 или H  N  H 

    |      |   

  (1)  H   (2)   H   

 

Рис.3.2. Образование иона аммония NH4
+ 

. 
 

 Вторая форма записи предпочтительней, поскольку отражает 

установленную экспериментально равноценность всех четы-

рех связей. 

 

3.2.3.  Объясните образование связей в молекуле H3NBF3. 

  Решение. Образование связей в молекуле H3NBF3 показано 

на рис.3.3. 

 Образование из молекул NH3 и BF3  более сложной молекулы 

H3NBF3  объясняется с помощью образования связей по об-

менному и донорно-акцепторному механизмам: 
 2s  2p   2p  2p   

     F  F    

                                              F        

    
B* 

       

     2s           2p     2p 

      N     

                                                            2s                            

       1s    

        
H H H 

 

 Структурная формула этой молекулы: 
  F  H      F  H   

  |  |      |  |   

F  B  N  H  или F  B  N  H 

  |  |      |  |   

  F  H      F  H   

Рис.3.3. Образование молекулы H3NBF3. 

 

3.2.4.  Объясните с помощью метода ВС строение молекулы ВеF2. 

 Решение. В молекуле ВеF2  в образовании химических связей 

участвуют 2s- и 2рx-орбитали возбужденного атома бериллия 

(рис.3.4.), которые перекрываются с соответствующими 2р-

орбиталями атомов фтора.  

 В гибридизации участвуют одна 2s- и одна 2р-орбиталь атома 

бериллия.  Такой случай называется sр-гибридизацией. Угол 
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между связями 180, образуются  две -связи с участием од-

ной s- и одной р-орбитали, и связи равноценны. 
F 2s ↑↓ 2p ↑ ↑↓ ↑↓   

      x y z 

  Be
* 

2s ↓ 2p ↓   

         

  F 2s ↑↓ 2p ↑ ↑↓ ↑↓ 

 

Рис. 3.4. Образование молекулы ВеF2 

 

 

3.2.5.  Объясните с помощью метода молекулярных орбиталей (МО) 

строение молекулы СО. 

 Решение. На рис.3.5 изображена энергетическая диаграмма 

молекулы СО. Электронная формула имеет вид:  

[(1s)
2
 (*1s)

2 
(2s)

2
 (*2s)

2 
(2py)

2 
(2pz)

2
(2px)

2
]. 

 

 

 

   

Рис.3.5.  Энергетическая диаграмма  молекулы CO 

 

 В связывающие орбитали больший вклад вносят орбитали 

кислорода, более  электроотрицательного атома, а в разрых-

ляющие - орбитали углерода, менее  электроотрицательного 

атома. Кратность связи равна трем. Молекула диамагнитна. 

 

3.3. Упражнения для самостоятельной работы 

 

3.3.1.  Исходя из закономерностей изменения электроотрицательно-

сти элементов в периодической системе определите знак из-

быточного заряда (δ+ или δ-) вблизи ядра каждого из атомов 
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молекул Cl2, HCl,  NaCl. Какая из связей наиболее полярна? 

3.3.2.  Какая из следующих связей более полярна? 1) F—F; 2) Н—С1;  

3) Н—I; 4)  Р—С1;     5) C1—I? 

3.3.3.  Чему равна валентность фосфора, обусловленная неспарен-

ными электронами  (спинвалентность)  в нормальном и воз-

бужденном   состояниях? 

3.3.4.  Сколько ковалентных связей в молекуле H2Se? Полярна ли 

каждая из связей в молекуле H2Se?
 
К ядру какого из атомов в 

молекуле H2Se смещены электронные облака, обеспечиваю-

щие связь? 

3.3.5.  Если имеет место гибридизация в молекуле H2Se, то каков ее 

тип? Каков угол между направлениями связей в молекуле 

H2Se? Полярна ли  молекула   H2Se? 

3.3.6.  Какую пространственную конфигурацию   имеют молекулы   

ВеН2, BF3, SiH4, PCI5, SF6? Какой тип гибридизации валентных 

орбиталей осуществляется в этих молекулах? 

3.3.7.  Сколько - и  -связей в молекуле SiO2? 

3.3.8.  Как  метод  валентных  связей  (ВС)  объясняет угловое строе-

ние молекулы H2S и линейное молекулы СО2? 

3.3.9.  Какой тип гибридизации орбиталеи атома фосфора осуществ-

ляется в молекуле PF5? Какова пространственная конфигура-

ция этой молекулы? 

3.3.10. К какому типу химической  связи  можно  отнести связь меж-

ду каждой  парой  атомов в соединениях.  В случае  ковалент-

ной  полярной  связи покажите направление смещения элек-

тронной плотности общих электронных пар. Ca(OH)2, KNO3, 

Ca(HS)2, Al(OH)2Cl, HNO2, Cl2, MgSO3, Na2O2 . 

3.3.11. Какие из следующих пар элементов должны образовывать 

ионные соединения: a) Na и О; б) Р и S; в) Rb и F; г) С и О;  

д) Ва и С1; е) N и С1? 

3.3.12. Какие типы кристаллических решеток характерны для следу-

ющих веществ: СН4, Na2S, NaBr, Ge, Be, O2? 

3.3.13. Укажите тип  кристаллической  решетки  приведенных  веществ: 

кремний, хлорид калия, железо, алмаз, нитрат калия. Назовите 

частицы, находящиеся в узлах решетки и характер  взаимо-

действия  между ними. 

3.3.14. Приведите схемы перекрывания атомных орбиталей в молеку-

лах. Сделайте вывод о геометрической форме и полярности  

молекул: F2, BCl3, CH4, NF3, HF, H2Te. 

3.3.15. Расположите следующие молекулы в порядке возрастания в 

них полярности химической связи: H2Se, HF, NH3, Н2О и 

О2.Ответ мотивируйте. 
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3.3.16. Какой тип гибридизации орбиталей атома бора осуществляет-

ся в комплексном ионе [BF4]‾ ? Какова пространственная кон-

фигурация этого иона? Какие химические связи имеются в 

ионе ? Укажите донор и акцептор. 

3.3.17. На примере образования иона фосфония [PH4]
+ 

 объясните 

донорно-акцепторный механизм образования ковалентной 

связи. 

3.3.18. Существование каких из приведенных ниже молекул, соглас-

но теории ВС, невозможно: a) NF5; 6)NF3; в)POF4; г) SF7; д) 

IС13;е)РОС13? 

3.3.19. Нарисуйте энергетическую схему образования молекулярного 

иона Н2‾
 
и молекулы Н2 по методу молекулярных орбиталей 

(МО). Где энергия связи больше? Почему? 

3.3.20. Как метод МО объясняет устойчивость иона Не2
+
  и невоз-

можность существования молекулы Не2?  

3.3.21. С помощью метода МО определите, возможно ли существова-

ние молекулярного иона O2‾ ? Какова кратность связи в моле-

кулярном ионе  O2‾ ? Сколько неспаренных электронов в мо-

лекулярном ионе O2
– 

и каковы его магнитные характеристики 

(диамагнетик или парамагнетик)? 

3.3.22. Сколько электронов находятся на связывающих и разрыхля-

ющих орбиталях в молекуле О2? 

3.3.23. Какова кратность связи в молекулярном ионе  О2
+
? 

3.3.24. Нарисуйте энергетическую схему образования молекулы F2 по 

методу МО. Сколько электронов находится на связывающих и 

разрыхляющих орбиталях? Чему равен порядок связи в этой 

молекуле'? 

3.3.25. С помощью метода МО определите, как удаление электрона из 

молекулы F2 скажется на прочности связи в ней? 

3.3.26. Существует ли молекула СlO? Ответ поясните с точки зрения 

метода MO. 

3.3.27. Нарисуйте энергетическую схему строения  молекулы N2 в 

методе МО. Сколько электронов находится на связывающих и 

разрыхляющих орбиталях? Чему равен порядок связи в этой 

молекуле? Какая форма записи отражает электронную конфи-

гурацию этой молекулы? 

3.3.28. На основе метода МО составьте энергетические диаграммы 

следующих частиц: NO
+
, NO и NO

-
. Сравните порядок и 

энергию образующихся связей. 

3.3.29. Какова кратность связи в молекуле N2 и молекулярном ионе 

NO
+
? 

3.3.30. Какая из молекул НС1, HBr, HI имеет наибольший момент ди-
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поля? Почему? 

3.3.31. Почему Н2О и HF, имея меньшую молекулярную массу, пла-

вятся и кипят при более высоких температурах, чем их анало-

ги? 

3.3.32. Чем обусловлена, с точки зрения химической связи, высокая 

электропроводность металлов? 

3.3.33. Определите степень окисления атома углерода и его валент-

ность, обусловленную числом неспаренных электронов, в со-

единениях СН4, СН3ОН, НСООН, СО2. 

3.3.34. Из предложенных веществ Н2О, С12О, НС1, Сl2 и NO выбе-

рите соединения, неспособные к ориентационному и индукци-

онному вандерваальсовскому взаимодействию. 

3.3.35. Укажите возможные виды межмолекулярного взаимодействия 

в системе, содержащей Н2О и NF3. Дайте краткую характери-

стику каждого вида взаимодействия. 

3.3.36. Ионный характер связи наиболее выражен в соединении: 

1) CCl4    2) SiO2      3) CaBr2       4)NH3 

3.3.37. Укажите соединение, в котором ковалентная связь неполярна:  

1) SiH4     2) Fe2O3       3) J2     4)SO3 

3.3.38. В каком ряду записаны формулы веществ с ковалентной по-

лярной связью ?  

  1) Cl2 , NH3 , HCl;  2) HBr , NO , Br2;   3) H2S , H2O , S8;     

 4) HJ , H2O , PH3. 

3.3.39. Кристаллы каких веществ состоят из молекул: 1) сахара, 2) со-

ли, 3) алмаза, 4) серебра? 

3.3.40. Кристаллы каких веществ состоят из разноименно заряжен-

ных ионов:  1) сахара, 2) гидроксида натрия, 3) меди, 4) йода.    

3.3.41. Наиболее прочная химическая связь имеет место в молекуле:  

1) F2     2)Cl2     3) O2     4) N2. 

3.3.42. Какая связь возникает между атомами элементов с порядко-

выми номерами 19 и  9: 1) металлическая   2) ионная   3) кова-

лентная     4) донорно-акцепторная? 

3.3.43. Какие вещества имеют кристаллическую структуру, подобную 

структуре алмаза: 1)кремнезем SiO2, 2)оксид натрия Na2O, 

3)оксид углерода(II), 4)белый фосфор P4? 

3.3.44. Между какими веществами при взаимодействии образуется 

соединения с ионной связью: 1) CH4 и O2, 2) NH3 и HCl, 

3) SO2 и H2O,  4) H2 и Cl2.  

3.3.45. Сколько электронов участвует в образовании химических свя-

зей в молекуле воды  1) 2,  2) 3, 3) 4, 4) 18? 

3.3.46. В каком веществе есть водородные связи:  

1) сероводород,   2) бромоводород,     3) лед,     4) бензол ? 
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3.3.47. В каком веществе есть одновременно ионные и ковалентные 

химические связи:  1) хлорид натрия,  2)хлороводород,  3) 

сульфат калия,   4) фосфорная кислота? 

3.3.48. В каком ряду молекулы расположены в порядке увеличения 

полярности связей: 1) HF, HCl, HBr;   2)NH3, PH3, AsH3;  

3)H2Se, H2S, H2O;  4) CO2, CS2, CSe2 ? 

3.3.49. Угол между связями в молекуле BF3 равен 120
0
. Определите 

тип гибридизации орбиталей атома бора: 1) sp
3
,  2) sp

2
,  3) sp,  

4) sp
3
d.  

3.3.50. Какая химическая связь наименее прочная:  

1) металлическая,    2) ионная,   3) водородная,    4) ковалент-

ная? 

3.3.51. Химические связи какого вида отсутствуют в хлориде аммо-

ния: 1) ковалентные полярные, 2) ковалентные неполярные, 3) 

донорно-акцепторные, 4) ионные? 

3.3.52. В какой из молекул наибольшее число электронов, участвует в 

образовании химических связей:  1) H2O, 2) Cl2, 3) H2S, 4) N2. 

3.3.53. В чем заключается причина резкого различия в свойствах ок-

сидов кремния (IV) и углерода (IV): 1) в разном агрегатном 

состоянии,  2) в различии кристаллических решеток,     3) в 

разном типе связи между атомами в молекуле?    

3.3.54. Определите в ряду каких элементов электроотрицательность 

элементов увеличивается: 1) C, Si, S; 2) P, Cl, J; 3) Br, Cl,  S; 

4) Se, S, Cl. 

3.3.55. В каком из веществ атомы кислорода образуют ковалентные 

полярные связи: 1) O2, 2) BaO, 3) H2O, 4) Na2O? 

3.3.56. Как меняется сила кислот в ряду HF-HCl-HBr-HI и почему? 

3.3.57. Почему  в подгруппе кислорода коэффициент поляризации  

для анионов (О2‾, S
2
‾, Se

2
‾, Te

2
‾) выше чем для нейтральных 

атомов? 

3.3.58. Как изменяется деформируемость ионов в рядах  

1) O
2-

, F
-
, Ne, Na

+
, Mg

2+
, Al

3+
; 2) Li

+
, Na

+
, K

+
, Rb

+
, Cs

+
; 3) F‾, Cl‾, 

Br‾, I‾
 
и почему?  

3.3.59. Как меняется вклад ковалентных сил в ряду галогенидов  

LiCl-BeCl2-BCl3-CCl4 и почему? 

3.3.60. Объясните переход структуры AgCl (тип NaCl) к структуре 

AgI (тип ZnS). За счет чего изменяется координационное чис-

ло Ag
+
 от 6 до 4? 

3.3.61. Объясните образование делокализованной π-связи в карбонат- 

и нитрат-ионах. 

3.3.62. Известно, что суммарный дипольный момент определяется 

взаимодействием атомов в молекуле, геометрией молекулы и 



 42 

взаимодействуем молекулы с полями других частиц. Можно 

ли определить индуцированный дипольный момент молеку-

лы? 

3.3.63. Как объяснить закономерность в изменении величины энергии 

связи в следующих рядах двухатомных молекул от Li2 до Cs2; 

от F2 до I2; от HF до HI? 

3.3.64. Как и почему изменяется пространственная конфигурация ча-

стиц при переходе от BF3 к BF4‾, от NH3 к NH4
+
, от H2O к 

H3O
+
? 

3.3.65. Какие из приведенных молекул и ионов имеют форму плоско-

го  треугольника: NH3, BH3, NO3‾, BrO3‾, ClO3‾, SO3
2
‾, CO3

2
‾? 

3.3.66. В каких молекулах и ионах P4, NH4
+
, HNO3, PH3, CO3

2
‾, O3, 

SF6, SO4
2
‾ порядок связи>1 и делокализовано π-электронное 

облако? 

3.3.67. Для каких элементов, имеющих электронные конфигурации 

внешнего слоя атома 3s
2
p

2
; 4s

2
p

3
; 5s

2
p

4
; 6s

2
p

5
 характерны пере-

менная четная и переменная нечетная валентности? 

3.3.68. Могут ли считаться валентными электроны второй и  третьей 

снаружи электронных оболочек атома? Приведите примеры. 

3.3.69. Как проявляется склонность к проявлению максимальной ва-

лентности у р- и d-элементов в пределах группы? 

3.3.70. Вещества с какими типами химической связи могут иметь мо-

лекулярную кристаллическую решетку: ковалентной поляр-

ной, ионной, ковалентной неполярной, металлической? 

3.3.71. Охарактеризуйте свойства веществ с молекулярной кристал-

лической решеткой: легкоплавкие, летучие, хорошо проводят 

электрический ток, тугоплавкие. 

3.3.72. Укажите формулу наименее термически устойчивого водо-

родного соединения: CH4, SiH4, SnH4, PbH4. 

3.3.73. В каких молекулах имеются как σ-, так и π-связи: азота, мета-

на, фтора, оксида серы (VI) ? 

3.3.74. Энергия диссоциации в ряду молекул Cl2, Br2, I2 уменьшается 

(239, 192, 149 кДж/моль соответственно), однако энергия дис-

социации молекулы F2 (151 кДж/моль) значительно меньше по 

сравнению с Cl2. Дайте объяснение приведенному факту. 

3.3.75. Чему равна энергия кванта желтого цвета с длиной волны 

5800 Ǻ? Можно ли с помощью этого света разорвать химиче-

скую связь с энергией связи 420 кДж/моль? 

3.3.76. Длина диполя молекулы аммиака равна 0.0308 нм. Рассчитай-

те дипольный момент молекулы аммиака.  

3.3.77. Опишите пространственное строение молекул AlCl3, PH3, H2O, 

BеF2. 
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3.3.78. Дипольные моменты молекул H2O и H2S равны соответствен-

но 6.1∙10
-30

 и 3.1∙10
-30

 Кл·м. Рассчитайте длины диполей. В ка-

кой из молекул связь более полярна? 

3.3.79. Объясните почему водородное соединение фосфора менее 

прочное, чем водородное соединение азота? 

3.3.80. Кристаллы солей легко дают трещины под действием дефор-

мирующей силы, а металлы при этом изменяют лишь форму, 

не давая трещин. Объясните это различие. 

 

4. Термодинамика химических процессов 

 

Важнейшие понятия. Термодинамическая система. Параметры 

состояния. Функции состояния, понятие о полном дифференциале. 

Компонент и фаза. Работа и теплота. Понятие внутренней энергии си-

стемы. Первое начало термодинамики. Понятие энтальпии. Соотноше-

ния между энтальпией, теплотой и внутренней энергией. Закон Гесса. 

Стандартное состояние. Стандартная энтальпия образования вещества. 

Вычисление энтальпий реакций из величин стандартных энтальпий 

образования или сгорания исходных и конечных веществ. Способы 

расчета энергии связей. Энергия ионной кристаллической решетки. 

Цикл Борна-Габера. Энтальпия гидратации ионов. Энтальпия гидрато-

образования. Влияние температуры на тепловой эффект реакции. Теп-

лоемкость. Закон Кирхгофа. Изменение энтальпии и направление про-

текания реакций. 

Второе начало термодинамики. Понятие энтропии. Статистиче-

ская интерпретация энтропии. Стандартная энтропия вещества. Влия-

ние температуры на величину энтропии. Третий закон термодинамики 

и гипотеза Планка. Изменение энтропии при фазовых переходах. Из-

менение энтропии и направление протекания реакций. 

Понятие энергии Гиббса. Соотношение между энергий Гиббса, 

энтальпией и энтропией системы. Стандартная энергия Гиббса образо-

вания вещества. Влияние температуры на величину энергии Гиббса. 

Изменение энергии Гиббса и направление протекания реакций. Роль 

энтальпийного, энтропийного факторов и температуры в оценке 

направления и полноты протекания реакций. Энергия Гиббса образо-

вания вещества и его термодинамическая устойчивость. Термодина-

мически устойчивые и неустойчивые вещества. Получение термоди-

намически неустойчивых веществ. Понятие о термодинамическом и 

кинетическом контроле в химических реакциях. 

 

4.1. Вопросы  
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4.1.1.  Почему законы термодинамики применимы только к систе-

мам, состоящим из большого числа частиц? 

4.1.2.  Чем отличаются замкнутая и изолированная системы? Можно 

ли последнюю сконструировать экспериментально? 

4.1.3.  Какие параметры характеризуют состояние термодинамиче-

ской системы? 

4.1.4.  В чем состоит различие между термодинамическими парамет-

рами и функциями состояния? 

4.1.5.  Что такое работа и теплота? Как они связаны со способами 

передачи энергии? 

4.1.6.  Что такое внутренняя энергия? Можно ли рассчитать ее абсо-

лютное значение, и может ли оно быть отрицательным? 

4.1.7.  Как формулируется Первый закон термодинамики и каково 

его математическое выражение? 

4.1.8.  Что представляют собой изотермические, изобарические и 

адиабатические процессы? 

4.1.9.  Что такое энтальпия процесса? Каков знак изменения энталь-

пии (ΔH) для экзо- и эндотермических процессов?  

4.1.10. Как формулируются законы Гесса и Лавуазье-Лапласа? 

4.1.11. Что называется стандартным состоянием газообразного веще-

ства, вещества в конденсированной фазе и стандартным со-

стоянием раствора? 

4.1.12. Что такое стандартная энтальпия образования вещества? 

4.1.13. Как можно вычислить энтальпии реакций из величин стан-

дартных энтальпий образования или сгорания исходных и ко-

нечных веществ? 

4.1.14. Что такое энергия связи? Как можно рассчитать ее по закону 

Гесса? 

4.1.15. Что такое энергия ионной кристаллической решетки? Со-

ставьте схемы цикла Борна-Габера для расчета энергии кри-

сталлической решетки галогенидов и оксидов щелочных и 

щелочноземельных металлов. 

4.1.16. От каких факторов зависит энтальпия растворения различных 

веществ? Что такое интегральная теплота растворения?  

4.1.17. Почему энтальпия растворения газов обычно отрицательна, а 

энтальпия растворения твердых веществ может иметь различ-

ный знак? 

4.1.18. Что такое энтальпия гидратации и как она может быть опреде-

лена? 

4.1.19. От чего зависит энтальпия гидратации ионов и как она влияет 

на энтальпию растворения твердых веществ? 
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4.1.20. Почему процессы растворения многих кристаллогидратов эн-

дотермичны, а соответствующих безводных солей – экзотер-

мичны? 

4.1.21. Что представляет собой тепловой эффект реакции нейтрализа-

ции? Почему стандартная теплота нейтрализации сильных 

кислот щелочами практически постоянна, а для слабых кислот 

и оснований различна и зависит от их природы? 

4.1.22. Является ли энтальпия образования простых веществ и соеди-

нений элементов периодическим свойством? Приведите при-

меры. 

4.1.23. В чем состоит отличие истинного равновесия от метастабиль-

ного? Приведите примеры метастабильных равновесий для 

фазовых переходов и химических процессов. 

4.1.24. В каких случаях справедлив принцип максимальной работы 

Бертло-Томсена? Приведите примеры реакций, которые нель-

зя объяснить на основе этого принципа. 

4.1.25. Как формулируется Второй закон термодинамики и каково его 

математическое выражение? 

4.1.26. Что такое энтропия? Какова ее размерность? Как энтропия 

связана с термодинамической вероятностью состояния?  

4.1.27. Для каких систем изменение энтропии служит строгим крите-

рием необратимости процессов? 

4.1.28. Что такое стандартная энтропия образования вещества? Мо-

жет ли она быть отрицательной? Почему, в отличие от энталь-

пии, стандартная энтропия образования простых веществ не 

равна нулю? 

4.1.29. В чем состоит третий закон термодинамики – тепловой закон 

Нернста? У всех ли веществ при температуре 0 К энтропия 

равна нулю? 

4.1.30. Как зависит энтропия от температуры и давления? Как опре-

деляют изменение энтропии при фазовых переходах? 

4.1.31. Почему для одного и того же вещества изменение энтропии 

при плавлении значительно меньше, чем изменение ее при па-

рообразовании? 

4.1.32. Как связана стандартная энтропия со сложностью молекул, 

твердостью, аморфностью и степенью дисперсности веще-

ства? 

4.1.33. Является ли энтропия образования простых веществ и соеди-

нений элементов периодическим свойством? Приведите при-

меры. 
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4.1.34. Что означают понятия «связанная энергия» и «свободная 

энергия» (энергия Гиббса)? Почему энергия Гиббса называет-

ся изобарно-изотермическим потенциалом?  

4.1.35. Для каких систем изменение энергии Гиббса служит строгим 

критерием необратимости процессов? Как изменяется изобар-

но-изотермический потенциал при переходе системы к истин-

ному равновесию? 

4.1.36. Какие изменения энтальпии и энтропии благоприятствуют са-

мопроизвольному протеканию процесса в разных условиях? 

При каких значениях ΔH и ΔS самопроизвольный процесс не-

возможен? 

 

4.2. Примеры решения типовых задач 

 

4.2.1. Взаимодействие 2.431 г магния с 3.36 л хлора (н.у.) сопровож-

дается выделением 64.11 кДж теплоты. Оцените энтальпию 

образования кристаллического хлорида магния. 

 Решение. Требуется определить энтальпию реакции 

 Mg (к.) + Cl2 (г.) = MgCl2 (к.)   ΔH
о

обр.. 

 Взято ν(Mg) = 2.431/24.31 = 0.10 моль и ν(Cl2) = 3.36/22.4 = 

0.15 моль, следовательно, хлор находится в избытке, поэтому 

ν(MgCl2) = 0.10 моль. Отсюда ΔH
о

обр. = -64.11/0.10 = -641.1 

кДж/моль. 

4.2.2. Рассчитайте стандартную энтальпию образования жидкого 

этанола, исходя из следующих данных: 

 a) С (графит) + О2 (г.) = СO2 (г.)  ΔH
о

298 = -393.5 кДж, 

 б) 2H2 (г.) + О2 (г.) = 2H2O (г.)  ΔH
о

298 = -483.6 кДж, 

 в) C2H5ОH (ж.) + 3О2 (г.) = 2СO2 (г.) + 3H2O (г.)  ΔH
о

298 = -

1234.8 кДж.  

 Решение. Искомая энтальпия отвечает уравнению реакции 

 2С (графит) + 3H2 (г.) + ½О2 (г.) = C2H5ОH (ж.)  ΔH
о

обр.,298. 

 Это уравнение получается при сложении уравнений а), б) и в), 

умноженных соответственно на 2, 3/2 и -1. Поступая точно 

также  с  энтальпиями  этих  уравнений,  получаем:  ΔH
о

обр.,298  

= 2∙(-393.5) + 3/2∙(-483.6) + (-1)∙(-1234.8) = -277.6 кДж/моль. 

4.2.3. Вычислите по энергиям связей тепловой эффект реакции  

 C2H4 (г.) + H2O (г.) = C2H5ОH (г.), 

 если энергии связей С-Н, С=С, О-Н, С-С и С-О соответственно 

составляют 358, 423, 460, 263 и 314 кДж/моль. Результат рас-

чета сопоставьте с вычисленным по энтальпиям образования, 

если значения ΔH
о

обр.,298 для C2H4 (г.), H2O (г.) и C2H5ОH (г.) 

соответственно составляют 52.55, -241.8 и -236.4 кДж/моль. 
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 Решение. Исходя из закона сохранения энергии, тепловой эф-

фект реакции (ΔH
о
) в сумме с энергией, запасенной в связях 

продуктов реакции, равен энергии, запасенной в связях исход-

ных веществ. Отсюда с учетом числа связей в исходных веще-

ствах и продукте, имеем ΔH
о
 = (4∙358 + 423 + 2∙460) – (5∙358 + 

263 + 314 + 460) = -52 кДж/моль. С другой стороны, по закону 

Гесса получаем ΔH
о
 = -236.4 – [52.55 + (-241.8)] = -47.15 

кДж/моль. Первый, приближенный результат отличается от 

второго, точного на 4.85 кДж/моль (10.3%).  

4.2.4. По циклу Борна-Габера рассчитайте энтальпию образования 

кристаллов LiI, ΔH
о

обр.,298 (LiI), если энтальпия сублимации ли-

тия, ΔHсубл.(Li), составляет 160.5 кДж/моль, потенциал иониза-

ции лития, Ie(Li), равен 5.392 эВ, энергия сублимации иода, 

ΔHсубл.(I2), составляет 62.43 кДж/моль, энергия связи в моле-

куле иода, ΔHсв.(I2), равна 148.8 кДж/моль, энергия сродства к 

электрону атома иода, Аe(I), составляет -295.3 кДж/моль, а 

энергия ионной решетки иодида лития, Uo(LiI), оценена в -

762.1 кДж/моль.  

 Решение. Вначале переведем потенциал ионизации Ie(Li) в 

энергию ионизации ΔHe(Li), выраженную в кДж/моль: ΔHe(Li) 

= 96.48∙5.392 = 520.2 кДж/моль. Затем учтем, что в цикле Бор-

на-Габера на образование одного атома иода затрачивается 

только половина энергии сублимации молекулы I2 и половина 

энергии разрыва ее связи. Тогда по закону Гесса получаем: 

 ΔH
о

обр.,298 (LiI) = ΔHсубл.(Li) + ΔHe(Li) + ½ΔHсубл.(I2) + ½ΔHсв.(I2) 

+ Аe(I) + Uo(LiI). Суммирование дает результат: 

   ΔHсубл.(Li) =  160.5 кДж/моль 

   ΔHe(Li) =  520.2 кДж/моль 

            ½ΔHсубл.(I2) =   31.22 кДж/моль 

    ½ΔHсв.(I2) =   74.4 кДж/моль 

     Аe(I) = -295.3 кДж/моль 

         Uo(LiI) = -762.1 кДж/моль 

         ΔH
о

обр.,298 (LiI) = -271.08 кДж/моль 

4.2.5. По циклу Борна-Габера рассчитайте энтальпию образования 

кристаллов гипотетического соединения CaI, ΔH
о

обр.,298(CaI), 

если энтальпия сублимации кальция, ΔHсубл.(Ca), составляет 

201.0 кДж/моль, энергия удаления первого электрона у атома 

кальция, ΔHe,1(Ca), равна 589.8 кДж/моль, энергия сублимации 

иода, ΔHсубл.(I2), составляет 62.43 кДж/моль, энергия связи в 

молекуле иода, ΔHсв.(I2), равна 148.8 кДж/моль, энергия срод-

ства к электрону атома иода, Аe(I), составляет -295.3 

кДж/моль, а энтальпия образования CaI2, ΔH
о

обр.,298(CaI2), рав-
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на -534.7 кДж/моль. Энергию ионной решетки CaI, Uo(CaI), 

примите такой же, как у KI (-640.2 кДж/моль). Устойчиво ли 

соединение CaI? 

  Решение. Суммирование по циклу Борна-Габера дает: 

   ΔHсубл.(Ca) =  201.0 кДж/моль 

   ΔHe,1(Ca) =  589.8 кДж/моль 

            ½ΔHсубл.(I2) =   31.22 кДж/моль 

    ½ΔHсв.(I2) =   74.4 кДж/моль 

            Аe(I) = -295.3 кДж/моль 

        Uo(CaI) = -640.2 кДж/моль 

        ΔH
о

обр.,298(CaI) = -39.08 кДж/моль 

 Небольшое отрицательное значение ΔH
о

обр.,298(CaI) допускает 

принципиальную возможность образования кристаллов CaI, 

однако они должны самопроизвольно диспропорционировать 

по реакции 

              2CaI (к.) = Ca (к.) + CaI2 (к.). 

 ΔH
о

обр.,298, кДж/моль     -39.1          0          -534.7 

 Действительно, энтальпия этой реакции существенно отрица-

тельна: ΔH = -534.7 + 0 – 2·(-39.1) = -456.5 кДж/моль. 

4.2.6. Вычислите энтальпию гидратации иона Cl
-
, если известны эн-

тальпия гидратации иона Na
+
 (-422.59 кДж/моль), энергия 

ионной решетки NaCl (Uo = -777.8 кДж/моль) и тепловые эф-

фекты следующих процессов: 

  NaCl (к.) → NaCl (г.)   ΔH
о

298 = 228.9 кДж/моль, 

  NaCl (г.) → NaCl (р.)   ΔH
о

298 = -225.1 кДж/моль. 

 Решение. Энтальпия растворения NaCl, то есть энтальпия про-

цесса NaCl (к.) → NaCl (р.), по закону Гесса составляет ΔHраст. 

= 228.9 + (-225.1) = 3.8 кДж/моль. Эта величина складывается 

из энтальпии гидратации ионов Na
+
, ΔHгидр.(Na

+
), ионов Cl

-
, 

ΔHгидр.(Cl
-
), и энтальпии разрушения кристаллической решетки 

NaCl, которая равна по величине и обратна по знаку энергии 

ионной решетки, Uo(NaCl), то есть  ΔHраст. = ΔHгидр.(Na
+
) + 

ΔHгидр.(Cl
-
) – Uo(NaCl). Отсюда  ΔHгидр.(Cl

-
) = 3.8 – (-422.59) +  

 (-777.8) = -351.41 кДж/моль. 

4.2.7. При растворении 12 г Na2SO4 в 100 мл воды температура рас-

твора повысилась на 0.59 К. Принимая удельную теплоем-

кость раствора равной 4.18 Дж/(К·г), вычислите энтальпию 

гидратообразования Na2SO4·10Н2О из безводной соли и воды, 

если энтальпия растворения Na2SO4·10Н2О в воде составляет 

78.6 кДж/моль. 

 Решение. С учетом общей массы раствора m (100 + 12 = 112 г), 

его теплоемкости (с) и повышения температуры (Δt) находим 
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количество выделившейся теплоты: Q = сmΔt  = 4.18·112·0.59 

= 276.2 Дж. Отсюда, принимая во внимание мольную массу 

Na2SO4 (126.04 г/моль), получаем энтальпию растворения 

Na2SO4:  ΔHраст.(Na2SO4)  =  -276.2·126.04/12  = -2901 Дж/моль 

= -2.9 кДж/моль. По закону Гесса энтальпия растворения 

Na2SO4 равна сумме энтальпии гидратообразования 

Na2SO4·10Н2О, ΔHгидр.(Na2SO4·10Н2О), и энтальпии растворе-

ния Na2SO4·10Н2О, ΔHраст.(Na2SO4·10Н2О), откуда имеем 

ΔHгидр.(Na2SO4·10Н2О)=ΔHраст.(Na2SO4) - ΔHраст.(Na2SO4·10Н2О) 

= -2.9 – 78.6 = -81.5 кДж/моль.  

4.2.8. Теплота гидрирования 1-бутена при 82 
о
С равна -126950 

Дж/моль. Теплоемкости реагентов известны при 298 и 400 K и 

соответственно равны [Дж/(K·моль)]: cp(C4H8) = 89.33 (298 K), 

cp(C4H8) = 112.72 (400 K); cp(H2) = 28.84 (298 K), cp(H2) = 29.18 

(400 K); cp(C4H10) = 98.78 (298 K), cp(C4H10) = 124.68 (400 K). 

Найдите теплоту гидрирования 1-бутена при 298 K, приняв 

для теплоемкости реакции (Δcp)355 = ½ [(Δcp)298 + (Δcp)400]. По-

лученный результат сравните с вычисленным по энтальпиям 

образования, если значения ΔH
о

обр.,298 для C4H10 и C4H8 соот-

ветственно составляют -124733 и 1172 Дж/моль.  

Решение.       Для реакции C4H8 + Н2 = C4H10 

 (Δcp)298 = 98.78 - 89.33 - 28.84 = -19.39 Дж/(K·моль), 

 (Δcp)400 = 124.68 - 112.72 - 29.18 = -17.22 Дж/(K·моль), 

 поэтому (Δcp)355 = ½ [-19.39 + (-17.22)] = -18.31 Дж/(K·моль). 

 Тогда в соответствии с законом Кирхгофа 

 ΔH298 = ΔH355 + Δcp(298 - 355) = -126950 + (-18.31)∙(-57) =  

 -125906 Дж/моль. С другой стороны, исходя из закона Гесса, 

получаем ΔH298  = -124733 – 1172 – 0 = -125945 Дж/моль. 

4.2.9. Вычислите изменение энтропии при парообразовании 1 моля 

хлорэтана, если энтальпия парообразования (ΔHпар.) составля-

ет 377 Дж/г, а кипение происходит при 12.3 
о
С. 

 Решение. Так как парообразование является обратимым изо-

барно-изотермическим процессом, то для него ΔGпар. = ΔHпар. – 

Tкип.ΔSпар. = 0 и ΔSпар  = ΔHпар./Tкип. или (с учетом мольной мас-

сы хлорэтана 64.51 г/моль) ΔSпар  = 377∙64.51/(12.3+273.15) = 

85.2 Дж/(К∙моль). 

4.2.10. Определите, может ли при температуре 1500 К самопроиз-

вольно протекать реакция с участием ильменита (FeTiO3): 

             FeTiO3 (к.) + 3C (графит) = Fe (к.) + Ti (к.) + 3CO (г.) 

      ΔH
о

обр.,298,  -1254.0             0                     0             0          -110.5  

      кДж/моль 
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 ΔS
о

обр.,298,      142.7            5.7                27.2          30.6        197.5    

Дж/(K·моль) 

 При какой приблизительно температуре начнет протекать эта 

реакция? 

 Решение. Для изменения энтальпии (ΔH
о
) и энтропии (ΔS

о
) ре-

акции имеем  

 ΔH
о  

 =   ΔH
о

обр.,298(Fe)  +  ΔH
о

обр.,298(Ti)  +  3·ΔH
о

обр.,298(CO)   –  

 ΔH
о

обр.,298 (FeTiO3) – 3·ΔH
о

обр.,298 (C) = 0 + 0 + 3·(-110.5) –   

 (-1254.0)  – 3·0 = 922.5 кДж/моль;  

 ΔS
о
 = ΔS

о
обр.,298(Fe) + ΔS

о
обр.,298(Ti) + 3·ΔS

о
обр.,298(CO) – 

ΔS
о

обр.,298(FeTiO3) – 3·ΔS
о
обр.,298(C) = 27.2 + 30.6 + 3·(197.5) – 

142.7 – 3·5.7 = 490.5 Дж/(K·моль). 

 Отсюда для изменения свободной энергии реакции (ΔG
о
) при 

1500 К получаем 

 ΔG
о
 = ΔH

о
 – TΔS

о
 = 922500 – 1500·490.5 = 186750 Дж/моль > 0, 

следовательно, реакция при этой температуре самопроизволь-

но идти не может. Реакция начнет протекать при достижении 

условия ΔG
о
 = ΔH

о
 – TΔS

о
 < 0, то есть при T > ΔH

о
/ΔS

о
 = 

922500/490.5 = 1880.7 К. Последняя оценка приближенная, по-

скольку не учитывает зависимости ΔH
о
 и ΔS

о
 от температуры. 

 

4.3. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

4.3.1.  Приведите способы получения термодинамически неустойчи-

вых веществ и дайте примеры их синтеза.  

4.3.2.  Приведите примеры термодинамического и кинетического 

контроля в химических реакциях. 

4.3.3.  В системе находятся воздух с парами воды и насыщенный 

раствор, полученный введением в воду кристаллов хлорида 

кальция и сульфата серебра, которые растворились не полно-

стью. Сколько и каких фаз присутствует в этой системе? 

4.3.4.  Напишите уравнения реакций, отвечающих стандартным эн-

тальпиям образования изопропанола, серной кислоты, нитрата 

алюминия, сульфата железа(III), гептагидрата хлорида магния, 

гипса (CaSO4·H2O).  

4.3.5.  При взаимодействии 2.95 г кристаллов меди с 4 л хлора (н.у.) 

выделилось 10.0 кДж теплоты. Какова энтальпия образования 

кристаллического хлорида меди(II)? 

4.3.6.  Определите стандартную энтальпию образования CaCO3 (к.), 

исходя из следующих данных: 

 а) С (графит) + О2 (г.) = СO2 (г.)  ΔH
о

298 = -393.5 кДж, 

 б) Сa (к.) + ½О2 (г.) = СаO (к.)  ΔH
о

298 = -635.5 кДж, 
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 в) СаСО3 (к.) = СаO (к.) + СO2 (г.)  ΔH
о

298 = 178.0 кДж.  

4.3.7.  Рассчитайте стандартную энтальпию образования AgCl, исхо-

дя из следующих данных: 

 а) Ag2O (к.) + 2HCl (г.) = 2AgCl (к.) + H2O (ж.)  

 ΔH
о

298 = -326.9 кДж, 

 б) 2Ag (к.) + ½ О2 (г.) = Ag2O (к.)    ΔH
о

298 = -28.9 кДж, 

 в) ½H2 (г.) + ½Cl2 (г.) = HCl (г.)       ΔH
о

298 = -92.0 кДж, 

 г) H2 (г.) + ½О2 (г.) = H2O (ж.)         ΔH
о

298 = -285.8 кДж. 

4.3.8.  Теплоты сгорания 1-бутена и бутана соответственно равны -

2718.2  и -2878.3 кДж/моль. Найдите теплоты реакций 

 а) 4С (графит) + 4H2 (г.) = С4Н8 (г.), 

 б) 4С (графит) + 5H2 (г.) = С4Н10 (г.), 

 в) С4Н8 (г.) + H2 (г.) = С4Н10 (г.), 

 если теплоты образования СО2 (г.) и Н2О (ж.) соответственно 

составляют -393.5 и -285.8 кДж/моль. 

4.3.9.  Вычислите по энергиям связей тепловой эффект реакции 

 2С (графит) + 3H2 (г.) = С2Н6 (г.), 

 если энтальпия сублимации углерода равна 523.0 кДж/моль, а 

энергии связей Н-Н, С-Н и С-С соответственно равны 429, 358 

и 263 кДж/моль.  

4.3.10. Вычислите энергию ионизации (кДж/моль) для кальция, если 

первый и второй потенциалы ионизации его соответственно 

равны 6.11 и 11.9 эВ. 

4.3.11. Вычислите энергию кристаллической решетки оксида берил-

лия, если энтальпия сублимации бериллия составляет 326 

кДж/моль, энергия ионизации его равна 2644 кДж/моль, эн-

тальпия образования оксида бериллия составляет -598 

кДж/моль, а энергии диссоциации и ионизации кислорода со-

ответственно равны 494 и -155 кДж/моль. 

4.3.12. Найдите теплоту гидратации моногидрата хлорида лития, если 

теплоты растворения 1 моля LiCl·H2O и 2 молей LiCl·2H2O со-

ответственно равны -17.24 и 8.21 кДж/моль (по А.Я. Богород-

скому). 

4.3.13. Растворение 1 моля CuSO4, 1 моля CuSO4·H2O и 1 моля 

CuSO4·5H2O в 800 молях воды сопровождается соответственно 

выделением 66.5, 39.0 и поглощением 11.7 кДж теплоты. 

Найдите теплоты процессов 

 а) CuSO4  →  CuSO4·H2O, 

 б) CuSO4·H2O  →  CuSO4·5H2O, 

 в) CuSO4  →  CuSO4·5H2O. 

4.3.14. При нейтрализации 100 мл 0.4 н. раствора HCl избытком рас-

твора аммиака в сосуде Дьюара температура повысилась на 
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1.57
о
С. Рассчитайте мольную энтальпию нейтрализации, если 

теплоемкость сосуда Дьюара составляет 1321 Дж/К. 

4.3.15. Рассчитайте стандартную энтальпию образования аммиака 

при 300
о
С, не учитывая зависимость теплоемкости (сp) от тем-

пературы, если сp(N2) = 29.13 Дж/(K·моль), сp(H2) = 28.88 

Дж/(K·моль),  сp(NH3)  =  35.58 Дж/(K·моль),  ΔH
о

обр.,298(NH3) =  

 -46.04 кДж/моль.  

4.3.16. Из энтальпий сгорания графита до СО2 при 25
о
С (-393.5 

кДж/моль) и сгорания Н2 до жидкой воды при 25
о
С (-285.8 

кДж/моль) рассчитайте соответствующие энтальпии сгорания 

при температурах 20 и 40
о
С, если средние молярные теплоем-

кости в указанном температурном интервале составляют: 

сp(СО2) = 38.38 Дж/(K·моль), сp(C) = 9.54 Дж/(K·моль), сp(О2) = 

29.51 Дж/(K·моль), сp(H2O) = 75.42 Дж/(K·моль), сp(H2) = 28.96 

Дж/(K·моль).  

4.3.17. Из энтальпии гидрирования этилена до этана при 83 
о
С (-138.2 

кДж/моль) рассчитайте энтальпию процесса гидрирования при 

25 
о
С, используя следующие средние значения теплоемкости: 

сp(H2) = 28.96 Дж/(K·моль), сp(С2H6) = 54.46 Дж/(K·моль), 

сp(С2H4) = 46.71 Дж/(K·моль). 

4.3.18. Рассчитайте энтальпию реакции  

 2CO (г.) + О2 (г.) = 2CO2 (г.) 

 при 1000
о
С, если значение ее при 25

о
С составляет -558.4 

кДж/моль, а зависимости теплоемкости сp, выраженной в 

Дж/(K·моль), описываются следующими уравнениями: 

 а) сp(СО) = 27.62 + 5.02·10
-3

Т, 

 б) сp(СО2) = 29.3 + 29.7·10
-3

Т - 7.78·10
-6

Т
2
, 

 б) сp(О2) = 28.29 + 2.54·10
-3

Т + 0.54·10
-6

Т
2
. 

4.3.19. Определите знак ΔS
о
 следующих процессов: 

 а) 4HNO3 (ж.) = 2H2O (г.) + 4NO2 (г.) + O2 (г.), 

 б) (СuOH)2CO3 (к.) = СuO (к.) + H2O (г.) + CO2 (г.), 

 в) 2СuCl (к.) + Cl2 (г.) = 2СuCl2 (к.). 

4.3.20. Рассчитайте изменение энтропии для следующих процессов: 

 а) плавление алюминия в количестве 3 моля в точке плавления 

(660.1
о
С), если ΔHпл. = 7.99 кДж/моль; 

 б) испарение 1 моля жидкого кислорода в точке кипения  

 (-182.97
о
С), если ΔHисп. = 6.82 кДж/моль. 

4.3.21. Лед в количестве 1 моль плавится при температуре 0
о
С (теп-

лота плавления 333.6 Дж/г); образовавшаяся вода нагревается 

до 100
о
С (удельная теплоемкость 4.184 Дж·K

-1
·г

-1
) и при этой 

температуре испаряется в водяной пар (энтальпия испарения 
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2.26 кДж/г). Рассчитайте суммарное изменение энтропии в 

этих процессах. 

4.3.22. Рассчитайте общее изменение энтропии при смешении 300 г 

воды, взятой при температуре 5
о
С, с 600 г воды, взятой при 

температуре 55
о
С, если удельная теплоемкость воды составля-

ет 4.184 Дж·K
-1

·г
-1

. 

4.3.23. Реакция АВ (к.) + 2С2 (г.) = АС3 (к.) + ВС (г.) протекает в 

стандартных условиях в прямом направлении. Каковы знаки 

ΔG
о
, ΔH

о
 и ΔS

о
 в этом случае? 

4.3.24. Для некоторой реакции ΔH
о
 = 100 кДж и ΔS

о
 = 125 Дж/К. Воз-

можна ли эта реакция в стандартных условиях? При какой 

температуре начнется ее протекание? Почему эта оценка тем-

пературы приближенная? 

4.3.25. Определите возможность самопроизвольного протекания в 

стандартных условиях следующей реакции: 

              3СuO (к.) + 2NH3 (г.) = 3Сu (к.) + 3H2O (г.) + N2 (г.) 

 ΔH
о

обр.,298,  -162.0          -46.2             0             -241.8            0  

      кДж/моль 

 ΔS
о

обр.,298,      42.6          192.6            33.3           188.7        191.5          

Дж/(K·моль) 

4.3.26. Определите приблизительную температуру, при которой 

начнет протекать реакция  

       ZnCO3 (к.) = ZnO (к.) + CO2 (г.) 

    ΔH
о

обр.,298,    -810.7         -350.6       -393.5 

     кДж/моль         

 ΔS
о

обр.,298,         92.5              43.6          213.7 

 Дж/(K·моль) 

4.3.27. Определите возможность самопроизвольного протекания при 

300 и 700 К следующей реакции: 

          NH3 (г.) + HCl (г.) = NH4Cl (к.)  

      ΔH
о

обр.,298,     -46.2         -92.3         -315.4 

 кДж/моль 

 ΔS
о

обр.,298,    192.5         186.7          94.6 

 Дж/(K·моль) 

4.3.28. Определите направление протекания при температурах 27 и 

227 
о
С следующей реакции: 

              4HNO3 (ж.) = 2H2O (г.) + 4NO2 (г.) + O2 (г.) 

 ΔH
о

обр.,298,         -173.0          -241.8           33.5            0 

 кДж/моль 

 ΔS
о

обр.,298,           156.0             188.7         240.2         205.0 

 Дж/(K·моль) 
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5. Химическая кинетика. Химическое равновесие 

 

 Важнейшие понятия. Гомогенные и гетерогенные реакции. Поня-

тие о скорости химической реакции. Закон действия масс. Факторы, 

определяющие скорость химической реакции. Константа скорости хи-

мической реакции. 

 Многостадийные реакции. Порядок и молекулярность реакций. 

Многостадийные процессы и закон действия масс. 

Влияние температуры на скорость химической реакции. Температур-

ный коэффициент скорости. Энергия активации. Факторы, определя-

ющие величину энергии активации. Энергия активации и скорость ре-

акции. Переходное состояние или активированный комплекс. Уравне-

ние Аррениуса. 

 Влияние катализаторов на скорость химической реакции. Гомо-

генные и гетерогенные каталитические реакции. Каталитические яды. 

Ингибиторы. 

 

5.1. Вопросы 

 

5.1.1.  Что изучает химическая кинетика? Понятие скорости химиче-

ской реакции. Какова ее размерность? Какие факторы влияют 

на ее величину? 

5.1.2.  Зависимость скорости химической реакции от природы и кон-

центрации реагирующих веществ. Математическое выражение 

закона действующих масс для реакций в гомогенных и гетеро-

генных системах. Описывает ли этот закон любую химиче-

скую реакцию? Физический смысл константы скорости реак-

ции. Можно ли предсказать зависимость скорости химической 

реакции от концентрации реагентов? 

5.1.3.  Факторы, лимитирующие эффективность соударений. Пред-

ставления об ориентационных эффектах, активных молекулах, 

энергии активации, активированном комплексе. Уравнение 

Аррениуса. Энергетическая диаграмма хода реакции. 

5.1.4.  Уравнение скорости химической реакции (кинетическое урав-

нение) – что оно описывает, как находят его? Порядок реак-

ции – частный и общий. Кинетическое уравнение реакции 

первого порядка. Размерности констант скоростей реакций 

различных порядков. Как определяется константа скорости? 

Сложные реакции. Стадии, лимитирующие скорость процесса. 

Молекулярность реакции. К реакциям какого типа неприме-

нимо понятие молекулярности? Почему молекулярность – 
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всегда целое небольшое число, а порядок может быть равен 

нулю, целому и нецелому числам? 

5.1.5.  Влияние давления и температуры на скорость реакции. Урав-

нение Вант-Гоффа. Температурный коэффициент скорости. 

5.1.6.  Влияние катализаторов на скорость химической реакции. 

Причины ускоряющего действия катализаторов. Теория про-

межуточных соединений. Гомогенный и гетерогенный ката-

лиз. Ингибиторы. Промоторы. Каталитические яды. Характер-

ные особенности ферментов как катализаторов. 

5.1.7.  Типы сложных реакций – параллельные, последовательные 

(консекутивные), сопряженные, автокаталитические. Цепные 

реакции, простые и разветвленные. Зарождение, развитие и 

обрыв цепи.  

5.1.8.  Обратимые реакции. Химическое динамическое равновесие. 

Кинетический вывод закона действующих масс. Общие и рав-

новесные концентрации (активности) реагентов, единицы их 

измерения. Константа химического равновесия – факторы, 

влияющие на ее величину. Соотношение, связывающее вели-

чину энергии Гиббса (изобарно-изотермического потенциала) 

с константой равновесия. Влияние энтальпийного и энтропий-

ного факторов. 

5.1.9.  Смещение химического равновесия под воздействием различ-

ных факторов (изменение температуры, давления, концентра-

ции реагирующих веществ). Принцип Ле Шателье-Брауна. 

Приведите примеры гетерогенных реакций (с участием газов и 

твердых веществ; газов и жидкостей; жидкостей и твердых 

веществ), запишите выражения констант равновесия, укажите, 

как в каждом случае смещается равновесие при изменении 

концентраций, давления, температуры. 

 

5.2. Примеры решения типовых задач 

 

 Зависимость скорости химической реакции от концентрации 

реагирующих веществ. Порядок химической реакции. 

5.2.1.  Реакция между веществами А и В протекает по уравнению 2А 

+ В = С; концентрация вещества А равна 6 моль/л, а вещества 

В – 5 моль/л. Константа скорости реакции равна 0,5 л
2
·моль

-

2
·с

-1
. Вычислите скорость реакции в начальный момент време-

ни и в тот момент, когда в реакционной смеси останется 45 % 

вещества В. 

 Решение. Согласно закону действующих масс, скорость хими-

ческой реакции (с простейшим механизмом) прямо пропорци-
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ональна произведению концентраций реагирующих веществ в 

степенях, равных стехиометрическим коэффициентам. Следо-

вательно, для уравнения реакции в приведенном примере  

V = k·СA
2
·СB. 

 Скорость химической реакции в начальный момент равна  

V1 =  0,5·6
2
·5 = 90,0 моль·с

-1
·л

-1
. 

 По истечении некоторого времени в реакционной смеси оста-

нется 45 % вещества В, т.е. концентрация вещества В станет 

равной 5·0,45 = 2,25 моль/л. Значит, концентрация вещества В 

уменьшилась на 5,0 – 2,25 = 2,75 моль/л. Так как вещества А и 

В взаимодействуют между собой в соотношении 2:1, то кон-

центрация вещества А уменьшилась на 5,5 моль/л (2,75·2) и 

стала равной 0,5 моль/л (6,0 - 5,5). Следовательно, V2 = 

0,5·(0,5)
2
·2,25 = 0,28 моль·с

-1
·л

-1
. 

5.2.2.  Период полураспада (t1/2) фосфора 
32

P равен 14,3 дня. Через 

сколько дней останется 25 % исходного количества вещества? 

 Решение. Для реакций первого порядка справедливо соотно-

шение  

2,303·lgC0/C = k·t, 

 где C0 – начальная концентрация, С – концентрация вещества 

в момент времени t, k – константа скорости реакции. При 

условии, что С = C0/2, соотношение приобретает вид  

2.303·lg2 = k·t1/2, или 0,69 = k·t1/2. 

 Отсюда константа скорости определится как k = 0,69/14,3, т.е. 

k = 0.04825 день
-1

. Знание величин k и С = 0,25·C0 позволяет 

вычислить искомое время распада фосфора 2,303·lgC0/0,25·C0 

= 0.04825·t, t = 28,7 дня. 

5.2.3.  Для реакции нейтрализации H3O
+
 + OH

-
 → 2H2O найдена кон-

станта скорости k = (1,3 ± 0,2)·10
11

 (моль/л)
-1

·с
-1

 при 25
0
С. Для 

реакции нейтрализации сильной кислоты сильным основанием 

рассчитайте t1/2 (концентрации кислоты и основания одинако-

вы и равны 10
-4

 моль/л); найдите также время, за которое ре-

акция пройдет на 90 %. 

 Решение. Рассматриваемая реакция имеет второй порядок. 

Уравнение скорости реакции второго порядка в том случае, 

если концентрации исходных веществ равны между собой, 

имеет вид:  1/С – 1/С0 = k·t; время полупревращения t1/2 = 

1/(С0·k). Размерность k - (моль/л)
-1

·с
-1

. При заданных условиях 

время полупревращения реакции нейтрализации может быть 

рассчитано по уравнению t1/2 = 1/(1,3·10
11

·10
-4

) = 7,7·10
-6

 c.  

 Если концентрация веществ уменьшается на 9/10, то С = 

0,1·С0; подстановка этих величин в соответствующее уравне-
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ние позволяет получить время, необходимое для такого сни-

жения концентрации: t = 9/(С0·k) = 9·t1/2 = 6,9·10
-5

 с. 

 Этот пример показывает, с какой большой скоростью идет ре-

акция нейтрализации. 

5.2.4. Пусть реакцию I
-
 + OCl

-
 → OI

-
 + Cl

-
  проводят при 25

0
С в 1,0 

М растворе NaOH, начальная концентрация CI- = COCl- = 2·10
-3

 

моль/л; концентрация реагирующих веществ во времени из-

меняется следующим образом (спектрофотометрический ме-

тод индикации): 

 t, c 2 3 5 6 8 14 

CI‾ = COCl‾·10
3
, 

моль/л 

1,69 1,58 1,35 1,23 1,01 0,73 

1/СOCl‾, (моль/л)
-1

 591,7 632,9 740,7 813,0 990,0 1369,9 

 Постройте кинетическую кривую и определите константу ско-

рости реакции.  

 Решение. Для исследуемой реакции неизвестен порядок. По-

этому прежде всего необходимо попробовать представить 

экспериментальные результаты в координатах, удобных для 

расчетов при различных порядках реакции (например, ―lgC – 

t‖ или ―1/C – t―), а именно для первого и второго порядка. Ис-

ходя из уравнения реакции, можно ожидать, что рассматрива-

емая реакция является реакцией второго порядка. Поэтому це-

лесообразно провести обработку в соответствии с уравнением 

1/С – 1/С0 = k·t. Отложим на оси ординат 1/С = 1/СOCl‾ как 

функцию времени t. График зависимости 1/СOCl‾ от t  пред-

ставляет собой прямую, а следовательно, рассматриваемая ре-

акция действительно является реакцией второго порядка. Из 

наклона прямой найдем k = 63,8 (моль/л)
-1

·с
-1

.  

 Точки на рис. имеют некоторый разброс относительно прямой 

(коэффициент корреляции R = 0,99526). Однако, учитывая, 

что данные получены для довольно быстрой реакции, можно 

считать сходимость результатов достаточно хорошей.  
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 Для обработки результатов можно использовать метод 

наименьших квадратов. В рассматриваемом случае: 1/cI‾ = a + 

b∙t, k = b, a = 459 ± 19; k = 63,8 ± 2,8.  

 

Влияние давления на скорость реакции 

5.2.5. Определите, как изменится скорость прямой реакции 

2NO(г) + O2(г) ⇄ 2NO2(г), 

 если общее давление в системе увеличить в 4 раза. 

 Решение. Увеличение давления в системе в 4 раза вызовет 

уменьшение объема системы в 4 раза, а концентрация реаги-

рующих  веществ возрастет в 4 раза. Начальная скорость ре-

акции равна V1 = k[NO]
2
[O2]. 

 После увеличения давления V2 = k(4[NO])
2
(4[O2]) = 64V1. По-

сле увеличения давления в 4 раза скорость реакции возросла в 

64 раза. 

 Зависимость скорости химической реакции от температуры 

5.2.6.  Вычислите, во сколько раз возрастет скорость реакции при 

увеличении температуры на 40
0
С, если температурный коэф-

фициент этой реакции равен 3.  

 Решение. Зависимость скорости химической реакции от тем-

пературы выражается эмпирическим правилом Вант-Гоффа, 

согласно которому при увеличении температуры на 10 граду-

сов скорость большинства гомогенных реакций увеличивается 

в 2 – 4 раза. Число, показывающее, во сколько раз увеличива-

ется скорость химической реакции при повышении темпера-

туры на 10 градусов, называется температурным коэффици-

ентом γ. Математически правило Вант-Гоффа можно выра-

зить как 
2 1

2 1

( ) /10T T

T TV V  
   
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 где 
1TV  и 

2TV  – скорости химической реакции при температурах 

T1 и T2. Множитель 2 1( ) /10T T  показывает увеличение скорости 

реакции при повышении температуры. В данном примере 

температура повысилась на 40 градусов (T2 - T1). Следователь-

но, скорость реакции возросла в 3
4
 = 81 раз. 

5.2.7.  При 353 К реакция заканчивается за 20 с. Сколько времени 

длится реакция при 293 К, если температурный коэффициент 

этой реакции равен 2,5. 

 Решение. Между скоростью протекания реакции и ее продол-

жительностью существует обратно пропорциональная зависи-

мость 
2 1

/T TV V  = τ1/ τ2, где τ1 и τ2 - время протекания реакции при 

температурах T1 и T2. Правило Вант-Гоффа в данном случае 

можно записать в виде  

τ1/τ2 = 2 1( ) /10T T  , 

 откуда τ1 = τ2 2 1( ) /10T T  , или τ1 = 20·2,5
6
. τ1 = 4879 с = 1 час 21 

мин 19 с. 

5.2.8. Найдите температурный коэффициент скорости реакции раз-

ложения муравьиной кислоты на углекислый газ и водород в 

присутствии золотого катализатора, если константа скорости 

этой реакции при 413К равна 5,5·10
-4

 с
-1

, а при 458 К – 9,2·10
-3

 

с
-1

. 

 Решение. Температурный коэффициент реакции определяют, 

пользуясь правилом Вант-Гоффа: 

2 1
/T Tk k  = 2 1( ) /10T T  ,   lg(

2 1
/T Tk k ) = {(458-413)/10}lgγ, 

lg(9,2·10
-3

/5,5·10
-4

) = 4,5lgγ,  lgγ = 0,2717,  γ = 1,865. 

5.2.9. Рассчитайте энергию активации химической реакции, если 

константы скорости реакции при 273 и 280 К равны 4,04·10
-5

 и 

7,72·10
-5

с
-1

. 

 Решение. Зависимость константы скорости химической реак-

ции от температуры описывает уравнение Аррениуса. Для 

двух значений температур и соответствующих им значений 

констант скоростей уравнение Аррениуса примет вид 

ln(
2 1

/T Tk k ) = (E/R)·(1/T1-1/T2),  или  

2.303·lg(
2 1

/T Tk k ) = (E/R)·(1/T1-1/T2), 

 где 
2Tk  и 

1Tk  – константы скорости химической реакции при 

температурах T2 и T1 соответственно. По условию T1 = 273 К, 

1Tk = 4,04·10
-5

 с
-1

, T2 = 280 К, 
2Tk = 7,72·10

-5
 с

-1
. R = 8,314 

Дж/(моль·К). В результате E = 58740 Дж/моль = 58,74 

кДж/моль. 
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 Химическое равновесие. Вычисление константы равновесия 

реакции по равновесным концентрациям реагирующих ве-

ществ и определение их исходных концентраций 

5.2.10.  При синтезе аммиака N2(г) + 3H2(г) ⇄ 2NH3(г) равновесие 

установилось при следующих концентрациях реагирующих 

веществ (моль/л): [N2] = 2,5; [H2] = 1,8; [NH3] = 3,6. Рассчитай-

те константу равновесия этой реакции и исходные (начальные) 

концентрации азота и водорода. 

 Решение. Определяем константу равновесия этой реакции: 

К = [NH3]
2
/([N2]·[H2]

3
)= (3,6)

2
/2,5·(1,8)

3
 = 0,89. 

 Исходные концентрации азота и водорода находим на основе 

уравнения реакции. На образование 2 моль аммиака необхо-

димо израсходовать 1 моль азота, а на образование 3,6 моль 

аммиака потребовалось 3,6/2 = 1,8 моль азота. Учитывая рав-

новесную концентрацию азота, находим его первоначальную 

концентрацию 
2NC : 

2NC = 2,5 + 1,8 = 4,3 моль/л. 

 На образование 2 моль аммиака необходимо израсходовать 3 

моль водорода, а для получения 3,6 моль аммиака требуется 

3·3,6/2 = 5,4 моль; 
2HC = 1,8 + 5,4 = 7,2 моль/л. Таким образом, 

реакция начиналась при концентрациях (моль/л):  

2NC = 4,3, 
2HC = 7,2. 

 Вычисление равновесных концентраций реагирующих веществ  

5.2.11. Реакция протекает по уравнению А + В ⇄ 2С. Определите 

равновесные концентрации реагирующих веществ, если ис-

ходные концентрации веществ А и В соответственно равны 

0,5 и 0,7 моль/л, а константа равновесия реакции К = 50. 

 Решение. К моменту наступления равновесия концентрации 

веществ А и В понизятся, а концентрация вещества С увели-

чится. На каждый моль веществ А и В образуется 2 моль ве-

щества С; поэтому, если понижение концентрации веществ А 

и В обозначить через x моль, то увеличение концентрации ве-

щества С будет равно 2x моль. Равновесные концентрации ре-

агирующих веществ будут: [A] = (0,5-x) моль/л, [B] = (0,7-x) 

моль/л, [C] = 2x моль/л. 

 K = [C]
2
/([A]·[B]) = 4x

2
/(0,5-x)(0,7-x),  50 = 4x

2
/(0,35-1,2x+ x

2
); 

46x
2
-60x+17,5 = 0. x1 = 0,86, x2 = 0,44. 

 По условию задачи справедливо значение x2. Отсюда равно-

весные концентрации реагирующих веществ равны: [A] = (0,5-
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0,44) = 0,06 моль/л, [B] = (0,7-0,44) = 0,26 моль/л, [C] = 0,88 

моль/л. 

Взаимосвязь изменения энергии Гиббса реакции  

и константы равновесия 

5.2.12. Рассчитайте энергию Гиббса реакции 2SO2(г) + O2(г) ⇄ 

2SO3(г) при 950 К, если константа равновесия, выраженная 

через молярные концентрации реагирующих веществ, равна 

83,88. 

 Решение. Взаимосвязь ΔG
0
 и К реакции передается уравнени-

ем ΔG
0
 = -RT·lnK, или ΔG

0
 = - 2,303·RT·lgK. 

 ΔG
0
 = -2,303·8.314·950·lg83,88 = -2,303·8,314·950·1,9236 = -

34989,9 Дж = -34,99 кДж. 

Вычисление равновесных концентраций реагирующих 

веществ после смещения равновесия 

5.2.13. Химическое равновесие реакции CO2(г)+ H2(г) ⇄ CO(г) + 

H2O(г) установилось при следующих концентрациях реагиру-

ющих веществ(моль/л): [CO2]1 = 7,  [H2]1 = 5,  [CO]1 = 10,  

[H2O]1 = 14. Равновесие системы было нарушено из-за умень-

шения концентрации воды до 11 моль/л. Вычислите, какими 

стали новые равновесные концентрации всех реагирующих 

веществ после сдвига равновесия. 

 Решение. Из условия задачи видно, что при уменьшении кон-

центрации воды равновесие системы сместилось в сторону 

прямой реакции. Смещение равновесия системы вызвало 

уменьшение концентраций оксида углерода(IV) и водорода и 

увеличение концентраций оксида углерода(II) и воды. Все ве-

щества в данной реакции реагируют в одинаковом соотноше-

нии, поэтому изменение концентраций всех реагирующих ве-

ществ обозначим через x моль/л.  

 После смещения равновесия новые равновесные концентра-

ции реагирующих веществ оказались равными (моль/л):  

 [CO2]2 = (7-x), [H2]2 = (5-x), [CO]2 = (10+x), [H2O]2 = (11+x). 

 Константа равновесия данной реакции равна 

К = {[CO][H2O]}/{[CO2][H2O]} = 4,0. 

Используя значение константы равновесия, получаем:  

4.0 = (10+x)(11+x)/(7-x)(5-x),  140 - 48x + x
2
 = 110 + 21x + x

2
, 

x
2
 - 23x + 10 = 0,  x1,2 = 11,5 ± {(11,5)

2
-10}

1/2
.  x1 = 22,56, x2 = 

0,44. 

Первое значение x отбрасываем, так как уменьшение концен-

траций углекислого газа и водорода не может быть бóльшим, 
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чем исходные концентрации этих веществ. Искомое значение: 

x = 0,44 моль/л. 

 После смещения равновесия новые равновесные концентра-

ции реагирующих веществ стали следующими (моль/л):  

 [CO2]2 = 7-0,44 = 6,56, [H2]2 = 5-0,44 = 4,56,  

 [CO]2 = 10+0,44 = 10,44,  [H2O]2 = 11+0,44 = 11,44. 

 

5.3. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

5.3.1.  В трех закрытых сосудах одинакового объема проводят неза-

висимо друг от друга реакции. Через 1 минуту после начала 

реакции в первом сосуде получено 21,9 г HCl, во втором сосу-

де получено 24,3 г HBr, а в третьем сосуде получено 25,6 г HI. 

В каком сосуде реакция протекает с наибольшей скоростью? 

5.3.2.  Во сколько раз изменится скорость прямой реакции 

2CO(г) + O2(г) ⇄ 2CO2(г), 

 если при постоянной температуре уменьшить давление газо-

вой смеси в 4 раза? 

5.3.3.  Реакция при температуре 40
о
С протекает за 180 с. Темпера-

турный коэффициент реакции равен 3. В течение какого вре-

мени завершится эта реакция при 60
о
С? 

5.3.4.  Концентрации оксида азота(II) и кислорода, образующих ок-

сид азота(IV), равны и составляли 2 моль/л. Как изменится 

скорость реакции, если концентрацию оксида азота(II) увели-

чить в два раза, а концентрацию кислорода уменьшить в два 

раза? Ответ представьте в виде отношения скорости после из-

менения концентрации к первоначальному значению. 

5.3.5.  При охлаждении реакционной смеси с 50
о
С до 20

о
С скорость 

химической реакции уменьшилась в 27 раз. Вычислите темпе-

ратурный коэффициент этой реакции. 

5.3.6.  Начальная концентрация исходных веществ в системе 

CO(г) + Cl2(г) ⇄ COCl2(г) 

 была равна: 0,30 моль/л оксида углерода(II) и 0,20 моль/л хло-

ра. Во сколько раз изменится скорость прямой реакции, если 

концентрацию оксида углерода(II) повысить до 0,90 моль/л, а 

концентрацию хлора до 1,00 моль/л? 

5.3.7.  Во сколько раз изменится скорость прямой реакции 

2A(г) + B(г) ⇄ A2B(г), 

 если концентрацию вещества A увеличить в три раза, а кон-

центрацию вещества B уменьшить в три раза? 
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5.3.8.  На сколько градусов нужно увеличить температуру, чтобы 

скорость реакции возросла в 27 раз? Температурный коэффи-

циент реакции равен трем. 

5.3.9.  Какой реакции соответствует выражение V = k·[O2]:  

 1) C + O2 = CO2, 2) N2 + O2 = 2NO, 3) 2H2 + O2 = 2H2O? 

5.3.10.  Как и по какой причине катализатор изменит скорость реак-

ции? Укажите гомогенный катализ: 

 1) SO2(г) + O2(г)   52OV  SO3(г),     

 2) SO2(г) + O2(г) NO → SO3(г). 

5.3.11.  Укажите правильное выражение скорости для реакции:  

2Cr + 3Cl2 → 2CrCl3. 

 1) V = k·[Cr]
2
·[Cl2]

3
, 2) V = k·[3Cl2],  

 3) V = k·[2Cr]·[3Cl2], 4) V = k·[Cl2]
3
. 

5.3.12.  Концентрации водорода и кислорода, образующих воду, рав-

ны и составляют 3 моль/л. Как изменится скорость реакции, 

если концентрацию водорода уменьшить в два раза, а концен-

трацию кислорода увеличить в два раза? Ответ представьте в 

виде отношения скорости после изменения концентраций к 

первоначальному значению. 

5.3.13.  В каком случае скорость реакции будет зависеть от концен-

трации обоих взаимодействующих веществ:  

 1) C + O2 → CO, 2) CO + O2 → CO2, 3) CO2+ C → CO? 

5.3.14.  Реакция при температуре 60
o
C протекает за 0,6 с. Температур-

ный коэффициент реакции равен 3. В течение какого времени 

завершится эта реакция при 40
o
C? 

5.3.15. Катализ гомогенный и гетерогенный. К какому каталитиче-

скому процессу следует отнести реакцию  

 2H2O2   2MnO  2H2O + O2? 

5.3.16.  Вычислите энергию активации реакции разложения оксида 

азота(IV): 2NO2 ⇄ 2NO + O2, если константы скорости этой 

реакции при 600 и 640 К соответственно равны 83,9 и 407,0 

л·моль
-1

·с
-1

. 

5.3.17.  Период полураспада 
45

Ca составляет 163 дня. Через сколько 

дней активность препарата 
45

CaCO3 уменьшится в 8 раз? 

5.3.18.  Период полураспада равен 8 часам. Через какое время оста-

нется 25 % исходного вещества? 

5.3.19.  Константы скорости реакции первого порядка при 303 и 308 К 

соответственно равны 2,2·10‾
3
 и 4,1·10‾

3
 мин

-1
. Рассчитайте 

энергию активации этой реакции и время, в течение которого 

эта реакция завершится на 75% при 308 К. 

5.3.20.  Энергия активации реакции разложения оксида азота(V) 
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N2O5 ⇄ N2O4 + 1/2O2 

 равна 103,5 кДж/моль. Константа скорости этой реакции при 

298 К равна 2,03·10‾
3
 с

-1
. Вычислите константу скорости этой 

реакции при 288 К. 

5.3.21.  Константы скорости реакции омыления пропилового эфира 

уксусной кислоты щелочью при 283 и 293 К соответственно 

равны 2,15 и 4,23 л·моль
-1

·мин
-1

. Найдите энергию активации 

этой реакции. Каков общий порядок данной реакции? 

5.3.22.  Вычислите энергию активации и константу скорости реакции 

CO(г) + H2O(г) ⇄ CO2(г)+ H2(г) 

 при 303 К, если константы скорости этой реакции при 288 и 

313 К соответственно равны 3,1·10‾
4
 и 8,15·10‾

3
 л·моль

-1
·мин-

1
. 

5.3.23.  Энергия активации реакции  

2HI(г) ⇄ H2(г)+ I2(г) 

 равна 186,4 кДж/моль. Рассчитайте константу скорости этой 

реакции при 700 К, если константа скорости этой реакции при 

450 К составляет 0,942·10
-6

 л·моль
-1

·мин
-1

. 

5.3.24. Для какой из приведенных реакций уменьшение давления и 

увеличение температуры смещает равновесия в различных 

направлениях? 

 1) CaCO3(т) ⇄ CaO(т) + CO2(г), ΔH>0,  

 2) CO2(г) + C(т) ⇄ 2CO(г), ΔH>0, 

 3) 2NO2(г) ⇄ N2O4(г), ΔH <0, 4) 3O2(г) ⇄ 2O3(г), ΔH>0. 

5.3.25.  Равновесие в реакции, уравнение которой 

CH4(г) + 4S(ж) ⇄ 2CS2(г) + 2H2S(г), ΔH <0,  

 сместится влево: 1) при понижении давления, 2) при пониже-

нии температуры, 3) при дополнительном введении серы, 4) 

при увеличении концентрации сероводорода.  

5.3.26.  Для того чтобы максимально сместить равновесие реакции, 

уравнение которой  

PCl3(г) + Сl2(г) ⇄ PCl5(г), ΔH <0, 

 в сторону образования хлорида фосфора(V), необходимо:  

 1) увеличить давление и увеличить температуру, 2) увеличить 

давление и уменьшить температуру, 3) уменьшить давление и 

уменьшить температуру, 4) уменьшить давление и увеличить 

температуру. 

5.3.27.  В каком направлении сместится равновесие в обратимом про-

цессе, уравнение которого 
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 2FeCl3(р-р) + 2KI(р-р) ⇄ 2FeCl2(р-р) + 2KCl(р-р) + I2(р-р), 

 если увеличить концентрацию хлорида железа(III)?  

 1) сместится вправо, 2) сместится влево, 3) не сместится. 

5.3.28.  Система, в которой повышение давления и повышение 

температуры приведут к смещению равновесия в 

противоположных направлениях,: 

 1) CO2(г) + C(т) ⇄ 2CO(г), ΔH>0,  

 2) I2(г) + 5CO2(г) ⇄ I2O5(т) + 5CO(г), ΔH>0,  

 3) N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO(г), ΔH>0,  

 4) HC≡CH(г) + 2H2(г) ⇄ CH3−CH3(г), ΔH<0. 

5.3.29.  Система,в которой повышение давления не вызовет смещение 

равновесия,: 

 1) 2NF3(г) + 3H2(г) ⇄ 6HF(г) + N2(г),  

 2) С(т) + 2N2O(г) ⇄ CO2 (г) + 2N2(г), 

 3) 3Fe2O3(т) + H2(г) ⇄ 2Fe3O4(т) + H2O(г), 

 4) 2ZnS(т) + 3O2(г) ⇄ 2ZnO(т) + 2SO2(г). 

5.3.30.  Для какой реакции и увеличение давления, и уменьшение 

температуры смещают равновесие в одном и том же направ-

лении? 

 1) 2HI(г) ⇄ H2(г) + I2(г), ΔH<0,   

 2) CO2(г) + C(т) ⇄ 2CO(г), ΔH>0,  

 3) 2Fe(т) + 3H2O(г) ⇄ Fe2O3(т) + 3H2(г), ΔH<0,  

 4) N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO(г), ΔH>0. 

5.3.31.  В какой реакции изменение давления не оказывает влияния на 

положение равновесия? 

 1) SO2(г) + Cl2(г) ⇄ SO2Cl2(г), 2) 2NO(г) + O2(г) ⇄ 2NO2(г), 

 3) SO2(г) + H2O(ж) ⇄ H2SO3(р-р),  

 4) 3Fe2O3 (т) + CO(г) ⇄ 2Fe3O4(т) + CO2(г). 

5.3.32.  Для каких процессов уменьшение объема и понижение темпе-

ратуры одновременно смещают равновесие в одном направле-

нии? 

 1) CO2(г) + C(т) ⇄ 2CO(г), ΔH>0,  

 2) 2CO(г) + O2(г) ⇄ 2CO2(г), ΔH<0, 

 3) 2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г), ΔH<0,  

 4) N2(г) + 3H2(г) ⇄ 2NH3(г), ΔH<0. 
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5.3.33.  При одновременном понижении давления и температуры для 

реакции С(т) + 2N2O(г) ⇄ CO2 (г) + 2N2(г), ΔH<0 выход про-

дуктов реакции:  

 1) уменьшится, 2) увеличится, 3) не изменится. 

5.3.34.  Как сместить равновесие реакции 

2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г), ΔH= -198 кДж 

 в сторону образования оксида серы(VI)? 

 1) повысить температуру, 2) понизить температуру,  

 3) понизить давление, 4) ввести катализатор. 

5.3.35.  Для каких из указанных реакций уменьшение объема сосуда, в 

котором происходит реакция, приведет к смещению равнове-

сия в том же направлении, что и понижение температуры?  

 1) H2(г) + S(ж) ⇄ H2S(г), ΔH <0,  

 2) CO2(г) + C(т) ⇄ 2CO(г), ΔH>0,  

 3) N2(г) + 3H2(г) ⇄  2NH3(г), ΔH<0,  

 4) 2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г), ΔH<0,  

 5) N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO(г), ΔH>0. 

5.3.36.  Реакция дегидрирования углеводородов – эндотермический 

процесс. Как сместить равновесие реакции 

C4H10(г) ⇄ C4H6(г) + 2H2(г) 

 в сторону образования C4H6? 

 1) понизить температуру, 2) повысить температуру,  

 3) повысить давление, 4) понизить давление,  

 5) ввести катализатор, 6) уменьшить концентрацию водорода. 

5.3.37.  Как сместить равновесие реакции 

N2(г) + 3H2(г) ⇄ 2NH3(г), ΔH<0 

 в сторону образования аммиака? 

 1) понизить температуру, 2) повысить температуру,  

 3) увеличить концентрацию азота,  

 4) увеличить концентрацию аммиака, 5) ввести катализатор. 

5.3.38.  Для каких из приведенных ниже реакций повышение темпера-

туры и понижение давления одновременно смещает химиче-

ское равновесие влево? 

 1) PCl3(г) + Сl2(г) ⇄ PCl5(т), ΔH <0,  

 2) H2(г) + Сl2(г) ⇄2HCl(г), ΔH <0, 

 3) CO(г) + H2O(г) ⇄ CO2(г ) + H2(г) , H>0,  

 4) 2CO(г) + O2(г) ⇄ 2CO2(г), ΔH<0,  
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 5) N2(г) + O2(г) ⇄ 2NO(г), ΔH>0. 

5.3.39.  В состоянии равновесия реакции 2SO2(г) + O2(г) ⇄ 2SO3(г) 

концентрации кислорода и оксида серы(VI) соответственно 

равны (моль/л) 0,4 и 0,8. Учитывая, что начальная концентра-

ция оксида серы(VI) рана нулю, определите начальную кон-

центрацию кислорода (моль/л). 

5.3.40.  В реагирующей системе, схема которой 

А(г) + 2В(г) ⇄ С(г) + 3Д(г), 

 исходные концентрации вещества А – 3 моль/л, вещества В – 

4 моль/л, а равновесная концентрация вещества С – 1,5 моль/л. 

Вычислите константу равновесия. 

5.3.41.  Вычислите константу равновесия и начальную концентрацию  

хлора в системе CO(г) + Cl2(г) ⇄ COCl2(г), если равновесные 

концентрации [Сl2] = 0,3 моль/л,  [CO] = 0,3 моль/л, [COCl2] = 

1,5 моль/л. 

5.3.42.  В реакторе объемом 10 л содержится 5,0 г водорода, 11,2 г 

этилена и 150 г этана. Рассчитайте константу равновесия 

H2(г) + C2H4(г) ⇄  C2H6(г), 

 выраженную через молярные концентрации реагентов. 

5.3.43.  Смешали по 2 моль пропионовой кислоты и метанола, доба-

вили 1 мл концентрированной серной кислоты в качестве ка-

тализатора. После установления равновесия в системе оказа-

лось 0,94 моль пропионовой кислоты. Какова константа рав-

новесия реакции при данной температуре? 

5.3.44.  В равновесной системе  H2(г) + I2(г) ⇄ 2HI(г) при 400 К кон-

центрации веществ составляют (моль/л): водорода 0,17, йода 

0,08, йодоводорода 1,77. Вычислите константу равновесия при 

данной температуре. 

5.3.45.  При нагревании протекает реакция SO2Cl2(г) ⇄ SO2(г) + Cl2(г). 

При некоторой температуре из 1 моль SO2Cl2, находящегося в 

закрытом сосуде емкостью 20 л, разлагается 0,5 моль. Опреде-

лите константу равновесия при этой температуре. 

5.3.46.  Исходные концентрации оксида углерода(II) и паров воды со-

ответственно равны 0,08 моль/л. Вычислите равновесные кон-

центрации оксида углерода(II), воды, водорода в системе  

CO(г) + H2O(г) ⇄ CO2(г ) + H2(г), 

 если равновесная концентрация оксида углерода(IV) оказалась 

равной 0.05 моль/л. Рассчитайте константу равновесия реак-

ции. 
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5.3.47.  В колбе объемом 2 л содержатся 6,0 г оксида азота(II), 4,6 г 

оксида азота(IV) и кислород. Вещества находятся в равнове-

сии. Константа равновесия 2NO(г) + O2(г) ⇄ 2NO2(г), выра-

женная через молярные концентрации реагентов, равна 10. 

Найдите массу кислорода. 

5.3.48.  При нагревании оксида азота(IV) в закрытом сосуде до неко-

торой температуры равновесие реакции 2NO2(г) ⇄ 2NO(г) + 

O2(г)  

 установилось при концентрации оксида азота(IV), равной 0,8 

моль/л, оксида азота(II) – 2,2 моль/л, кислорода – 1,1 моль/л. 

Вычислите константу равновесия для этой температуры и ис-

ходную концентрацию оксида азота(IV). 

5.3.49.  Рассчитайте константу равновесия реакции PCl5(г) ⇄ PCl3(г) 

+ Сl2(г) при 500 К, если к моменту наступления равновесия 

прореагировало 54 % хлорида фосфора(V), а его исходная 

концентрация была равна 1,0 моль/л. 

5.3.50.  Исходная была равна 1,0 моль/л.концентрация каждого из ве-

ществ в смеси составляет 2,5 моль/л. После установления рав-

новесия концентрация вещества С оказалась равной 3 моль/л. 

Вычислите константу равновесия реакции 

А(г) + В(г) ⇄ С(г) + D(г). 

5.3.51.  Константа равновесия реакции N2(г) + 3H2(г) ⇄ 2NH3(г) при 

673 К равна 0,1. Равновесные концентрации (моль/л) водорода 

0,6 и аммиака 0,18. Вычислите начальную и равновесную 

концентрацию азота. 

5.3.52.  При 713 К константа равновесия диссоциации йодоводорода  

 К = ([H2]·[I2])/[HI]
2
 равна 1/64. Найдите количества веществ 

водорода, йода и йодоводорода в состоянии равновесия, если 

вначале было взято 2 моль йодоводорода. Объем сосуда, в ко-

тором происходит реакция, равен 5 л. 

5.3.53.  При температуре 700 К в системе 2H2(г) + S2(г) ⇄ 2H2S(г) 

установились следующие равновесные концентрации веществ: 

[H2] = 0,36 моль/л, [S2] = 0,233 моль/л, [H2S] = 0,452 моль/л. 

Вычислите константу равновесия в данных условиях. 

5.3.54.  Химическое равновесие реакции 

А(г) + В(г) ⇄ С(г) + D(г) 

 установилось при следующих концентрациях веществ 

(моль/л):[A] = 18,0, [B] = 16,0, [C] = 12,0, [D] = 24,0. Концен-

трацию вещества С понизили на 12 моль/л, в результате чего 
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сместилось равновесие системы. Определите новые равновес-

ные концентрации реагирующих веществ. 

5.3.55.  Химическое равновесие реакции COCl2(г) ⇄ CO(г) + Cl2(г) 

установилось при концентрациях реагирующих веществ 

(моль/л): [COCl2] = 10,0, [CO] = 2,0, [Cl2] = 4,0. В равновесную 

систему добавили хлор в количестве 4 моль/л. Определите но-

вые равновесные концентрации реагирующих веществ после 

смещения равновесия. 

5.3.56.  Равновесные концентрации веществ, участвующих в реакции 

CH3COOH(г) + C2H5OH(г) ⇄ CH3COOC2H5 (г)+ H2O(г), 

 равны (моль/л): [CH3COOH] = 0,02, [C2H5OH] = 0,32, 

[CH3COOC2H5] = 0,08, [H2O] = 0,08. Какими стали равновес-

ные концентрации после смещения равновесия вследствие 

увеличения концентрации этанола в 4 раза? 

5.3.57.  Величина ΔG
0
 298 образования аммиака равна -16,64 кДж/моль. 

Вычислите константу равновесия реакции N2(г)+ 3H2(г) ⇄ 

2NH3(г) для данной температуры. 

5.3.58.  Вычислите константу равновесия реакции 2NO(г) + Cl2(г) ⇄ 

2NOCl(г) при 298 К по следующим данным: 

 

Вещество NO(г) Cl2(г) NOCl(г) 

ΔH
0

298, кДж/моль 90,37 0 53,55 

S
0

298, Дж/(моль·К) 210,62 223,0 263,6 

 

5.3.59.  В сосуд емкостью 10 литров при некоторой температуре по-

местили 0,5 моль оксида азота(IV). К моменту наступления 

равновесия 80 % его разложилось на азот и кислород, Рассчи-

тайте константу равновесия и определите, как изменилось 

давление в сосуде. 

5.3.60.  В слабокислом растворе пероксид водорода H2O2 и 

тиосульфат –ионы S2O3
2
‾ реагируют по уравнению H2O2 + 

2S2O3
2
‾ + 2H

+
 → 2H2O + S4O6

2
‾. В области pH от 4 до 6 

скорость реакции не зависит от pH. При температуре 25 
0
С, pH 

5 и начальных концентрациях C(H2O2) = 0,0368 моль/л и 

C(S2O3
2
‾) = 0,0204 моль/л была обнаружена следующая 

зависимость концентрации тиосульфат-ионов от времени (см. 

табл. и рис.): 
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t, мин 16 36 43 52 

C(S2O3
2
‾) = 1·10

3
, 

моль/л 

10,3 5,18 4,16 3,13 

1/C(S2O3
2
‾), 

моль/л 

97,09 193,0 240,4 319,5 

 

 Определите: 1) порядок реакции; 2) константу скорости реак-

ции; 3) количество тиосульфат-ионов, оставшихся в растворе 

через один час, если при сохранении прочих условий концен-

трацию пероксида водорода увеличить в два раза. 

0 1000 2000 3000

100

200

300

t, c

1/C(S2O3
2-

), моль/л

 
5.3.61. Вещество A смешивают с эквимолярным количеством веще-

ства B. Через один час прореагировало 75% вещества A. а) 

Рассчитайте константу скорости реакции, полагая, порядок 

реакции равным 1) 0, 2) 1, 3) 2; б). Какая часть вещества A 

прореагирует за два часа, если порядок реакции равен 1) 0, 2) 

1, 3) 2? 

5.3.62. Константа равновесия диссоциации фтороводорода в водном 

растворе (25 
0
С) 

 HFр-р ⇄ H
+

р-р + F‾р-р , Ka = ([H
+
]·[F‾])/[HF] = 8·10‾

4
 моль/л. 

 Константа скорости элементарной реакции  

H
+

р-р + F‾р-р → HFр-р,  k = 1·10
11

 л/моль·с. 

 Полагая механизм реакции простейшим, вычислите константу 

скорости диссоциации 

HFр-р → H
+

р-р + F
-
р-р. 

5.3.63. Скорость реакции в растворе  

30C2H5OH + B10H14 ⇄ 10B(OC2H5)3 + 22H2 

 описывается уравнением d(C2H5OH)/dt = k·[C2H5OH]·[B10H14]. 

Каков порядок этой реакции? 

5.3.64. Кинетическое уравнение реакции в растворе 

BrO3‾ + 5Br
-
 + 6H

+
 = 3Br2 + 3H2O 

 имеет вид: 
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V = k·[BrO3‾]·[Br‾]·[H
+
]. 

 Как изменится скорость реакции при увеличении pH раствора 

на единицу? 

5.3.65. Реакция 2NO2 + F2 = 2NO2F, вероятно, осуществляется через 

 стадии NO2 + NO2 = N2O4 (быстрая, равновесная) и N2O4 + F2= 

 2NO2F  (медленная). Выведите уравнение скорости реакции. 

5.3.66.  Зависимость скорости реакции обмена 

[Co(NH3)5H2O]
3+

 + SO4
2
‾ = [Co(NH3)5SO4]

+
 + H2O 

 от концентрации сульфат-ионов меньше, чем в первой степе-

ни, и уменьшается с увеличением [SO4
2
‾]. Даже при концен-

трации сульфат-ионов 2,9 моль/л нет признаков достижения 

предельной скорости. Назовите возможную причину наблюда-

емого явления. 

5.3.67. Скорость растворения меди в аммиачном растворе 

Cu + 1/2O2 + 4NH3 + H2O = [Cu(NH3)4]
2+

 + 2OH‾ 

 описывается уравнением 

 V = k·[NH3]·p(O2)
0,4

 

 Как изменится скорость реакции при увеличении 

концентрации аммиака и давления в два раза? 

5.3.68. При 1476 К константа равновесия реакции 

C(т) + CO2(г) ⇄ 2CO(г) 

 имеет численное значение Kp =  1,67·10
3
. а) Какова размер-

ность приведенной константы (в атмосферах)? б) Каковы чис-

ленное значение константы Kc (концентрации измеряются в 

молярных единицах) и ее размерность? 

5.3.69. Температурная зависимость константы скорости реакции раз-

ложения некоторого вещества A → 2B + 1/2C характеризуется 

следующими экспериментальными данными: 

 

Т, К 273 298 308 318 328 338 

(1/Т)·10
3
 3,66 3,36 3,25 3,14 3,05 2,96 

k·10
5
, c

-1
 0,0787 3,46 13,5 49,8 150 487 

lgk -6,10 -4,46 -3,87 -3,30 -2,82 -2,31 

 

 Вычислите, используя график в координатах «lgk – 1/T», энер-

гию активации реакции. 
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5.3.70. При какой концентрации воды омыление сложного эфира  

CH3COOC2H5 + H2O = CH3COOH + C2H5OH 

  является реакцией первого порядка? 
 

6. Растворы 

 

 Важнейшие понятия. Растворение как физико-химический про-

цесс. Изменение энтальпии и энтропии при растворении веществ. 

Сольватация. Сольваты. Особые свойства воды как растворителя. Гид-

раты. Кристаллогидраты. 

 Растворимость веществ. Растворение твердых, жидких и газооб-

разных веществ. Влияние температуры, давления и природы веществ 

на их взаимную растворимость. 

 Способы выражения состава растворов: массовая  доля, моляр-

ность, нормальность, моляльность, молярная доля. 

 Электролитическая диссоциация. Влияние природы вещества на 

его способность к электролитической диссоциации в водном растворе. 

Механизм диссоциации. Гидратация ионов в растворе. Основания и 

кислоты с точки зрения теории электролитической диссоциации. Ион 

гидроксония. Амфотерные гидроксиды. Кислотно-основной характер 

диссоциации гидроксидов в зависимости от положения элементов в 

периодической системе. Диссоциация средних, кислых и основных со-

лей. 

 Сильные и слабые электролиты. Степень диссоциации электро-

литов. Факторы, определяющие степень диссоциации. Основные пред-

ставления теории сильных электролитов. Истинная и кажущаяся сте-

пени диссоциации  в растворах сильных электролитов. Концентрация 

ионов в растворе и активность. Равновесие в растворах слабых элек-

тролитов. Константа диссоциации. Факторы, влияющие на величину 

константы диссоциации. Связь константы диссоциации со степенью 

диссоциации. Закон разбавления.  

 Диссоциация воды. Константа диссоциации. Ионное произведе-

ние. Влияние температуры на диссоциацию воды. Водородный показа-
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тель. Понятие о буферных растворах. Труднорастворимые электроли-

ты. Равновесие между осадком и насыщенным раствором. Произведе-

ние растворимости. Влияние одноименных ионов на растворимость 

веществ. 

 Обменные реакции между ионами в растворе. Общие условия 

протекания реакции обмена в растворах электролитов. Ионные урав-

нения. 

 Гидролиз солей. Гидролиз солей по катиону и по аниону. Меха-

низм гидролиза. Молекулярные и ионные уравнения гидролиза солей. 

Четыре типа солей в зависимости от гидролизуемости составляющих 

их ионов. Влияние природы, заряда и радиуса ионов на их гидролизу-

емость. Степень гидролиза. Константа гидролиза. Влияние концентра-

ции раствора, температуры, рН среды на степень гидролиза. 

 Гидролиз кислых солей. Гидролиз труднорастворимых солей. 

Совместный гидролиз солей. Полимеризация и поликонденсация про-

дуктов гидролиза многозарядных ионов. 

 Условия подавления гидролиза. Общие принципы получения 

легкогидролизующихся солей, их очистки и сушки. 

 

6.1. Вопросы 

 

6.1.1. Часто раствор определяют как систему, состоящую из раство-

рителя и растворенного вещества. В чем недостаток такого 

определения? Дайте определение понятия  ―растворитель‖ и 

―растворенное вещество‖. Что такое сольватация (гидратация),   

сольваты (гидраты), кристаллогидраты? Что подвергается 

сольватации: молекулы, катионы,  анионы?  Приведите при-

меры  записи сольватов. 

6.1.2. Что такое раствор? Какие типы взаимодействий между части-

цами  обусловливают растворение веществ?  Рассмотрите рас-

творение аммиака в воде, спирта в воде. 

6.1.3. Что такое суспензии, эмульсии, коллоидные растворы? При-

ведите примеры. Какая область химии изучает эти растворы?  

Почему их называют дисперсными системами, а истинные 

растворы относят к молекулярно-ионным растворам?   

6.1.4. Какой растворитель является наиболее распространенным? 

Особенности воды как растворителя? 

6.1.5. Растворение твердого вещества в жидкости является физико-

химическим процессом. Назовите ―физическую‖ и ―химиче-

скую‖ стадию растворения. Как изменяются  Н, S при рас-

творении? Наиболее благоприятные соотношения термодина-

мических функций для растворения? 
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6.1.6. Что называется растворимостью вещества?  Способы выраже-

ния растворимости (концентрации) вещества: молярность, мо-

ляльность, нормальность, массовые и объемные доли, моль-

ные доли вещества. Какой раствор называется ненасыщенным, 

насыщенным, пересыщенным? В каком из этих растворов си-

стема находится в состоянии истинного химического равнове-

сия? Чему равно значение изобарно-изотермического потен-

циала в этих растворах? 

6.1.7. Какие растворы называются разбавленными, концентрирован-

ными? Есть ли разница в понятиях ―насыщенный‖ и ―концен-

трированный‖? Можно ли назвать насыщенные растворы хло-

рида серебра, сульфата бария концентрированными? 

6.1.8. Как влияют различные факторы (температура, давление, при-

рода компонентов, посторонние вещества) на растворимость 

газов и твердых тел в жидкостях? Что такое высаливание и ка-

кова причина данного явления? 

6.1.9. Какие растворы называются идеальными? Какие свойства рас-

творов называются коллигативными? Почему свойства рас-

творов: осмотическое давление, понижение давления пара, по-

вышение температуры кипения, понижение температуры за-

мерзания относят к коллигативным?  Запишите математиче-

ское выражение этих свойств - законы Рауля и Вант-Гоффа. 

Моляльные константы повышения точки кипения (эбулиоско-

пическая константа) и  понижения точки замерзания (крио-

скопическая константа) природой какого компонента раствора 

определяются? Как, используя перечисленные свойства, мож-

но определить молярные массы растворенных веществ? 

6.1.10. Какое явление называется осмосом? Приведите примеры, где 

это явление имеет место. Что называется осмотическим дав-

лением? 

6.1.11. Почему растворы кислот, щелочей и солей (электролиты) не 

подчиняются законам Рауля и Вант-Гоффа? 

6.1.12. Что называется электролитами? В чем сущность теории элек-

тролитической диссоциации? Каковы причины диссоциации 

веществ в воде и самой воды? 

6.1.13. Чем объяснить, что раствор хлористого водорода  в воде обла-

дает кислыми свойствами, проводит электрический ток,  а рас-

твор хлористого водорода в бензоле этих свойств не имеет?  

6.1.14. Что является проводниками электрического тока в растворах  

(и расплавах) электролитов? Что такое удельная, эквивалент-

ная электропроводность? Как они зависят от концентрации? 
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6.1.15. Что такое степень диссоциации электролита, от каких факто-

ров она зависит? Какой физический смысл имеет изотониче-

ский коэффициент; как он связан со степенью диссоциации? 

6.1.16. Какие электролиты называются сильными, слабыми? Равнове-

сия в растворах слабых электролитов. Что называется кон-

стантой диссоциации? Какая взаимосвязь существует между 

константой  диссоциации, концентрацией и степенью диссо-

циации  (закон разбавления Оствальда)? Изменяется ли вели-

чина константы диссоциации с разбавлением раствора, с из-

менением температуры? 

6.1.17. Ступенчатая диссоциация кислот и оснований. Запишите  сту-

пенчатые и общие константы диссоциации для ортофосфор-

ной кислоты, гидроксида железа(III). Кислые и основные соли. 

6.1.18. Теория сильных электролитов Дебая-Хюккеля. Истинная  и 

кажущаяся степень диссоциации сильных электролитов. При-

чины ассоциации частиц в растворе. Понятие о коэффициенте 

активности,  об активной  (эффективной) концентрации. В ка-

кой форме закон действующих масс применим к сильным 

электролитам?  

6.1.19. Что такое ионная сила раствора, почему вводится это поня-

тие? Как связаны коэффициент активности  и ионная сила рас-

твора? 

6.1.20. Ионизация воды. Что называется  ионным произведением во-

ды?  Чему равна величина ионного произведения воды при 

температуре 20-25С
0
? Что называется водородным показате-

лем (рН), гидроксильным показателем (рОН)?  Шкала рН. Как 

рассчитывается рН в растворах сильных кислот и щелочей; 

слабых кислот и оснований? Каковы границы применимости 

используемых соотношений?  

6.1.21. Понятие об индикаторах. Какие вещества могут служить ин-

дикаторами? Почему изменяется окраска индикаторов при из-

менении реакции среды раствора? 

6.1.22. Что такое кислоты и основания по Аррениусу, по Бренстеду-

Лоури? Сопряженные пары кислота- основание. Электронная 

теория кислот и оснований Льюиса. 

6.1.23. Многоосновные кислоты. Как отличаются их последователь-

ные константы диссоциации? 

6.1.24. Какие растворы называют буферными? Из каких  двух глав-

ных компонентов состоит типичный буферный раствор? Ка-

ким образом буферный раствор сопротивляется попыткам из-

менения его рН? Буферная емкость. 

6.1.25. Условия практической необратимости хода реакций в раство-
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рах электролитов? 

6.1.26. Произведение растворимости (ПР) как характеристика раство-

римости  малорастворимых веществ. Почему понятие ПР 

нельзя применять к хорошо растворимым веществам? Какая 

связь существует между растворимостью и произведением 

растворимости? 

6.1.27. Как влияют температура, рН, присутствие одноименных ионов 

на растворимость малорастворимых соединений? Условия об-

разования  и растворения осадков? 

6.1.28. Что называется гидролизом? Причина гидролиза? Степень 

гидролиза. Как влияют основные характеристики ионов (за-

ряд, радиус, строение электронной оболочки,  поляризующая 

способность) на склонность к гидролизу? Как изменяется сте-

пень гидролиза с разбавлением, с температурой? 

6.1.29. Различные случаи гидролиза солей: катионный гидролиз – ка-

тионы А-групп или  В-групп подвергаются гидролизу в боль-

шей степени? Анионный гидролиз-зависимость от природы 

аниона. Как можно подавить гидролиз? 

6.1.30. Каково выражение для константы гидролиза и как оно связано 

с ионным произведением воды и константами диссоциации 

слабой кислоты и слабого основания? Выведите формулы для 

расчета констант гидролиза всех типов солей. 

6.1.31. Почему при сливании водных растворов хлорида хрома (III) и 

сульфида натрия образуется осадок гидроксида хрома?
 

 

6.2.  Примеры решения типовых задач 

 

Способы выражения растворимости (концентрации)  

растворенного вещества 

6.2.1. Определите, какой объем воды надо добавить к 0.6 л 40 % 

раствора NaOH  с плотностью 1.43 г/см
3
 для приготовления 

10% раствора. 

 Решение.  Массовая доля это отношение массы вещества к 

массе раствора (= m (вещ-ва), г /m (р-ра), г). Определяем 

массу 600 мл 40% раствора щелочи. 600мл·1.43 г/см
3
= 858 г. 

Определяем массу вещества NaOH в 858 г раствора щелочи: 

0.4·858= 342.2 г NaOH. Это же количество щелочи должно со-

держаться  в более разбавленном растворе с = 10%. Масса  

разбавленного раствора будет складываться из массы  концен-

трированного раствора щелочи и массы добавленной воды: 

858+m(H2O). Составляем уравнение:  0.1 = 343.2 / 
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(858+m(H2O)),  откуда  m(H2O)= 2.57 кг или 2.57 л при плот-

ности воды равной 1 г/см
3
. 

6.2.2. Определите массу кристаллогидрата Cu(NO3)2.3H2O и объем 

(мл) воды, необходимые для приготовления 250 мл 10% рас-

твора соли плотностью 1.088 г/см
3
. Определите молярную и 

нормальную концентрацию полученной соли. 

 Решение. Масса 250 мл полученного раствора будет состав-

лять  1.088·250= 272 г. В этом растворе должно содержаться 

10% безводной соли т.е. 272·0.1=27.2 г. Массу Cu(NO3)2·3H2O 

(мольная масса 241.6), содержащую 27.2 г безводной соли 

(мольная масса (187.6), найдем из пропорции  241.6:187.6 = 

х:27.2;  х= 241.6·27.2 / 187.6 =35 г.  Необходимая для приго-

товления раствора масса воды составит 272-35=237 г или 237 

мл  при плотности воды 1 г/см
3
 Молярная концентрация рас-

твора См= 27.2/(187.6·0.25л)=0.576 моль/л; нормальная кон-

центрация Сн.=2.0.576=1.15 моль/л в два раза больше моляр-

ной, т.к. эквивалентная масса нитрата меди в  два раза меньше 

мольной массы. 

6.2.3. Определите эквивалентную (нормальную) и молярную кон-

центрации сульфата алюминия, если в 250 мл раствора содер-

жится 8,57 г соли. 

 Решение.  Нормальная концентрация - это отношение количе-

ства эквивалентов вещества к объему раствора в литрах, т.е. 

количество эквивалентов, содержащееся в 1 литре раствора. 

Эквивалентная масса сульфата алюминия: Э(Al2(SO4)3) = 

M(Al2(SO4)3)/2.3=342.15/6=57.02 моль/л. Сн.=8.57/57.02·0.25 

 = 0.6 моль/л. Молярная концентрация  соли в 6 раз меньше, 

поскольку мольная масса в 6 раз больше эквивалентной. СМ= 

0.6/6= 0.1 моль/л. 

6.2.4. Раствор сульфата железа Fe2(SO4)3 плотностью 1.103 г/см
3
 

имеет массовую долю = 12%. Определите моляльную, мо-

лярную, нормальную концентрации, мольную долю сульфата 

железа. 

 Решение.  Пусть масса раствора составляет 100 г. В этом рас-

творе содержится 12 г сульфата железа и 88 г Н2О. Вычислим 

мольную долю сульфата железа в растворе: 
2 4 3( )Fe SON = 

2 4 3( )Fe SO /(
2 4 3 2( )Fe SO H O  ) = (12/399.87)/(12/399.87+ 88/18) = 0.03 

/4.92=0.006. Здесь (399.87 - мольная масса сульфата железа; 18 

-мольная масса воды (г/моль)). 
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 Найдем молярную концентрацию соли: СМ=соли//Vр-ра, л.  Объ-

ем 100 г раствора: Vр-ра= 100/1.103= 90.66 мл.  

СМ= 12/(399,87·0.0966) = 0.31 моль/л; Сн.= 0.31·6= 1.86 моль/л. 

 m (моляльность) = 12/399,87.0.088 кг воды=0.34 моль/кг. 

6.2.5. Определите массовую долю СоСl2 и растворимость хлорида 

кобальта, если в 400 г раствора при 20 
0
С содержится 138.4 г 

соли. 

 Решение. Растворимость выражают массой вещества (г), кото-

рую можно растворить в 100 г растворителя при данной тем-

пературе. Масса воды равна 400-138.4= 261.6 г. Растворимость 

СоСl2 равна (138.4/261.6)100=52.90 г. = m(CoCl2)/m(р-ра)= 

138.4/ 400=0.346; 34.6%. 

6.2.6. Какой объем раствора фосфорной кислоты с массовой долей 

Н3РО4 50 % (= 1.335 г/см
3
) требуется для приготовления 5 

литров 0.3 н. раствора Н3РО4? 

 Решение. Э(Н3РО4)= 98/3= 32.67 г/моль. Масса Н3РО4, которая 

будет содержаться в 5 литрах раствора: m(H3PO4)=5·0.3·32.67= 

49 г. Это количество кислоты содержится в 50% растворе сле-

дующей массы: m(раствора)=49/0.5= 98 г. Определим объем 

раствора: V(р-ра)= 98/1.335=73.41 мл. 

6.2.7. Какие объемы воды и 92%-ного раствора серной кислоты 

плотностью 1.824 г/см
3
 необходимо взять для приготовления 

500 мл 10%-ного раствора плотностью 1.07 г/см? 

 Решение.  Начнем решение ―c конца‖. Определим массу Н2SO4 

,которая будет содержаться в 500 мл 10%-ного раствора  сер-

ной кислоты плотностью 1.07 г/см
3
: m(H2SO4)= 

500·1,07·0,1=53.5 г. Рассчитаем массу раствора  92% Н2SO4, в 

которой содержится эта масса Н2SO4. m(р-ра)= 53.5/0.92=58.15 

г. Пересчитаем массу раствора в объемные единицы, учитывая 

плотность. V(р-ра) =58.15/1.824= 31.88 мл. Для вычисления 

объема воды будем суммировать не объемы кислоты и воды, а 

массы растворов. Масса воды =500·0.1-58.15=476.85 г или 

476.85 мл, принимая плотность воды за единицу. 

 

 Растворы разбавленные, концентрированные, насыщенные 

6.2.8. Можно ли назвать насыщенные растворы хлорида серебра и 

сульфата бария концентрированными? 

 Решение. Для ответа рассчитаем концентрации насыщенных 

растворов данных солей в моль/л и в г/л. ПР(AgCl)=1,8·10
-10

;  

ПР(ВаSO4)= 1,1·10
−10

. Растворимость АgCl составляет 1,34·10
-5

 

моль/л или 1.92·10
-3 

г/л.  
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 Растворимость ВаSO4 равна 1,05·10
-5

 моль/л или 2,44·10
-3 

г/л. 

Растворимости обеих солей малы, концентрации солей также 

невелики – растворы практически разбавленные, хотя и насы-

щенные. 

 

Физико-химические свойства  

разбавленных растворов неэлектролитов 

6.2.9. Вычислить давление паров воды  над 25%  (по массе) раство-

ром глюкозы С6Н12О6 при 20
0
 С. Давление паров воды при 

этой температуре равно 2.32 кПа. Рассчитать, при какой тем-

пературе должен кристаллизоваться, кипеть этот раствор. 

Криоскопическая константа воды 1.86, эбулиоскопическая  

константа воды 0.52. 

 Решение. Расчет можно вести по формуле Р = N1·P0. Здесь Р -

давление пара над раствором, N1-мольная доля растворителя, 

Р0-давление насыщенного пара над чистым растворителем. В 

100 г 25% раствора глюкозы содержится 25 г глюкозы и 75 г 

воды. Мольная масса глюкозы 180 г/моль, мольная масса воды 

18 г/моль. Находим мольную долю  воды N1= n1/(n1+n2). Коли-

чества воды и глюкозы соответственно равны:  

 n1=75/18=4.17 моль; n2=25/180=0.139 моль.  

 N1=4.17/ (0.139+4.17)=0.967. 

 Следовательно, давление пара над раствором:  

р=0.967·2,32=2.24 кПа. 

 Для определения температуры кристаллизации и температуры 

кипения раствора применим закон Рауля:  tкрист.=К·m   и  

tкип.=Е·m. Пересчитаем концентрацию глюкозы в моляльную 

концентрацию: и tкрист=1.86·0.139/0.075 кг воды=3.45.Раствор 

глюкозы кристаллизуется при −3.45
0
 С (tзам. воды 0

0
 С).  

 tкип.=0.52·0.139/0.075=0.962. Раствор глюкозы кипит при 

100.962
0
 С. 

6.2.10. При 25
0
 С осмотическое давление раствора, содержащего 2.80 

г  высокомолекулярного соединения в 200 мл раствора равно 

0.70 кПа. Найти молекулярную массу растворенного вещества. 

 Решение. Для решения  применим  уравнение  Р= СRT, где С 

- молярная концентрация соединения. С =0.7/8.31·298= 

2.82·10‾
4
. В то же время С = m(г)/М(г/моль)Vр-ра(,л). М= 

2.80/0.2л·2.82·10
-4

 = 4.96·10
4 
моль/л.  Ответ:  4.96·10

4
 моль/л. 
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Растворы электролитов 

6.2.11. Чем объяснить, что раствор хлористого водорода  в воде обла-

дает кислыми свойствами, проводит электрический ток,  а рас-

твор хлористого водорода в бензоле этих свойств не имеет?  

 Решение.  Одно и то же вещество (НСl) растворено в разных 

растворителях. Значит причина в растворителе. Вода - сильно 

полярный растворитель, бензол (С6Н6) – неполярный раство-

ритель. Н2О, взаимодействуя с полярными молекулами НСl, 

дополнительно поляризует  их, что приводит к гетеролитиче-

скому разрыву связи в НСl, иначе к диссоциации НСl:  

НСlвод.→ Н
+

вод.+ Сl‾вод. Появившиеся ионы обусловливают 

электропроводность раствора;  кислые свойства водного рас-

твора хлористого водорода связаны с ионами Н
+

вод. В неполяр-

ном бензоле молекулы НСl не поляризуются и не диссоции-

руют и соответственно не проявляют указанных свойств. 

Изотонический коэффициент, степень диссоциации 

6.2.12. Раствор, содержащий 1.5 г  КСl в 100 г воды, замерзает при  -

0.684
0
 С. Определите степень диссоциации соли, изотониче-

ский коэффициент и давление паров воды над этим раствором 

при 25
0 

С. Давление паров чистой воды при 25
0
 С равно 3.16 

кПа. Криоскопическая константа воды равна 1.86. 

 Решение. Раствор хлорида калия замерзает при более низкой 

температуре (-0.684
0
 С) чем чистый растворитель (вода замер-

зает при 0
0
С). tкрист= Кводыm.  Это соотношение справедливо 

для неэлектролитов. 

 В растворах электролитов концентрация частиц (молекул, ка-

тионов, анионов.) больше, чем в неэлектролитах, поэтому все 

свойства растворов, зависящие от концентрации частиц, в 

электролитах  проявляются сильнее. Для растворов электроли-

тов в уравнения, которые связывают соответствующие физи-

ко-химические свойства неэлектролитов с концентрациями, 

вводится изотонический  коэффициент (i), ―учитывающий’’ 

увеличение числа частиц в электролитах. Изотонический ко-

эффициент  связан со степенью диссоциации электролита.  = 

i-1/k-1.  -0.684= i·1.86.m; m=1,5/0,1·74,5= 0,2 моль/л (74.5 

мольная масса хлорида калия). i=0.684/1.86·0.2=1.84 

 = (1.86-1)/ (2-1)=0.86. 

 Для определения давления паров воды над раствором хлорида 

калия (Р) используем уравнение  Р= iР0·Nводы. = 1,84·3,16·0,99= 

5.75 кПа. (0.99 это мольная доля воды Nводы; Nводы= 100:18 / 

(100:18+1.5:74.5)=0.99. 



 81 

6.2.13. Вычислить рН 4.6% раствора муравьиной кислоты. Плотность 

раствора принять за единицу. Константа диссоциации муравь-

иной кислоты НСООН равна 2·10
-4

. Вычислить степень диссо-

циации кислоты, G
0
 реакции диссоциации. Самопроизволен 

ли процесс диссоциации?  

 Решение. рН = -lgCH
+
. Чтобы вычислить рН необходимо найти 

концентрацию ионов водорода. Муравьиная кислота является 

слабой кислотой (слабый электролит). Это означает, что из 

большого количества молекул кислоты только небольшая 

часть диссоциирует на  ионы, основная же часть соединения 

остается в виде молекул. Вычисляем концентрацию ионов во-

дорода с учетом  диссоциации муравьиной кислоты и констан-

ты диссоциации  ее, являющейся количественной характери-

стикой (наряду со степенью диссоциации ) силы электроли-

та. 

 НСООНН
+
+НСОО

-
; ККИСЛ.=СН+.СНСОО-/СНСООН.  Сн+=СНСОО-

=Х
2
, где СНСООН-молярная концентрация муравьиной кислоты. 

С(моль/л)= m/ М·VР-ра, л  . 

 М(НСООН)= 46 г/моль, Vр-ра=0.1 л, С=4.6·10
-2

/46·0.1=0.01 

моль/л. ККИСЛ.= 2·10
-4 

=Х
2
/0.01.  Х=1.41·10

-3
 моль/л.  рН= -lg 

1.41·10
-3

=2.85. Ответ рН=2.85. СН+=1.41·10
-3

=·С.      

 =1.41·10
-3

/0.01=1.41·10
-1

.  

 G
0
=-2.3RT·lgKдисс.=-5.69·lg(2·10

-4
)=21.05кДж/моль>0. 

Ионная сила, коэффициент активности 

6.2.14.  Вычислить ионную силу и активность ионов в растворе, со-

держащем 0.01 моль/л ZnSO4  и 0.01 моль/л ZnCl2. 

 Решение.  Ионная сила раствора равна  I = 0.5(CMg(2+)·2
2 

+  

+ CSO4(2-)·2
2
+ССl(-1)= 0.5.(0.02·4+0.01·4+0.02)=0.07. Коэффициент 

активности иона магния (II) (и равный ему коэффициент ак-

тивности иона SO4
2
‾ ) найдем по формуле  lgf = -0.5z

2·0,07
0.5

= 

-0.53, f=0.30; аналогично найдем коэффициент активности 

иона хлора:  f(Сl
-
)=0.74. Теперь, пользуясь соотношением 

a=f·C, находим активность каждого иона:  

a(Mg
2+

=0.02·0.30=0.006 моль/л, а (SO4(2-))= 0.01·0.30 моль/л,  а 

(Сl‾) = 0.02·0.74 = 0.0148. 

Буферные растворы 

6.2.15. Вычислите рН раствора, в 1 л которого содержится 6 г уксус-

ной кислоты и 4.1 г ацетата натрия. К Кисл.=1.8·10
-5

. Как изме-

нится рН при разбавлении раствора, при введении 0.01 моля 

НСl, 0.01 моля NаОН? 
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 Решение.  Раствор состоит из слабой кислоты и ее соли  - об-

ладает буферным действием к попыткам изменения его рН. 

Для вычисления рН следует найти концентрацию ионов водо-

рода в растворе. Рассмотрим два равновесия диссоциации: 

НАсН
+
+Ас

- 
(1) и NаАс→Nа

+
+Ас

-
 (2), здесь Ас – анион ук-

сусной кислоты. Ионы водорода получаются при диссоциации 

слабой кислоты  - уравнение (1). Для слабого электролита НАс 

запишем выражение константы диссоциации и из него выра-

зим концентрацию ионов водорода. СН+= КНАс.СНАс / САс- (3).  

СНАс=6/60:1=0.1 моль/л  - концентрация уксусной кислоты; 

САс- =4.1/82:1=0.05 моль/л – концентрация  ацетата натрия. 

Ацетат-ионы получаются в основном за счет диссоциации со-

ли (уравнение 2), так как соли - сильные электролиты и пол-

ностью распадаются на ионы. Добавочная  концентрация аце-

тата натрия за счет диссоциации уксусной кислоты (уравнение 

2) мала поскольку  уксусная  кислота диссоциирует незначи-

тельно и равновесную концентрацию ее принимаем равной 

общей. 

 СН+ = 1.8·10
-5·0.1/0.05= 3.6·10

-5
 моль/л.  рН= -lg(3,6·10

-5
)=4.45. 

 При разбавлении буферного раствора в 2 раза и  концентрация 

кислоты, и концентрация соли (уравнение 3) уменьшатся  в 

два раза, рН раствора при этом не изменится. При добавлении 

в раствор 0.01 моля  сильной соляной кислоты увеличивается 

концентрация ионов водорода, что вызовет смещение равно-

весия (1) влево, концентрация недиссоциированной формы 

НАс увеличится на 0.01 моля, равновесие (2) также нарушит-

ся, концентрация соли соответственно уменьшится на 0.01 мо-

ля. Концентрация ионов водорода выразится: СН+=1.8·10
-5· 

·(0.1+0.01)/(0.05-0.01)=4.95.·10
-5

 и рН=4,31. При добавлении 

0.01 моля NаОН равновесие(1) сместится вправо: концентра-

ция ацетат-ионов увеличится на 0.01 моля, концентрация кис-

лоты уменьшится на 0.01 моля. СН+=1.8·10
-5·(0.1-

0.01)/(0.05+0.01) == 2.7·10
-5

.  рН= -lg(2,7·10
-5

)=4.57. Как видим 

 рН растворов изменилось незначительно: 4.45; 4.45; 4.31; 4.57. 

Растворимость, произведение растворимости 

6.2.16. Растворимость гидроксида железа(III) равна 1.9.10
-10

 моль/л. 

 Вычислите величину произведения растворимости ПРFe(OH)3.    

 Решение.  Уравнение диссоциации:  Fe(OH)3Fe
3+

+3OH
-
 .Так 

как растворенная часть соли нацело диссоциирована, то 

[Fe
3+

]=1.9.10
-10

;[OH
-
]=3.1,9.10

-10
.ПР=[Fe

3+
].[OH

-
]

3
= 

 1,9.10
-10

.(3.1,9.10
-10

)
3
=3.52.10

-38
. 
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6.2.17. Произведение растворимости MgS при 25
0
 С равно 2.10

-15
.  

 Образуется ли осадок MgS при смешении равных объемов 

0.004 н. Mg(NO3)2 и 0.0006 н. Na2S? Степени диссоциации 

этих электролитов принять равными единице. 

 Решение. При смешении равных объемов растворов объем 

смеси стал в 2 раза больше, а концентрация каждого из рас-

творенных веществ уменьшилась вдвое: концентрация нитрата 

магния стала 0.002 н., а концентрация сульфида натрия 

уменьшилась до 0.0003 н. Для определения концентрации 

ионов магния и сульфид- ионов  необходимо перевести нор-

мальную концентрацию смешиваемых растворов в молярную:  

 [Mg
2+

]=С(Mg(NO3)2)=0.001М и [S
2-

]= С(Na2S)=0.00015 M.  

Произведение концентраций ионов магния сульфид – ионов:  

[Mg
2+

].[S
2-

]=10
-3

.1.5.10
-4

=1.5.10
-7

>ПРMgS. Осадок MgS образует-

ся. 

Гидролиз солей 

6.2.18. Найдите степень гидролиза 0.001 н. раствора ацетата  калия и 

рН этого раствора. 

 Решение. Уравнение гидролиза соли: 

                 СН3СООК+Н2ОСН3СООН+КОН.  

 Применим закон действующих масс к этой реакции:  

К = (
3CH COOKC СКОН)/(

3CH COOHC  
2H OC ). Значение 

2H OC  в разбавленных 

растворах можно считать постоянным. Обозначим произведе-

ние К
2H OC  через КГидр., тогда  

 КГидр.=(
3CH COOKC  СКОН) /

3CH COOKC . 

 Концентрация образовавшейся при гидролизе кислоты равна 

концентрации ионов ОН
-
, КГидр.= С

2
ОН-/

3CH COOHC . Из этого урав-

нения найдем концентрацию ионов ОН
-
. С

2
ОН-= КГидр.

3CH COO
C  . 

Для расчета константы гидролиза соли сильного основания и 

слабой кислоты применим формулу  

 КГидр.=
2H OK /ККисл.=10

-14
/1.8.10

-5
=5.5610

-10
. 

 С
2

ОН-=5.5610
-10
10

-3
=55.610

-14
. СОН-=7.4510

-7
.  СН+= 10

-14
/7.510

-

7
 =1.3210

-8
 моль/л.  рН=-lgСН+=-lg(1.3210

-8
) =7.9. Ответ: рН 

7.9. 

6.2.19. Приведите примеры гидролиза солей: 1) по катиону, 2) по 

аниону. 

  Решение. 1. При растворении в воде солей, образованных 

слабым основанием и сильной кислотой процессу гидролиза - 

обменного взаимодействия соли с водой, подвергаются катио-

ны соли. При этом образуется слабое основание и в растворе 



 84 

возрастает концентрация ионов водорода, раствор  приобрета-

ет кислую реакцию, например: 

 2СuSO4+2H2O (CuOH)2SO4+H2SO4;  Сu
2+

+ H2OCuOH
+
+H

+
 

 Практически гидролиз солей ограничивается первой ступе-

нью. Продуктами гидролиза являются основные соли и кисло-

та. 

 2.  Гидролизу по аниону подвергаются соли, образованные 

слабой кислотой и сильным основанием: напр. КСN. Гидролиз 

обусловливают ионы СN
−
, связывая катионы Н+ в слабодис-

социирующее соединение HCN: СN
−
+Н2О  HCN+ОН

−
, 

КСN+Н2О  HCN+КОН, реакция среды щелочная, рН>7. 

  

        6.3.  Упражнения и задачи для самостоятельной работы 
 

6.3.1.  Какие из приведенных процессов являются процессами рас-

творения?   

 NaCl(кр) = Na(р)+  + Сl(р)- ; Zn(кр)+2Н
+
=Zn

2+
(р)+H2(г); 

 сахар(кр)=сахар(р); CO2(г)=СО2(р);  СО2(р)+Н2О(ж)=Н2СО3(р) 

6.3.2. Почему вода хорошо растворяет хлорид натрия, но не раство-

ряет парафин, а бензин, наоборот, не растворяет хлорид 

натрия, но хорошо растворяет парафин? 

6.3.3. Какой процесс ответственен за тепловой эффект, проявляю-

щийся при введении концентрированной серной кислоты в 

воду? 

6.3.4. Разрушение кристаллической решетки требует затраты энер-

гии, но при растворении кристаллических NaOH или КОН в 

воде выделяется теплота. Какой процесс связан с  выделением 

теплоты? 

6.3.5.  Дайте определение понятию ―раствор‖. В чем сходство и от-

личие растворов от химических соединений и механических 

смесей?  

6.3.6.  Этиловый спирт растворим  как в воде, весьма полярной жид-

кости, так и в неполярном тетрахлориде  углерода. Дайте это-

му объяснение. 

6.3.7.  Вода и тетрахлорид углерода не смешиваются друг с другом. 

В эту систему введено некоторое количество иода. Как рас-

пределится иод между двумя растворителями? Как можно 

описать распределение иода в системе из  двух несмешиваю-

щихся жидкостей? 

6.3.8.   Сколько воды и кристаллической соды Na2CO3·10H2O необхо-

димо взять для приготовления 100 г 0.5 % раствора карбоната 

натрия? 
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6.3.9.   Какие объемы воды и 80% раствора серной кислоты плотно-

стью 1.74 г/см
3
 необходимо взять для приготовления 500 мл 

10% раствора плотностью 1.07 г/см
3
? Определите молярность, 

нормальность, моляльность, мольную долю серной кислоты. 

6.3.10. В какой массе воды нужно растворить 25 г СuSO4·5H2O, чтобы 

получить 8% по массе раствор СuSO4? 

6.3.11. Рассчитать молярность, нормальность, моляльность, массовую 

долю фосфорной кислоты с мольной долей кислоты 0.082, ес-

ли плотность раствора 1.2 г/см
3
. 

6.3.12. Из 400 г 50%-ного (по массе) раствора Н2SO4 выпариванием 

удалили 100 г воды. Чему равна массовая доля Н2SO4 в остав-

шемся растворе? 

6.3.13. Во сколько раз следует разбавить 9 н. раствор фосфорной кис-

лоты, чтобы получить 1 М раствор? 

6.3.14.  Растворимость нитрата серебра при 20 
0
С равна 228 г в 100 г 

воды. Вычислите массовую долю и моляльность AgNO3 в 

насыщенном растворе. 

6.3.15. К 50 мл 96%-ной (по массе) Н2SO4 плотностью 1.84 г/см
3
 при-

бавили 200 мл воды. Получился раствор плотностью 1.22 

г/cм
3
. Вычислить его эквивалентную концентрацию и массо-

вую долю Н2SO4. 

6.3.16. Определите осмотическое давление раствора, содержащего 

90.08 г глюкозы С6Н12О6 в 4 л раствора при 27
0
С. 

6.3.17.  Осмотическое давление раствора, содержащего в 1 л 3.2 г не-

электролита, равно 2.42.10
5
 Па при 20

0
С. Вычислите мольную 

массу неэлектролита. 

6.3.18.  Раствор, содержащий 3.2 г СН3ОН в 1 л воды при 18
0
С, изото-

ничен с раствором анилина С6Н5NH2. Какая масса анилина со-

держится в 1 л раствора? 

6.3.19. Давление пара над раствором, содержащим 5.2 г некоторого 

вещества  в 117 г воды, равно 3.07·10
4
 Па при 70

0
C. Давление 

водяного пара при 70
0
С равно 3.12·10

4
 Па. Определите моль-

ную массу вещества. 

6.3.20. При 315 К давление насыщенного пара над водой равно 8.2 

кПа. Насколько понизится давление пара при указанной тем-

пературе, если в 540 г воды растворить 36 г глюкозы С6Н12О6? 

6.3.21. Определите мольную массу камфоры, если раствор 12.987 г 

камфоры в 399.6 г диэтилового эфира (С2Н5)2О кипит на 

0.453
0
С выше, чем чистый эфир. Для эфира Е=2.02. 

6.3.22.  При какой температуре будет замерзать водный раствор эти-

лового спирта, если массовая доля С2Н5ОН равна 25%? 
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6.3.23.  Сколько граммов сахарозы С12Н22О11 надо растворить в 100 г 

воды, чтобы:  

 а) понизить температуру кристаллизации на 1 градус?  

 б) повысить температуру кипения на 1 градус?  К=1.86; 

Е=0.52. 

6.3.24.  Раствор, содержащий 16.05 г Ва(NO3)2  в 500 г воды, кипит 

при температуре 100,122
0
С. Определите изотонический коэф-

фициент и кажущуюся степень диссоциации соли. 

6.3.25.  Раствор 1.7 г хлорида цинка в 250 г воды замерзает при -

0.24
0
С. Вычислите степень диссоциации соли в этом растворе. 

Криоскопическая константа воды равна 1.86. Вычислите тем-

пературу кипения раствора. Эбулиоскопическая константа во-

ды 0.52.  

6.3.26.  При охлаждении океанской воды первые кристаллы льда по-

являются при -2.2
0
С. Вычислите концентрацию раствора NaCl, 

замерзающего при этой температуре. Криоскопическая кон-

станта воды равна 1.86. 

6.3.27. Температура замерзания 10%-ного раствора серной кислоты 

равна -5.5
0
С. Вычислите степень диссоциации кислоты в этом 

растворе. К (Н2О) =1.86. 

6.3.28. Каким электролитом (сильным, слабым) является иодид 

натрия в этиловом спирте, если раствор, содержащий 5.06 г 

NaJ в 325 г С2Н5ОН, кипит при 77.56 
0
С? Чистый этиловый 

спирт кипит при температуре 77.40
0
С. Эбулиоскопическая 

константа этилового спирта равна 1.04. 

6.3.29. Что значит ‖сильный, слабый‖ электролит? Количественные 

характеристики ‖силы‖ электролитов? Среди перечисленных 

электролитов отметьте ―сильные‖: HCl, HBr, HI, NaCl, NaBr, 

NaI; HNO3, HNO2, NaNO3, NaNO2; H2SO4, H2SO3, Na2SO4, 

Na2SO3; NaOH, KOH, Al(OH)3, Fe(OH)3; H2S, Na2S, HCN, 

NaCN. 

6.3.30. Степень диссоциации муравьиной кислоты (НСООН) в 0.2 н. 

растворе 0.03. Определите константу диссоциации кислоты и 

значение рК. 

6.3.31.  Рассчитайте G
0

298 диссоциации уксусной кислоты, если кон-

станта диссоциации ее равна 1.8·10
-5

. Самопроизволен ли про-

цесс диссоциации? 

6.3.32.  В растворе бензойной кислоты НС7Н5О2 концентрация ионов 

водорода 3·10
-3

 моль/л. Вычислите концентрацию этого рас-

твора (моль/л и г/л), если Кдисс.= 6.14·10
-5

.  
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6.3.33. Определите степень диссоциации и концентрацию ионов ОН
-
, 

Н
+ 

в 0.1 н. растворе NН4ОН, если Кдисс.=1.8·10
-5

. Определите 

рН раствора.  

6.3.34. В 0.247 н. растворе хлорноватистой кислоты HClO степень 

диссоциации равна 0.045%. Вычислите константу диссоциа-

ции кислоты, рН раствора. Рассчитайте G
0

298 диссоциации 

хлорноватистой кислоты. Самопроизволен ли процесс диссо-

циации?
 

6.3.35. Концентрация ионов NO3
−
 в растворе Pb(NO3)2 равна 2.232 г/л. 

Кажущаяся степень диссоциации этой соли 72%. Найдите мо-

лярную концентрацию раствора нитрата свинца. 

6.3.36. Почему в случае сильных электролитов используют понятия  

―эффективная концентрация ионов‖, ―кажущаяся степень дис-

социации‖, ―активность ионов‖? 

6.3.37. Предскажите, как изменится константа диссоциации уксусной 

кислоты СН3СООН при замене атома водорода в группе СН3 

на атомы фтора, хлора или брома. 

6.3.38. Вычислите активные концентрации сульфата меди и сульфата 

калия в растворе, содержащем 1.59 г СиSO4 и 0.44 г К2SO4 в 

250 г воды. 

6.3.39. Вычислите ионную силу, коэффициент активности иона Са
2+

 и 

его активность в растворе, 1 л которого содержит  0.002 моль 

СаCl2 и 0.003 моль Са(NO3)2. 

6.3.40. Вычислите активную концентрацию ионов 0.004 молярного 

раствора Al2(SO4)3. Коэффициенты активности ионов Al
3+

 и 

SO4
2−

  соответственно равны 0.285 и 0.495. 

6.3.41. Имеются 1М растворы уксусной и соляной кислот. Какой из 

растворов замерзает при более низкой температуре? 

6.3.42. Какой смысл  в понятии степени диссоциации сильного элек-

тролита (например, в растворе NaCl  =80%)? 

6.3.43. Можно ли написать выражения для констант диссоциации 

следующих веществ: HCl, NaOH, H2SO3, H2S, Na2SO3, K2S? В 

каких случаях  в выражение закона действующих масс и кон-

станты равновесия вместо концентраций ионов ставят их ак-

тивности? 

6.3.44. Напишите сокращенным молекулярно-ионным способом при-

меры уравнений реакций нейтрализации  а) сильной кислоты 

сильным основанием, б) сильной кислоты слабым основанием, 

в) слабой кислоты сильным основанием, г) слабой кислоты 

слабым основанием. Составьте алгоритм написания уравнений 

реакций нейтрализации. 
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6.3.45.  При смешении 1 М водных растворов одного из следующих 

веществ: NaOH, KOH, CsOH с одинаковыми объемами 1 М 

растворов  HCl, HBr, HNO3 выделяется примерно одно и то же 

количество теплоты, составляющее 55-59 кДж/моль. О чем это 

свидетельствует? Напишите уравнения реакций. 

 При смешении 1 М водных растворов одной из следующих 

кислот:  азотной, уксусной, азотистой с одинаковыми объема-

ми 1 М растворов NaOH или КОН обнаруживаются различные 

тепловые эффекты. Как это объяснить?  

6.3.46. Вычислить рН 0.1 молярного раствора соляной, азотной кис-

лот, считая диссоциацию полной. Как изменится рН, если рас-

творы разбавить в 10 раз? 

6.3.47. Вычислить рН 0.01 молярного раствора гидроксида калия, 

считая диссоциацию полной. Во сколько раз концентрация 

гидроксид-ионов  больше концентрации ионов водорода в 

этом растворе? 

6.3.48. Для каких электролитов справедливо утверждение, что значе-

ние рН повышается на единицу при разбавлении раствора в 10 

раз? 

6.3.49. Как изменится рН  0.2 М раствора соляной кислоты после до-

бавления к раствору равного объема воды? 

6.3.50. Вычислить рН 0.2 М раствора уксусной кислоты СН3СООН. 

Насколько изменится рН после разбавления раствора вдвое? 

Кдисс. = 1.8·10
-5

. 

6.3.51. Вычислить рН 0.1 М раствора серной кислоты, приняв, что 

кажущаяся степень ее диссоциации равна 90%. 

6.3.52. Рассчитать рН раствора, полученного смешением 10 мл 0.5 М 

раствора НСl, 25 мл 0.5 М раствора NаОН и 15 мл воды. 

6.1.53. Вычислить рН раствора, полученного добавлением к 40мл 

0.2М раствора НСl  30 мл воды и 30 мл 0.2 М раствора NaOH. 

6.3.54. Вычислите константу диссоциации слабого основания, если 

0.01 М раствор его имеет рН=10. 

6.3.55. Вычислите константу диссоциации слабой одноосновной кис-

лоты, если 0.01 М раствор его имеет рН=4. Рассчитайте изме-

нение изобарно-изотермического потенциала G
0

298  при дис-

социации кислоты. Самопроизволен ли процесс диссоциации? 

6.3.56. Смешали 3 л 0.8 М раствора HCl и 5 л 0.2 М раствора HCl. 

Вычислите: концентрацию полученного раствора, рН без уче-

та ионной силы и с учетом ионной силы  (ран+). 

6.3.57. Смешали 50 мл раствора щелочи с рН =12  и 150 мл раствора 

сильной кислоты с рН=3. Вычислить рН полученного раство-

ра. 
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6.3.58. Выведите формулу для расчета концентрации ионов ОН
-
 в бу-

ферной смеси NH4OH+ NH4Cl.  Вычислите рН раствора, со-

держащего 0.05 моль/л NH4OH и 0.05 моль/л NH4Cl 

(
4NH OHK =1.810

-5
). 

6.3.59. Вычислите рН раствора, полученного смешением 500 мл 0.02 

М раствора СН3СООН и 500 мл 0.2 М раствора NаСН3СОО 

(
3CH COOHK =1.810

-5
). 

6.3.60. Вычислить рН раствора, в 1 л которого содержится 6 г  уксус-

ной кислоты и 4.1 г ацетата натрия. 

6.3.61. Океанская вода ведет себя как буферный раствор при поступ-

лении в нее щелочных или кислых вод. Опишите процессы, 

ответственные за буферное действие воды, учитывая, что над 

водой в воздухе содержится диоксид углерода (СО2), в мор-

ских осадках имеется карбонат кальция. 

6.3.62. В 250 мл раствора содержится 0.14 гидроксида калия. Вычис-

лите молярную концентрацию и  рН раствора. 

6.3.63. Раствор серной кислоты имеет рН, равный 3. Вычислите кон-

центрацию ионов водорода, молярную и нормальную концен-

трации кислоты.   

6.3.64. Написать выражения для произведения растворимости мало-

растворимых соединений: Fe(OH)3, AgCl, Ag2CO3, Ca3(PO4)3. 

Можно ли с помощью ПР характеризовать  растворимость 

NaCl, Al2(SO4)3, HCl? 

6.3.65. Растворимость AgJ  равна 1.210
-8

 моль/л. Вычислите произве-

дение растворимости (ПР) AgJ. 

6.3.66. Растворимость Fe(OH)3 равна 1.910
-9

 моль/л. Вычислите вели-

чину произведения растворимости  гидроксида железа. 

6.3.67. Для растворения 1.16 г PbJ2 потребовалось 2 л воды. Найти 

произведение растворимости соли. 

6.3.68. Будет ли выпадать осадок при смешивании 100 мл 0.01 н. рас-

твора нитрата свинца с 300 мл 0.2 н. раствора бромоводород-

ной кислоты? ПР (РbВr2=9.210
-6

). 

6.3.69. Как, используя произведение растворимости, объяснить рас-

творение природных карбонатов в кислых водах? ПРСа-

СО3=510
-9

. 

6.3.70. При впадении одной реки в соленое озеро концентрация ионов 

кальция составляет 1.210
-3

 моль/л, а другой – 1.510
-2

 моль/л. 

Концентрация сульфат-ионов в озере равна 0.1 моль/л. В устье 

какой реки можно ожидать выпадение осадка гипса. 
4CaSOÏ Ð  

=1.310
-4

?  
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6.3.71. Выпадет ли осадок гидроксида цинка (ПР=1.310
-17

), если в 

растворе сульфата цинка с концентрацией 210
-2

 моль/л  вели-

чина рН станет равна 8 ? 

6.3.72. ПРAg2SO4 =710
-5

. Образуется ли осадок, если к 0.02 н. раствору 

нитрата серебра прибавить равный объем 0.005 нормального 

раствора серной кислоты? 

6.3.73. Выпадет ли осадок гидроксида железа (III) (ПР=3.8.10
-38

) из 

раствора, содержащего 1.10
-4

 моль/л хлорида железа, если ве-

личина рН равна 3 ? 

6.3.74. Произведение растворимости Ag3PO4 составляет 1.810
-18

. В 

каком объеме насыщенного раствора содержится 0.05 г рас-

творенной соли? 

6.3.75. Во сколько раз растворимость карбоната серебра в воде боль-

ше, чем в 0.1 М растворе карбоната натрия? 

6.3.76. ПР солей: AgCl (1.510
-10

), AgCN (710
-15

), AgCNS(1.110
-12

), 

AgJ  (1.510
-16

), AgBr (410
-13

). Расположите соли в порядке 

уменьшения растворимости. 

6.3.77. Почему  водные растворы большинства солей не показывают 

нейтральную реакцию? Объясните, почему водный раствор 

AlCl3 имеет кислую реакцию, хотя это вещество не содержит 

ионов водорода. 

6.3.78. Какие соли и ионы могут подвергаться реакции гидролиза? 

Сформулируйте правило (алгоритм) написания уравнений ре-

акции гидролиза. 

6.3.79. Приготовлены растворы солей K2CO3, Fe(NO3)3, CuSO4. 

Напишите по стадиям уравнения реакций их гидролиза. Как 

осуществить последнюю стадию гидролиза? Почему она не 

происходит  в растворе, приготовленном растворением соли в 

воде? 

6.3.80. При одинаковых концентрациях  водных растворов FeCl3  

имеет более кислую реакцию среды, чем растворы FeCl2. Ка-

кая из солей в большей степени подвергается гидролизу  и по-

чему? 

6.3.81. Водные растворы SnCl2 или SnCl4 имеют более высокое зна-

чение рН при одинаковых концентрациях? 

6.3.82. Каковы должны быть: заряд иона и его размеры, чтобы в ре-

зультате гидролиза раствор имел наименьшее значение рН? 

6.3.83. Как объяснить, что при введении воды в PCl3 электропровод-

ность резко возрастает, хотя PCl3- жидкость, не проводящая 

электрический ток, а чистая вода имеет очень низкую элек-

тропроводность? 
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6.3.84. Реакции гидролиза PCl3 и FCl протекают согласно следующим 

уравнениям: PCl3+3H2O=H3PO3+3HСl;  FCl+H2O=HF+HOCl. 

Почему в одной реакции образуется HCl, а в другой HOCl? 

Сформулируйте правило, позволяющее предсказывать про-

дукты в реакциях такого типа. 

6.3.85. Объясните, почему при нагревании раствора NaHCO3 реакция 

среды из слабощелочной переходит в сильнощелочную. 

6.3. 86. Запишите реакции гидролиза сульфита натрия, сульфида 

натрия. Добавление каких электролитов усилит гидролиз, по-

давит гидролиз? 

6.3.87. Напишите молекулярные и сокращенные молекулярно-ионные  

уравнения реакций гидролиза следующих солей: Na2CO3, 

Na2SO4, NaCH3COO, NH4CH3COO, Cu(NO3)2, NiSO4, Сr(N03)3  

и укажите реакцию среды их водных растворов. Сформули-

руйте общее правило, позволяющее оценить, водные растворы 

каких солей имеют нейтральную, кислую или щелочную сре-

ду. 

6.3.88. В какой цвет будет окрашен лакмус, фенолфталеин в водных 

растворах NaCN, K2SO3, KNO3, AlCl3, NH4NO3, Cr2(SO4)3? От-

вет обосновать. 

6.3.89. В водном растворе возможны следующие реакции:  

HSO4
-
+H2O = H2SO4+OH

-
; HSO4

-
+H2O=SO4

2-
+H3O

+
. Какая ре-

акция более вероятна и реакцию кислую или щелочную может 

иметь раствор?  

6.3.90. Составьте уравнения реакций, протекающих в водных раство-

рах: AlCl3+H2O; AlCl3+ NaOH; AlCl3+ (NH4)2CO3; AlCl3+ 

(NH4)2S; CuSO4+Na2CO3; Mg(NO3)2+Na2CO3. Чем определяется 

возможность гидролиза плохо растворимых солей?  

6.3.91. Вычислить степень гидролиза, константу гидролиза и рН в 0.1 

молярном растворе ацетата натрия. 

6.3.92. Вычислить рН раствора, в 500 мл которого содержится 2.14 г 

хлорида аммония. 
4NH OHK  =1.8·10

-5
.   

6.3.93. Вычислить степень гидролиза соли и рН в 0.82% растворе ци-

анида натрия. HCNK  = 5·10
-10

. 

6.3.94. Вычислить степень гидролиза соли и рН в 0.1 н. растворе кар-

боната натрия, учитывая только первую стадию гидролиза. 

2 3(1),H COK  =4.45·10
-7

; 
2 3(2),H COK =4.7·10

-11
. 

6.3.95. Вычислить константу гидролиза,  степень гидролиза и рН 0.1 

молярного раствора нитрата свинца, учитывая лишь первую 

ступень гидролиза. 
2(1), ( )Pb OHK =9.5·10

-4
, 

2(2), ( )Pb OHK =3·10
-8

. 

 



 92 

7. Реакции окисления – восстановления. Электрохимия. 

 

 Важнейшие понятия. Окислительно-восстановительные реакции. 

Типы окислительно-восстановительных реакций. Составление уравне-

ний окислительно-восстановительных реакций. Подбор коэффициен-

тов: метод электронного баланса, ионно-электронный метод. 

 Окислительно-восстановительные системы. Изображение окис-

лительно-восстановительных (редокс-) систем методом полуреакций 

(частных реакций). Окислительно-восстановительный (редокс-) потен-

циал как количественная характеристика редокс-системы. Уравнение 

Нернста. Стандартные редокс-потенциалы и способы их определения. 

Водородный электрод. Электрохимический  ряд напряжений металлов. 

Зависимость величины редокс-потенциала системы от концентрации 

ионов, температуры, рH, комплексообразования в растворе. 

 Окислительно-восстановительные свойства воды. Устойчивость 

окислительно-восстановительных систем в водных растворах. 

Редокс-потенциалы и оценка направления и полноты протекания окис-

лительно-восстановительных реакций. Зависимость между величинами 

редокс-потенциалов систем и изменением энергии Гиббса. Подбор 

окислителей и восстановителей с учетом стандартных редокс-

потенциалов. 

 Окислительно-восстановительные процессы с участием электри-

ческого тока. Электрический ток как сильнейший окисляющий и вос-

станавливающий агент. Инертные и активные электроды. Схемы про-

цессов на электродах при электролизе расплавов и водных растворов.  

 

7.1. Вопросы 
 

7.1.1. В чем отличие реакций окисления- восстановления от реакций 

обмена? В чем сущность деления окислительно-восстановит-

ельных реакций на межмолекулярные, внутримолекулярные, 

самоокисления – самовосстановления (диспропорционирова-

ния), усреднения?  

7.1.2. Какие вещества могут быть только восстановителями, какие – 

только окислителями, а какие в одних случаях могут быть 

окислителями, а в других – восстановителями?   

7.1.3. Какими процессами определяется возникновение скачка по-

тенциала ( двойного электрического слоя) на границе пласти-

ны металла с водой? Какими способами можно увеличить или 

уменьшить величину электродного потенциала металла? По-

чему нельзя измерить абсолютную величину потенциала, а 

можно только разность потенциалов, то есть ЭДС гальваниче-
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ского элемента?  

7.1.4. Как рассчитывается электродный потенциал металла по урав-

нению Нернста? При каких условиях определяется стандарт-

ный электродный потенциал? Как найдены стандартные по-

тенциалы металлов, разлагающих воду?  

7.1.5. Как устроен водородный электрод? Как зависит его потенциал 

от рН раствора? Что такое электроды сравнения?  

7.1.6. Какие процессы протекают в гальваническом элементе на от-

рицательном и на положительном электродах? У какого элек-

трода потенциал меньше, чем у другого?  

7.1.7. Для каких условий справедлив ряд стандартных электродных 

потенциалов металлов (ряд напряжений металлов)? Почему 

нет полного соответствия между величинами стандартных по-

тенциалов металлов и их активностью, вытекающей из поло-

жения элемента в Периодической системе (например, калий – 

литий)? Какие вопросы позволяет решать ряд стандартных по-

тенциалов металлов? Какие металлы реагируют с разбавлен-

ными кислотами, какие – с водой, а какие только с  кислотами 

– сильными окислителями? Как реагируют металлы с солями в 

водных растворах? 

7.1.8. Что такое окислительно – восстановительные потенциалы 

(редокс-потенциалы)? Как рассчитывается величина редокс-

потенциала по уравнению Нернста? Что такое стандартный 

редокс-потенциал? Как влияет изменение условий на величи-

ны редокс-потенциалов? В каких случаях, в частности, увели-

чение рН раствора уменьшает окислительные возможности 

ионов?  

7.1.9. Есть ли принципиальное различие между рядом стандартных 

потенциалов металлов и рядом стандартных редокс-

потенциалов? Как определяется направление реакций окисле-

ния- восстановления на основе ряда стандартных потенциа-

лов? Как изменяются величины потенциалов окислителя и 

восстановителя по мере протекания реакции окисления-

восстановления?  

7.1.10. Что такое электролиз? Почему напряжение разложения всегда 

больше ЭДС гальванического элемента, в котором протекают 

обратные реакции?  

7.1.11. Какие процессы протекают на катоде и на аноде при электро-

лизе расплавов и водных растворов солей с инертными элек-

тродами? В каких случаях из водных растворов   солей на ка-

тоде выделяется водород, а в каких на аноде кислород?  
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7.1.12. Что такое электрохимическая коррозия металлов? Какой ме-

талл разрушается в первую очередь при контакте двух метал-

лов? Какие существуют методы защиты от коррозии?  

 

7.2. Примеры решения типовых задач 

 

7.2.1.  Подбор коэффициентов реакций окисления-восстановления 

методом электронного баланса.  

 Сначала требуется определить степени окисления элементов, 

чтобы определить окислитель и восстановитель. При опреде-

лении степеней окисления атомов (и групп атомов – кислот-

ных остатков) следует  помнить, что степени окисления неко-

торых элементов постоянны: у  щелочных металлов: +1, у ще-

лочно-земельных и Mg: +2, у Al и его аналогов: +3, у галоге-

нов в соединениях с металлами: -1, у  кислорода: -2 (кроме пе-

роксидов, то есть Н2О2 и т.п.). Заряд кислотного остатка в соли 

тот же, что и в соответствующей кислоте. Сумма степеней 

окисления всех атомов в молекуле равна нулю. 

Последовательность подбора коэффициентов  

 методом  электронного баланса 

 1) Определить степени окисления элементов, которые изме-

няются. 

 2) Отдельно записать отдачу и присоединение электронов у 

окислителя и восстановителя. 

 3) Уравнять число отданных и принятых электронов 

наименьшими множителями. 

 4) Если, исходя из формул веществ, необходимо четное число 

атомов, то множители следует  удвоить. 

 5) Написать в уравнении реакции коэффициенты у продуктов 

окисления и восстановления в правую часть уравнения (не ме-

ханически!!!), а затем у окислителя и восстановителя. Если 

какое-либо вещество, являясь окислителем (или восстанови-

телем), реагирует также и без изменения степеней окисления 

(как, например, HNO3 в реакции с металлом), то коэффици-

ент у него ставится позднее. 

 6) При дописывании продуктов реакции обязательно пом-

нить, что в кислой среде получаются соли соответствующей 

кислоты, а не свободные основания. В щелочной среде обра-

зуются соли, а не свободные кислоты.  

 7) Уравнять число атомов металлов в обеих частях уравнения 

реакции.  

 8) Уравнять число кислотных остатков. 



 95 

 9) Уравнять число атомов водорода, если нужно, дописать 

Н2О, не изменяя коэффициенты у других веществ, где есть 

атомы водорода.  

 10) Правильность расставленных коэффициентов подтвер-

ждается равенством числа атомов кислорода в левой и пра-

вой частях уравнения. 

 Например, нужно закончить уравнение реакции и расставить 

коэффициенты: 

 PH3 + K2Cr2O7 +HCl  →  H3PO4 + CrCl3 + ……. 

 Определив степени окисления тех элементов, у которых они 

изменились, а именно фосфора и хрома, записываем отдачу и 

присоединения электронов и уравниваем число отданных и 

присоединенных электронов наименьшими множителями:  

 P
-3

  - 8e
-
 = P

+5
       |   3        восстановитель  (в-ль) 

 Cr
+6

 +3e
-
 = Cr

+3
    |  8         окислитель  (ок-ль)  

 Поскольку реакция протекает с участием хлороводородной 

кислоты, то калий в правой части уравнения будет в виде хло-

рида калия, и также в результате реакции выделится вода, так 

как слева есть атомы водорода. Подставив коэффициенты  к 

продуктам окисления и восстановления и к восстановителю и 

окислителю, получим:  

 3PH3 + 4K2Cr2O7 + HCl  →  3H3PO4 + 8CrCl3 + KCl + H2O      

 Затем уравниваем число атомов калия, поставив к хлориду ка-

лия коэффициент 8, подсчитываем число кислотных остатков, 

в данном случае хлорид-ионов, справа их 32, поэтому к НCl 

ставим коэффициент 32, а исходя из числа атомов водорода в 

левой части, коэффициент у молекул воды будет 16. Оконча-

тельно получаем:  

 3PH3 + 4K2Cr2O7 + 32 HCl = 3H3PO4 + 8 CrCl3 + 8KCl +16H2O.  

 Для проверки можно подсчитать число атомов кислорода, в 

левой и правой частях уравнения их по 28.  

7.2.2. Составление полуреакций. 

 Например, Cr2O7
2-   
  Cr

3+
 . Кислород от дихромат-иона свя-

зывается с ионами водорода в молекулы воды, тогда получа-

ется: Cr2O7
2-

 + 14 H
+
     2Cr

3+
 + 7H2O.  Сумма зарядов всех 

ионов (в этом методе степени окисления не учитываются!) в 

левой части уравнения составляет (-2 +14.(+1)) = +12, а в пра-

вой +6, то есть нужно добавить 6     электронов к левой части 

уравнения, чтобы сумма зарядов в обеих частях стала одина-

ковой. Окончательно получаем: Cr2O7
2-

 +14H
+
 + 6e

-
   2 Cr

3+
 + 

7 H2O. В случае, если данная полуреакция с более сильным, 

чем дихромат-ион, окислителем идет в сторону окисления (то 
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есть в обратную сторону), ее следует записать:  

 2Cr
3+

 + 7 H2O – 6 e
-
  Cr2O7

2-
 + 14 H

+ 
. 

7.2.3. Возможна ли в стандартных условиях реакция:  

 Fe
2+

 + NO2
--
  → Fe

3+
 + NO, если для полуреакций:  

 Fe
3+

 + e
-
 ↔ Fe

2+
 ,     υº= +0,77 B,     

 NO2
--
 + 2 H

+
 + 2e

-
  NO + H2O ,      υº = +1,00 B  ? 

 Решение. Поскольку стандартный потенциал для первой полу-

реакции меньше, следовательно она пойдет в сторону окисле-

ния, то есть Fe
2+

 будет восстановителем  Fe
2+

 - e
-
 = Fe

3+
, a NO2

--
 

будет окислителем, реакция возможна. Можно также записать 

ионное уравнение реакции, для этого полуреакцию окисления 

Fe
2+

 для уравнивания числа электронов нужно умножить на 2 

и сложить с полуреакцией восстановления нитрит-иона, полу-

чится:  

 2Fe
2+

 + NO2
--
 +2H

+
 = 2Fe

3+
 + NO + H2O, то есть реакция проте-

кает в кислой среде.  

7.2.4.  Каков потенциал никелевого электрода в растворе сульфата 

никеля(II) с концентрацией 0,001 моль/л? Ni
2+

 + 2e-  Ni
0
,  

υº = −0,25В?  

 Решение. По уравнению  Нернста  

 υ = υº + (0,059/2)lg [Ni
2+

] = -0,25+0,03lg10
-3

 = -0,25+0,03 (-3) 

= = − 0,34 В.  

7.2.5.  ЭДС гальванического элемента, состоящего из медного элек-

трода в растворе CuCl2 с концентрацией 0,01 моль/л и водо-

родного электрода, равна 0,46 В.     Cu
2+

 + 2e
-
  Cu

0
 ,  υº 

=+0,34 B. Каков рН раствора в водородном электроде?   

 Решение. Медный электрод  в элементе является положитель-

ным электродом (положительный электрод в гальваническом 

элементе называется катодом, а отрицательный – анодом; не 

путать с названиями электродов при электролизе!!! В том и в 

другом случае на катоде идет процесс восстановления, а на 

аноде – окисления). Водородный электрод, таким образом – 

отрицательный. ЭДС в таком случае будет равна разности по-

тенциалов медного и водородного электродов:  

 Е = υ Cu2+/Cu - υ H+/ 1/2H2 .  

 υ Cu2+/Cu = υºCu2+/Cu + (0,059/2)lg [Cu
2+

] = 0,34 + 0,03lg10
-2

 = 

0,28B,        

 υ H+/1/2H2 = υ Cu2+/Cu − E =0,28 B – 0,46 B = − 0,18 B.  

 Так как   υ H+/ 1/2H2 = −0,059.pH , то   −0,18 = −0,059рН, и рН = 

3.  

7.2.6.  Каков потенциал редокс-электрода 
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 Cr2O7
2-

 + 14 H
+
 + 6 e

-
      2Cr

3+ 
+ 7 H2O ,      υº = +1,33 B, если 

в растворе концентрация дихромата калия равна 0,01 моль/л, 

концентрация хлорида хрома (III)  0,1 моль/л, а   рН=3 ?  

 Решение. Так как рН=3, то [H
+
] = 10

-3
. По уравнению Нернста:  

 υ = υº + (0,059/6) lg 




23

14-2

72

]Cr[

]H][OCr[ 1,33 + 0,01lg B91.0
)1,0(

)10(01,0
2

143




. 

 Можно было преобразовать и так (c учетом того, что lg[H
+
] = 

− pH ): 

υ = 1,33+0,01∙lg 




23

14-2

72

]Cr[

]H][OCr[ 1,33+0,01∙lg
23

-2

72

]Cr[

]OCr[


− 0,14pH. 

7.2.7.  Какие процессы будут происходить при электролизе водных 

растворов NiCl2, Na2SO4,  NiSO4,  NaCl c инертными электро-

дами? Раствора  сульфата никеля(II) с никелевым анодом?  

 Решение. Так как в растворе соль диссоциирует  

NiCl2 = Ni
2+

 + 2Cl
-
, то на катоде восстанавливаются ионы ни-

келя(II) и выделяется никель, а на аноде окисляются хлорид-

ионы и выделяется хлор:  

 катод: Ni
2+

 + 2 e
-
 = Ni

0
, анод: 2Cl

-
 -2e

-
 = Cl2 (г.). Суммарно: 

 NiCl2 
ýëåêò ðî ëèç  Ni

0
 (катод) + Cl2 (анод).  

 Na2SO4 = 2 Na
+
 + SO4

2-
  , так как соль  кислородной кислоты и 

металла, разлагающего воду, то соответствующие ионы раз-

ряжаться не будут, а будет происходить электролитическое 

разложение воды с выделением на катоде водорода, а на аноде 

кислорода, а соль остается в растворе:  

 Катод   2H2O + 2 e
-
 =H2 + 2 OH

-
   

 Анод    2H2O  - 4e
-
 = O2 + 4 H

+
  

 Суммарно: 2 Н2О ýëåêò ðî ëèç2 Н2 (катод) + О2 (анод).  

 Из раствора сульфата никеля (II) на катоде будет осаждаться 

никель, а на аноде выделяться кислород, в растворе останется 

серная кислота, то есть суммарно:  

 2NiSO4 + 2 H2O ýëåêò ðî ëèç2Ni (катод) +O2 (анод) + 2 H2SO4. 

 При электролизе раствора хлорида натрия будут выделяться 

водород и хлор, а в растворе останется гидроксид натрия. 

Суммарно:  

 2NaCl + 2 H2O ýëåêò ðî ëèçH2 (катод) + Cl2(анод) + 2 NaOH.  

 При электролизе раствора сульфата никеля (II) с никелевым 

анодом никель анода будет окисляться (растворяться) и пере-

ходить в раствор, а катод будет покрываться слоем никеля:  

 Катод:  Ni
2+

 2 e
-
 = Ni

0
  

 Анод:  (Ni) Ni
0
 – 2 e

-
= Ni

2+
.  

7.2.8.  Оцинкованная сталь соединена медными заклепками. Как бу-

дет происходить электрохимическая коррозия этого изделия?  
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 Решение. Корродировать в первую очередь будет наиболее ак-

тивный металл, то есть цинк, после его полного окисления – 

сталь, поскольку это сплав на основе железа. Медь как наиме-

нее активный из этих металлов корродировать не будет.  

 

7.3.Упражнения и задачи для самостоятельной работы 
 

7.3.1.  Допишите продукты реакций, определите степени окисления 

окислителя и восстановителя и подберите коэффициенты ме-

тодом электронного баланса: 

 Fe(OH)3 + Cl2 + KOH  →  K2FeO4 + KCl + ……
 

 NaClO3 + KI + H2SO4  →  NaCl + I2 + ….. 

 KI + Cl2 + KOH  →  KIO3 + KCl + …… 

 KMnO4 + Na2SO3 + HCl  →  MnCl2 + Na2SO4 + …… 

 K2Cr2O7 + H3PO3 + HCl  →  CrCl3 + H3PO4 + …….. 

 K2Cr2O7 + Ce2(SO4)3 + H2SO4  →  Cr2(SO4)3 + Ce(SO4)2 + ....... 

 K2MnO4 + H2SO4  →  KMnO4 + MnO2 + ...... 

 Se + KOH  →  K2Se + K2SeO3 + ........ 

 NH3 + HNO2  →  N2 + ...... 

 H2S + H2SO4  →  SO2 + ........ 

 MnO2 + Cl2 + KOH  →  K2MnO4 +KCl + ...... 

 MnO2 + HCl   →   MnCl2 + Cl2 + ....... 

 KNO2 + FeSO4 + H2SO4   →   NO + Fe2(SO4)3 + ....... 

 KNO2 + Cl2 + H2O  →     KNO3 + HCl +......... 

7.3.2.  Какова ЭДС гальванического элемента, состоящего из цинко-

вой пластинки в растворе сульфата цинка(II) с концентрацией 

0,01 моль/л и кобальтовой в растворе сульфата кобальта(II) с 

концентрацией 0,0001 моль/л?  Zn
2+

 + 2e
-
   Zn

0
 , υº = - 0,76 B. 

    Co
2+

 + 2e
-
    Co

0
 ,    υº= -0,28 B. 

7.3.3.  ЭДС медно – цинкового элемента равна 1,22 В. Медная пла-

стинка в растворе сульфата меди(II) с концентрацией 0,1 

моль/л, какова концентрация сульфата цинка(II) у цинковой 

пластинки? Cu
2+

 + 2 e
-
    Cu

0
 , υº = +0,34 B. Zn

2+
 + 2 e

-
  Zn

0
 , 

υº = - 0,76 B.      

7.3.4.  Гальванический элемент состоит из двух водородных элек-

тродов, в одном из них  рН=3, в другом  рН=8. Какова ЭДС 

этого элемента?  

7.3.5.  Потенциал серебряной пластинки в насыщенном растворе 

хлорида серебра равен 0,51 В. Какова концентрация насыщен-

ного раствора хлорида серебра?  

 Ag
+
 + e

-
    Ag

0
 ,   υº = 0,80 B.  
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7.3.6.  Подберите два окислителя, способных окислить Fe
2+

 до Fe
3+

 и 

два восстановителя, которые могут восстановить Fe
3+

 до Fe
2+

.  

 Fe
3+

 + e
-
    Fe

2+
 ,  υº = 0,77 B. 

7.3.7.  Рассчитайте потенциал системы: 

       MnO4
-
 + 8H

+
 + 5e

-
    Mn

2+
 + 4 H2O ,   υº = 1,51 B, если кон-

центрация перманганата калия в растворе равна 0,1 моль/л, 

концентрация сульфата марганца (II) тоже 0,1 моль/л, а рН = 5.  

7.3.8.  Какие процессы происходят при электролизе с инертными 

электродами водных растворов KNO3, FeCl2, Cu(NO3)2, RbBr?  

7.3.9.   В аппарате имеются детали из алюминиевого сплава и из ста-

ли. Как будет проходить процесс электрохимической корро-

зии в этом случае?  

 

8. Физико-химический анализ 

 

Равновесия в гетерогенных системах. Правило фаз Гиббса. Число 

независимых компонентов и число степеней свободы. Однокомпо-

нентные системы. Диаграммы состояния воды и серы. Тройная точка. 

Принципы соответствия и непрерывности. Двухкомпонентные систе-

мы. Термический анализ. Построение диаграмм состояния двухкомпо-

нентных систем. Типы диаграмм состояния. Правило рычага. Кривые 

ликвидуса и солидуса. Эвтектика. Твердые растворы замещения и 

внедрения. Конгруэнтно и инконгруэнтно плавящиеся соединения. 

Перитектика. Соединения переменного состава. 

 

8.1. Вопросы 

 

8.1.1.  В чем состоит сущность физико-химического метода анализа, 

разработанного Н.С. Курнаковым? 

8.1.2.  Какие свойства рассматриваются в физико-химическом анали-

зе? 

8.1.3.  В чем заключается термический анализ, дифференциально-

термический анализ? 

8.1.4.  Каково содержание понятий система, фаза, параметр, компо-

нент, степень свободы? 

8.1.5.  В каком случае эвтектика называется вырожденной? 

8.1.6.  Что такое перитектика? 

8.1.7.  Сколько и каких фаз присутствует в эвтектике, в перитектике? 

8.1.8.  Для каких целей применяется эвтектическая смесь NaOH-

KOH? 

8.1.9.  В чем причина понижения температуры начала кристаллиза-

ции по мере добавления одного компонента к другому? 
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8.1.10.  Чему соответствует максимум на диаграмме плавкости? 

8.1.11.  Соответствуют ли составы исходных расплавов составам 

твердых растворов, которые кристаллизуются из них? 

8.1.12.  Тождественны ли диаграммы плавкости в случае выражения 

состава в массовых долях и в мольных долях? 

 

8.2. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 
 

8.2.1. В системе из компонентов А и В образуются три соединения, 

мольная доля компонента В в которых соответственно состав-

ляет 20, 33.3 и 75%. Каковы формулы этих соединений? 

8.2.2.  Оксид магния и диоксид кремния образуют несколько соеди-

нений. Каковы формулы соединений, мольная доля диоксида 

кремния в которых составляет 33.3, 50.0 и 66.7 процентов? 

8.2.3.  Сколько фаз, компонентов и степеней свободы имеет система 

висмут – кадмий, когда в равновесии находятся: 

 а) кристаллы кадмия + расплав, 

 б) кристаллы кадмия и висмута + расплав? 

8.2.4.  Постройте приближенную диаграмму плавкости системы Bi – 

Pb, если температура плавления висмута 271ºС, свинца 327ºС, 

а температура образования эвтектики, содержащей 58% Bi и 

42% Pb, составляет 120ºС. Проведите на диаграмме изотерму 

для 200ºС и охарактеризуйте систему в точках пересечения 

изотермы с ветвями кривой. 

8.2.5.  Начертите диаграмму состояния системы CaF2 – NaF по сле-

дующим данным: 

 CaF2 (%)  100   70  50  33  20  10   0 

 NaF (%)         0   30  50  67  80  90     100 

 t (
o
C) 

 начала крист.  1960 1090  950 880 935 900     992 

 конца крист.     -   810 810 810 810 810        - 

8.2.6.  Опишите процессы, происходящие при охлаждении распла-

вов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на диа-

грамме состояния двойной системы с полной растворимостью 

компонентов в жидком состоянии и полной нерастворимостью 

в твердом без химического взаимодействия и полиморфных 

превращений (рис. 8.1). Изобразите соответствующие кривые 

охлаждения. 

8.2.7.  Опишите процессы, сопровождающие охлаждение расплавов, 

соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на диаграмме 

состояния двойной системы с полной растворимостью компо-

нентов в жидком состоянии и полной нерастворимостью в 
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твердом с образованием химического соединения, не диссо-

циированного в жидком состоянии (рис. 8.2). Изобразите со-

ответствующие кривые охлаждения. Какова природа твердых 

фаз? 

8.2.8.  Опишите процессы, которые происходят при охлаждении рас-

плавов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на 

диаграмме состояния двойной системы с полной растворимо-

стью компонентов в жидком состоянии и полной нераствори-

мостью в твердом с образованием химического соединения, 

частично диссоциированного в жидком состоянии (рис. 8.3). 

Изобразите соответствующие кривые охлаждения. Какова 

природа твердых фаз? 

8.2.9.  Опишите процессы, которые сопровождают охлаждение рас-

плавов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на 

диаграмме состояния двойной системы с полной растворимо-

стью компонентов в жидком состоянии и полной нераствори-

мостью в твердом с образованием инконгруэнтно плавящегося 

химического соединения (рис. 8.4). Изобразите соответству-

ющие кривые охлаждения. Какова природа твердых фаз? 

8.2.10. Опишите процессы, происходящие при охлаждении распла-

вов, соответствующих фигуративной точке F на диаграмме 

состояния двойной системы с безграничной растворимостью 

компонентов в жидком и твердом состоянии (рис. 8.5). Изоб-

разите соответствующие кривые охлаждения.  

8.2.11. Опишите процессы, сопровождающие охлаждение расплавов, 

соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на диаграмме 

состояния двойной системы с безграничной растворимостью 

компонентов в жидком и твердом состоянии и максимумом 

температуры (рис. 8.6). Изобразите соответствующие кривые 

охлаждения. 

8.2.12. Опишите процессы, которые происходят при охлаждении рас-

плавов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на 

диаграмме состояния двойной системы с безграничной рас-

творимостью компонентов в жидком и твердом состоянии и 

минимумом температуры (рис. 8.7). Изобразите соответству-

ющие кривые охлаждения. 

8.2.13. Опишите процессы, которые сопровождают охлаждение рас-

плавов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на 

диаграмме состояния двойной системы с эвтектикой, безгра-

ничной взаимной растворимостью компонентов в жидком со-

стоянии и ограниченной растворимостью в твердом (рис. 8.8). 
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Изобразите соответствующие кривые охлаждения. Какова 

природа твердых фаз? 

8.2.14. Опишите процессы, происходящие при охлаждении распла-

вов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на диа-

грамме состояния двойной системы с перитектикой, безгра-

ничной взаимной растворимостью компонентов в жидком со-

стоянии и ограниченной растворимостью в твердом (рис. 8.9). 

Изобразите соответствующие кривые охлаждения. Какова 

природа твердых фаз? 

8.2.15. Опишите процессы, сопровождающие охлаждение расплавов, 

соответствующих фигуративной точке F на диаграмме состо-

яния двойной системы с непрерывными твердыми растворами 

и их распадом (рис. 8.10). Изобразите соответствующие кри-

вые охлаждения. Какова природа твердых фаз? Что представ-

ляет собой точка K? 

8.2.16. Опишите процессы, которые происходят при охлаждении рас-

плавов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на 

представленной диаграмме состояния двойной системы (рис. 

8.11). Изобразите соответствующие кривые охлаждения. 

Определите, каким фазам соответствуют поля диаграммы. 

Отметьте природу твердых фаз: конгруэнтно или инконгру-

энтно плавятся соединения, каковы их составы, на основе ка-

кого вещества образуются твердые растворы, имеется ли по-

лиморфизм? 

8.2.17. Опишите процессы, которые сопровождают охлаждение рас-

плавов, соответствующих фигуративным точкам F1 и F2 на 

представленной диаграмме состояния двойной системы (рис. 

8.12). Изобразите соответствующие кривые охлаждения. 

Определите, каким фазам соответствуют поля диаграммы. 

Отметьте природу твердых фаз: конгруэнтно или инконгру-

энтно плавятся соединения, каковы их составы, на основе ка-

кого вещества образуются твердые растворы, имеется ли по-

лиморфизм? 

8.2.18. Изобразите приближенную диаграмму состояния двухкомпо-

нентной системы, в которой образуются два соединения: ин-

конгруэнтно плавящееся состава A2B и конгруэнтно плавяще-

еся состава AB2. 
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                  Рис. 8.7                                                      Рис. 8.8 
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                                 Рис. 8.11                Рис. 8.12 
 

 

9. Общие свойства металлов. Сплавы. 

 

 Общая характеристика физических и химических свойств метал-

лов. Особенности строения атомов. Положение металлов в Периодиче-

ской системе. Типы упаковок в кристаллических решетках металлов. 

Соотношения между структурами металлов, «полуметаллов» и неме-
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таллов. Металлическая связь и электронные теории металлов. Зонная 

модель металлов. Особенности электронных зон s-, p-, d- и f-металлов. 

Проводники, полупроводники и диэлектрики. «Провалы» электронов у 

некоторых металлов. Структура металлов с точки зрения теории поля 

лигандов. Дефекты в структуре металлов: точечные, линейные, пла-

нарные и объемные дефекты. Формы нахождения металлов в природе. 

Руды. Полиметаллические руды. Редкие и рассеянные металлы. Прин-

ципы обогащения руд. Общие методы получения металлов. Пироме-

таллургия. Гидрометаллургия. Электрометаллургия. Пироэлектроме-

таллургия. Гидроэлектрометаллургия. Термическое разложение соеди-

нений металлов. Получение металлов высокой чистоты.  

 Сплавы. Общие свойства сплавов. Типы сплавов. Смеси. Эвтек-

тики. Твердые растворы. Состав, структура и свойства интерметалли-

ческих соединений. Исследование сплавов методом физико-

химического анализа. Термический анализ. Кривые охлаждения. Диа-

граммы плавкости. Типы диаграмм состояния металлических систем. 

Диаграммы состояния для сплавов, образующих механические смеси 

компонентов. Диаграммы состояния для сплавов с неограниченной 

растворимостью в твердом состоянии. Диаграммы состояния для спла-

вов с ограниченной взаимной растворимостью в твердом состоянии. 

Диаграммы состояния для сплавов, образующих химические соедине-

ния. Коррозия металлов. Химическая и электрохимическая коррозия. 

Механизмы коррозии. Факторы, определяющие интенсивность корро-

зии. Методы защиты металлов от коррозии. Электрохимические мето-

ды защиты от коррозии. Ингибиторы коррозии. 

 

9.1. Вопросы  

 

9.1.1.  Какие физические свойства характерны для металлов? 

9.1.2.  С какими свойствами атомов связано понятие «металлич-

ность»? Атомы каких групп периодической системы являются 

наиболее «металличными»? Какие металлы относят к тяже-

лым и легким? 

9.1.3.  Какие координационные числа типичны для металлов в твер-

дом состоянии?  

9.1.4.  Охарактеризуйте три типа упаковок атомов в кристаллах ме-

таллов (кубическая плотнейшая, гексагональная плотнейшая и 

кубическая объемоцентрированная упаковка). В чем состоят 

особенности атомных упаковок в случае цинка, кадмия и рту-

ти? 

9.1.5.  Какой элемент занимает пограничное положение между ме-

таллами с высокими координационными числами и «полуме-
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таллами» с низкими координационными числами? Каковы 

особенности структурных модификаций этого элемента? 

9.1.6.  Как изменяется электропроводность металлов при их плавле-

нии? 

9.1.7.  На чем основаны понятия зонной теории, валентной зоны и 

зоны проводимости? 

9.1.8.  Какие вещества относят к проводникам, полупроводникам, 

диэлектрикам? 

9.1.9.  Каковы особенности электронных зон s-, p-, d- и f-металлов? 

9.1.10. В чем состоят причины «провала» электронов у некоторых 

металлов? 

9.1.11. Как теория поля лигандов объясняет строение металлов? При-

ведите примеры. 

9.1.12. В чем сходство и различие между металлической, ковалентной 

и ионной связью? 

9.1.13.  Каковы возможные валентные состояния, наиболее устойчи-

вые степени окисления металлов разных групп Периодической 

системы? 

9.1.14. Что представляют собой четыре типа дефектов в кристаллах? 

9.1.15. Что такое дислокация? 

9.1.16. Как дефекты в структуре металлов влияют на их физические и 

химические свойства? 

9.1.17. В каких формах находятся металлы в природе? Какие металлы 

относятся к редким и рассеянным? 

9.1.18. В чем состоят принципы обогащения руд?  

9.1.19. Что представляют собой пирометаллургические и гидроме-

таллургические методы добывания металлов из руд? 

9.1.20. Что лежит в основе методов получения металлов восстановле-

нием оксидов металлов водородом, оксидом углерода или ме-

таллами (металлотермия)? Приведите примеры. 

9.1.21. В чем состоят особенности получения металлов восстановле-

нием галогенидов или сульфидов водородом или металлами? 

Приведите примеры.  

9.1.22. Каковы преимущества методов получения металлов термиче-

ским разложением галогенидов и карбонилов? Какие «хими-

ческие транспортные реакции» чаще всего используются для 

получения металлов? 

9.1.23. В каких случаях используются электрохимические методы по-

лучения металлов? 

9.1.24. Каковы основные методы очистки металлов?  

9.1.25. Как и для чего проводится фракционная перегонка металлов? 

9.1.26. В чем состоит зонная плавка и каковы ее преимущества? 
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9.1.27. Что представляют собой сплавы, каковы их типы и свойства? 

9.1.28. Что такое амальгамы и каковы их свойства?  

9.1.29. Что представляют собой диаграммы состояния металлических 

систем? Какую информацию получают из кривых охлажде-

ния? 

9.1.30. Каковы три основных типа кристаллизации расплавов не-

скольких металлов? 

9.1.31. Что представляют собой твердые растворы, эвтектики, интер-

металлические соединения? 

9.1.32. Что представляют собой жаростойкие сплавы? Как они защи-

щаются от газовой коррозии? 

9.1.33. Что такое электрохимическая коррозия? 

9.1.34. Что представляет собой атмосферная коррозия и коррозия в 

грунте? 

9.1.35. Что такое местная коррозия? 

9.1.36. Что представляет собой контактная коррозия? 

9.1.37. На чем основаны метод протекторов и катодная защита метал-

лов от коррозии? 

9.1.38. Как меняются в пределах групп и периодов атомные радиусы, 

потенциалы ионизации, валентности и степени окисления ме-

таллов? 

9.1.39. Какие свойства проявляют металлы при взаимодействии с во-

дой, кислотами, щелочами, солями? Как и при каких условиях 

металлы взаимодействуют с водородом, углеродом, азотом, 

кислородом, серой, галогенами? Как называются продукты их 

взаимодействия, как они относятся к воде, кислотам, щело-

чам? Почему некоторые из этих соединений не подчиняются 

закону постоянства состава? 

9.1.40. Металлы каких групп периодической системы проявляют по-

стоянные степени окисления? Какие элементы IIIA – VIA 

групп относятся к металлам? Как меняется устойчивость со-

единений p-элементов различных степеней окисления в груп-

пах? Как при этом изменяется характер оксидов и гидрокси-

дов? 

9.1.41. Какие металлы называют переходными? Каковы особенности 

химии d-элементов? Как связаны кислотно-основные свойства 

соединений d-элементов со степенью окисления металла?  

9.1.42. Каково строение атомов f-элементов и какова их валентность? 

В каких свойствах f-элементов проявляется внутренняя перио-

дичность? В чем проявляется сходство и различие в свойствах 

4f- и 5f-элементов? Как относятся f-металлы к кислороду, воде 

и кислотам? 
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9.1.43. Какова роль металлов и сплавов в промышленности?  

9.1.44. Какова токсичность металлов? Какие металлы являются за-

грязнителями окружающей среды? 

 

9.2. Примеры решения типовых задач 
 

9.2.1. Сплав олова со свинцом содержит 75% масс. олова и 25% 

масс. свинца. Какова масса эвтектики в 200 г твердого сплава, 

если эвтектика включает 64% масс. олова? 

 Решение. Масса свинца в сплаве составляет 200·0.25 = 50 г. 

Поскольку процентное содержание свинца в сплаве (25%) 

меньше, чем его содержание в эвтектике (36%), то весь свинец 

входит в состав эвтектики. Отсюда находим массу эвтектики: 

50/0.36 = 138.9 г. 

9.2.2. В состав 500 г сплава висмута со свинцом входит 50% масс. 

висмута. Какой из двух металлов и в каком количестве при-

сутствует в сплаве в виде кристаллов, вкрапленных в эвтекти-

ку, если последняя содержит 58% масс. висмута.  

 Решение. Масса каждого из металлов в сплаве одинакова: 

500·0.50 = 250 г. Поскольку процентное содержание висмута в 

сплаве (50%) меньше, чем его содержание в эвтектике (58%), 

то весь висмут входит в состав эвтектики. Тогда масса эвтек-

тики составляет 250/0.58 = 431 г. Остальная часть сплава 

включает кристаллы свинца, вкрапленные в эвтектику, причем 

масса их равна 500 – 431 = 69 г. 

9.2.3. При сплавлении магния со свинцом образуется интерметалли-

ческое соединение, содержащее 81% масс. свинца. Опреде-

лить формулу соединения и установить, в каком соотношении 

следует сплавить металлы, чтобы полученный сплав содержал 

10% масс. свободного свинца? 

 Решение. Определяем соотношение атомов в интерметалличе-

ском соединении: Mg:Pb = (19/24.31):(81/207.2) = 0.78:0.39 = 

2:1, то есть формула соединения Mg2Pb. По условию задачи в 

100 г сплава должно содержаться 10 г Pb и 90 г Mg2Pb. Нахо-

дим, сколько граммов каждого из металлов входит в состав 90 

г Mg2Pb: 90·0.19 = 17.1 г Mg; 90·0.81 = 72.9 г Pb. Следователь-

но, для приготовления 100 г сплава следует взять 17.1 г маг-

ния и 72.9 + 10 = 82.9 г свинца. 

9.2.4. При взаимодействии 20 г амальгамы натрия с водой получен 

раствор щелочи. Для нейтрализации этого раствора потребо-

валось 100 мл 0.2 н. раствора кислоты. Определить процент-

ное содержание натрия (по массе). 
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 Решение. Амальгамы – сплавы металлов с ртутью. Ртуть – ма-

лоактивный металл, с водой не взаимодействует. С водой реа-

гирует лишь натрий из состава сплава. Запишем происходя-

щие реакции: 

 2Na + 2H2O = 2NaOH + H2, 

 nNaОH + HnA = NanA + nH2O.  

 Вещества взаимодействуют согласно их эквивалентам, поэто-

му (Na) = (NaOH) = (HnA), при этом (НnА) = 0.2·0.1 = 0.02 

моль эквивалентов, m(Na) = 0.02·23 = 0.46 г. Отсюда процент-

ное содержание натрия в амальгаме составляет (0.46/20)·100 = 

2.3%. 

9.2.5. Как меняется окислительная и восстановительная активность 

d-элементов в одной и той же степени окисления в пределах 

каждой декады элементов? 

 Решение. Восстановительная активность d-элементов снижа-

ется в пределах периода. Так, если титан(II) – энергичный вос-

становитель, то цинк(II) не является восстановителем. Напро-

тив, в максимальной степени окисления окислительная актив-

ность в том же ряду растет: если титан(IV) и ванадий(V) – 

слабые окислители, то хром(VI) и марганец(VII) – энергичные 

окислители. 

9.2.6. Как меняется устойчивость соединений в высших степенях 

окисления элементов IVA группы? Какие степени окисления 

устойчивы для свинца? 

  Решение. Элементы IVA группы имеют электронную конфи-

гурацию валентного уровня ns
2
np

2
. Низшую степень окисле-

ния (+2) элементы проявляют за счет неспаренных np
2
-

электронов. Высшую степень окисления (+4), равную номеру 

группы, элементы могут проявить, если в образование связи 

вовлечены ns
2
-электроны. Последние обладают большой про-

никающей способностью. С увеличением числа орбиталей 

разных уровней (n = 6 для Pb) s
2
-электроны свинца проникают 

под экран этих орбиталей, и 6s
2
-электронная пара становится 

инертной (эффект «инертной пары»), что находит подтвер-

ждение в значениях суммарных потенциалов ионизации: I1-

4(Sn) = 93.2 эВ, I1-4(Pb) = 96.7 эВ. Таким образом, устойчивость 

соединений в высших степенях окисления элементов (+4) в 

ряду C – Si – Ge – Sn – Pb уменьшается. Для свинца более 

устойчива степень окисления +2, а соединения свинца(+4) – 

сильные окислители. Подобная закономерность справедлива и 

для элементов других А групп Периодической системы. 
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9.2.7. Как меняется устойчивость соединений в высшей степени 

окисления IVВ элементов в ряду Ti – Zr – Hf? 

 Решение.  Валентными  у  элементов  IVB  группы  являются  

 (n-1)d 
2
ns

2
-электроны. Минимальную степень окисления (+2) 

элементы проявляют за счет ns
2
 электронов (эта степень окис-

ления характерна практически для всех d- элементов – гори-

зонтальная аналогия свойств). Валентными у d- элементов яв-

ляются также электроны и предвнешнего уровня (n-1)d
2
. С 

увеличением радиуса атомов, с увеличением n валентные d-

электроны оказываются на большем расстоянии от ядра и 

сильнее экранируются от заряда ядра атома («эффект экрани-

рования»). Соответственно третьи и четвертые потенциалы 

ионизации Ti, Zr, Hf уменьшаются. Также уменьшаются сум-

марные потенциалы ионизации (I1-4): Ti (91.1 эВ), Zr (77.27 

эВ), Hf (74.4 эВ). В результате устойчивость высшей степени 

окисления в ряду Ti – Zr – Hf повышается, и для гафния более 

характерна степень окисления +4. Подобная закономерность 

справедлива и для d-элементов других В групп Периодиче-

ской системы. 

9.2.8. Почему низшие оксиды и гидроксиды d-элементов проявляют 

основные свойства (CrO, Cr(OH)2), а высшие (CrO3) – кислот-

ные?  

 Решение. Многие низшие галогениды – ионные кристаллы, 

хорошо растворимые соли, а высшие галогениды представля-

ют собой легкоплавкие легколетучие вещества, подвергающи-

еся гидролизу. Полярность связи в соединениях с ростом сте-

пени окисления уменьшается. Хром имеет степени окисления 

+2, +3, +6 в оксидах СrO, Cr2O3, CrO3  и соответствующих гид-

роксидах. Для хрома(+2) связь Cr-OH близка к ионной, 

Cr(OH)2 проявляет основные свойства. Для максимальной сте-

пени окисления (+6) связь Cr-O приближается к ковалентной и 

соединение приобретает кислотные свойства – H2CrO4. Оксид 

и гидроксид хрома в промежуточной степени окисления (+3) 

являются амфотерными. В Cr(OH)3 прочность связи Cr–O не-

значительно отличается от прочности связи O-H, в результате 

становится возможной диссоциация по обеим связям.  

9.2.9. Укажите общий способ получения соединений металлов в 

высших степенях окисления. 

 Решение. Металлы в высших степенях окисления образуют 

соединения с высокой ковалентностью связей и кислотными 

свойствами, при этом металл находится в анионной форме. 

Такие анионные соединения, например, хроматы (СrO4
2-

), ман-
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ганаты (MnO4
2-

), ферраты (FeO4
2-

) можно получить, сплавляя 

соединения низшей степени окисления металла с окислитель-

но-щелочными смесями (KOH + KNO3; K2CO3 + KNO3, KOH + 

O2 (Cl2, Br2), KOH + KClO3):  

 MnO2+ 2KOH+ KNO3  → K2MnO4 +KNO2 +H2O. 

9.2.10. В чем состоят наиболее общие признаки сходства и различия 

переходных элементов 4-го, 5-го и 6-го периодов? 

 Решение. Более тяжелые переходные металлы являются менее 

реакционноспособными, но они легче окисляются до высших 

степеней окисления. Переходные элементы 4-го и 5-го более 

близки по энергиям ионизации по сравнению с элементами 6-

го периода, но по химическим свойствам переходные элемен-

ты 5-го и 6-го периодов ближе. Заполнение 4f-подуровня при-

водит к увеличению энергии ионизации и уменьшению разме-

ров атомов («лантаноидное сжатие»). Вследствие «лантаноид-

ного сжатия» атомы переходных элементов 6-го периода име-

ют, во-первых, почти те же размеры, что и их более легкие 

аналоги, а во-вторых, они труднее окисляются. В результате 

кайносимметричности 3d-орбиталей, с одной стороны, и «лан-

таноидного сжатия» с другой для d-элементов 4-го, 5-го и 6-го 

периодов в одной группе атомные радиусы изменяются в по-

следовательности элементов 3d < 4d > 5d, то есть наблюдается 

вторичная периодичность. 

 

9.3. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

 

9.3.1.  Перечислите «семейства» элементов, которые полностью со-

ставляют металлы, частично включают металлы. Сделайте 

вывод о том, какую часть всех элементов Периодической си-

стемы занимают металлы. 

9.3.2.  С чем связана общность свойств металлов? Приведите приме-

ры влияния структуры металла на его свойства. 

9.3.3.  Какие металлы называются щелочными?  Перечислите их. Ка-

кой металл в водных растворах является самым сильным вос-

становителем? Какой металл является наиболее активным? 

9.3.4.  Нахождение щелочных металлов в природе? Способы их по-

лучения. Какие процессы происходят на электродах при полу-

чении натрия и гидроксида натрия из расплава и раствора хло-

рида натрия? 

9.3.5.  Что общего у атомов элементов IIA группы элементов Перио-

дической системы? Почему стандартные электродные потен-
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циалы элементов закономерно изменяются от -1.85 В для бе-

риллия до -2.92 В для бария? Возможно ли их взаимодействие 

с кислотами не окислителями и водой? Как меняется метал-

личность и восстановительная способность металлов IIA 

группы в водных растворах?  

9.3.6.  На основании электронных формул атомов IIIA группы пред-

скажите возможные валентности элементов. Как меняется 

устойчивость соединений в высшей степени окисления в ряду 

Al – Tl? Какие степени окисления более характерны для тал-

лия и почему? О каких свойствах таллия свидетельствуют 

следующие стандартные электродные потенциалы: E
о
(Tl

3+
/Tl) 

= +0.71 В; E
о
(Tl

+
/Tl) = -0.34 В; E

о
(Tl

3+
/Tl

+
) = +1.28 В?  

9.3.7.  Как меняются основные свойства в ряду Al2O3-Ga2O3-In2O3-

Tl2O3? Как меняются кислотно-основные свойства в ряду со-

ответствующих гидроксидов? Ответ подтвердите уравнениями 

реакций.  

9.3.8.  Какие степени окисления проявляет олово (…5s
2
5p

2
), свинец 

(…6s
2
6p

2
). Почему для свинца степень окисления (+4) не-

устойчива и соединения Pb(+4) – сильные окислители? Как 

меняются окислительно-восстановительные свойства оксидов 

свинца с увеличением степени окисления?  

9.3.9.  Как изменяются кислотно-основные свойства в ряду гид-

рокcидов мышьяка(III), сурьмы(III) и висмута(III)? Как можно 

отделить друг от друга малорастворимые Sb(OH)3 и Bi(OH)3? 

Напишите уравнения реакций.  

9.3.10. Запишите уравнения реакций гидролиза AsCl3, SbCl3, BiCl3. 

Укажите реакцию среды. 

9.3.11. Запишите электронные формулы элементов IB группы. На ка-

ком основании эти элементов помещены в одну группу Пери-

одической системы? Предскажите валентные состояния эле-

ментов, отметьте устойчивые степени окисления их. 

9.3.12. Как изменяется химическая активность элементов в подгруппе 

меди? Где в ряду напряжений находятся медь, серебро и золо-

то?  

9.3.13. Перечислите ряд физических и химических свойств, отлича-

ющих металлы IB группы от металлов IA группы. 

9.3.14. Почему радиус иона меди(I) (0.128 нм) меньше радиуса иона 

калия(I) (0.236 нм)? Какой из этих ионов обладает большей 

поляризующей способностью и как это сказывается на свой-

ствах однотипных соединений (рассмотрите растворимость 

галогенидов). 



 113 

9.3.15. Назовите важнейшие сплавы меди, указав их примерный со-

став. 

9.3.16. Какие металлы встречаются в природе в свободном состоя-

нии? Как получают медь? В чем заключается процесс рафини-

рования меди? 

9.3.17. Цианидный метод извлечения золота из руд заключается в об-

работке руды в присутствии кислорода воздуха раствором ци-

анида натрия. Золото переходит в раствор в виде цианидного 

комплекса золота(I). Запишите уравнение происходящей при 

этом реакции. 

9.3.18. В каждой группе d-элементов свойства первых элементов за-

метно отличаются от свойств остальных элементов. С чем свя-

зано сходство свойств элементов 5-го и 6-го периодов? 

9.3.19. Почему для химии титана, циркония и гафния, как и для дру-

гих высоковалентных ионов, мало характерны ионы типа Э
4+

? 

В каком состоянии находятся ионы в водных растворах? 

9.3.20. Отметьте наиболее важные руды элементов подгруппы вана-

дия. Почему ниобий и тантал находятся в природе совместно в 

одних и тех же минералах? Какие химические реакции лежат в 

основе промышленного получения ванадия, ниобия и тантала? 

Почему для получения чистого ванадия углетермический ме-

тод не применяется? 

9.3.21. Чем обусловлена близость атомных и ионных радиусов мо-

либдена и вольфрама? Как она сказывается на характере изме-

нений свойств в ряду хром - молибден - вольфрам? 

9.3.22. Какая форма, катионная или анионная, характерна для d-

элементов VI группы в низших и высших степенях их окисле-

ния? 

9.3.23. Чем объяснить различие в составе продуктов, образующихся 

при взаимодействии хрома, молибдена и вольфрама с хлором 

при повышенной температуре: СrCl3, MoCl5, WCl6? 

9.3.24. Как относятся хром, молибден и вольфрам к щелочам? Одним 

из основных способов получения соединений в высоких сте-

пенях окисления является сплавление этих металлов или их 

соединений в более низких степенях окисления с окислитель-

но-щелочными смесями (KNO3+KOH, KClO3+KOH, 

NaNO3+Na2СO3). Напишите уравнения реакций взаимодей-

ствия хрома, молибдена, вольфрама с этими смесями. 

9.3.25. Почему степень окисления d-элементов в галогенидах меньше, 

чем в оксидах? Действительно, стабильны оксиды V2O5, CrO3, 

MnO2, но не образуются VCl5, СrCl6, MnCl4. 
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9.3.26. Как изменяется химическая активность в ряду Mn – Tc - Re? 

Укажите положение металлов в ряду напряжений. Как взаи-

модействуют металлы с кислотами (концентрированными и 

разбавленными)? 

9.3.27. Рассмотрите электронные конфигурации атомов Э
0
, ионов Э

2+
, 

Э
3+

 железа, кобальта, никеля. Что общего в свойствах элемен-

тов семейства железа? Отметьте характерные степени окисле-

ния, сравните размеры атомов, ионов, положение в ряду 

напряжений, отношение к кислотам (разбавленным, концен-

трированным), к растворам щелочей. Учитывая основный ха-

рактер оксидов (ЭО), предскажите отношение их к растворам 

и расплавам щелочей. 

9.3.28. О вертикальном (Fe, Ru, Os) или горизонтальном (Fe, Co, Ni) 

сходстве можно говорить, сравнивая энтальпии образования 

(Н
о

обр.) однотипных соединений ЭСl2? 

  FeCl2          CoCl2         NiCl2        RuCl2          OsCl2 

  -400            -310          -304          -230            -191      кДж/моль 

9.3.29. Как меняется восстановительная активность элементов в ряду 

Fe – Co – Ni? Какие степени окисления наиболее характерны 

для железа, кобальта, никеля? 

9.3.30. С чем связано и в чем проявляется отличие свойств элементов 

подгруппы цинка от свойств соседних d-элементов? 

9.3.31. Для d-элементов характерны соединения с оксидом углерода 

(СО): Cr(CO)6, Mn2(CO)10, Fe(CO)5, Co2(CO)8, Ni(CO)4. Как 

называют такие соединения? Какая степень окисления металла 

в них? К какому классу соединений они относятся, где приме-

няются? 

9.3.32. Приведите примеры диаграмм состояния для бинарных спла-

вов, образующих механические смеси компонентов. 

9.3.33. Представьте примеры диаграмм состояния для бинарных 

сплавов с неограниченной растворимостью в твердом состоя-

нии. 

9.3.34. Приведите пример диаграммы состояния для бинарных спла-

вов с ограниченной взаимной растворимостью в твердом со-

стоянии. 

9.3.35. Дайте примеры диаграмм состояния для сплавов, образующих 

химические соединения. 

9.3.36. Представьте примеры интерметаллических соединений и 

опишите их структуру и свойства. 

9.3.37. Приведите примеры диаграмм состояния для сплавов в трой-

ных системах. 
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9.3.38. Сопоставьте стандартные энтальпии следующих реакций по-

лучения железа при 25
о
С: 

  а) Fe3O4 (к.) + 4С (графит) = 3Fe (к.) + 4СО (г.), 

  б) Fe3O4 (к.) + 4СО (г.) = 3Fe (к.) + 4СО2 (г.), 

  а) Fe3O4 (к.) + 4H2 (г.) = 3Fe (к.) + 4Н2О (г.), 

  если стандартные  энтальпии  образования  (ΔH
о

обр.,298)   для  

  Fe3O4 (к.), СО (г.), СО2 (г.) и Н2О (г.)  соответственно  равны  

  -1117.1, -110.5, -393.5 и -241.8 кДж/моль. Какой из способов 

получения железа термодинамически наиболее благоприятен? 

9.3.39. Какая из двух реакций может проходить самопроизвольно? 

  2Fe (к.) + Al2O3= 2Al (к.) + Fe2O3; 2Al (к.)+Fe2O3=2Fe (к.) + Al2O3 

  G
o

обр.   -1582              -740.3            -740.3               -1582 

кДж/моль 

  Где используется данная реакция? 

9.3.40. Определите массовую долю (%) натрия в амальгаме, если на 

нейтрализацию раствора, полученного после обработки 6 г 

амальгамы натрия водой, израсходовано 30 мл 2 н. раствора 

хлороводородной кислоты? 

9.3.41. Определите массовую концентрацию (%) полученного раство-

ра щелочи, если 80 г амальгамы натрия, содержащей 25% 

натрия, обработали 1 л воды. 

9.3.42. Вычислите содержание свинца в сплаве с золотом, если сплав 

начинает кристаллизоваться на 60
o
 ниже температуры плавле-

ния золота. Криоскопическая константа золота равна 226. 

9.3.43. Сплав содержит 20% магния и 80% висмута. В 200 г сплава 

содержится 106 г висмута в виде кристаллов, вкрапленных в 

эвтектику. Найдите состав эвтектики. 

9.3.44. Установите формулу интерметаллического соединения, обра-

зующегося при сплавлении лантана и таллия и содержащего 

14.8% лантана. 

9.3.45. Какой металл будет выделяться при охлаждении жидкого 

сплава меди и алюминия, содержащего 20% масс. меди, если 

эвтектика включает 32.5% масс. меди? Какую массу этого ме-

талла можно выделить из 100 г сплава? 

9.3.46. Сколько и какого металла выделится из 50 г сплава меди (20% 

масс.) и серебра (80% масс.) в виде зерен, вкрапленных в эв-

тектику, если в состав последней входит 28% масс. меди? 

9.3.47. Магний со свинцом при сплавлении образует соединение 

Mg2Pb. В системе имеются две эвтектики, Е1 (с температурой 

плавления 460
о
С) и Е2 (с температурой плавления 250

о
С). Ка-

кие фазы будут выделяться при затвердевании расплавов с со-
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держанием свинца 80, 81 и 82% масс., если температура плав-

ления магния составляет 650 
о
С, а свинца – 327.4

о
С? 

9.3.48. Магний с сурьмой при сплавлении образуют интерметалличе-

ское соединение состава Mg3Sb2. В каких соотношениях нуж-

но взять эти металлы, чтобы полученный сплав содержал кро-

ме Mg3Sb2 еще 10% масс. свободной сурьмы? 

9.3.49. Представьте основные методы защиты от электрохимической 

коррозии. 

9.3.50.  Приведите примеры ингибиторов коррозии.   

 

10. Комплексные соединения 

 

Важнейшие понятия. Положения теории Вернера. Центральный 

атом, внешняя и внутренняя сферы, координационное число, ядро 

комплекса, его заряд, главная и побочная валентности. Номенклатура 

координационных соединений. 

Типичные комплексообразователи. Факторы, определяющие 

способность атомов и ионов выступать в качестве комплексообразова-

теля. 

Типичные лиганды. Факторы, определяющие способность моле-

кул и ионов выступать в качестве лигандов. Дентатность лигандов. 

Хелатные комплексы. Полиядерные комплексы. 

Современная теория строения комплексных соединений. Кова-

лентные (с донорно-акцепторной и дативной связью) и ионные ком-

плексы. Гибридизация атомных орбиталей при комплексообразовании 

и геометрия ковалентных комплексов. Внутри- и внешнеорбитальные 

комплексы.  

Теория кристаллического поля и теория поля лигандов. Спектро-

химический ряд. Низко- и высокоспиновые комплексы. 

Поведение координационных соединений в растворах: диссоциа-

ция, лабильность, инертность. Полная и ступенчатые константы 

устойчивости (нестойкости). 
 

10.1. Вопросы 

 

10.1.1. Дайте определения понятий «комплекс», «комплексное соеди-

нение». 

10.1.2. В чем отличие комплексных соединений от двойных солей? 

10.1.3. Сформулируйте основные положения теории А. Вернера. 

10.1.4. Что такое координационное число? Какие значения оно может 

принимать? 
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10.1.5. Почему координационные числа 2, 4, и 6 являются наиболее 

характерными  для комплексообразователей? 

10.1.6. Что такое дентатность лигандов? Чем она определяется?  

10.1.7. Сформулируйте правила номенклатуры комплексных соеди-

нений. 

10.1.8. Типы комплексных соединений. Приведите примеры катион-

ных, анионных и нейтральных координационных соединений.  

10.1.9. Дайте определения пространственной (геометрической и оп-

тической), ионизационной и гидратной изомерии. Приведите 

примеры. 

10.1.10. Какие подходы используются для описания строения и 

свойств комплексных соединений? 

10.1.11. Сформулируйте основные положения метода валентных свя-

зей (ВС) в описании комплексных соединений. Оцените его 

возможности и недостатки. 

10.1.12. Какова природа химической связи в комплексных соединени-

ях?  

10.1.13. Чем являются лиганды согласно кислотно-основной теории 

Льюиса? 

10.1.14. Чем определяется геометрия комплексных частиц согласно 

методу валентных связей? 

10.1.15. Сформулируйте основные положения теории кристаллическо-

го поля (ТКП) в описании комплексных соединений. Оцените 

еѐ возможности и недостатки. 

10.1.16. Приведите и прокомментируйте спектрохимический ряд ли-

гандов. 

10.1.17. Что такое параметр расщепления? В чем отличие воздействия 

на орбитали комплексообразователя лигандов сильного и сла-

бого поля? 

10.1.18. Как отличается расщепление d - орбиталей комплексообразо-

вателя в октаэдрическом и тетраэдрическом поле лиганда? 

10.1.19. Чем обусловлен эффект Яна-Теллера и как он влияет на гео-

метрию комплексных соединений? 

10.1.20. Чем обусловлены окраска и магнитные свойства комплексных 

соединений? 

10.1.21. Как диссоциируют комплексные соединения и какие количе-

ственные характеристики определяют их устойчивость?  

10.1.22. Почему при координационном числе равном четырем, лиган-

ды могут располагаться в одном случае в вершинах тетраэдра, 

а в другом - квадрата? 
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10.1.23. Почему из двух молекул NH3 и PH3 , имеющих сходную 

структуру и неподеленные пары электронов у центрального 

атома, свойства лиганда более характерны для NH3? 

10.1.24. Какие комплексные соединения называют карбонилами? По-

чему карбонилы могут образовать только переходные металлы 

? 

10.1.25. Чему равна степень окисления металла в таких комплексах? 

10.1.26. Что роднит карбонилы с металлорганическими соединениями? 

10.1.27. Какое свойство карбонилов дает возможность использовать их 

в различных технологических процессах? Что сдерживает раз-

витие прикладных аспектов химии карбонилов? 

10.1.28. Чем можно объяснить уменьшении энергии ионизации 

электронов в концевых карбонильных группах карбонилов ме-

таллов по сравнению с некоординированной молекулой  ок-

сида углерода? 

10.1.29. Методом РЭС доказано наличие некоторого положительного 

заряда на атомах металла карбонилов. Как это можно объяс-

нить? 

10.1.30. Чем объяснить, что комплексы B
3+

 и Be
2+

 имеют максималь-

ное координационное число, равное 4? 

10.1.31. Почему комплексный ион [Cr(NH3)6]
3+

 в водном растворе 

устойчив лишь в присутствии избытка аммиака и соли аммо-

ния? Что происходит в их отсутствие? Написать уравнение 

соответствующей реакции. 

10.1.32. Какие из лигандов могут быть монодентатными , бидентатны-

ми, мостиковыми:  NH3, Cl
-
, CN

-
, H2O, OH

-
, SO4

2-
, C2O4

2-
, NH2-

CH2-CH2-NH2, S2O3
2-

? 

10.1.33. Отчего зависит координационное число центрального атома? 

10.1.34. Внешне- и внутриорбитальные комплексы . в чем их сходство 

и различие? 

10.1.35. Что такое трансвлияние? Какие существуют представления, 

поясняющие этот эффект? 

10.1.36. Как используется эффект трансвлияния в синтезе комплекс-

ных соединений? Приведите примеры. 

10.1.37. Определите, к каким (внешне- или внутриорбитальным) отно-

сятся комплексные ионы [CoF6]
3-

 и [Co(NH3)6]
3+

? 

10.1.38. В чем сходство и различие хелатных и внутрикомплексных 

соединений? 

10.1.39. Как изменяется энтропия системы при комплексообразовании 

в случае монодентатных  и полидентатных лигандов? 
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10.1.40. Сформулируйте основные положения метода молекулярных 

орбиталей (МО) в описании комплексных соединений. Оцени-

те его возможности и недостатки. 

10.1.41. Групповые орбитали лигандов (ГОЛ). Образование σ- и -

связей в комплексных соединениях по методу МО. 

 

10.2. Примеры решения типовых задач 
 

10.2.1. Вычислите заряды комплексных ионов, образованных Pt(IV):  

 а) [Pt(NH3)4Cl2], б) [Pt(NH3)Cl5], в) [Pt(NH3)2Cl4]? 

 Решение. Для вычисления заряда комплексного иона можно 

руководствоваться правилом: заряд комплексного иона равен 

алгебраической сумме зарядов комплексообразователя и ли-

гандов. 
 Степень окисления платины равна +4, заряд молекулы NH3 

равен нулю, заряд хлорид –иона равен -1. 

 а) алгебраическая сумма зарядов с учетом числа лигандов 

  +4 +0×4 + (-1)×2 = +2  значит [Pt(NH3)4Cl2]
2+

 (комплексный 

катион) 

 б) алгебраическая сумма зарядов с учетом числа лигандов 

 +4 +0+ (-1)×5 = -1   значит [Pt(NH3)Cl5]
1-

(комплексный анион) 

 в) алгебраическая сумма зарядов с учетом числа лигандов 

 +4 + 0×2 + (-1)×4=0  значит [Pt(NH3)2Cl4]
0 

(нейтральное ком-

плексное соединение) 

10.2.2. Назовите комплексные соединения: а) Na3[FeNH3(CN)5]  

 б) [Pt(NH3)3Cl3]Br   в) [Co(NH3)6][Co(NO2)6]    г) [Co(H2O)3F3] 

 Решение. 

 а) Na3[FeNH3(CN)5] – пентацианоамминферрат(II) натрия  

 б) [Pt(NH3)3Cl3]Br – бромид трихлоротриамминплатины(IV) 

 в) [Co(NH3)6][Co(NO2)6] – гексанитрокобальтат(III) гексаам-

минкобальта(III) 

 г) [Co(H2O)3F3] – трифторотриаквакобальт 

10.2.3. Какую пространственную конфигурацию (согласно методу 

валентных связей) имеют комплексные ионы [AgI2]
-
 и 

[Al(H2O)6]
3+

? Какие гибридные орбитали комплексообразова-

теля участвуют в образовании связей с лигандами? 

 Решение. 

 Комплексный ион [AgI2]‾:  

    Ag
+
  + 2I‾  = [AgI2]‾

 

 Ag
+ 

- ион-комплексообразователь, акцептор 

 Электронная конфигурация валентного уровня Ag
+ 

4d
10

5s
0
, 

 I ‾ - лиганд (L), донор 
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 Координационное число = 2, следовательно, в комплексном 

ионе присутствует 2 σ-связи Ag-L: 

 

                                     Ag
+
  

 

 

 

 Донорно-акцепторные связи образуют sp – гибридные орбита-

ли иона Ag
+
.
 
Комплексный ион [AgI2]

-
 линеен. 

 Комплексный ион [Al(H2O)6]
3+

: 

 Al
3+

  +6H2O  = [Al(H2O)6]
3+ 

 Al
3+ 

- ион-комплексообразователь, акцептор 

 Электронная конфигурация валентного уровня Al
3+ 

3s
0
3p

0
 

 H2O- лиганд (L), донор. Координационное число = 6, следова-

тельно, в комплексном ионе присутствует 6 σ-связей Al-L 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

Донорно-акцепторные связи образуют sp
3
d

2
 – 

гибридные орбитали иона Al
3+

. Комплексный 

ион [Al(H2O)6]
3+ 

имеет октаэдрическое строе-

ние. 

 

 

 sp-гибридизация 

 L          L 

4d 5s 5p 

 L  L   L   L  L    L 

3s 3d 3p 

sp
3
d

2
 – гибридизация 

 

 

Al
3+ 

H2O 

  H2O 

H2O 

H2O 

H2O  

H2O 
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10.2.4. Составьте энергетическую диаграмму образования связей в 

комплексном ионе [Fe(NO2)6]
3-

 (поле лигандов – сильное) и 

укажите тип гибридизации орбиталей центрального атома в 

октаэдрическом поле лигандов. 

 Решение. 

 Fe
3+

 - комплексообразователь (акцептор). 

 Электронная конфигурация валентного уровня Fe
3+

 3d
5
4s

0
. 

 NO2‾ - L (донор). 

 Координационное число = 6, следовательно, в комплексном 

ионе присутствует 6 σ-связей Fe-L 

 Решение данной задачи опирается на теорию кристаллическо-

го поля (ТКП). Под действием электростатического октаэдри-

ческого поля шести лигандов пять 3d-орбиталей комплексооб-

разователя (Fe
3+

) подвергаются расщеплению, т.е. их энергия 

дифференцируется и пятикратное вырождение снимается. 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 C учетом заполнения электронами расщепленных орбиталей 

записываем электронно-ячеечную формулу валентного 3d-

подуровня комплексообразователя - Fe
3+

. Затем, согласно зна-

чению координационного числа, определяем тип, количество 

и гибридизацию вакантных орбиталей комплексообразовате-

ля: 
 

 

 

 

 

 

 

 

 Таким образом, ион-комплексообразователь Fe
3+

 имеет d
2
sp

3
-

гибридизацию валентных орбиталей. 

10.2.5. Составьте энергетическую диаграмму образования связей в 

комплексном ионе [NiCl4]
2
‾ (поле лигандов – слабое ) и ука-

жите тип гибридизации орбиталей центрального атома в тет-

раэдрическом поле лигандов. 

 Решение. 

 Ni
2+

 - комплексообразователь (акцептор) 

E 

t2g (3dε) 

eg (3dγ) 

Fe
3+

 

3d 

Fe
3+

 
L   L                   L               L    L   L 

4p 4s 

d
2
sp

3
 

3d 
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 Электронная конфигурация Ni
2+

  3d
8
4s

0
, Cl‾ - L (донор) 

 Координационное число = 4, следовательно, в комплексном 

ионе присутствует 4 σ-связей Ni-L 

 Решение данной задачи опирается на теорию кристаллическо-

го поля (ТКП). Под действием электростатического тетраэд-

рического поля четырех лигандов пять 3d-орбиталей комплек-

сообразователя (Ni
2+

) подвергаются расщеплению, т.е. их 

энергия дифференцируется и пятикратное вырождение снима-

ется. 
 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

  

 C учетом заполнения электронами расщепленных орбиталей  

 записываем электронно-ячеечную формулу валентного 3d-

подуровня комплексообразователя - Ni
2+

. Затем, согласно зна-

чению координационного числа, определяем тип, количество 

и гибридизацию вакантных орбиталей комплексообразовате-

ля: 
 

 

 

 

 

 

 

 

 Таким образом, ион-комплексообразователь Ni
2+

 имеет sp
3
 ги-

бридизацию валентных орбиталей. 

10.2.6. Составьте энергетическую диаграмму образования связей в 

комплексном ионе [MX6] (поле лигандов – слабое, возможно-

сти -связывания отсутствуют), и укажите тип гибридизации 

орбиталей центрального атома в октаэдрическом поле лиган-

дов. 

 Решение. 

 М - комплексообразователь (акцептор) 

 Электронная конфигурация валентного уровня 3d
n
4s

0
 

E 

eg (3dγ) 

t2g (3dε) 
Ni

2+
 

3d 

3d sp
3
 

L         L  L   L 

4p 4s 

Ni
2+
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 Х – лиганд L (донор) 

 Координационное число = 6, следовательно, в комплексном 

ионе присутствует 6 σ-связей M-L. 

 Решение данной задачи опирается на теорию молекулярных 

орбиталей (МО). Шесть р-орбиталей всех лигандов образуют 

шесть т.н. «групповых орбиталей лигандов», формирующих 

октаэдрическое окружение вокруг центрального атома.  

 

  

 С шестью орбиталями металла (двумя 3d, одной 4s и тремя 3p 

– соответствует d
2
sp

3
-гибридизации) они образуют шесть свя-

зывающих и шесть разрыхляющих МО. Все связывающие МО 

заполняются шестью парами электронов лигандов. Оставшие-

ся три d-орбитали металла являются несвязывающими (соот-

ветствуют t2g в ТКП). Шесть разрыхляющих молекулярных 

орбиталей различаются между собой по энергии, причем 

наименьшей одинаковой энергией обладают две орбитали (со-

ответствуют eg в ТКП). Разница в энергии t2g и eg орбиталей 

соответствует расщеплению d-орбиталей в методе ТКП, про-

исходящему под действием электростатического поля шести 

лигандов. 

10.2.7. Вычислите концентрацию ионов Zn
2+

 в растворе 

[Zn(NH3)4](NO3)2  с концентрацией 0.1 моль/л, содержащем 

дополнительно 0.8 моль/л аммиака. Общая константа нестой-

кости  [Zn(NH3)4]
2+

 составляет 2.9·10
-9

. 

 Решение. 

 Напишем уравнение диссоциации комплексного иона 



 124 

 [Zn(NH3)4]
2+

 Zn
2+

  +  4NH3 

 Константа нестойкости комплексного иона имеет следующее 

выражение: 

  Кнест.=
   

  

4

2

43

3

2



 

NHZn

NHZn
 

 Концентрация комплексного иона [Zn(NH3)4]
2+

 равна концен-

трации комплексной соли – 0.1 моль/л. Концентрация [NH3] в 

выражении для константы нестойкости практически равна 

концентрации дополнительно введенного аммиака – 0.8 

моль/л. Следовательно 

 [Zn
2+

] = 
  

 43

43.

NH

NHZnКнест 
 ; 

[Zn
2+

] = 
4

9

8.0

1.0109.2  

 = 4.9·10
-10

 моль/л. 

10.2.8. Вычислите при какой концентрации сульфид-ионов выпадает 

осадок сульфида цинка из раствора [Zn(NH3)4](NO3)2  с кон-

центрацией 0.1 моль/л, содержащего дополнительно 0.8 

моль/л аммиака. ( 2
3 4.[ ( ) ]í åñò Zn NH

Ê  = 2.9·10
-9

, ПРZnS = 1.6·10
-24

). 

 Решение.  

 Рассчитываем концентрацию ионов Zn
2+

 аналогично задаче 

10.2.7.: [Zn
2+

] = 4.9×10
-10

 моль/л. 

 Диссоциация   малорастворимого сульфида цинка: 

 ZnS Zn
2+

  +  S
2
‾; 

 ПРZnS = [Zn
2+

]×[S
2
‾];     [S

2
‾] = 

 2Zn

ПРZnS ; 

 [S
2
‾] = 

10

24

109.4

106.1







= 3.3×10

-15
 моль/л 

 Следовательно при [S
2
‾]≥3.3·10‾

15
 моль/л будет выпадать оса-

док сульфида цинка (ZnS). 

 

 

10.3. Упражнения и задачи для самостоятельной работы 

 

10.3.1. Сравните поведение двух солей KAl(SO4)2 и K3[Fe(CN)6] в 

водном растворе, приведите реакции их диссоциации. 

10.3.2. Какую дентатность проявляют следующие лиганды: NH3, H2O, 

CN
-
, SO4

2
‾, OH‾, F‾, NH2(CH2)2NH2 (En), S

2
‾, C2O4

2
‾ ? 

10.3.3. Укажите комплексообразователь, его степень окисления, ли-

ганды, координационное число, внутреннюю и внешнюю сфе-

ры в комплексных соединениях; [Co(NH3)5SO4]Br, 

[Cr(H2O)6]Cl3, Na3[Al(OH)6], K4[Fe(CN)6], [Cr(H2O)4(OH)2]. 
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10.3.4. Вычислите заряды следующих комплексных ионов, образо-

ванных хромом (III): [Cr(H2O)6], [Cr(H2O)5Cl], [Cr(H2O)4Cl2], 

[Cr(CN)6], [Cr(H2O)2(NH3)4], [Cr(C2O4)2(OH)2] ? 

10.3.5. Вычислите степень окисления комплексообразователя в сле-

дующих комплексных ионах: [PtCl3(NO2)]
2
‾, [Co(NH3)5NCS]

2+
, 

[SnF6]
2
‾, [Au(CN)2Br2]

+
, [Ni(NH3)6]

2+ 
? 

10.3.6. Назовите комплексные соединения:  

K3[Cu(CN)4] 

Na2[PdI4] 

K2[PtCl(OH)5] 

(NH4)2[Hg(NCS)4] 

[Pd(H2O)(N

H3)2Cl]Cl 

[V(H2O)4Cl2]Br 

[Cr(H2O)3(NH3)3]Cl3 

[Co(NH3)5SO4]NO3 

[Ag(NH3)2][Sb
V
Cl6] 

[Pt(NH3)4][Pt(NH3)Cl3] 

[Pd(NH3)4][PtCl4] 

[Cu2(H2O)2(CH3COO)4] 

[PtH2O(NH3)Cl2] 

[Hf(H2O)4(NO3)2(OH)2] 

[Cr(NH3)3PO4] 

10.3.7. Составьте формулы следующих комплексных соединений:  

 1) нитрат роданопентаамминкобальта(III);  

 2) гидросульфат сульфатопентаамминкобальта(III) 

 3) бромид гексаамминосмия(I) 

 4) иодид пентаамминакваирридия(III) 

 5) гексацианохромат(III) гексаамминкобальта(III) 

 6) дицианоаргентат(I) калия 

 7) тетранитродихлороиридата(III) натрия 

 8) гидроксопентахлорорутената(III) натрия 

 9) дигидроксотетрааквахром 

10.3.8. Приведите ионизационный изомер для соединения 

[CoBr(NH3)5]SO4. 

10.3.9. Приведите все возможные гидратные изомеры соединения 

[Cr(H2O)6]Cl3. 

10.3.10. Определите пространственную конфигурацию (согласно ме-

тоду валентных связей) комплексных ионов [Cu(NH3)2]
+
, 

[Cu(CN)3]
2
‾, [Co(NH3)6]

3+
, [Co(NH3)6]

2+
, [Fe(CN)6]

3
‾, [NiF6]

4
‾. 

Какого типа гибридные орбитали комплексообразователя 

участвуют в образовании донорно-акцепторных связей с ли-

гандами?  

10.3.11. Укажите число неспаренных электронов и число вакантных d-

орбиталей иона- комплексообразователя для комплексных ча-

стиц приведенных в задании 10.3.10. 

10.3.12. Составьте энергетическую диаграмму образования связей и 

укажите тип гибридизации орбиталей центрального атома в 

комплексных ионах [Fe(H2O)6]
2+

, [Mn(OH)6]
4
‾, [Re(CN)6]

3
‾, 

[CoF6]
4
‾, [PtF6]‾, [Cr(H2O)5Cl]

+
, [Mn(CN)6]

4
‾, [Co(CN)6]

3
‾ в окта-

эдрическом поле лигандов. 
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10.3.13. Составьте энергетическую диаграмму образования связей и 

укажите тип гибридизации орбиталей центрального атома в 

комплексных ионах [Ni(CO)4], [MnCl4]
2
‾, [Zn(H2O)I3]‾, 

[CuBr4]
2
‾, [Co(CO)4]‾, в тетраэдрическом поле лигандов. 

10.3.14. Определите магнитные свойства следующих комплексов: 

[Cd(NH3)4]
2+

,  [Al(OH)4]
+
, [Cu(H2O)6]

2+
, [Fe(CN)5NO2]

3
‾. 

10.3.15. Напишите выражения для ступенчатых и общих констант не-

стойкости комплексных ионов, входящих в состав соединений 

[Co(H2O)4Cl2]NO3, [Pt(NH3)5Br]Br2, Na2[HgI4], [Zr(H2O)4(SO4)2]  

10.3.16. Напишите выражения для ступенчатых и общих констант 

устойчивости комплексных ионов, входящих в состав соеди-

нений K2[Cu(CN)4], [Fe(H2O)3(NCS)3], [Pt(NH3)4(I)Br]CO3, 

K2[Pb(OH)6]. 

10.3.17. Вычислите концентрацию ионов серебра в растворе 

K[Ag(CN)2] с концентрацией 0.05 моль/л, содержащем допол-

нительно 0.01 моль/л КСN. Константа нестойкости [Ag(CN)2]‾ 

1,42×10
-20

. 

10.3.18.  Какова концентрация ионов серебра в растворе 

[Ag(NH3)2]NO3 с концентрацией 0.08 моль/л, содержащем до-

полнительно, 0.8 моль/л аммиака? Сколько граммов NaCl 

нужно прибавить к 1л указанного раствора до начала выпаде-

ния осадка AgCl? Кнест.([Ag(NH3)2]
+
)=5.78×10

-8
,  

ПРAgCl=1.8×10
-10

. 

10.3.19. Выпадет ли осадок галогенида серебра при добавлении к 1л 

раствора [Ag(NH3)2]NO3 с концентрацией 0.1 моль/л, содер-

жащем дополнительно 1 моль/л аммиака а) 1×10‾
5
 моль KBr, 

б) 1×10‾
5
 моль KI ? 

10.3.20. Напишите три различных комплексных соединения Co
3+

 

(к.ч.=6) с лигандами Cl‾, I‾, NH3, H2O, внутренняя сфера кото-

рых была бы катионом , анионом, и нейтральной, у каких из 

этих соединений может быть ионная и геометрическая изоме-

рия? Изобразите эти изомеры. 

10.3.21. Какие виды координации молекулы оксида углерода (II) могут 

реализовываться при взаимодействии с центральным атомом? 

10.3.22. Какие из связей могут образоваться в моно и многоядерных 

карбонилах Ме←СО, Ме→СО, Ме-СО-Ме , Ме-Ме , Ме-ОС? 

10.3.23. Будет ли выпадать осадок хлорида серебра при смешении рав-

ных объемов 0.02 н  растворов хлорида калия и нитрата диам-

минсеребра? Кнест.([Ag(NH3)2]
+
)=5.78×10

-8
, ПРAgCl=1.8×10

-10
. 

10.3.24. Объясните, почему при добавлении раствора иодида калия к 

раствору аммиачного комплекса серебра выпадает осадок ио-
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дида серебра, а при добавлении раствора иодида калия к рас-

твору цианидного комплекса серебра осадок не образуется? 

10.3.25. На основе представлений теории ВС объяснить характер свя-

зей в молекуле Cr(CO)6; координационное число атома хрома, 

наличие на атоме хрома положительного эффективного заря-

да, пространственную форму молекулы, ее диамагнетизм. 

10.3.26. Как влияет концентрация лигандов на комплексообразование? 

Объясните переход синей окраски в розовую при разбавлении 

водой раствора роданидного комплекса кобальта. Как изменя-

ется координационное число и геометрия комплекса? Запиши-

те уравнение реакции. 

10.3.27. Приведите формулу комплекса Co
3+

 с этилендиамином (Еn) 

(к.ч.=3) и Cu
2+

 c аминоуксусной кислотой (к.ч.=2). Какой из 

этих комплексов является внутрикомплексным соединением? 

10.3.28. Какие из веществ следует добавить к раствору, чтобы разру-

шить ион тетрамминмеди(II), находящийся в избытке лиганда: 

HCl; NaOH (разб.), H2S ? Напишите уравнения реакции. 

10.3.29. Допишите уравнения реакции и расставьте коэффициенты 

Na2[Sn(OH)4] + BiCl3 + NaOH → ;            AgCl + KCN →. 

10.3.30. Что можно добавить к раствору тетрагидроксоалюмината 

натрия, чтобы получить гидроксид алюминия: HCl, Na2CO3, 

CO2, NaOH? 

10.3.31. Используя метод МО, объяснить, почему ион [Fe(CN)6]
3-

 па-

рамагнитен, а ион [Fe(CN)6]
4-

 – диамагнитен? 

10.3.32. Какие из ионов [Co(H2O)6]
2+

, [Co(NH3)6]
3+

, [NiCl4]
2
‾, 

[Cu(NH3)4]
2+

, [Cu(NH3)2]
+
 парамагнитны? Объяснение дать, ис-

пользуя метод МО. 

10.3.33. В ионе [FeF6]
4
‾ имеется четыре неспаренных электрона. На ка-

ких орбиталях они расположены (используйте метод МО)? 

10.3.34. На основе представлений теории МО объяснить характер свя-

зей в молекуле Ni(CO)4. 

10.3.35. Используя метод МО, объяснить, почему ион [Fe(CN)6]
3
‾ па-

рамагнитен, а ион [Fe(CN)6]
4
‾ – диамагнитен? 

10.3.36. Какие из ионов [Co(H2O)6]
2+

, [Co(NH3)6]
3+

, [NiCl4]
2
‾, 

[Cu(NH3)4]
2+

, [Cu(NH3)2]
+
 парамагнитны? Объяснение дать, ис-

пользуя метод МО. 

10.3.37. В ионе [FeF6]
4
‾ имеется четыре неспаренных электрона. На ка-

ких орбиталях они расположены (используйте метод МО)? 

10.3.38. На основе представлений теории МО объяснить характер свя-

зей в молекуле Ni(CO)4. 

10.3.39. Изобразите энергетическую диаграмму молекулярных орбита-

лей комплексов [Co(NH3)6]
3+

, [CoF6]
3
‾, [Fe(CN)6]

3
‾, [FeF6]

3
‾. 
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ОТВЕТЫ К ЗАДАЧАМ 
 

Ответы к разделу 1 
1.3.1. 0,8 моль 

1.3.2. 26,5 г (или 0,4 моль) 

1.3.3.  6,6∙10
-24

;6,3∙10
-23

;   

2,33∙10
-22

; 160 г 

1.3.4. 0,02 г 

1.3.5. а) 15,65; б) 4 

1.3.6. 16 г 

1.3.7. 1,295 г 

1.3.8. 6,2 м
3
 

1.3.9. 0,037 л 

1.3.10. Больше в 10
-3

м
3
 хлора в 

10 раз 

1.3.11. 1,52; 1,17 

1.3.12. 48 г/моль; 1,65 

1.3.13. Из четырех атомов 

1.3.14. 5,6 л 

1.3.15. 39 об.% NO и 61 об.% 

NO2; 49,5% NO и 50,5% 

NO2   

1.3.16. 25 об.% О3 и 75 об.%     

О2; 33,3% O3 и 66,7%O2 

1.3.17. 14,4 

1.3.18. 0,82 м
3
 

1.3.19. 57,95 г/моль 

1.3.20. 25,6 г/моль 

1.3.21. CaCO3 

1.3.22. 3BeO∙Al2O3∙6SiO2 

1.3.23. Cu2O 

1.3.24. Cr2(SO4)3∙18H2O 

1.3.25. [Ag(NH3)2]NO3 

1.3.26. NH3 

1.3.27. C4H10 

 

1.3.28. Si2H6 

1.3.29. N2H4 

1.3.30. (CuOH)2CO3 

1.3.31. NaBr ∙2H2O 

1.3.32. Na2CO3∙10H2O 

1.3.33. C2H4Br2 

1.3.34. (CN)2 

1.3.35. 100,3 г/моль 

1.3.36. 40,95 г/моль 

1.3.37. Аs 

1.3.38. 39,4 г/моль 

1.3.39. 14,29% 

1.3.40. 50,4 т 

1.3.41. 52 об.% 

1.3.42. 90 кг 

1.3.43. 8,4 л 

1.3.44. 89,29% 

1.3.45. 52; +3 

1.3.46. 64 

1.3.47. 20 г; Ca 

  1.3.76.      2 и 1 моль; 1 и 3 моль;  

                   1 и 1 моль; 2 и 3 моль 

1.3.93.      NO 

1.3.94.      Se 

1.3.95.     42,5 г 

1.3.96.     256,5 г 

1.3.97.     5,6 л СО2; 11,2 л О2;  

       NaHCO3 

1.3.98.     Ba(OH)2 

1.3.99.     4 л 

1.3.100.   Sr 
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Ответы к разделу 2 
2.3.2. Радон 

2.3.4. Свинец 

2.3.5. Фтор 

2.3.6. а)73 и 108; б)тантал 

2.3.7. Торий 

2.3.8. β-частица 

2.3.9. α-частица 

2.3.11. Нейтрон 

 

2.3.12. Цинк 

2.3.13. 3,94·10
13

ч и    

5,68·10
13

ч  

2.3.14. 10
-9

с
-1

 и 21,97 лет 

2.3.15. 0,986 г 

2.3.16. 1,3 кг 

2.3.17. 35,4682 

2.3.18. 71,51% 
85

Rb и      

28,47% 
87

Rb 

2.3.19. 20,2 

 
 

 

Ответы к разделу 3 

3.3.36.  3 

3.3.37.  3 

3.3.38.  4 

3.3.39.  1 

3.3.40.  2 

3.3.41.  4 

3.3.42.  2 

3.3.43.  1 

3.3.44.  2 

 

3.3.45.  3 

3.3.46.  3 

3.3.47.  3 

3.3.48.  3 

3.3.49.  2 

3.3.50.  3 

3.3.51.  2 

3.3.52.  4 

3.3.53.  2 

3.3.54.  4 

3.3.55.  3 
 

 

Ответы к разделу 4 

4.3.5.      -215.4 кДж/моль. 

4.3.6.      -1207.0 кДж/моль. 

4.3.7.      -127.0 кДж/моль 

4.3.8.      а) 1.0 кДж/моль; 

               б) -124.7 кДж/моль; 

               в) -125.7 кДж/моль. 

4.3.9.      -78 кДж/моль. 

4.3.10.   1738 кДж/моль. 

4.3.11.    -3660 кДж/моль. 

4.3.12.    -21.35 кДж/моль.  

4.3.13.    а) -27.5 кДж/моль; 

               б) -50.7 кДж/моль; 

               в) -78.2 кДж/моль. 

4.3.14.    -51.8 кДж/моль. 

4.3.15.    -52.17 кДж/моль. 

4.3.16.    ΔH
о

обр.(CO2) = 

-393.5 кДж/моль (20ºC); 

ΔH
о

обр.(CO2) = -393.5 кДж/моль (40ºC); 

ΔH
о

обр.(H2O) = -286.0 кДж/моль (20ºC); 

ΔH
о

обр.(H2O) = -285.3 кДж/моль (40ºC). 

4.3.17.    -137.0 кДж/моль. 

4.3.18.    -554.2 кДж/моль. 

4.3.20.    а) 25.7 Дж/(К·моль); 

               б) 75.6 Дж/(К·моль). 

4.3.21.    154.5 Дж/(К·моль). 

4.3.22.    11.2 Дж/(К·моль). 

4.3.24.     При 800 К. 

4.3.25.     Возможно. 

4.3.26.     404 К. 

4.3.27.    При 300 К возможно, при  

700  К невозможно. 

4.3.28.    При 27ºС в обратном направ 

лении, при 227
о
С - в прямом. 
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Ответы к разделу 5 

5.3.1.     В первом сосуде 

5.3.2.    Уменьшится в 64 раза 

5.3.3.    20 с 

5.3.4.    2 

5.3.5.    3 

5.3.6.    Увеличится в 15 раз 

5.3.7.    Увеличится в 3 раза 

5.3.8.    На 30 градусов 

5.3.9.    1) 

5.3.10.  2).  

5.3.11.  4) 

5.3.12.  0,5 

5.3.13.  2) 

5.3.14.  0,54 с 

5.3.15.  Гетерогенному 

5.3.16.  125,9 кДж/моль 

5.3.17.  491 

5.3.18.  16 час. 

5.3.19.  5 час. 38 мин 12 с. 

5.3.20.  4.65·10
-4

 с
-1

 

5.3.21.  46.60 кДж/моль, вто 

рой 

5.3.22. 2.35·10
-3

 л·моль
-1

·мин
-

1
 

5.3.23.  50.16 л·моль
-1

·мин
-1

 

5.3.24.  4) 

5.3.25.  4) 

5.3.26.  2) 

5.3.27.  1) 

5.3.28.  1), 4) 

5.3.29.  3) 

5.3.30.  2) 

5.3.31.  4) 

5.3.32.  1), 2). 3), 4) 

5.3.33.  2) 

5.3.34.  2) 

5.3.35.  3), 4) 

5.3.36.  2), 4), 6) 

5.3.37.  1), 2) 

5.3.38.  1), 4) 

5.3.40.  91,12 

5.3.41.  0.16 моль/л 

5.3.42.  50 

5.3.43.  1,27 

5.3.44.  230,4 

5.3.45.  0,025 

5.3.46.  0,03, 0,03 и 0,05 моль/л, 2,78 

5.3.47.  0,4 г  

5.3.48.  8,32, 3,0 

5.3.49.  0,63 

5.3.50.  2,25 

5.3.51.  1,5 и 1,59 моль/л 

5.3.52.  0,04, 0,04 и 0,32 моль/л 

5.3.53.  6,76 

5.3.54. 13,03, 11,03, 4,97 и 28,97 моль/л 

5.3.55.  10,8, 1.2, 7,2 моль/л 

5.3.56.  0,093, 0,093, 0,007 и 1,267  

моль/л 

5.3.57.  8,24·10
2.
 

5.3.58.  6,23·10
6
 

5.3.59.  0,32, увеличится 

5.3.60.  1) второй (кажущийся), 2)  

8,43∙10
-2

 (моль/л)
-1

·с
-1

, 3) 

1,57∙10
-3

 моль/л 

5.3.61.  а) 1) k1 = 2,083∙10
-4

∙Co   

(моль/л)·с
-1

, 2) k2 = 3,851∙10
-4

 с
-1

, 

3) k3 = 8,333∙10
-3

∙Co
-1

 (моль/л)
-1

·с
-1

 

  б) 1) полностью2) 93,75%,  

3)   85,72% 

5.3.62.  8·10
-7

 

5.3.63.  Второй 

5.3.64.  Уменьшится в десять раз 

5.3.67.  Увеличится в 2,64 раза 

5.3.68.  а) Kр = p
2
(CO)/p(CO2); поэтому 

эта константа имеет размер-

ность атм
2
/атм = атм; б) Kc = 

1,67·10
3
   

атм/(0,08205л·атм·моль
-1

· К
-1

)· 

             1476 К  = 13,79 моль·л
-1

 

5.3.69.  y = a + b·x, a = 13,63 ± 0,08; b = 

             -5,39  ± 0,02. R=0,99995.  
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5.3.39. 0,6 моль/л 

 

            E = 103,2 кДж/моль 

 

Ответы к разделу 6 

6.3.1.   1, 3, 4 

6.3.8.   98.65 мл Н2О и 1.35 г  

Na2CO3 ·10Н2О 

6.3.9.   46.81 мл Н2О и 38.43  

мл Н2SO4  

6.3.10.  175 г 

6.3.11.  4.01 М; 12.03 н.;   

m(моляльность)=4.96 

моль/кг Н2О;  

=37.24%  

6.3.12.  66.7            

6.3.13.  В 3 раза 

6.3.14.  =69.5%;   

m=13.42моль/кг Н2О 

6.3.15. 7.52 н.; 30.2% 

6.3.16. 3.12.10
5 
Па 

6.3.17. 32.2 моль/л       

6.3.18.  9.3 г 

6.3.19.  49.92 моль/л 

6.3.20.  на 542   Па 

6.3.21.  144.92 моль/л 

6.3.22.  -13.4 
0
С 

6.3.23.  а) 18.4 г;  б) 65.8 

6.3.24.  i=1.92;  =92% 

6.3.25.  =74.5% 

6.3.26.  0.59 моль/кг Н2О при 

=1 

6.3.27.  кажущ.=0.81 

6.3.28.  кажущ.= 0.48 

6.3.30.  1.8.10
-4

 

6.3.32.  0.147 моль/л;  17.95 

г/л 

6.3.31.  G
0

298=15.59 

кДж/моль 

6.3.33.  1.33%; Сoн-= 1.33·10
-3

    

моль/л; Сн+=7.5·10
-12 

моль/л;  рН=11.3 

6.3.35.   2.5·10
-2

моль/л 

              aСа(2+)=2.85·10
-3 

6.3.38.   3·10
-4

;   4.2·10
-6

 

6.3.39.   I= 0.015;  fСа(2+)=0.57;  

6.3.40.   аАl(3+)=2.28·0-3
;  аSO4(2-) =5.94∙10

-3 

6.3.46.   1;  2 

6.3.47.   рН=12;   В 10
10

 раз 

6.3.48.   Для сильных электролитов НА 

6.3.49.   рН1=2.72;   рН2= 2.87 

6.3.50.   рН=0.75 

6.3.52.   рН=12.18   

6.3.53.   рН=1.7         

6.3.54.  10
-6

 

6.3.55.   КДисс.=10
-6

;  G
0
=+34.14       

кДж/моль >0 нет. 

6.3.56.   СHCl=0.42;  рН=0.37 (без учета     

I);  рН=0.0.7 (с учетом I). 

6.3.57.   рН=11.24 

6.3.58.   рН=9.25        

6.3.59.   5.74 

6.3.60.   рН=4.44 

6.3.62.  СКОН= 0.01 моль/л;  рН=12 

6.3.63.  Сн+= 10
-3 

моль/л;  н.= 10
-3

;      

М=5·10
-4

 моль/л 

6.3.65.  1.44·10
-16

 

6.3.66.  3.52·10
-38

 

6.3.67.  8·10
-9

 

6.3.68.  2.81·10
-5

>9.2·10
-6

. Осадок ↓ 

6.3.70.  1.5·10
-3

>1.3·10
-4

. ↓СаSO4 

6.3.71.  2·10
-14

>1.3·10
-17

. Осадок ↓ 

6.3.72.  10
-4

>7·10
-5

. ↓Ag2SO4  

6.3.73.  10
-37

>3.8·10
-38

. ↓Fe(OH)3  

6.3.74.  7.46 л 

6.3.75.   В 30 раз 

6.3.91.   7.45.10
-3 

%;  Сон-=7.45·10
-6

;         

рН=8.87 

6.3.92.   рН=5.2 

6.3.93.   hгидр.=1.08·10
-2

; рН=11.25 
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6.3.34.   КНСlO=5·0-4
; рН=3.6;  

G
0

298=41.53 кДж/моль  

6.3.94.   hгидр.=6.48 %; рН=11.5 

6.3.95.   Кгидр.=3.3·10
-7

;  hгидр.= 1.82·10
-3

;   

рН= 3.74 

 
 

Ответы к разделу 7 

7.3.2.   0,42 В.    

7.3.3.  10
-5

 моль/л.    

7.3.4.    0,30 В.   

7.3.5.    1,2510
-5

  моль/л.   

7.3.7.    1,03 В.    
 

Ответы к разделу 8 

8.2.1.   A4B, A2B и AB3.  

8.2.2.   2MgO·SiO2, MgO·SiO2 и  

    MgO·2SiO2. 

 

 

Ответы к разделу 9 

9.3.40. 23%.  

9.3.41. 3.41%.  

9.3.42. 5.21%.  

9.3.43. 42.6% Mg, 57.4% Bi.  

9.3.44.  LaTl4.  

9.3.45.  38.5 г Al. 

9.3.46.  14.3 г Ag. 

9.3.48.  20.74 % Mg и 79.26% Sb. 

Ответы к разделу 10 

10.3.17. 7,1×10
-18

 моль/л 

10.3.18. 7,22×10
-9

 моль/л;  

              1,45 г. 

10.3.18.  а) нет,  б) да 

  10.3.23.  да 

       



 134 

БИЛЕТЫ ТЕСТ-КОНТРОЛЯ 

 

Билет № 1 

1. Чему равен эквивалент Al2(SO4)3 ?   

 A 342/2; Б 342/3; В 342/(2*3); Г 342*2; Д 342*3. 

2. Сколько электронов находится на 4f-подуровне атома рения ?  

 А 2; Б 6; В 8; Г 10; Д 14. 

3. В какой молекуле - BF3 или NH3 значение дипольного момен-

та больше ?   А у BF3; Б у NH3; В приблизительно равны. 

4. Какова кратность связи в молекуле NО  (метод МО)?  

 А 1; Б 1,5; В 2; Г 2,5; Д 3. 

5. Константа равновесия 1/2Cu2S(k) + O2(г)  СuO(k) + 1/2SO2 рав-

на величине К. Вычислите константу равновесия реакции 

Cu2S(k) + 2O2(г)2СuO(k) + SO2   А К; Б 2К; В К
1/2

; Г 

К
2
; Д 2К

2
. 

6. В системе установилось равновесие NH3(г) + H2O(ж)  

NH4OH(р). Как изменится концентрация NH4OH(р) при умень-

шении давления NH3 в два раза ?           А не сместится; Б  в 2 

раза; В  в 2 раза. 

7. Не производя вычислений, указать, для каких процессов S>0: 

 А MgO(k)+H2(г)=Mg(k) + H2O(ж);  Б  С(к)+СО2(г)=2СО(г); 

 В 4HCl(г)+O2(г)=2Сl2(г)+2H2O(г);  Г  NH4NO3(k)=N2O(г)+ 

2H2O(г). 

8. Имеются два раствора: 1-ый раствор - 18,8 г фенола С6Н5ОН в 

500 г этилового спирта; 2-ой раствор - 27,8 г нитрофенола 

НОС6Н4NО2 в 500 г этилового спирта. Какой раствор будет 

кипеть при более высокой температуре ? А 1-ый; Б 2-ой; В 

одинаково. 

9. Смешиваются равные объемы 0,02 М НBr и 0,04 М NaOH. 

Вычислите рН полученного раствора. А 2; Б 4; В 14; Г 13; Д 

12. 

10. Запишите выражение для Кнест.1 комплекса [Cu(NH3)2]Cl. 

  А [Cu
+
][NH3]

2
/[Cu(NH3)2

+
];   Б {[Cu

+
][NH3]

2
[Cl


]}/[Cu(NH3)2Cl]; 

  В [Cu
+
][NH3]/[Cu(NH3)

+
];       

Г{[Cu(NH3)
+
][NH3]}/[Cu(NH3)2

+
];  

  Д [Cu(NH3)2
+
]/{[Cu(NH3)

+
][NH3]}. 

11. Какие из перечисленных ионов бесцветны ?  

 А [Cu(NH3)2]
+
; Б [CuF4]

2
; В [CdCl4]

2
; Г [FeCl4]‾; Д 

[Cu(NH3)4]
2+

. 
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12. Чему равен рН 0,01 М раствора соли, образованной слабыми 

основанием и кислотой, если константы диссоциации равны  

Ккисл.= Косн.=10
12

.    А 5; Б 6; В 7; Г 8; Д 9. 

13. Вычислите ЭДС гальванического элемента состоящего из Ag-

электрода, погруженного в 0,01 М раствор AgNO3 и Mn-

электрода, погруженного в 1*10
-4

 М  раствор MnCl2. 

E
0
(Ag

+
/Ag) = +0,80B; E

0
(Mn

2+
/Mn) = 1,19В.  

  А +0,626; Б 0,626; В + 1,990; Г 1,990; Д +2,226. 

14. Рассмотрите окислительно-восстановительный процесс: 

H2S2O3, HClO  SO4
2

, S, Cl

. Уравняйте окислительно-

восстановительную реакцию и ответьте на вопросы. 1) Сколь-

ко молекул HClO участвует в реакции ? А 1; Б 2; В 3; Г 4; Д 5. 

2) Сколько молекул H2SO4 образуется ? А 1; Б 2; В 3; Г 4; Д 5. 

3) Чему равен эквивалент окислителя ? А 83*2; Б 83/2; В 83/4; 

Г 52,5*2;  52,5/2. 

 

Билет № 2 

1. Чему равна эквивалентная масса никеля, если 16,25 г цинка 

замещают 14,75 г никеля в его соли ? Эквивалентная масса 

цинка равна 32,5. А 14,25/16,25; Б 29,5; В 59; Г 118. 

2. На скольких главных энергетических уровнях распределены 

электроны у атома никеля ? А 2; Б 3; В 4; Г 7; Д 8. 

3. Какова гибридизация Fe
3+

 в соединении Н[FeCl4] ? 

 А нет гибридизации; Б sp; В sp
2
; Г sp

3
; Д d

2
sp

3
; E sp

3
d

2
. 

4. Какой станет ковалентность кремния после взаимодействия 

SiF4 c избытком HF ? А 2; Б 3; В 4; Г 5; Д 6. 

5.  Константа равновесия реакции СО(г) + Н2О(г)  СО2(г) + Н2(г) + 

Q  К=1,0 при 700
0
С. Вычислите концентрацию СО2(г), если 2,0 

моля СО и 2 моля Н2О(г) поместили в сосуд объемом 5 л.  

 А 2/5; Б 1/5; В 1; Г 2 моль/л. 

6.  В какую сторону сместится равновесие  системы N2-H2-NH3 

при повышении давления ?  

 А не сместится; Б в сторону N2 и H2; В в сторону NH3. 

7.  Если H<0 и S<0, то в каком случае реакция может проте-

кать самопроизвольно: А |H| > |ТS|; Б |H| < |ТS|; В  |H| = 

|ТS|  ? 

8.  Какова мольная доля четыреххлористого углерода ССl4 в рас-

творе, содержащем 308 г ССl4  и 776 г дихлорэтана C2H4Cl2 ?  

 А 0,2; Б 2/8; В 308/776; Г308/(776+308), Д 776/308. 

9.  Как изменится степень диссоциации слабой кислоты при раз-

бавлении раствора в 4 раза ?   
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       А  в 4 раза; Б  в 2 раза; В  в 2 раза; Г не изменится; Д  в 4 

раза. 

10.  Дана комплексная соль [Co(NH3)6]Cl3. Константа устойчиво-

сти по последней ступени равна Куст.,6=2,5*10
4
. При какой тем-

пературе будет замерзать 0,01 М раствор этой соли (Кводы= 

1,86
0
) ?  

 А -1,86*0,01; Б -1,86*2*0,01;  

 В -1,86*3*0,01; Г -1,86*4*0,01; Д -1,86* 2,5*10
4
. 

11.  Предполагая, что концентрация комплексного иона 

[Co(NH3)6]
3+

 изменяется крайне мало, вычислите концентра-

цию NH3, получающегося по первой ступени диссоциации, в 

0,01 М растворе соли.    

 А 0,01; Б1/(2,5*10
4
*0,01); В 0,01/(2,5*10

4
);  

 Г [1/(2,5*10
4

*0,01)]
1/2

;Д [0,01/(2,5*10
4
)]

1/2
. 

12.  Константа диссоциации слабого однокислотного основания 

равна Косн.=10
-3 

. Вычислите рН раствора, содержащего 0,1 

моль/л этого основания и 0,1 моль/л хлористой соли этого ос-

нования.  

 А 1; Б 3; В 4; Г 7; Д 11. 

13.  Вычислите ЭДС гальванического элемента состоящего из Ni-

электрода, погруженного в 0,01 М раствор NiCl2 и Cr-

электрода, погруженного в 0,001 М  раствор CrCl3.   

E
0
(Ni

2+
/Ni) = 0,23B; E

0
(Cr

3+
/Cr) = 0,74В. 

 А +0,510;  Б  0,970;  В 0,510;  Г +1,088;  Д  0,972. 

14.  Рассмотрите окислительно-восстановительный процесс: Fe3O4, 

HNO3  Fe
3+

, NO. Уравняйте окислительно-восстанови-

тельную реакцию и ответьте на вопросы. 1) Сколько молекул 

HNO3 участвует в реакции ? А 1; Б 3; В 9; Г 14; Д 28. 2) 

Сколько воды образуется ? А 1; Б 3; В 9; Г 14; Д 28. 3) Чему 

равен эквивалент окислителя ? А 63/3; Б 63*11; В 63; Г 232; Д 

232/3. 

 

Билет № 3 

1.  Вычислите эквивалент основной соли Fe(OH)2Cl в реакции 

Fe(OH)2Cl + HCl = Fe(OH)Cl2 + H2O ?  

 А 125,5/36,5; Б 125,5; В 125,5*2; Г 125,5/2. 

2.  Какова структура уровня с n=4 атома золота ?  

 А 4s
2
4p

6
4d

10
4f

14
; Б 4s

2
4p

6
4d

10
4f

0
; В 4s

2
4p

6
4d

0
4f

0
;  

 Г 4s
2
4p

6
4d

10
4f

7
; Д 4s

2
4p

6
4d

5
4f

7
. 

3.  Каков угол между связями в молекуле АsBr3 (р
3
-

негибридизованы)?  
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 А 45
0
; Б 90

0
; В 109

0
; Г 120

0
; Д 180

0
. 

4.  Какие из перечисленных частиц не могут существовать в 

устойчивом состоянии (метод МО) ?  А Н2
+
; Б Н2; В Н2


; Г 

Не2; Д ННе. 

5.  Во сколько раз станет больше скорость прямой реакции по 

сравнению со скоростью обратной реакции в системе 2SO3  

O2 + 2SO2 при разбавлении реагирующей смеси инертным га-

зом в 3 раза ?  

 А 1/3; Б 3; В 9; Г 1/27; Д 27. 

6.  В системе установилось равновесие 2СО2  2СО + О2, 

H=563 кДж/моль. В какую сторону оно сместится при повы-

шении температуры ?   
0
А не сместится; Б  ; В . 

7.  Каков знак G таяния льда при 263 К:   А  G>0; Б G=0; В 

G<0;? 

8.  Какой раствор обладает большим осмотическим давлением: 

содержащий в 1л бензола 10 г толуола С7Н8 (I), или в  1л бен-

зола 10 г ксилола С8Н10 (II) ? А I; Б II; В одинаковое Росм. 

9.  В каком соотношении находятся концентрации продуктов 

диссоциации ортофосфорной кислоты  (Кдисс.1>Kдисс.2>Kдисс.3)?  

 А Н2РО4

>НРО4

2
>РО4

3
; Б Н2РО4


<НРО4

2
<РО4

3
;  

 В НРО4
2

>Н2РО4

>РО4

3
; Г НРО4

2
>РО4

3
>Н2РО4


; 

 Д РО4
3

>Н2РО4

>НРО4

2
. 

10.  Какова степень окисления комплексообразoвателя в соедине-

нии K2[Ni(CN)4] ? А 1; Б 2; В 3; Г 4; Д 6. 

11.  Какова концентрация комплексного иона [HgBr4]
2

 в 0,01 М 

растворе соли К2[HgBr4] ?  

      А 0,01;  Б 0,02;  В (Куст.,4 *0,01)
1/2

;  Г (Куст.,4 /0,01)
1/2

; Д 

(0,01/Куст.,4)
1/2

. 

12.  ПР(PbS) = 1*10
29

. Вычислите растворимость (моль/л).  

 А 1*10
29

; Б 3*10
15

; В 3*10
14

; Г 1*10
15

; Д 3*10
28

. 

13.  Вычислите ЭДС гальванического элемента состоящего из Pb-

электрода, погруженного в 1*10
6

 М раствор PbCl2 и Pb-

электрода, погруженного в 1*10
4

 М  раствор Pb(SO4)2. 

E
0
(Pb

2+
/Pb) = 0,13B; E

0
(Pb

4+
/Pb) = +0,84В.  

 А 1,088; Б +0,710; В 0,474; Г +0,474; Д +1,088. 

14.  Рассмотрите окислительно-восстановительный процесс: 

KMnO4, C2H2 (+H2SO4)  Mn
2+

, CO2. Уравняйте окислитель-

но-восстановительную реакцию и ответьте на вопросы.  

 1) Сколько молекул KMnO4 в реакции? А 2; Б 4; В 5; Г 8; Д 10.  

 2) Сколько молекул СО2 образуется? А 2; Б 4; В 5; Г 8; Д 10.  
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 3) Чему равен эквивалент восстановителя? А 26/5; Б 26/10; В 

158/5; Г 26; Д 26/2. 

 

Билет № 4 

1.  Чему равен эквивалент железа в оксиде железа (III), если из-

вестно, что 80 г Fe2O3 содержит 56 г железа?    

 А 56/2; Б 56/80; В 56/24; Г 56/3; Д 56/(2*3). 

2.  Сколько электронов находится на 5d-подуровне атома свинца 

? А 2; Б 6; В 8; Г 10; Д 14. 

3.  Какова гибридизация атома S в соединении SF6, если угол 

между связями равен 90
0
 и180

0
?   

 А нет гибридизации; Б sp; В sp
2
; Г sp

3
; Д sp

3
d

2
. 

4.  Какая энергия связи (кДж) относится к молекуле N2 среди мо-

лекул F2, O2, N2, C2, B2? А 151; Б 265; В 500; Г 660; Д 949. 

5.  Во сколько раз возрастет скорость газофазной реакции 2Х3 

3Х2 при увеличении давления Х3 в 3 раза? А 2; Б 3; В 9; Г 8; 

Д 18. 

6.  В какую сторону сместится равновесие в системе H2-Cl2-HCl 

при понижении давления ? 

 А не сместится; Б в сторону H2 и Cl2; В в сторону НСl. 

7.  В каком из следующих случаев реакция неосуществима при 

любых температурах:  

 А  H<0, S>0; Б H<0, S<0; В H>0, S>0;  Г H>0, S<0; 

8.  m г вещества (неэлектролита), имеющего молекулярную массу 

М, растворено в G г растворителя, имеющего эбулиоскопиче-

скую постоянную Е. Каково повышение температуры кипения 

раствора ?  

 А (G*m*1000)/(E*M); Б (E*m*G)/(M*1000); В (E*M*G)/(m*1000);  

 Г (E*M*1000)/( m*G);  Д (E*m*1000)/(M*G). 

9.  Раствор содержит 0,01 моля Н2СО3 и столько же НСl в 1 л рас-

твора. Чему равна концентрация ионов водорода (моль/л)?  

  А 0,01; Б 0,02; В 0,03; Г 0,06. 

10.  Чему равно координационное число комплексообразователя в 

комплексной соли (NH4)2[Co(C2O4)2(H2O)2]? А 2; Б 4; В 6; Г 8; 

Д 10. 

11.  Напишите выражение для полной константы устойчивости 

уст.,4 комплексной соли [Cu(NH3)4]Cl2.   

       А[Cu
2+

][NH3]
4
[Cu(NH3)]

-1
;  Б [Cu(NH3)4Cl2]/{[Cu

2+
][NH3]

4
[Cl]

2
};  

       В [Cu(NH3)4
2+

]/{[Cu
2+

][NH3]
4
};   

 Г [Cu(NH3)4
2+

] /{[Cu(NH3)3
2+

][NH3]}. 
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12.  Кдисс.слабой одноосновной кислоты равна 10
6

. Вычислите рН  

0,01 н. раствора этой кислоты. А 1; Б 2; В 4; Г 6; Д 8. 

13.  Вычислите ЭДС гальванического элемента состоящего из Fe-

электрода, погруженного в 0,01 М раствор Fe(NO3)2 и Ag-

электрода, погруженного в 0,001 М раствор AgNO3.      

E
0
(Fe

2+
/Fe) = 0,44В; E

0
(Ag

+
/Ag) = +0,80В. А +0,242; Б +1,122; 

В 1,122; Г 0,242; Д +1,476. 

14.  Рассмотрите окислительно-восстановительный процесс: 

H2SO3, HClO3  SO4
2

, Cl

. Уравняйте окислительно-

восстановительную реакцию и ответьте на вопросы. 1) Сколь-

ко молекул HClO3 участвует в реакции?  А 1; Б 2; В 3; Г 6; Д 0. 

2) Сколько молекул воды образуется?  А 1; Б 2; В 3; Г 6;  Д 0. 

3) Чему равен эквивалент восстановителя ?  А 82/2; Б 84,5/3; 

В 84,5/5; Г 84,5/6; Д 82/6. 

 

Билет № 5 

1.  Определите плотность (г/л) смеси, содержащей 60 мол.% N2 и 

40 мол.% Н2.    

 А (0,6*28 + 0,4*2)/22,4; Б  (0,6*28 + 0,4*2);  

 В (0,6*28*0,4*2)/(0,6*28 +0,4*2). 

2.  Какова структура уровня с n=5 в атоме вольфрама ?  

 А 5s
2
5p

6
5d

4
; Б 5s

2
5p

2
5d

4
; В 5s

0
5p

3
5d

8
; Г 5s

0
5p

3
5d

5
5f

3
; Д 

5s
2
5p

6
5d

10
. 

3.   Каков тип гибридизации в молекуле углекислого газа ?  

 А нет гибридизации; Б sp; В sp
2
; Г sp

3
; Д d

2
sp

3
; E sp

3
d

2
. 

4.  Какой станет ковалентность алюминия после взаимодействия 

AlF3 c избытком КF ? А 2; Б 3; В 4; Г 5; Д 6. 

5.  Как изменится скорость реакции  NO(г) + О2(г) 2NO2(г) при 

одновременном уменьшении концентрации NO и О2 в 2 раза ? 

     А  в 2 раза; Б  в 2 раза; В  в 2
4
 раза; Г  в 2

4
 раза; Д  в 8 

раз. 

6.  В системе установилось равновесие Fe3O4(k) + CO(г)  3FeO(k) 

+CO2(г). В какую сторону оно сместиться при повышении дав-

ления? 

   А не сместится; Б  ; В . 

7.  Исходя из знака G
0
 реакций: PbO2(k)+Pb(k)=2PbO(k), G

0
<0 и 

SnO2(k)+ Sn(k) =2SnO(k), G
0
>0 - сделать вывод о том, какие сте-

пени окисления более характерны для свинца и олова.  

 А Pb(II) и Sn(II); Б Pb(II) и Sn(IV); В Pb(IV) и Sn(II);  

 Г Pb(IV) и Sn(IV). 
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8.  Какова мольная доля бензойной кислоты (С6Н5СООН) в рас-

творе, содержащем 488 г бензойной кислоты и 276 г этилового 

спирта (С2Н5ОН) ?  А 488/276; Б 488/(276+488); В 0,4; Г 

0.6; Д 4. 

9.  Смешиваются равные объемы 0,06 М Ва(ОН)2, 0,03 М НNО3 и 

0,03 М H2SO4. Вычислите рН полученного раствора. 

 А lg(3*10
2

);  Б lg10
2

;  В lg10
11

;  Гlg(3*10
11

);  Д lg10
12

. 

10.  Дана комплексная соль [Cu(NH3)2]Cl, Кнест.1=1*10
5

. При какой 

температуре будет замерзать 0,01 М раствор этой соли (Кводы= 

1,86
0
)?  

 А 0,0186; Б 0,0372; В 0,093; Г 1,86*0,01*10
5

; Д 1,86*10
5

. 

11.  Запишите выражение для Кнест.1 приведенного выше комплек-

са.  

       А [Cu
+
][NH3]

2
/[Cu(NH3)2

+
]; Б {[Cu

+
][NH3]

2
[Cl

-
]}/[Cu(NH3)2Cl];  

       В [Cu
+
][NH3]/[Cu(NH3)

+
];    Г {[Cu(NH3)

+
][NH3]}/[Cu(NH3)2

+
];  

       Д [Cu(NH3)2
+
]/{[Cu(NH3)

+
][NH3]}. 

12.  Растворимость соли АВ2 равны 0,02 г в 100 мл раствора. М.м. 

соли равны 200. Вычислите ПР.  

 А 1*10
3

; Б 1*10
6

; В 4*10
9

; Г 2*10
9

; Д 1*10
9

. 

13.  Вычислите ЭДС гальванического элемента состоящего из Ni-

электрода, погруженного в 0,01 М раствор NiCl2 и Au-

электрода, погруженного в 5*10
4

 М  раствор Au2(SO4)3. 

E
0
(Au

3+
/Au) = +1,50В; E

0
(Ni

2+
/Ni) = 0,23В.    А +1,730; Б 

1,730; В 1,152; Г +1,152; Д +1,818. 

14.  Рассмотрите окислительно-восстановительный процесс: Al, 

KNO3, KOH, H2O  AlO2

, NH3. Уравняйте окислительно-

восстановительную реакцию и ответьте на вопросы.  

 1) Сколько молекул KNO3 участвует в реакции? А 1; Б 2; В 3; 

Г 4; Д 5. 2) Сколько молекул H2O участвует в реакции? А 0;  

 Б 1; В 2; Г 3; Д 4. 3) Чему равен эквивалент восстановителя?  

 А 27/3; Б 101/2; В 27/6; Г 101/3; Д 101/4. 
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