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1. ОРГАНИЗАЦИЯ САМОСТОЯТЕЛЬНОЙ РАБОТЫ 

 

Организационно-методические данные дисциплины 
 

 

 

 

№ 

 

 

 

Наименование тем 

Количество часов по видам  

самостоятельной работы 
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Подго-

товка 

ИДЗ 

Изучение 

отдель-

ных во-

просов 

Подго-

товка к 

занятиям 

1 2 3 4 5 6 7 

1 Предмет и задачи химии. История 

развития химических знаний 

 15 2,5 0,5 1 

2 Стехиометрические законы  2,5 1 1 

3 Основные классы неорганических 

соединений. Понятие об идентифи-

кации катионов и анионов. 

 

2,5 

 

1 

 

1 

4 Органические соединения. Полиме-

ры, применение 

 

2,5 0,5 2 

5 Строение атома и периодический 

закон. 

 
5 1,5 2,5 

6 Химическая связь. Строение веще-

ства. 
 

6 1,5 2,5 

7 Энергетика и направление химиче-

ских процессов 

 
3 0,5 3 

8 Химическая кинетика. Катализ  3 0,8 2 

9 Химическое равновесие. факторы, 

влияющие на смещение равновесия 

 
3 0,7 2 

10 Общая характеристика растворов. 

Растворимость веществ. Способы 

выражения концентрации растворов. 

 20 
3 2 - 

11 Теория электролитической диссоциа-

ции. Электролиты и неэлектролиты. 

Ионные уравнения. 

 

3 2 - 

12 Гидролиз солей. Ионное произведе-

ние воды, рН. Методы определения 

рН. 

 

4 2 - 

13 Окислительно-восстановительные 

реакции. Направления ОВР. 
 

2,5 1,5 - 

14 Электрохимия. Химические источни-

ки энергии. 
 

2,5 1,5 - 

15 Электролиз.  2,5 1,5 - 

16 Коррозия металлов  2,5 1,5 - 
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2. МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ  

ПО ПОДГОТОВКЕ РЕФЕРАТА/ЭССЕ 

2.1 Содержание реферата 

Реферат/эссе содержит: 

- титульный лист; 

- содержание; 

- введение; 

- основная часть; 

- заключение; 

- список использованной литературы; 

- приложения; 

2.2 Оформление работы  

- Изложение текста и оформление реферата/эссе выполняют в соответствии с требования-

ми ГОСТ 7.32 – 2001, ГОСТ 2.105 – 95 и ГОСТ 6.38 – 90. Страницы текстовой части и 

включенные в нее иллюстрации и таблицы должны соответствовать формату А4 по ГОСТ 

9327-60. 

- Реферат/эссе должен быть выполнен любым печатным способом на пишущей машинке 

или с использованием компьютера и принтера на одной стороне бумаги формата А4 через 

полтора интервала. Цвет шрифта должен быть черным, высота букв, цифр и других знаков 

не менее 1.8 (шрифт Times New Roman, 14 пт.).  

- Текст следует печатать, соблюдая следующие размеры полей: верхнее и нижнее — 20 

мм, левое — 30 мм, правое — 10 мм. Абзацный отступ должен быть одинаковым по всему 

тексту и составлять 1,25 см.  

- Выравнивание текста по ширине.  

- Разрешается использовать компьютерные возможности акцентирования внимания на 

определенных терминах, формулах, применяя выделение жирным шрифтом, курсив, под-

черкивание.  

- Перенос слов недопустим. 

- Точку в конце заголовка не ставят. Если заголовок состоит из двух предложений, их раз-

деляют точкой.  

- Подчеркивать заголовки не допускается. 

- Расстояние между заголовками раздела, подраздела и последующим текстом так же, как 

и расстояние между заголовками и предыдущим текстом, должно быть равно 15мм (2 

пробела).  

- Название каждой главы и параграфа в тексте работы можно писать более крупным 
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шрифтом, жирным шрифтом, чем весь остальной текст. Каждая глава начинается с новой 

страницы, параграфы (подразделы) располагаются друг за другом. 

- В тексте реферат/эссе рекомендуется чаще применять красную строку, выделяя закон-

ченную мысль в самостоятельный абзац. 

- Перечисления, встречающиеся в тексте реферата/эссе, должны быть оформлены в виде 

маркированного или нумерованного списка. 

- Все страницы обязательно должны быть пронумерованы. Нумерация листов должна 

быть сквозной. Номер листа проставляется арабскими цифрами.  

- Нумерация листов начинается с третьего листа (после содержания) и заканчивается по-

следним. На третьем листе ставится номер «3».  

- Номер страницы на титульном листе не проставляется! 

- Номера страниц проставляются в центре нижней части листа без точки. Список исполь-

зованной литературы и приложения включаются в общую нумерацию листов. 

- Рисунки и таблицы, расположенные на отдельных листах, включают в общую нумера-

цию листов и помещают по возможности следом за листами, на которых приведены ссыл-

ки на эти таблицы или иллюстрации. Таблицы и иллюстрации нумеруются последова-

тельно арабскими цифрами сквозной нумерацией. Допускается нумеровать рисунки и таб-

лицы в пределах раздела. В этом случае номер таблицы (рисунка) состоит из номера раз-

дела и порядкового номера таблицы, разделенных точкой. 

Оформление литературы: 

Каждый источник должен содержать следующие обязательные реквизиты: 

- фамилия и инициалы автора; 

- наименование; 

- издательство; 

- место издания; 

- год издания. 

Все источники, включенные в библиографию, должны быть последовательно пронумеро-

ваны и расположены в следующем порядке: 

- законодательные акты; 

- постановления Правительства; 

- нормативные документы; 

- статистические материалы; 

- научные и литературные источники – в алфавитном порядке по первой букве фамилии 

автора.  

В конце работы размещаются приложения. В тексте на все приложения должны быть да-
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ны ссылки. Каждое приложение следует начинать с новой страницы с указанием наверху 

посередине страницы слова «Приложение» и его номера. Приложение должно иметь заго-

ловок, который записывают симметрично относительно текста с прописной буквы от-

дельной строкой. 

2.3 Критерии оценки реферата/эссе: 

Критерии оценки: 

- Актуальность темы  

- Соответствие содержания теме  

- Глубина проработки материала  

- Правильность и полнота использования источников  

- Соответствие оформления реферата стандартом. 

На «отлично»: 

1. присутствие всех вышеперечисленных требований; 

2. знание учащимся изложенного в реферате материала, умение рамотно и аргументиро-

вано изложить суть проблемы; 

3. присутствие личной заинтересованности в раскрываемой теме, собственную точку зре-

ния, аргументы и комментарии, выводы; 

4. умение свободно беседовать по любому пункту плана, отвечать на вопросы, поставлен-

ные членами комиссии, по теме реферата; 

5. умение анализировать фактический материал и статистические данные, использованные 

при написании реферата; 

6. наличие качественно выполненного презентационного материала или (и) раздаточного, 

не дублирующего основной текст защитного слова, а являющегося его иллюстративным 

фоном. 

Т.е. при защите реферата показать не только «знание - воспроизведешь», но и «знание -

понимание», «знание - умение». 

На «хорошо»: 

1. мелкие замечания по оформлению реферата; 

2. незначительные трудности по одному из перечисленных выше требований. 

На «удовлетворительно»: 

1. тема реферата раскрыта недостаточно полно; 

2. неполный список литературы и источников; 

3. затруднения в изложении, аргументировании. 
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3. МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ ПО ВЫПОЛНЕНИЮ 

ИНДИВИДУАЛЬНЫХ ДОМАШНИХ ЗАДАНИЙ 

Индивидуальные домашние задания выполняются в форме  контрольной работы. 

 №  ва-

рианта 

Кислоты, основания №  ва-

рианта 

Кислоты, основания 

1 LiOH;  Mg(OH)2;  HNO3;  H2CO3 16 NaOH    Co(OH)2    HBrO3    H3BO3 

2 NaOH   Be(OH)2    H2SO4    H2SO3 17 KOH    Ni(OH)2    HIO4    H2MnO4 

3 KOH   Cu(OH)2   H2SeO4   HNO2 18 RbOH    Bi(OH)3    HIO3    H2S 

4 RbOH   Cd(OH)2   H2TeO4   HPO3 19 CsOH    Pb(OH)2    H2CrO4    HClO 

5 CsOH   Al(OH)3   HCl   H3PO4 20 FrOH    Mg(OH)2    HMnO4   

H2CO3 

6 FrOH   Cr(OH)2   HClO3   H3PO3 21 Ca(OH)2    Zn(OH)2    HNO3    H2S 

7 Ca(OH)2    Cr(OH)3    HClO4    

H3AsO4 
22 Sr(OH)2    Cu(OH)2   H2SO4   HClO2 

8 Sr(OH)2    Mn(OH)2   HBr    H3AsO3 23 Ba(OH)2   Cd(OH)2   H2SeO4   HBrO 

9 Ba(OH)2    Fe(OH)2    HI    H2SO3 24 LiOH   Al(OH)3   H2TeO4   HBrO2 

10 LiOH    Fe(OH)3    HBrO4     H2S 25 NaOH    Cr(OH)2    HCl    H2SiO3  

11 NaOH   Mg(OH)2   H2SeO4   

H2CO3 

26 Ca(OH)2    NH4OH   HIO4   H2S 

12 KOH   Cd(OH)2    HNO3   H3PO4 27 Sr(OH)2    Zn(OH)2    H2CrO4    

HClO 

13 RbOH   Al(OH)3    H2SO4   HNO2 28 CsOH    Al(OH)3  HMnO4   H2CO3 

14 LiOH   Cu(OH)2   HClO3  H2S 29 RbOH   Bi(OH)3  HBr   H3AsO3 

15 CsOH  Cr(OH)2    HClO4  H2SiO3 30 Ba(OH)2    Fe(OH)2   HCl    H3PO4 

3.1 Темы индивидуальных домашних заданий 

1. Классификация оксидов. Графические формулы оксидов. 

2. Диссоциация кислот и оснований. 

3. Способы получения средних, кислых и основных солей. Номенклатура солей. 

4. Расчет молярной массы эквивалента солей. 

5. Расчет объема газообразного вещества. 

6. Строение атома. Электронные конфигурации. 

7. Зависимость химических свойств элементов и образуемых ими соединений от по-

ложения в периодической системе Менделеева. 

8. Расчеты термодинамических величин по закону Гесса. 

9. Расчеты по кинетическому уравнению и уравнению Вант-Гоффа. 

10. Факторы, влияющие на смещение равновесия.  

11. Расчет концентраций солей. 

12. Гидролиз солей. 

13. Расчет константы и степени гидролиза солей. 

14. Составление уравнений ОВР. 

15. Составление схемы гальванического элемента. Объяснение принципа работы. 
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3.2 Содержание индивидуальных домашних заданий 

1. Запишите эмпирические и структурные формулы всех возможных оксидов 

элементов вашего варианта. Охарактеризуйте свойства оксидов, соответствующими 

химическими реакциями. 

2. Предложите возможные эмпирические и графические формулы  кислот и 

оснований для  элементов вашего варианта. Укажите валентности элементов, 

составляющих данные вещества. Приведите уравнения диссоциации кислот и оснований. 

3. Составьте возможные уравнения реакций между полученными кислотами и 

основаниями. Запишите уравнения реакций в ионной и молекулярной форме. Назовите 

полученные кислые, средние и основные соли. Укажите их структурные формулы. 

4. Рассчитайте молярную массу кислот, оснований и солей, приведенных и 

полученных в заданиях. Укажите фактор эквивалентности, эквивалент и эквивалентную 

массу данных соединений. Расчет производить не более чем для двух соединений каждого 

класса веществ 

5. Составьте формулу простого газообразного вещества из одного элемента вашего 

варианта задания. Рассчитайте, какой объем, количество вещества соответствует массе 

данного соединения 5  грамм. Укажите эквивалентный объем, количество вещества 

эквивалента для данной массы соединения. Расчет данных величин проводите при 

нормальных условиях. 

6. Напишите электронные формулы и укажите распределение валентных электронов 

по квантовым ячейкам  элементов, приведенных в задании вашего варианта.  

7. Из приведенных в вашем задании элементов, укажите радиус атома какого 

элемента имеет большее значение, почему?  Какие свойства обусловлены данным 

показателем. Приведите примеры уравнений химических реакций, подтверждающих 

данные свойства. Какие степени окисления наиболее характерны для атомов элементов, 

приведенных в задании вашего варианта.  Приведите примеры соединений с данными 

атомами элементов, предположите  и обоснуйте химические свойства  предложенных 

веществ. Составьте из элементов вашего варианта молекулы с различным типом 

химической связи. Как тип химической связи влияет на химические свойства данных 

соединений? Приведите примеры уравнений реакций. 

8. Укажите элемент вашего варианта задания, атомы которого могут образовать 

простое газообразное вещество. Запишите реакцию синтеза сложного соединения из 

предложенного газообразного вещества при взаимодействии с молекулярным кислородом 

или водородом. Определите энергетический эффект и направление протекания реакции 

при стандартных условиях. Укажите на возможность протекания данной реакции в 

прямом направлении при температуре 300К. 

9. Для уравнения реакции образования сложного вещества, согласно закону 

действующих масс, укажите выражение скорости химической реакции. Определите как 

изменится скорость приведенной вами химической реакции в системе, если объем газовой 

фазы уменьшить в 3 раза; при повышении температуры на 20°С; при понижении 

температуры на 50°С. 

10. Предположите, что приведенная в задании реакция синтеза сложного соединения 

находится в химическом равновесии. Укажите, как сместится  химического равновесие 

при: уменьшении объема данной системы; уменьшении давления в данной системе; 

увеличении концентрации одного из реагирующих веществ.  

11. Рассчитайте массовую долю, молярную концентрацию, эквивалентную 

концентрацию, титр любой соли, полученной в задании 1.5, при условии, что ее масса 

составляет 10 грамм, объем раствора 2 литра.   

12. Что такое гидролиз?  От каких факторов и как зависит глубина гидролиза?  

Представьте в молекулярном и ионном виде уравнения гидролиза солей.  Укажите 

реакцию среды в растворах этих солей. 

13. Проведите расчет константы и степени гидролиза солей 
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14. Приведите примеры окислительно-восстановительных реакций с участием эле-

ментов, приведенных в вашем варианте, подберите коэффициенты методом электронного 

баланса и методом полуреакций. 

15. Составьте формулу комплексного соединения из элементов задания. Назовите 

составленное комплексное соединение, его составляющие. Укажите уравнения 

диссоциации комплексной соли по первой и второй ступени. Запишите выражение 

константы устойчивости комплексного иона. 

16. Приведите примеры сырьевых источников органических соединений 

17.  В соединении вашего варианта укажите тип гибридизации каждого атома угле-

рода. Составьте структурные формулы возможных изомеров для данного вещества (не бо-

лее 5). Какой вид изомерии характерен для этого класса соединений? Назовите изомеры 

по рациональной и систематической номенклатуре. Запишите химические реакции, харак-

терные для данного класса веществ (на примере вещества вашего варианта). Укажите ка-

чественные реакции. Запишите химические реакции различных способов получения дан-

ного алкана.  Из цепочки углеродных атомов соединения вашего варианта составьте н-

алкен, н-алкин, н-алкадиен. Укажите тип гибридизации каждого атома углерода в состав-

ленных веществах. Какой вид изомерии характерен для данных классов соединений? Для 

каждого типа изомерии приведите формулы веществ (не более 2-х). Назовите изомеры по 

рациональной и систематической номенклатуре. Запишите химические реакции, харак-

терные для данных классов соединений. Укажите качественные реакции. Предложите 

наиболее распространенные  способы получения соединений данных классов.   

18. Предложите схему получения предельного одноатомного спирта из исходного 

предельного углеводорода вашего варианта. Приведите другие способы получения одно-

атомных спиртов. Составьте формулы возможных изомеров, полученного одноатомного 

спирта. Назовите их по рациональной и систематической номенклатуре. Какие виды изо-

мерии характерны для данного класса веществ? Запишите уравнения химических реакций, 

характеризующих химические свойства полученного спирта по: - радикалу, функциональ-

ной спиртовой группе.  

Предложите схему получения альдегида (кетона) из исходного предельного углево-

дорода вашего варианта. Приведите другие способы получения. 

Составьте формулы возможных изомеров, полученного альдегида (кетона). Назовите 

их по рациональной и систематической номенклатуре. Какие виды изомерии характерны 

для данного класса веществ? 

Запишите уравнения химических реакций, характеризующих химические свойства 

полученного альдегида (кетона) по: радикалу, функциональной группе. 

Из цепочки углеродных атомов соединения вашего варианта составьте формулу кар-

боновой кислоты. Назовите ее по международной номенклатуре. Предложите способы по-

лучения данной кислоты. 

Запишите уравнения химических реакций, характеризующих химические свойства 

полученной кислоты  по: радикалу, функциональной группе. 

19. Получите из предельной монокарбоновой кислоты оксикислоту. Запишите фор-

мулы изомеров (не более 2-х) полученной кислоты:  

- по углеродному скелету; 

- по положению спиртовой группы в цепочке атомов углерода; 

- зеркальные изомеры. 

Запишите химические реакции, отражающие свойства оксикислот: 

- по карбоксильной группе; 

- по спиртовому гидроксилу; 

- реакции, характерные только для оксикислот. 

20. Углеводы (сахара). Монозы, дисахариды, полисахариды. Древесина и продукты 

ее переработки. 
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21.  Из соответствующего углеводорода вашего варианта, составьте формулу арома-

тического углеводорода (гомолога бензола). Укажите структурные формулы возможных 

изомеров, назовите их. Какие виды изомерии характерны для данных веществ? Запишите 

возможные способы получения предложенного вами ароматического соединения. Пред-

ложите цепочку превращения алкана в соответствующий арен. Укажите уравнение реак-

ции замещения в бензольном ядре. Полученный ароматический углеводород подвергните:  

- реакции нитрования; 

- реакции галогенирования; 

- реакции сульфирования; 

- реакции алкилирования. 

Отметьте, в каких реакциях замещения наблюдается согласованное и несогласован-

ное влияние заместителей. 

22. Какие требования предъявляются к мономерам из которых получают полимеры? 

Дайте определение понятию «функциональность мономера» 

Предложите цепочку превращения исходного алкана задания вашего варианта в по-

лимерное соединение. Какой тип соединения вы использовали при этом (полимеризация, 

поликонденсация), и почему?  

Почему неправильное использование и утилизация синтетических полимерных ма-

териалов является существенной экологической проблемой? 

Как вы считаете, виновата ли органическая химия в том, что происходит сегодня с 

биосферой? Что является, по вашему мнению, основной задачей «спасения» биосферы? 

 

3.3 Порядок выполнения заданий  

Индивидуальные работы по химии оформляются в специальных тетрадях - тонкая 

тетрадь в клеточку, толщиной 12 - 18 листов.  От предыдущей работы отступают 3-4 клет-

ки и записывают дату выполнения работы и далее посередине следующей строки номер 

выполняемой работы. Далее, каждый раз с новой строки записывают тему, задания. После 

строки «Ход работы» коротко поэтапно приводится описание выполнения индивидуаль-

ной работы. 

Оформление должно быть лаконичным: приводятся описания задания, уравнения 

химических реакций, условия проведения реакций, рисунки, ответы на вопросы, выводы. 

Важным является знание и умение приводить записи уравнений химических реакций. При 

этом необходимо приводить химические формулы и названия всех реагентов и продуктов 

реакции, упоминание о которых ведется при выполнении работы.  

Если в ходе выполнения работы необходимо ответить на  вопросы для выяснения 

понимания сущности процесса, то записывается ответ, если требуется оформить рисунок, 

заполнить таблицу, то соответственно выполняется рисунок или заполняется таблица.  

Таблицы заполняются четко и аккуратно, при этом таблица должна занимать всю 

ширину тетрадной страницы.  

Все рисунки должны иметь обозначения составных частей, оборудования, названия 

реагентов и продуктов реакции. Рисунки должны располагаться на левой стороне тетрад-

ного листа, подписи к рисункам – (с правой стороны или снизу).  

Рисунки с изображением моделей приборов, схем  выполнения химического экспе-

римента должны быть крупными и четкими, выполненными простым карандашом (допус-

кается использование цветных карандашей), содержать только главные, наиболее харак-

терные особенности.  

В конце каждого задания обязательно записывается вывод  по итогам выполненной 

работы.   

При выставлении оценки за индивидуальную работу по химии учитываются такие 

компоненты: самостоятельное выполнение, объем и качество выполненной работы, пра-

вильность написания уравнений химических реакций и выводов. На снижение оценки 
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должны повлиять ошибки, допущенные в процессе выполнения работы, отсутствие акку-

ратности в работе. 

Также оценивается качество ведения записей: аккуратность, выполнение схем, ри-

сунков и таблиц и т.д. Если требования не выполняются, то оценка снижается. 
 

3.4 Пример выполнения задания  

1. Запишите эмпирические и структурные формулы всех возможных оксидов 

элементов вашего варианта. Охарактеризуйте свойства оксидов, соответствующими 

химическими реакциями. 

Например: Даны элементы Si (кремний), Zn (цинк),S (сера) и Na (натрий). Они обра-

зуют следующие оксиды:  

 

 

Формула  

 

Характер оксида 

 

Графическая формула 
        II 

SiO 
Несолеобразующий (безразлич-

ный, индифферентный) 

 

 

Si ═ O 

       IV 

SiO2 
 

Кислотный 

 

O ═  Si ═ O 
       IV 

SO2 
 

Кислотный 

 

O ═  S ═ O 
       VI 

SO3 

      

 

 

Кислотный 

O ═  S ═ O 

 ║ 

 O 
        II 

ZnO 
 

Амфотерный 

 

Zn ═ O 
       I  

Na2O 
 

Основной 

 

Na ─ O ─ Na  

 

1. Предложите возможные эмпирические и графические формулы  кислот и оснований 
для  элементов вашего варианта. Укажите валентности элементов, составляющих 

данные вещества. Приведите уравнения диссоциации кислот и оснований. 

 

 

Элемент 

Формула кисло-

ты или основа-

ния 

 

 

Название 

 

 

Графическая  

формула 

 

Si 

 

H2SiO3 

 

(орто)Кремниевая 

 

                          O - H 

 O ═ Si   

                         O - H 

 

 

 

S 

H2S 

 

H2SO3 

 

 

H2SO4 

 

Сероводородная 

 

Сернистая 

 

 

Cерная 

H ─ S ─ H 

                         O - H 

O ═ S 

                        O- H 

                О       О – Н    

                  \\   /    

                     S   

                  //   \ 

                О       О – Н  

 

Zn 

 

Zn(OH)2 

 

Гидроксид цинка 

 

H ─ O ─ Zn ─O ─ H 
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Na 

 

NaOH 

 

Гидроксид натрия 

 

Na ─O ─ H 

 

Уравнения диссоциации: 

    I ступень                                                         II ступень 

1) H2SiO3 ↔  H
+
 + HSiO3

-
             HSiO3

- 
 ↔  H

+
 + SiO3

2-
 

K д1 = 
   

 32

3

SiOH

HSiOH  
                           K д2 = 

   
 

 

3

2

3

HSiO

SiOH
 

                                                                  

      

2) H2S ↔ H
+
 + HS

-
                         HS

-
  ↔ H

+
 + S

2-
      

 

      K д1  =  
   

 SH

HSH

2

 
                        K д2 = 

   
 

 

HS

SH 2

 

 

3) H2SO3 ↔ H
+
 + HSO3

-
                  HSO3

-
 ↔ H

+
 + SO3

2-
 

        

       

        K д1 =
   

 32

3

SOH

HSOH  
                       K д2 = 

   
 

 

3

2

3

HSO

SOH
   

 

4) H2SO4 ↔ H
+
 + HSO4

-
                    HSO4

-
 ↔ H

+
 + SO4

2-
 

      

5) Zn(OH)2 ↔ ZnOH
+
 + OH

-
             ZnOH

+
 ↔ Zn

2+
 + OH

-
 

 

 

         K д1 = 
   

 2)(OHZn

OHZnOH  
                   K д2 =

   
 

 

ZnOH

OHZn2

 

 

6) NaOH ↔ Na
+
 + OH

-
 

       

      Константу диссоциации выводим только для слабых электролитов. 

 

3. Составьте возможные уравнения реакций между полученными кислотами и 

основаниями. Запишите уравнения реакций в ионной и молекулярной форме. Назовите 

полученные кислые, средние и основные соли. Укажите их структурные формулы. 

Например: возьмем H2SiO3, H2SО4, NaOH и Zn(OH)2. 

 

 

1.  H2SiO3   +  2 NaOH        =       Na2SiO3            +   2 Н2О 

                                                   силикат натрия 

     H2SiO3   + 2 Na
+
  +  2ОН

-
  = 2 Na

+
 +  SiO3

2-
   + 2 Н2О 

                   H2SiO3   +  2ОН
- 
 = SiO3

2-
   + 2 Н2О 

 

2.   H2SiO3   +      NaOH    =    NaНSiO3        +     2 Н2О 

                                           гидросиликат натрия 

      H2SiO3   +   Na
+
  +    ОН

-
  =   Na

+
  +   НSiO3

-
        +      Н2О 

                       H2SiO3   +  ОН
- 
 =   НSiO3

-
   +  Н2О 
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3.  H2SiO3  +   Zn(OH)2   =    Zn SiO3     +    2 Н2О 

                                           силикат цинка 

Ионное уравнение написать нельзя, так как исходные вещества и продукты реакции 

нерастворимы в воде. Возможно лишь теоретическое протекание реакции. 

 

4.  2 H2SiO3 +  Zn(OH)2  =  Zn (НSiO3)2  + 2 Н2О 

                                          гидросиликат цинка 

      H2SiO3  + Zn(OH)2 =  Zn
2+

  + 2 НSiO3
-
   +  2 Н2О 

 

5.  H2SiO3 + 2 Zn(OH)2  =  (ZnОН)2 SiO3  + 2 Н2О 

                                        гидроксосиликат цинка 

      H2SiO3  + 2 Zn(OH)2  =  2 ZnОН
+
  + SiO3

2-
 +  2 Н2О 

 

6.    H2SО4 + 2 NaOH   = Na2 SО4  + 2 Н2О 

                                   сульфат натрия 

       2 Н
+
 +  SО4

2-
  +  2 Na

+
  + 2 OH

-
  =  2 Na

+
  +  SО4

2-
   +  2 Н2О 

                              2 Н
+
 +  2 OH

-
  =  2 Н2О 

 

7.    H2SО4    +  NaOH  = NaНSО4  + Н2О 

                                  гидросульфат натрия 

2 Н
+
 +  SО4

2-
  +   Na

+
  +  OH

-
  =   Na

+
  + НSО4

-
   +   Н2О 

              2 Н
+
 +  SО4

2-
  +  OH

-
  =   НSО4

-
   +   Н2О 

 

8.   H2SО4     + Zn(OH)2  =  ZnSО4 + 2 Н2О 

                                       сульфат цинка 

       2 Н
+
 +  SО4

2-
  +   Zn(OH)2  =    Zn

2+ 
 + SО4

2- 
  +   2 Н2О 

                        2 Н
+
 +  Zn(OH)2  =    Zn

2+ 
 +   2 Н2О 

 

9. 2 H2SО4   + Zn(OH)2 = Zn(НSО4)2  + 2 Н2О 

                                   гидросульфат цинка 

   4 Н
+
 + 2 SО4

2-
  +   Zn(OH)2  =    Zn

2+ 
 +2 НSО4

- 
  +   2 Н2О 

 

10. H2SО4     + 2 Zn(OH)2  = (ZnОН)2SО4   +   2 Н2О 

                                      гидроксосульфат цинка 

      2 Н
+
 +  SО4

2-
  + 2  Zn(OH)2  =   2 ZnОН

+ 
 + SО4

2- 
  +   2 Н2О 

                   2 Н
+
 +   2  Zn(OH)2  =   2 ZnОН

+ 
 +   2 Н2О 
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4. Рассчитайте молярную массу кислот, оснований и солей, приведенных и 

полученных в заданиях. Укажите фактор эквивалентности, эквивалент и эквивалентную 

массу данных соединений. Расчет производить не более чем для двух соединений каждого 

класса веществ 

М (fэкв Na2 SО4) = fэкв (Na2 SО4) · М (Na2 SО4) = ½ · 142 г/моль = 71 г/моль. 

 М (fэкв NaНSО4) = fэкв (NaНSО4) · М (NaНSО4) = 1 · 142 г/моль = 142 г/моль. 

М (fэкв (ZnOH)2SО4) = fэкв((ZnOH)2SО4) · М ((ZnOH)2SО4) = ½ · 260 г/моль = 130 

г/моль. 

5. Составьте формулу простого газообразного вещества из одного элемента вашего 

варианта задания. Рассчитайте, какой объем, количество вещества соответствует массе 

данного соединения 5 грамм. Укажите эквивалентный объем, количество вещества 

эквивалента для данной массы соединения. Расчет данных величин проводите при 

нормальных условиях. 

Например:  Газообразными оксидами являются SO2  и SO3 . 

Находим необходимые величины для массы 5 г. 

 

  ν  =
M

m
 , (где М – молярная масса);    V = Vm · ν , (где Vm – молярный объем, равный 

22,4 л/моль);      N = NA · ν ,    ( где NA – число Авогадро, равное  6,02 · 10
23

 моль
-1

) 

                                                  

     ν (SO2)  = 
мольг

г

/64

5
 = 0,078 моль;     

V = 22,4 л/моль · 0,078 моль = 1,75 л 

N = 6,02 · 10
23

 
 
моль

-1
 · 0,078 моль = 4,7 · 10

22
 

 ν (SO3) = 
мольг

г

/80

5
 = 0,0625 моль 

          V = 22,4 л/моль · 0,0625 моль = 1,4 л 

           N = 6,02 · 10
23

 
 
моль

-1
 · 0,0625 моль = 3,76 · 10

22
 

 
6. Напишите электронные формулы и укажите распределение валентных электронов 

по квантовым ячейкам  элементов, приведенных в задании вашего варианта.  

Химический 

элемент 

Электронная формула элемента Состав ядра (чис-

ло нейтронов и 

протонов) 

 

Электронное 

семейство 

Na 1s
2
2s

2
2p

6
3s

1
 Np=11 

Nn=12 

 

s-элемент 
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Si 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

2
 Np=14 

Nn=14 

 

р-элемент 

S 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

4
 Np=16 

Nn=16 

 

р-элемент 

Zn 1s
2
2s

2
2p

6
3s

2
3p

6
4s

2
3d

10
 Np=30 

Nn=35 

 

d-элемент 

 

 

7. Из приведенных в вашем задании элементов, укажите радиус атома какого 

элемента имеет большее значение, почему?  Какие свойства обусловлены данным 

показателем. Приведите примеры уравнений химических реакций, подтверждающих 

данные свойства. Какие степени окисления наиболее характерны для атомов элементов, 

приведенных в задании вашего варианта.  Приведите примеры соединений с данными 

атомами элементов, предположите  и обоснуйте химические свойства  предложенных 

веществ. Составьте из элементов вашего варианта молекулы с различным типом 

химической связи. Как тип химической связи влияет на химические свойства данных 

соединений? Приведите примеры уравнений реакций. 

8. Укажите элемент вашего варианта задания, атомы которого могут образовать 

простое газообразное вещество. Запишите реакцию синтеза сложного соединения из 

предложенного газообразного вещества при взаимодействии с молекулярным кислородом 

или водородом. Определите энергетический эффект и направление протекания реакции 

при стандартных условиях. Укажите на возможность протекания данной реакции в 

прямом направлении при температуре 300К. 

Например: выписываем реакцию 2 SO2 + O2 ↔2 SO3 + Q 

 

ΔН
0
(SO2) = -296,9 кДж/моль 

ΔН
0
(SO3) = -395,8 кДж/моль 

ΔН
0
(O2) = 0 кДж/моль (простое вещество) 

 

По следствию из закона Гесса находим энтальпию химической реакции 

ΔН
0
р-ии = 2 ΔН

0
обр(SO3) – ( 2 ΔН

0
обр(SO2) + ΔН

0
обр(O2)) 

ΔН
0
р-ии =  2 · (-395,8) – ( 2· (-296,9) + 0 ) = - 197,8 (кДж) 

Данная реакция экзотермическая, так как  ΔН
0
р-ии < 0 

 

Находим энтропию данной реакции также по следствию из закона Гесса: 

S
0
 р-ии = 2S

0
 обр (SO3) – (2S

0
 обр (SO2) + S

0
 обр (O2)) 

S
0
 р-ии =  2 · (256,7 )  - (2 · 248,1 + 205,04) = -187,84 (Дж/моль·К) 

 

Рассчитаем энергию Гиббса 

          ΔG
0
 р-ии =  2 ΔG

0
обр (SO3) – (2 ΔG

0
обр (SO2) +  ΔG

0
обр (O2)) 

ΔG
0
 р-ии  = 2 · (-370,0) – (2 · (-300,2)  + 0) = -139,6 (кДж/моль) 

 

Вывод: реакция самопроизвольно протекает при стандартных условиях. 

9. Для уравнения реакции образования сложного вещества, согласно закону 

действующих масс, укажите выражение скорости химической реакции. Определите как 

изменится скорость приведенной вами химической реакции в системе, если объем газовой 

фазы уменьшить в 3 раза; при повышении температуры на 20°С; при понижении 

температуры на 50°С. 

        Например: Из элементов выше упомянутых соединений можно составить сле-

дующие газообразные вещества: SO2, SO3, O2, Н2S, Н2О (пар). 

Приведем уравнение реакции получения одного газообразного вещества. 

Н2 (г)  + S (кр)  =   Н2S (г) 
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Выражение скорости химической реакции выглядит следующим образом:    v  =  k  · 

[Н2]. Концентрацию серы не учитываем, так как она является твердым веществом, следо-

вательно, можно изменить концентрацию только водорода. 

Предположим, исходная концентрация равна 1 моль/л. Тогда уравнение начальной 

скорости примет следующий вид:  v1  =  k. После уменьшения концентрации она стала 1/3 

моль/л. Тогда v2  =  k · 1/3. Отношение скоростей примет вид: v2/ v1 = 1/3. Скорость реак-

ции уменьшилась в 3 раза. 

Дано:                       Решение:                   

Δt = 50
0
 С                 По уравнению Вант – Гоффа  vt2/vt1 = γ 

Δt/10
 

γ  = 2,5                            

 Найти: vt2/vt1                          vt2/vt1 = 2,5 
50/10

  

                                                  vt2/vt1 = 97,7 ≈ 98 

                                 Ответ: скорость реакции увеличится в 98 раз. 

Дано:                Решение : 

                         

t1 = 0
0
 C            1) Найдем изменение скорости при повышении                       

t2 = 20
0
 C              температуры 

τ1 = 2 мин 

 γ  = 2                            vt2/vt1 = γ 
Δt/10

 

 Найти: τ2                            vt2/vt1 = 2 
20/10

  

                                       vt2/vt1 = 4 

  2) Найдем время реакции. Если скорость реакции увеличится в 4 раза, то время 

уменьшится в 4 раза. 

                                         

                            τ2 = 
4

2мин
  = 0,5 мин (30 сек).     

 

10. Предположите, что приведенная в задании реакция синтеза сложного соединения 

находится в химическом равновесии. Укажите, как сместится  химического равновесие 

при: уменьшении объема данной системы; уменьшении давления в данной системе; 

увеличении концентрации одного из реагирующих веществ.  

Например: Составим обратимую реакцию получения серного ангидрида 

  

2 SO2 + O2 ↔2 SO3 + Q 

 

Кр = 
 

   2

2

2

2

3

OSO

SO


 

Чтобы сместить равновесие в сторону образования серного ангидрида, нужно: а) 

увеличить концентрацию исходных веществ или уменьшить концентрацию продукта (вы-

ведя его из системы); б) понизить температуру, так как реакция образования продукта – 

экзотермическая, в) повысить давление исходных веществ, так как число моль исходных 

веществ превышает количество вещества продукта реакции (3/2). Катализаторы не влияют 

на смещение химического равновесия, так как они изменяют скорость как прямой реакции 

так и обратной, поэтому они лишь ускоряют наступление равновесия.  

11. Рассчитайте массовую долю, молярную концентрацию, эквивалентную 

концентрацию, титр любой соли, полученной в задании 1.5, при условии, что ее масса 

составляет 10 грамм, объем раствора 2 литра.   

Плотность раствора условно принимаем равной 1 г/см
3
. 

Например, масса соли сульфата натрия Na2SO4 20 г, масса растворителя 400 г.  

1) Рассчитаем массовую долю растворенного вещества в растворе по формуле: 
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ω = 
раmр

вmр



..
× 100% 

m (р-ра) = m (р.в) + m (р-ля) 

          m (р-ра) = 20 г + 400 г = 420 г 

 

ω = 
г

г

420

20
× 100% = 4,76 % 

 

2) Найдем молярную концентрацию и молярную концентрацию эквивалента раство-

ра сульфата натрия. 

 

       С(Na2SO4 р-ра) = 
)(

)( 42

рарV

SONa




  

 ν (Na2SO4)  =  20 г/ 142 г/моль= 0,14 моль.  

V(р-ра) = 420 г  × 1 г/см
3
 = 420 см

3
 = 0,420 дм

3
 

          

                   С(Na2SO4 р-ра) = 0,14 моль/0,420 дм
3
 = 0,3333 моль/ дм

3
 

Так как fэкв  = ½ , то С(fэкв Na2SO4 р-ра) = ν (fэквNa2SO4)  / V(р-ра) 

ν (fэквNa2SO4)= 20 г/71 г/моль = 0,28 моль. 

С(fэкв Na2SO4 р-ра) = 0,28 моль/ 0,420 дм
3
 = 0,6667 моль/дм

3
 

 

3) Рассчитаем моляльность раствора. 

β = 
)(

)( 42

лярm

SONa




; моль/кг 

β = 0,14 г/ 0,400 кг = 0,35 моль/кг 

 

4) Титр раствора определяем по формуле Т = m (р.в) / V(р-ра); г/см
3
 

 

Т= 20 г/ 420 см
3
 = 0,047619   г/см

3
 

5) Молярная доля растворенного вещества N – отношение количества раство-

ренного вещества к суммарному количеству всех, составляющих раствор, включая рас-

творитель: 

 

 

 

N(р.в.) =
)(.).(

.).(

лярnврn

врn


 

 

 

N(р.в.) = 
мольмоль

моль

22,2214,0

14,0


 = 0,00626 

12. Что такое гидролиз?  От каких факторов и как зависит глубина гидролиза?  

Представьте в молекулярном и ионном виде уравнения гидролиза солей.  Укажите 

реакцию среды в растворах этих солей. 

Например: Na2SO4 – соль образована сильным основанием и сильной кислотой, гид-

ролизу не подвергается, рН = 7. 

ZnSO4  - соль образована слабым основанием и сильной кислотой, гидролиз по кати-

ону. 

2ZnSO4 + 2НОН = (ZnОН)2 SO4 + Н2SO4 
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          Zn
2+

 + НОН = ZnОН
+
 + Н

+
   рН < 7, среда кислая.  

Na2SiO3 – соль образована сильным основанием и слабой кислотой, гидролиз по ани-

ону. 

Na2SiO3 + НОН = NaНSiO3 + NaОН  

SiO3
2-

  +  HOH  = HSiO3
-
  + OH

-
 рН  7, среда щелочная 

Zn (НSiO3)2  - соль образована слабым основанием и слабой кислотой, гидролиз по 

катиону и аниону 

Zn (НSiO3)2 + HOH = Zn(ОН)2  + 2 Н2SiO3 

Zn
2+

 +2 HSiO3
-
 + 2 НОН = Zn(ОН)2  + 2 Н2SiO3  рН = 7, среда нейтральная 

 

13. Проведите расчет константы и степени гидролиза солей 

1.В случае гидролиза соли по аниону константа рассчитывается по следующей форму-

ле: 

Кг = К в / К кислоты , где Кг – константа гидролиза, К в – ионное произведение воды, К 

кислоты – константа диссоциации кислоты. рН такого раствора рассчитывается по формуле: 

рН = 7 – ½ lg К кислоты + ½ lg С соли  или рН = 7 + ½ рК кислоты  -   ½ рС соли 

 

2. В случае гидролиза соли по катиону: 

Кг = К в / К основания  

рН = 7 + ½ lg К осн. - ½ lg С соли  или рН = 7 - ½ рК осн   +   ½ рС соли 

 

3. В случае гидролиза соли по катиону и аниону константа гидролиза вычисляется по 

формуле: 

Кг = К в / К кислоты  К основания , а рН определяется по формуле: 

рН = 7 - ½ lg К кисл. + ½ lg К осн.   или рН = 7 + ½ рК кисл   -   ½ рКосн 

 

Например: из задания № 3 выбрана соль ZnSО4. Данная соль образована сильной кис-

лотой и слабым основанием, следовательно гидролиз пойдет по катиону, т.е. реакция среды 

в растворе соли будет кислой. 

рН = 7 – ½  рК Zn(OH)2  +   ½ рС ZnSO4 

рК Zn(OH)2  = 4,4 (справочные данные) 

рС ZnSO4 = - lg С ZnSO4 = - lg 0,001 моль/л = - lg10
-3

 = 3, следовательно  

рН = 7 – ½  4,4 + ½  3 = 6,3 

рН < 7, среда кислая. 

 

Кг = Кв / К ZnSO4    Кв = 10
-14
; К ZnSO4 = 4,0  10

-5
 (справочные данные) 

Кг = 10
-14

/ 4,0  10
-5

 = 2,5  10
-10

 

14. Приведите примеры окислительно-восстановительных реакций с участием эле-

ментов, приведенных в вашем варианте, подберите коэффициенты методом электронного 

баланса и методом полуреакций. 

Например: 

Окислители                                                  Восстановители 

 

О2,О3, S, SO3,H2SO4 SO2,                 Na, Zn, H2, H2S, SO2, H2SO3, H2O2 

H2SO3, H2O2, SiO2  

                                                            

1)  H2O2 + H2S = 2H2O + S 

  

 2H
+
 + H2O2 + 2e = 2H2O    1 – восстановление, окислитель 

 S
2-

 - 2e = S                           1 – окисление, восстановитель 

_____________________________________________________________                                                 

2H
+
 + H2O2 + S

2-
 = 2H2O + S 
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2)   H2O2 + H2SО4 = SО2 + О2 +2H2O 

         

       SO4
2-

 + 4H
+
 + 2е = SО2 + 2H2O    1 – восстановление, окислитель 

       H2O2 – 2 е = О2 + 2Н
+
                   1 – окисление, восстановитель 

SO4
2-

 + 2H
+
 + H2O2 = SО2 + 2H2O + О2 

 

3) 4H2SO4(к)  + 3Zn = 3Zn(SO4)2 + S + 4H2O  

 

    SO4
2-

 + 8H
+
 + 6е = S + 4H2O    1 – восстановление, окислитель 

    Zn – 2 е = Zn
2+ 

                          3 – окисление, восстановитель 

SO4
2-

 + 8H
+
 + 3Zn = S + 4H2O + 3Zn

2+
 

15. Составьте формулу комплексного соединения из элементов задания. Назовите 

составленное комплексное соединение, его составляющие. Укажите уравнения 

диссоциации комплексной соли по первой и второй ступени. Запишите выражение 

константы устойчивости комплексного иона. 

комплек-

сообразо-

ватель 

К.ч. лиганды Ионы внутренней 

сферы 

Ионы 

внешней 

сферы 

Константа 

устойчивости 

 

Zn
2+

 

 

4 

 

OH
-
 

 

Zn(OH)4
2-

 

 

Na
+
 

Куст= 

   
   42

2

4





 OHZn

OHZn
 

 

 

Zn
2+

 

 

4 

 

H2O 

 

Zn(H2O)4
2+

 

 

SO4
2-

 

К уст = 

   
   42

2

2

2

OHZn

OHZn






 

 

 

Zn
2+

 

 

4 

 

SO3
2-

 

 

[Zn (SO3
2-

)2]
2- 

 

Na
+
 

К уст = 

   
   22

3

2

2

23





 SOZn

SOZn
 

Zn
2+

 4 S
2-

 [ZnS2]
2-

 Na
+
 

Куст = 

  
   22

2

2

SZn

ZnS





 

Zn
2+

 4 S
0
, OH

-
 ZnS(OH)2

0 -  - 

Zn
2+

 4 H2O, S
2-

 ZnS(H2O)2
0
  - 

Na2Zn(OH)4 - тетрагидроксоцинкат натрия 

Na2Zn(OH)4  2 Na
+
 + Zn(OH)4

2-
 

Zn(OH)4
2-

  Zn
2+

 +4OH
- 

 Zn(H2O)4SO4 – сульфат тетрааквацинка 

Zn(H2O)4SO4  Zn(H2O)4
2+

 + SO4
2-

 

Zn(H2O)4
2+

  Zn
2+

 + 4 H2O 

Na2[Zn (SO3)2] – дисульфитоцинкат натрия 

Na2[Zn (SO3)2]  2Na
+
 + [Zn (SO3

2-
)2]

2-
 

[Zn (SO3
2-

)2]
2-

  Zn
2+

 + 2 SO3
2-

 

 Для нейтральных комплексов уравнение диссоциации и константу устойчивости не запи-

сываем, т.к. они не являются электролитами. 
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4. МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ ПО  

САМОСТОЯТЕЛЬНОМУ ИЗУЧЕНИЮ ВОПРОСОВ 

 

4.1 Закон постоянства состава. Нестехиометрические соединения. Дальтониды и бер-

толлиды 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

В 1803 г. французский химик К.-Л. Бертолле пришел к выводу, что элементы могут 

соединяться друг с другом в любых пропорциях в зависимости от массы реагирующих 

веществ. Однако почти все химики в те годы придерживались закона постоянства состава 

веществ, который сформулировал Ж.-Л. Пруст. Лишь через сто лет стали накапливаться 

факты, не подчиняющиеся стехиометрическим законам химии. Оказалось, что стехиомет-

рические законы химии действительны только для молекулярных соединений, соединений 

с ковалентной связью, молекулярных и жидких веществ. Такие вещества получили назва-

ние дальтонидов. 

К твердым веществам с ионной химической связью, к бесконечным трехмерным 

кристаллам законы постоянства состава и простых кратных отношений неприемлемы. 

Любой, даже чистый стехиометрический кристалл выше 0 К всегда станет нестехиомет-

рическим из-за теплового движения атомов или ионов, часть которых может покинуть по-

верхность вещества. При этом в определенных приделах изменения состава вещества его 

кристаллическая структура остается неизменной. Такие вещества получили назва-

ние бертоллидов. Все составы, входящие в область однородности бертоллида равноправ-

ны, и каждый представляет собой химическое соединение. Весь бертоллид в целом есть 

непрерывный набор химических соединений, обладающих одной и той же структурой. 

Бертоллиды занимают промежуточное положение между стехиометрическими со-

единениями и твердыми растворами. 

 

4.2 Газовые законы. Парциальное давление газа. Уравнение Менделеева-

Клапейрона. 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Взяли порцию газа некоторой массы и начали проводить над ней эксперименты. 

Например, изменяли некоторый параметр(например, температуру T) и наблюдали, как из-

меняются другие два параметра (объем V и давление p). При увеличении температуры, 

молекулы двигаются быстрее, соударения происходят чаще, значит, давление увеличива-

ется и газ стремится занять больший объем. Или, если уменьшить объем, то частицам газа 

становится тесно, они чаще соударяются, увеличивается давление, а от большого числа 

соударений их скорость может увеличиваться, то есть может увеличиться температура. 

Интуитивно пришли к зависимости трех макропараметров газа, которую вывел 

французский физик Б. Клапейрон 

или  

В любом состоянии одной и той же порции газа величина остается постоянной. 

Д.И. Менделеев исследовал влияние изменения массы газы на макропараметры. По-

лучил зависимость, которое носит название уравнение Менделеева-Клапейрона, оно же 

уравнение состояния идеального газа 

http://www.alhimik.ru/stroenie/scientists/ber.html
http://www.alhimik.ru/stroenie/scientists/pro.html
http://fizmat.by/kursy/molekuljarnaja/uravnenie_mkt#uravnenie_mkt_2
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Используя формулы химических характеристик вещества, основное уравнение воз-

можно записать в ином эквивалентном виде. 

4.3 Несолеобразующие оксиды 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Несолеобразующие оксиды - оксиды не проявляющие ни кислотных, ни основных, 

ни амфотерных свойств и не образующие соли. Раньше такие оксиды называли индиффе-

рентными или безразличными, но это не верно, т.к. по своей химической природе данные 

оксиды достаточно реакционноспособны. По сравнению с другими видами, количество 

несолеобразующих оксидов невелико, их как правило образуют одно- и двухвалентные 

неметаллы. Типичными представителями таких оксидов являются  гемиоксид азота (за-

кись азота) N2O, монооксид азота NO, монооксид углерода СО, монооксид кремния SiO. 

 

4.4 Пероксиды 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Пероксиды – химические вещества, которые содержат 2 атома кислорода, связанные 

с другим химическим элементом: H2O2,BaO2, K2O2 и т.д. 

Пероксиды получают путем взаимодействия атомов металлов и кислорода. Перокси-

ды щелочно-земельных металлов получают путем более длительного нагревания, нежели 

пероксиды щелочных металлов (например, для получения пероксида бария, реакцию 

необходимо нагревать до 700 °С). 

 

4.5 Двойные и смешанные соли 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Солями называются соединения, образующие при диссоциации в водном растворе 

положительно заряженные ионы металлов и отрицательно заряженные ионы кислотных 

остатков, а иногда, кроме них, ионы водорода и гидроксид-ионы. 

Соли делятся на средние, кислые и основные. 

Существуют также некоторые другие типы солей, например: двойные соли, в кото-

рых содержатся два разных катиона и один ани-

он: CaCO3ЧMgCO3 (доломит), KCl∙NaCl (сильвинит), KAl(SO4)2 (алюмокалиевые 

квасцы); смешанные соли, в которых содержится один катион и два разных анио-

на: CaOCl2 (или CaCl(OCl)) – кальциевая соль соляной и хлорноватистой (HOCl) кислот 

(хлорид-гипохлорит кальция). Комплексные солисодержат комплексные катионы или 

анионы: K3
+
[Fe(CN)6]

−3
, K4

+
[Fe(CN)6]

−4
, [Cr(H2O)5Cl]

2+
Cl2

−
. 

Согласно современным номенклатурным правилам, названия солей образуются из 

названия аниона в именительном падеже и названия катиона в родительном падеже. 

Например FeS - сульфид железа (II), Fe2(SO4)3 - сульфат железа (III). Атом водорода, вхо-

дящий в состав кислой соли, обозначается приставкой гидро- (NaHSO3 –гидросульфит 

натрия), а группа ОН
-
 – приставкой гидроксо- (Al(OH)2Cl – дигидроксохлорид алюминия). 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Классификация: 

http://fizmat.by/kursy/molekuljarnaja/polozhenija_mkt#polozhenija_mkt_6
http://www.ximicat.com/info.php?id=216
https://www.calc.ru/Kislorod-Svoystva-Kisloroda.html
https://www.calc.ru/Stroyeniye-Atoma.html
http://www.chem-astu.ru/chair/study/genchem/r5_1.htm
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• К кислым солям относятся такие, в которых атомы водорода в кислоте частично замене-

ны атомами металла. Их можно получить с помощью нейтрализации основания избытком 

кислоты. 

• К средним солям или как их еще нормальным, относятся такие соли, у которых в моле-

кулах кислоты все атомы водорода замещены на атомы металла, например, таких, как 

Na2CO3, KNO3 и т.д. 

• К основным солям относятся те, где у которых происходить неполное или частичное за-

мещение гидроксильных групп оснований кислотными остатками, такими, как: 

Аl(OH)SO4 , Zn(OH)Cl и т.д. 

• В составе двойных солей находится два различных катиона, которые получаются с по-

мощью кристаллизации из смешанного раствора солей с разными катионами, но одинако-

выми анионами. 

• Но, а к смешанным солям относятся такие, в составе которых находятся два различных 

аниона. • Также существуют комплексные соли, в состав которых входит комплексный 

катион или комплексный анион. 

 

 

4.6 Органические полимеры 

 

4.7. Элементоорганические, неорганические полимеры 

 

 

4.8  История развития учения о строении атома. Первые модели атомов. 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности 

Открытие сложного строения атома – важнейший этап становления современной фи-

зики. В процессе создания количественной теории строения атома, позволившей объяс-

нить атомные системы, были сформированы новые представления о свойствах микроча-

стиц, которые описываются квантовой механикой. 

Представление об атомах как неделимых мельчайших частицах веществ, как уже отмеча-

лось выше, возникло еще в античные времена (Демокрит, Эпикур, Лукреций). В средние 

века учение об атомах, будучи материалистическим, не получило признания. К началу 

XVIII в. атомистическая теория приобретает все большую популярность. К этому времени 

работами французского химика А. Лавуазье (1743–1794), великого русского ученого М.В. 

Ломоносова и английского химика и физика Д. Дальтона (1766–1844) была доказана ре-

альность существования атомов. Однако в это время вопрос о внутреннем строении ато-

мов даже не возникал, так как атомы считались неделимыми. 

Большую роль в развитии атомистической теории сыграл выдающийся русский хи-

мик Д.И. Менделеев, разработавший в 1869 г. периодическую систему элементов, в кото-

рой впервые на научной основе был поставлен вопрос о единой природе атомов. Во вто-

рой половине XIX в. было экспериментально доказано, что электрон является одной из 

основных частей любого вещества. Эти выводы, а также многочисленные эксперимен-

тальные данные привели к тому, что в начале XX в. серьезно встал вопрос о строении 

атома. 

Существование закономерной связи между всеми химическими элементами, ярко выра-

женное в периодической системе Менделеева, наталкивает на мысль о том, что в основе 

строения всех атомов лежит общее свойство: все они находятся в близком родстве друг с 

другом. 

Однако до конца XIX в. в химии господствовало метафизическое убеждение, что 

атом есть наименьшая частица простого вещества, последний предел делимости материи. 

При всех химических превращениях разрушаются и вновь создаются только молекулы, 

атомы же остаются неизменными и не могут дробиться на более мелкие части. 

Различные предположения о строении атома долгое время не подтверждались какими-
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либо экспериментальными данными. Лишь в конце XIX в. были сделаны открытия, пока-

завшие сложность строения атома и возможность превращения при определенных услови-

ях одних атомов в другие. На основе этих открытий начало быстро развиваться учение о 

строении атома. 

Первые косвенные подтверждения о сложной структуре атомов были получены при 

изучении катодных лучей, возникающих при электрическом разряде в сильно разрежен-

ных газах. Изучение свойств этих лучей привело к заключению, что они представляют со-

бой поток мельчайших частиц, несущих отрицательный электрический заряд и летящих со 

скоростью, близкой к скорости света. Особыми приемами удалось определить массу ка-

тодных частиц и величину их заряда, выяснить, что они не зависят ни от природы газа, 

остающегося в трубке, ни от вещества, из которого сделаны электроды, ни от прочих 

условий опыта. Кроме того, катодные частицы известны только в заряженном состоянии и 

не могут быть лишены своих зарядов и превращены в электронейтральные частицы: элек-

трический заряд составляет сущность их природы. Эти частицы, получившие назва-

ние электронов, были открыты в 1897 г. английским физиком Дж. Томсоном. 

 

4.9 Атомные спектры. Постулаты Бора 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

 Первая попытка построить качественно новую - квантовую - теорию атома была пред-

принята в 1913 г. датским физиком Нильсом Бором (1885--1962). Он поставил перед собой 

цель связать в единое целое эмпирические закономерности линейчатых спектров, ящер-

ную модель атома Резерфорда и квантовый характер излучения и поглощения света. В ос-

нову своей теории Бор положил два постулата. 

Первый постулат Бора (постулат стационарных состояний): в атоме существуют ста-

ционарные (не изменяющиеся со временем) состояния, в которых он не излучает энергии. 

Стационарным состояниям атома соответствуют стационарные орбиты, по которым дви-

жутся электроны. Движение электронов по стационарным орбитам не сопровождается из-

лучением электромагнитных волн. 

В стационарном состоянии атома электрон, двигаясь по круговой орбите, должен 

иметь дискретные квантованные значения момента импульса, удовлетворяющие условию 

                              

где т, - масса электрона, v - его скорость по n-й орбите радиуса rn, 

ℏ = h/(2p). 

Второй постулат Бора (правило частот): при переходе электрона с одной стационар 

ной орбиты на другую излучается (поглощается) один фотон с энергией 

                                            

равной разности энергий соответствующих стационарных состоянии (Еn и Еm - соот-

ветственно энергии стационарных состояний атома до и после излучения (поглощения)). 

При Ет<Еп происходит излучение фотона (переход атома из состояния с боль шей энерги-

ей в состояние с меньшей энергией, т. с. переход электрона с более удален ной от ядра ор-

биты на более близлежащую), при Ет>Еn- его поглощение (переход атома в состояние с 

большей энергией, т. е. переход электрона на более удаленную от ядра орбиту). Набор 

возможных дискретных частот v = (Еn – Еm)/h квантовых переходов и определяет линей-

чатый спектр атома. 

 

4.10  Предпосылки возникновения периодического закона. Значение открытия пери-

одического закона 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Надо сказать, что в течение первых десятилетий XIX в. в развитии химии наблюдал-

ся быстрый прогресс. Возникшая в самом начале столетия, химическая атомистика яви-
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лась мощным стимулом для разработки теоретических проблем и развития эксперимен-

тальных исследований, которые привели к открытиям основных химических законов 

Первые попытки систематизировать известные к тому времени элементы предпринял 

в 1789г. А.Лавуазье в своем учебнике химии. Его Таблица простых тел включала 35 про-

стых веществ. А к моменту открытия периодического закона их уже насчитывалось 63. 

Надо сказать, что в первой половине XIX в. ученые предлагали различные классификации 

элементов, сходных по своим свойствам. Однако попытки установить закономерности из-

менений свойств в зависимости от атомного веса носили случайный характер и ограничи-

вались большей частью констатацией отдельных фактов правильных отношений числен-

ных значений атомных весов между отдельными элементами в группах сходных элемен-

тов. Например, немецкий химик И.Дѐберейнер в 1816 – 1829гг. при сопоставлении атом-

ных весов некоторых химически сходных элементов нашел, что для многих широко рас-

пространенных в природе элементов эти числа довольно близки, а для таких элементов, 

как Fe, Co, Ni, Cr, Mn, они практически одинаковы. Кроме того, он отметил, что относи-

тельный атомный вес SrO представляет собой приблизительное среднее арифметическое 

из атомных весов CaO и ВаО. На этой основе Деберейнер предложил закон триад, состо-

ящий в том, что сходные по химическим свойствам элементы могут быть сведены в груп-

пы по три элемента (триады), например Cl, Br, J или Са, Sr, Ва. При этом атомный вес 

среднего элемента триады близок к половине суммы атомных весов крайних элементов. 

Среди других исследователей, занимавшихся в 60-х годах XIX века сопоставлениями 

атомных весов элементов с учетом их различных свойств, можно назвать немецкого хи-

мика Л.Мейера. В 1864г. он опубликовал книгу Современные теории химии и их значение 

для химической статики в которой приведена таблица из 44 элементов (известно в это 

время 63), расставленных в шести столбцах в соответствии с их валентностью по водоро-

ду. Из этой таблицы видно, что Мейер стремился, прежде всего, констатировать правиль-

ность в разностях значений атомных весов в группах сходных элементов. Однако он был 

далек от того, чтобы заметить наиболее существенную черту внутренней связи между 

элементами – периодичность их свойств. Даже в 1870г., уже после появления нескольких 

сообщений Д.И.Менделеева о периодическом законе, Мейер, опубликовавший кривую 

периодического изменения атомных объемов, не смог увидеть в этой кривой, представля-

ющей собой одно из выражений периодического закона, основного признака закона. 

Между тем, через несколько месяцев после появления первых сообщений Д.И.Менделеева 

об открытом им периодическом законе, Л.Мейер выступил с претензией на приоритет это-

го открытия и в течение ряда лет настойчиво высказывал притязания по этому поводу. 

 

4.11 Исторические предпосылки развития теории строения вещества. 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Работы предшественников А. М. Бутлерова 

1. Введение французскими химиками Л. Гитоном де Морво и А. Лавуазье термина «ради-

кал» и истолкование органической химии как химии сложных радикалов (Ж. Дюма и Ф. 

Велер). 

В 20—30-х гг. XX в. прошлого столетия сформировалась теория радикалов (Й. Берцелиус, 

Ю. Либих, Ж. Дюма), явившаяся одной из первых попыток объяснить природу органиче-

ских веществ. Считалось, что органические вещества построены из радикалов — групп 

атомов, без изменения переходящих из одного соединения в другое при химических реак-

циях. Радикалы рассматривали как «подлинные элементы органической химии» и считали 

их устойчивость постоянным свойством. Такие представления могут быть оценены как 

односторонние, хотя их признают и в настоящее время, когда доказано существование ор-

ганических радикалов как промежуточных частиц, возникающих в ходе химических реак-

ций. Этим не исчерпывается многообразная природа органических веществ и их превра-

щений. 2. Создание теории типов французскими химиками Ж. Дюма, Ш. Жераром и О. 

Лораном (1848—1853), согласно которой органические вещества рассматривают как про-
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изводные простейших неорганических веществ: водорода, хлороводорода, воды, аммиака. 

Такие формулы несколько похожи на современные. Но сторонники теории типов не счи-

тали их отражающими реальное строение веществ и писали множество различных формул 

одного соединения в зависимости от химических реакций, которые пытались записать с 

помощью этих формул. Строение молекул они считали принципиально непознаваемым, 

что наносило вред развитию науки.  

3. Введение Й. Берцелиусом в 1830 г. термина «изомерия» для явления существования 

веществ одинакового состава, обладающих различными свойствами. 

4.    Успехи в синтезе органических соединений, в результате которых было развеяно уче-

ние о витализме, то есть о «жизненной силе», под влиянием которой якобы в организме 

живых существ образуются органические вещества: 

•    в 1828 г. Ф. Велер из неорганического вещества (цианата аммония) синтезировал моче-

вину; 

•    в 1842 г. русский химик Н. Н. Зинин получил анилин; 

•    в 1845 г. немецкий химик А. Кольбе синтезировал уксусную кислоту; 

•    в 1854 г. французский химик М. Бертло синтезировал жиры, и, наконец, 

•    в 1861 г. сам А. М. Бутлеров синтезировал сахароподобное вещество. 

5.    В середине XVIII в. химия становится более строгой наукой. В результате работ Э. 

Франкланда и А. Кекуле утвердилось понятие о валентности атомов химических элемен-

тов. Кекуле развил представление о четырехвалентности углерода. Благодаря трудам Кан-

ниццаро четче стали понятия об атомных и молекулярных массах, уточнены их значения и 

способы определения. 

В 1860 г. более 140 ведущих химиков из разных стран Европы собрались на международ-

ный конгресс в г. Карлсруэ. Конгресс стал очень важным событием в истории химии: бы-

ли обобщены успехи науки и подготовлены условия для нового этапа в развитии органи-

ческой химии — появления теории химического строения органических веществ А. М. 

Бутлерова (1861 г.), а также для фундаментального открытия Д. И. Менделеева — Перио-

дического закона и системы химических элементов (1869 г.). 

В 1861 г. А. М. Бутлеров выступил на съезде врачей и естествоиспытателей в г. Шпейере с 

докладом «О химическом строении тел». В нем он изложил основы разработанной им 

теории химического строения органических соединений. Под химическим строением уче-

ный понимал порядок соединения атомов в молекулах. 

 

4.12 Свойства молекул с различным типом связи 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Мельчайшей частицей вещества является молекула, образующаяся в результате вза-

имодействия атомов, между которыми действуют химические связи или химическая связь. 

Учение о химической связи составляет основу теоретической химии. Химическая связь 

возникает при взаимодействии двух (иногда более) атомов. Образование связи происходит 

с выделением энергии. 

Химическая связь – это взаимодействие, которое связывает отдельные атомы в моле-

кулы, ионы, кристаллы. 

Химическая связь по своей природе едина: она имеет электростатическое происхож-

дение. Но в разнообразных химических соединениях химическая связь бывает различного 

типа; наиболее важные типы химической связи – это ковалентная (неполярная, полярная), 

ионная, металлическая. Разновидностями этих типов связи являются донорно-

акцепторная, водородная и др. Между атомами металлов возникает металлическая связь. 

Химическая связь, осуществляемая за счет образования общей, или поделенной, па-

ры или нескольких пар электронов, называется ковалентной. В образование одной общей 

пары электронов каждый атом вносит по одному электрону, т.е. участвует «в равной до-

ле» (Льюис, 1916 г.). Ниже приведены схемы образования химических связей в молекулах 

http://school.xvatit.com/index.php?title=%D0%90%D0%BC%D0%BC%D0%B8%D0%B0%D0%BA_(%D0%A5%D0%B8%D0%BC%D0%B8%D1%8F_9_%D0%BA%D0%BB%D0%B0%D1%81%D1%81)
http://school.xvatit.com/index.php?title=%D0%AF%D0%B2%D0%B8%D1%89%D0%B5_%D1%96%D0%B7%D0%BE%D0%BC%D0%B5%D1%80%D1%96%D1%97._%D0%A1%D1%82%D1%80%D1%83%D0%BA%D1%82%D1%83%D1%80%D0%BD%D0%B0_%D1%96%D0%B7%D0%BE%D0%BC%D0%B5%D1%80%D1%96%D1%8F,_%D0%BD%D0%BE%D0%BC%D0%B5%D0%BD%D0%BA%D0%BB%D0%B0%D1%82%D1%83%D1%80%D0%B0_%D0%BD%D0%B0%D1%81%D0%B8%D1%87%D0%B5%D0%BD%D0%B8%D1%85_%D0%B2%D1%83%D0%B3%D0%BB%D0%B5%D0%B2%D0%BE%D0%B4%D0%BD%D1%96%D0%B2
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H2, F2, NH3 и CH4. Электроны, принадлежащие различным атомам, обозначены различ-

ными символами. 

В результате образования химических связей каждый из атомов в молекуле имеет 

устойчивую двух- и восьмиэлектронную конфигурацию. 

При возникновении ковалентной связи происходит перекрывание электронных обла-

ков атомов с образованием молекулярного электронного облака, сопровождающееся вы-

игрышем энергии. Молекулярное электронное облако располагается между центрами 

обоих ядер и обладает повышенной электронной плотностью по сравнению с плотностью 

атомного электронного облака. 

Осуществление ковалентной связи возможно лишь в случае антипараллельных спи-

нов неспаренных электронов, принадлежащих различным атомам. При параллельных спи-

нах электронов атомы не притягиваются, а отталкиваются: ковалентная связь не осу-

ществляется. Метод описания химической связи, образование которой связано с общей 

электронной парой, называется методом валентных связей (МВС). 

 

4.13 Типы кристаллических решеток 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

В совокупности различные типы кристаллических решеток веществ представляют 

собой сетки с различной пространственной ориентацией, в узлах которых располагаются 

ионы, молекулы или атомы. Это стабильное геометрическое пространственное положение 

и называется кристаллической решеткой вещества. Расстояние между узлами одной кри-

сталлической ячейки называется периодом идентичности. Пространственные углы, под 

которыми расположены узлы ячейки, называются параметрами. По способу построения 

связей кристаллические решетки могу быть простыми, базоцентрированными, гранецен-

трированными и объемно-центрированными. Если частицы вещества расположены лишь в 

углах параллелепипеда, такая решетка называется простой. 

 Если, кроме узлов, частицы вещества расположены и в середине пространственных 

диагоналей, то такое построение частиц в веществе имеет название объемно-

центрированной кристаллической решетки. 

Если кроме узлов в вершинах решетки имеется узел и в месте, где пересекаются во-

ображаемые диагонали параллелепипеда, то перед вами - гранецентрированный тип ре-

шетки. 

 

4.14 Водородная связь 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Межмолекулярные водородные связи обусловливают ассоциацию молекул, что при-

водит к повышению температур кипения и плавления вещества. Например, этиловый 

спирт C2H5OH, способный к ассоциации, кипит при +78,3°С, а диметиловый эфир 

СН3ОСН3, не образующий водородных связей, лишь при 24°С (молекулярная формула 

обоих веществ С2Н6О). 

Образование Н-связей с молекулами растворителя способствует улучшению раство-

римости. Так, метиловый и этиловый спирты (CH3OH, С2Н5ОН), образуя Н-связи с моле-

кулами воды, неограниченно в ней растворяются. 

 Внутримолекулярная водородная связь образуется при благоприятном простран-

ственном расположении в молекуле соответствующих групп атомов и специфически вли-

яет на свойства. Например, Н-связь внутри молекул салициловой кислоты повышает ее 

кислотность. 

 

4.15 Внутренняя энергия системы 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Внутренняя энергия термодинамической системы определена с точностью до произ-

вольной постоянной величины. 
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Внутренняя энергия термодинамической системы U состоит из энергии движения 

молекул, энергий молекулярного, внутриатомного и других взаимодействий. В общем 

случае при термодинамическом анализе внутреннюю энергию не разделяют на составля-

ющие части, а считают, что она является функцией состояния, т.е. определяет внутреннее 

состояние системы и зависит от параметров состояния.  

Экспериментальные исследования свойств газов показали, что внутренняя энергия 

идеального газа зависит только от его температуры и не зависит от давления газа и зани-

маемого им объема.  

Изменение внутренней энергии термодинамической системы всегда сопоставляется с 

физическими величинами: количеством работы, количеством термического воздействия, 

количеством химического или электрического воздействия.  

В зависимости от свойств и конкретных условий систему можно заставить либо пе-

редавать часть своей внутренней энергии, либо воспринимать воздействия от окружаю-

щей среды.  

 Изменение внутренней энергии термодинамической системы равно разности между 

количеством теплоты и количеством механической работы.   

Во внутреннюю энергию термодинамической системы не включают потенциальную 

энергию, обусловленную положением системы в пространстве, а также кинетическую 

энергию движения системы как целого.  

V - внутренняя энергия термодинамической системы; Et - энергия ( - го тела окру-

жающей среды; / - общее число таких тел.  

 

4.16 Обратимые реакции в технологических процессах 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Обратимые и необратимые химические процессы. Химическое и фазовое равнове-

сии. Факторы, воздействующие на химическое равновесие. Методы управления техноло-

гическими процессами, основанные на изменении скорости химических реакций и смеще-

нии химического равновесия. 

 Реакция, протекающая до конца, то есть до полного израсходования одного из реа-

гирующих веществ называется необратимой. 

Например: взаимодействие алюминия с соляной кислотой идет необратимо. Обрат-

ный процесс взаимодействия хлорида алюминия и водорода с получением алюминия и 

соляной кислоты  невозможен. 

Однако большинство химических реакций протекает не до конца, когда ни одно из 

исходных веществ не расходуется полностью. Такие реакции называются обратимыми. 

В уравнениях обратимых реакций вместо знака равенства обычно ставят разнона-

правленные стрелки, которые характеризуют одновременное протекание процессов в двух 

взаимно противоположных направлениях: 

H2 + I2 ↔ 2 HI 

 

4.17 Порядок и молекулярность реакции 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Число молекул, вступающих в реакцию, определяют молекулярность реакции. 

    Так, если в реакцию вступает одна молекула, то такая реакция называется молеку-

лярной реакцией. Если в реакции участвуют две молекулы (безразлично, одинаковые или 

нет), то такая реакция называется бимолекулярной. Встречаются также тримолекулярные 

реакции. 

    Реакции более высокой степени молекулярности крайне редки из–за малой веро-

ятности одновременного столкновения большого числа молекул. 

    Поэтому большинство реакций протекают в несколько элементарных, простых 

стадий, в которых участвует небольшое число молекул. 

     Определить такие стадии – значит определить механизм, или путь реакции. 
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    Скорость всей реакции определяется скоростью еѐ наиболее медленной стадии, 

которая и определяет механизм. 

    Поэтому закон действующих масс справедлив только для таких элементарных ста-

дий. 

    Молекулярность реакции легко определить в случае простых реакций, протекаю-

щих в одну стадию. В большинстве же случаев довольно трудно найти молекулярность 

реакции. 

      Поэтому вводится понятие порядка реакции, который можно найти из кинетиче-

ских уравнений, полученных экспериментально. 

    Порядок реакции по данному веществу равен степени, в которой концентрация 

данного вещества входит в уравнение скорости реакции. 

     Сумма показателей степеней, в которых концентрация всех исходных веществ 

входит  уравнение скорости реакции, равна порядку реакции в целом. Порядок химиче-

ской реакции по веществу совпадает со стехиометрическим коэффициентом реакции  

лишь в очень простых реакциях, например в реакции синтеза йодистого водорода: 

  

                 H2 + I2 ® 2HI. 

  

    Порядок этой  реакции по водороду (первый) и йоду (первый) равны стехиометри-

ческими коэффициентами, а общий  порядок реакции (второй) равен сумме стехиометри-

ческих коэффициентов в уравнении скорости реакции 

             В подавляющем большинстве случаев порядок реакции по веществу отлича-

ется от стехиометрических коэффициентов уравнения реакции для этого вещества. 

   Соответственно общий порядок реакции обычно не равен сумме стехиометриче-

ских коэффициентов уравнения реакции. 

    Например, реакция 

              NO2 + CO ® CO2 + NO, 

при температурах, меньших 298К, протекает по следующему механизму: 

первая стадия процесса: NO2 + NO2 ® NO3 + NO 

  

вторая стадия процесса:  NO3 + CO ® CO2 + NO2, 

  

причем лимитирующей, т.е. скорость определяющей стадией является первая  стадия 

процесса: 

                 NO2 + NO2 ® NO3 + NO 

   Согласно второму постулату химической кинетики, который утверждает, что ско-

рость элементарной (одностадийной) реакции пропорциональна концентрации реагирую-

щих веществ в степенях, равных стехиометрическим коэффициентам, получим зависи-

мость скорости реакции            

               NO2 + CO ® CO2 + NO 

 от концентрации реагирующих веществ:             

     Обратите внимание, что скорость реакции 

              NO2 + CO ® CO2 + NO 

не зависит от концентрации оксида углерода CO. 

   Уравнение, выражающее зависимость скорости реакции от концентрации каждого 

вещества, называют кинетическим уравнением реакции в дифференциальной форме. 

    К сожалению, кинетическое уравнение реакции может быть получено только при 

еѐ экспериментальном изучении и не может быть выведено из стехиометрического  урав-

нения. 

 

4.18 Цепные и фотохимические реакции 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 
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Цепные реакции играют важную роль во многих отраслях химии, в частности, в фо-

тохимии, в органической химии, в процессах получения ядерной энергии. Сгора-

ние топлива в двигателях внутреннего сгорания, крекинг углеводородного сырья, процес-

сы полимеризации - все это процессы, протекающие по цепному механизму. Характерной 

особенностью цепных реакций является участие в них активных частиц (свободных ато-

мов, радикалов, возбужденных молекул и др.), которые сталкиваясь с молекулами исход-

ных веществ, образуют конечные продукты и новые активные частицы, которые вновь 

вступают в реакцию и т.д. Цепные реакции протекают обычно с большой скоростью и ча-

сто имеют характер взрыва. 

Цепная реакция состоит их трех стадий: 

1.Стадия инициирования. На этой стадии под действием света, нагревания, радиоак-

тивного излучения или благодаря присутствию в системе специальных веществ - инициа-

торов, образуются активные частицы, например, радикалы. 

2.Стадия развития цепи. На этой стадии активные частицы взаимодействуют с ис-

ходными молекулами с образованием продуктов реакции и активных частиц. Стадия раз-

вития цепи состоит из многих тысяч и миллионов таких элементарных актов. 

3.Стадия обрыва цепи. На этой стадии происходит разрушение активных частиц 

вследствие их столкновения между собой, со стенками сосуда или под действием специ-

альных веществ - ингибиторов. На этом цепная реакция прекращается. 

В качестве примера цепной реакции рассмотрим взаимодействие водорода с хлором, 

которое протекает со взрывом под действием света: 

На стадии инициирования происходит разрыв ковалентной связи в молекуле хлора с 

образованием двух атомов, имеющих неспаренные электроны, т.е. радикалов: 

Появление радикалов хлора, а, значит, и цепную реакцию, можно вызвать и в темно-

те, если ввести в смесь газов небольшое количество паров натрия, который будет взаимо-

действовать с хлором по уравнению: 

Na + Cl2 = NaCl + ЧCl 

На стадии развития цепи протекают процессы: 

ClЧ + H : H ® H : Cl + ЧH 

НЧ + Cl : Cl ® Н : Cl + ЧCl 

и так далее. На стадии обрыва цепи реакция прекращается вследствие столкновения 

радикалов: 

НЧ + ЧН ® Н : Н 

СlЧ + ЧCl ® Cl : Cl или 

НЧ + ЧCl ® Н : Cl 

Фотохимическими называются реакции, протекающие под действием света. 

При фотохимических реакциях энергия, необходимая для поддержания реакции или 

ее возбуждения, подводится в форме электромагнитных колебаний. К фотохимическим 

реакциям относятся фотосинтез (синтез углеводов из диоксида углерода и воды в растени-

ях), фотографический процесс, выцветание красок, люминесценция и др. К фотохимиче-

ским реакциям относится и взаимодействие водорода с хлором, рассмотренное выше. 

Фотохимическое действие света состоит в том, что молекулы реагирующего веще-

ства, поглощая кванты света, возбуждаются, т.е. увеличивается их внутренняя энергия и 

становятся реакционноспособными. 

Фотохимические реакции можно разделить на две группы: 

1.Реакции, которые термодинамически должны протекать самопроизвольно (DG < 0), 

например, реакция водорода с хлором. Свет играет только роль возбудителя реакции, т.е. 

способствует преодолению потенциального барьера. 

2.Реакции, термодинамически несамопроизвольные (DG > 0). Для их проведения 

необходима затрата энергии извне, которая доставляется в форме электромагнитных ко-

лебаний. 

 

http://click02.ssp.rambler.ru/click.jsp?url=Wn9FEoWLios6d4N-aRU62Nu90ynvdiJKa57gkyO-dmgUaVhAvFeFCf9zc6k2SINm8*jmjKAxpHyBVOhlaRtd9RahoMDBTUs3ChyZP1MXn1YaRse*YofQE3tkO6batlkb7yiMFz1foaazhyHAqlBGYVLnN*rsVPm9rrvc7ojhsKv0VEdroeOlIMptievOQ4pIG6u5-3ONUXNUAhX8qrNOiiJWl5cLGV-8i3AlJXGzrSfhbacbe*KVrywrg2r*8QqfWQMgFtwDz7noUkk-Jh1YTx0Hj8E-AERIn0gF3lSSR4c5y6ZfeXidy4HLtkuYdJE7oAvmnJv3XgW4n8YTOFXeoM-LsSWeF5VU3jZrkJWg84YmR-MdXuklIBk6lEfuUR56*keYCYb*PnLWIphwXTqkxyTMQ53MlLAncGrTsdNEga8Lq4QM7nASepoEVVnhNQjvQxp6RmcCnMaY*mPxqfu2*6-GSjDoK36XA*05CVkbyDcMY8kdDDrwUZA3aooXFChJfy5ezMqSu9WHTb*tZSLP8Kos2jp9Ivo-vN37gRMAoVTQmFNbtBTfgP2J**CIS1GvG8TsNzNMbUHCJyBaU*3KzzElOm6lXnNR7p-WCnMKYqagCXsP93bMKSsYxQHOxulMcwXSWAGWwoeO5UTWe9upLaOYbHa0E6a*ZCQLy3DkTM2pgjkm&eurl%5B%5D=Wn9FEpmZmJl609wRX-eYwFfckgLF6ToZ7A8cK4u21GeRNpeS-Uc9tIpAqIyTKd7py9Svof7aJqLI1jQXhbY3ib*-dek
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4.19 Автокатализ 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Автокатализ — катализ химической реакции одним из еѐ продуктов или исходных 

веществ. Одним из наиболее широко известных примеров автокатализа является окисле-

ние щавелевой кислоты перманганатом: 

2MnO4
−
 + 5C2O4

2−
 + 16H

+
 = 2Mn

2+
 + 10CO2 + 8H2O 

Катализатором этой реакции являются ионы Mn
2+
. При комнатной температуре эта 

реакция вначале протекает медленно, но по мере накопления в растворе продукта-

катализатора, она ускоряется. 

Автокатализ играет ключевую роль в эволюционной химии, поскольку реакция, ка-

тализируемая собственными продуктами, получает преимущество перед реакциями, полу-

чающими катализатор извне (тем более — перед некаталитическими реакциями), что со-

здает условия для естественного отбора. 

 

4.20 Ферментативный катализ 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

ФЕРМЕНТАТИВНЫЙ КАТАЛИЗ (биокатализ), ускорение биохим. р-ций при уча-

стии белковых макромолекул, называемых ферментами (энзимами). Ферментативный ка-

тализ- разновидность катализа, хотя термин "ферментация" (брожение)известен с давних 

времен, когда еще не было понятия хим. катализа. 

Первое исследование ферментативного катализа как хим. процесса было выполнено 

К. Кирхгофом, к-рый в 1814 продемонстрировал фер-ментативную конверсию крахмала в 

растворимые углеводы. 

Заметный вклад в представление о природе ферментативного катализа внесли рабо-

ты И. Берцелиуса и Э. Мичерлиха, к-рые включили ферментативные р-ции в категорию 

хим. каталитич. процессов. В кон. 19 в. Э. Фишер высказал гипотезу 

о специфичности ферментативных р-ций и тесном стерич. соответствии меж-

дусубстратом и активным центром фермента. Основы кинетики ферментативных р-ций 

были заложены в работах Л. Михаэ-лиса (1913). 

 

4.21 Ингибиторы химического процесса 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Ингибиторы химические, вещества, тормозящие разнообразные химические реакции; 

находят широкое применение для предотвращения или замедления нежелательных про-

цессов, например коррозионного разрушения металлов, окисления топлив, смазочных ма-

сел и пищевых продуктов, полимеризации, старения полимеров и др. Характерной осо-

бенностью ингибиторовхимических является эффективность их в ма-

лых концентрациях — от тысячных долей % до нескольких %. Эффективность ингибиро-

вания зависит от природы ингибитора химического и характера ингибируемойреакции, а 

также от количества ингибитора химического, времени его введения в реакционную сре-

ду,температуры, содержания других веществ, влияющих на эффективность ингибитора. 

  Ингибиторы коррозии вводят в коррозионно-активную среду для защи-

ты металлов от коррозии.Ингибиторы коррозии относятся к наиболее эффективным сред-

ствам борьбы с коррозией и находят широкое применение при травлении металлов с це-

лью удаления окалины, для защиты энергетического оборудования, при добыче и перера-

ботке нефти и газа, в промышленном и бытовом водоснабжении, в охладительных систе-

мах промышленного оборудования и транспортных средств (двигатели внутреннего сго-

рания), для защиты от атмосферной коррозии изделий машиностроения, при гидроиспы-

таниях и т. д. Широко используют ингибиторы химические для защиты деталей машин и 

приборов во время межоперационного хранения, консервации и транспортировки. Защит-

ное действие ингибиторов коррозииопределяется их способностью изменять кинетику 

электрохимических реакций, обусловливающих коррозионный процесс. В зависимости от 

https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9A%D0%B0%D1%82%D0%B0%D0%BB%D0%B8%D0%B7
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A9%D0%B0%D0%B2%D0%B5%D0%BB%D0%B5%D0%B2%D0%B0%D1%8F_%D0%BA%D0%B8%D1%81%D0%BB%D0%BE%D1%82%D0%B0
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9F%D0%B5%D1%80%D0%BC%D0%B0%D0%BD%D0%B3%D0%B0%D0%BD%D0%B0%D1%82
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%98%D0%BE%D0%BD
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B5%D0%BC%D0%BF%D0%B5%D1%80%D0%B0%D1%82%D1%83%D1%80%D0%B0
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%AD%D0%B2%D0%BE%D0%BB%D1%8E%D1%86%D0%B8%D0%BE%D0%BD%D0%BD%D0%B0%D1%8F_%D1%85%D0%B8%D0%BC%D0%B8%D1%8F
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%95%D1%81%D1%82%D0%B5%D1%81%D1%82%D0%B2%D0%B5%D0%BD%D0%BD%D1%8B%D0%B9_%D0%BE%D1%82%D0%B1%D0%BE%D1%80
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1913.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2405.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4751.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4751.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1913.html
http://www.xumuk.ru/biospravochnik/353.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/626.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1913.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1913.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2156.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4631.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1913.html
http://www.xumuk.ru/biospravochnik/997.html
http://www.xumuk.ru/biospravochnik/5.html
http://www.xumuk.ru/biologhim/045.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/721.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/3845.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/3013.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4519.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4105.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4105.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/3517.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4188.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1670.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2115.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1670.html
http://www.xumuk.ru/bse/2325.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1670.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4344.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/721.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1670.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1671.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1671.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4530.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/2865.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/879.html
http://www.xumuk.ru/bse/522.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/398.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1670.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1671.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5334.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5334.html
http://www.xumuk.ru/bse/2325.html
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того, какую из электрохимических реакций сильнее тормозятингибиторы коррозии, они 

делятся на анодные, катодные и смешанные. К анодным ингибиторам коррозииотносятся, 

например, такие окислители, как хроматы и нитриты, широко применяемые в промыш-

ленности (авиационной, химической, нефтеперерабатывающей и т. д.).  

 

4.22 Фазовые равновесия 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Равнове сие фаз в термодинамике — состояние, при котором фазы в термодинамиче-

ской системе находятся в состоянии теплового, механического ихимического равновесия. 

Типы фазовых равновесий: 

Тепловое равновесие означает, что все фазы вещества в системе имеют одинако-

вуютемпературу. 

Механическое равновесие означает равенство давлений по разные стороны границы 

раздела соприкасающихся фаз. Строго говоря, в реальных системах эти давления равны 

лишь приближенно, разность давлений создается поверхностным натяжением. 

Химическое равновесие выражается в равенстве химических потенциалов всех фаз 

вещества. 

 

4.23 Свободная и связанная энергия системы 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Воспользовавшись справочником Б.Яворского и А.Детлафа (1990), работой В.Эткина 

(2006) и словарными определениями, мы схематизировали на представленном рисунке 

терминологию, относящуюся к понятию ―энергия― в термодинамике. На этой схеме мы 

воспользовались общепринятой символикой. На схеме учтенаклассификация энергии по 

формам и видам, опубликованная в работах И.Когана (2007, 2009). 

 

В 1882 г. Г.Гельмгольц ввел деление внутренней энергии системы на свободную 

энергию и связанную энергию. Свободная энергия – это работоспособная часть внутрен-

ней энергии системы. А связанная энергия – это неработоспособная часть внутренней 

энергии системы, связанная с хаотическим движением составляющих систему частиц, или 

так называемая ―обесцененная‖ энергия системы. Ее называют также энергией Гельмголь-

ца. Классификация Гельмгольца показана на схеме штрих-пунктирными линиями. 

 

4.24 Закон разбавления Оствальда 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Степень диссоциации (бдис) и константа диссоциации (Кдис) слабого электролита ко-

личественно связаны между собой.  Выведем уравнение этой связи на примере слабой од-

ноосновной кислоты типа НАn.                                                                

Из уравнения НАn  Ы  Н
+
 + Аn

-
 видно, что из одной молекулы кислоты в растворе в 

результате диссоциации появляется один катион (Н
+
) и один анион (Аn

-
). Зная, какая часть 

электролита в растворе продиссоциировала, можно  рассчитать концентрацию ионов в 

растворе. Пусть концентрация кислоты в растворе равна См (моль/ л), степень диссоциации 

кислоты в этом растворе - бдис, тогда: 

Концентрация кислоты, которая продиссоциировала  -  См дис(НАn)  =  aдис См (НАn) 

Концентрация   ионов в растворе -    См (Н
+
) = См дис(НАn)  = a См (моль/л),  

                                                              См (Аn
-
) = См дис(НАn) = aдис См дис (моль/л). 

Часть концентрация кислоты, которая не продиссоциировала и находится в растворе 

в молекулярной форме: 

См(мол) = См
 
(НАn) - См дис(НАn) =  См

 
(НАn) -  aдис См (НАn) = (1-aдис) См. 

Тогда запишем  выражение для  Крав    с учетом сделанных вычислений: 

Клис =    Cм(Н
+
)*См(An

-
)   =  (aдис См) *(  aдис См)     =    (aдис)

2
 (См )

2     
=    (aдис)

2
 См 

http://www.xumuk.ru/bse/2325.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1671.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1671.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/3014.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5094.html
http://www.xumuk.ru/bse/1830.html
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B5%D1%80%D0%BC%D0%BE%D0%B4%D0%B8%D0%BD%D0%B0%D0%BC%D0%B8%D0%BA%D0%B0
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B5%D1%80%D0%BC%D0%BE%D0%B4%D0%B8%D0%BD%D0%B0%D0%BC%D0%B8%D1%87%D0%B5%D1%81%D0%BA%D0%B0%D1%8F_%D1%84%D0%B0%D0%B7%D0%B0
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%A2%D0%B5%D0%BC%D0%BF%D0%B5%D1%80%D0%B0%D1%82%D1%83%D1%80%D0%B0
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%94%D0%B0%D0%B2%D0%BB%D0%B5%D0%BD%D0%B8%D0%B5
https://ru.wikipedia.org/wiki/%D0%9F%D0%BE%D0%B2%D0%B5%D1%80%D1%85%D0%BD%D0%BE%D1%81%D1%82%D0%BD%D0%BE%D0%B5_%D0%BD%D0%B0%D1%82%D1%8F%D0%B6%D0%B5%D0%BD%D0%B8%D0%B5
http://physicalsystems.org/index03.1.09.html
http://physicalsystems.org/index03.1.09.html
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                                                  См (мол)                        (1-aдис) См
                          

(1-aдис) 

См
                  

(1-aдис) 

Для слабых электролитов  aдис << 1,  поэтому  уравнение для Кдис можно упростить: 

Клис = aдис
2
 См 

Это выражение носит название закона разбавления Оствальда и определяет зави-

симость aдис от концентрации слабого электролита в растворе:                aдис
 
= (Клис / 

См(HAn))
1/2

. 
Из уравнения видно, при уменьшении концентрации слабого электролита в растворе, 

степень диссоциации его увеличивается. Для многоосновных кислот по закону разбавле-

ния Оствальда степень диссоциации рассчитывается  для  каждой ступени отдельно.  

 

4.25 Протолитическая теория Бренстеда-Лоури 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Протолитическая теория кислот и оснований Бренстеда-Лоури. 

В 1923 году Бренстед и Лоури разработали протонную теорию кислот и оснований. 

Согласно этой теории: 

- Кислотой называют всякое вещество, молекулярные частицы которого (и ионы) 

способны отдавать протон, т.е. быть донором протонов. (HB) 

- Основанием называют всякое вещество, молекулярные частицы которого (и ионы) 

способны присоединять протоны, т.е. быть акцепторами протонов.(B) 

Молекула и ион или 2 иона, отличающиеся друг от друга на передаваемый протон, 

называются сопряжѐнной кислотно-основной парой. 

В водных растворах кислот и оснований можно выделить 2 сопряжѐнные пары, одну 

из которых образует растворитель. 

Равновесие, устанавливающееся в растворах между кислотами и сопряжѐнными ос-

нованиями, называется протолитическим равновесием или кислотно-основным равнове-

сием. 

В водных растворах для произвольной кислоты (HB) функцию основания выполняет 

вода. 

2 кислотно-основная пара 

HB+H2O=B+H30 

Кислота1 основание2 основание1 кислота2 

1кислотно-основная пара 

(сопряжѐнная пара) 

Сила кислот определяется их способностью отдавать протон, а оснований – прини-

мать его. 

Мерой этой способности служит соответственно константа кислотности (Ka) и ос-

новности(Kb). 

Константа вышеприведѐнного процесса будет иметь вид: 

K=[B-]*[H3O+]/ [HB]*[H2O] 

Поскольку концентрация [H2O] –const, то иK[H2O] –const, тогда 

Константа кислотности 

Ka= [B-]*[H3O+] / [HB] = K[H2O] 

Для произвольного основания Bв водном растворе функцию кислоты будет выпол-

нять вода. 

B+H2O=BH+OH- 

Основание1 кислота2 килсота1 основание2 

Константа основности 

Kb= [BH+]*[OH-] /[B] 

Константы кислотности и основности в сопряжѐнной паре для водного раствора свя-

заны между собой соотношением: 

Ka*Kb=Ku= [H3O] [OH-] – ионное произведение воды. 
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Чем сильнее кислота, тем слабее сопряжѐнное ей основание, и наоборот. 

Для удобства расчѐтов часто пользуются не самими константами, а их показателями, 

т.е. десятичными lg, взятыми со знаком «минус» . 

pKa=-lgKa 

pKb=-lgKb 

pKa+pKb=14 

Классификация кислот и оснований Бренстеда: 

Кислоты подразделяются на: 

1). Нейтральные: HCl,H2SO4,H3PO4. 

2) Катионные: NH4+,H3O+ 

3). Анионные: HPO4-,H2PO4- 

Основания: 

1). Нейтральные: NH3,H2O 

2). Катионные: NH2-NH3+ 

3). Анионные: OH-, CH3COO-, Cl- 

Электронная теория Льюиса 

Отличительный признак кислот и оснований Льюиса является то, что они взаимо-

действуют друг с другом с образованием донорно-акцепторных связей. 

По Льюису: 

- Кислота – это вещество, принимающее электронную пару, т.е. акцептор электрона. 

- Основание – это вещество, поставляющее электроны для образования химической 

связи, т.е. донор электронов. 

В результате приобретаются пары электронов, атомом, ответственным за кислотные 

свойства рассматриваемого соединения часто возникают завершѐнные электронные кон-

фигурации. 

Основания Льюиса должны обладать одной парой валентных электронов, которые 

они способны предоставить партнѐру для образования ковалентной связи. 

К основаниям Льюиса относятся галогенид-ионы, аммиак, алифатические и аромати-

ческие амины, кислородные соединения R2CO(R– органический радикал). 

Кислоты Льюиса – это любые соединения со свободной орбиталью. Это галогениды 

бора, алюминия, кремния, олова и другие соединения. 

Достоинства теории Льюиса: 

- применимость к широкому кругу реакций. 

Рассмотренные теории диссоциации кислот и оснований не противоречат, а допол-

няют друг друга и имеют глубокую внутреннюю связь. Так, кислоты, по Бренстеду, мож-

но рассматривать как частный случай льюисовских кислот, поскольку протон характери-

зуется большим сродством к электронной паре и может рассматриваться, по Льюису, как 

кислота. 

 

4.26  Кислоты и основания Льюиса 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Сила кислот и оснований Льюиса определяется константой равнове-

сия К образования продукта нейтрализации АВ: 

К=. (3.2) 

В бренстедовских кислотно-основных реакциях основания всегда координируются с 

протоном. Если же данная молекула или анион координируется с одной из миллионов 

возможных кислот Льюиса, то эта молекула или ион уже считаются основанием Льюиса. 

Таким образом, основность по Бренстеду можно определить как частный случай основно-

сти по Льюису, в котором основания образуют связь с протоном. 

Кислоты Льюиса можно разделить на классы в зависимости от того, с каким атомом 

кислоты координируется основание. Например, BF3можно считать бор-кислотой (В-

кислотой), поскольку реагирующее основание образует связь с бором. Когдатрет-
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бутильный катион координируется с хлорид-ионом и даеттрет-бутилхлорид, его можно 

считать С-кислотой. Ион нитрония (NO2
+
) в большинстве реакций действует как N-

кислота и т.д. 

Кислоты 

Льюиса 

BF3 

В-

кислота 

(CH3)3C
+
 

С-

кислота 

NO2
+
 

N-

кислота 

CH3O
+
 

О-

кислота 

Кислоты 

Бренстеда 

 СH3NO2 

СН-

кислота 

CH3NH3
+
 

NН-

кислота 

CH3OH 

ОН-

кислота 

Сила основания В, определяемая константой равновесия в уравнении (3.2), есте-

ственно, зависит от природы кислоты А. Это связано с тем, что энергия взаимодействия 

зависит от относительного положения уровней ВЗМО основания и НСМО кислоты (разд. 

2.3.4, гл. 2), а положение этих уровней связано с электроотрицательностью данного эле-

мента. Так, сила основания в реакции с С-кислотами (карбокатионами) называется основ-

ностью по углероду, в реакции с BF3- основностью по бору и т.д. Следует ожидать, что 

основность, например, по углероду, для данного основания не будет постоянной для всех 

С-кислот;Кв уравнении (3.2) должна, может быть, и в небольшой степени, но все же изме-

няться при изменении карбокатиона, с которым координируется основание. Следователь-

но, нужно различать и основность по СН3
+
, С6Н5

+
, (С6Н5)3С

+
, СН3-С

+
=О и т.д. 

Аналогично кислотам, основания Льюиса (и Бренстеда) можно классифицировать 

как С- (например, CN
-
), N- или О-основания. 

Для органической химии наиболее важное значение имеют С-кислоты, т.е. карбока-

тионы, и С-основания, т.е. карбанионы. Эти, как правило нестабильные частицы образу-

ются в качестве интермедиатов во многих реакциях и будут подробно рассматриваться в 

данной и последующих главах. 

 

4.27  Буферные системы 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Буферными называют растворы, рН которых практически на изменяется от добавле-

ния к ним небольших количеств сильной кислоты или щелочи, а также при разведении. 

Простейший буферный раствор - это смесь слабой кислоты и соли, имеющей с этой кис-

лотой общий анион (например, смесь уксусной кислоты СН3СООН и ацетата натрия 

СН3СООNa), либо смесь слабого основания и соли, имеющей с этим основанием общий 

катион (например, смесь гидроксида аммония NH4OH с хлоридом аммония NH4Cl). 

С точки зрения протонной теории Согласно протонной теории, кислотой называют 

всякое вещество, молекулярные частицы которого (в том числе и ионы) способны отда-

вать протон, т.е. быть донором протонов; основанием называют всякое вещество, молеку-

лярные частицы которого (в том числе и ионы) способны присоединять протоны, т.е. быть 

акцептором протонов. буферное действие растворов обусловлено наличием кислотно-

основного равновесия общего типа: 

Воснование + Н+ ВН+сопряженная кислота 

НАкислота Н+ + А-сопряженное основание 

Сопряженные кислотно-основные пары В /ВН+ и А- /НА называют буферными си-

стемами. 

Буферные растворы играют большую роль в жизнедеятельности. К числу исключи-

тельных свойств живых организмов относится их способность поддерживать постоянство 

рН биологических жидкостей, тканей и органов - кислотно-основной гомеостаз. Это по-

стоянство обусловлено наличием нескольких буферных систем, входящих в состав этих 

тканей. 
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Классификация кислотно-основных буферных систем.Буферные системы могут быть 

четырех типов: 

Слабая кислота и ее анион А- /НА: 

ацетатная буферная система СН3СОО-/СН3СООН в растворе СН3СООNa и 

СН3СООН, область действия рН 3, 8 - 5, 8. 

Водород-карбонатная система НСО3-/Н2СО3 в растворе NaНСО3 и Н2СО3, область 

еѐ действия - рН 5, 4 - 7, 4. 

Слабое основание и его катион В/ВН+: 

аммиачная буферная система NH3/NH4+ в растворе NH3 и NH4Cl, 

область ее действия - рН 8, 2 - 10, 2. 

Анионы кислой и средней соли или двух кислых солей: 

карбонатная буферная система СО32- /НСО3- в растворе Na2CO3 и NaHCO3, об-

ласть ее действия рН 9, 3 - 11, 3. 

фосфатная буферная система НРО42-/Н2РО4- в растворе Nа2НРО4 и NаН2РО4, об-

ласть ее действия рН 6, 2 - 8, 2. 

Эти солевые буферные системы можно отнести к 1-му типу, т. к. одна из солей этих 

буферных систем выполняет функцию слабой кислоты. Так, в фосфатной буферной си-

стеме анион Н2РО4- является слабой кислотой. 

4. Ионы и молекулы амфолитов. К ним относят аминокислотные и белковые буфер-

ные системы. Если аминокислоты или белки находятся в изоэлектрическом состоянии 

(суммарный заряд молекулы равен нулю), то растворы этих соединений не являются бу-

ферными. Они начинают проявлять буферное действие, когда к ним добавляют некоторое 

количество кислоты или щелочи. Тогда часть белка (аминокислоты) переходит из ИЭС в 

форму ―белок-кислота‖ или соответственно в форму ―белок-основание‖. При этом образу-

ется смесь двух форм белка: (R - макромолекулярный остаток белка) 

а) слабая ―белок-кислота‖ + соль этой слабой кислоты: 

СОО- СООН 

R - СН + Н+ R - СН 

N+Н3 N+Н3 

основание А- сопряженная кислота НА 

(соль белка-килоты) (белок-кислота) 

б) слабое ―белок-основание‖ + соль этого слабого основания: 

СОО- СОО- 

R - СН + ОН- R - СН + Н2О 

N+Н3 NН2 

кислота ВН+ сопряженное основание В 

(соль белка-основания) (белок-основание) 

Таким образом, и этот тип буферных систем может быть отнесен соответственно к 

буферным системам 1-го и 2-го типов. 

 

4.28  Значение гидролиза солей в природе, быту, сельскохозяйственном произ-

водстве 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Живые организмы осуществляют гидролиз различных органических веществ в ходе 

реакций катаболизма при участии ферментов. Например, в ходе гидролиза при участии 

пищеварительных ферментов белки расщепляются на аминокислоты, жиры — на глице-

рин и жирные кислоты, полисахариды (например, крахмал и целлюлоза) — на моносаха-

риды (например, на глюкозу) , нуклеиновые кислоты — на свободные нуклеотиды.  

 

При гидролизе жиров в присутствии щѐлочей получают мыло; гидролиз жиров в присут-

ствии катализаторов применяется для получения глицерина и жирных кислот. Гидролизом 
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древесины получают этанол, а продукты гидролиза торфа находят применение в произ-

водстве кормовых дрожжей, воска, удобрений и др. 

 

4.29 Окислительно-восстановительные процессы в производственной практике 

и с/х.  
При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Окислительно-восстановительные процессы — одни из важнейших процессов при-

роды. Эти реакии относятся к числу наиболее распространенных химических реакций и 

имеют огромное значение в теории и практике. К ним относятся: 

основные процессы жизнедеятельности — дыхание и обмен веществ в живых орга-

низмах, гниения и брожения, фотосинтез в зеленых частях растений. Например, в процес-

се фотосинтеза из углекислого газа и воды под действием света образуются органические 

вещества и выделяется кислород: 6СО2 + 6Н2О → С6Н12О6 + О2. 

основные процессы в природе: круговорот элементов в природе, процессы коррозии, 

сгорания веществ, извержение вулкана с образованием серы, связывание атмосферного 

азота касанием ходе грозовых разрядов, потемнение серебряных вещей; 

Окислительно-восстановительные процессы в природе 

основные процессы черной и цветной металлургии: добыча металлов, кислот, щело-

чей, аммиака, и многие другие ценных продуктов, электрохимическое производство. 

Преобразование химической энергии в электрическую или тепловую энергию про-

дуктов сгорания. 

Процессы, происходящие в гальванических элементах и аккумуляторах. 

На окислительно-восстановительных реакциях основаны методы объемного анализа 

в аналитической химии. 

Природоохранные мероприятия, борьба с вредителями сельского хозяйства, обезза-

раживания овощехранилищ и прочее; очистки различных веществ, природных и сточных 

вод, выхлопных газов и тому подобное. 

 

4.30  Окислительно-восстановительная двойственность 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Окислительно-восстановительная двойственность – это способность атома, находя-

щегося в промежуточной степени окисления, быть как восстановителем, так и окислите-

лем, в зависимости от того, с каким веществом он реагирует. 

Например, окислительно-восстановительную двойственность проявляют все неме-

таллы (кроме фтора и кислорода), нитриты, сульфиты, некоторые сложные вещества: 

+4        +3 

          SO2,   HNO2 

 

4.31 Равновесие поверхность электрода – пристенный раствор 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности: 

в электрохимии широко используется понятие электродный потенциал. Электродный по-

тенциал возникает на поверхности раздела - электрод - раствор при погружении металла 

(Me) в воду или раствор, содержащий ионы данного металла (Me
z+
). На границе металл - 

раствор устанавливается равновесие Me ↔Me
z+

+ Ze,которое обусловливает образование 

двойного электрического слоя. 

Наличие двойного электрического слоя приводит к возникновению разности потенциалов 

между металлом и раствором, которую 

принято называть электродным потенциалом металла и обозначать 

φМе
z+

/Mе. Измеряется потенциал в вольтах (В). Электрод принято изображать в виде схе-

мы: 

Me|Me
z+
,где вертикальная черта обозначает поверхность раздела металл -раствор. 
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Если металл опущен в раствор собственной соли с концентрацией катионов металла, 

равной 1 моль/л при температуре 

298 К (25 °С), то возникающий потенциал называют стандартным и обозначают 

φМе
z+

/Mе. Непосредственно определить потенцииал отдельного электрода нельзя, его из-

меряют путем сравнения спотенциалом эталонного электрода. Чаще всего для этой цели 

используют стандартный водородный электрод, который схематически изображается так: 

Pt, H2 | 2H
+
. Платина не участвует в окислительновосстановительной реакции и выполня-

ет роль проводника электронов. На границе раздела фаз в водородном электроде устанав-

ливается равновесие: 

Н2↔2Н
+
+2e. 

Величину потенциала такого электрода принимают за ноль (при всех температурах) и 

называют стандартным потенциалом водородного электрода φ
0

H
+
/H2 = 0.Располагая метал-

лы в порядке возрастания значений их стандартных электродных потенциалов, получа-

ют электрохимический ряд напряжений металлов: Li, К, Ва, Sr, Са, Na, Mg, Al, Mn, Zn, 

Cr, Fe, Cd, Co, Ni, Sn, Pb, H2, Sb, Bi, Cu, Hg, Ag, Pt, Au. 

Числовые значения стандартных потенциалов металлов приведены в таблицах, имеющих-

ся в учебник?" по общей химии. Ряд напряжений характеризует химические свойства ме-

таллов: чем меньше алгебраическое значение φ
0

Ме
z+

/Mе, тем сильнее выражены 

восстановительные свойства металлов, т.е. легче окисляются (отдают электроны) и труд-

нее восстанавливаются из своих ионов. 

Величина электродного потенциала металла φМе 
z+

/Mе зависит от величи-

ны φ
0

Ме
z+

/Mе концентрации его ионов в растворе, СMе
z+
, температуры Т и выражается урав-

нением Нернста:  

где R - газовая постоянная равная 8,3 Дж/(моль*К); F - число Фарадея. 

Уравнение Нернста при Т = 298 К принимает вид:  

 

4.32 Двойной электрический слой и электродный потенциал 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Двойной электрический слой, тонкий поверхностный слой из пространственно раз-

деленных электрич. зарядов противоположного знака, образующийся на границе двух фаз. 

Поскольку пространств. разделение зарядов всегда сопровождается возникновением элек-

трич. разности потенциалов, двойной электрический слой можно рассматривать как свое-

образный микроконденсатор, расстояние между обкладками к-рого определяется молеку-

лярными размерами. Образование двойного электрического слояоказывает существенное 

влияние на скорость электродных процессов, адсорбцию ионов и нейтраль-

ныхмолекул, устойчивость дисперсных систем, смачиваемость, коэф. трения и др. св-ва 

межфазных границ. Вбиол. системах процессы образования и разрушения двойного элек-

трического слоя на клеточных мембранахсопровождают распространение электрич. им-

пульсов вдоль нервных и мышечных волокон. Наиб. детальностроение двойного электри-

ческого слоя изучено на границе между металлич. электродом и р-ромэлектролита. При 

погружении металлич. электрода М в р-р электролита, содержа-

щий ионы этого металла М
+
(потенциалопределяющие ионы), устанавливается электро-

хим. равновесие, сопровождаемое выравниванием электрохим. потенциалов этих ионов в 

кристаллич. решетке металла и в р-ре. Если первоначально электрохим. потенци-

ал ионов М
+
 в металле  был больше электрохим. потенциала этихионов в р-ре , 

то в процессе выравнивания этих величин нек-рое кол-во ионов М
+
 переходит из металлав 

р-р и пов-сть металла заряжается отрицательно. Притянутые к ней кулоновскими сила-

ми катионы из р-ра (не обязательно М
+
) образуют положит. обкладку двойного электриче-

ского слоя. Возникающая при этом электрич. разность потенциалов препятствует даль-

нейшему переходу ионов М
+ 
из металла в р-р, что и приводит к установлению электро-

хим. равновесия. Если первоначально  , то при установлении электро-

http://studopedia.ru/18_43671_himicheskoe-ravnovesie-na-granitse-metall-rastvor-dvoynoy-elektricheskiy-sloy-skachok-potentsiala-vodorodniy-elektrod-sravneniya-ryad-standartnih-elektrodnih-potentsialov.html
http://www.xumuk.ru/colloidchem/49.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5295.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/43.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2650.html
http://www.xumuk.ru/colloidchem/98.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/4546.html
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http://www.xumuk.ru/biospravochnik/167.html
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http://www.xumuk.ru/colloidchem/49.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5297.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5306.html
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http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2/5306.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
http://www.xumuk.ru/biochem/24.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/2548.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1934.html
http://www.xumuk.ru/encyklopedia/1752.html
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хим. равновесия часть ионов М
+
 из р-ра переходит на металл, заряжая его пов-сть поло-

жительно. Отрицат. обкладку двойного электрического слоя в этом случае составляют 

притянутые к пов-сти металлаанионы р-ра. Путем подбо-

ра концентрации потенциалопределяющих ионов в р-ре можно добиться такой ситуации, 

что условие  не требует перехода ионов М
+
 из металла в р-р или наоборот. В 

этом случае заряд пов-сти металла равен нулю, а его потенциал, измеренный относитель-

но к.-л. электрода сравнения, наз. потенциалом нулевого заряда.  

 

4.33 Выход по току 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Выходом по току в гальванотехнике называют выраженное в процентах отношение коли-

чества фактически пропущенного через электролит заряда Qf к теоретически необходимо-

му Qt для осуществления фактически наблюдаемого массопереносаmf. 

 
Иногда выход по току рассчитывается как отношение массы при фактическом массопере-

носе mf к теоретическому массопереносу mt, рассчитанному по 1-му закону Фарадея: 

 
 

4.34 Электролиз с растворимым и нерастворимым анодом 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Электролиз – процессы, происходящие на электродах под действием эл. тока, подаваемого 

от внешнего источника. На аноде в первую очередь реагируют наиболее сильные восста-

новители – вещ-ва, имеющие наиболее отрицательный потенциал. Если потенциал метал-

лического анода имеет более отрицательное значение, чем потенциал ионов или др. вещ-в, 

присутствующих в растворе, в газовой фазе около электрода или на электроде, то проис-

ходит растворение металла. При этом протекает электролиз с растворимым анодом. Если 

потенциал металлического анода близок к потенциалу др электродных процессов, то на 

аноде протекают и др процессы. В этом случае также говорят об электролизе с раствори-

мым анодом, но учитывают также и др анодные процессы. Если потенциал металла или 

др. проводника первого рода, используемого в кач-ве анода, имеет более + значение, то 

протекает электролиз с нерастворимым анодом. В кач-ве нерастворимых анодов приме-

няют золото и платиновые металлы, диоксид свинца, оксид рутения и др вещ-ва, имеющие 

+ значения равновесных электродных потенциалов, а также графит. Некоторые металлы 

практически не растворяются из-за высокой анодной поляризации. Явление торможения 

анодного растворения металла из-за образования защитных слоев наз-ся пассивностью 

металла. 

 

4.35 Легирование, изоляционные покрытия, металлические покрытия, протекторная 

защита и электрозащита, ингибирование 

При изучении вопроса необходимо обратить внимание на следующие особенности. 

Если потенциал металла положительнее потенциала водородного электрода (последний 

равен нулю в кислых средах при pH= 1 и составляет около – 0,41 В в нейтральной среде 

приpH= 7) и отрицательнее потенциала кислородного электрода (областьII), то коррозия 

возможна с поглощением кислорода и невозможна с выделением водорода. 

Если потенциал металла отрицательнее потенциала водородного электрода (область I), то 

возможна коррозия как с поглощением кислорода, так и с выделением водорода. К таким 

металлам относятся щелочные, щелочноземельные, алюминий, цинк, и др. 

Скорость электрохимической коррозии. Действие гальванических элементов в значитель-

ной мере зависит от поляризации и деполяризации. При этом может происходить как по-
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ляризация анода, которая выражается в том, что его потенциал становится более положи-

тельным, так и поляризация катода, вызываемая смещением его потенциала в отрицатель-

ную сторону. 

Поляризация снижает скорость коррозии во много раз. Без поляризации многие металлы, 

в том числе и железо, корродировали бы с такой высокой скоростью, что потеряли бы 

свое техническое значение. 

Скорость электрохимической коррозии можно определить по формуле: 

, 

где I— сила тока, величина которого указывает на скорость коррозии;R — омическое со-

противление раствора электролита; Па— поляризация анода, Пк— поляризация катода;Е— 

электродвижущая сила. 

В зависимости от того, какая из величин (R, Па, Пк) оказывает ограничительное действие 

на скорость процесса, различают коррозию с различным контролем: 

1. R>>(Па+Пк) — омический контроль; 

2. Пк>>(R+Па) — катодный контроль; 

3. Па>>(R+Пк) — анодный контроль. 

Контролирующая стадия является лимитирующей для всего процесса, т.е. ограничивает 

скорость коррозии в целом, так как протекает медленнее других. Возможен и смешанный 

контроль, когда слагаемые в знаменателе приблизительно равны по величине. 

 

 

5. МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ  

ПО ПОДГОТОВКЕ К ЗАНЯТИЯМ 

 

5.1 Лабораторная работа 1 (ЛР-1) Основные классы неорганических соединений. По-

нятие об идентификации катионов и анионов. 

 

Приступая к решению задач по химии, необходимо, прежде всего, обратить внима-

ние на связь и взаимные превращения между различными классами соединений. Поэтому 

так важна классификация химических соединений, под которой понимают объединение 

разнообразных соединений в определенные классы, обладающие сходными свойствами 

(оксиды, соли и т.д.). Классификация естественным образом связана с проблемой номен-

клатуры, т.е. системой названий веществ. Химические свойства веществ проявляются в 

разнообразных химических реакциях, которые также классифицируются по различным 

признакам. Нужно уметь распознавать основные типы химических реакций: соединения, 

разложения, замещения, обратимые, необратимые, окислительно-восстановительные и т.д. 

Как номенклатура, так и классификация соединений (а также химических реакций) скла-

дывалися на протяжении столетий, поэтому они не всегда являются логическими и тре-

буют вдумчивого осмысливания.  

Важнейшим правилом любой номенклатуры является требование однозначного 

смысла названия вещества. Например, оксид цинка - однозначное название, поскольку 

цинк образует только один оксид ZnO. Однако, например, оксид азота – неоднозначное 

название, поскольку азот образует несколько оксидов: N2О, NО, NО2 и др. Поэтому по си-

стеме химической  номенклатуры, разработанной Международным союзом теоретической 

и прикладной химии (ИЮПАК), N2О называют оксидом азота (I), NО – оксидом азота (II), 

NО2 – оксидом азота (IV).  

Соли принято делить на три группы: средние, кислые и основные. В средних солях 

все  атомы водорода соответствующей кислоты замещены на металла, в кислых солях они 

замещенытолько частично, в основных солях группы ОН соответствующего основания 

частично замещены на кислотные остатки. 
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Существуют также некоторые другие типы солей, например: двойные соли, в кото-

рых содержатся два разных катиона и один анион: СаСО3.МgСО3 (доломит), КСl. NaСl 

(сильвинит), КАl(SО4 )2 (алюмокалиевые квасцы); смешанные соли, в которых содержится 

один катион и два разных аниона: СаОСl2 (или Са(ОСl)Сl); комплексные соли, в состав 

которых входит комплексный ион, состоящий из центрального атома, связанного с не-

сколькими лигандами: K4[Fе(СN)6] (желтая кровяная соль), К3[Fе(СN)6] (красная кровя-

ная соль), [NаАl(ОН)4], [Ag(NН3)2]Сl; гидратные соли, в которых содержатся молекулы 

кристаллизационной воды: СuSО>4. 5Н2О (медный купорос), Na2SO4.10Н2О (глауберова 

соль). 

 

5.2 Практическое занятие 1 (ПР-1) Стехиометрические законы 

При подготовки к занятию необходимо обратить внимание на следующие моменты. 

Одно из первых определений химии как науки дал великий русский ученый 

М.В.Ломоносов: «Химическая наука рассматривает свойства и изменения тел…состав 

тел…объясняет причину того, что с веществами при химических превращениях происхо-

дит». 

Свое оригинальное и очень точное определение химии дал другой великий русский 

химик Д.И.Менделеев в знаменитой книге «Основы химии». По Менделееву, химия – это 

учение об элементах и их соединениях. 

Химия относится к естественным наукам, которые изучают окружающий нас мир. 

Она тесно связана с другими естественными науками: физикой, биологией, геологией. 

Многие разделы науки возникли на стыке этих наук: физическая химия, геохимия, биохи-

мия и др.  

В современной химии выделилось много самостоятельных разделов, наиболее важ-

ные из которых, кроме отмеченных выше, неорганическая химия, органическая химия, 

химия полимеров, аналитическая химия, электрохимия, коллоидная химия и другие. 

Во все времена химия служит человеку в его практической деятельности. Еще в 

древности возникли ремесла, в основе которых лежали химические процессы: получение 

металлов, стекла, керамики, красителей. 

Большую роль играет химия в современной промышленности. Химическая и нефте-

химическая промышленность являются важнейшими отраслями, без которых невозможно 

функционирование экономики. 

Развитие многих отраслей промышленности связано с химией: металлургия, маши-

ностроение, транспорт, электроника, легкая, пищевая промышленность – вот неполный 

список отраслей экономики, широко использующих химические продукты и процессы.  

Исключительно большое значение химия имеет в сельском хозяйстве, которое ис-

пользует минеральные удобрения, средства защиты растений от вредителей, регуляторы 

роста растений, химические добавки и консерванты к кормам для животных и другие про-

дукты. Использование химических методов в сельском хозяйстве привело к возникнове-

нию смежных наук, например, агрохимии и биотехнологии, достижения которых в насто-

ящее время широко применяются в производстве сельскохозяйственной продукции.  

Основой химии являются стехиометрические законы, газовые законы, с помощью 

которых можно проводить расчеты.  

Для решения задач, связанных с расчетами по законам атомно-молекулярного уче-

ния и газовым законам, важно уяснить, что в химии применяется мера количества веще-

ства, называемая «моль». Моль входит в международную систему единиц СИ. 

Моль- это количество вещества, содержащее число Авогадро N  

( 6,02∙ 10
23)

 структурных единиц (молекул, атомов, ионов, электронов). Один моль 

атомов содержит 6,02∙10
23

 атомов, один моль эквивалентов −  6,02 ∙10
23  
эквивалентов и 

т.д. Таким образом, число частиц в одном моле одно и тоже, оно не зависит от вида ча-

стиц. 
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Масса моля различных частиц (молекул различных веществ, ионов, эквивалентов) 

различна, т.к. она определяется умножением массы одной частицы на число Авогадро (N) 

частиц, содержащихся в одном моле. 

Согласно закону Авогадро, в равных объемах любых газов, взятых при одной и той 

же температуре и одинаковом давлении, содержится одинаковое число молекул.  

Иными словами, одно и тоже число молекул любого газа занимает при одинаковых 

условиях один и тот же объем. Вместе с тем 1 моль любого газа содержит одинаковое 

число молекул. Следовательно, при одинаковых условиях 1 моль любого газа занимает 

один и тот же объем. Этот объем называется мольным объемом газа и при нормальных 

условиях (0˚С, давлении 101,325 кПа) равен 22,4 л. 

При рассмотрении данной темы необходимо обратить внимание на способы опреде-

ления молекулярных масс веществ в газообразном состоянии. Для этого следует уяснить, 

что при определении молекулярной массы вещества обычно находят численно равную ей 

мольную массу вещества в г/моль. Наиболее распространенными способами определения 

молекулярных масс газообразных веществ являются:  

– определение по плотности газа; 

–  по мольному объему; 

–  по уравнению Клайперона – Менделеева. 

При решении некоторых задач, содержащих сведения об объемах газообразных 

участников реакции, целесообразно пользоваться значением эквивалентного объема.  

Эквивалентным объемом называется объем, занимаемый при данных условиях од-

ним эквивалентом вещества.  

Эквивалентом вещества называется такое его количество, которое соединяется с 

одним молем атомов водорода или замещает то же количество атомов водорода в химиче-

ских реакциях. 

Значение эквивалентного объема вещества, находящегося в газообразном состоянии, 

можно найти, зная, что в мольном объеме любого газа, состоящего из одноатомных моле-

кул, содержится 1 моль атомов, состоящего из двухатомных молекул – 2 моль атомов и 

т.д.  

 

5.3 Практическое занятие 2 (ПР-2). Строение атома и периодический закон. 

При подготовки к занятию необходимо обратить внимание на следующие моменты:  

При решении вопросов, связанных с электронной структурой атомов, следует исхо-

дить из того, что любое устойчивое состояние электрона в атоме характеризуется опреде-

ленными значениями квантовых чисел n, l, m и s. Состояние электрона в атоме, отвечаю-

щее определенным значениям квантовых чисел n, l и m, называется атомной электронной 

орбиталью. 

Каждая атомная орбиталь (АО) характеризуется определенным распределением в 

пространстве волновой функции ψ, квадрат которой определяет вероятность обнаружения 

электрона в соответствующей области пространства. Атомные орбитали, которым отве-

чают значения l, равные 0,1,2 и 3, называются соответственно s-, p-, d -и  f – орбиталями. 

Структуру атомов элементов можно отобразить написанием электронной формулы. 

Изучая эту тему необходимо научиться записывать электроннные формулы элемен-

тов и по положению в периодической системе суметь предсказать свойства элемента и ос-

новных его соединений. Электронная формула является графическим или аналитическим 

изображением размещения электронов атома по уровням и подуровням.  

Для написания электронных формул удобно пользоваться следующими правилами и 

порядком действий: 

1) определяем общее количество электронов элемента (оно равно его порядковому 

номеру в периодической системе); 
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2) определяем число электронных уровней, (оно соответствует номеру периода, в 

котором расположен элемент); 

3) определяем количество электронов внешнего слоя; 

4) размещаем электроны по отдельным уровням (максимальное количество элек-

тронов на 1, 2, 3, 4 уровнях равно соответственно 2, 8, 18, 32); 

5) обозначаем номер уровня большой цифрой (1, 2 ….  и т.д.), подуровни буквами 

(s, p, d,  f), а число электронов в данном уровне надстрочным индексом (в виде показателя  

степени). Записываем электронную формулу, учитывая, что максимальное количество 

электронов подуровня одинакого на всех уровнях: так, s- подуровень может содержать не 

более 2-х электронов,   p- не более 6,   d- не более 10 электронов, f - не более 14. 

При графическом изображении орбиталь принято изображать в виде клеточки, элек-

трон – стрелкой, направление которой связано со знаком спинового квантового числа. 

При составлении электронной формулы атома элемента необходимо руководство-

ваться принципом Паули, правилами Клечковского, правилом Хунда.  

Согласно принципу Паули, в атоме не может быть двух электронов, характеризую-

щихся одинаковым набором квантовых чисел. Из этого следует, что каждая атомная орби-

таль может быть занята не более чем двумя электронами, причем их спиновые квантовые 

числа должны быть различными. 

Устойчивому состоянию многоэлектронного атома отвечает такое распределение 

электронов по АО, при котором энергия атома минимальна. Поэтому АО заполняются в 

порядке последовательного возрастания их энргий (прри этом не должен нарушаться 

принцип Паули!). Порядок заполнения электронами АО определяется правилами Клеч-

ковского, которые учитывают зависимость энергии орбитали от значений как главного (n), 

так и орбитального (l) квантовых чисел. Согласно этим правилам, АО заполняются элек-

тронами в порядке последовательного увеличения суммы n +l (1-е правило Клечковского), 

а при одинаковых значениях этой суммы – в порядке последовательного возрастания 

главного квантового числа (2-е правило Клечковского). 

Размещение электронов по АО в пределах одного энергетического подуровня опре-

деляется правилом Хунда, согласно которому минимальной энергии атома соответствует 

такое распределение электронов по АО данного подуровня, при котором абсолютное зна-

чение суммарного спина атома максимально; при любом другом размещении электронов 

атом будет находиться в возбужденном состоянии, т.е. будет характеризоваться более вы-

сокой энергией. 

Некоторые элементы неустойчивы: их ядра распадаются самопроизвольно. Такие ча-

стицы называют радиоактивными. В процессе распада таких ядер испускаются α- или β-

частицы, иногда сопровождающиеся γ-излучением. Такой радиоактивный распад проис-

ходит естественно и не вызывается какими- либо внешними причинами. В последствии 

выяснилось, что радиоактивные превращения бывают не только естественные, но могут 

быть вызваны искусственно, например путем «бомбардировки» атомов протонами, 

нейтронами или α- частицами. 

Необходимо помнить, что в ядерных реакциях соблюдается закон сохранения массы 

и заряда: сумма масс и сумма зарядов левой части уравнения должны быть равны соответ-

ственно сумме масс и зарядов правой части уравнения. 

 

5.4. Лабораторная работа 2 (ЛР-2) Химическая кинетика. Катализ 

При подготовки к занятию необходимо обратить внимание на следующие моменты:  

Кинетика – учение о скорости различных процессов, в том числе химических реак-

ций. Критерием принципиальной осуществимости реакций является неравенство ΔGp,т < 0. 

Но это неравенство не является еще полной гарантией фактического течения процесса, 

т.к. скорость химических реакций зависит от многих факторов, основные из которых – 

концентрация (давление) реагентов, температура и действие катализаторов.   Эти же фак-

торы определяют и достижение равновесия в реагирующей системе. 
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В химической  кинетике принято использовать молярные концентрации реагирую-

щих веществ, то есть выражать их количеством молей в 1 литре системы. 

Обратите особое внимание на закон действующих масс, который указывает на зави-

симость скорости химической реакции от концентрации реагирующих веществ. На основе 

закона действия масс рассматривается и состояние равновесия в обратимых реакциях. В 

этом состоянии скорость прямой реакции равна скорости обратного процесса. 

Именно поэтому количества конечных продуктов, образующихся в ходе прямой ре-

акции, равны их количествам, превращающимся в исходные вещества, и концентрации 

всех реагирующих веществ остаются неизменными.  

Описываемая законом действующих масс зависимость скорости химической реак-

ции от концентрации реагирующих веществ справедлива лишь для реакций, прохоящих в 

гомогенной (однородной) – газовой или жидкой – фазе, и не распространяется на гетеро-

генную (неоднородную) систему, для которой существенно влияние поверхности сопри-

косновения реагирующих веществ. Скорость гетерогенной реакции прямо пропорцио-

нальна площади поверхности соприкосновения реагирующих веществ.  

 Большое влияние на скорость химических реакций оказывает температура.  

Вант-Гофф сформулировал приближенное правило, согласно которому с повышени-

ем температуры на каждые 10˚С скорость гомогенной реакции увеличивается примерно в 

2 – 4 раза.  

С повышением температуры число столкновений в единицу времени увеличивается, 

но не так сильно, как скорость рекции (~на 1 – 2 %). Оказывается, что во взаимодействие 

вступают только те молекулы, энергия которых превышает некоторую определенную для 

данной рекции величину – так называемую энергию активации Еакт. 

Зависимость логарифма константы скорости реакции от обратной абсолютной тем-

пературы выражается уравнением Аррениуса:  

lg К = А / Т + В, 

где А и В – характерные для данной реакции константы,  

причем А = -Еакт / R. 

В ряде случаев скорость химической реакции может быть значительно изменена в 

результате введения катализатора.  

Катализатор – это вещество, сильно изменяющее скорость химической реакции, но в 

результате реакции остающееся химически неизменным.  

Различают гомогенный и гетерогенный катализ. В первом случае катализатор и реа-

гирующие вещества находятся в одинаковом агрегатном состоянии (образуют одну фазу), 

во втором – в разных агрегатных состояниях (фазах).   

Особое внимание необходимо обратить на биологические катализаторы – ферменты. 

Для осуществления многочисленных процессов растения и большая часть микроорганиз-

мов, получающих из окружающей среды ограниченный набор исходных соединений, 

должны располагать этими системами.  

Процесс почвообразования осуществляется также с участием ферментов почвы (ин-

вертаза, фосфотаза, уреаза, дегидрогеназы и т.д.). 

В настоящее время число различных известных реакций, катализируемых фермен-

тами, составляет около двух тысяч и их число непрерывно возрастает. Для того чтобы 

ориентироваться в этом множестве биохимических превращений, нужна некоторая систе-

матика. Она создана Международным союзом по биохимии и рекомендована к повсевме-

стному использованию. Согласно этой классификации все ферменты делятся на   шесть 

классов.  

Каждый класс – на подклассы, а каждый подкласс – на подподклассы. Все они име-

ют свои номера.  

Большинство химических реакций не протекает до конца. Реакции, которые могут 

одновременно протекать в двух взаимно противоположных направлениях, называются об-

ратимыми.  
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Состояние системы, когда в ней протекают два противоположно направленных хи-

мических процесса с одинаковой скоростью, называется состоянием химического равно-

весия.  

Важнейшей характеристикой состояния равновесия является константа равновесия. 

Константа равновесия определяет соотношение концентраций исходных и конечных про-

дуктов в равновесной смеси. Кроме того, она показывает, во сколько раз скорость прямой 

реакции больше скорости обратной при данной температуре и концентрациях, равных 1 

(т. е. не соответствующих равновесию). 

Состояние химического равновесия зависит от целого ряда факторов, основные из 

которых – температура, давление и концентрация компонентов. Изменение хотя бы одно-

го из этих факторов приводит к смещению равновесия.  

Влияние различных факторов на состояние химического равновесия качественно 

описывается принципом смещения равновесия Ле Шателье, который был сформулирован 

в 1884 г. Согласно этому принципу при всяком внешнем воздействии на систему, находя-

щуюся в состоянии химического равновесия, в ней протекают процессы, приводящие к 

уменьшению этого воздействия.  

Принцип смещения равновесия применим только к системам, находящимся в состо-

янии истинного химического равновесия. Поэтому в конденсрованных системах, процес-

сы в которых часто заторможены, применение этого принципа ограничено.  

 

5.5 Лабораторная работа 3 (ЛР-3) Химическое равновесие. Обратимые и необрати-

мые реакции 

При подготовки к занятию необходимо обратить внимание на следующие моменты:  

-Равновесие в системе H2(г)+I2(г)= 2НI(г), установилось при следующих концентра-

циях: [Н2]=0,025 моль/л, [I2]=0,005 моль/л, [HI]=0,09 моль/л. Определите константу равно-

весия реакции и исходные концентрации йода и водорода. 

-Для реакции, предложенной вами в индивидуальной работе, определите, куда сме-

стится химическое равновесие если: 

1) повысить температуру; 

2) увеличить давление; 
3) увеличить объем; 
4) уменьшить концентрацию исходных веществ; 
5) ввести в систему катализатор. 
-Объясните механизм смещения равновесия при разных условиях. 

 

 

5.6  Практическое занятие 3 (ПР-3). Химическое равновесие. Обратимые и необрати-

мые реакции. 

При подготовки к занятию необходимо обратить внимание на следующие моменты:  

Обратимые и необратимые химические процессы. Химическое и фазовое равнове-

сии. Факторы, воздействующие на химическое равновесие. Методы управления техноло-

гическими процессами, основанные на изменении скорости химических реакций и смеще-

нии химического равновесия. 

 Реакция, протекающая до конца, то есть до полного израсходования одного из реа-

гирующих веществ называется необратимой. 

Например: взаимодействие алюминия с соляной кислотой идет необратимо. Обрат-

ный процесс взаимодействия хлорида алюминия и водорода с получением алюминия и 

соляной кислоты  невозможен. 

Однако большинство химических реакций протекает не до конца, когда ни одно из 

исходных веществ не расходуется полностью. Такие реакции называются обратимыми. 
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В уравнениях обратимых реакций вместо знака равенства обычно ставят разнона-

правленные стрелки, которые характеризуют одновременное протекание процессов в двух 

взаимно противоположных направлениях: H2 + I2 ↔ 2 HI 
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