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КАК РАБОТАТЬ С УЧЕБНЫМ ПОСОБИЕМ

Дорогие восьмиклассники! В этом учебном году на уроках химии 
вы научитесь проводить расчеты по формулам веществ и уравнениям хи-
мических реакций, познакомитесь с периодическим законом и системой 
химических элементов, получите начальное представление о строении 
атомов и химической связи. 

Успешное усвоение учебного материала зависит не только от вашего 
внимания на уроках, но и от умения пользоваться учебным пособием, 
самостоятельно работать с ним.

У вас в руках учебное пособие «Химия». Полистайте его, ознакомь-
тесь с содержанием. Весь материал учебного пособия разделен на главы 
и параграфы. Приведенные в них многочисленные рисунки, схемы и таб- 
лицы помогут вам нагляднее представить то, о чем идет речь в тексте 
учебного пособия. 

В тексте параграфов определения понятий, которые нужно запомнить, 
выделены вертикальной красной линией I и черным полужирным курсивом, 
химические формулы, символы и уравнения реакций — жирным шриф-
том. Понятия,  которые понадобятся вам для понимания и объяснения 
изучаемого материала, отмечены синим цветом, их определения выделе-
ны курсивом. Правила обозначены вертикальной линией синего цвета I. 

В конце параграфов имеются выводы, приведенные на цветном фоне.
Вопросы и задания в конце параграфа предназначены для закрепле-

ния изученного материала. Ответы на все расчетные задачи вы найдете 
в конце учебного пособия.

Не забывайте пользоваться предметным указателем. С его помощью 
вам будет легче найти материал, который следует изучить или повторить. 

В Приложениях 1–2 размещены материалы, которые расширят ваши 
представления о способах решения задач по химии.

В учебном пособии вы встретите следующие условные обозначения:

 — для любознательных;          — домашний эксперимент.

Дополнительные материалы к учебному пособию можно 
найти на сайте http://eior.by (Единый информационно-образо-
вательный ресурс), выбрав в меню «8 класс»  «Химия», а так-
же отсканировав QR-код.

Помните! Приобретенные знания пригодятся вам не только для 
успешного изучения химии в старших классах, но и в повседневной жиз-
ни, в будущей трудовой деятельности.                  Желаем вам успехов!

https://qr.adu.by/sl/TFsFkHk3l


Основные 
характеристики
вещества

В

1

В первой главе
вы вспомните основные
понятия химии, а также
познакомитесь
с новыми — химическим
количеством, молярной
массой и молярным
объемом. Узнаете смысл
некоторых постоянных,
с помощью которых вы
сможете проводить
самые разнообразные
количественные
расчеты по химии 
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Основные характеристики вещества8

§ 1. Атом, химический элемент, молекула.  
Простые и сложные вещества

Все окружающие нас физические тела состоят из веществ. А из чего 
же состоят сами вещества? Что изменяется, а что остается неизменным 
при превращении одних веществ в другие? 

Из курса химии 7-го класса вы уже знаете, что существуют очень 
маленькие частицы, которые в процессе химических превращений не 
разрушаются и не возникают вновь, а лишь переходят из одних веществ 
в другие. Такие мельчайшие, химически неделимые частицы называют 
атомами. 

Определенный вид атомов называют химическим элементом. В на-
стоящее время известно 118 химических элементов, каждый из которых 
имеет свое собственное название, а также условное обозначение — хими-
ческий символ (знак). Названия и символы всех известных химических 
элементов приведены на форзаце 1 учебного пособия в периодической 
системе химических элементов.

Отдельные атомы могут объединяться между собой, образуя молеку-
лы — наименьшие частицы вещества, способные существовать само-
стоятельно и сохраняющие его химические свойства.

Молекулы таких веществ, как кислород O2, водород H2, азот N2,  
состоят из двух атомов. Молекула белого фосфора P4 содержит четыре 
атома, а серы S8 — восемь.

Известно очень много веществ, которые имеют немолекулярное строение. 
Они представляют собой твердые кристаллические вещества, построен-
ные не из молекул, а из атомов. Это, например, простые вещества желе-
зо, графит, алмаз.

Графит АлмазЖелезо



§ 1. Атом, химический элемент, молекула. Простые и сложные вещества 9

Вещества, состоящие из атомов одного 
вида, называются простыми веществами, 
например кислород О2, белый фосфор Р4, 
азот N2, медь Cu, железо Fe.

Простые вещества делятся на металлы 
(например, медь Cu, серебро Ag) и неметал-
лы (например, кремний Si, сера S) (рис. 1).

Если вещество состоит из атомов раз-
ных химических элементов, то его называ-
ют сложным веществом.

Из известных в настоящее время ве-
ществ подавляющее большинство являются 
сложными. Сложные вещества делятся на 
неорганические (например, вода H2O, хло-
рид натрия NaCl, серная кислота H2SO4) и 
органические (например, глюкоза, лимон-
ная кислота, аспирин). 

Как вам известно, каждое вещество об-
ладает определенным качественным и ко-
личественным составом, который химики 
выражают с помощью химических формул 
(например, азотная кислота HNO3, азот N2, 
карбонат кальция CaCO3, оксид серы(VI) 
SO3, железо Fe). 

Качественный состав веществ выража-
ется с помощью символов химических эле-
ментов, а количественный — с помощью 
индексов, которые записываются справа и 
ниже символа элемента. Например, форму-
ла простого вещества кислорода O2 (чита-
ется «о-два») показывает его качественный 
состав (состоит только из атомов кислорода) 
и количественный состав (молекула состоит 
из двух атомов кислорода). Формула слож-
ного вещества метана СН4 («це-аш-четыре») 
показывает, что оно состоит из атомов угле-
рода и водорода (качественный состав), а его  

Серебро

Медь

Кремний

Сера

Рис. 1. Простые вещества 
металлы и неметаллы
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Основные характеристики вещества10

молекула состоит из пяти атомов — одного атома углерода и четырех 
атомов водорода (количественный состав). 

Таким образом, химическая формула — это условная запись соста-
ва вещества с помощью химических символов и индексов.

Для записи формул сложных веществ, кроме химических знаков и индек-
сов, химики условились использовать и другие символы — круглые и ква-
дратные скобки, точку, например: K3[Al(OH)6], CuSO4    5H2O.

Порядок записи символов химических элементов в формулах слож-
ных веществ не является случайным. Он определяется принадлежностью 
этих веществ к определенным классам соединений. Так, например, фор-
мулы неорганических кислот начинаются с символа водорода Н, после 
чего записываются кислотные остатки HCl, HNO3, H2SO4. 

В формуле любого основания на первом месте указывается символ 
металла, а потом гидроксогруппы ОН, например: гидроксид натрия 
NaOH, гидроксид магния Mg(OH)2, гидроксид железа(III) Fe(OH)3. 

Формулы солей также начинаются с символа металла, после чего за-
писываются кислотные остатки NaCl, K2SO4, Ca3(PO4)2. 

Как вы уже знаете, атомы или группы атомов соединяются между 
собой в соответствии с их валентностью — численной характеристикой 
способности атомов данного элемента соединяться с другими атомами.

Валентность I во всех своих соединениях проявляют атомы H, атомы 
щелочных металлов Li, Na, K, а также некоторых других элементов. Ва-
лентность атомов O, как правило, равна II. 

Для правильного составления формул веществ следует знать валент-
ности (их принято записывать с помощью римских цифр над символом 
химического элемента) входящих в их состав атомов или групп атомов 
(кислотных остатков и гидроксильных групп).

IV II III I III II II III
CO FeCl Al O Ca (PO2 3 2 3 3 4 2, , , ) .

При этом необходимо соблюдать простое правило: в химической фор-
муле бинарного соединения общее число единиц валентности одного эле-
мента всегда равно общему числу единиц валентности второго элемента. 
Например, в Al2O3 общее число единиц валентности двух атомов алю-
миния равно 6 (2 × III) и общее число единиц валентности трех атомов 
кислорода также равно 6 (3 × II). 
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Для более сложных по составу веществ (например, солей кислородсо-
держащих кислот и оснований) общее число единиц валентности атомов 
металла должно быть равно общему числу единиц валентности кислот-
ных остатков или групп ОН. Например, в Ca3(PO4)2 общее число единиц 
валентности кальция равно 6 (3 × II) и общее число валентностей кислот-
ных остатков PO4 также равно 6 (2 × III).

Атомы — мельчайшие, химически неделимые частицы.
Химический элемент — определенный вид атомов. 
Молекула — наименьшая частица вещества, способная суще-

ствовать самостоятельно и сохраняющая его химические свойства.
Химическая формула — это условная запись состава вещества 

с помощью химических символов и индексов.
Простые вещества образованы атомами одного химического эле-

мента, а сложные — атомами разных элементов. 

Вопросы и задания

1.	Приведите примеры трех физических тел, которые:
	 а) состоят из одного вещества;
	 б) состоят из нескольких веществ.
2.	Расположите следующие объекты в порядке увеличения их размеров: го-

рошина, песчинка, атом кислорода, мячик для настольного тенниса, моле-
кула воды, вишня.

3.	Приведите химические знаки и названия химических элементов, имеющих 
следующее произношение: 

	 а) аргентум;	 б) купрум;	 в) феррум;	 г) эн;	 д) пэ;	 е) аш.
4.	Прочитайте вслух химические знаки следующих химических элементов и 

назовите их: Cl, H, Na, Ag, Hg, Zn, S, O.
5.	Приведите примеры молекул, каждая из которых состоит из:
	 а) двух атомов; б) трех атомов; в) четырех атомов.
6.	Выпишите из приведенного списка по отдельности формулы простых и 

сложных веществ и назовите их: CO2, H2O, O2, Cu, NaCl, SiO2, H2SO4, O3, 
NaOH, CuO.

7.	Укажите валентность атомов каждого химического элемента в соединениях:
	 а) SO3;	 б) Al2S3;	 в) MgCl2;	 г) Na2O;	 д) P2O5;	 е) KCl.
8.	Составьте формулы бинарных соединений, в состав которых входят атомы 

с указанной валентностью: а) S(IV) и O(II); б) Al(III) и S(II); в) Zn(II) и Cl(I); 
	 г) Fe(III) и O(II); д) P(V) и O(II).
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§ 2. Относительная атомная масса.  
Относительная молекулярная масса

Атомы, являющиеся мельчайшими химически неделимыми части-
цами, имеют очень маленькую массу. Например, масса самого легкого 
атома (водорода Н) составляет 0,000000000000000000000000001661 кг 
(или 1,661   10−27 кг), а масса самого тяжелого атома (оганесона Og) при-
мерно в 300 раз больше. Пользоваться такими величинами масс при про-
ведении химических расчетов очень неудобно. 

Химики еще в начале XIX в. стали выражать массу атомов не в ки-
лограммах или граммах, а в специальных относительных единицах. 

В детском мультфильме «38 попугаев» слоненок, мартышка и попугай за-
думали измерить рост (т. е. фактически длину) удава, но не знали, как 
это сделать. Очевидно, что рулетки у них не было, да и основ измерений 
физических величин они не знали. Идею подсказал попугай  — измерять 
длину «в попугаях». Длина удава оказалась равной 38 попугаям и еще 
полкрылышка. Это не что иное, как пример использования относительных 
единиц для измерения физической величины (в данном случае — длины).

В качестве такой единицы в настоящее время исполь-

зуют 1
12

 часть массы атома углерода.

Каждый химический элемент характеризуется фи-
зической величиной, которую называют относительной 
атомной массой и обозначают символом Ar.

Относительная атомная масса (Ar) — это физическая величина, ко-
торая показывает, во сколько раз масса атома данного химического 

элемента больше 
1

12  части массы атома углерода. 
Значения относительных атомных масс приведены на форзаце 1 

учебного пособия в периодической системе химических элементов. При 
проведении химических расчетов мы будем пользоваться значениями 
этих величин, округленными до целых (кроме хлора Cl). Например, от-
носительные атомные массы водорода (1,00794), кислорода (15,9994)  
и железа (55,845) будем принимать равными соответственно 1, 16 и 56. 
Что касается относительной атомной массы хлора, равной 35,453, то при 
расчетах будем округлять ее до значения 35,5.
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С помощью величины Ar можно легко сравнивать массы атомов меж-
ду собой. Например, атом кислорода в 16 раз тяжелее атома водорода:

A

A
r

r

O

H

( )

( )
,= =16

1
16

а атом серы в 2 раза тяжелее атома кислорода:

A

A
r

r

S

O

( )

( )
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Молекулы, как и атомы, имеют очень маленькую массу, величину 
которой использовать при химических расчетах неудобно. Вместо нее 
при расчетах обычно используется физическая величина, называемая 
относительной молекулярной массой, которая обозначается Mr.

Относительная молекулярная масса (Mr) — это физическая вели-
чина, которая показывает, во сколько раз масса одной молекулы веще-

ства больше 1
12

части массы атома углерода.

Величину Mr можно рассчитать как сумму величин Ar всех атомов с 
учетом их числа в молекуле. Например, молекула серной кислоты H2SO4 
состоит из 7 атомов — 2 атомов водорода H, 1 атома серы S и 4 атомов 
кислорода O, поэтому:

Mr(H2SO4)  =  2    Ar(H) + 1     Ar(S) + 4    Ar(O)  =  2     1 + 1     32 + 4     16  =  98.

Массовая доля атомов химического элемента в сложном веществе

Исходя из химической формулы сложного вещества, в нем можно 
рассчитать массовую долю атомов каждого химического элемента.

Массовая доля (w) атомов химического элемента в веществе по-
казывает, какая часть относительной молекулярной массы вещества 
приходится на атомы данного элемента.

В общем виде формулу для расчета массовой доли атомов элемента А 
в сложном веществе АxBy можно представить следующим образом:

w
A x

M x y
( ) ,

( )

( )
A r

r

A
A B

= 

где w («дабл-ю») — массовая доля элемента А;
Ar(А) — относительная атомная масса элемента А;
x, y — числа атомов элементов А и В в формуле вещества;
Mr(АхBy) — относительная молекулярная масса вещества АхBy.
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Массовую долю выражают в долях единицы, например 0,07; 0,26.  
Значение массовой доли можно выразить и в процентах. Для этого зна-
чение в долях нужно умножить на 100, например w(О) = 0,26, или 26 %.

Пример. Определите массовые доли элементов в фосфорной кислоте 
H3PO4.

Д а н о: H3PO4 Р е ш е н и е

1. Вычислим относительную молекулярную мас- 
су H3PO4:

Mr(H3PO4)  = 3   Ar(H) + 1   Ar(P) + 
+ 4   Ar(O )  = 3   1  +  1   31  + 4   16 = 98.

w(H) — ? 
w(P) — ? 
w(O) — ?

2. Рассчитаем массовые доли атомов каждого элемента:

w
A

M
( )

( )

( )
H r

r 3 4

H

H PO
= =3 3

98

   = 0,031, или 3,1 %;

w
A

M
( )

( )

( )
P r

r 3 4

P

H PO
= =1 31

98

   = 0,316, или 31,6 %;

w
A

M
( )

( )

( )
О r

r

О

H PO
= =4 64

983 4

   = 0,653, или 65,3 %.

О т в е т: w(H)  = 3,1 %; w(P)  = 31,6 %; w(O)  = 65,3 %.

Обратите внимание на то, что w(H)  +  w(P)  +  w(O)  =  1, или 100 %.
Масса любого сложного вещества равна сумме масс входящих в его 

состав атомов. Очевидно, что общая масса атомов каждого элемента со-
ставляет определенную долю от общей массы всего вещества или, други-
ми словами, определенную массовую долю. Она показывает, какую часть 
от общей массы вещества составляет масса атомов данного элемента.

Относительная атомная масса (Ar) — это физическая величи-
на, которая показывает, во сколько раз масса атома данного хими-
ческого элемента больше 1

12
части массы атома углерода. 

Относительная молекулярная масса (Mr) — это физическая ве-
личина, которая показывает, во сколько раз масса одной молекулы 

вещества больше 1
12

части массы атома углерода.

Массовая доля (w) атомов химического элемента в веществе по-
казывает, какая часть относительной молекулярной массы веще-
ства приходится на атомы данного элемента. 
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Вопросы и задания

1.	Назовите химический элемент, атом которого имеет наименьшую массу.
2.	Почему химики при проведении расчетов используют относительные атом-

ные и относительные молекулярные массы?
3.	Приведите пример измерения чего-либо в относительных единицах.
4.	Что принято в настоящее время в качестве относительной единицы массы 

для измерения масс атомов?
5.	Какая молекула имеет боЂльшую массу — HNO3 или H3PO4 — и во сколько раз? 
6.	Вычислите относительную молекулярную массу следующих веществ: P4, 

HCl, SO3, H2CO3.
7.	Масса атома какого химического элемента в 32 раза больше 1

12
 части 

массы атома углерода?
8.	Чему равны массовые доли азота в следующих веществах: NO, N2O3, NH3, 

NH4NO3? В каком из этих веществ массовая доля азота наименьшая?
9.	В Столбцовском районе Минской области расположено Околовское место-

рождение железной руды. В ней содержатся минералы магнетит Fe3O4 и 
гематит Fe2O3, из которых в промышленности получают железо. В каком 
из этих веществ массовая доля железа наибольшая?

Готовимся к олимпиадам 

Известно, что масса атома углерода равна 1,993    10−26 кг, следовательно,  
1
12

 часть этой массы равна кг1,993
12
 10 26−

  =  1,661    10−27 кг. 

Поскольку масса атома кислорода равна 26,58  10−27 кг, его относительная атом-
ная масса Ar(O) составляет: 

кг
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 
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−
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Исходя из того, что масса молекулы серной кислоты H2SO4 составляет  
162,8    10−27 кг, ее относительная молекулярная масса равна: 

Mr H SO( )
,

,
.2 4

27

27

162 8 10

1661 10
98= =




−

−
кг

кг

1. Вычислите массу: а) одного атома золота; б) трех атомов брома; в) семи ато-
мов свинца; г) одной молекулы фосфорной кислоты; д) пяти молекул глюкозы 
C6H12O6. 
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§ 3. Химические реакции

В окружающем нас мире одни вещества превращаются в другие. Это 
происходит не только в химических лабораториях или на промышлен-
ных предприятиях, но и в недрах Земли, на ее поверхности, в океанах, 
в атмосфере. Процессы превращения одних веществ в другие называют  
химическими реакциями. В ходе химических реакций одни вещества 
разрушаются, другие — образуются, но атомы, из которых они построе-
ны, не изменяются.

Изучение химических превращений, условий их протекания, состава 
и свойств веществ — основная задача химии, одной из важнейших об-
ластей науки и практической деятельности человека.

Отличить химические реакции от других процессов можно по ряду 
характерных признаков: изменению цвета, выделению газа, образова-
нию или исчезновению осадка, излучению света, выделению теплоты и 
появлению запаха (рис. 2). 

Суть любой химической реакции отображается условной записью, 
которая называется уравнением химической реакции или просто хими-
ческим уравнением. Условной она называется потому, что химики до-
говорились (условились) при записи уравнений использовать определен-
ные символы — формулы веществ, знаки «+» и « = », стрелки вверх «» 
(для обозначения газов) и вниз «» (для обозначения осадков нераство-
римых веществ), например: 

Na2CO3 + H2SO4  =  Na2SO4 + H2O + CO2;

AgNO3 + NaCl  =  NaNO3 + AgCl.

Рис. 2. Признаки химических реакций: 1 — выделение газа; 2 — излучение света  
и выделение теплоты; 3 — образование осадка; 4 — изменение цвета

1 2 3 4
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Часто используются и некоторые другие символы: t — нагревание,  
p — повышенное давление,  — электрический ток, hv — облучение, свет.

Уравнение химической реакции подобно математическому уравне-
нию и состоит из двух частей (левой и правой), соединенных знаком ра-
венства. В левой части уравнения записываются формулы веществ, всту-
пающих в реакцию (реагентов), а в правой — формулы образующихся 
веществ (продуктов), соединенные знаком «+». Например, уравнение ре-
акции горения водорода в кислороде имеет вид:

2Н2  +  О2 =  2Н2О.

Из этого уравнения следует, что две молекулы водорода реагируют с 
одной молекулой кислорода с образованием двух молекул воды. Числа, 
стоящие в химическом уравнении перед формулами веществ, называют 
коэффициентами. Коэффициент 1 в уравнениях реакций обычно не за-
писывается. 

Для составления уравнений химических реакций необходимо соблю-
дать следующий порядок действий:

а) составить схему реакции. В ее левой части нужно записать 
формулы исходных веществ и соединить их знаком «+», в правой 
части  — формулы продуктов реакции, которые также соединить 
знаком «+». Затем между левой и правой частями схемы нужно по-
ставить стрелку «»;
б) перед формулами веществ расставить коэффициенты, т. е. уравнять 
числа атомов каждого химического элемента в обеих частях схемы;
в) заменить в схеме реакции стрелку на знак равенства «=».

Пример 1. В результате взаимодействия алюминия с кислородом 
образуется оксид алюминия. Составьте соответствующее уравнение 
реакции.

а) Составим схему реакции:

Al + O2  Al2O3;
б) расставим коэффициенты:

4Al + 3O2  2Al2O3;

в) заменим в схеме реакции стрелку на знак равно «=»:

4Al + 3O2 = 2Al2O3.

Пример 2. Составьте уравнения химических реакций, с помощью ко-
торых можно осуществить следующие превращения: 

Na  NaOH   Na2SO4.

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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Укажем над стрелками номера превращений:

Na  NaOH  Na2SO4.
1 2

Превращение 1:

а) составим схему реакции: 

Na + H2O  NaOH + H2;

б) расставим коэффициенты: 

2Na + 2H2O  2NaOH + H2;

в) заменим в схеме реакции стрелку на знак равно «=»:

2Na + 2H2O = 2NaOH + H2.
Превращение 2:

а) составим схему реакции: 

NaOH + H2SO4  Na2SO4 + H2O;

б) расставим коэффициенты: 

2NaOH + H2SO4  Na2SO4 + 2H2O;

в) заменим в схеме реакции стрелку на знак равно «=»:

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O.

Вещества реагируют друг с другом в результате соприкосновения их 
частиц. Для выполнения этого условия твердые вещества предваритель-
но измельчают, а смеси реагирующих веществ перемешивают. Протека-
нию реакций способствуют также нагревание, повышение давления, об-
лучение светом, использование катализаторов.

Некоторые химические реакции названы именами ученых, которые их от-
крыли. Это, например, реакция Н. А. П р и л е ж а е в а. Н и кол а й  А л е к -
с а н д р о в и ч  П р и л е ж а е в  (1877–1944) являлся одним из организаторов 
химического факультета БГУ, возглавлял Институт химии АН БССР. Он 
был основателем белорусской  школы химиков-органиков.

Химические реакции — это превращения одних веществ в другие.
Химическое уравнение — условная запись химической реакции. 
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Вопросы и задания

1.	Укажите, в каких случаях протекает химическая реакция, и поясните, по-
чему:

	 а) образование опилок при распиле древесины;

	 б) горение бенгальского огня;

	 в) почернение серебряной цепочки со временем.
2.	Приведите три примера процессов из повседневной жизни, в ходе которых 

протекают химические реакции.
3.	Как называются и что показывают числа, которые стоят перед формулами 

веществ в уравнениях химических реакций?
4.	Чем схема химической реакции отличается от уравнения химической ре-

акции? Запишите по одному примеру схемы и уравнения химической ре-
акции.

5.	Расставьте коэффициенты в следующих схемах химических реакций:

	 а) H2 + N2  NH3; 	

	 б) Сa(OH)2 + HNO3  Ca(NO3)2 + H2O;	

	 в) HgO  Hg + O2;

	 г) Mg + HCl  MgCl2 + H2;

	 д) Fe(OH)3  Fe2O3 + H2O;

	 е) Al + O2  Al2O3.

6.	Составьте уравнение реакции алюминия с серной кислотой, в результате 
которой образуется сульфат алюминия и выделяется водород. 

7.	Составьте уравнения химических реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения:

	 а) Cl2  HCl  ZnCl2;			 

	 б) H2SO4  H2  H2O.

Готовимся к олимпиадам

1. Масса десяти молекул вещества равна 2,99  10–22 г. Рассчитайте относитель-
ную молекулярную массу этого вещества.
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§ 4. Типы химических реакций
Изучая химию в 7-м классе, вы познакомились с различными реак-

циями, характеризующими химические свойства кислорода, водорода, 
воды, а также кислот и оснований. Давайте вспомним, как в ходе этих 
реакций изменялись состав и число исходных веществ.

Реакции, в которых из одного исходного вещества (обязательно 
сложного) образуются несколько новых (простых или сложных) ве-
ществ, относят к реакциям разложения, например (рис. 3):  

CH4 = C + 2H2.=
t

Рис. 4. Модель реакции соединения

В результате этой реакции разложения из одного сложного вещества 
метана CH4 образуются два простых вещества — углерод и водород. 

Продуктами реакций разложения могут быть также и сложные ве-
щества. Примером такой реакции является образование оксида каль- 
ция CaO и оксида углерода(IV) в результате прокаливания карбоната 
кальция CaCO3: 

СaCO3 = CaO + CO2.

К реакциям соединения относят реакции, в которых из нескольких 
веществ (простых или сложных) образуется только одно (обязательно 
сложное) вещество, например (рис. 4): 

N2 + 3Н2 = 2NH3.

Рис. 3. Модель реакции разложения



§ 4. Типы химических реакций 21

К реакциям соединения относится также взаимодействие кислорода 
с простыми веществами с образованием оксидов, с которыми вы позна-
комились в 7-м классе.

В реакции соединения вступают и сложные вещества. Например, вода 
соединяется  с оксидом углерода(IV) с образованием угольной кислоты: 

H2O + CO2 = H2CO3.

Этим объясняется кисловатый привкус газированной воды, которую 
получают, насыщая воду углекислым газом.

Другой пример таких реакций — соединение оксида кальция с водой:

CaO + H2O = Ca(OH)2.

При этом оксид кальция СaO превращается в гидроксид кальция — 
важный строительный материал. 

Реакции, в ходе которых атомы простого вещества замещают 
атомы одного из элементов в сложном веществе, относят к реакциям  
замещения. В таких реакциях реагентами являются одно простое и одно 
сложное вещества, а продуктами — новое простое и новое сложное веще-
ства, например (рис. 5):

Fe + 2HCl = FeCl2 + H2.

Рис. 5. Модель реакции замещения

В ходе этой реакции атомы простого вещества железа Fe замещают 
атомы водорода Н в сложном веществе HCl. Продуктами реакции явля-
ются новое простое вещество водород Н2 и новое сложное вещество — 
соль FeCl2 — хлорид железа(II).

Примерами реакций замещения являются также реакции активных 
металлов, например натрия с водой: 

2Na + 2H2O = H2 + 2NaOH.

При этом атомы простого вещества натрия Na замещают в молекулах 
воды атомы водорода Н, в результате чего образуются новое простое ве-
щество водород Н2 и новое сложное вещество — гидроксид натрия NaOH.

Fe Fe
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К очень важным реакциям замещения относится уже знакомая вам 
реакция водорода с оксидами металлов, например с оксидом меди(II):

CuO + H2 = Cu + H2O.

Такие реакции позволяют получать некоторые металлы из их оксидов.
Если в ходе химической реакции сложные вещества обмениваются 

своими составными частями, то такие реакции относят к реакциям 
обмена, например (рис. 6):

KOH + HCl = KCl + H2O.

K K

Вспомним, что такая реакция между основанием и кислотой с об-
разованием соли и воды в химии называется реакцией нейтрализации.

К реакциям обмена относится также взаимодействие солей с кисло-
тами или с основаниями, реакции солей друг с другом. Подробнее эти 
процессы будут рассмотрены в одной из следующих глав.

При дальнейшем изучении химии вы познакомитесь и с другими ти-
пами химических реакций. 

В зависимости от числа и состава исходных веществ и конеч-
ных веществ различают четыре типа реакций: соединения, разло-
жения, замещения и обмена. 

Вопросы и задания

1.	Назовите две химические реакции, которые происходят в природе, и по-
пробуйте определить их тип.

2.	Полистайте ваше учебное пособие и попробуйте найти в других парагра-
фах примеры уравнений реакций:

	 а) соединения;  б) разложения;  в) замещения;  г) обмена.
3.	Составьте уравнения химических реакций между приведенными веще-

ствами и укажите тип каждой из них:
	 а) цинком и соляной кислотой; б) серой и кислородом; в) гидроксидом 

калия и серной кислотой.

Рис. 6. Модель реакции обмена
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4.	Расставьте коэффициенты в следующих схемах химических реакций, ука-
жите их тип: 

	 а) P + Cl2  PCl5;		  в) Al + CuCl2  Cu + AlCl3;
	 б) Fe(OH)3  Fe2O3 + H2O;	 г) MgSO4 + KOH  Mg(OH)2 + K2SO4.

5.	Замените знаки вопросов на формулы необходимых веществ и расставь-
те коэффициенты в полученных схемах химических реакций, для каждой 
реакции укажите ее тип:

	 а) ? + O2  H2O;	 в) Zn + ?  ZnSO4 + H2;
	 б) Cu + O2  ?;	 г) Fe2O3 + H2  Fe + ?.

6.	Укажите продукты реакций следующих веществ и составьте соответству-
ющие уравнения химических реакций:

	 а) H2SO4 + Fe ;	 г) K2O + H2O ;
	 б) HCl + Ca(OH)2 ;	 д) C + O2 ;
	 в) CuO + H2 ;	 е) NaOH + HNO3 .

7.	Составьте уравнения химических реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения:

	 а) Ca  Ca(OH)2  CaCl2;		  б) HCl  Н2  Н2O. 

Готовимся к олимпиадам

1. В газообразной смеси кислорода и азота их объемные доли были одинако-
выми. К порции этой смеси объемом 240 дм3 (н. у.) добавили углекислый газ 
объемом  100 дм3 (н. у.). Во сколько раз уменьшилась объемная доля кислорода 
в полученной смеси?

§ 5. Химическое количество вещества

В химических лабораториях или 
на химических предприятиях мы 
имеем дело не с отдельными атомами 
и молекулами, из которых состоят ве-
щества, а с порциями этих веществ. 
Их массы составляют от нескольких 
граммов до нескольких тонн. 

Если необходимо взять порцию 
твердого вещества определенной мас-
сы, то для этого можно использовать 
весы (рис. 7). Если вещество жидкое, 
то его определенную порцию удобно Рис. 7. Взвешивание
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отмерить с помощью мензурки, мерного цилиндра или мерной колбы 
(рис. 8). Для того чтобы взять порцию газообразного вещества опреде-
ленного объема, применяют специальные мерные емкости — газометры 
(рис.  9). Следовательно, объем и масса — это величины, характеризую-
щие данную порцию вещества. 

В химии для характеристики порции вещества, кроме его массы и 
объема, используют особую величину — количество вещества (химиче-
ское количество вещества). Эта физическая величина является одной из 
семи основных величин Международной системы единиц (СИ).

Химическое количество вещества — физическая величина, пропорцио-
нальная числу частиц (атомов или молекул), содержащихся в данной 
порции вещества.

Каждую физическую величину обозначают символом, принятым в 
Международной системе единиц. Например, массу обозначают симво-
лом m, объем — V. Для обозначения химического количества вещества 
принят символ n. 

При записи химического количества вещества его химическая фор-
мула указывается в круглых скобках после символа n. Например, за-
пись n(H2O) означает, что нас интересует химическое количество моле-
кул воды в некоторой порции, а n(Fe) — химическое количество атомов 
железа в порции (навеске) этого металла.

Вода

Газ

Рис. 8. Мерная посуда Рис. 9. Газометр 



§ 5. Химическое количество вещества 25

Каждая из основных физических величин имеет свою единицу. На-
пример, единица длины — метр (сокращенно м), массы — килограмм 
(кг), времени — секунда (с). Единицей химического количества веще-
ства является моль.

Однокоренные термины «молекула» и «моль» произошли от одного и того 
же латинского слова «moles». Оно имеет, по крайней мере, два значения — 
«масса» или «кучка». От этого слова произошли два термина: молекула  — 
«маленькая масса» и моль — «большая масса». Автором термина «моль» 
является известный немецкий химик и физик В и л ь г е л ь м  О с т в а л ь д.

Моль — единица химического количества вещества

Как уже было сказано, химическое количество вещества пропорцио-
нально числу содержащихся в нем частиц (атомов или молекул). Если 
число частиц в порции вещества составляет 6,02  1023, его химическое 
количество равно 1 моль. 

1 моль — порция вещества, которая содержит 6,02  1023 частиц (атомов 
или молекул).

Сокращенное обозначение единицы химического количества записы-
вается так же, как и полное, — «моль». Поэтому если слово «моль» сто-
ит после числа, то оно не склоняется, так же, как и другие сокращенные 
единицы величин: 3 кг, 5 дм3, 8 моль. При чтении вслух и при записи 
числительного буквами слово «моль» изменяется: три килограмма, пять 
литров, восемь молей. 

Постоянная Авогадро

Установлено, что в порции любого вещества Х химическим коли-
чеством 1 моль содержится 6,02  1023 атомов или молекул. Например, 
если такие вещества, как медь и графит, состоят из атомов, то в их пор-
циях, равных 1 моль, содержится по 6,02  1023 атомов. Если же веще-
ства состоят из молекул, например вода H2O, углекислый газ CO2, глю-
коза C6H12O6, то их порции химическим количеством 1 моль содержат  
по 6,02  1023 молекул. 

Химическое количество вещества n(X) всегда пропорционально чис-
лу содержащихся в нем частиц N(X). Если, например, число частиц ве-
щества увеличить в 2 раза, то во столько же раз увеличится его хими-
ческое количество. Отсюда следует, что отношение числа частиц N(X) 
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в порции вещества к его химическому количеству n(X) есть величина 
постоянная. Она обозначается NA и называется постоянной Авогадро. 
Это одна из важнейших универсальных констант в естествознании: 

N N
nA

(X)

(X)
1

моль
6,02 10 6,02 10 моль .23 23 1= = =  −  

Единица в числителе дроби ( 1
моль

) фактически означает атом или 
молекулу вещества.  

Используя постоянную Авогадро и химическое количество веще-
ства, можно рассчитать число содержащихся в нем частиц (атомов или  
молекул): 

N(X) =  n(X)   NA.

Например, в порции воды химическим количеством 5 моль число мо-
лекул H2O равно: 

N(H2O)  =  n(H2O)    NA  =  5 моль    6,02    1023 1
моль

= 3,01    1024.

И наоборот, зная число частиц N(X) вещества в любой его порции, 
мы можем рассчитать химическое количество n(X) вещества в ней:

n(Х) =  N
N
( )

.
X

A

Например, химическое количество серной кислоты в ее порции, со-
держащей 3,01·1023 молекул H2SO4, равно:

n
N

N
( ) , .

( ) ,

, –H SO моль
H SO

мольA
2 4

2 4
23

23 1

3 01 10

6 02 10
0 5= = =



Если известно химическое количество молекул вещества, можно рас-
считать общее химическое количество содержащихся в нем атомов.

Пример. В порции азотной кислоты HNO3 химическое количество 
ее молекул равно 0,7 моль. Рассчитайте общее химическое количество 
атомов всех элементов в этой порции кислоты.

Р е ш е н и е
1) Найдем, как связано соотношение числа атомов и числа молекул, 

в которых они содержатся, с соотношением химических количеств этих 
частиц. Для этого сначала выразим число атомов и число образованных 
ими молекул через их химические количества:

N(атомов) = n(атомов)  NA;         N(молекул) = n(молекул)  NA.  

Запишем соотношение числа атомов и числа молекул:
N

N

n N

n N
n

n
A

A
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Из этого выражения видно, что числа атомов и образованных ими 
молекул соотносятся так же, как химические количества этих частиц. 
Другими словами, во сколько раз число атомов больше числа образо-
ванных ими молекул, во столько же раз химическое количество атомов 
больше химического количества молекул, в которых они содержатся. 

2) Рассчитаем общее химическое количество атомов всех элементов 
в указанной порции азотной кислоты. Из формулы HNO3 видно, что в 
одной молекуле этого вещества содержится 5 атомов, т. е. в азотной кис-
лоте общее число атомов в 5 раз больше числа молекул. Следовательно, 
в этом веществе общее химическое количество атомов H, N и О в 5 раз 
больше химического количества молекул:

nобщ. (атомов) = 5  n(молекул) = 5  0,7 моль = 3,5 моль.

Химическое количество вещества — физическая величина, про-
порциональная числу частиц (атомов или молекул), содержащихся 
в данной порции вещества.

1 моль — порция вещества, которая содержит 6,02  1023 частиц 
(атомов или молекул). 

Отношение числа частиц в любой порции вещества к его химиче-
скому количеству — величина постоянная и равная 6,02  1023 моль–1. 
Она называется постоянной Авогадро и обозначается NA. 

Вопросы и задания

1.	Назовите любые три физические величины и соответствующие им едини-
цы. Что является единицей химического количества вещества?

2.	Что означают следующие записи:
	 а) m(CuO);  б) V(N2);  в) n(HCl)?
3.	Укажите численное значение и единицу постоянной Авогадро.
4.	Имеются три порции веществ: первая содержит 1 моль воды, вторая —  

1 моль кислорода, а третья — 1 моль водорода. Что общего у этих трех 
порций и чем они различаются?

5.	Как изменится химическое количество вещества в порции, если число его 
молекул увеличить в 5 раз?

6.	Рассчитайте относительную молекулярную массу: а) оксида серы(VI);  
б) метана; в) угольной кислоты; г) озона.

7.	Составьте уравнения химических реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения:  

	 Ca  CaO  Ca(OH)2  CaCl2.

Правообладатель Адукацыя i выхаванне



Основные характеристики вещества28

8.	В порции фосфорной кислоты H3РO4 химическое количество ее молекул 
равно 1,25 моль. Рассчитайте общее химическое количество атомов всех 
элементов в этой порции кислоты.

9.	В некоторой порции серной кислоты H2SO4 общее химическое количество 
всех атомов, содержащихся в ее молекулах, равно 28,7 моль. Чему равно 
химическое количество атомов кислорода в этой порции?

Готовимся к олимпиадам 

1. В неизвестном веществе массовые доли натрия, серы и кислорода равны со-
ответственно 36,5 %, 25,4 % и 38,1 %. Определите химическую формулу этого 
вещества. 

§ 6. Молярная масса. Молярный объем газов

Если химическое количество одного и того же вещества в двух его 
порциях одинаково, то одинаковым является и число содержащихся в 
них частиц (атомов или молекул). Из этого следует, что эти порции име-
ют также и одинаковую массу, поскольку состоят из одинакового числа 
одних и тех же частиц.

Будет ли это справедливым в том случае, если вещества будут раз-
ные, а их химическое количество в каждой порции по-прежнему будет 
одинаковым? 

Молярная масса

Из предыдущего параграфа вам известно, что при увеличении числа 
частиц в порции вещества, например в 3 раза, его химическое количе-
ство увеличивается во столько же раз. А что произойдет с массой порции 
при таком увеличении? Поскольку число частиц в порции увеличилось  
в 3 раза, то и ее масса также станет в три раза больше. Отсюда следует, что 
отношение массы порции вещества к его химическому количеству также 
есть некоторая постоянная для данного вещества величина. Эта величина 
получила название молярная масса вещества и обозначается символом M. 

Молярная масса вещества — это величина, равная отношению  
массы любой порции этого вещества к его химическому количеству.

Для любой порции вещества Х массой m(X), в которой химическое 
количество вещества равно n(X), можем записать:

M(X) =  m
n

( )

( )
.

X
X
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Единицей массы в Международной системе единиц (СИ) явля- 
ется кг, а химического количества — моль. Поэтому основной единицей 
молярной массы в СИ является кг

моль
.  Химики чаще пользуются едини-

цей  г
моль

,  которая в 1000 раз меньше основной (1 кг
моль

  =  1   103 г
моль

).

Числовое значение молярной массы, выраженной в г/моль, совпа-
дает с числовым значением относительной атомной или относительной 
молекулярной массы. Это справедливо для любых веществ — простых 
и сложных. Например, для простого вещества углерода: Ar(C)  =  12 и  
M(C)  =  12 г/моль. Для сложного вещества воды: Mr(H2O)  =  18 и 
M(H2O)  =  18 г/моль. Для оксида натрия Mr(Na2O)  =  62 и M(Na2O)  =  
=  62  г/моль. 

Молярный объем газов

Отличие газообразных веществ от твердых и жидких заключается 
в том, что среднее расстояние между частицами в них гораздо больше 
размеров самих частиц (рис. 10). Поэтому объем газа при неизменных 
условиях (давление, температура) определяется только числом частиц в 
его порции и почти не зависит от размера самих частиц газа. Это значит, 
что если мы возьмем две порции разных газов, содержащих одинаковое 
число частиц (а следовательно, и одинаковое их химическое количество 
в каждой порции), то объемы этих порций будут равными. 

Если химическое количество газа увеличить, например, в 5 раз, 
то во столько же раз возрастет и число его молекул. Объем данно-
го газа (при неизменных температуре и давлении) также увеличит-
ся в 5 раз. Получается, что отношение объема порции любого газа к 

Газообразное состояние                          Жидкое состояние Твердое состояние

Конденсированное состояние

Рис. 10. Схема газообразного и конденсированного состояния веществ
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его химическому количеству в этой же порции всегда будет посто-
янной величиной. Величина этого отношения будет одинакова для 
любых порций любых газов, однако она зависит от внешних усло-
вий. Эта постоянная (при заданных температуре и давлении) величи-
на получила название молярный объем газа и обозначается симво- 
лом Vm. Если химическую формулу газа обозначить как X, то для лю-
бой его порции химическим количеством n(X), занимающей объем V(X),  
можем записать: 

Vm =  V
n

( )

( )
.

X
X

 

Эта величина позволяет связать между собой параметры (объем, мас-
су, химическое количество) газов, и мы будем в дальнейшем использо-
вать ее при проведении химических расчетов.

Поскольку объем газа, в отличие от его химического количества, 
зависит от внешних условий (температуры и давления), величина Vm 
также зависит от этих внешних условий. Экспериментально установ-
лено, что при нормальных условиях (кратко н. у.) — температуре 0  °С  
и давлении 101  325 Па (101,325 кПа) любой газ химическим количест- 
вом 1  моль занимает объем, равный 22,4 дм3. Отсюда следует, что  
при н. у. молярный объем любого газа равен 22,4 дм3/моль:

Vm =  V
n

( )

( )

X
X

 =  22 4 дм
1 моль

3,  =  22,4 дм3/моль.

Молярная масса вещества (M) — это величина, равная отно-
шению массы любой порции этого вещества к его химическому ко-
личеству в ней.

Молярные массы веществ численно равны их относительным 
молекулярным  массам Mr.

Температура 0 °С и давление 101,325 кПа называют нормальны-
ми условиями и кратко обозначают н. у.

Для любой порции любого газа при заданных условиях (темпера-
туре и давлении) отношение объема к химическому количеству газа 
есть величина постоянная. Она называется молярным объемом газа 
и обозначается Vm.

При н. у. величина Vm для любого газа равна 22,4 дм3/моль. 
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Вопросы и задания

1.	Какой физический смысл имеет молярная масса вещества?
2.	Рассчитайте молярную массу:
	 а) озона O3;

	 б) азота N2;

	 в) фосфорной кислоты H3PO4;

	 г) оксида алюминия Al2O3.
3.	Может ли у разных веществ быть одинаковая молярная масса? Приведите 

примеры таких веществ.
4.	Масса порции некоторого вещества равна 144 г, а химическое количество 

вещества в ней составляет 0,75 моль. Рассчитайте молярную массу этого 
вещества.

5.	Что такое молярный объем газа? Зависит ли эта величина от внешних 
условий (температуры и давления)?

6.	Какой объем при н. у. занимает кислород химическим количеством  
10 моль?

7.	ОАО «Крион» (г. Минск) является специализированным предприятием 
по выпуску продуктов разделения воздуха: кислорода, азота, аргона, а 
также пищевых и технических газовых смесей. Пищевые газовые сме-
си используются для увеличения срока годности продуктов. В одной из 
таких смесей объемом 432 дм3 (н. у.) содержатся азот (пищевая добав- 
ка Е941) объемом 259,2 дм3 (н. у.) и углекислый газ (пищевая добавка Е290).  
Во сколько раз в этой смеси  объемная доля углекислого газа меньше 
объемной доли азота? 

8.	Сера образует два соединения с кислородом — оксид серы(IV) и оксид 
серы(VI). Рассчитайте, во сколько раз различаются молярные массы ука-
занных веществ.

9.	Составьте уравнения химических реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения: 

Fe  Fe2O3  Fe  FeSO4.

Готовимся к олимпиадам

1. Рассчитайте массу воды, в которой общее число атомов водорода и кислоро-
да равно общему числу атомов в порции фосфора массой 18,6 г.
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§ 7. Вычисление химического количества вещества  
по его массе и массы вещества по его химическому 
количеству

Для того чтобы количественно охарактеризовать порцию вещест- 
ва Х, важно знать либо его массу m(X), либо химическое количество 
n(X) в этой порции. Для любого вещества с молярной массой M(X) эти 
две величины связаны между собой простыми соотношениями:

n(X) =  m
M

( )

( )
;

X
X

   m(X) =  n(X)   M(X).

Вы уже знаете, что молярная масса вещества M(X), выраженная  
в г/моль, численно равна относительной молекулярной или относитель-
ной атомной массе.  

Рассмотрим примеры расчетов, основанных на взаимосвязи химиче-
ского количества веществ и их массы. 

Пример 1. В стакане содержится вода массой 250 г. Рассчитайте 
химическое количество воды в указанной ее порции.

Д а н о:

m(H2O) = 250 г

Р е ш е н и е

1. Для расчета химического количества воды 

воспользуемся формулой:

n(H2O) = 
m

M

( )

( )
.

H O

H O
2

2
 

n(H2O) — ?

2. Рассчитаем относительную молекулярную массу H2O:

Mr(H2O)  =  2   Ar(H)  +  Ar(O)  =  2   1  +  16  =  18.

Следовательно, молярная масса M(H2O)  =  18 г/моль.
3. Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 

ление:

n(H2O)  =  m

M

( )

( )

H O

H O
2

2
  =  250

18

г

г/моль
  =  13,9 моль.

О т в е т: n(H2O) =  13,9 моль.
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Пример 2. Для проведения одного из химических анализов использу-
ется раствор, в котором химическое количество серной кислоты H2SO4 

равно 0,25 моль. Рассчитайте массу серной кислоты, которая содер-
жится в этом растворе.

Д а н о:

n(H2SO4) = 0,25 моль

Р е ш е н и е

1. Для расчета массы серной кислоты вос-

пользуемся формулой:

m(H2SO4) =  n(H2SO4)  M(H2SO4).

m(H2SO4) — ?

2. Рассчитаем относительную молекулярную массу H2SO4:

Mr(H2SO4)  =  2   Ar(H)  +  Ar(S)  +  4   Ar(O)  =  2   1  +  32  +  4   16  =  98.

Следовательно, молярная масса M(H2SO4) =  98 г/моль.
3. Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 

ление:

m(H2SO4)  =  n(H2SO4)   M(H2SO4)  =  0,25 моль   98 г/моль  =  24,5 г.

О т в е т: m(H2SO4) =  24,5 г.
Расчет химического количества вещества по его массе может понадо-

биться и в более сложных химических задачах. В этом случае, исходя из 
данных задачи, сначала следует рассчитать массу вещества, а затем  — 
его химическое количество.

Пример 3. Для консервирования овощей в домашнем хозяйстве ис-
пользуется смесь поваренной соли NaCl и воды. В этой смеси массовая 
доля NaCl равна 12,5 %. Рассчитайте химическое количество поварен-
ной соли, содержащейся в смеси для консервирования массой 2,56 кг.

Д а н о:

m(NaCl + H2O) = 2,56 кг
w(NaCl) = 12,5 %

Р е ш е н и е

1. Из курса химии 7-го класса известно, 
что массовая доля вещества в смеси равна 
отношению массы этого вещества к массе 
смеси:

w(NaCl) =  m
m

( )

( )
.

NaCl

NaCl H O+ 2

n(NaCl) — ?

2. Выразим из этой формулы массу NaCl, подставим известные вели-
чины из условия задачи и проведем вычисления:

m(NaCl)  =  w(NaCl)   m(NaCl  +  H2O)  =  0,125   2,56 кг  =  0,32 кг  =  320 г.
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3. Для расчета химического количества NaCl воспользуемся  
формулой:

n(NaCl) =  m
M

( )

( )
.

NaCl

NaCl

4. Рассчитаем молярную массу NaCl:

Mr(NaCl)  =  Ar(Na)  +  Ar(Cl)  =  23  +  35,5  =  58,5.

Следовательно, молярная масса M(NaCl)  =  58,5 г/моль.
5. Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 

ления:

n(NaCl)  =  m
M

( )

( )

NaCl

NaCl
  =  320

58 5

г

г/моль,
  =  5,47 моль.

О т в е т: n(NaCl) =  5,47 моль.

Вопросы и задания
1.	Рассчитайте химическое количество:
	 а) H2O в навеске массой 14,8 кг;
	 б) Na2O в навеске массой 280 г;
	 в) FeO в навеске массой 850 мг.
2.	Чему равна масса (г) порции, содержащей:
	 а) 4,5 моль H3PO4;
	 б) 1,84 моль NaOH;
	 в) 0,024 моль FeCl3;
	 г) 88 моль CaCO3?
3.	Массовая доля азотной кислоты в растворе равна 25 %. Рассчитайте хи-

мическое количество азотной кислоты, которая содержится в таком рас-
творе массой 6,3 кг.

4.	Воздух представляет собой смесь газов, но при проведении некоторых 
расчетов его удобно представлять одним газом, имеющим относительную 
молекулярную массу, равную 29. При н. у. в комнате размером 3 м × 4 м × 
× 3 м содержится воздух химическим количеством примерно 1600 моль. 
Рассчитайте массу воздуха в этой комнате при н. у.

5.	Какая порция имеет большую массу:
	 а) 2 моль SO3 или 3 моль SO2;
	 б) 4 моль H2O или 3 моль CO2?
6.	Чему равна массовая доля азотной кислоты в смеси, содержащей 12 моль 

воды и 5 моль азотной кислоты?
7.	В каждый из трех стаканов с чаем добавили по 2 чайные ложки сахара 

C12H22O11. Рассчитайте общее химическое количество сахара, добавленно-
го в чай, приняв, что масса сахара в каждой ложке была равна 3,42 г.
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Готовимся к олимпиадам

1. В крови человека объемом 1 дм3 содержится хлорид натрия NaCl массой 9 г. 
Приняв, что у взрослого человека объем крови равен 5 дм3, рассчитайте хими-
ческое количество хлорида натрия, содержащегося в крови человека.

§ 8. Вычисление химического количества газа по его 
объему и объема газа по его химическому количеству

К характеристикам порции вещества, кроме массы, химического ко-
личества и числа частиц, относится и ее объем. Для твердых или жидких 
веществ объем их порций, в отличие от газов, практически не зависит от 
внешних условий (давления и температуры). 

Совершенно иная ситуация у веществ, находящихся в газообразном 
состоянии. Как вы уже знаете (см. § 6), при определенных внешних ус-
ловиях объем порции газа не зависит от того, какой это газ, а опреде-
ляется только числом частиц в этой порции. Число частиц, как вы уже 
знаете, характеризуют с помощью химического количества вещества. 
Это позволяет рассчитывать химическое количество газа по его объему 
и объем газа по его химическому количеству:

n(Х) = V
V
( )X

m
;  V(Х) = n(Х)  Vm. 

Рассмотрим конкретные примеры.

Пример 1. Рассчитайте химическое количество метана CH4 в его 
порции объемом 100 дм3 (н. у.).

Д а н о:

V(CH4) = 100 дм3

Р е ш е н и е

1. Для расчета химического количества CH4 
воспользуемся формулой:

n(CH4) = 
V

V

( )
,

CH4

m
 

n(CH4) — ?

где Vm =  22,4 дм3/моль — молярный объем любого газа при н. у.

2. Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 
ление:

n(CH4)  =  V

V

( )CH4

m
  =  100

22 4

дм

дм /моль

3

3,
  =  4,46 моль.

О т в е т: n(CH4)  =  4,46 моль.
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Расчет химического количества газа по его объему может по-
надобиться при вычислении массы порции газа. Это легко сделать,  
поскольку мы уже знаем (см. § 6), как с помощью химического ко-
личества вещества (независимо от его агрегатного состояния) рассчи-
тать массу порции. При расчетах, связанных с воздухом, следует пом-
нить, что средняя молярная масса воздуха при н. у. равна 29 г/моль,  
а 21 % его объема составляет кислород О2, 78 % — азот N2  и 1 % —  
остальные газы.

Пример 2. Какой объем (н. у.) занимает аммиак NH3 химическим 
количеством 0,35 моль?

Д а н о:

n(NH3) = 0,35 моль

Р е ш е н и е
1. Для расчета объема аммиака воспользуемся 

формулой:
V(NH3) = n(NH3)  Vm,

где Vm  =  22,4 дм3/моль — молярный объем газа 
при н. у.

V(NH3) — ?

2. Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 
ление:

V(NH3)  =  n(NH3)   Vm  =  0,35 моль   22,4 дм3/моль  =  7,84 дм3.

О т в е т: V(NH3)  =  7,84 дм3.

Пример 3. При полной заправке стандартный стальной баллон со-
держит кислород объемом 6 м3 (н. у.). Рассчитайте массу этой порции 
кислорода.

Д а н о:

V(O2) = 6 м3 = 

= 6  103 дм3

Р е ш е н и е
1. Для расчета массы кислорода нам понадобится 

сначала вычислить его химическое количество. Для это-
го воспользуемся формулой:

n(O2)  =  V

V

( )
,

O2

m

m(O2) — ?

где Vm =  22,4 дм3/моль — молярный объем любого газа при н. у.

2.	 Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 
ление:

n(O2)  =  V

V

( )O2

m
  =  6 10

22 4

3 3 дм

дм /моль3,
  =  268 моль.
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3.	 Массу кислорода рассчитаем по формуле:

m(O2)  =  n(O2)   M(O2).

4.	 Для определения молярной массы O2 следует рассчитать его от-
носительную молекулярную массу:

Mr(O2)  =  2   Ar(O)  =  2   16  =  32.

Следовательно, молярная масса кислорода M(O2) =  32 г/моль.
5.	 Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 

ление:

m(O2)  =  n(O2)   M(O2)  =  268 моль   32 г/моль  =  8,58   103 г  =  8,58 кг.

О т в е т: m(O2)  =  8,58 кг.

Пример 4. Газовая смесь состоит из водорода H2 химическим коли-
чеством 3,8 моль и азота N2 химическим количеством 0,7 моль. Рассчи-
тайте объем этой газовой смеси при н. у.

Д а н о:

n(H2) = 3,8 моль

n(N2) = 0,7 моль

Р е ш е н и е

1. Для расчета объема газовой смеси воспользуемся 

формулой:

V(H2 + N2) = n(H2 + N2)  Vm,

где Vm = 22,4 дм3/моль — молярный объем любого газа 

при н. у.

V(H2 + N2) — ?

2. Химическое количество газов в смеси равно сумме химических ко-
личеств компонентов:

n(H2  +  N2)  =  n(H2)  +  n(N2)  =  3,8 моль  +  0,7 моль  =  4,5 моль.

3. Подставим известные величины в формулу и проведем вычис- 
ление:

V(H2  +  N2)  =  n(H2  +  N2)   Vm  =  4,5 моль   22,4 дм3/моль  =  101 дм3.

О т в е т: V(H2  +  N2)  =  101 дм3.

Теперь вы знаете, что при заданных условиях определенную порцию 
вещества X (с известным качественным и количественным составом) мож-
но охарактеризовать разными физическими величинами: массой m(X), 
объемом V(X), числом частиц N(X) и химическим количеством n(X). 
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Причем, зная лишь одну из этих величин, можно легко рассчитать все 
остальные.

Для этого следует воспользоваться известными константами (NA и Vm) 
и знакомыми вам формулами:

m(X)  =  n(X)   M(X);   V(X)  =  n(X)   Vm;   N(X)  =  n(X)   NA.

Взаимосвязь между всеми указанными характеристиками веществ 
отражена в таблице.

Химическое 
количество 

вещества

Х а р а к т е р и с т и к и  в е щ е с т в а

в любом агрегатном состоянии
в газообразном 

состоянии (н. у.)

1 моль М (г/моль) NA = 6,02  1023 (
частиц
моль

) Vm = 22,4 (
дм

моль

3

)

n моль m (г) N (частиц) V (дм3)

Вопросы и задания

1.	Рассчитайте объем (н. у.) следующих порций газов:
	 а) 5,6 моль CO2;	 в) 0,08 моль O3;
	 б) 2,4 моль NH3;	 г) 12,8 моль N2.
2.	Чему равно химическое количество:
	 а) аммиака NH3 в его порции объемом  112 дм3 (н. у.);
	 б) сернистого газа SO2 в его порции объемом 280 см3 (н. у.)?
3.	Газовая смесь состоит из кислорода объемом 16,8 дм3 (н. у.) и озона объ-

емом 2,8 дм3 (н. у.). Рассчитайте химическое количество атомов кислоро-
да в этой смеси.

4.	Газовая смесь состоит из азота массой 120 г и кислорода массой 140 г. 
Рассчитайте объем этой газовой смеси при н. у.

5.	Составьте уравнения реакций: а) водорода с оксидом меди(II); б) воды с 
натрием.

6.	Массовая доля кислорода в смеси с азотом равна 20,8 %. Какой объем (н. у.) 
кислорода содержится в такой смеси массой 12,6 кг? 

Готовимся к олимпиадам 

1. Рассчитайте объем (н. у.) углекислого газа, который нужно добавить к водо-
роду объемом 280 дм3 (н. у.) для получения смеси с массовой долей простого 
вещества, равной 5 %.



39Практическая работа 1

Практическая работа 1
Химическое количество вещества

Ц е л ь  р а б о т ы: закрепить знания по теме «Химическое количество 
вещества», умения обращаться с оборудованием и реактивами, произво-
дить расчеты с использованием понятия «моль».

О б о р у д о в а н и е  и  р е а к т и в ы: мерный цилиндр, химические ста-
каны, весы, шпатель, измерительная линейка; вода, карбонат натрия 
(или другое твердое вещество по выбору учителя).

Соблюдайте правила безопасного поведения!

В ы п о л н е н и е  р а б о т ы
Задание 1. Определение химического количества и объема жидкого 

вещества (воды)
а) Определение химического количества жидкого вещества (воды)
Отмерьте при помощи мерного цилиндра воду объемом 10; 36; 45 см3 

(по указанию учителя). Из химического стакана или колбы налейте воду в 
цилиндр и следите за наполнением до нужного объема (по нижнему уров-
ню жидкости). Рассчитайте химическое количество воды в этой порции.

б) Расчет объема воды определенного химического количества
Рассчитайте массу воды химическим количеством 1; 1,5; 2,5 моль 

(по указанию учителя). Учитывая, что плотность воды равна 1 г/см3, 
найдите объем вашей порции воды. 

Отмерьте мерным цилиндром данный объем воды.
Задание 2. Определение химического количества и массы газообраз-

ного вещества
а) Определение химического количества газообразного вещества
Измерьте линейкой длину (мм) ребра указанного куба (1, 2 или 3 на 

рисунке 11) и примите условно, что эта величина выражена в децимет-
рах (дм).

Определите объем куба по известной вам формуле V  =  a3. 
Предположите, что куб заполнен азо- 

том N2 при н. у. Рассчитайте химическое 
количество азота N2 в кубе.

б) Расчет массы определенного химиче-
ского количества газообразного вещества 

Рассчитайте массу (г) азота в кубе.
Дополнительное задание. Сделайте по-

добные вычисления для углекислого га- 
за CO2 и сероводорода H2S. 

1 2 3

Рис. 11. Модели кубов разного 
объема
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Задание 3. Определение массы и взвешивание твердого вещества
а) Расчет массы определенного химического количества твердого 

вещества
Рассчитайте массу соды Na2CO3 (или другого вещества по указанию 

учителя) химическим количеством 0,02; 0,03; 0,05 моль. 
б) Взвешивание твердого вещества 
Приведите весы с пустым стаканом на левой чаше в равновесие. На 

правую чашу весов поставьте разновесы, соответствующие рассчитанной 
массе вещества. Небольшими порциями насыпьте в стакан вещество до 
уравновешивания чаш весов.

Оформите отчет о проделанной работе.

Домашний эксперимент

1.	 Измерьте (в метрах) длину, ширину и высоту вашей комнаты. Рас-
считайте ее объем (м3), перемножив найденные параметры. Рассчитайте 
объем, химическое количество и число молекул кислорода в вашей ком-
нате, если известно, что его объемная доля в воздухе составляет 21 %. 

2.	 Растворите чайную ложку сахара в стакане воды. Примите, что 
масса сахара (С12Н22О11) равна 3,42 г, а масса воды — 180 г. Рассчитайте 
общее число молекул всех веществ в приготовленном растворе. 

§ 9. Количественные расчеты  
по уравнениям химических реакций

Из предыдущих параграфов вы узнали, как связаны между собой 
важнейшие характеристики порции любого вещества — его масса, хими-
ческое количество вещества и число его частиц, а если оно газообразное, 
то и объем. 

Химия как наука изучает не только вещества, но и их превращения, 
то есть химические реакции. Какие расчеты можно проводить на осно-
вании уравнений химических реакций? 

Например, нужно получить новое вещество (продукт) определенной 
массы или объема. По уравнению реакции можно рассчитать, сколько 
для этого следует взять исходных веществ (реагентов). И наоборот: если 
есть определенная порция исходных веществ (реагентов), то необходимо 
рассчитать, сколько нового вещества (продукта) можно получить из них. 

Основой для проведения подобных расчетов в химии является урав-
нение химической реакции. Как мы уже знаем, коэффициенты в урав-
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нении химической реакции показывают соотношение между числом ча-
стиц (атомов или молекул), участвующих в реакции. Кроме того, они 
также показывают соотношение между химическими количествами всех 
участвующих в реакции веществ. Это мы будем использовать при реше-
нии химических задач, в которых необходимо провести расчеты по урав-
нению реакции.

Для примера рассмотрим уравнение химической реакции между ок-
сидом железа(III) и водородом:

Fe2O3     +     3H2     =     2Fe     +     3H2O.
	 1 моль	 3 моль	 2 моль	 3 моль

Из этого уравнения видно, что оксид железа(III) химическим коли-
чеством 1 моль реагирует с водородом, химическое количество которого 
равно 3 моль. При этом образуется железо и вода, химические количе-
ства которых равны соответственно 2 моль и 3 моль. 

А как быть, если для реакции мы возьмем не 1 моль, а 6 моль Fe2O3 
или любое другое его химическое количество? В этом случае используют 
математическую пропорцию. Поскольку химическое количество Fe2O3 
мы увеличили в 6 раз (с 1 моль до 6 моль), то и все остальные химиче-
ские количества также увеличатся в 6 раз. В этом случае для реакции 
необходимо 3 моль    6  =  18 моль H2, а в результате реакции образуется  
2 моль    6  =  12 моль Fe и 3 моль    6  =  18 моль H2O. Такой же подход 
можно применить и для любого другого химического количества Fe2O3.

Сравнивая коэффициенты перед формулами разных веществ в при-
веденном уравнении, мы можем сделать следующие выводы.

1.	 Поскольку коэффициент перед H2 (он равен 3) в 3 раза больше 
коэффициента перед Fe2O3 (он равен 1), то химическое количество H2, 
необходимого для реакции с Fe2O3, всегда будет в 3 раза больше взято-
го химического количества Fe2O3. Математически это можно записать в 
виде уравнения n(H2)  =  3   n(Fe2O3). И наоборот, химическое количество 
Fe2O3 будет всегда в 3 раза меньше взятого химического количества во-

дорода, или в математической форме n(Fe2O3)  =  n( )
.

H2

3
 

2.	 Химическое количество образующегося Fe всегда будет в 2 раза 
больше химического количества взятого для реакции Fe2O3, или в мате-

матической форме: n(Fe)  =  2   n(Fe2O3). И наоборот: n(Fe2O3)  =  1
2

 n(Fe).

3.	 Химическое количество образующейся H2O всегда будет равно 
химическому количеству прореагировавшего H2, или n(H2O)  =  n(H2). 
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Соответственно, в данном случае справедливо и обратное утверждение, 
n(H2)  =  n(H2O).

При решении задач может понадобиться одно или несколько таких 
соотношений. С их помощью мы сможем легко рассчитать химическое 
количество любого вещества, его массу и число частиц, а для газов — 
еще и объем.

Очень важно не забыть, что перед выполнением расчетов по уравне-
нию химической реакции в нем обязательно следует расставить коэф-
фициенты. Если они не расставлены или расставлены неверно, то при-
веденные выше соотношения между количествами веществ также будут 
неверными. Даже при правильной последовательности математических 
действий это приведет к неверному конечному результату.

Итак, для решения химической задачи следует: 

1) проанализировать условие задачи и установить, нужно ли для 
ответа на поставленный вопрос использовать расчет по уравнению 
химической реакции;
2) если такой расчет необходим, то из условия задачи необходимо по-
нять, какие вещества являются реагентами, а какие — продуктами;
3) исходя из природы веществ и приведенных внешних условий сле-
дует установить, какая химическая реакция протекает между 
этими веществами;
4) составить схему протекающей химической реакции;
5) расставить коэффициенты в схеме, превратив ее в уравнение хи-
мической реакции;
6) исходя из коэффициентов в уравнении реакции, установить ма-
тематическую зависимость между химическими количествами ве-
ществ, о которых идет речь в задаче;
7) провести необходимые математические расчеты.

В заключение отметим, что при решении задач по уравнениям хи-
мических реакций наряду с соотношениями химических количеств 
веществ можно использовать и соотношения их масс, а также соот-
ношение массы одного вещества и объема другого вещества. Это зна-
чит, например, что по массе одного вещества можно рассчитать массу 
или объем другого вещества (и наоборот), не используя соотношения 
их химических количеств. Такие примеры решений задач приведены  
в Приложениях 1 и 2. 
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Вопросы и задания

1.	При проведении расчетов чаще всего химики используют молярную мас-
су, выраженную в г/моль. Но в некоторых случаях для этих целей удобнее 
использовать и другие единицы. Чему равна молярная масса серной кис-
лоты, выраженная в: а) кг/моль; б) мг/моль; в) т/моль?

2.	Рассчитайте химическое количество воды, образующейся в результате 
сгорания водорода в кислороде химическим количеством 5 моль.

3.	Какие из приведенных расчетных формул верные:

а) n(H2O) = 
m
M
( )
( )

;H O
H
2

2
	 д) n(CH4) = 

m
M
( )
( )

;CH
H

4

2

б) m(P4) = n(P4)  M(P);	 е) m(Fe) = n(Fe2O3)  M(Fe2O3);

в) n(CO2) = 
m
M
( )
( )

;CO
CO

2

2
 	 ж) M(CuO) =  m

n
( )
( )

;Cu
O2

г) V(O2) = n(O2)  Vm;	 з) V(C) = n(C)  Vm?

4.	При сгорании водорода в кислороде образуется вода. Какое химическое 
количество:

	 а) кислорода необходимо для полного сжигания водорода химическим ко-
личеством 8 моль;

	 б) водорода вступило в реакцию, если образовалась вода химическим ко-
личеством 12 моль;

	 в) воды образуется, если в реакцию вступит кислород химическим коли-
чеством 9 моль;

	 г) водорода вступило в реакцию, если израсходовался кислород химиче-
ским количеством 6 моль?

5.	Составьте уравнения химических реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения:

Na  NaOH  NaCl.

6.	Дополните схему и составьте уравнения химических реакций, с помощью 
которых можно осуществить следующие превращения:

CH4  ?  Ca(OН)2  CaSO4.

Готовимся к олимпиадам

1. Рассчитайте химическое количество азотной кислоты, необходимой для пол-
ной нейтрализации смеси KOH и NaOH общей массой 20 г, в которой массовая 
доля вещества с меньшей молярной массой равна 16 %. 
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§ 10.	 Расчет массы (объема) образующихся веществ 
(продуктов) по массе (объему) исходных веществ  
(реагентов)

В этом параграфе мы рассмотрим, как можно по химическому урав-
нению рассчитать массу (или объем) продукта реакции, исходя из массы 
(или объема) реагента. 

Для расчета массы (объема) как продукта, так и реагента необходи-
мо знать химическое количество каждого из них. Математическую связь 
между химическим количеством реагента и химическим количеством 
продукта можно установить из уравнения реакции. Как это делать, мы 
уже знаем из предыдущего параграфа.

Пример 1. Рассчитайте массу железной окалины Fe3O4, которая об-
разуется при полном сгорании железа массой 8,4 г в кислороде.

Д а н о:

m(Fe) = 8,4 г

Р е ш е н и е

1. Запишем уравнение протекающей химической 
реакции:

3Fe + 2O2 = Fe3O4.m(Fe3O4) — ?

2. Химическое количество вступившего в реакцию железа равно:

n(Fe)  =  m
M

( )

( )

Fe

Fe
  =  8 4

56

, г

г/моль
  =  0,15 моль.

3. Из уравнения реакции следует, что из 3 моль Fe образуется 1 моль 
Fe3O4. Это означает, что химическое количество образовавшегося Fe3O4 
в 3 раза меньше химического количества, вступившего в реакцию Fe. В 

математической форме это можно записать так: n(Fe3O4)   =  n( )
.

Fe

3
Химическое количество образовавшегося Fe3O4 равно: 

n(Fe3O4)  =  n( )Fe

3
  =  0 15

3
0 05

,
, .

моль
моль=

4. Массу Fe3O4 рассчитаем по формуле:

m(Fe3O4)  =  n(Fe3O4)   M(Fe3O4).

5. Для определения молярной массы Fe3O4 произведем соответствую-
щие расчеты:

Mr(Fe3O4)  =  3   Ar(Fe)  +  4   Ar(O)  =  3   56  +  4   16  =  232.

Следовательно, M(Fe3O4)  =  232 г/моль.
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6. Масса образовавшегося Fe3O4 равна:

m(Fe3O4)  =  n(Fe3O4)   M(Fe3O4)  =  0,05 моль   232 г/моль  =  11,6 г.

О т в е т: m(Fe3O4)  =  11,6 г.

Другой способ решения этой задачи приведен в Приложении 1.
Если реагент и продукт являются газами, то коэффициенты в урав-

нении химической реакции показывают не только соотношение их хи-
мических количеств, но и соотношение их объемов. Это упрощает про-
ведение расчетов в таком случае. Вычисления можно также проводить и 
как в примере 1, с той лишь разницей, что химическое количество газа 
следует рассчитать с помощью молярного объема газа Vm. Такое решение 
также является верным, но включает большее количество вычислений.

Пример 2. Рассчитайте объем (н. у.) углекислого газа, образующего-
ся при полном сгорании угарного газа в кислороде объемом 212 дм3 (н. у.).

Д а н о:

V(O2) = 212 дм3

Р е ш е н и е

1. Запишем уравнение протекающей химической 
реакции:

2CO + O2 = 2CO2.V(CO2) — ?

2. Как реагент (O2), так и продукт (CO2) при н. у. являются газами.  
В этом случае коэффициенты в уравнении химической реакции показы-
вают соотношение их объемов. Из уравнения химической реакции следу-
ет, что из 1 объема O2 образуется 2 объема CO2. Это означает, что объем 
образовавшегося CO2 в 2 раза больше объема, вступившего в реакцию O2. 
В математической форме это можно записать так: 

V(CO2)  =  2   V(O2).

Следовательно, объем образовавшегося CO2 равен: 

V(CO2)  =  2   V(O2)  =  2   212 дм3  =  424 дм3.

О т в е т: V(CO2)  =  424 дм3.

Если реагентом является газ, то для расчета его химического коли-
чества следует использовать молярный объем газов Vm.

Пример 3. Для получения вольфрама оксид вольфрама(VI) нагре-
вают в токе водорода. Рассчитайте массу вольфрама, который обра-
зуется при пропускании водорода объемом 16,8 дм3 (н. у.) над оксидом 
вольфрама(VI).
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Д а н о:

V(H2) = 16,8 дм3

Р е ш е н и е

1. Запишем уравнение протекающей химической 

реакции:

WO3 + 3H2 = W + 3H2O.
m(W) — ?

2. Химическое количество вступившего в реакцию H2 равно:

n(H2)  =  V

V

( )H2

m
  =  16 8

22 4

3

3

,

, /

дм

дм моль
  =  0,75 моль.

3. Из уравнения химической реакции следует, что химическое ко-
личество образовавшегося W в 3 раза меньше химического количества 
вступившего в реакцию H2. В математической форме это можно записать 
так:

n(W)  =  n( )
.

H2

3

Следовательно, химическое количество образовавшегося W равно: 

n(W)  =  n( ) ,
, .

H моль2 моль
3

0 75

3
0 25= =

4. Рассчитаем массу образовавшегося вольфрама:

m(W)  =  n(W)   M(W)  =  0,25 моль   184 г/моль  =  46 г.

О т в е т: m(W)  =  46 г.

Другой способ решения этой задачи приведен в Приложении 2.

Вопросы и задания

1.	Рассчитайте массу хлорида натрия, который образуется в результате ре-
акции натрия массой 55,2 г с хлором Cl2.

2.	Гидроксид кальция Са(ОН)2, широко использующийся в строительстве, полу-
чают реакцией оксида кальция с водой. Рассчитайте массу указанного гид-
роксида, который можно получить, исходя из оксида кальция массой 280 г.

3.	Объем кислорода, прореагировавшего с магнием, равен 56 дм3 (н. у.). 
Рассчитайте массу образовавшегося оксида магния.

4.	Гидроксид натрия массой 46 г нейтрализовали соляной кислотой. Рассчи-
тайте массы каждого из продуктов данной реакции.

5.	При нагревании оксида меди(I) в кислороде образуется оксид меди(II). 
Рассчитайте массу продукта данной реакции, если объем прореагировав-
шего кислорода равен 67,2 дм3 (н. у.).

6.	Масса азота, прореагировавшего с водородом, равна 560 г. Рассчитайте 
объем (н. у.) образовавшегося аммиака NH3. 
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7.	Рассчитайте объем (н. у.) углекислого газа, который образуется при пол-
ном сгорании метана объемом 6,72 м3 (н. у.) в кислороде.

8.	Смесь магния и цинка, в которой их химические количества были равны соот-
ветственно 0,25 моль и 0,5 моль, растворили в соляной кислоте. Рассчитай-
те общую массу образовавшихся солей и объем выделившегося водорода.

9.	В былые времена для получения водорода в промышленных масштабах 
пары воды пропускали над раскаленными чугунными стружками (сплав 
железа и углерода). Продуктами этой реакции были железная окалина 
Fe3O4 и водород H2. Рассчитайте массу железной окалины и объем (н. у.) 
водорода, которые образуются при пропускании паров воды над раскален-
ными чугунными стружками, в состав которых входит железо массой 420 г.

Готовимся к олимпиадам 

1. В большей части нефти, добываемой из месторождений на территории  
Республики Беларусь, массовая доля серы составляет не более 0,6 %. Это явля-
ется одним из показателей высокого качества нефти. Рассчитайте объем (н. у.) 
оксида серы(IV), который можно получить из серы, содержащейся в нефти  
массой 2 т.

§ 11.	 Расчет массы (объема) исходных веществ  
(реагентов) по массе (объему) образующихся веществ 
(продуктов)

Как рассчитать массу (объем) продукта реакции, мы узнали из пре-
дыдущего параграфа. В этом параграфе мы узнаем, как решить обратную 
задачу  — по массе (объему) продукта реакции рассчитать массу (объем) 
реагентов. 

Такие расчеты ничем не отличаются от уже рассмотренных нами. 
Отличие состоит лишь в том, что из уравнения химической реакции нам 
необходимо получить зависимость химического количества (объема) реа-
гентов от химического количества (объема) продуктов реакции. 

Пример 1. Алюминий в промышленности получают из оксида алю-
миния. Под действием электрического тока при высокой температу-
ре он разлагается на алюминий и кислород. Рассчитайте массу оксида 
алюминия, которая необходима для получения алюминия массой 540 кг.

Д а н о:

m(Al) = 540 кг  = 540  103 г

Р е ш е н и е

1. Запишем уравнение протекающей  

химической реакции:

2Al2O3 = 4Al + 3O2.
m(Al2O3) — ?
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2. Химическое количество продукта реакции равно:

n(Al) =  m
M

( )

( )

Al

Al
  =  540 10

27

3 г

г моль/
  = 20   103 моль.

3. Из уравнения химической реакции следует, что 4 моль Al образу-
ются из 2 моль Al2O3. Это означает, что химическое количество исходно-
го Al2O3 в 2 раза меньше химического количества образовавшегося Al.  

В математической форме это можно записать так: n(Al2O3) =  n( )
.

Al

2
  

Следовательно, химическое количество Al2O3 равно: 

n(Al2O3) =  n( )Al

2
 =  20 10

2

3 моль   =  1   104 моль.

4. Определим молярную массу Al2O3:

Mr(Al2O3) =  2   Ar(Al)  +  3   Ar(O) =  2   27  +  3   16 =  102.

Следовательно, M(Al2O3) =  102 г/моль.
5. Рассчитаем массу оксида алюминия:

m(Al2O3) =  n(Al2O3)   M(Al2O3) =  1   104 моль   102 г/моль = 
=  1,02   106 г =  1020 кг.

О т в е т: m(Al2O3) =  1020 кг.

Как мы уже знаем, если реагент и продукт являются газами, то удоб-
ней пользоваться их объемным соотношением в ходе реакции. Это упро-
щает расчеты.

Пример 2. При полном сгорании аммиака NH3 в кислороде O2 обра-
зуются азот N2 и вода H2O. Рассчитайте объем (н. у.) кислорода, кото-
рый был израсходован для сжигания аммиака, если при этом образовал-
ся азот объемом  120 дм3 (н. у.).

Д а н о:

V(N2) = 120 дм3

Р е ш е н и е

1. Запишем уравнение протекающей реакции:

4NH3 + 3O2 = 2N2 + 6H2O.V(O2) — ?

2. Из уравнения химической реакции следует, что если в реакцию 
вступит 3 объема O2, то образуется 2 объема N2. Это означает, что объем 

вступившего в реакцию O2 в 3
2

 раза больше объема образовавшегося N2. 

Математически это можно записать так:

V(O2) =  3
2

V(N2).
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В соответствии с этим объем O2, затраченного на сжигание аммиака, 
равен:

V(O2) =  3
2
   V(N2) =  3

2
   120 дм3 =  180 дм3.

О т в е т: V(O2) =  180 дм3.
Если продуктом реакции является газ, то для расчета его химическо-

го количества следует использовать молярный объем газов Vm.

Пример 3. В виде простого вещества кислород впервые был полу-
чен при нагревании оксида ртути(II). Рассчитайте массу оксида 
ртути(II), необходимого для получения кислорода объемом 560 см 3 (н. у.).

Д а н о:

V(O2) = 560 cм3 = 0,560 дм3

Решение

1. Запишем уравнение протекающей хи-

мической реакции:         

2HgO = 2Hg + O2.
m(HgO) — ?

2. Химическое количество образовавшегося O2 равно:

n(O2) =  V

V

( )O

m

2  =  0 56

22 4

3

3

,

, /

дм

дм моль
  =   0,025 моль.

3. Из уравнения химической реакции следует, что 1 моль O2 образу-
ется из 2 моль HgO. Это означает, что химическое количество вступив-
шего в реакцию HgO в 2 раза больше химического количества образовав-
шегося O2. Математически это можно записать так:

n(HgO) =  2   n(O2).

В соответствии с этим химическое количество HgO равно:

n(HgO) =  2   n(O2) =  2   0,025 моль =  0,05 моль.

4. Массу HgO рассчитаем по формуле:

m(HgO) =  n(HgO)   M(HgO).

Поскольку Mr(HgO) =  Ar(Hg)  +  Ar(O) =  201  +  16 =  217, 

M(HgO) =  217 г/моль.

Следовательно, масса HgO равна:

m(HgO) =  n(HgO)   M(HgO) =  0,05 моль   217 г/моль =  10,85 г.

О т в е т: m(HgO) =  10,85 г.

Если среди продуктов реакции есть твердые вещества и газы, то для 
нахождения их масс (объемов) следует использовать молярную массу (для 
твердых веществ) и молярный объем газа (для газообразных веществ).
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Мы познакомились только с некоторыми из способов проведения 
расчетов по уравнениям химических реакций, но существуют и другие. 
Обратите внимание на главное — любые подобные расчеты основаны на 
использовании коэффициентов из уравнения химической реакции. По-
этому для правильного проведения таких расчетов следует хорошо по-
нимать смысл, который они имеют в уравнении химической реакции.

Вопросы и задания

1.	Рассчитайте массу натрия, при взаимодействии которого с водой образу-
ется гидроксид натрия массой 100 г.

2.	В результате сгорания железа в кислороде образовалась железная ока-
лина Fe3O4 массой 34,8 г. Рассчитайте массу железа и объем кислорода, 
вступивших в указанную химическую реакцию.

3.	Рассчитайте объем кислорода, прореагировавшего с фосфором, если в 
результате реакции образовался оксид фосфора(V) массой 35,5 г.

4.	В результате сгорания угарного газа СО в кислороде образовался угле-
кислый газ массой 110 г. Рассчитайте общий объем прореагировавших 
СО и О2.

5.	При нагревании оксида азота(I) протекает реакция его разложения на про-
стые вещества. Рассчитайте объем (н. у.) оксида азота(I), который вступил 
в реакцию, если при этом образовался кислород объемом 5,6 дм3 (н. у.).

6.	Аммиак NH3 в промышленных условиях получают реакцией азота с водо-
родом. Рассчитайте объемы (н. у.) указанных реагентов, необходимых для 
получения аммиака массой 51 кг.

7.	При полном сгорании в кислороде смеси углерода и серы образовалась 
газовая смесь объемом 33,6 дм3 (н. у.), в которой объемные доли газов 
одинаковы. Рассчитайте массу сгоревшей смеси углерода и серы.

Готовимся к олимпиадам 

1. Смесь водорода и кислорода общим объемом 400 дм3 (н. у.) подожгли. Объем 
водорода, оставшегося после окончания реакции, составил 100 дм3 (н.  у.). Рас-
считайте объемную долю кислорода в исходной газовой смеси.

2
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§ 12. Оксиды.  
Состав и классификация оксидов

Вещества этого класса широко распространены на нашей плане-
те. Моря и океаны, окутывающие Землю, состоят из воды — оксида 
водорода H2O, а пустыни покрыты слоем песка, содержащего оксид  
кремния(IV) SiO2. 

Оксиды входят в состав многих горных пород и минералов и находят 
широкое практическое применение.

Состав оксидов

Из курса химии 7-го класса вам уже известно, что оксиды — это 
сложные вещества, состоящие из атомов двух химических элемен-
тов, один из которых кислород. Общая химическая формула ок-
сидов — ЭхОу, где Э — символ химического элемента, О — символ  
кислорода.

В химических формулах оксидов на первом месте принято записы-
вать символ элемента, образующего оксид, а на втором — символ кисло-
рода, например: 

Н2О, CuO, Al2O3, Р2О5, SO3, Cl2O7. 

Название любого оксида состоит из двух слов, первое из кото-
рых слово «оксид», а второе — название элемента в родительном па-
деже. Примеры: Na2O — оксид натрия, Al2O3 — оксид алюминия. 
Если элемент Э проявляет переменную валентность, то ее значение 
указывается римской цифрой в скобках после названия элемента,  
например:

FeO
II

— оксид железа(II);    

Fe O2 3

III
 — оксид железа(III).

Количественный состав каждого оксида определяется значениями 
валентности содержащихся в нем элемента (Э) и кислорода. 

Поскольку валентность атомов кислорода в оксидах всег-
да равна II, а валентность атомов других элементов (Э) принима-
ет значения от I до VIII, состав оксидов выражается следующими  
формулами:
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Валентность
элемента Э I II III IV V VI VII VIII

Общие
формулы
оксидов

I   II
Э2O

   II II
 ЭO

   III II
 Э2O3

 IVII
ЭO2

  V  II
Э2O5

VI II
ЭO3

 VII  II
  Э2O7

  VII II
   ЭO4

Примеры  
оксидов

H2O 

Li2O 

Na2O 

K2O 

Ag2O

MgO 

CaO 

ZnO 

CuO 

FeO

Al2O3 

Fe2O3 

CO2 

SiO2

P2O5 SO3 Cl2O7 OsO4

оксид 
осмия

При комнатной температуре оксиды неметаллов — жидкие, газо- 
образные или твердые вещества. Что касается оксидов металлов, то 
большинство из них представляют собой твердые тугоплавкие вещества. 
Многие из оксидов окрашены в различные цвета (рис. 12). 

Оксид ртути(II)

Оксид железа(III)

Оксид хрома(III)

Оксид цинка 

Оксид неодима

Оксид меди(II)

Рис. 12. Окраска различных оксидов
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Классификация оксидов

Поскольку оксидов известно много, возникает необходимость клас-
сификации этих веществ по их химическим свойствам, т. е. по способ-
ности превращаться в другие вещества.

Оксиды могут реагировать с водой, превращаясь при этом в со-
единения двух типов — кислоты и основания. Так, например, оксид 
углерода(IV) CO2 в реакции с водой образует кислоту H2СO3: 

CO H O H CO2 2 2 3

IV IV
+ = .

Оксид кальция CaO, реагируя с водой, превращается в основание 
Ca(OH)2: 

CaO H O Ca(OH)
II II

2 2+ = .

Иначе говоря, оксиду углерода(IV) соответствует кислота, а окси-
ду кальция соответствует основание.

Следовательно, оксиды можно разделить на две большие группы — 
кислотные и осноЂвные оксиды.

К кислотным относятся оксиды, которым соответствуют кисло-
ты. Наряду с CO2 кислотными являются также оксиды SO2, N2O5, P2O5, 
SO3 и некоторые другие. Всем им соответствуют кислоты.

Кислотный  оксид
	 IV

SO2

	 V
P2O5

	 VI
SO3 

	 VII 
Cl2O7

Кислота
 IV

H2SO3

V
H3PO4

VI
H2SO4

VII
HClO4

В состав большинства кислотных оксидов входят атомы неметаллов, 
валентность которых равна IV, V, VI, VII.

К осноЂвным относятся оксиды, которым соответствуют основа-
ния. Кроме СaO основными являются также оксиды Na2O, K2O, FeO, CuO 
и ряд других. Хотя некоторые из них (например, FeO и CuO) не реагиру-
ют с водой, всем основным оксидам соответствуют основания.

ОсноЂвный  оксид
	 I

Na2O
	 I

K2O
	 II

FeO 
	 II 

CuO

Основание
	 I

NаOH
	 I

KOH
	 II

Fe(OH)2 
	 II 

Cu(OH)2
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В состав большинства осноЂвных оксидов входят атомы металлов,  
валентность которых равна I и II.

Оксиды — сложные вещества, состоящие из атомов двух хими-
ческих элементов, один из которых кислород.

Оксиды подразделяются на две большие группы — кислотные и 
осноЂвные оксиды.

К кислотным относятся оксиды, которым соответствуют кис-
лоты. 

К осноЂвным относятся оксиды, которым соответствуют осно-
вания. 

Вопросы и задания

1.	Какие вещества называются оксидами? Чему равна валентность атомов 
кислорода в оксидах?

2.	Каковы общие формулы оксидов, в которых валентность элементов Э при-
нимает значения от I до VIII? Приведите по одному примеру соответству-
ющих оксидов.

3.	Составьте формулы оксидов, образованных атомами элементов: 
	 Zn(II), B(III), Si(IV), P(V), S(IV). Назовите эти оксиды.
4.	Запишите формулы двух кислотных оксидов. Составьте уравнение реак-

ции одного из них с водой.
5.	Запишите формулы двух осноЂвных оксидов. Составьте уравнение реакции 

одного из них с водой.
6.	Найдите общую массу смеси оксидов магния и алюминия, если их хи-

мические количества в этой смеси равны соответственно 0,25 моль  
и 0,6 моль.

7.	В смеси содержатся кислород массой 4,8 г и оксид серы(IV) массой 16 г. 
Рассчитайте объем (н. у.) данной смеси.

8.	В оксиде Э2О3 массовая доля кислорода равна 30 %. Определите химиче-
ский элемент Э. 

Готовимся к олимпиадам

1. Объем неизвестного газообразного оксида состава ЭО2 равен 3,36 дм3  
(н. у.), а его масса составляет 6,6 г. Определите элемент, об оксиде которого 
идет речь.
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§ 13. Химические свойства кислотных оксидов 

Для веществ каждого класса характерны специфические, т. е. прису-
щие только им, химические свойства. Давайте поближе познакомимся с 
химическими свойствами кислотных оксидов и узнаем, с чем реагируют 
эти вещества и что при этом образуется. 

Химические свойства кислотных оксидов

1. В з а и м о д е й с т в и е  с  в о д о й
Из курса химии 7-го класса вы уже знаете, что продукты взаимодей-

ствия оксидов с водой называются гидроксидами:

ОКСИД + ВОДА ГИДРАТ ОКСИДА, или ГИДРОКСИД

Поскольку оксиды, вступающие в эту реакцию, делятся на кислот-
ные и осноЂвные, то и образующиеся из них гидроксиды также делятся 
на кислотные и осноЂвные. 

Кислотные оксиды (кроме SiO2 и некоторых других) реагируют с во-
дой, образуя кислотные гидроксиды, которые являются кислородсодер-
жащими кислотами:

КИСЛОТНЫЙ 
ОКСИД + ВОДА

КИСЛОРОД- 
СОДЕРЖАЩАЯ 

КИСЛОТА
(КИСЛОТНЫЙ 
ГИДРОКСИД)

Например: 

SO3    +    H2O      =      H2SO4;
	 оксид	 вода	 серная
	 серы(VI)		  кислота 

P2O5    +    3H2O     =      2H3PO4.
	 оксид	 вода	 фосфорная 
	 фосфора(V) 		  кислота

Таким образом, каждому кислотному оксиду соответствует кисло-
родсодержащая кислота. Несмотря на то что оксид кремния SiO2, в от-
личие от других кислотных оксидов, с водой не реагирует, ему тоже со-
ответствует кислота — H2SiO3. Ее получают другими способами.
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2. В з а и м о д е й с т в и е  с о  щ е л о ч а м и
Все кислотные оксиды реагируют со щелочами согласно общей  

схеме:

КИСЛОТНЫЙ 
ОКСИД + ЩЁЛОЧЬ СОЛЬ + ВОДА

В образующейся соли валентность металла такая же, как и в исход-
ной щёлочи. В состав соли входит остаток кислоты, которая соответ-
ствует данному кислотному оксиду. Например, если в реакцию вступает 
кислотный оксид CO2, которому соответствует кислота H2CO3, то в состав 
образующейся соли входит остаток этой кислоты, т. е. CO3. Его валент-
ность, как вы уже знаете, равна II:

СО2   +   2Na
I

OH     =    Na CO
I II

2 3    +   H2O.
	 оксид	 гидроксид	 карбонат	 вода 
	 углерода(IV)	 натрия	 натрия   

Если же в реакцию вступает кислотный оксид P2О5, которому соот-
ветствует кислота H3PO4, то в состав образующейся соли входит остаток 
этой кислоты, т. е. PO4 с валентностью, равной III: 

P2O5   +   3 H)Ca 2

II
(O     =    Ca

II III

3 24(PO )    +  3H2О.
	 оксид	 гидроксид	 фосфат	 вода
	 фосфора(V)	 кальция	 кальция  

Поскольку все кислотные оксиды реагируют со щелочами с образова-
нием солей и воды, этим оксидам можно дать другое определение.

Кислотными называются оксиды, реагирующие со щелочами с образо-
ванием солей и воды.

3. Р е а к ц и и  с  о с н о Ђ в н ы м и  о к с и д а м и
Кислотные оксиды реагируют с осноЂвными оксидами с образованием 

солей согласно общей схеме:

КИСЛОТНЫЙ
ОКСИД + ОСНОЋВНЫЙ 

ОКСИД
СОЛЬ

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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В образующейся соли валентность металла такая же, как и в исход-
ном осноЂвном оксиде. Следует запомнить, что в состав соли входит оста-
ток той кислоты, которая соответствует кислотному оксиду, вступающе-
му в реакцию. Например, если в реакцию вступает кислотный оксид SO3, 
которому соответствует кислота H2SO4, то в состав образующейся соли 
входит остаток этой кислоты, т. е. SO4. Его валентность, как вы уже зна-
ете, равна II:

SO3   +   Na O
I

2     =    Na SO
I II

2 4.
	 оксид	 оксид	 сульфат 
	 серы(VI)	 натрия	 натрия 

Если же в реакцию вступает кислотный оксид Р2О5, которому соот-
ветствует кислота Н3РО4, то в составе образующейся соли будет остаток 
этой кислоты, т. е. РO4 с валентностью, равной III:

                                                  II              II      III
P2O5    +   3MgO    =    Mg3(PO4)2.

	 оксид	 оксид	 фосфат
	 фосфора(V)	 магния	 магния

Таким образом, к важнейшим химическим свойствам кислотных ок-
сидов относится их взаимодействие с водой, со щелочами и с осноЂвными 
оксидами.  

Кислотные оксиды (кроме SiO2) реагируют с водой с образовани-
ем кислородсодержащих кислот (кислотных гидроксидов).

Все кислотные оксиды реагируют со щелочами с образованием 
солей и воды.

Все кислотные оксиды реагируют с осноЂвными оксидами с обра-
зованием солей. 

Вопросы и задания

1.	Запишите химические формулы четырех известных вам кислотных окси-
дов. Объясните, почему они относятся к этой группе оксидов. 

2.	Как в общем виде называются продукты реакций кислотных оксидов с во-
дой? К какому классу неорганических веществ они относятся? Приведите 
три примера. Все ли кислотные оксиды реагируют с водой?

3.	В каком из кислотных оксидов — SO2 или SO3 — массовая доля серы 
наибольшая? Напишите уравнение реакции этого оксида с водой.

4.	Рассчитайте массу оксида фосфора(V), при взаимодействии которого с 
водой образуется соответствующая кислота массой 78,4 г.
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5.	Рассчитайте массу серной кислоты, образовавшейся в результате реакции 
соответствующего ей кислотного оксида массой 36 г с водой.

6.	Какие вещества образуются при взаимодействии кислотных оксидов со 
щелочами? Запишите три уравнения соответствующих реакций и назови-
те образующиеся вещества. 

7.	Рассчитайте объем углекислого газа, прореагировавшего с гидроксидом ка-
лия, если масса образовавшейся соли равна 103,5 г. Как она называется?

8.	Порцию оксида серы(VI) массой 24 г ввели в реакцию с гидроксидом на-
трия. Рассчитайте массу образовавшейся соли и назовите ее.

9.	В результате взаимодействия кислотного и осноЂвного оксидов образова-
лась соль фосфат магния массой 91,7 г. Рассчитайте массы прореагиро-
вавших оксидов. 

Готовимся к олимпиадам

1. В смеси оксида фосфора(V) и оксида серы(VI) общей массой 19,1 г хими-
ческое количество оксида с большей молярной массой равно 0,05 моль. Рас-
считайте массу гидроксида калия, который полностью прореагирует с указанной 
смесью оксидов.

§ 14. Химические свойства осноЂвных оксидов

Из предыдущего параграфа вы узнали, с чем реагируют кислотные 
оксиды и какие вещества при этом образуются. Сейчас вы познакоми-
тесь с важнейшими химическими свойствами осноЂвных оксидов.

1. В з а и м о д е й с т в и е  с  в о д о й
Вам уже известно, что в результате реакций осноЂвных оксидов с во-

дой образуются осноЂвные гидроксиды, которые иначе называются осно-
ваниями:

ОСНОЋВНЫЙ 
ОКСИД + ВОДА

ОСНОВАНИЕ
(ОСНОЋВНЫЙ 
ГИДРОКСИД)

К таким основным оксидам относятся оксиды Li2O, Na2O, K2O, CaO, 
BaO и некоторые другие.

При написании уравнений соответствующих реакций следует пом-
нить, что валентность металла в образующемся основании равна его ва-
лентности в исходном оксиде. Напомним, что в формуле любого основа-
ния число групп ОН, связанных с атомом металла, равно его валентности:

Me OH
x

( )
I

x .
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Напишем уравнения реакций, протекающих по приведенной схеме:

	 I	 I 
Na2O   +   H2O    =    2NaOH;             

	 оксид	 вода	 гидроксид
	 натрия		  натрия

	 II	 II	 I
CaO   +   H2O    =    Ca(OH)2.

	 оксид	 вода	 гидроксид
	 кальция		  кальция

ОсноЂвные оксиды, образованные такими металлами, как, например, 
Cu и Fe, с водой не реагируют. Соответствующие им основания получают 
другими способами, с которыми вы познакомитесь позже.

2. В з а и м о д е й с т в и е  с  к и с л о т а м и

Практически все осноЂвные оксиды реагируют с кислотами с образо-
ванием солей и воды по общей схеме:

ОСНОЋВНЫЙ 
ОКСИД + КИСЛОТА СОЛЬ + ВОДА

Следует помнить, что в образующейся соли валентность металла та-
кая же, как в исходном оксиде, а валентность кислотного остатка такая 
же, как в исходной кислоте.

Приведем примеры уравнений реакций, протекающих в соответствии 
с этой схемой:

CaO
II

   +   2HCl
I

   =    Ca Cl2

II I
 +  H2O;

	 оксид	 соляная	 хлорид	 вода  
	 кальция	 кислота	 кальция  

Na O2

I
  +  H SO2 4

II
  =   Na SO2 4

I II
 +  H2O.

	 оксид	 серная	 сульфат	 вода
	 натрия	 кислота	 натрия   

Поскольку осноЂвные оксиды реагируют с кислотами с образованием 
солей и воды, этим оксидам можно дать другое определение.

ОсноЂвными называются оксиды, реагирующие с кислотами с образова-
нием солей и воды.
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3. В з а и м о д е й с т в и е  с  к и с л о т н ы м и  о к с и д а м и

ОсноЂвные оксиды реагируют с кислотными оксидами с образованием 
солей согласно общей схеме:

ОСНОЋВНЫЙ 
ОКСИД

+ КИСЛОТНЫЙ
ОКСИД

СОЛЬ

Следует запомнить, что в образующейся соли валентность металла 
такая же, как и в исходном осноЂвном оксиде. В состав соли входит оста-
ток той кислоты, которая соответствует кислотному оксиду, вступающе-
му в реакцию. 

Например, если в реакцию вступает кислотный оксид СO2, которому 
соответствует кислота H2СO3, то в состав соли будет входить остаток этой 
кислоты, т. е. СO3. Его валентность, как вы уже знаете, равна II:

                                I                                       I     II
Na2O     +     CO2     =      Na2CO3. 

                              оксид             оксид            карбонат      
                             натрия         углерода(IV)       натрия

Если же в реакцию вступает кислотный оксид SО3, которому соот-
ветствует кислота Н2SО4, то в составе образующейся соли будет остаток 
этой кислоты, т. е. SO4 с валентностью, равной II (рис. 13):

      II                                       II  II

MgO     +     SO3     =      MgSO4 .
	 оксид 	  оксид	 сульфат     
	 магния	 серы(VI) 	 магния  

Поскольку рассмотренные на-
ми кислотные и осноЂвные оксиды 
в результате различных реакций 
образуют соли, их называют соле- 
образующими. Существует, однако, 
небольшая группа оксидов, кото-
рые не образуют солей и называют-
ся несолеобразующими. Это оксиды 

CO N O2

II II I II

,  и NO
II II

.

MgO

SO MgSO
3 4

Рис. 13. Реакция оксида магния с оксидом 
серы(VI)
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ОсноЂвные оксиды Li2O, Na2O, K2O, CaO, BaO реагируют с водой  
с образованием оснований (осноЂвных гидроксидов).

ОсноЂвные оксиды CuO и  FeO с водой не реагируют.
Практически все осноЂвные оксиды реагируют с кислотами с об-

разованием солей и воды.
ОсноЂвные оксиды реагируют с кислотными оксидами с образова-

нием солей.
Кислотные и осноЂвные оксиды являются солеобразующими.  

Несолеобразующие оксиды — CO, N2О, NO.

Вопросы и задания

1.	Запишите химические формулы четырех известных вам осноЂвных окси-
дов. Объясните, почему они относятся к этой группе оксидов. 

2.	Как в общем виде называются продукты реакций осноЂвных оксидов с 
водой? К какому классу неорганических веществ они относятся? Все ли 
осноЂвные оксиды реагируют с водой?

3.	В каком из осноЂвных оксидов — K2O или CaO — массовая доля кислоро-
да наибольшая? Напишите уравнение реакции этого оксида с водой.

4.	Рассчитайте массу оксида калия, при взаимодействии которого с водой 
образуется соответствующее основание массой 42 г.

5.	Рассчитайте массу гидроксида кальция, который образуется при взаимо-
действии соответствующего осноЂвного оксида массой 112 г с водой.

6.	Какие вещества образуются при взаимодействии осноЂвных оксидов с кис-
лотами? Запишите три уравнения соответствующих реакций и назовите 
образующиеся вещества. 

7.	Рассчитайте массу азотной кислоты, прореагировавшей с осноЂвным окси-
дом, если в результате реакции образовался нитрат калия массой 40,4 г. 

8.	Какие вещества образуются при взаимодействии осноЂвных оксидов с кис-
лотными оксидами? Запишите три уравнения соответствующих реакций и 
назовите образующиеся вещества. 

9.	Найдите объем (н. у.) углекислого газа, который прореагирует с оксидом 
кальция массой 14 г, и рассчитайте массу образующейся при этом соли.

10.	Рассчитайте массы оксида калия и оксида фосфора(V), при взаимодей-
ствии которых образуется соль массой 42,4 г.  

Готовимся к олимпиадам

1. 	Масса смеси оксидов натрия и магния равна 40 г, а массовая доля вещества 
с меньшей молярной массой в этой смеси равна 22,5 %. Рассчитайте массу азот-
ной кислоты, которая прореагирует с указанной смесью оксидов, и массу смеси 
солей, которые образуются в результате реакций.
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§ 15. Получение и применение оксидов

Некоторые оксиды, например H2O, SiO2, Fe2O3, встречаются в при-
роде, другие — получают искусственно с помощью химических реак-
ций. Важнейшие из них — взаимодействие простых и сложных веществ 
с кислородом (окисление), разложение некоторых сложных веществ при 
нагревании. Рассмотрим эти реакции.

1 .  В з а и м о д е й с т в и е  п р о с т ы х  в е щ е с т в  с  к и с л о р о д о м 

Некоторые оксиды образуются в результате 
сжигания в кислороде (или в воздухе) соответству-
ющих простых веществ. Так можно получить ок-
сиды фосфора(V) (рис. 14), магния, углерода(IV), 
серы(IV) и ряда других элементов:

4Р   +   5О2   =    2P2O5;
	 фосфор	  кислород	 оксид
			   фосфора(V)

2Mg    +    O2    =   2MgO.
	 магний	 кислород	 оксид
			   магния

2. В з а и м о д е й с т в и е  с л о ж н ы х  в е щ е с т в  с  к и с л о р о д о м

Оксиды также можно получать сжиганием в кислороде и некоторых 
сложных веществ, например:

2H2S   +   3О2   =   2SО2   +  2H2O; 
	 серо-	 кисло-	 оксид	 вода
	 водород	 род	 серы(IV)	

CH4   +   2О2   =   CО2    +    2H2O.
	 метан	 кисло-	 оксид	 вода
		 род	      углерода(IV)

3. Р а з л о ж е н и е  н е к о т о р ы х  с о л е й  п р и  н а г р е в а н и и

MgСO3    =    MgO    +    СO2.
	 карбонат	 оксид	 оксид
	 магния	 магния	      углерода(IV)

=
t

=
t

=
t

=
t

=
t

Рис. 14. Горение фос-
фора в кислороде
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Применение оксидов

Один из наиболее широко использующихся оксидов — вода H2O, о 
применении которой в быту, технике и промышленности вы уже знаете.

Разнообразное применение находят и некоторые другие оксиды  
(рис. 15). Так, например, из оксида железа(III) Fe2O3, входящего в состав 
железных руд, в промышленности получают железо, а из оксида алюми-
ния Al2O3 — алюминий. Оксид алюминия применяют также для изготов-
ления искусственных драгоценных камней — рубина и сапфира. Мелкие 
кристаллы этого оксида применяются в производстве наждачной бумаги.

Оксид углерода(IV) СО2 (углекислый газ) используют в пищевой про-
мышленности для изготовления газированных напитков, для увеличения 
срока хранения фруктов и овощей (пищевая добавка Е290). Поскольку 
это вещество не горит и не поддерживает горения, им наполняют угле-
кислотные огнетушители. В Беларуси хладоновые и углекислотные ог-
нетушители «Иней» производят на Витебском предприятии «Пожтех-
ника». Их используют для тушения пожаров при возгорании твердых 
материалов — пластика, бумаги, ткани, кожи, металлов. 

Получение
металлов

SiO2 CaO

Н2O

Al2O3

ОКСИДЫ

Al2O3 Al

Fe2O3 Fe

CO2

SO2

Рис. 15. Применение оксидов
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Впервые газированную воду приготовил в 1767 г. английский химик, пер-
вооткрыватель кислорода Д ж .  П р и с тл и. Он оставил на некоторое время 
открытый сосуд с холодной водой в емкости с углекислым газом. Неболь-
шое количество этого газа растворилось в воде, придав ей хорошо знако-
мый нам вкус газировки.

Твердый оксид углерода(IV) СО2 под названием «сухой лед» при-
меняют для сильного охлаждения различных материалов до темпера- 
туры –78 °С.

Достаточно широко используется и оксид серы(IV) SO2 (сернистый 
газ). Он находит применение для дезинфекции складских помещений, 
уничтожения вредных насекомых и бактерий, для отбеливания бумаги. 

Оксид кремния(IV) SiO2 используется в производстве стекла, полу-
драгоценных камней и украшений (кристаллы Сваровски).

В Республике Беларусь старейшим предприятием по производству 
стекла и изделий из хрусталя является стеклозавод «Неман» (г. Березов-
ка Гродненской области). В настоящее время на этом предприятии кро-
ме посуды из стекла и хрусталя производится изоляционное штапельное 
стекловолокно высокого качества «НЕМАН+». Основным сырьем для его 
производства являются кварцевый песок и стеклобой.

Оксид кремния(IV) применяется также для изготовления цемен-
та  — важнейшего строительного материала. В нашей стране его произ-
водят на предприятиях холдинга «Белорусская цементная компания» —   
ОАО «Белорусский цементный завод», ОАО «Кричевцементошифер»  
и ОАО «Красносельскстройматериалы».  

Оксид кальция СaO под названием «негашеная известь» применяют 
для изготовления различных строительных материалов. 

Оксиды некоторых других металлов находят применение в произ-
водстве красок. Так, например, оксид железа(III) Fe2O3 используют для 
изготовления краски коричневого цвета, оксид хрома(III) Сr2O3 — зеле-
ного, оксид цинка ZnO и оксид титана(IV) TiO2 — белого цветов.

Оксиды в природе

Оксиды широко распространены в природе. Они содержатся в атмо-
сфере, гидросфере и литосфере нашей планеты.

Самым распространенным оксидом в атмосфере и гидросфере явля-
ется вода H2O, а в литосфере — оксид кремния(IV) SiO2, встречающийся 
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в виде красивых кристаллов кварца и кварцевого песка (рис. 16). Он ис-
пользуется в производстве стекла, керамических изделий и как строи-
тельный материал.

В воздухе содержится небольшое количество оксида углерода(IV) 
(углекислого газа). Вместе с водой он участвует в процессе фотосинтеза, 
в результате которого зеленые растения выделяют в окружающую среду 
кислород.  

Наибольшее количество оксидов встречается в литосфере. Они вхо-
дят в состав почвы, горных пород, руд и минералов.

Оксиды образуются при взаимодействии кислорода с простыми 
и сложными веществами, а также в результате разложения неко-
торых солей при их нагревании.

Оксиды находят широкое практическое применение в промыш-
ленности и в быту.

Оксиды — вода H2O и углекислый газ СО2 — участвуют в про-
цессе фотосинтеза.

Вопросы и задания

1.	Какие оксиды образуются при горении в кислороде простых веществ — се-
ры, углерода и кальция? Напишите уравнения соответствующих реакций.

2.	Напишите уравнения реакций образования оксидов при горении в кисло-
роде следующих сложных веществ: PH3, SiH4. В образующихся оксидах 
валентность фосфора равна V, а валентность кремния — IV.

3.	При нагревании какой соли образуются осноЂвный и кислотный оксиды 
СаO и CO2? Напишите уравнение реакции.

4.	Что такое «сухой лед»? Какова его химическая формула?

Рис. 16. Оксид кремния в природе: 1 —  кристаллический кварц; 2 — кварцевый песок

21
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5.	Какой оксид используется при изготовлении украшений — кристаллов 
Сваровски?

6.	Какой оксид наиболее распространен в атмосфере и гидросфере, а ка-
кой — в литосфере?

7.	Рассчитайте массу фосфора и объем (н. у.) кислорода, при взаимодей-
ствии которых образуется оксид фосфора(V) массой 28,4 г.

8.	Почему при горении природного газа в кухне повышается влажность воз-
духа? Рассчитайте массу воды (г), образующейся при сгорании в кисло-
роде метана объемом 56 дм3 (н. у.). 

Готовимся к олимпиадам 

1. Где находит применение оксид состава ЭО2, в котором массовая доля ато- 
мов Э составляет 27,3 %?

§ 16. Кислоты. Состав и классификация кислот

Другой очень важный класс неорганических веществ — кислоты. 
Это название происходит от слова «кислый», поскольку практически 
все вещества этого класса обладают знакомым вам кислым вкусом. Они 
встречаются в природе, находят применение в быту, используются в про-
мышленности для получения различных веществ.

Состав и физические свойства кислот

Вы уже знаете, что кислоты — сложные вещества, в молекулах ко-
торых содержатся атомы водорода, способные замещаться атомами 
металлов, и кислотные остатки.

Примеры кислот: HCl, HNO3, H2CO3, H2SO4, H3PO4. Число атомов во-
дорода в молекулах кислот чаще всего принимает значения от 1 до 3 и 
называется основностью кислот. 

Названия важнейших кислот и их кислотных остатков приведены в 
т а б л и ц е  1. 

Т а б л и ц а  1. Названия важнейших кислот и кислотных остатков

Название  
кислоты

Формула  
кислоты

Формула и валентность 
кислотного

остатка

Название 
кислотного 

остатка

Соляная 
(хлороводородная) HCl Cl(I) хлорид

Сероводородная H2S S(II) сульфид
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Название  
кислоты

Формула  
кислоты

Формула и валентность 
кислотного

 остатка

Название 
кислотного 

остатка

Азотная HNO3 NO3 (I) нитрат

Серная H2SO4 SO4 (II) сульфат

Сернистая H2SO3 SO3 (II) сульфит

Угольная H2CO3 CO3 (II) карбонат

Кремниевая H2SiO3 SiO3 (II) силикат

Фосфорная H3PO4 PO4 (III) фосфат

Обратите внимание на то, что названия остатков бескислородных 
кислот заканчиваются суффиксом -ид. В названиях остатков кислород-
содержащих кислот присутствуют суффиксы -ат или -ит.

Напомним, что все кислородсодержащие кислоты относятся к кис-
лотным гидроксидам. В чистом виде они представляют собой бесцветные 
жидкости (рис. 17).

Рис. 17. Внешний вид некоторых кислот

Классификация кислот

Поскольку число известных кислот огромно, их классифицируют по 
следующим признакам.

По числу атомов водорода, способных замещаться на металл (т. е. 
по осноЂвности), кислоты делятся на:

        одноосноЂвные — с одним атомом водорода в молекулах, например 
HCl, HNO3;

Продолжение таблицы
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        двухосноЂвные —  с двумя атомами водорода в молекулах, например 
H2SO4, H2SO3, H2S, H2CO3;

        трехосноЂвные — с тремя атомами водорода в молекулах, например 
H3PO4. 

По наличию или отсутствию атомов кислорода в молекулах  раз-
личают кислоты:

        бескислородные — HCl, H2S. Их общая формула — НхЭ;
        кислородсодержащие — HNO3,  H2SO4, H2SiO3, H2CO3, H3PO4. Об-

щая формула таких кислот — НxЭОy.
По растворимости в воде кислоты делятся на растворимые и нерас-

творимые. Большинство кислот хорошо растворяются в воде. К нерас-
творимым относится кислота H2SiO3.

По летучести (способности испаряться) кислоты можно разделить на неле-
тучие и летучие. Нелетучие кислоты — H2SO4 и H3PO4. Как правило, сами 
эти кислоты и их водные растворы не имеют запаха. Летучие кислоты  — 
HCl, H2S, HNO3. Их растворы обладают специфическим запахом.

Кислоты в природе

Кислоты довольно широко распространены в природе. До сих пор вы 
наиболее часто сталкивались с ними, употребляя в пищу различные про-
дукты кислого вкуса — фрукты, кефир, квашеную капусту и маринован-
ные овощи, в которых содержатся различные кислоты. Наиболее часто 
они образуются в растениях и содержатся в их плодах или листьях, ко-
торые мы употребляем в пищу. В разных растениях образуются разные 
кислоты: в лимонах преобладает лимонная, в яблоках — яблочная, а в 
щавеле — щавелевая. Известны также природные кислоты, которые со-
держатся в организмах некоторых насекомых, например муравьев (му-
равьиная кислота). 

Некоторые моллюски или пауки используют кислоты, образующиеся в их 
организмах, для нападения или обороны. Например, серная кислота содер-
жится в секрете слюнных желез брюхоногих моллюсков семейства кассис. 
Охотясь на морских ежей, они «впрыскивают» своим жертвам смертель-
ную дозу серной кислоты. Едкий секрет, содержащий уксусную кислоту 
(концентрация около 80 %), «выстреливают» в случае опасности субтро-
пические паукообразные телифоны.
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Молочная кислота, придающая кислый вкус кефиру, образуется при 
скисании молока или капусты, а уксусная кислота — при скисании ви-
на. Все эти кислоты относятся к органическим кислотам, с которыми вы 
познакомитесь позже. 

Неорганические кислоты, которые вы изучаете сейчас, также встре-
чаются в природе. Например, сероводородная Н2S и угольная H2CO3 кис-
лоты содержатся в водах некоторых минеральных источников. Соляная 
кислота HCl входит в состав желудочного сока человека. Азотная HNO3 

и серная H2SO4 кислоты в небольших количествах образуются в атмо-
сфере и могут встречаться в дождевой воде (кислотные дожди).

Кислоты — сложные вещества, в молекулах которых содержат-
ся атомы водорода, способные замещаться атомами металлов, и 
кислотные остатки.

Кислоты классифицируются по числу атомов водорода, способ-
ных замещаться на металл (т. е. по осноЂвности), по наличию или 
отсутствию в них атомов кислорода.

Кислоты широко распространены в природе. 

Вопросы и задания

1.	Какие вещества называются кислотами? Напишите формулы пяти извест-
ных вам кислот и назовите их.

2.	Как по формуле кислоты можно определить валентность кислотного 
остатка? Чему равна валентность остатков серной, фосфорной, соляной 
и угольной кислот? Как называются соли, содержащие эти кислотные  
остатки?

3.	Что такое основность кислоты? Какие из предложенных кислот — HNO3,  
H2SO4, H2SiO3, H2CO3, H3PO4, HCl — являются одноосновными, двухоснов-
ными, трехосновными?

4.	Приведите примеры одной нерастворимой в воде и трех растворимых в 
воде кислот. Для выполнения задания можете воспользоваться таблицей 
растворимости, приведенной на форзаце учебного пособия.

5.	Газировку получают, пропуская под большим давлением углекислый газ 
в чистую питьевую воду. При этом часть растворенного газа реагирует с 
водой. Какая кислота при этом образуется?

6.	Рассчитайте химическое количество кремниевой кислоты, если ее масса 
равна массе азотной кислоты химическим количеством 2 моль.

7.	Найдите химическое количество фосфорной кислоты, которую нужно до-
бавить к воде массой 36 г для получения смеси (раствора) общей мас- 
сой 55,6 г.
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8.	Рассчитайте массу смеси серной и азотной кислот, химические количе-
ства которых равны соответственно 0,2 моль и 0,3 моль.

9.	Масса смеси серной и азотной кислот равна 32,2 г. Чему равны массы 
каждой из кислот, если их химические количества одинаковы?

Готовимся к олимпиадам

1. В молекуле известной вам кислородсодержащей кислоты содержатся 2 атома 
водорода, а его массовая доля составляет 3,23 %. Определите, о какой кислоте 
идет речь.

§ 17. Химические свойства кислот. Изменение окраски 
индикаторов. Взаимодействие с металлами

Поскольку в состав любой кислоты входят атомы Н, способные за-
мещаться атомами металлов, все кислоты в водных растворах проявля-
ют схожие химические свойства, называемые кислотными. Знание этих 
свойств очень важно для дальнейшего изучения химии, поэтому позна-
комимся с ними более подробно и систематизируем наши знания. 

1. И з м е н е н и е  о к р а с к и  и н д и к а т о р о в
Вы уже знаете, что для доказательства наличия кислоты или щёлочи 

в растворе можно использовать особые вещества — индикаторы — лак-
мус, метилоранж и фенолфталеин. 

Слово «индикатор» происходит от латинского «indicatio», что значит «опре-
деляю, указываю». Индикаторы — сложные органические вещества. Не-
которые из них имеют природное происхождение. Например, лакмус со-
держится в некоторых видах лишайников, из которых его и добывают.  
В качестве индикаторов в домашних условиях можно использовать соки 
некоторых ягод (черника, черноплодная рябина, ежевика) и овощей (крас-
нокочанная капуста).

Так, например, в растворах кислот фиолетовая окраска лакмуса и 
оранжевая окраска метилоранжа изменяются на красную. Фенолфтале-
ин в присутствии кислот остается бесцветным. 

2. В з а и м о д е й с т в и е  с  м е т а л л а м и  
Из курса химии 7-го класса вам известно, что кислоты в водных 

растворах реагируют с металлами. В результате этих реакций обра-
зуются сложные вещества — соли и выделяется простое вещество —  
водород.

Правообладатель Адукацыя i выхаванне



72 Важнейшие классы неорганических соединений

КИСЛОТА + МЕТАЛЛ СОЛЬ + ВОДОРОД

В такие реакции вступают как бескислородные, так и кислородсо-
держащие кислоты (кроме HNO3), например (рис. 18):

6HCl   +   2Al    =    2AlCl3   +   3H2;
	 соляная	 алюми-	 хлорид	 водород 
	 кислота	 ний	 алюминия  

H2SO4   +   Fe    =    FeSO4   +   H2.
	 серная	 железо	 сульфат	 водород
	 кислота		  железа(II)

Рис. 18. Реакции кислот с металлами: 1 — соляной кислоты с алюминием; 2 — серной 
кислоты с железом 

1 2

Принципиальная возможность и интенсивность протекания таких 
реакций определяется положением металлов в ряду, который называет-
ся рядом активности металлов:

K   Ca   Na   Mg   Al   Zn   Fe   Ni   Sn   Pb   H2   Cu   Hg   Ag   Pt   Au

Металлы, находящиеся в данном ряду левее водорода Н2, вытесня-
ют этот газ из растворов кислот (кроме HNO3). Например, магний Mg 
и цинк Zn, расположенные левее Н2, вытесняют его из растворов HCl и 
H2SO4:

Mg  +  2HCl =  MgCl2  +  H2;    

Zn  +  H2SO4 =  ZnSO4  +  H2.
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Чем левее в ряду расположен металл, тем выше его химическая ак-
тивность и тем интенсивнее он реагирует с растворами кислот. В соот-
ветствии с этим из двух металлов — Al и Fe — более активным является 
алюминий Al. Если же сравнить химическую активность Mg и Zn, то 
более активным является магний Mg. 

Металлы, стоящие в указанном ряду правее Н2, например Cu и Ag, 
не вытесняют водород из кислот:

Cu  +  HCl ≠ ;    Ag  +  H2SO4 ≠ .

Поскольку в ходе рассмотренных реакций атомы металлов заме-
щают (вытесняют) атомы водорода в молекулах кислот, эти реакции 
относятся к реакциям замещения.

Кислоты изменяют окраску некоторых индикаторов.
Металлы, находящиеся в ряду активности левее Н2, вытесня-

ют водород  из растворов кислот (кроме HNO3). 

Вопросы и задания

1.	Из предложенного списка веществ выберите те, которые реагируют с со-
ляной кислотой: Cu, Al, M, S, Au. Напишите уравнения соответствующих 
реакций и назовите их продукты.

2.	Напишите уравнения реакций, протекающих в растворе между соляной 
кислотой и железом; серной кислотой и алюминием. К каким классам от-
носятся продукты этих реакций? Назовите их.

3.	В двух одинаковых склянках без этикеток находятся бесцветные жидкости, 
одна из которых вода, а другая — раствор серной кислоты. Какими спосо-
бами можно распознать, в какой из склянок находится кислота? Обоснуй-
те предложенные вами способы и напишите соответствующие уравнения 
реакций.

4.	Водный раствор серной кислоты используется в автомобильных аккуму-
ляторах. Автолюбитель Василий решил сохранить этот раствор в плотно 
закрытой железной канистре. Подумайте, какими могут быть неприятные 
последствия этого «эксперимента». О каком свойстве кислот Василий со-
всем забыл?

5.	Рассчитайте массу серной кислоты, которая в водном растворе прореаги-
рует с железом массой 11,2 г.

6.	Найдите объем (н. у.) водорода, который выделится в результате реакции 
соляной кислоты с алюминием массой 5,4 г.
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Готовимся к олимпиадам 

1. Смесь меди и железа общей массой 160 г обработали раствором серной кис-
лоты, в результате чего выделился газ объемом 44,8 дм3 (н. у.). Рассчитайте мас-
совую долю меди в указанной смеси и массу прореагировавшей серной кислоты.

§ 18. Химические свойства кислот. Взаимодействие  
с осноЂвными оксидами и основаниями. Реакции с солями

Кислоты, являющиеся химически активными веществами, реа-
гируют не только с простыми веществами-металлами. Они вступают  
в реакции и с различными сложными соединениями — осноЂвными 
оксидами, основаниями, солями. Познакомимся с этими процессами  
поближе. 

1. Р е а к ц и и  с  о с н о Ђ в н ы м и  о к с и д а м и
Изучив ранее химические свойства осноЂвных оксидов, вы узнали, 

что они реагируют с кислотами с образованием солей и воды. Зная это, 
вы можете утверждать, что кислоты реагируют с осноЂвными оксидами, 
образуя те же продукты, т. е. соли и воду:

КИСЛОТА + ОСНОЂВНЫЙ  
ОКСИД

СОЛЬ + ВОДА

Приведем примеры уравнений реакций, протекающих в соответствии 
с этой схемой (рис. 19): 

H SO2 4

II
 + Cu O

II
  =   CuSO4

II II
 +  H2O;

	 серная	 оксид	 сульфат	 вода
	 кислота	 меди(II)	 меди(II)

2H PO3 4

III
 + 3

I
Na O2  =  2

I III
Na PO43  + 3H2O.

	фосфорная	 оксид	 фосфат	 вода
	 кислота	 натрия	 натрия

Обратите внимание на то, что в об-
разующейся соли валентность метал-
ла такая же, как в исходном оксиде,  
а валентность кислотного остатка та-
кая же, как в исходной кислоте.

Рассмотренные реакции относят-
ся к реакциям обмена, поскольку в 

CuSO4

 H SO42

CuO

Рис. 19. Реакция серной кислоты с 
оксидом меди(II)
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процессе взаимодействия исходные сложные вещества обмениваются 
своими составными частями.

2. В з а и м о д е й с т в и е  с  о с н о в а н и я м и
Из курса химии 7-го класса вам известно, что основания реагируют  

с кислотами с образованием солей и воды. А что же тогда образуется при 
взаимодействии кислот с основаниями? Правильно, те же самые продук-
ты — соли и вода! Мы еще раз убеждаемся, что состав конечных веществ 
не зависит от того, в каком порядке смешиваются исходные вещества. 
Итак, запомните схему, согласно которой кислоты реагируют с основа-
ниями: 

КИСЛОТА + ОСНОВАНИЕ СОЛЬ + ВОДА

Отметим, что в образующейся соли валентность металла такая же, 
как в исходном основании, а валентность кислотного остатка такая же, 
как в исходной кислоте.

Кислоты реагируют как с нерастворимыми (рис. 20), так и с раство-
римыми основаниями, например:

3HNO3

I
   +     Fe(OH)3

III
    =    Fe NO( )3 3

III I
   +   3H2O;

	 азотная	 гидроксид	 нитрат	 вода
	 кислота	 железа(III)	 железа(III)

H SO2 4

II
    +    2KOH

I
    =    K SO2 4

I II
    +   2H2O.

	 серная	 гидроксид	 сульфат	 вода
	 кислота	 калия	 калия 

Fe(OH)
3

HNO3

Рис. 20. 1 — гидроксид железа(III); 2 — реакция азотной кислоты с гидроксидом 
железа(III)

1 2
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Реакции этого типа, как и реакции кислот с основными оксидами, 
относятся к реакциям обмена. 

Напомним, что реакции растворимых оснований с кислотами на-
зываются реакциями нейтрализации. На практике они используются в 
случае аварий, связанных с выбросом кислот. Их нейтрализуют раство-
рами щелочей.

3. В з а и м о д е й с т в и е  с  с о л я м и.
Еще один класс сложных веществ, с которыми кислоты могут всту-

пать в химическое взаимодействие, — соли. Реакции этого типа идут со-
гласно общей схеме:

КИСЛОТА + СОЛЬ
НОВАЯ 

КИСЛОТА + 
НОВАЯ 

СОЛЬ

Однако сразу заметим, что кислота реагирует в растворе с солью 
лишь в том случае, если в результате реакции выделяется газ () или 
образуется нерастворимое вещество, выпадающее в осадок () (рис. 21). 
Примеры таких реакций:

2HCl
I I

   +   K S2

I II
    =    H S2

I II
   +   2KCl

I I
;

	 соляная	 сульфид	 серо-	 хлорид
	 кислота	 калия	 водород	 калия

H SO2 4

I II
  +  BaCl2

II I
   =    2HCl

I I
  +  BaSO4

II II
.

	 серная	 хлорид	 соляная	 сульфат 
	 кислота	 бария	 кислота	 бария 

Рис. 21. Реакции: 1 — соляной кислоты с сульфидом калия; 2 — серной кислоты  
с хлоридом бария

1 2
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Очевидно, что реакции этого типа, как и двух предыдущих, относят-
ся к реакциям обмена. 

Известно несколько кислот, которые достаточно легко разлага-
ются на соответствующий кислотный оксид и воду. К таким кисло-
там относятся, например, угольная H2CO3, сернистая H2SO3 и крем-
ниевая H2SiO3 кислоты. Угольная кислота разлагается на кислотный  
оксид CO2 и воду уже при комнатной температуре:

H2CO3     =     CO2   +   H2O.
                                        угольная        оксид         вода
                                         кислота      углерода(IV)    

По этой причине в результате реакции карбоната кальция с соля-
ной кислотой вместе с хлоридом кальция образуются углекислый газ  
и вода:

  CO2
CaCO3   +    2HCl    =    CaCl2   +   H2CO3

H2O.
	 карбонат	 соляная	 хлорид	 угольная      
	 кальция	 кислота	 кальция	 кислота

оксид  
углерода (IV)

вода

Кремниевая кислота разлагается на кислотный оксид и воду при нагре-
вании. 

Одним из направлений практического использования реакций 
кислот с солями в сельском хозяйстве Республики Беларусь являет-
ся раскисление почв. Почвы с повышенным содержанием кислот ма-
лопригодны для выращивания сельскохозяйственных культур. Для 
уменьшения содержания кислот в почвы вносят доломит — природ-
ную смесь карбонатов кальция и магния. Эти соли реагируют с кис-
лотами, содержащимися в почвах, плодородность которых из-за этого  
повышается.

Кислоты реагируют с осноЂвными оксидами и основаниями с об-
разованием соли и воды. 

Кислоты реагируют с солями с образованием новой кислоты  
и новой соли при условии, что в результате реакции образуется оса-
док или выделяется газ.

Некоторые неустойчивые кислоты разлагаются на кислотный 
оксид и воду. 
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Вопросы и задания
1.	Из предложенного списка веществ выберите те, которые реагируют с со-

ляной кислотой: CO2, CaO, P, Cu(OH)2, H2O, K2CO3, Н2S. Напишите урав-
нения соответствующих реакций и назовите их продукты.

2.	Напишите уравнения реакций, протекающих в растворе между соляной 
кислотой и оксидом кальция; азотной кислотой и гидроксидом магния; 
серной кислотой и карбонатом калия. К какому типу реакций они отно-
сятся? Назовите образующиеся вещества.

3.	Какая реакция называется реакцией нейтрализации? Приведите примеры 
кислот и оснований, которые могут реагировать между собой. Напишите 
уравнения соответствующих реакций. 

4.	Напишите уравнения реакций, при помощи которых можно осуществить 
последовательные превращения: 

	 а) оксид фосфора(V)  фосфорная кислота  фосфат цинка;  
	 б) оксид серы(VI)  серная кислота  водород  вода. 
5.	В двух одинаковых склянках без этикеток находятся бесцветные жидкости, 

одна из которых — вода, а другая — соляная кислота. C помощью какого 
из предложенных веществ — Cu или CaCO3 — можно распознать, в какой 
из склянок находится кислота? Обоснуйте ваш выбор и напишите соот-
ветствующее уравнение реакции.

6.	Соляная кислота входит в состав некоторых средств бытовой химии для 
снятия налета ржавчины с поверхности ванн, раковин, унитазов. При-
няв условно, что одним из компонентов ржавчины является гидроксид 
железа(III), составьте уравнение его реакции с указанной кислотой.

7.	Рассчитайте массу азотной кислоты, которая прореагирует с оксидом 
кальция массой 14 г.

8.	В результате реакции карбоната кальция с соляной кислотой выделился 
газ объемом 6,72 дм3 (н. у.). Рассчитайте химическое количество прореа-
гировавшей кислоты и массу образовавшейся соли. 

9.	Рассчитайте массу гидроксида натрия, необходимого для нейтрализации 
серной кислоты, содержащейся в растворе массой 200 г, в котором мас-
совая доля H2SO4  равна 9,8 %. 

Домашний эксперимент

Как вам уже известно, в рассоле квашеной капусты, как и в кефире, 
содержится молочная кислота. По своим свойствам она схожа со многи-
ми другими кислотами: изменяет окраску индикаторов, взаимодействует 
с некоторыми солями. Исследуем это в домашних условиях. В 7-м классе 
вы исследовали индикаторные свойства черничного сока, краснокочан-
ной капусты, лепестков фиалки. Воспользуемся ими и расширим наш 
эксперимент реакцией кислоты с солью.
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Возьмите три стакана и налейте в них по 1–2 см3 рассола квашеной 
капусты (или кефира). Затем в первый стакан прилейте немного чер-
ничного сока, во второй — насыпьте поваренную соль на кончике ножа.  
В третий стакан внесите столько же питьевой соды (соль угольной кисло-
ты). Какие изменения вы наблюдаете? О чем они свидетельствуют? Рас-
скажите о вашем исследовании одноклассникам и учителю.

Готовимся к олимпиадам 

1. Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следую- 
щие превращения:

Mg  Mg(NO3)2  MgO  MgCl2.

§ 19. Получение и применение кислот
Практически все важнейшие кислоты в промышленности получают с 

помощью различных химических реакций. Познакомимся со способами 
получения кислот поближе. 

Получение кислот

Для получения неорганических кислот используют реакции различ-
ных типов. Рассмотрим важнейшие из них.

1. В з а и м о д е й с т в и е  н е к о т о р ы х  п р о с т ы х  в е щ е с т в  н е м е -
т а л л о в  с  в о д о р о д о м 

Так, например, при сжигании водорода в хлоре образуется хлорово-
дород, а при пропускании водорода над нагретой серой получается серо-
водород: 

H2   +   Cl2   =   2HCl;             
	 водород	 хлор	 хлоро-	
	 водород  

H2   +   S   =    H2S.
	 водород	 сера	 серо-
			   водород

Образующиеся газообразные продукты реакций — HCl и H2S — рас-
творяют в воде и получают соответствующие бескислородные кисло- 
ты — соляную (хлороводородную) HCl и сероводородную H2S.

К какому типу относятся рассмотренные здесь реакции? 

2. В з а и м о д е й с т в и е  к и с л о т н ы х  о к с и д о в  с  в о д о й
Вы уже знаете, что кислотные оксиды, кроме SiO2, реагируют с во-

дой с образованием кислот. Это свойство кислотных оксидов используют 

t

=
t
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для получения некоторых кислородсодержащих кислот, например сер-
ной H2SO4 и фосфорной H3PO4:

SO3   +   H2O    =    H2SO4;
	 оксид	 вода	 серная
	 серы(VI)		    кислота

P2O5   +   3H2O     =    2H3PO4.
	 оксид	 вода	 фосфорная
	 фосфора(V)		  кислота

В Беларуси азотная кислота производится на ОАО «Гродно Азот». 
Серную и фосфорную кислоты изготавливают на ОАО «Гомельский хи-
мический завод».

Применение кислот

Кислоты широко используются в следующих сферах деятельности 
человека — в быту, в различных отраслях промышленности, в медицине.

Некоторые кислоты мы с вами можем найти дома. Например, в каж-
дой кухне есть уксус — водный раствор уксусной кислоты или порошок 
лимонной кислоты, использующиеся для приготовления пищи (рис. 22).

HCl

H2CO3

H3PO4

HNO3

H2SO4

КИСЛОТЫ

Рис. 22. Применение кислот



81§ 19. Получение и применение кислот

В промышленности наиболее широко используются серная, азотная, 
соляная и фосфорная кислоты. Например, серную кислоту применяют 
для производства минеральных удобрений, моющих средств, для очист-
ки нефтепродуктов. Растворы этой кислоты используются для заправки 
автомобильных электроаккумуляторов.

Азотная кислота применяется для получения минеральных удобре-
ний, взрывчатых веществ, красителей, некоторых лекарств. Она также 
используется для определения содержания золота в ювелирных сплавах. 

Соляную кислоту широко применяют для очистки поверхности ме-
таллов, в производстве лекарств, пластмасс, различных солей. Она вхо-
дит в состав средств для очистки раковин, ванн и другого сантехническо-
го оборудования от известкового налета и ржавчины. 

Фосфорная кислота является исходным веществом для получения 
ценных минеральных удобрений, применяется для защиты железных 
изделий от ржавления. Она также используется в качестве регулятора 
кислотности при изготовлении ряда пищевых продуктов. 

Угольная кислота содержится во всех газированных водах и напит-
ках. Их изготавливают, под давлением насыщая соответствующие жид-
кости углекислым газом. При этом он частично реагирует с водой, об-
разуя угольную кислоту.  

Меры предосторожности при работе с кислотами

Кислоты — едкие вещества. Особенно опасны серная, азотная и со-
ляная кислоты — они разрушают кожу, бумагу, древесину, ткани. По-
падание этих кислот на кожу или в глаза может привести к болезнен-
ным химическим ожогам. Поэтому обращаться с кислотами нужно очень 
осторожно. При работе с ними следует надевать средства защиты — спе-
циальные халаты, перчатки, очки. 

Следует помнить, что смешивание кислот с водой сопровождается 
выделением теплоты. Оно может быть настолько сильным, что содержа-
щаяся в растворе вода почти мгновенно закипает, разбрызгивая во все 
стороны капли едкой жидкости. Происходит это при неправильном раз-
бавлении, когда воду вливают в сосуд с кислотой. Дело в том, что вода 
значительно легче кислоты и не успевает равномерно смешаться с ней. 
Оставаясь сверху, первая же порция добавленной воды от соприкосно-
вения с кислотой быстро нагревается и бурно закипает. Чтобы этого не 
случилось, при разбавлении кислот, особенно серной, их следует тон-
кой струйкой медленно вливать в воду при постоянном перемешивании 
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стеклянной палочкой (рис. 23). В этом случае более тяжелая кислота, 
опускаясь вниз, равномерно смешивается с водой. Выделяющаяся тепло-
та также равномерно распределяется по всему раствору, который, как 
правило, лишь нагревается, но не закипает и не разбрызгивается.  

При попадании на кожу или в глаза кислоту необходимо немедленно 
смыть большим количеством проточной воды, а затем промыть поражен-
ный участок раствором питьевой соды. В случае необходимости следует 
обратиться к врачу. 

Для получения кислот используют реакции: 
        водорода с некоторыми неметаллами (хлор и сера); 
        кислотных оксидов с водой. 
Кислоты находят широкое применение в промышленности и в 

быту.
Кислоты — едкие вещества, обращаться с ними следует осто-

рожно. 

Вопросы и задания
1.	Перечислите известные вам способы получения кислот.
2.	Как получают соляную и сероводородную кислоты из простых веществ? 

Напишите уравнения соответствующих реакций. К реакциям какого типа 
они относятся?

3.	Из предложенного перечня оксидов — MgO, SO3, Al2O3, SiO2, Na2O, P2O5, 
CO2 — выберите вещества, реагирующие с водой с образованием кислот. 
Составьте уравнения соответствующих реакций.

H O2

H SO2 4

H SO2 4

H O2

Рис. 23. Приготовление водного раствора серной кислоты
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4.	Какие кислоты наиболее широко используются в промышленности?
5.	Какие меры предосторожности нужно соблюдать при работе с кислотами? 

Что нужно делать, если кислота попала на одежду, на кожу или в глаза?
6.	Рассчитайте общий объем (н. у.) водорода и хлора, необходимый для по-

лучения хлороводорода массой 109,5 г.
7.	Рассчитайте массу фосфорной кислоты, которая образуется при взаимо-

действии оксида фосфора(V) химическим количеством 0,25 моль с водой.
8.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 

превращения:
	 а) P  P2O5  H3PO4  Mg3(PO4)2;    б) SO3  H2SO4  H2  H2S  K2S.

Готовимся к олимпиадам 

1. Общее химическое количество оксида серы(VI) и оксида фосфора(V) в их смеси 
равно 0,3 моль. В результате реакций этих оксидов с водой образовалась смесь 
кислот массой 34,3 г. Рассчитайте массовую долю серной кислоты в этой смеси.

§ 20. Основания

Вы уже знаете, что существует целый класс сложных неорганиче-
ских веществ, в состав которых входят атомы металлов и группы ОН. 
Все вещества этого класса реагируют с кислотами с образованием солей, 
т. е. являются как бы «основой» солей. Поэтому класс таких веществ 
получил название «основания». Таким образом, основания — сложные 
вещества, состоящие из атомов металлов и гидроксогрупп ОН. 

Состав оснований

Состав всех оснований можно выразить одной общей формулой — 
Me(OH)x, где Me — символ металла, а подстрочный индекс х — число 
групп OH, соединенных с одним его атомом. Чаще всего это число при-
нимает значения от 1 до 3, например: KOH, Mg(OH)2, Al(OH)3.

Группа OH называется гидроксогруппой. Слово гидроксо состоит из 
первых частей латинских названий элементов водорода (Hydrogenium) и 
кислорода (Oxygenium), атомы которых образуют эту группу. 

Валентность гидроксогруппы ОН всегда рaвна I: OH
I

. Вследствие это-
го в формуле любого основания число групп ОН всегда численно равно 
валентности связанного с ними атома металла: 

Na OH
I I

,   Ca(OH)2

II I
,   Fe(OH)3

III I
.
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Название любого основания состоит из слова «гидроксид» и русского 
названия металла в родительном падеже, например: NaOH — гидроксид на-
трия. Если металл проявляет переменную валентность, то ее значение ука-
зывается римской цифрой в скобках после названия металла, например:

Fe(OH)
II I

2  — гидроксид железа(II);    

 Fe(OH)
III I

3  — гидроксид железа(III).

Напомним, что основания NaOH, KOH, Mg(OH)2, Ca(OH)2, Fe(OH)2, 
Cu(OH)2 относятся к осноЂвным гидроксидам. 

Классификация оснований

По растворимости в воде основания делятся на две группы:
        растворимые основания, к которым относятся NaOH, KOH, 

Ba(OH)2, Ca(OH)2. Они имеют общее название — щёлочи. При комнатной 
температуре это — твердые вещества белого цвета (рис. 24, 1). 

        нерастворимые основания, например, Mg(OH)2, Al(OH)3, Zn(OH)2, 
Fe(OH)3, Cu(OH)2 и некоторые другие. Они также представляют собой твер-
дые вещества, многие из которых окрашены в разные цвета (рис. 24, 2).

Рис. 24. Внешний вид некоторых оснований: щелочей (1) и нерастворимых оснований (2)

1

2

KOH NaOH

Co(OH)2 Ni(OH)2 Cu(OH)2 Fe(OH)3
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Термин «щёлочь» происходит от старорусского слово «щёлок». Так на-
зывали жидкость, которая получается при кипячении смеси воды с золой 
растений. Один из компонентов золы реагирует с водой и превращается в 
гидроксид калия KOH. Вещество, содержащееся в щёлоке, назвали «щё-
лочь». Впоследствии этот термин стали использовать и для других раство-
римых в воде оснований.

Меры предосторожности при работе со щелочами

Щёлочи — едкие вещества. Не случайно в старых названиях щелочей 
присутствует слово «едкий». Например, гидроксид натрия NaOH иногда 
называют «едкий натр», а гидроксид калия KOH — «едкое кали». Кон-
такт щёлочи с кожей может привести к болезненным химическим ожо-
гам, а попадание щелочей в глаза — к слепоте. Поэтому обращаться со 
щелочами нужно очень осторожно. При работе с ними следует надевать 
средства защиты — халаты, перчатки и очки. 

Следует помнить, что растворение твердых щелочей в воде сопро-
вождается выделением теплоты. Оно может быть настолько сильным, 
что содержащаяся в растворе вода может закипеть, разбрызгивая во все 
стороны капли едкой жидкости. Чтобы этого не случилось, для приго-
товления раствора щёлочи ее вносят в воду небольшими порциями при 
постоянном перемешивании жидкости стеклянной палочкой. Выделяю-
щаяся при этом теплота равномерно распределяется по всему раствору.  
Он при этом, как правило, лишь нагревается, но не закипает и не раз-
брызгивается.  

При попадании щёлочи на кожу или в глаза ее необходимо немед-
ленно смыть большим количеством воды, а затем промыть пораженный 
участок специально приготовленным разбавленным раствором уксус-
ной или борной кислоты. В случае необходимости следует обратиться  
к врачу.

Основания — сложные вещества, состоящие из атомов метал-
лов и гидроксогрупп ОН.

Основания классифицируются по растворимости в воде. Раство-
римые основания называются щелочами.

Щёлочи — едкие вещества. Обращаться с ними следует очень 
осторожно. 
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Вопросы и задания

1.	Какие вещества называются основаниями? Какова их общая формула? 
2.	Напишите химические формулы пяти оснований и назовите их.
3.	Чем определяется число гидроксогрупп ОН в формуле основания? Мо-

гут ли атомы одного и того же металла соединяться с разным числом  
групп ОН? Чем различаются названия таких оснований? Приведите соот-
ветствующий пример.

4.	Какие основания называются щелочами? Приведите примеры четырех 
щелочей и назовите их.

5.	Молярная масса неизвестного основания Me(OH)3 равна 107 г/моль. Опре-
делите его химическую  формулу. 

6.	В смеси гидроксидов натрия и магния их химические количества равны 
соответственно 0,25 моль и 0,15 моль. Рассчитайте массовую долю NaOH 
в указанной смеси оснований.

7.	Какие правила техники безопасности следует соблюдать при работе со ще-
лочами? Что нужно делать, если раствор щёлочи попал на кожу или в глаза?

8.	Средство для промывания кухонной канализации представляет собой рас-
твор основания. Какое из предложенных оснований может содержаться в 
этом растворе: Cu(OH)2, Fe(OH)2, NaOH? Обоснуйте ваш выбор.

9.	Найдите массу смеси гидроксида натрия и гидроксида кальция, в которой 
их химические количества равны соответственно 0,3 моль и 0,4 моль.

10. Химическое количество гидроксида калия составляет 0,4 моль. Найдите 
химическое количество гидроксида натрия, который нужно добавить к ис-
ходному KOH, чтобы масса полученной смеси веществ была равна 46,4 г.

11.	Рассчитайте массу гидроксида магния, который нужно добавить к гидрок-
сиду кальция массой 14,8 г, чтобы общее химическое количество основа-
ний в смеси было равно 0,45 моль.

Готовимся к олимпиадам 

1. Смесь оксида и гидроксида магния прокалили до прекращения реакции и по-
лучили твердый остаток, масса которого на 23,2 % меньше массы исходной сме-
си. Рассчитайте массовую долю оксида магния в исходной смеси. 

§ 21. Химические свойства оснований 

Поскольку в состав любого основания входят гидроксогруппы ОН, 
связанные с атомом металла, все основания проявляют схожие химиче-
ские свойства, называемые осноЂвными. Знание этих свойств очень важно 
для дальнейшего изучения химии, поэтому познакомимся с ними более 
подробно и систематизируем наши знания. 
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1. И з м е н е н и е  о к р а с к и  и н д и к а т о р о в
Вы уже знаете, что индикаторы в присутствии растворимых основа-

ний, т. е. щелочей, изменяют свою окраску: лакмус — с фиолетовой на 
синюю, метилоранж — с оранжевой на желтую, а бесцветный фенолфта-
леин окрашивается в малиновый цвет. 

2. В з а и м о д е й с т в и е  с  к и с л о т а м и
Практически все основания реагируют с кислотами с образованием 

солей и воды по общей схеме:

ОСНОВАНИЕ + КИСЛОТА СОЛЬ + ВОДА

Запомните, что в образующейся соли валентность металла такая же, 
как в исходном основании, а валентность кислотного остатка такая же, 
как в исходной кислоте.

Примеры реакций, протекающих в соответствии с указанной схемой:

Ca(OH)2

II
   +   2HCl

I
     =     Ca Cl2

II I
   +   2H2O;

	 гидроксид	 соляная	 хлорид	 вода
	 кальция	 кислота	 кальция		   

2Na OH
I

   +    H SO2 4

II
     =     Na SO2 4

I II
  +   2H2O.

	 гидроксид	 серная	 сульфат	 вода
	 натрия	 кислота	 натрия 

Напомним, что реакция между щёлочью и кислотой, в результате 
которой образуется нейтральный раствор, называется реакцией ней-
трализации.

3. В з а и м о д е й с т в и е  с  к и с л о т н ы м и  о к с и д а м и
Большинство оснований, в том числе все щёлочи, реагируют с кис-

лотными оксидами по общей схеме:

ОСНОВАНИЕ + КИСЛОТНЫЙ 
ОКСИД

СОЛЬ + ВОДА

Запомните, что в образующейся соли валентность металла такая 
же, как и в исходном основании. Кроме того, в состав соли входит 
остаток той кислоты, которая соответствует кислотному оксиду, всту-
пающему в реакцию. Например, если в реакцию вступает кислотный  
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оксид CO2, которому соответствует кислота H2CO3, то в состав соли будет 
входить остаток этой кислоты, т. е. CO3. Его валентность, как вы уже 
знаете, равна II:

2KOH
I

    +    CO2     =     K CO2 3

I II
    +    H2O.

	 гидроксид	 оксид 	 карбонат	 вода 
	 калия	 углерода(IV)	 калия   

Если же в реакцию вступает кислотный оксид P2О5, которому соот-
ветствует кислота H3PO4, то в составе образующейся соли будет остаток 
этой кислоты, т. е. PO4 с валентностью, равной III:

3Ca(OH)2

II
   +  P2O5   =   Сa (PO )3 24

II III
  +  3H2O.

	 гидроксид	 оксид	 фосфат	 вода
	 кальция	 фосфора(V)	 кальция 

4. В з а и м о д е й с т в и е  с  с о л я м и

Растворимые основания реагируют с растворимыми солями по об-
щей схеме:

ОСНОВАНИЕ + СОЛЬ
НОВОЕ 

ОСНОВАНИЕ + 
НОВАЯ 

СОЛЬ

Реакции этого типа относятся к реакциям обмена, посколь-
ку в процессе взаимодействия исходные вещества — щёлочь и рас-
творимая соль  — обмениваются своими составными частями. При 
этом валентность атомов металлов и кислотных остатков не изме- 
няется.

В результате таких реакций выпадает осадок () нового основания 
(рис. 25) или новой соли: 

2KOH
I I

  +  CuSO4

II II
  =  Cu (OH)

2

II I
  +  K SO2 4

I II
;

	 гидроксид	 сульфат	 гидроксид	 сульфат
	 калия	 меди(II)	 меди(II)	 калия

B 2a OH
II I

( )   +  Na SO2

I II

4   =  2Na
I I

OH   +  BaSO
II II

4 ..
	 гидроксид	 сульфат	 гидроксид	 сульфат
	 бария	 натрия	 натрия	 бария
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5. Р а з л о ж е н и е  п р и  н а г р е в а н и и

Все нерастворимые основания при нагревании разлагаются по общей 
схеме:

НЕРАСТВОРИМОЕ
ОСНОВАНИЕ

ОКСИД
МЕТАЛЛА

+ ВОДА

В ходе таких реакций валентность атомов металла не изменяется:

Cu(OH)2

II
  =  Cu O

II
  +  H2O;

	 гидроксид	 оксид	 вода
	 меди(II)	 меди(II)

 2Fe(OH)3

III
 =  Fe O2 3

III
  +  3H2O.

	 гидроксид	 оксид	 вода
	 железа(III)	 железа(III)

В растворах щелочей индикаторы изменяют свою окраску.
Основания реагируют с кислотами с образованием соли и воды. 
Основания реагируют с кислотными оксидами, образуя соль  

и воду.
Растворимые основания реагируют с растворимыми солями  

с образованием новых оснований и новых солей. 
Нерастворимые основания разлагаются при нагревании. 

→
t

=
t

=
t

Рис. 25. Образование осадков: 1 — гидроксида меди(II), 2 — сульфата бария

1 2
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Вопросы и задания

1.	Почему основания проявляют ряд общих химических свойств, называемых 
осноЂвными?

2.	Какова окраска индикаторов в растворах щелочей?
3.	Напишите уравнения реакций в растворах между веществами: гидрокси-

дом кальция и азотной кислотой; гидроксидом магния и соляной кисло-
той; гидроксидом калия и фосфорной кислотой. Назовите продукты этих  
реакций.

4.	Какие реакции относятся к реакциям нейтрализации? Почему они так на-
зываются? Напишите уравнения реакций нейтрализации, в результате ко-
торых образуются соли: хлорид натрия; нитрат кальция; сульфат калия.

5.	Напишите уравнения реакций в растворах между веществами: гидрок-
сидом кальция и оксидом углерода(IV); гидроксидом калия и оксидом 
фосфора(V); гидроксидом натрия и оксидом серы(VI). Назовите образую-
щиеся вещества.

6.	Напишите уравнения реакций в растворах между веществами: гидрокси-
дом калия и нитратом меди(II); гидроксидом натрия и сульфатом железа(III); 
гидроксидом кальция и хлоридом алюминия. Назовите продукты этих ре-
акций.

7.	Из предложенного перечня выберите формулы оснований, которые разла-
гаются при нагревании: KOH, Fe(OH)2, Al(OH)3, NaOH, Mg(OH)2. Напишите 
уравнения возможных реакций, назовите их продукты. 

8.	Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить по-
следовательные превращения:

	 а) оксид натрия  гидроксид натрия  карбонат натрия;
	 б) кальций  оксид кальция  гидроксид кальция  фосфат кальция;
	 в) углерод  оксид углерода(IV)  угольная кислота  карбонат калия.

9.	Рассчитайте массу сульфата железа(III) и массу гидроксида калия, 
при взаимодействии которых образуется нерастворимое основание  
массой 85,6 г.

10.	Рассчитайте массу фосфорной кислоты, которая прореагирует с гидрокси-
дом натрия массой 24 г.

11.	Углекислый газ прореагировал со щёлочью, в результате чего образовал-
ся карбонат натрия массой 21,2 г. Найдите объем исходного углекислого 
газа и массу прореагировавшей с ним щёлочи.

Готовимся к олимпиадам 

1. К раствору, содержавшему гидроксид натрия массой 20 г, добавили раствор, 
в котором химическое количество серной кислоты составляло 0,2 моль. В какой 
цвет окрасится метилоранж в полученном растворе? Почему? 
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Домашний эксперимент 

Известно, что растворы щелочей такие же скользкие, как и мыло. 
Значит ли это, что мыло реагирует с водой с образованием щёлочи? Что-
бы ответить на этот вопрос, растворите немного мыла в теплой воде и 
в полученный раствор добавьте несколько капель домашнего индикато-
ра — черничного сока или сока краснокочанной капусты. Что вы наблю-
даете? О чем это свидетельствует? 

§ 22. Получение и применение оснований
Растворимые и нерастворимые основания отличаются между собой 

по некоторым свойствам, эти вещества получают разными способами.  

Получение щелочей

Как вы уже знаете, щёлочи можно получить в результате реакций  
оксидов активных металлов  с водой:

CaO   +   H2O    =    Ca(OH)2.
	 оксид	 вода	 гидроксид  

	 кальция		  кальция   

Для получения гидроксидов натрия и калия через водные растворы KCl и 
NaCl пропускают электрический ток:

2KCl +  2H2O = 2KOH  + H2 + Cl2.
Такое разложение веществ под действием электрического тока назы-

вается электролизом.
В Республике Беларусь гидроксид калия этим способом получают в це-

ху мембранного электролиза ОАО «Беларуськалий». Это самая передовая 
на данный момент технология электролиза в мире. Она отличается более 
низким потреблением электроэнергии, простым и безопасным режимом 
работы установки и отсутствием вредных выбросов в окружающую среду. 

Получение нерастворимых оснований

Нерастворимые основания получают взаимодействием растворимых 
оснований (щелочей) с растворимыми солями, например:

3KOH   +   Fe(NO3)3      =     Fe(OH)3   +   3KNO3.
	 гидроксид	 нитрат	 гидроксид	 нитрат

	 калия	 железа(III)	 железа(III)	 калия  

Образующиеся нерастворимые основания выделяются из растворов в 
виде осадков. 
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Применение оснований

Из всех оснований наиболее широкое применение находят щёлочи. 
Раствор одной из них вы наверняка сможете найти дома. Это средство 
бытовой химии (рис. 26) используют для промывания кухонной канали-
зации. Содержащаяся в нем щёлочь растворяет остатки жира и жирной 
пищи, которые мешают стоку воды.

В последнее время в быту получили широкое распространение ще-
лочные гели — густые жидкости, содержащие гидроксид натрия. Они 
предназначены для быстрого удаления остатков пригоревшего жира с 
поверхности кухонных плит и микроволновых печей.

В гораздо большем объеме гидроксид натрия применяется в хими-
ческой промышленности. Его используют в производстве мыла, жидких 
моющих средств, бумаги, искусственных волокон, различных солей и 
некоторых лекарств.

Другое основание, которое используется в больших масштабах, — 
гидроксид кальция Ca(OH)2. Под названием «известь» или «известка» 
он широко применяется в строительстве для побелки стен и потолков. 
Это основание входит в состав строительных смесей для штукатурки, его 
часто добавляют в цементные растворы для увеличения прочности бетон-
ных и железобетонных конструкций.

Са(ОН)2

NаОН

Al(ОН)3

Mg(ОН)2

и

ОСНОВАНИЯ

Рис. 26. Применение оснований



93Лабораторный опыт 1

Большие количества гидроксида кальция используются в производ-
стве сахара из сахарной свеклы. 

Практическое применение находят также гидроксиды алюминия 
Al(OH)3 и магния Mg(OH)2. Они являются компонентами медицинского 
препарата «Алмагель», который принимают внутрь при заболеваниях 
пищеварительной системы.

Лабораторный опыт 1
Получение нерастворимого основания

Налейте в пробирку раствор сульфата меди(II) объемом 1–2 см3 

и добавьте к нему примерно такой же объем раствора гидроксида на-
трия. Что наблюдается в пробирке? Каков цвет выпавшего осадка?

Напишите уравнение протекающей реакции и укажите ее тип.

Гидроксид кальция получают реакцией оксида кальция с водой.
Нерастворимые основания получаются в результате взаимодей-

ствия щелочей с растворимыми солями.
Щёлочи находят широкое практическое применение. 

Вопросы и задания

1.	Перечислите известные вам способы получения оснований. Реакции каких 
типов лежат в их основе?

2.	Напишите уравнения реакций металлов с водой, в результате которых об-
разуются гидроксиды натрия и кальция и выделяется водород. 

3.	Оксиды каких металлов реагируют с водой с образованием щелочей? На-
пишите три уравнения соответствующих реакций. 

4.	Как получают нерастворимые основания? Напишите по два уравнения ре-
акций получения нерастворимых оснований — гидроксида магния и ги-
дроксида железа(III).

5.	Для чего используется гидроксид натрия в быту? На чем основано его 
применение? Каково промышленное применение гидроксида натрия? Ка-
кие ценные материалы и вещества получают на его основе?

6.	Где находит применение гидроксид кальция? Получение какого важного 
продукта питания связано с использованием гидроксида кальция?

7.	Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить по-
следовательные превращения:

	 а) калий   гидроксид калия  гидроксид меди(II)  оксид меди(II);
	 б) гидроксид железа(III)  вода  гидроксид кальция  нитрат кальция.
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8.	Натрий прореагировал с водой, в результате чего образовалась щёлочь 
массой 16 г. Рассчитайте исходную массу натрия и объем (н. у.) выделив-
шегося водорода.  

9.	Химическое количество оксида кальция, вступившего в реакцию с водой, 
равно 0,75 моль. Рассчитайте массы прореагировавшей воды и получен-
ного гидроксида кальция.

10.	Рассчитайте массу хлорида железа(III), при взаимодействии которого с 
гидроксидом натрия получится гидроксид железа(III) химическим количе-
ством 0,4 моль.

11.	Кусочек калия растворили в воде, а к полученной щёлочи добавили рас-
твор хлорида меди(II). При этом образовался осадок массой 1,96 г. Рас-
считайте исходную массу калия.

Готовимся к олимпиадам 

1. В результате нагревания порции гидроксида железа(III) некоторая его часть 
разложилась на соответствующий оксид и воду. Масса образовавшегося твер-
дого остатка оказалась на 15,7 % меньше массы исходного гидроксида. Рассчи-
тайте, какая часть этого вещества разложилась.

§ 23. Соли. Состав и классификация солей

При изучении химических свойств оксидов, кислот и оснований вы 
узнали, что эти вещества в результате различных реакций превращают-
ся в соли — наиболее многочисленный класс неорганических веществ.

Состав солей

Из курса химии 7-го класса вы уже знаете, что соли — это сложные 
вещества, состоящие из атомов металлов и кислотных остатков. По-
скольку разных металлов и кислотных остатков известно много, число 
образуемых ими солей очень велико. 

Вспомним правила составления формул солей и их названий.
Состав каждой соли определяется значениями валентности содержа-

щихся в ней металла и кислотного остатка. Для составления формулы 
соли, например сульфата алюминия, нужно сделать следующее:

а)	 написать рядом символ металла алюминия Al и формулу кислот-
ного остатка SO4 и указать сверху римскими цифрами значения их ва-
лентности (III и II):

AlSO4

III II
;
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б)	 найти наименьшее общее кратное (НОК) 
этих значений (6) и записать его величину посе-
редине над римскими цифрами:

Al SO4

III II
6

;

в)	 найти индексы для атомов металла и кис-
лотного остатка, поочередно разделив НОК на зна-
чения их валентности: индекс для Al = 6 : III = 2; 
индекс для SO4  =  6 : II  =  3. Следовательно, фор-
мула сульфата алюминия — Al2(SO4)3.

Название любой соли состоит из двух слов — 
названия кислотного остатка (в именительном 
падеже) и названия металла (в родительном па-
деже). Например: AlCl3 — хлорид алюминия; 
BaSO4 — сульфат бария; K2CO3 — карбонат ка-
лия; Mg(NO3)2 — нитрат магния. Если металл 
проявляет переменную валентность, то ее значе-
ния указываются римской цифрой в скобках по-
сле названия металла, например:

FeSO4

II
 — сульфат железа(II);  

Fe (SO )2 4 3

III
 — сульфат железа(III).

При комнатной температуре соли — твердые 
кристаллические вещества самой разнообразной 
окраски (рис. 27).

Рис. 27. Внешний вид 
некоторых солей:  
1 — Na2CrO4, 2 — KNO3,  
3 — KMnO4, 4 — NaCl,  
5 — K2Cr2O7, 6 — CuCl2

1 2 3

4

5

6
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Ученые предполагают, что слово «соль» происходит от слова «солнце». Де-
ло в том, что под воздействием теплых солнечных лучей вода некоторых 
озер постепенно испаряется, оставляя на дне твердое белое вещество, ко-
торое прочно вошло в нашу жизнь под названием «соль». Позже это слово 
стали  использовать во множественном числе для обозначения целого клас-
са однотипных веществ, которые вы сейчас изучаете. 

Классификация солей

По способности растворяться в воде все соли делятся на две большие 
группы — растворимые и нерастворимые. Примеры солей каждой из 
этих групп приведены на следующей схеме:

С о л и

Растворимые Нерастворимые

NaCl, Na2CO3, NaNO3, CaCl2, 
Ba(NO3)2,  AgNO3, MgSO4, 
CuSO4, FeSO4, ZnCl2, K2S, 

Al(NO3)3, Na3PO4, FeCl3

BaSO4, PbSO4, CaCO3, 
MgCO3, AgCl, CuS, PbS, 

Ca3(PO4)2

Существуют и другие способы классификации солей, с которыми вы 
познакомитесь позже.

Информация о растворимости солей в воде приведена на форзаце 2 
учебного пособия. 

Соли — сложные вещества, состоящие из атомов металлов и 
кислотных остатков.

Все соли — твердые кристаллические вещества.
По растворимости в воде соли подразделяются на растворимые 

и нерастворимые. 

Вопросы и задания

1.	Какие вещества называются солями? Напишите формулы пяти известных 
вам солей и назовите их.

2.	Составьте химические формулы солей: нитрат железа(II); карбонат калия; 
хлорид алюминия; сульфат железа(III); фосфат калия; карбонат магния; 
силикат натрия.
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3.	Напишите формулы и названия солей, в состав которых входят: 
	 а) атомы магния и остатки фосфорной кислоты;
	 б) атомы цинка и остатки азотной кислоты;
	 в) атомы алюминия и остатки соляной кислоты;
	 г) атомы железа(II) и остатки серной кислоты;
	 д) атомы натрия и остатки кремниевой кислоты.
4.	Выберите смесь солей, которую можно полностью растворить в воде:
	 а) Al(NO3)3, СaCO3, CaCl2;	
	 б) KСl, KNO3, MgSO4;
	 в) KNO3, KBr, BaSO4;	
	 г) Ca3(PO4)2, ZnSO4, NaCl.
5.	Рассчитайте массу смеси нитрата натрия и карбоната цинка, в которой их 

химические количества равны соответственно 0,4 моль и 1,2 моль.
6.	Найдите химическое количество хлорида натрия, который нужно добавить 

к нитрату калия массой 55 г для получения смеси общей массой 78,4 г.
7.	Чему равна масса сульфата алюминия, в котором химическое количество 

атомов кислорода составляет 1,2 моль?
8.	Рассчитайте общее химическое количество карбоната калия и нитрата 

магния в их смеси, если массы указанных солей равны соответственно 
13,8 г и 29,6 г.

Готовимся к олимпиадам 

1. В оксиде неизвестного трехвалентного металла массовая доля металла  
составляет 52,9 %. Найдите массовую долю этого же металла в его нитрате. 

§ 24. Химические свойства солей

Для большинства солей характерны реакции замещения и обмена, 
а для некоторых еще и реакции разложения. Познакомимся поближе с 
этими реакциями.

1. Р е а к ц и и  с  м е т а л л а м и
Соли в растворах реагируют с металлами по общей схеме:

СОЛЬ + МЕТАЛЛ
НОВАЯ  

СОЛЬ + НОВЫЙ
МЕТАЛЛ

При этом всегда более активный металл, расположенный в ряду ак-
тивности левее, вытесняет из соли менее активный металл, который рас-
положен в этом ряду правее (см. форзац 2).
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Примеры реакций:

Cu Cl2

II I
   +   Mg    =    Mg 2

II I
Cl    +   Cu; 

	    хлорид	 магний	 хлорид	 медь
	      меди(II)	 магния

2Ag NO3

I I
   +   Zn   =   Zn 3 2

II I
(NO )   +   2Ag.

	 нитрат	 цинк	 нитрат	 серебро  
	 серебра		  цинка

Образующиеся в этих реакциях менее 
активные металлы осаждаются на поверх-
ности более активных металлов в виде рых-
лой корочки. Однако если менее активным 
металлом является жидкая ртуть, она выде-
ляется в виде сплошной блестящей пленки. 
На этом ее свойстве основан очень интерес-
ный опыт «Серебрение монеты». В раствор 

соли ртути Hg (NO )3 2

II I
 опускают медную 

монету, и практически сразу же ее поверх-
ность становится блестящей, как серебро  

(рис. 28). Этот блеск никак не связан с серебром, он обусловлен выделе-
нием блестящей ртути: 

Hg (NO )3 2

II I
  +   Cu    =    Cu (NO )3 2

II I
  +   Hg.

	 нитрат	 медь	 нитрат	 ртуть
	 ртути(II)		  меди(II)

Следует помнить, что ртуть и ее соли ядовиты! Поэтому данный опыт 
нельзя пытаться выполнить самостоятельно!

Следует помнить, что активные металлы (Li, Na, K, Ca, Sr, Ba), ко-
торые при комнатной температуре реагируют с водой, нельзя использо-
вать для вытеснения менее активных металлов из растворов их солей. 
Причина в том, что активный металл одновременно реагирует и с солью 
менее активного металла, и с водой, образуя сложную смесь продуктов.

2. Р е а к ц и и  с  к и с л о т а м и
Вы изучили химические свойства кислот и уже знаете, что в водных 

растворах они реагируют с солями, образуя новые кислоты и новые со-
ли. Если кислоты реагируют с солями, то, несомненно, будет правиль-
ным сказать, что соли реагируют с кислотами.

Рис. 28. «Серебрение» монеты



99§ 24. Химические свойства солей

Итак, в водных растворах соли реагируют с кислотами по общей схеме:

СОЛЬ + КИСЛОТА
НОВАЯ 

СОЛЬ + 
НОВАЯ 

КИСЛОТА

В ходе реакций этого типа валентность атомов металлов и кислотных 
остатков не изменяется. 

Эти реакции протекают, если одно из образующихся веществ выпадает 
в осадок или выделяется из раствора в виде газа (см. рис. 21), например:

Ba Cl2

II I
   +   H SO2 4

I II
    =    BaSO4

II II
   +   2HCl

I I
;

	  хлорид	 серная	 сульфат	 соляная  
	 бария	 кислота	 бария	 кислота

K S2

I II
     +     2HCl

I I
     =     2KCl

I I
    +    H S2

I II
.

	 сульфид	 соляная	 хлорид	 серо-
	 калия	 кислота	 калия	 водород

Реакции этого типа относятся к реакциям обмена, поскольку участвую-
щие в них исходные вещества обмениваются своими составными частями.

3. Р е а к ц и и  с о  щ е л о ч а м и
Изучив химические свойства оснований, вы узнали, что основания 

(щёлочи) реагируют с растворимыми солями, образуя новые основания 
и новые соли. Соответственно, эти же продукты образуются и при взаи-
модействии солей с основаниями. 

Итак, растворимые соли реагируют со щелочами по общей схеме:

СОЛЬ + ОСНОВАНИЕ
(ЩЁЛОЧЬ)

НОВАЯ 
СОЛЬ + 

НОВОЕ 
ОСНОВАНИЕ

В ходе таких реакций обмена валентность атомов металлов, гидрок-
согрупп и кислотных остатков не изменяется! 

Эти процессы протекают, если хотя бы один из продуктов реакций 
нерастворим в воде, например:

FeSO4

II II
   +   2Na OH

I I
  =  Na SO2 4

I II
  +  Fe OH( )

II I

2
;

	 сульфат	 гидроксид	 сульфат	 гидроксид 
	 железа(II)	 натрия	 натрия	 железа(II) 

K CO2 3

I II
   +   Ba ( )OH 2

II I
  =  Ba O

II II
C 3    +   2K

I I
OH .

	 карбонат	 гидроксид	 карбонат	 гидроксид
	 калия	 бария	 бария	 калия
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4. Р е а к ц и и  с  д р у г и м и  с о л я м и 

Соли в водных растворах вступают в реакции обмена с другими со-
лями по общей схеме:

СОЛЬ + СОЛЬ
НОВАЯ 

СОЛЬ + 
НОВАЯ 

СОЛЬ

Эти реакции возможны, если обе исходные соли растворимы и хотя 
бы одна новая соль является нерастворимой в воде. В ходе таких реак-
ций валентность атомов металлов и кислотных остатков не изменяется. 
Примеры превращений:

Ca Cl2

II I
   +   Na CO2 3

I II
    =    Ca CO3

II II
   +   2Na Cl

I I
;

	 хлорид	 карбонат	 карбонат	 хлорид  
	 кальция	 натрия	 кальция	 натрия

CuSO4

II II
   +   Ba

II I
Cl2     =    Cu

II I
Cl2    +   BaSO4

II II
.

	 сульфат	 хлорид	 хлорид	 сульфат    
	 меди(II)	 бария	 меди(II)	 бария

5. Р а з л о ж е н и е  п р и  н а г р е в а н и и 

Соли некоторых кислородсодержащих кислот разлагаются при на-
гревании с образованием осноЂвного и кислотного оксидов по общей  
схеме: 

СОЛЬ →
t ОСНОЋВНЫЙ 

ОКСИД + КИСЛОТНЫЙ 
ОКСИД

В ходе таких реакций всегда образуется газообразный кислот-
ный оксид. Он соответствует той кислоте, остаток которой содержится 
в соли. Поскольку угольной кислоте H2CO3 соответствует кислотный  
оксид CO2, то при разложении многих солей указанной кислоты образу-
ется этот оксид: 

Ca CO3

II
   =   Ca O

II
     +     CO2.

	 карбонат	 оксид	 оксид
	 кальция	 кальция	 углерода(IV)

=
t



101Лабораторный опыт 2

Для большинства солей характерны реакции замещения и обме-
на, некоторые соли разлагаются при нагревании.

Соли реагируют с металлами с образованием новой соли и нового 
металла.

Соли реагируют с кислотами с образованием новой соли и новой 
кислоты.

Соли реагируют со щелочами, образуя новую соль и новое осно- 
вание.

Соли вступают в реакции с другими солями, образуя новые соли. 

Лабораторный опыт 2
Взаимодействие растворов солей с металлами

Налейте в пробирку раствор хлорида меди(II) объемом 1–2 см3 и внесите 
в нее одну гранулу цинка.  Что наблюдается примерно через 2–3 минуты? 

Напишите уравнение протекающей реакции и определите ее тип.

Вопросы и задания

1.	Какие типы реакций характерны для большинства солей? Напишите  
по 2 уравнения реакций каждого из указанных вами типов.

2.	Какие из металлов — Zn, Au, Fe, Hg, Mg, Al, Ag — вытесняют медь из 
сульфата меди в водном растворе? Напишите уравнения всех возможных 
реакций, назовите вещества.

3.	В растворе содержатся нитраты натрия, кальция, меди(II) и серебра.  
В этот раствор добавляли цинк до завершения возможных реакций. Какие 
вещества содержатся в образовавшемся растворе? Обоснуйте свой ответ.

4.	В одном из стаканов находится раствор карбоната калия, а в другом — 
раствор хлорида бария. В каждый из стаканов прилили раствор серной 
кислоты. Какие изменения должны при этом произойти? Напишите урав-
нения соответствующих реакций, назовите их продукты.

5.	Используя сведения о растворимости солей (§ 23), объясните, почему в 
растворе:

	 а) карбонат натрия реагирует с хлоридом кальция, но не реагирует с хло-
ридом калия;

	 б) хлорид натрия реагирует с нитратом серебра, но не реагирует с нитра-
том кальция;

	 в) фосфат натрия реагирует с нитратом магния, но не реагирует с нитра-
том натрия.

	 Напишите уравнения возможных реакций, назовите образующиеся  
вещества.  
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6.	Напишите уравнения реакций между веществами:
	 а) хлоридом меди(II) и гидроксидом калия;
	 б) гидроксидом натрия и сульфатом железа(III);
	 в) гидроксидом кальция и нитратом магния;
	 г) сульфатом натрия и гидроксидом бария.
7.	Представьте, что в одном из стаканов находится раствор нитрата калия, а 

в другом — раствор нитрата кальция. Раствор какой из солей — NaCl или 
Na2CO3 — нужно добавить в каждый из стаканов, чтобы распознать их со-
держимое? Объясните свой выбор. Напишите уравнение соответствующей 
реакции, назовите ее продукты.

8.	Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить по-
следовательные превращения:

	 а) сульфат меди(II)  гидроксид меди(II)  нитрат меди(II)  медь  ок-
сид меди(II);

	 б) карбонат кальция  углекислый газ  карбонат калия  нитрат калия.
9.	Рассчитайте массу алюминия, который прореагирует с хлоридом меди(II) 

массой 32,4 г.
10.	Найдите объем (н. у.) углекислого газа, который выделится при раство-

рении в соляной кислоте карбоната кальция массой 15 г.
11.	В смеси содержатся хлорид железа(III) массой 32,5 г и сульфат магния 

массой 30 г. Рассчитайте химическое количество и массу гидроксида ка-
лия, который может прореагировать с указанной смесью солей. 

Готовимся к олимпиадам 

1. Порцию медного купороса растворили в воде. К приготовленному раствору 
добавили раствор гидроксида калия, взятый в избытке, в результате чего об-
разовался осадок массой 36 г. Рассчитайте массу исходного медного купороса.

§ 25. Получение и применение солей

Многие из солей, находящих практическое применение, получают на 
химических предприятиях. Для этого используют различные реакции, в 
том числе и те, с которыми вы познакомились при изучении химических 
свойств оксидов, кислот, оснований и солей. Важнейшими способами по-
лучения солей являются следующие:

1. В з а и м о д е й с т в и е  м е т а л л о в  с  н е м е т а л л а м и
Многие металлы вступают в химические реакции с наиболее актив-

ными неметаллами — фтором F2, хлором Cl2, бромом Br2, иодом I2, а 
также с серой S. При этом образуются соли соответствующих бескисло-
родных кислот. Например, в результате реакций металлов с хлором об-
разуются хлориды — соли хлороводородной (соляной) кислоты: 
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2Na   +   Cl2    =    2NaCl.
	 натрий	 хлор	 хлорид 

			   натрия

При взаимодействии металлов с серой образуются сульфиды — соли 
сероводородной кислоты:

2Al    +    3S     =     Al2S3.
	 алюминий	 сера	 сульфид
			   алюминия 

2. В з а и м о д е й с т в и е  о с н о Ђв н ы х  о к с и д о в  с  к и с л о т н ы м и  о к -
с и д а м и

Многие соли кислородсодержащих кислот образуются в результате 
реакций осноЂвных оксидов с кислотными оксидами, например:

Na2O     +     CO2      =      Na2CO3;
	 оксид	 оксид	 карбонат
	 натрия	 углерода(IV)	 натрия

3CaO    +    P2O5     =     Ca3(PO4)2.
	 оксид	 оксид	 фосфат
	 кальция	 фосфора(V)	 кальция

3. В з а и м о д е й с т в и е  о с н о Ђв н ы х  о к с и д о в  с  к и с л о т а м и

Важным способом получения солей является взаимодействие 
осноЂвных оксидов с бескислородными и кислородсодержащими  
кислотами:

FeO     +     2HCl     =     FeCl2    +    H2O;
	 оксид	 соляная	 хлорид	 вода
	 железа(II)	 кислота	 железа(II)

3K2O    +    2H3PO4   =    2K3PO4   +   3H2O.    
	 оксид	 фосфорная	 фосфат	 вода      
	 калия	  кислота	 калия                      

4. В з а и м о д е й с т в и е  к и с л о т н ы х  о к с и д о в  с о  щ е л о ч а м и

Соли кислородсодержащих кислот можно получить взаимодействием 
кислотных оксидов со щелочами:

CO2    +    2KOH    =    K2CO3   +   H2O;
	 оксид	 гидроксид	 карбонат	 вода 
	 углерода(IV)	 калия	 калия

P2O5    +    6NaOH    =    2Na3PO4  +  3H2O.
	 оксид	 гидроксид	 фосфат	 вода 
	 фосфора(V)	 натрия	 натрия
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5. В з а и м о д е й с т в и е  с о л е й  с  к и с л о т а м и
Соли образуются также в результате взаимодействия солей с кислота-

ми, если один из продуктов реакции выделяется в виде осадка или газа:

AgNO3   +   HCl     =    AgCl    +    HNO3;
	 нитрат	 соляная	 хлорид	 азотная
	 серебра	 кислота	 серебра	 кислота

ZnCO3  +  2HNO3   =   Zn(NO3)2  +  H2O   +   CO2.
	 карбонат	 азотная	 нитрат	 вода	 оксид
	 цинка	 кислота	 цинка		  углерода(IV)

6. В з а и м о д е й с т в и е  с о л е й  с о  щ е л о ч а м и 
Одним из способов получения солей является взаимодействие солей 

со щелочами. При этом один или оба продукта реакции выделяются в 
виде осадка:

CuSO4   +   2NaOH    =    Cu(OH)2   +   Na2SO4;
	 сульфат	 гидроксид	 гидроксид	 сульфат
	 меди(II)	 натрия	 меди(II)	 натрия

K2CO3   +   Ca(OH)2    =    2KOH   +   CaCO3.
	 карбонат	 гидроксид	 гидроксид	 карбонат
	 калия	 кальция	 калия	 кальция

7. В з а и м о д е й с т в и е  с о л е й  с  м е т а л л а м и 
Соли образуются также в результате взаимодействия металлов с со-

лями. При этом более активные металлы вытесняют менее активные ме-
таллы из их солей:

Fe   +   CuCl2    =    FeCl2   +   Cu;
	 железо	 хлорид	 хлорид	 медь
		  меди(II)	 железа(II)

Cu    +    2AgNO3    =    Cu(NO3)2   +   2Ag.
	 медь	 нитрат	 нитрат	 серебро
		  серебра	 меди(II)

8. В з а и м о д е й с т в и е  с о л е й  с  с о л я м и
Многие соли получают взаимодействием других солей в водных рас-

творах.  При этом одна или обе новые соли выделяются в виде осадка:

3Ca Cl2

II I
   +   2Na PO3 4

I III
    =    Ca PO3 4 2

II III
( )    +   6Na Cl

I I
;

	 хлорид	 фосфат	 фосфат	 хлорид
	 кальция	 натрия	 кальция	 натрия

CuSO4

II II
    +    BaS

II II
    =    CuS

II I
    +    BaSO4

II II
.

	 сульфат	 сульфид	 сульфид	 сульфат             
	 меди(II)	 бария	 меди(II)	 бария
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Соли в природе и в повседневной жизни человека

Рис. 29. Соли — горные породы:  
1 — сильвинит, 2 — известняк, 
 3 — кальцит

Соли широко распространены в 
природе. Огромное их количество со-
держится в гидросфере, т. е. в жидкой 
оболочке нашей планеты — в воде океа- 
нов и морей. Вы наверняка знаете, что 
морская вода горьковатая на вкус. Это 
объясняется наличием в ней раство-
ренных солей. Особенно много их в во-
де Мертвого моря. Представьте, что в 
1 л такой воды содержится около 350 г 
солей! Общая же масса солей, рас-
творенных в воде всех морей и океа-
нов нашей планеты, огромна и равна 
примерно 5  1019 кг. Приблизительно  
3
4

 этой массы приходится на хлорид 
натрия NaCl, а оставшуюся четверть 
составляют соли калия, кальция, маг-
ния, железа и других металлов. Вода 
океанов и морей содержит соли, в со-
став которых входят атомы большин-
ства известных химических элементов. 

Хлорид натрия и хлорид калия в ви-
де горной породы сильвинита (рис. 29) 
содержатся и в твердой оболочке нашей 
планеты — в земной коре. В некоторых 
ее участках, расположенных не очень 
далеко от поверхности, этих солей осо-
бенно много. Такие участки суши на-
зываются месторождениями. Одно из 
крупнейших в мире месторождений 
сильвинита (Старобинское) находится 
на территории Республики Беларусь 
(Солигорский район Минской области). 
Совсем недавно в Гомельской области 
(г. Петриков) был открыт новый гор-
но-обогатительный комбинат на базе 
местных месторождений сильвинита.  

1

2

3
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К важнейшим природным солям относятся также карбонат каль- 
ция CaCO3, фосфат кальция Сa3(PO4)2 и сульфат кальция СaSO4. Место-
рождения карбоната кальция в виде известняка и мела представляют со-
бой огромные залежи этих горных пород, находящиеся в толще земной 
коры на относительно небольшой глубине. На территории Республики 
Беларусь есть несколько таких месторождений, крупнейшие из которых 
расположены на востоке Могилевской области (Кричевский и Костюко-
вичский районы), на юге Брестской области (Малоритский район) и в 
Гродненской области (пос. Красносельский).

Большое число солей используется нами в повседневной жизни. Са-
мая главная соль, которую мы используем в быту, — поваренная, или 
кухонная соль NaCl. Она не только сохраняет пищу и улучшает ее вкус, 
но и участвует в важных процессах в организме, поддерживающих на-
шу жизнь. В сутки организму взрослого человека требуется от 6 до 9 г  
этой соли. В Республике Беларусь поваренная соль производится на 
предприятиях ОАО «Мозырьсоль» (г. Мозырь, Гомельская область)  
и ОАО «Беларуськалий» (г. Солигорск, Минская область).

Многие соли используются в медицине. Например, для диагностики 
заболеваний пищеварительного тракта применяют соль сульфат бария 
BaSO4. При большой потере крови или сильном обезвоживании в орга-
низм пациента вводят раствор хлорида натрия NaCl, называемый физио-
логическим раствором. В качестве антисептического средства использу-
ются разбавленные растворы соли перманганата калия KMnO4.

Соли получают, используя различные реакции с участием ме-
таллов, оксидов, кислот, оснований и солей.

Важнейшими способами получения солей являются реакции:
        металлов с неметаллами;
        осноЂвных оксидов с кислотными оксидами;
        кислотных оксидов со щелочами;
        осноЂвных оксидов с кислотами; 
        солей с кислотами; 
        солей со щелочами; 
        солей с металлами;
        солей с солями.
Соли  широко распространены в природе. Соли применяются в 

промышленности и в быту. 
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Вопросы и задания
1.	Перечислите известные вам способы получения солей. Реакции каких ти-

пов лежат в их основе?
2.	Можно ли одну и ту же соль получить несколькими разными способами? 

Чем это объясняется? Напишите уравнения пяти разных реакций получе-
ния соли хлорида магния MgCl2. 

3.	Как, используя серную кислоту, можно разными способами получить соль 
сульфат железа(II) FeSO4? Составьте уравнения четырех возможных реак-
ций получения.

4.	Как, используя гидроксид натрия, можно двумя разными способами получить 
соль фосфат натрия Na3PO4? Напишите уравнения соответствующих реакций.

5.	Составьте уравнения возможных реакций обмена, в результате которых 
образуется соль карбонат бария BaСO3.

6.	Напишите уравнения реакций и назовите соли, образующиеся при взаи-
модействии веществ:

	 а) оксида алюминия и азотной кислоты;
	 б) оксида фосфора(V) и гидроксида кальция;
	 в) гидроксида натрия и оксида углерода(IV);
	 г) серной кислоты и оксида магния;
	 д) гидроксида калия и нитрата железа(II).

7.	Напишите уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить по-
следовательные превращения:

	 а) СaCl2  CaCO3  Ca(NO3)2  HNO3  KNO3;
	 б) P2O5  H3PO4  Na3PO4  Mg3(PO4)2;
	 в) Fe  FeCl2  FeCO3  FeSO4  Fe(OH)2.
8.	Перечислите важнейшие природные соли. С какими из них вы сталкивае-

тесь практически ежедневно? Какая соль входит в состав школьного мела?
9.	Рассчитайте массы сульфата натрия Na2SO4 и нитрата бария Ba(NO3)2, при 

взаимодействии которых образуется сульфат бария массой 93,2 г.
10.	Рассчитайте массы серной кислоты и оксида железа(III), при взаимодей-

ствии которых образуется соль химическим количеством 0,2 моль.
11.	Химическое количество хлорида железа(III), вступившего в реакцию обме-

на с нитратом серебра AgNO3, равно 0,08 моль. Рассчитайте массу прореа- 
гировавшего нитрата серебра и химическое количество образовавшегося 
хлорида серебра AgCl.

Готовимся к олимпиадам 

1. В смеси сульфата меди(II) с нитратом магния общей массой 67,8 г массовая 
доля CuSO4 равна 23,6 %. Рассчитайте массу гидроксида натрия, который про-
реагирует с указанной смесью солей.
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Практическая работа 2
Химические свойства солей

Ц е л ь  р а б о т ы: экспериментально исследовать химические свойства 
солей на примере их реакций с металлами, кислотами, щелочами и дру-
гими солями. Дать объяснения наблюдаемым явлениям.

О б о р у д о в а н и е  и  р е а к т и в ы: штатив для пробирок, пробир-
ки. Растворы сульфата меди(II), хлорида кальция, хлорида натрия,  
карбоната натрия; соляная кислота, карбонат кальция (мел), вода,  
железо.

Соблюдайте правила безопасного поведения!

В ы п о л н е н и е  р а б о т ы

Опыт 1. Взаимодействие солей с металлами. Налейте в пробир-
ку раствор сульфата меди(II) объемом 2–3 см3 и осторожно опусти-
те в пробирку очищенный от смазки небольшой железный гвоздь или 
канцелярскую скрепку. Через 3 минуты извлеките гвоздь (скрепку) 
из раствора и обратите внимание на цвет металла, осевшего на его  
поверхности.

Составьте уравнение реакции, сделайте вывод о возможности взаи-
модействия растворов солей с металлами. Как вы считаете, можно ли 
использовать для реакции вместо железа металл серебро? 

Опыт 2. Взаимодействие солей с кислотами. Положите в пробирку 
небольшой кусочек мела (в основе мела — соль карбонат кальция) и при-
лейте к нему соляную кислоту объемом 2–3 см3. Определите признак хи-
мической реакции. Почему возможно ее протекание? 

Составьте уравнение реакции, сделайте вывод о возможности реак-
ций солей с кислотами. Как вы считаете, можно ли использовать для 
этой реакции сульфат кальция?

Опыт 3. Взаимодействие солей со щелочами. К раствору соли суль-
фат меди(II) объемом 1–2 см3 прилейте раствор гидроксида натрия (или 
другой щёлочи) примерно такого же объема. Обратите внимание, что ис-
ходные вещества должны быть растворимы, а продукт (продукты) реак-
ции иметь вид осадка. Составьте уравнение реакции, сделайте вывод о 
возможности реакции солей со щелочами. 

Опыт 4. Взаимодействие солей с другими солями. Для изучения 
данного свойства солей нам понадобятся две растворимые соли. Смеша-
ем в пробирке растворы: хлорида кальция и карбоната натрия объемом  
по 1–2 см3. Какой признак указывает на то, что реакция произошла?  
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Составьте уравнение реакции, сделайте вывод о возможности взаимодей-
ствия солей с другими солями. Проверьте, возможна ли реакция между 
хлоридом натрия и карбонатом калия.

Оформите отчет о проделанной работе.

§ 26. Взаимосвязь между основными классами  
неорганических веществ

Вы уже знаете, что многие простые вещества — металлы и неметал-
лы — соединяются с кислородом, образуя осноЂвные и кислотные оксиды. 
Например, металл кальций образует осноЂвный оксид CaO, а неметалл 
фосфор — кислотный оксид P2O5. Вам также известно, что осноЂвные и 
кислотные оксиды, присоединяя воду, превращаются в гидраты оксидов, 
или гидроксиды, которые делятся на основания и кислородсодержащие 
кислоты. Так, вышеуказанный оксид кальция в результате гидратации 
образует гидроксид — основание Ca(OH)2, а оксид фосфора(V) превра-
щается в гидроксид, являющийся кислотой H3PO4. Гидроксиды же, реа-
гируя с другими веществами, образуют соли. Последовательность всех 
перечисленных превращений можно изобразить в виде общей схемы, в 
которой переходы от веществ одних классов к веществам других классов 
условно обозначены стрелками:

ПРОСТЫЕ
ВЕЩЕСТВА

ОКСИДЫ ГИДРОКСИДЫ СОЛИ

Из этой схемы видно, что простые вещества, оксиды, гидроксиды и 
соли, последовательно «порождая» друг друга, образуют ряд взаимосвя-
занных между собой веществ.  

Известны два типа таких рядов — ряды взаимосвязи металлов и их 
соединений и ряды взаимосвязи неметаллов и их соединений.

Ряды взаимосвязи металлов и их соединений

Каждый такой ряд состоит из металла, его основного оксида, основа-
ния и любой соли этого же металла:

МЕТАЛЛ
ОСНОЋВНЫЙ

ОКСИД

ОСНОЋВНЫЙ  
ГИДРОКСИД

(ОСНОВАНИЕ) 
СОЛЬ
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Приведем примеры таких рядов: 

ряд кальция:	 Сa	 	 CaO	 	 Ca(OH)2		 СaCl2;

ряд натрия:	 Na		 Na2O		 NaOH	 	 Na3PO4;

ряд магния:	 Mg		 MgO	 	 соль	 	 Mg(OH)2		 Mg(NO3)2; 

ряд железа:	 Fe	 	 FeO	 	 соль	 	 Fe(OH)2	 	 FeSO4.

Для перехода от металлов к осноЂвным оксидам во всех этих рядах 
используются реакции соединения с кислородом, например:

2Сa  +  O2 =  2СaO;     

2Mg  +  O2 =  2MgO.

Переход от осноЂвных оксидов к основаниям в первых двух рядах осу-
ществляется путем известной вам реакции гидратации, например:

СaO  +  H2O =  Сa(OH)2.

Что касается последних двух рядов, то содержащиеся в них окси-
ды MgO и FeO с водой не реагируют. В таких случаях для получения 
оснований эти оксиды сначала превращают в соли, а их — в основания  
(в соответствующих рядах это обозначается символом  соль ). 
Например, для осуществления перехода от оксида MgO к гидрокси- 
ду Mg(OH)2 используют последовательные реакции:

MgO + H2SO4  =  MgSO4 + H2O;

MgSO4 + 2NaOH  =  Mg(OH)2 + Na2SO4.

Переходы от оснований к солям осуществляются уже известными 
вам реакциями. Так, растворимые основания (щёлочи), находящиеся в 
первых двух рядах, превращаются в соли под действием кислот, кислот-
ных оксидов или солей. Нерастворимые основания из последних двух 
рядов образуют соли под действием кислот.  

Ряды взаимосвязи неметаллов и их соединений

Каждый такой ряд состоит из неметалла, кислотного оксида, соот-
ветствующей кислоты и соли, содержащей анионы этой кислоты:

НЕМЕТАЛЛ
КИСЛОТНЫЙ

ОКСИД

КИСЛОТНЫЙ
ГИДРОКСИД
(КИСЛОТА)

СОЛЬ
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Приведем примеры таких рядов: 

ряд фосфора:	 P	 	 P2O5	 	 H3PO4	 	 Na3PO4;
ряд углерода:	 C	 	 CO2	 	 H2CO3	 	 CaCO3;
ряд серы:	 S	 	 SO2	 	 H2SO3	 	 MgSO3;
ряд кремния:	 Si	 	 SiO2	    соль	 	 H2SiO3	 	 K2SiO3.

Для перехода от неметаллов к кислотным оксидам во всех этих ря-
дах используются реакции соединения с кислородом, например:

4P  +  5O2 =  2P2O5;  

Si  +  O2 =  SiO2.

Переход от кислотных оксидов к кислотам в первых трех рядах осу-
ществляется путем известной вам реакции гидратации, например:

P2O5  +  3H2O =  2H3PO4.

Однако вы знаете, что содержащийся в последнем ряду оксид SiO2 с 
водой не реагирует. В этом случае его сначала превращают в соответству-
ющую соль, из которой затем получают нужную кислоту (в ряду крем-
ния это отмечено символом  соль ):

SiO2  +  2KOH =  K2SiO3  +  H2O;  

K2SiO3  +  2HСl =  2KCl  +  H2SiO3.

Переходы от кислот к солям могут осуществляться известными вам 
реакциями с осноЂвными оксидами, основаниями или солями. 

Общая схема, отображающая взаимосвязь оксидов, кислот, основа-
ний и солей, изображена на рисунке 30. 

Рис. 30. Схема взаимодействия сложных веществ с образованием солей
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Простые вещества, оксиды, основания и соли химически взаи-
мосвязаны  между собой.

Различают два типа рядов взаимосвязанных веществ:
1) металл  осноЂвный оксид  основание  соль;
2) неметалл  кислотный оксид  кислота  соль.
Сложные вещества, принадлежащие к одному ряду, друг с другом 

не реагируют.
Сложные вещества, принадлежащие к рядам разных типов, реа-

гируют между собой с образованием солей. 

Вопросы и задания

1.	Какие из предложенных оксидов — CO, K2O, SO3, FeO, CO2 — реагируют 
с водой; с серной кислотой? Напишите уравнения соответствующих реак-
ций и назовите их продукты.

2.	Какие из предложенных оксидов — NO, CaO, SO2, Na2O, P2O5 — реагиру-
ют с оксидом серы(VI); с гидроксидом калия? Напишите уравнения соот-
ветствующих реакций и назовите их продукты.

3.	С помощью каких химических реакций можно получить гидроксид маг- 
ния Mg(OH)2, имея в своем распоряжении магний и другие необходимые 
реактивы? Напишите уравнения этих реакций и назовите их продукты.

4.	С помощью каких химических реакций можно получить кремниевую кис-
лоту H2SiO3, имея в своем распоряжении кремний и другие необходимые 
реактивы? Напишите уравнения этих реакций и назовите их продукты.

5.	Напишите по одному уравнению реакций кислоты с металлом, осноЂвным 
оксидом и основанием. Постарайтесь в каждом примере использовать 
разные кислоты и разные металлы. Назовите продукты реакций.

6.	С какими из предложенных веществ — Hg, Ca(OH)2, HCl, Mg, K2CO3,  
NaCl   — реагирует в водном растворе соль нитрат меди(II) Cu(NO3)2? На-
пишите уравнения соответствующих реакций и назовите их продукты.

7.	Напишите уравнения трех реакций, с помощью которых можно получить 
соль сульфат цинка.

8.	Напишите уравнения реакций, с помощью которых карбонат железа(II)  
FeCO3 можно превратить в гидроксид железа(II). Назовите продукты реакций.

9.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 а) Na  Na2O  NaOH  Na2CO3;
	 б) Zn  ZnO  ZnSO4  Zn(OH)2  ZnCl2;
	 в) S  SO2  H2SO3  K2SO3;
	 г) Si  SiO2  K2SiO3  H2SiO3  Na2SiO3;
	 д) FeO  FeSO4  Fe(OH)2  FeCl2  Fe(OH)2;
	 е) CuСO3  CuCl2  Cu(OH)2  CuO  CuSO4  Cu.
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10.	В результате взаимодействия карбоната натрия и гидроксида бария об-
разовался осадок массой 19,7 г. Вычислите его химическое количество и 
массу второго продукта реакции.

11.	В смеси гидроксидов натрия и магния общей массой 13,8 г химическое 
количество NaOH равно 0,2 моль. Рассчитайте общую массу солей, обра-
зующихся в результате растворения указанной смеси в соляной кислоте.

Готовимся к олимпиадам 

1. Для полного растворения смеси оксида меди(II) и оксида железа(III) общей 
массой 32 г потребовалась азотная кислота химическим количеством 1 моль. 
Рассчитайте массовую долю оксида меди(II) в исходной смеси.

§ 27. Решение расчетных задач  
по теме «Основные классы неорганических соединений»

В предыдущей главе вы познакомились с количественными расчета-
ми по уравнениям реакций. Теперь вам предстоит закрепить свои навы-
ки решения расчетных задач на примерах уравнений реакций с участи-
ем оксидов, кислот, оснований и солей.

Пример 1. Алюминий массой 21,6 г сожгли в кислороде. Рассчитай-
те массу образовавшегося оксида алюминия.

Д а н о:

m(Al) = 21,6 г

Р е ш е н и е
1.	 Рассчитаем химическое количество исходного 

алюминия:

n(Al) =  m
M

(Al)

(Al)

21,6 г

27 г/моль
0,8 моль.= =

m(Al2O3) = ?

2.	 Зная химическое количество алюминия, по уравнению реакции 
найдем химическое количество (х) образовавшегося оксида:

4Al 3O 2Al O ,
0,8 моль

4 моль 2 моль
2 3+ = 2

x

откуда получим: х =  0,8 моль 2 моль

4 моль
0,4 моль.

 =  Это — n(Al2O3).

3.	 Исходя из химического количества оксида алюминия, рассчитаем 
его массу:

m(Al2O3) =  n(Al2O3)   M(Al2O3) =  0,4 моль   102 г/моль =  40,8 г.

О т в е т: m(Al2O3) =  40,8 г.
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Пример 2. Оксид железа(III) прореагировал с водородом объемом 
53,76 дм3 (н. у.). Рассчитайте массу образовавшегося железа.

Д а н о:

V(H2) = 53,76 дм3 (н. у.)

Р е ш е н и е
1.	 Рассчитаем химическое количество 

прореагировавшего водорода:

n(H2) =  V

V

(H ) 53,76 дм

22,4 дм моль
2

m
2,4 моль.= =

3

3 /

m(Fe) = ?

2.	 Зная химическое количество водорода, по уравнению реакции 
найдем химическое количество (х) образовавшегося железа:

Fe O 3H 2Fe 3H O,2 3 2 2

2,4 моль

3 моль 2 моль
+ +=

x

откуда получим: х =  2,4 моль 2 моль

3 моль
1,6 моль.

 =  Это — n(Fe).

3.	 Исходя из химического количества железа, рассчитаем его массу:

m(Fe) =  n(Fe)   M(Fe) =  1,6 моль   56 г/моль =  89,6 г.

О т в е т: m(Fe) =  89,6 г.

Пример 3. Рассчитайте объем (н. у.) метана, при сгорании которо-
го в кислороде образуется вода массой 25,2 г.

Д а н о:

m(H2O) = 25,2 г

Р е ш е н и е
1.	 Рассчитаем химическое количество образую-

щейся воды:

n(H2O) =  m

M

(H O)

(H O)

25,2 г

18 г/моль
2

2
1,4 моль.= =

V(CH4) (н. у.) = ?

2.	 Зная химическое количество воды, по уравнению реакции найдем 
химическое количество (х) сгорающего метана:

CH 2O CO 2H O ,4 2 2 2

1 моль

1,4 моль

2 моль

x
+ +=

откуда получим: х =  1,4 моль 1 моль

2 моль
0,7 моль.

 =  Это — n(СH4).

3.	 Исходя из химического количества метана, рассчитаем его объем 
(н. у.):

V(СH4) =  n(СH4)   Vm =  0,7 моль   22,4 дм3/моль =  15,68 дм3.

О т в е т: V(СH4) =  15,68 дм3.
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Пример 4. Рассчитайте объем (н. у.) кислорода, необходимого для 
полного сгорания водорода объемом 6,72 дм3 (н. у.).

Д а н о:

V(H2) = 6,72 дм3 (н. у.)

Р е ш е н и е
1.	 Рассчитаем химическое количество ис-

ходного водорода:

n(H2) =  V

V

(H ) 6,72 дм

22,4 дм моль
2

m
0,3 моль.= =

3

3 /

V(O2) (н. у.) = ?

2.	 Зная химическое количество водорода, по уравнению реакции 
найдем химическое количество (х) реагирующего с ним кислорода:

2H2

0,3 моль

2 моль
  +  O 2H O,2 2

1 моль

x
=

откуда получим: х =  0,3 моль 1 моль

2 моль
0,15 моль.

 =  Это — n(О2).

3.	 Исходя из химического количества кислорода, рассчитаем его 
объем (н. у.):

V(O2) =  n(O2)   Vm  =  0,15 моль   22,4 дм3/моль =  3,36 дм3.

О т в е т: V(O2) =  3,36 дм3.

Пример 5. Рассчитайте объем (н. у.) углекислого газа и массу ок-
сида кальция, которые образуются при нагревании карбоната кальция 
массой 125 г.

Д а н о:

m(СaCO3) = 125 г

Р е ш е н и е
1.	 Рассчитаем химическое количество исходно-

го карбоната кальция:

n(CaCO3) =  m

M

(CaCO )

(CaCO )

125 г

100 г/моль
3

3
1,25 моль.= =

V(CO2) (н. у.) = ?
m(CaO) = ?

2.	 Зная химическое количество карбоната кальция, по уравнению ре-
акции найдем химическое количество (х) образующегося углекислого газа:

CaCO CaO CO3 2

1,25 моль

1 моль 1 моль

=t +
x

,

откуда получим: х =  1,25 моль 1 моль

1 моль
1,25 моль.

 =  Это — n(СО2).
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3.	 Исходя из химического количества оксида углерода(IV), рассчи-
таем его объем (н. у.):

V(CO2) =  n(CO2)   Vm =  1,25 моль   22,4 дм3/моль =  28 дм3.

4.	 Зная химическое количество карбоната кальция, по уравне-
нию реакции найдем химическое количество (y) образующегося оксида  
кальция:

CaCO CaO CO ,3 2

1,25 моль

1 моль 1 моль
=t

y
+

откуда получим: х =  1,25 моль 1 моль

1 моль
1,25 моль.

 =  Это — n(CaO).

5.	 Исходя из химического количества оксида кальция, рассчитаем 
его массу:

m(CaO) =  n(CaO)   M(CaO) =  1,25 моль   56 г/моль =  70 г.

О т в е т: V(CO2) =  28 дм3; m(CaO) =  70 г.

Пример 6. В смеси цинка с алюминием массовая доля цинка состав-
ляла 82,8 %. Эту смесь массой 15,7 г растворили в соляной кислоте. 
Рассчитайте объем (н. у.) выделившегося при этом водорода.

Д а н о:

m(смеси) = 15,7 г

w(Zn) = 82,8 %

Р е ш е н и е
1.	 Рассчитаем массу цинка в исходной смеси ме-

таллов:

w(Zn) =  m
m

(Zn)

(смеси)
;  

m w m(Zn) (Zn) (смеси=  )   =  0,828   15,7 г  =  13 г.

V(H2) (н. у.) = ?

2.	 Вычислим массу алюминия в исходной смеси:

m(Al) =  m(смеси) — m(Zn) =  15,7 − 13 =  2,7 г.

3.	 Найдем химическое количество исходного цинка:

n(Zn) =  m
M

(Zn)

(Zn)

13 г

65 г/моль
0,2 моль.= =

4.	 Рассчитаем химическое количество исходного алюминия:

n(Al) =  m
M

(Al)

(Al)

2,7 г

27 г/моль
0,1 моль.= =
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5.	 Зная химическое количество цинка, по уравнению реакции най-
дем химическое количество (х) вытесненного им водорода:

Zn 2HCl ZnCl H ,

0,2 моль

1 моль 1 моль
2 2+ +=

x

откуда получим: х =  0,2 моль 1 моль

1 моль
0,2 моль.

 =  Это — n1(H2).

6.	 Зная химическое количество алюминия, по уравнению реакции 
определим химическое количество (y) вытесненного им водорода:

2Al 6HCl 2AlCl 3H ,
0,1 моль

2 моль 3 моль
3 2+ +=

y

откуда получим: y =  0,1 моль 3 моль

2 моль
0,15 моль.

 =  Это — n2(H2).

7.	 Вычислим общее химическое количество водорода, выделившего-
ся в результате обеих реакций:

nобщ(H2) =  n1(H2)  +  n2(H2) =  0,2 моль  +  0,15 моль =  0,35 моль.

8.	 Зная общее химическое количество водорода, рассчитаем его об-
щий объем:

Vобщ(H2) =  nобщ(H2)   Vm =  0,35 моль   22,4 дм3/моль =  7,84 дм3.

О т в е т: Vобщ(H2) =  7,84 дм3.

Вопросы и задания 

1.	Хлор объемом 16,8 дм3 (н. у.) прореагировал с алюминием. Рассчитайте 
массу продукта реакции.  

2.	В результате реакции оксида меди(II) с водородом была получена медь 
массой 48 г. Рассчитайте объем (н. у.) прореагировавшего водорода.

3.	В результате сгорания метана в кислороде был получен углекислый газ 
объемом 5,6 дм3 (н. у.). Рассчитайте массу воды, образовавшейся в ре-
зультате данной реакции.

4.	Рассчитайте объемы (н. у.) водорода и кислорода, при взаимодействии 
которых образуется вода массой 45 г.

5.	В результате сгорания фосфора в кислороде образовался оксид 
фосфора(V) массой 56,8 г. Вычислите массу фосфора и объем (н. у.) кис-
лорода, вступивших в реакцию.
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6.	В результате реакции сульфата железа(III) с гидроксидом калия образо-
вался гидроксид железа(III) химическим количеством 0,04 моль. Найдите 
массу прореагировавшей щёлочи.

7.	Кальций массой 52 г прореагировал с водой. Рассчитайте массу образо-
вавшегося гидроксида и объем (н. у.) выделившегося газа.

8.	В результате реакции алюминия с серной кислотой выделился газ объ-
емом 6,72 дм3 (н. у.). Вычислите массу образовавшейся при этом  
соли. 

9.	Одним из продуктов реакции нейтрализации является фосфат калия мас-
сой 63,6 г. Найдите химические количества веществ, вступивших в дан-
ную реакцию. 

10.	Найдите объем (н. у.) газообразного кислотного оксида и массу щё-
лочи, при взаимодействии которых образуется карбонат калия мас- 
сой 41,4 г.

11.	В результате взаимодействия двух солей образовались сульфат бария 
массой 23,3 г и хлорид натрия. Чему равна его масса?

Готовимся к олимпиадам 

1. В результате нагревания гидроксида неизвестного металла образовалось 
твердое вещество черного цвета. Его ввели в реакцию с водородом и получили 
металл красноватого цвета массой 19,2 г. Определите неизвестный металл и 
массу исходного гидроксида.

3
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§ 28. Систематизация химических элементов

В начале XVIII в. ученые знали около полутора десятка химических 
элементов. Это девять «элементов древности» (золото Au, серебро Ag, 
ртуть Hg, олово Sn, свинец Pb, медь Cu, железо Fe, сера S и углерод С  
(рис. 31)) и еще пять элементов, открытых алхимиками в Средние века 
(цинк Zn, мышьяк As, сурьма Sb, висмут Bi и фосфор P). 

Металлы Неметаллы

Алхимические символы элементов

Рис. 31. Химические элементы древности

Фосфор является первым элемен-
том, у которого точно известно имя 
первооткрывателя. Им был немецкий 
алхимик Х ё н н и г  Б р а н д, открывший 
фосфор в 1669 г. (рис. 32).

Поскольку к середине XIX в. было 
открыто еще около 50 новых элементов, 
возникла необходимость в их система-
тизации, т. е. приведении в определен-
ный порядок, систему. 

Одной из первых попыток система-
тизации химических элементов было их 
разделение на две группы — металлы 
и неметаллы, основанное на различии 
свойств простых веществ. 

Вспомним свойства простых ве-
ществ металлов и неметаллов. Метал-
лы (рис. 33) хорошо проводят электри-
ческий ток и теплоту, имеют характер- Рис. 32. Открытие фосфора
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ный металлический блеск. Многие из них пластичны, т. е. легко рас-
плющиваются, вытягиваются, поддаются обработке, особенно в нагретом 
состоянии. Все металлы при комнатной температуре (кроме ртути)  — 
твердые кристаллические вещества. 

Новое направление производственной деятельности Гомельского произ-
водственного объединения «Кристалл» — изготовление мерных слитков 
из  золота. Министерство финансов продает их  субъектам хозяйствования, 
банкам и  другим кредитно-финансовым организациям Республики Бела-
русь. Это серьезный вклад в  импортозамещение, потому что ранее золо-
тые слитки поставлялись в  Беларусь из  стран Западной Европы. 

Неметаллы (рис. 34), как правило, плохие проводники тока, не обла-
дают металлическим блеском и пластичностью. При н. у. простые веще-
ства неметаллы могут быть твердыми (сера, фосфор), жидкими (бром), 
газообразными (кислород, азот).

Рис. 33. Образцы металлов, встречающихся в природе: 1 — золото, 2 — ртуть

Рис. 34. Образцы неметаллов, встречающихся в природе: 1 — графит, 2 — сера

1 2

1 2
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Эти две группы простых веществ существенно различаются и по хи-
мическим свойствам. 

Металлы взаимодействуют с кислородом и другими неметаллами, 
кислотами, солями, но газообразных соединений не образуют. 

Неметаллы, реагируя с водородом, обычно образуют газообразные со-
единения.  При взаимодействии с кислородом неметаллы образуют окси-
ды, находящиеся при н. у. в различных агрегатных состояниях, напри-
мер NO — газ, H2O — жидкость, P2O5 — твердое вещество. С разбавлен-
ными кислотами большинство неметаллов не реагирует.

Оксиды и гидроксиды типичных металлов обладают осноЂвными 
свойствами:

+ Н ОCa CaO
металл

.Ca(OH)2
2 2

2СаСl
осноЂвный 

оксид
основание соль

+ О + НСl

Как доказать, что оксид, соответствующий металлу, является осноЂв-
ным и его гидроксид проявляет свойства оснований? 

Доказательством осноЂвных свойств гидроксидов металлов явля-
ется их способность реагировать с кислотами с образованием солей  
и воды:

Ca(OH)2  +  2HCl =  CaCl2  +  2H2O.

ОсноЂвные свойства гидроксидов металлов легко доказать и с помощью 
индикаторов, например фенолфталеина по его характерной малиновой 

окраске в щелочной среде (рис. 35). 
Не все осноЂвные оксиды взаимо-

действуют с водой, однако каждому 
из них соответствует гидроксид, про-
являющий свойства основания.

Кислородные соединения неме-
таллов обычно являются кислотными 
оксидами, а их гидроксиды — кисло-
тами:

P P O H  PO ;2 3 45
2+ О

2+ О
S SO H  SO .2 32

неметалл кислотный 
оксид

кислота

2+ Н О

2+ Н О

неметалл кислотный 
оксид

кислота

NaOH фенолфталеин

Рис. 35. Окраска фенолфталеина в 
щелочной среде
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Доказательством кислотных 
свойств гидроксидов неметаллов 
является их способность реагиро-
вать со щелочами с образованием 
солей и воды:

H3PO4 + 3NaOH  =  Na3PO4 + 3H2O;

Н2SO3 + 2NaOH  =  Na2SO3 + 2H2O.

Кислотные свойства гидрок-
сидов неметаллов легко доказать 
и с помощью индикаторов (лак-
муса, метилоранжа или универ-
сального индикатора) по их ха-
рактерной красной окраске в 
кислой среде (рис. 36).

Простейшая классификация химических элементов — деление 
их на металлы и неметаллы.

Простые вещества металлы и неметаллы отличаются друг от 
друга по физическим и химическим свойствам.

Оксиды и гидроксиды типичных металлов обычно проявляют 
осноЂвные свойства.

Оксиды и гидроксиды неметаллов обычно обладают кислотны-
ми свойствами. 

Вопросы и задания

1.	Назовите основные признаки, по которым химические элементы объеди-
няются в группы металлов и неметаллов. 

2.	О каких простых веществах (металлах или неметаллах) идет речь в ут-
верждениях:

	 а) газообразное, бесцветное;
	 б) твердое, желтого цвета, легкоплавкое;
	 в) твердое, имеет характерный блеск, проводит электрический ток?
3.	Вставьте пропущенные слова в характеристику оксида натрия: белое твер-

дое вещество, в воде растворяется с образованием ..., с кислотами об-
разует ... и воду, проявляет ... свойства.

Универсальная
индикаторная 

бумага

Лакмус

Метилоранж

Рис. 36. Окраска индикаторов в кислой среде
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4.	Охарактеризуйте оксид серы(VI), вставляя пропущенные слова в описание 
его свойств: поглощает влагу из воздуха, хорошо растворяется в воде с 
образованием ..., со щелочами образует … и ..., с соляной кислотой ... 
реагирует. Обладает ... свойствами.

5.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 а) Na  Na2O  NaOH  Na2CO3  Na2SO4;

	 б) P  P2O5  H3PO4  K3PO4  Ca3(PO4)2.

6.	На сколько увеличится масса сосуда, если находящийся в нем гидроксид 
натрия поглотит углекислый газ, объем которого 11,2 дм3 (н. у.)?

7.	Рассчитайте химическое количество воды, необходимой для реакции с окси-
дом фосфора(V) массой 7,1 г, если при этом образуется фосфорная кислота.

Готовимся к олимпиадам 

1. В образце руды массой 200 г находится минерал плавиковый шпат СaF2  —  

сырье для получения фтора. Массовая доля CaF2 в руде равна 78 %. Вычислите 
массу фтора, содержащегося в этом образце руды. 

§ 29. Понятие об амфотерности

Еще в ХIX в. было известно, что оксиды и гидроксиды некоторых 
металлов реагируют и с кислотами, и со щелочами, т. е. проявляют как 
осноЂвные, так и кислотные свойства. Например, осадки гидроксидов 
цинка Zn(OH)2 и алюминия Al(OH)3 растворяются и в соляной кислоте 
(т. е. ведут себя как основания), и в растворах щелочей (т. е. ведут себя 
как кислоты). Такая способность оксидов и гидроксидов металлов прояв-
лять двойственность химических свойств была названа амфотерностью, 
а сами эти вещества — амфотерными соединениями.  

Амфотерность — это способность оксидов и гидроксидов некоторых 
металлов проявлять как осноЂвные, так и  кислотные свойства. 

Слово «амфотерный» происходит от древнегреческого «ам-
фотерос» — двойственный (и тот и другой). Это же проис-
хождение имеет и название древнегреческого сосуда  
с двумя ручками — амфора. В древности амфоры были са-
мыми распространенными сосудами для хранения и транс-
портировки различных жидкостей, в основном оливкового 
масла и вина, а также сыпучих продуктов и зерна. 
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Рассмотрим поведение нерастворимого в воде гидроксида алюминия 
Al(OH)3. Получим его, осторожно приливая раствор щёлочи к раствору 
соли алюминия:

AlCl3  +  3KOH =  Al(OH)3  +  3KCl.

Разделим полученный осадок Al(OH)3 на две части. К первой части 
прильем раствор кислоты — осадок растворяется, т. е. Al(OH)3 ведет се-
бя как основание (рис. 37):

Al(OH)3  +  3HCl =  AlCl3  +  3H2O.

Ко второй части прильем раствор щёлочи — осадок также растворя-
ется, т. е. гидроксид алюминия проявляет кислотные свойства. В этом 
случае гидроксид алюминия Al(OH)3 можно условно представить как 
кислоту H3AlO3: 

Н3AlO3    +    3NaOH   =    Na3AlO3   +   3H2O.
	 кислота	 основание	 соль

На самом деле реакция протекает по уравнению:

Al(OH)3 + 3NaOH = Na3[Al(OH)6]. 

Амфотерными свойствами обладают гидроксиды и некоторых других 
металлов, например цинка — Zn(OH)2: 

Zn(OH)2 + H2SO4 = ZnSO4  +  2H2O.

HCl

NaOH

Al(OH)
3

Рис. 37. Амфотерные свойства гидроксида алюминия
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При нагревании смеси гидроксида цинка с твердой щёлочью NaOH  
образуются соль Na2ZnO2 и пары воды:

Zn(OH)2 + 2NaOH  =t  Na2ZnO2  +  2H2O.

Следовательно, амфотерные гидроксиды реагируют как с кислотами, 
так и со щелочами.

Получим на практике гидроксид цинка и исследуем его амфотерные 
свойства.

Лабораторный опыт 3

Получение гидроксида цинка (алюминия)  
и изучение его амфотерных свойств

В две пробирки налейте раствор соли цинка (алюминия) объемом 
примерно по 1 см3. Затем в каждую пробирку добавьте примерно та-
кой же объем раствора гидроксида натрия до получения белого осад-
ка гидроксида цинка (гидроксида алюминия). Составьте уравнение  
реакции.

В первую пробирку с осадком гидроксида цинка (гидроксида алю-
миния) добавьте по каплям соляную кислоту, встряхивая пробирку 
для более полного растворения осадка. В данной реакции амфотер-
ный гидроксид проявляет свойства основания. Составьте уравнение  
реакции.

Во вторую пробирку с осадком добавьте избыток раствора гидрок-
сида натрия и тщательно перемешайте. В растворе щёлочи осадок ги-
дроксида цинка (гидроксида алюминия) растворится. Следовательно, 
в реакциях со щелочами амфотерный гидроксид проявляет кислотные  
свойства. 

Полученные результаты свидетельствуют, что гидроксид цинка (ги-
дроксид алюминия) обладает амфотерными свойствами.

Амфотерным гидроксидам соответствуют амфотерные оксиды, так-
же способные реагировать как с кислотами, так и со щелочами.

Гидроксиды и оксиды некоторых металлов способны реагиро-
вать как с кислотами, так и со щелочами, т. е. обладают амфо-
терными свойствами. 
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Вопросы и задания

1.	Дайте определение понятиям «оксиды», «гидроксиды», «кислоты», «осно-
вания». 

2.	Какие свойства проявляет гидроксид цинка при взаимодействии с со-
ляной кислотой; с гидроксидом калия? Напишите уравнения этих  
реакций.

3.	Гидроксид бериллия проявляет амфотерные свойства, аналогичные свой-
ствам гидроксида цинка. Составьте уравнения реакций Be(OH)2 с серной 
кислотой и гидроксидом натрия.

4.	В колбе находится раствор, содержащий сульфат цинка химическим коли-
чеством 0,2 моль. Рассчитайте химическое количество и массу гидроксида 
калия, который необходимо добавить в колбу для получения амфотерного 
гидроксида цинка.

5.	В результате реакции гидроксида цинка с твердой щёлочью KOH образо-
валась вода массой 45 г. Рассчитайте массу другого продукта реакции.

6.	Дополните схему и составьте уравнения химических реакций, с помощью 
которых можно осуществить следующие превращения:

Al  AlCl3  ?  Al2O3  Al2(SO4)3. 

7.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

Zn  ZnО  ZnSO4  Zn(OH)2  Na2ZnO2.

Готовимся к олимпиадам 

1. При нагревании смеси гидроксида калия и гидроксида алюминия образуют-
ся вода и соль, в которой массовые доли калия, алюминия и кислорода равны 
соответственно 39,80 %, 27,55 % и 32,65 %. Определите химическую формулу  
этой соли. 

§ 30. Естественные семейства элементов

Из большого числа известных химических элементов ученые ста-
ли выделять группы элементов, особенно близких по свойствам их 
простых веществ. Такие группы элементов назвали естественными  
семействами. 

Щелочные металлы

В одно семейство были объединены элементы, простые веще-
ства которых обладают наиболее ярко выраженными металлически-
ми свойствами: литий Li, натрий Na, калий K, рубидий Rb, цезий Cs.  

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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Их назвали щелочными металлами, 
так как они энергично взаимодейст-
вуют с водой с образованием щелочей 
(рис. 38):  

2K + 2H2O   =  2KOH + H2.

Щелочные металлы энергично реа- 
гируют также с кислородом O2, хлором 
Cl2, серой S и другими неметаллами. 

Весьма близки по свойствам и их 
соединения: оксиды, которые прояв-
ляют основные свойства — реагируют 
с водой и кислотами:

Li2O + H2O   =  2LiOH;

Na2O + 2HCl   =  2NaCl + H2O,

и гидроксиды, являющиеся щелочами. Как это можно доказать? В со-
единениях щелочных металлов эти элементы одновалентны.

В т а б л и ц е  2 приведены некоторые физические свойства простых 
веществ этих элементов и формулы некоторых их соединений.

Т а б л и ц а 2. Физические свойства щелочных металлов и их соединения
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Литий Li Твердое 181 0,53 Li2O LiOH LiCl

Натрий Nа Твердое 98 0,97 Na2O NaOH NaCl

Калий K Твердое 64 0,86 K2O KOH KCl

Рубидий Rb Твердое 39 1,53 Rb2O RbOH RbCl

Цезий Cs Твердое 29 1,87 Cs2O CsOH CsCl

Рис. 38. Реакция калия с водой
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Щелочные металлы мягкие, они 
легко режутся ножом (рис. 39), лег-
кие, пластичные, легкоплавкие, хоро-
шо проводят электрический ток, обла-
дают металлическим блеском.

Соединения щелочных металлов 
(оксиды, гидроксиды и др.) имеют 
сходный состав и проявляют подоб-
ные свойства.

Таким образом, можно сделать вы-
вод о сходстве щелочных металлов на 
основе сходства физических и хими-
ческих свойств их простых веществ и 
однотипных соединений.

Галогены

Естественным семейством элементов, у простых веществ которых 
наиболее ярко  проявляются неметаллические свойства, является группа 
галогенов (фтор F, хлор Cl, бром Br, иод I). Молекулы простых веществ 
галогенов двухатомны: F2, Cl2, Br2, I2. Окраска простых веществ-галоге-
нов при комнатной температуре показана на рисунке 40, а физические 
свойства и формулы некоторых их соединений приведены в т а б л и ц е  3.

Простые вещества этих элементов активно реагируют с металлами с 
образованием солей:

Mg  +  Cl2   =  MgCl2.

Отсюда и название этого семейства «галогены», что в переводе с гре-
ческого языка означает «рождающие соли».

Рис. 40. Окраска простых веществ-галогенов: 1 — фтора, 2 — хлора, 3 — брома, 4 — иода

Рис. 39. Разрезание натрия ножом

21 3 4
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Т а б л и ц а 3. Физические свойства галогенов  
и их некоторые соединения

Н
аз

ва
н

и
е 

 
х

и
м

и
ч

ес
к

ог
о 

 
эл

ем
ен

та
Простые вещества

Формулы  
соединений

Ф
ор

м
ул

а

А
гр

ег
ат

н
ое

 
со

ст
оя

н
и

е
(п

р
и

 н
.  

у.
)

Ц
ве

т

Т
ем

п
ер

ат
ур

а 
к

и
п

ен
и

я
, 

°С

К
и

сл
от

ы

П
р

и
м

ер
ы

со
л

ей

Фтор F2 Газ
Желто- 
ватый

−188 HF CaF2

Хлор Cl2 Газ
Желто-
зеленый

−34 HCl NaCl

Бром Br2 Жидкость
Коричне-
во-бурый

59 HBr MgBr2

Иод I2
Твердое 

вещество
Темно- 
серый

184 HI KI

Еще одно характерное химическое свойство галогенов — взаимодей-
ствие с водородом. При этом образуются вещества, которые называются 
галогеноводороды:

H2 + F2  =  2HF;	 H2 + Cl2  =  2HCl;

H2 + Br2  =  2HBr; 	 H2 + I2  =  2HI.

Водные растворы галогеноводородов — кислоты.
Щелочные металлы и галогены обладают во многом противоположны-

ми свойствами. Щелочные металлы являются типичными металлами,  
а галогены — типичными неметаллами.

Известны и другие естественные семейства химических элементов с 
близкими свойствами. Например, в конце XIX в. были открыты элемен-
ты: гелий He, неон Ne, аргон Ar, криптон Kr, ксенон Xe. Их простые 
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вещества отличаются исключительной инертностью и не образуют соеди-
нений ни с металлами, ни с водородом. Поэтому их назвали инертными 
или благородными газами.

Таким образом, некоторые элементы можно отнести к тому или ино-
му естественному семейству. Простые вещества и однотипные соедине-
ния элементов одного семейства проявляют подобные свойства. 

Однако обнаружение естественных семейств элементов еще не реша-
ло главной проблемы систематизации элементов — нахождения взаимо-
связи между ними. 

Эту задачу сумел решить великий русский ученый Д м и т р и й  И в а -
н о в и ч  М е н д е л е е в.

Группы химических элементов, простые вещества и однотип-
ные соединения которых обладают близкими свойствами, состав-
ляют семейства сходных элементов или естественные семейства 
элементов.

Группа щелочных металлов составляет естественное семей-
ство типичных металлов.

Группа галогенов составляет естественное семейство типич-
ных неметаллов. 

Вопросы и задания

1.	На примере группы щелочных металлов и группы галогенов устно опиши-
те свойства: а) типичных металлов; б) типичных неметаллов. 

2.	Пользуясь т а б л и ц е й  2, сравните физические свойства щелочных ме-
таллов и выявите закономерности изменения физических свойств этих 
веществ с увеличением относительной атомной массы элементов. Выпол-
ните аналогичные задания для галогенов (т а б л. 3). 

3.	Рассчитайте массовые доли кальция и брома в соединении CaBr2. 
4.	Вам известно название солей соляной кислоты. Назовите по аналогии 

соли других галогеноводородных кислот: СаF2, AlI3, MgBr2, KF, FeBr3. Со-
ставьте уравнения возможных реакций получения этих солей.

5.	Укажите основные отличия в свойствах простых веществ лития и фтора, 
натрия и хлора.

6.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 а) Ca  CaO  Ca(OH)2  CaCl2  CaCO3  CaO;

	 б) S  SO2  H2SO3  K2SO3  BaSO3.

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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7.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения согласно приведенной схеме:

FeBr3  Fe(OH)3  Fe2O3

		  Fe2(SO4)3,

	 назовите все указанные соединения.
8.	При взаимодействии натрия с водой выделился газ объемом 44,8 дм3  

(н. у.). Рассчитайте массу натрия, вступившего в реакцию.

Готовимся к олимпиадам 

1. Дана схема превращений:

Э  ЭO  Э(OH)2  ЭCl2.

Определите элемент Э, если известно, что масса его соли ЭCl2 химическим коли-
чеством 0,5 моль равна 104 г. Составьте уравнения всех химических превращений.

§ 31. Периодический закон Д. И. Менделеева

По мере возрастания числа известных химических элементов ученые 
разных стран пытались их систематизировать. Так, А. Ш а н к у р т у а  во 
Франции, Д. Н ь ю л е н д с  в Англии, Л. М е й е р  в Германии в качестве 
основы для систематизации химических элементов выбрали главную 
на то время их количественную характеристику — атомную массу.  
В отличие от своих предшественников профессор Петербургского универ-
ситета Д. И. М е н д е л е е в  придавал большое значение не только атом-
ной массе, но и химическим свойствам простых веществ и соединений  
элементов. 

Расположив химические элементы в порядке возрастания их отно-
сительных атомных масс, Д. И. М е н д е л е е в  установил, что через опре-
деленное число элементов наблюдается проявление сходных свойств об-
разуемых ими простых и сложных веществ. Так, через семь элементов 
после лития Li появляется щелочной металл натрий Na, а еще через 
семь  — следующий щелочной металл — калий K.

Точно такую же повторяемость свойств он обнаружил и у галогенов:  
через семь элементов после фтора F идет галоген  хлор Cl.

Литий и натрий — типичные металлы, а хлор и фтор — типичные 
неметаллы. А как изменяются свойства атомов элементов и их соеди-
нений в промежутке между ними? Для ответа на вопрос составим т а б -
л и ц у  4. Запишем символы всех элементов от лития до фтора, а также 
от натрия до хлора в порядке возрастания их относительных атомных 


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масс. Эту характеристику элементов запишем внизу под их символами.  
Там же укажем формулу высшего оксида (т. е. оксида, в котором валент-
ность элемента максимальна) и соответствующего ему гидроксида. Ги-
дроксиды бериллия и алюминия являются амфотерными соединениями 
и поэтому в таблице записаны и в форме кислот, и в форме оснований. 

Т а б л и ц а 4. Оксиды и гидроксиды элементов  
в рядах от Li до Ne и от Na до Ar

Химиче-
ский знак 
элемента

Li Be B C N O F Ne

Относи-
тельная 
атомная 
масса

7 9 11 12 14 16 19 20

Высший 
оксид Li2O BeO B2O3 CO2 N2O5 — — —

Основание LiOH Be(OH)2 — — — — — —

Кислота — H2BeO2 H3BO3 H2CO3 HNO3 — — —

Химиче-
ский знак 
элемента

Na Mg Al Si P S Cl Ar

Относи-
тельная 
атомная 
масса

23 24 27 28 31 32 35,5 40

Высший 
оксид Na2O MgO Al2O3 SiO2 P2O5 SO3 Cl2O7 —

Основание NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 — — — — —

Кислота — — H3AlO3 H2SiO3 H3PO4 H2SO4 HClO4 —

Общая 
формула 
высшего 
оксида

Э2O ЭO Э2O3 ЭO2 Э2O5 ЭO3 Э2O7 —
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Добавим в таблицу два элемента (в соответствии с их атомными мас-
сами), открытых позже, — неон Ne после фтора F, аргон Ar после хло-
ра Cl. Как мы уже знаем, это неметаллы, у которых простые вещества 
химически малоактивны.

Первый ряд элементов начинается литием Li, высшая валентность 
которого равна I. Литий — активный металл, а его гидроксид LiOH яв-
ляется основанием. У следующего за литием элемента бериллия Be выс-
шая валентность равна II. По сравнению с литием металлические свой-
ства бериллия выражены слабее. Его гидроксид проявляет амфотерные 
свойства. Далее за бериллием следует элемент бор В, который является 
уже неметаллом. Его высшая валентность равна III, а гидроксид бора от-
носится к кислотам. У следующего элемента — углерода С — высшая 
валентность равна IV, его неметаллические свойства выражены сильнее, 
чем у бора. Гидроксид углерода — угольная кислота, у которой кислот-
ные свойства проявляются в большей степени, чем у борной кислоты. 
Такой же характер изменения высшей валентности, свойств простых 
веществ и гидроксидов можно проследить и в следующем ряду элемен-
тов, который начинается натрием и заканчивается аргоном. После ар-
гона располагается еще один ряд элементов, который также начинается 
щелочным металлом, и в этом ряду также наблюдается постепенное из-
менение свойств от металлических к неметаллическим. Проанализиро-
вав сказанное, можно сделать следующий вывод: в рассмотренных рядах 
элементов в направлении слева направо: 

1) металлические свойства постепенно ослабевают, а неметалличе-
ские усиливаются;

2) высшая валентность постепенно возрастает на единицу;   

3) свойства высших гидроксидов (оснований или кислот) постепенно 
изменяются от основных к кислотным.

Таким образом, в рядах химических элементов по мере увеличения 
относительной атомной массы их свойства повторяются через определен-
ное число элементов, т. е. изменяются периодически.

Эту закономерность Д. И. М е н д е л е е в  сформулировал в 1869 г. 
в виде периодического закона: «Свойства простых тел (простых 
веществ), а также состав и свойства соединений элементов на-
ходятся в периодической зависимости от величины их атомных  
весов (масс)».



135§ 31. Периодический закон Д. И. Менделеева

Периодический закон является одним из важнейших законов 
природы. Он позволяет обобщать и систематизировать сведения о 
химических элементах и их соединениях, находить общие законо-
мерности в их составе, строении и свойствах.

Периодический закон имеет большое значение для химии и дру-
гих естественных наук. 

Вопросы и задания

1.	Какие характеристики химических элементов Д. И. Менделеев взял за ос-
нову их систематизации?

2.	Почему закон, открытый Д. И. Менделеевым, носит название периодиче-
ского? Каков смысл этого названия?

3.	Химический элемент цезий Cs сходен с элементом натрием Na, а се- 
лен Se — с серой S. Напишите формулы оксидов, гидроксидов и солей,  
в состав которых входят эти элементы.

4.	Какой оксид, по вашему мнению, обладает более выраженными кислотны-
ми свойствами: SiO2 или P2O5?

5.	Составьте уравнения реакций между кислотами H2SO4, H3PO4 и основа-
ниями NaOH, Mg(OH)2, Al(OH)3. Назовите все образующиеся соединения.

6.	При нагревании смеси оксида алюминия с оксидом калия образуется соль 
состава KAlO2. Составьте уравнение реакции и рассчитайте массу обра-
зовавшейся соли, если химическое количество прореагировавшего оксида 
алюминия равно: а) 0,2 моль; б) 0,5 моль.

7.	В каком из амфотерных оксидов — ZnO или Al2O3 — массовая доля ме-
талла больше? Составьте уравнения реакций этого оксида с твердым ги-
дроксидом калия; с азотной кислотой.

8.	Высший оксид фосфора массой 35,5 г прореагировал с водой. Рассчитай-
те химическое количество и массу продукта реакции.

Готовимся к олимпиадам 

1. Дополните схему и составьте уравнения реакций, с помощью которых можно 
осуществить следующие превращения согласно приведенной схеме:   

?  .  
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§ 32. Периодическая система химических элементов

Опираясь на периодический закон, Д. И. М е н д е л е е в разработал 
естественную классификацию химических элементов — периодическую 
систему химических элементов. Ее графическим изображением является 
таблица, которая так и называется — таблица периодической системы 
химических элементов. Один из первых ее вариантов, опубликованный 
в 1906 г., представлен на рисунке 41.

В настоящее время известно более 700 различных вариантов табли-
цы, но наиболее широко используется таблица, представленная на фор-
заце 1 учебного пособия. Она признана Международным союзом хими-
ков в качестве официальной.

Рис. 41. Один из первых вариантов таблицы периодической системы химических 
элементов
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Схема этого варианта таблицы приведена на рисунке 42.
Каждый химический элемент в таблице занимает одну клетку, в ко-

торой указан химический знак элемента, его название, значение относи-
тельной атомной массы и его атомный номер, который часто называют 
порядковым. Горизонтальные ряды элементов называются периодами, 
а вертикальные — группами. Это основные структурные единицы перио- 
дической системы. 

Следовательно, каждый химический элемент имеет свой атомный 
номер, находится в определенном периоде и определенной группе.

Периоды

Период — горизонтальный ряд химических элементов, расположенных 
в порядке возрастания их относительных атомных масс, начинающий-
ся щелочным металлом (или водородом) и заканчивающийся благород-
ным газом.

Всего в таблице семь периодов. Их номера указаны цифрами, стоя-
щими слева. Каждый период содержит определенное число химических 
элементов:

1-й период — 2 элемента
2-й период — 8 элементов	 Малые периоды
3-й период — 8 элементов

B

Nh Fl Mc Lv Ts Og

Рис. 42. Схема современной таблицы периодической системы химических элементов
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4-й период — 18 элементов
5-й период — 18 элементов	 Большие периоды
6-й период — 32 элемента
7-й период — 32 элемента 

Первые три периода называются малыми периодами. Самый пер-
вый период состоит только из двух химических элементов — водорода Н  
и гелия Не, причем водород не относится к щелочным металлам. Осталь-
ные четыре периода называются большими. В них также, как во 2-м  
и в 3-м периодах, наблюдается постепенное ослабление металлических 
и усиление неметаллических свойств атомов и простых веществ элемен-
тов, только переход идет от щелочного металла к благородному газу че-
рез большее число элементов, более плавно.

Группы

Группа — вертикальный ряд химических элементов в периодической 
системе, атомы которых обладают сходными свойствами.

Всего в таблице восемнадцать групп, пронумерованных арабскими 
цифрами. Кроме того, группы имеют традиционную нумерацию римски-
ми цифрами, сохранившуюся со времен Д. И. Менделеева: от I до VIII с 
добавлением латинских букв А или В. 

А-группы часто называют главными. Они включают все элементы 
первых трех (малых) периодов, а также нижестоящие элементы боль-
ших периодов. В этих группах находятся как металлы, так и неметал-
лы. В настоящее время известны 95 металлов и 23 неметалла. Граница 
между металлами и неметаллами обычно выделяется жирной ломаной 
линией. Эта граница достаточно условна, так как некоторые элементы, 
находящиеся возле нее, могут проявлять как металлические, так и не-
металлические свойства.

Некоторые главные группы имеют свои собственные названия. Так, 
например, IА-группа — это группа щелочных металлов  +  водород Н, 
IIА-группа — группа щелочноземельных металлов  +  бериллий Ве и 
магний Mg, VIIА-группа — группа галогенов, VIIIА-группа — группа 
благородных газов и т. д.

Между элементами групп IIA и IIIA располагаются переходные эле-
менты В-групп. Простые вещества элементов этих групп являются ме-
таллами. В-группы иногда называют побочными. 

В каждой группе находятся элементы (Э) со сходными химическими 
свойствами их простых веществ. Римские цифры номера группы указы-
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вают, как правило, высшую, т. е. максимальную, валентность элементов 
в соединениях с кислородом (т а б л. 5).

Т а б л и ц а  5. Максимальные валентности  
и формулы высших оксидов элементов А-групп

Номер группы I II III IV V VI VII VIII

Максимальная 
валентность I II III IV V VI VII VIII

Общая 
формула 
высшего 
оксида

Э2O ЭO Э2O3 ЭO2 Э2O5 ЭO3 Э2O7 ЭO4

Пример K2O BaO Al2O3 SiO2 P2O5 SO3 Cl2O7 XeO4

Причину периодичности в изменении свойств химических элемен-
тов можно объяснить только на основе знаний о строении атомов. Это 
хорошо понимал и сам Д. И. М е н д е л е е в, предполагая, что атомы яв-
ляются сложными образованиями, а познание их структуры позволит 
физически обосновать открытую им периодическую систему химических  
элементов.

Графическим изображением периодического закона является  
таблица периодической системы элементов. 

Каждый химический элемент имеет свой атомный номер, на-
ходится в определенном периоде и в определенной группе таблицы.

Период — горизонтальный ряд химических элементов, начинаю-
щийся щелочным металлом (или водородом) и заканчивающийся 
благородным газом.

Группа — вертикальный ряд химических элементов со сходны-
ми свойствами их атомов. 

Вопросы и упражнения

1.	Как Д. И. Менделеев назвал разработанную им естественную классифи-
кацию химических элементов?

2.	Назовите основные структурные единицы периодической системы эле-
ментов. 
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3.	Что такое период? Что общего у больших и малых периодов и чем они 
различаются? Какие свойства гидроксидов химических элементов законо-
мерно изменяются в периодах с увеличением атомного номера?

4.	Дайте определение понятия «группа». Укажите различие между груп- 
пами А и В.

5.	Простое вещество какого химического элемента из каждой пары имеет бо-
лее ярко выраженные металлические свойства: а) K или Ca; б) Mg или Al; 
в) Cs или Pb?

6.	Простое вещество какого химического элемента из каждой пары имеет бо-
лее ярко выраженные неметаллические свойства: а) S или Cl;  б) C или N; 
в) Se или Br?

7.	Разделите указанные элементы на металлы и неметаллы, укажите их по-
ложение в периодической системе (группа, период, атомный номер): кис-
лород, натрий, серебро, неон, ртуть, бром, золото, ксенон, хром.

8.	Заполните в тетради таблицу. 

Символ 
элемента

Атомный 
номер

Относитель- 
ная атомная 

масса

Номер
и тип

группы

Номер
периода

Формула 
высшего 
оксида

Фор-
мула 

гидрок-
сида

Ca

13

32

VA 2

KOH

P2O5

Готовимся к олимпиадам 

1. Дополните схемы, составьте уравнения реакций, с помощью которых можно 
осуществить следующие превращения:

а) Mg  ?  Mg(OH)2  ?  MgCO3  MgO;

б) S  ?  CaSO3  ?  SO2  Na2SO3.



4

 главе
 вы познакомитесь 
со строением
атома, состоянием
электронов в атоме. 
Узнаете, что такое 
радиоактивность,
научитесь характеризовать 
химический элемент 
по строению его атома 
и положению 
в периодической 
системе химических 
элементов

Строение атома 
и периодичность 
изменения свойств 
атомов химических 
элементов 
и их соединений
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§ 33. Строение атома.  
Атомный номер химического элемента

До середины XIX в. атом считался элементарной, т. е. неделимой ча-
стицей. Но уже к концу этого века появились неоспоримые доказатель-
ства сложности строения атома.

В 1896 г. французский ученый А н р и  Б е к к е р е л ь  открыл явление 
радиоактивности — самопроизвольного распада атомов некоторых эле-
ментов с испусканием невидимых глазу лучей. В 1897 г. английский фи-
зик Д ж. Д ж. Т о м с о н  установил наличие в атоме электронов — отри-
цательно заряженных частиц. Эти открытия свидетельствовали о том, 
что атом имеет сложное строение.

Ядерная модель строения атома

На основе своих знаменитых опытов по рассеянию α-лучей (они рас-
сматриваются в школьном курсе физики) английский ученый Э р н е с т 

Р е з е р ф о р д в 1911 г. предложил схему строе-
ния атома, получившую название ядерной 
(планетарной) модели атома.

Согласно этой модели, атом состоит из по-
ложительно заряженного ядра и движущихся 
вокруг него отрицательно заряженных элек-
тронов. Почти вся масса атома (более 99,96  %) 
сосредоточена в его ядре, диаметр которого  
в несколько десятков тысяч раз раз меньше диа- 
метра всего атома. 

На рисунке 43 показана модель атома по 
Резерфорду. Конечно, показанное здесь соот-
ношение размеров атома и его ядра не соответ-

ствует их реальному соотношению. Например, размеры атома водорода 
и его ядра различаются примерно в 50 000 раз. Для наглядности это раз-
личие можно представить, сравнив мысленно шарик диаметром 1 мм и 
шар диаметром 50 м.

Из курса химии 7-го класса вы уже знаете одно определение атома 
как мельчайшей, химически неделимой частицы. Теперь можно дать 
еще одно определение этого понятия. 

Атом — электронейтральная частица, состоящая из положительно  
заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов.

Рис. 43. Ядерная модель 
атома по Резерфорду
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Позже было установлено, что ядро атома также имеет сложное строе-
ние. Оно состоит из частиц двух типов: протонов и нейтронов.

Протон (p) и нейтрон (n) имеют практически одинаковую массу, рав-

ную примерно 1
12

  части массы атома углерода. Соответственно, относи-

тельные массы протона и нейтрона также практически одинаковы и  при-

близительно равны 1. Протон имеет заряд 1+, а нейтрон электронейтрален.
Заряд электрона е− равен 1−, а масса примерно в 1840 раз меньше 

массы протона.
Основные характеристики частиц, входящих в состав атома, приве-

дены в т а б л и ц е 6. 
Т а б л и ц а  6. Основные характеристики частиц,  

входящих в состав атома

Частица Символ
Относительная 

масса
Относительный 

заряд

Протон p ≈ 1 1+

Нейтрон n ≈ 1 0

Электрон e− ≈ 1
1840

1−

Физический смысл атомного номера элемента

В начале ХХ в. было установлено, что атомный (порядковый) номер 
элемента в периодической системе численно равен заряду ядра его ато-
мов. Именно в этом заключается физический смысл атомного номера 
элемента.

Заряд ядра определяется числом содержащихся в нем протонов. По-
скольку атом в целом электронейтрален, очевидно, что число протонов  
в его ядре равно числу электронов:

	Атомный	 Заряд	 Число	 Число

	 номер	 =	 ядра	 =	 протонов	 =	 электронов

	элемента	 атома	 в ядре	 в атоме

Например, атомный номер водорода равен 1. Следовательно, заряд 
ядра его атома равен 1+ (т. е. содержит только один протон), и вокруг 
ядра вращается один электрон с зарядом 1–.
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Атомный номер следующего элемента 
гелия Не равен 2. Это означает, что заряд 
ядра его атома равен 2+ (т. е. ядро содер-
жит 2 протона) и общее число электронов в 
атоме также равно двум (рис. 44).

По мере увеличения атомных номе-
ров элементов в ядрах атомов постепенно 
возрастает число протонов, вследствие че-
го увеличивается положительный заряд  
ядер.

Таким образом, можно заключить, что 
заряд ядра атома является главной харак-
теристикой элемента, определяя его по-
ложение в периодической системе, а следо-
вательно, все свойства атомов этого эле-
мента и его соединений.

Поэтому современная формулировка 
периодического закона звучит так.

Свойства атомов химических элементов, а также состав и свойства  
образуемых ими веществ находятся в периодической зависимости от 
зарядов атомных ядер.

Периодический закон дал импульс к изучению внутреннего строения 
веществ, в том числе и строения атома. В свою очередь, теория строе-
ния атома способствовала пониманию сущности периодического закона 
и периодической системы химических элементов, наполнила их совре-
менным содержанием и определила пути дальнейшего развития.

Атом — электронейтральная частица, состоящая из положи-
тельно заряженного ядра и отрицательно заряженных электронов.

Вся масса атома сосредоточена в его ядре.
Заряд ядра атома является главной характеристикой химиче-

ского элемента, определяя все основные свойства атомов этого эле-
мента.

Атомный номер химического элемента равен заряду ядра его 
атома, числу протонов в ядре и числу электронов в этом атоме.  

протон

нейтрон
электрон

10
–13

10
– 8

см

см

Рис. 44. Модель атома гелия
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Вопросы и задания

1.	В чем принципиальное отличие современной формулировки периодиче-
ского закона от формулировки, данной Д. И. Менделеевым?

2.	Чему равны заряд ядра и число электронов у атомов следующих элемен-
тов: N, Al, Fe, Br, Au?

3.	В ядрах атомов химических элементов содержится соответственно 8, 12, 
29, 47 и 80 протонов. Назовите эти элементы. Укажите номера периодов 
и групп периодической системы, в которых они находятся.

4.	Укажите число протонов и электронов для атомов элементов, находящих-
ся соответственно в: а) третьем периоде и IVA-группе; б) четвертом перио-
де и VIIA-группе; в) пятом периоде и IВ-группе.

5.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 а) S  H2S  Na2S  H2S  SO2  K2SO3;
	 б) Cl2  HCl  AlCl3  Al(OH)3  Al2O3.

Готовимся к олимпиадам 

1. Определите число атомов в образце меди объемом 10 см3,  если плотность 
этого металла равна 8,96 г/см3.

§ 34. Массовое число атома 
Почему же главной характеристикой элемента является заряд ядра 

его атомов, а не относительная атомная масса? Д. И. М е н д е л е е в, раз-
мещая химические элементы в периодической системе, вынужден был 
расположить некоторые из них не в порядке возрастания атомных масс. 
Так элемент иод I с атомной массой, равной  126,9, размещается после 
теллура Te, у которого атомная масса равна 127,6. Аргон Ar с атомной 
массой 39,95 был помещен в таблице перед калием, атомная масса ко-
торого составляет 39,1. Располагая перечисленные элементы в указан-
ном порядке, Д. И. М е н д е л е е в руководствовался тем, что элементы  
с похожими свойствами простых веществ должны располагаться в одной 
группе. Элемент иод оказался в одной группе с другими галогенами — 
хлором и бромом, а теллур — в одной группе со схожими элементами — 
серой и селеном. Точно так же калий оказался в одной группе с другими 
щелочными металлами — литием и натрием.

Массовое число

Исследованиями начала XX в. было установлено, что атомы одно-
го и того же элемента могут иметь разные массы. Это объясняется тем, 
что в их ядрах с одним и тем же числом протонов может находиться  
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разное число нейтронов. Общее число протонов (Z) и нейтронов (N) в 
ядре называется массовым числом  атома (А): 

А =  Z  +  N.

Массовое число практически определяет массу ядра, и, следова-
тельно, массу всего атома, т. к. масса электронов составляет ничтож-
ную часть общей массы атома.

Число протонов в ядре Z, равное атомному номеру элемента, и мас-
совое число А указывают числовыми индексами слева от символа хими-
ческого элемента — Z

A Э, например:

16
35S,   19

40 K,   92
238 U.

Число нейтронов N в ядре любого атома легко подсчитать по раз-
ности N  =  А – Z. Так, в ядре атома серы 35S находится 19 нейтронов  
(35 – 16 =  19), в ядре атома калия 40K их число равно 21 (40 – 19 =  21), 
а в ядре атома урана 238U содержится 146 нейтронов (238 – 92 =  146).

Относительная атомная масса элемента

В природе большинство химических элементов существуют в виде 
смеси атомов с разными значениями их массовых чисел. Например, эле-
мент литий Li представлен атомами двух видов — 6Li и 7Li. Массы этих 
атомов равны соответственно 9,985   10–27 кг и 1,165   10–26 кг. 

Исходя из того, что в природной смеси на один атом 6Li приходятся 
12 атомов 7Li, рассчитаем усредненную массу одного атома лития:

m
m m

a
a

6
a(Li)

1 ( Li) 12 ( Li)

1 + 12
= = + 7

= =1 9,985 10 кг 12 1,165 10 кг

1 + 12

27 26
26 1,152 10 кг.

    
− −

−+

Полученная величина, отнесенная к 1
12

 части массы атома 12С, пред-

ставляет собой относительную атомную массу элемента лития Li (6,94), 
приведенную в периодической системе: 

Ar
m

m
(Li) a

a

26

27

Li
1 C

10 кг

1,66 10 кг
= = =( )

( )

,
, .

12

1 152
6 94





−

−

Таким образом, относительная атомная масса элемента — физиче-
ская величина, которая показывает, во сколько раз усредненная масса 

атомов данного химического элемента больше 1
12

 части массы атома 
углерода –12 (12С).
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Массовым числом называется общее число протонов и нейтро-
нов в ядре атома.

Относительная атомная масса элемента — физическая  вели-
чина, показывающая, во сколько раз усредненная масса его атомов 

больше 1
12

 части массы атома углерода –12. 

Вопросы и задания 

1.	Приведите символы атомов цинка, ядра которых содержат 34, 36, 38,  
40 нейтронов.

2.	В природе водород чаще всего существует в виде двух типов атомов — 
водорода-1 и водорода-2, а кислород — в виде трех — 16О, 17О, 18О. По-
считайте все возможные значения относительной молекулярной массы во-
ды, образованной этими атомами.

3.	Определите атомный номер элемента, если массовое число одного из его 
атомов равно 26, а число нейтронов — 14.

4.	Чему равно число нейтронов в ядрах следующих атомов:

	 26 137 65 79 234Mg, Ba, Cu, Br, U?

5.	Используя периодическую систему химических элементов, определите 
число протонов, нейтронов и электронов в атомах фтора, иода, кальция, 
натрия, золота, принимая величину массового числа равной округленному 
значению относительной атомной массы элемента.

6.	Укажите химические символы, число протонов и массовое число ато-
мов, которые содержат: а) 4 электрона и 5 нейтронов: б) 12 электронов  
и 13 нейтронов;  в) 20 электронов и 20 нейтронов.

7.	Алюминий массой 10,8 г растворили в соляной кислоте. Рассчитайте мас-
су образовавшейся соли и объем выделившегося водорода.

8.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 а) K2O  K2SO4  KOH  KCl  KNO3;

	 б) P  P2O5  H3PO4  Na3PO4  Ca3(PO4)2.

Готовимся к олимпиадам 

1. В природной смеси хлор представлен двумя видами атомов Cl–35 и Cl–37, 
относительные атомные массы которых равны соответственно 34,969 и 36,966. 
Рассчитайте мольную долю Cl–37 в природной смеси атомов хлора.
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§ 35. Изотопы. Явление радиоактивности

Изотопы

В начале XX в. было доказано, что большинство химических элемен-
тов в природе существует в виде атомов нескольких типов. Так, напри-
мер, природный литий (Z = 3) представляет собой смесь атомов, в ядрах 
которых вместе с тремя протонами содержатся по 3 и по 4 нейтрона. 
Массовые числа таких атомов равны, соответственно, 6 и 7: 3

6
3
7Li Li,  

(рис. 45). Такие атомы назвали изотопами.

Изотопами называются атомы, имеющие одинаковое число протонов в 
ядре, но различные массовые числа.

Например, атомы 3
6

3
7Li Li,  — изо-

топы лития, а атомы 1
1

1
2

1
3H H H, ,    — 

это изотопы водорода, у которых есть 
даже собственные названия — про-
тий, дейтерий, тритий. Другими сло-
вами, изотопы — это атомы одного и 
того же элемента, в ядрах которых 
содержится разное число нейтронов.

Слово «изотопы» в переводе с гре-
ческого означает «занимающие одно 
место». Изотопы любого элемента 
действительно занимают одно место в 
периодической системе, так как при-

надлежат одному и тому же элементу. Следовательно, и химические 
свойства изотопов данного элемента также будут одинаковыми.

Теперь мы можем дать более точное определение химического эле-
мента.

Химический элемент — вид атомов с одинаковым зарядом ядер.

Следовательно, все атомы с одинаковым зарядом ядер их атомов  
(т. е. изотопы) принадлежат одному и тому же элементу.

Явление радиоактивности

По устойчивости атомных ядер все атомы можно разделить на два 
типа: стабильные и нестабильные. Само название «стабильный» го-
ворит об устойчивости ядер атомов данного типа, т. е. их способности  

протон

нейтрон
электрон

Рис. 45. Модели изотопов лития
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существовать сколь угодно долго. Большинство атомов, входящих в со-
став окружающих нас веществ, являются стабильными. Это водород-1, 
кислород-16, углерод-12, литий-6, литий-7 и др. 

Устойчивость ядра зависит только от соотношения чисел протонов 
и нейтронов. Если это соотношение находится за определенными преде-
лами, ядро (а вместе с ним и атом) становится неустойчивым. Оно само-
произвольно распадается, превращаясь в ядра атомов других элементов. 
При этом происходит испускание различных частиц. 

Радиоактивность — это самопроизвольное превращение неустой- 
чивых атомных ядер в другие ядра. При этом происходит испускание 
различных частиц. 

Например, ядра атомов радия-226 (или 226Ra) распадаются на 
ядра атомов радона-222 (или 222Rn) и ядра атомов гелия-4 (или 4He)  
(рис. 46):

88
226 Ra   86

222 Rn  +  2
4 He.  

Рис. 46. Схема распада ядра атома радия

Атомы, способные к радиоактивному распаду, называются радио-
изотопами. Например, уран-238, иод-131, стронций-90, цезий-137 — 
радиоизотопы. Один из радиоизотопов урана входит в состав ядерного  
топлива, использующегося на Белорусской атомной электростанции 
(Островецкий район Гродненской области).

В Республике Беларусь на базе Минского городского онкологического 
диспансера организована работа одного из лучших в Европе отделений 
ядерной медицины. В этом отделении используются самые современные 
методы диагностики и лечения с использованием радиоактивных изотопов 
иода, стронция, кислорода. 
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Более подробно о различных типах радиоизотопов, о радиоактивном 
излучении, о его воздействии на живые объекты, а также о способах за-
щиты от радиации вы узнаете из курса физики.

Атомы, которые различаются только числом нейтронов в ядрах 
их атомов при одинаковом числе протонов, называются изотопами.

Химический элемент — вид атомов с одинаковым положитель-
ным зарядом ядра.

Вопросы и задания
1.	Чем схожи и чем различаются между собой изотопы водорода?
2.	Могут ли у разных химических элементов быть одинаковые заряды атом-

ных ядер? А одинаковые массы? Почему?
3.	Определите состав атомных ядер изотопов: 

	 а) 20
40

20
42

20
44Ca Ca Ca; ; ;  б) 16

32
16
34

16
35S S S; ; .

4.	Чем отличается радиоизотоп от стабильного атома того же элемента?
5.	Гидроксид натрия массой 24 г полностью прореагировал с сульфатом 

железа(III). Рассчитайте химическое количество и массу каждого из про-
дуктов данной реакции.

6.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 Al2O3  AlCl3  Al(OH)3  AlCl3  Al(NO3)3;

	 SO3  H2SO4  FeSO4  Na2SO4  NaCl.

Готовимся к олимпиадам 

1. Период полураспада радиоизотопа — время, в течение которого распадает-
ся половина первоначального количества его ядер. У радиоактивного иода-131 
период полураспада составляет 8 суток. Рассчитайте долю ядер этого изотопа, 
которые распадаются за время, равное 24 суткам.

§ 36. Состояние электронов в атоме.  
Электронное облако. Атомная орбиталь.

При химических реакциях атомы не исчезают и не возникают вновь. 
Они просто переходят из одних веществ в другие, но их ядра остаются 
неизменными. Свойства атомов одного и того же элемента сильно раз-
личаются в зависимости от того, в каком веществе они находятся. Так 
свойства атомов серы в простом веществе отличаются от свойств атомов 
этого же элемента в серной кислоте. Свойства атомов натрия в простом 
веществе и в любой его соли также совершенно различны.
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Если состав ядер данного элемента при химических реакциях не ме-
няется, очевидно, что все изменения, произошедшие с данным атомом, 
являются результатом изменения его электронного строения.

Каково же электронное строение атомов? Как оно влияет на их свой-
ства, на свойства веществ, в которых находятся эти атомы? 

Движение электронов в атоме

Согласно современным представлениям, электрон в атоме находится 
в постоянном движении вокруг ядра. Но у такого движения отсутству-
ет траектория. В каждый момент времени электрон находится в опре-
деленной точке околоядерного пространства. Если бы нам удалось с по-
мощью фотографии зафиксировать положение электрона через равные 
промежутки времени (рис. 47, а) и наложить сотни снимков один на 
другой, мы получили бы картинку, подобную изображенной на рисун- 
ке 47, б. Поскольку она напоминает пушистый шарик или шарообразное 
облако, модель движения электрона вокруг ядра назвали электронным  
облаком.

В той части облака, где точки расположены гуще, вероятность пре-
бывания электрона больше. И, наоборот, там, где точки расположены 
реже, вероятность обнаружить данный электрон меньше. Электронное 
облако не имеет четких границ. Поэтому обычно его ограничивают ус-
ловной поверхностью, которая охватывает примерно 90 % его объема. 
Такую область пространства вокруг ядра называют еще атомной ор-
биталью.

— атомное ядро — электрон
а) б)

Рис. 47. а) — мгновенные «фотографии» электрона; б) — электронное облако
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Орбитали, в зависимости от энергии 
электронов, имеют различные формы и раз-
меры. Так, орбиталь единственного элек-
трона атома водорода имеет сферическую 
(шарообразную) форму (рис. 48). Такие ор-
битали обозначаются буквой s, а электро-
ны, которые занимают эти орбитали, назы-
ваются s-электронами. Атомные орбитали 
в атомах других элементов могут иметь и 
другую, например гантелеобразную, форму 
(рис. 49). Такие орбитали обозначают бук-
вой p, а находящиеся на них электроны на-
зывают р-электронами.  

Графически орбиталь изображают в 
виде клеточки (квантовой ячейки), а элек-
трон — в виде стрелки. Так, орбиталь ато-

ма водорода с его единственным электроном можно изобразить следую-
щим образом:



Кроме движения вокруг ядра, каждый электрон характеризуется  
спином (от англ. spin — вращение). Упрощенно спин  можно представить 
как вращение электрона вокруг собственной оси по часовой или против 
часовой стрелки. 

На одной орбитали может находиться не более двух электронов, 
имеющих противоположные  спины:



Такое их состояние в атоме более устойчиво, т. е. энергетически бо-
лее выгодно, чем состояние с одинаковыми спинами:



Два электрона, находящиеся на одной орбитали, называются спа-
ренными. Если же на орбитали находится один электрон, то его на-
зывают неспаренным. 

Рис. 48. Орбиталь электрона в 
атоме водорода

Рис. 49. Форма одной из орбита-
лей  в многоэлектронном атоме



153§ 36. Состояние электронов в атоме. Электронное облако. Атомная орбиталь

Электронное облако — это модель движения электрона вокруг ядра.
Орбиталь — это область околоядерного пространства, в кото-

рой  вероятность нахождения электрона равна примерно 90 %.
В зависимости от энергии электронов орбитали имеют различ-

ные формы и размеры.
На одной орбитали  может находиться не более двух электро-

нов, у которых спины противоположны. 

Вопросы и задания

1.	Как современная атомная теория описывает состояние электрона в атоме?
2.	Что такое электронное облако?
3.	Что представляет собой атомная орбиталь.
4.	Объясните различие между спаренными и неспаренными электронами.
5.	Запишите в тетради следующие предложения и вставьте пропущенные циф-

ры или слова. В ядре атома хлора находятся ... протонов. Вокруг этого ядра 
движутся 17 ... . Ядро атома серы-34 состоит из ... протонов и ... нейтронов.

6.	Водород объемом 8,96 дм3 (н. у.) сожгли в кислороде. Рассчитайте хими-
ческое количество, массу и число молекул образовавшейся воды.

7.	Составьте уравнения химических реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения:

	 SO3  H2SO4   MgSO4  Na2SO4  NaOH  NaNO3.

8.	Заполните в тетради таблицу:

Символ 
нуклида

Атомный 
номер 

элемента

Заряд
ядра 

атома

Число в ядре Число 
электронов 
вокруг ядрапротонов нейтронов

40К

17+ 20

38 32

15Р 16

16 18

8 10

Готовимся к олимпиадам

1. В образце одного из металлов химическим количеством 0,1 моль химическое 
количество электронов равно 2,7 моль. Определите металл. 
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§ 37. Электронное строение атомов

Как вам уже известно из параграфа 33, атом состоит из положитель-
но заряженного ядра и движущихся вокруг него отрицательно заряжен-
ных электронов. Ядро находится в центре атома, а электроны, движу-
щиеся вокруг атомного ядра, образуют электронную оболочку. При этом 
одни электроны размещаются ближе к ядру, другие — дальше от ядра.  
Так образуются как бы слои из электронов, которые так и называют-
ся — электронные слои. 

Энергетические уровни

Электроны в атоме различаются своей энергией. Чем выше энер-
гия электрона, тем дальше он находится от ядра и тем больше размер 
электронного облака (орбитали). Соответственно, чем меньше энергия 
электрона, тем ближе он находится к ядру и тем меньше размер его 
электронного облака. Если у нескольких электронов значения энергии 
оказываются близкими, они образуют один электронный слой, или энер-
гетический уровень.

Энергетический уровень (электронный слой) — это совокупность элек-
тронов с близкими значениями энергий.

Число энергетических уровней в атоме, на которых находятся 
электроны, равно номеру периода, в котором располагается хими-
ческий элемент в периодической системе. 

Например, в атоме натрия — элемента 3-го периода — электро-
ны распределены на трех энергетических уровнях, которые схемати-

чески изображаются в виде 
трех концентрических окруж-
ностей или их частей  — дуг   
(рис. 50). Каждый уровень имеет 
свой порядковый номер n (n = 1, 
2, 3...). Если в такой схеме под 
каждой дугой указано число элек-
тронов на соответствующем энер-
гетическом уровне,  она называ-
ется электронной схемой атома.

или

n=1 n=2 n=3

Рис. 50. Схема энергетических уровней в 
атоме натрия
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Энергетические подуровни

Электроны одного и того же энергетического уровня могут немного 
различаться значениями энергии и иметь разную форму атомных орби-
талей. В соответствии с этим энергетические уровни могут подразделять-
ся на энергетические подуровни, в каждом из которых все электроны об-
ладают одинаковой энергией и одинаковой формой атомных орбиталей. 

Энергетический подуровень — это совокупность электронов с одинако-
вой энергией и одинаковой формой атомных орбиталей.

Энергетические подуровни обозначаются буквами s, p, d, f, ...  

Число подуровней на данном энергетическом уровне равно его номеру. 

Первый энергетический уро-
вень (n = 1) состоит из одного под- 
уровня (s), второй (n = 2) — из 
двух (s, p), третий (n = 3) — из 
трех (s, p, d) и т. д. 

Каждый подуровень, в свою 
очередь, состоит из определен-
ного числа атомных орбиталей. 
Так, s-подуровень состоит из од-
ной орбитали, p-подуровень  — 
из трех, d-подуровень — из пяти 
орбиталей (рис. 51).

Орбитали электронов, нахо-
дящихся на s-подуровнях, ша-
рообразные, на р-подуровнях — 
гантелеобразные (рис. 52).

Для того чтобы различать 
энергетические подуровни раз-
ных энергетических уровней, их 
обозначают двумя знаками  — 
цифрой и буквой, например: 1s, 
2p, 3d. Цифра соответствует но-
меру энергетического уровня, а 
буква — типу энергетического 
подуровня.

Энергетические
уровни

n=1 n=2 n=3

Энергетические
подуровни

и орбитали

s s
p

s
p
d

Рис. 51.  Энергетические уровни, энергетиче-
ские подуровни и атомные орбитали

s-подуровень
(одна s-орбиталь)

p-подуровень
(три p-орбитали)

Рис. 52. Геометрическая форма и простран-
ственное расположение s- и p-орбиталей
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В каждой орбитали может находиться один (неспаренный) или два 
(спаренных) электрона. В соответствии с этим, на первом энергетиче-
ском уровне, содержащем только одну орбиталь, максимальное число 
электронов равно двум; на втором уровне, состоящем из 4-х орбиталей, 
максимальное число электронов равно 8. Поскольку третий энергетиче-
ский уровень включает в себя 9 орбиталей, максимальное число электро-
нов на нем равно 18. 

Обобщим сведения об электронном строении атомов элементов пер-
вых трех периодов в виде т а б л и ц ы  7.

Т а б л и ц а  7. Электронное строение атомов элементов 1-го, 2-го 
и 3-го периодов
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Если на данном энергетическом уровне содержится максимально воз-
можное число электронов, он считается завершенным. Энергетический 
уровень, электроны которого максимально удалены от ядра и наиболее 
слабо связаны с ним, называется внешним.

Электроны внешних уровней связаны с ядром слабее, чем осталь-
ные, и поэтому более подвижны. Они определяют химические свой-
ства данного атома, т. е. его способность взаимодействовать с други-
ми атомами. В атомах элементов А-групп такие электроны называют  
валентными. 
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Совокупность электронов с близкими значениями энергий назы-
вается электронным слоем или энергетическим уровнем.

Число энергетических уровней в атоме химического элемента 
равно номеру периода, в котором он находится.

Энергетические уровни подразделяются на энергетические под-
уровни.

Энергетический подуровень — совокупность электронов с одина-
ковой энергией и одинаковой формой атомных орбиталей.

Число подуровней, из которых состоит данный энергетический 
уровень, равно его номеру.

Каждый s-подуровень состоит из одной орбитали, р-подуровень  — 
из трех орбиталей, d-подуровень — из пяти орбиталей.

Электроны внешнего уровня называются валентными. 

Вопросы и задания

1.	Дайте определение понятий: «энергетический уровень», «энергетический 
подуровень».

2.	Почему первый период содержит только два химических элемента, а вто-
рой — восемь?

3.	Определите число энергетических уровней в атомах кислорода и фосфора. 
4.	Чем определяется число подуровней на энергетическом уровне?
5.	Сколько орбиталей имеется на s-, p- и d-подуровнях? Чему равно макси-

мальное число электронов на каждом из этих подуровней? 
6.	Сколько электронов может находиться на одной орбитали? 
7.	Натрий массой 34,5 г полностью прореагировал с хлором. Рассчитайте 

массу образовавшегося хлорида натрия.
8.	В результате реакции водорода с оксидом железа(III) образовалось желе-

зо массой 22,4 г. Рассчитайте химическое количество и объем прореаги-
ровавшего водорода, а также массу образовавшейся воды.

9.	Составьте уравнения химических реакций, с помощью которых можно осу-
ществить следующие превращения:

	 а) P  P2O5  H3PO4  K3PO4;   	
	 б) Са  СаO  Са(OH)2  Сa(NO3)2.

Готовимся к олимпиадам

1. В смеси магния и алюминия их химические количества одинаковы. Порцию 
этой смеси массой 10,2 г растворили в соляной кислоте. Рассчитайте объем  
(н. у.) выделившегося водорода.
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§ 38. Электронные конфигурации атомов

Общее число электронов в атоме определяется зарядом его ядра, ко-
торый численно равен атомному номеру элемента в периодической систе-
ме. Электроны в зависимости от их энергии распределяются в атоме по 
энергетическим уровням и подуровням, каждый из которых состоит из 
определенного числа орбиталей.

Распределение электронов в атомах выражается с помощью элек-
тронных конфигураций. Например, у водорода, элемента с атомным но-
мером 1, электронная конфигурация — 1s1. Цифрой слева записывается 
номер энергетического уровня, затем следует буква, обозначающая под-
уровень, и, наконец, цифра вверху справа указывает число электронов 
на этом подуровне.

Схематически электронное строение атомов изображается с помощью 
электронно-графических схем, в которых орбитали представляются в 
виде клеток, а электроны — в виде стрелок. Например, электронно-гра-
фическая схема атома водорода с электронной конфигурацией 1s1 изо-
бражается так:


1H

1s

При составлении электронных конфигураций атомов необходимо со-
блюдать ряд правил.

Энергетические подуровни заполняются электронами в порядке 
увеличения их энергии. Для атомов элементов первых трех периодов 
этот порядок следующий: 1s  2s  2p  3s  3p.

На каждой орбитали может находиться не более двух электронов 
с противоположными спинами.

В соответствии с этим электронно-графическая схема атома гелия с 
электронной конфигурацией 1s2 имеет вид:


2He

1s

Поскольку на первом энергетическом уровне могут находиться толь-
ко два электрона, то этот уровень в атоме гелия является завершенным 
и, следовательно, очень устойчивым.
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У атомов элементов 2-го периода заполняется второй энергетический 
уровень, на котором может находиться не более 8 электронов. Сначала 
электроны заполняют 2s-орбиталь (у атомов лития и бериллия):

3Li 1s22s1            
Li3

1s
2s

2p�� �  

4Be 1s22s2            Be4

1s
2s

2p�� ��

Поскольку 2s-орбиталь заполнена, то у атома бора 5B пятый электрон 
занимает одну из трех 2p-орбиталей. Электронная конфигурация атома 
бора: 5B 1s22s22p1, а его электронно-графическая схема имеет вид:

B
1s

2s
2p�� ��

�

5

Обратите внимание, что на приведенных схемах подуровень 2p изо-
бражен вплотную к подуровню 2s, но несколько выше его. Так отобража-
ется его принадлежность к одному и тому же уровню (второму) и более 
высокое значение энергии.

В пределах одного подуровня электроны «стремятся» занять мак-
симальное число орбиталей. Это значит, что в каждую пустую ор-
биталь сначала «попадает» по одному электрону. 

В соответствии с этим электронные конфигурации атомов углерода и 
азота записываются так:

6C 1s2 2s2 2p2     и      7N 1s2 2s2 2p3,

а их электронно-графические схемы имеют вид:

C
1s

2s
2p�� ��

� �

6

         
N

1s
2s

2p�� ��
� � �

7

Когда на всех орбиталях данного подуровня оказывается по одному 
электрону, в каждую из них постепенно добавляется еще один электрон. 
Поэтому электронные конфигурации атомов кислорода О, фтора F и нео-
на Ne имеют вид:

8O 1s2 2s2 2p4;        9F 1s2 2s2 2p5;        10Ne 1s2 2s2 2p6.
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Соответствующие им электронно-графические схемы выглядят так:

1s
2s

2p�� ��
� ���

O8

        1s
2s

2p�� ��
��� ��

F9

      1s
2s

2p�� ��
�� �� ��

Ne10

Поскольку в атоме неона Ne внешний энергетический уровень с элек-
тронной конфигурацией 2s22p6 оказывается полностью завершенным, он 
является очень устойчивым.

В атомах элементов 3-го периода начинает формироваться третий энер-
гетический уровень. Сначала электронами заполняется 3s-подуровень у 
натрия Na и магния Mg:

11Na 1s2 2s2 2p6 3s1     и     12Mg 1s2 2s2 2p6 3s2,

а затем в атомах алюминия Al, кремния Si, фосфора P, серы S, хлора Cl 
и аргона Ar происходит постепенное заполнение 3p-подуровня:

13Al 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1;	 14Si 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2;	 15P 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3;

16S 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4;	 17Cl 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5;	 18Ar 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6.

Электронно-графическая схема атома аргона Ar:

1s
2s

2p�� ��
�� �� 3s

3d��
�� �� ��

3p

Ar18

��

Из рассмотренных примеров видно, что на внешних энергетических 
уровнях атомов может находиться не более восьми электронов. Посколь-
ку в атоме аргона на внешнем  (третьем) энергетическом уровне находит-
ся 8 электронов, он является завершенным. Заполнение третьего энер-
гетического уровня до 18 электронов происходит в атомах элементов  
четвертого периода, где этот уровень уже не является внешним. 

Строение атомов химических элементов определяется их положением 
в периодической системе (рис. 53). Как вы уже знаете, число энергетиче-
ских уровней, занятых электронами в атоме, равно номеру периода, в ко-
тором находится химический элемент в периодической системе. Что ка-
сается числа электронов на внешнем энергетическом уровне атома, то оно 
определяется номером группы, в которой располагается соответствующий 
элемент. Именно поэтому на внешних энергетических уровнях атомов 
элементов одной группы содержится одинаковое число электронов. Так, 
в атомах лития Li и натрия Na на внешних уровнях имеется по одному 
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Рис. 53. Электронное строение атомов элементов первых трех периодов периодической 
системы

электрону, в атомах бериллия Be и магния Mg — по два, в атомах бора B 
и алюминия Al — по три и т. д. У атомов благородных газов неона Ne и 
аргона Ar число электронов на внешних энергетических уровнях равно 8. 

Как видно из этого рисунка на примере элементов 2-го и 3-го пе-
риодов, по мере монотонного увеличения зарядов атомных ядер число 
электронов на внешних энергетических уровнях атомов увеличивается 
от одного до восьми, т. е. повторяется периодически. Поскольку число 
электронов на внешних уровнях определяет химические свойства ато-
мов, они также по мере увеличения атомных номеров элементов изме-
няются периодически. 

Распределение электронов по энергетическим уровням, подуровням 
и орбиталям отображают с помощью электронных конфигураций, 
электронно-графических схем, а также электронных схем атомов.

Периодическая повторяемость свойств атомов химических эле-
ментов объясняется периодическим повторением строения их внеш-
них энергетических уровней.  
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Вопросы и задания

1.	Назовите химические элементы, в атомах которых электроны распределя-
ются по энергетическим уровням следующим образом: 

	 а) 2, 8, 1; б) 2, 1; в) 2, 8, 4; г) 2, 3; д) 2, 8, 8; е) 2, 8. 
2.	Сколько подуровней имеется в энергетических уровнях с n = 1, 2, 3, 4? 

Как обозначаются эти подуровни? Каково максимальное число электронов 
на каждом подуровне и уровне?

3.	В каком порядке подуровни заполняются электронами? Чем определяется 
этот порядок?

4.	Составьте электронные схемы, электронные конфигурации и электронно-
графические схемы атомов: В, F, Аl, Si, Cl.

5.	Сколько электронов находится на внешнем энергетическом уровне атомов ли-
тия, углерода, магния, серы, аргона? Сколько из них спаренных и неспаренных?

6.	В результате реакции натрия с водой образовался раствор массой 125 г 
с массовой долей гидроксида натрия, равной 6,4 %. Рассчитайте массу 
прореагировавшего натрия и объем выделившегося водорода.

7.	Составьте уравнения, с помощью которых можно осуществить следующие 
превращения:

	 а) магний  оксид магния  нитрат магния  гидроксид магния;
	 б) серная кислота  сульфат меди(II)  медь  оксид меди(II).

Готовимся к олимпиадам

1. У атомов двух элементов электронные конфигурации имеют вид: 1s22s22p63s23p1 
и 1s22s22р4. Простые вещества, образованные атомами этих элементов, вступили 
в химическое взаимодействие. Составьте уравнение соответствующей химиче-
ской реакции.

§ 39. Периодичность изменения свойств атомов  
химических элементов

Зная закономерности изменения электронного строения атомов, 
можно объяснить причины и характер изменения их свойств, а также 
физических и химических свойств образуемых ими простых и сложных 
веществ.

В § 31 мы уже говорили о периодическом характере изменения метал-
лических и неметаллических свойств атомов элементов, их валентностей 
в высших оксидах. Было установлено, что в ряду от щелочного метал-
ла до благородного газа кислотно-осноЂвные свойства оксидов и гидрок-
сидов также изменяются периодически. Тогда изменения этих свойств 
рассматривались в связи с изменением относительной атомной массы. 
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Сейчас мы уже можем дать объяснение этим закономерностям на основе 
сведений об электронном строении атомов. Но прежде рассмотрим одну 
из важнейших характеристик атома — его размер.

Размер атома

С точки зрения современной науки атом не имеет строго определен-
ных границ, поскольку электронные облака составляющих его электро-
нов также не имеют точных размеров. Условно форму атома считают ша-
рообразной, и поэтому характеристикой его размера является радиус ато-
ма. Самым маленьким является атом гелия He, а самым большим — атом 
франция Fr, элемента IA-группы. Их радиусы различаются почти в 7 раз.

Радиус атома в основном определяется зарядом его ядра, количе-
ством энергетических уровней и числом электронов на внешнем уровне. 
У элементов А-групп с увеличением порядкового номера растет число 
энергетических уровней и, следовательно, увеличиваются радиусы ато-
мов (рис. 54). 
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Рис. 54. Изменение размеров атомов по периодам и группам периодической системы
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При переходе от элемента VIIIA-группы к щелочному металлу следую- 
щего периода радиус атома щелочного металла заметно увеличивается, 
так как появляется новый энергетический уровень.

В периоде по мере увеличения заряда ядер атомов элементов притя-
жение электронов, находящихся на одном и том же внешнем уровне, к 
ядру усиливается. Происходит своего рода «сжатие» атомов, и их радиу-
сы уменьшаются.

Металлические и неметаллические свойства простых веществ

У атомов металлов малых периодов (1–3) на внешнем энергети-
ческом уровне находится от 1 до 3 электронов, а у неметаллов — 
от 4 до 8. Исключение составляют атомы водорода — 1 электрон и  
бора — 3 электрона.

Зная характер изменения радиусов атомов по группам и периодам, а 
также их электронную структуру, можно объяснить причину изменения 
металлических и неметаллических свойств атомов элементов, точнее их 
простых веществ.

Проявление металлических свойств определяется прежде всего спо-
собностью атомов данного элемента отдавать электроны с внешнего энер-
гетического уровня. Именно наличием у металлов относительно свобод-
ных электронов обусловлена их высокая электропроводность.

И наоборот, способность атомов данного элемента присоединять 
электроны определяет неметаллические свойства его простого вещества.

Усиление металлических свойств щелочных металлов с возрастани-
ем атомного номера элемента связано прежде всего с увеличением радиу-
сов их атомов, т. е. с ростом числа энергетических уровней. Электрон на 
внешнем энергетическом уровне у этих атомов все слабее связан с ядром 
и поэтому легче отрывается. Одновременно усиливаются осноЂвные свой-
ства оксидов и гидроксидов этих элементов, поскольку они определяют-
ся металлическими свойствами. 

В противоположность этому неметаллические свойства атомов эле-
ментов группы галогенов ослабевают с увеличением заряда ядер их ато-
мов, так как растет число энергетических уровней. Внешний уровень 
находится все дальше от ядра, и поэтому электроны, находящиеся на 
этом уровне, слабее связаны с ядром. Кислотные свойства у оксидов и 
гидроксидов этих элементов также ослабляются.

Таким образом, в главных группах (А-группах) периодической систе-
мы с ростом зарядов ядер атомов химических элементов усиливают-
ся металлические свойства их простых веществ и, соответственно,  
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ослабевают неметаллические. Это особенно наглядно проявляется  
в IVA-группе. В ней свойства простых веществ химических элементов ме-
няются от неметаллических (у углерода С и кремния Si) к металлическим 
(у олова Sn и свинца Pb).

В малых периодах с ростом зарядов ядер атомов увеличивается и 
число электронов на внешнем уровне. Они сильнее притягиваются к 
ядру,  и поэтому атомам все труднее отдавать электроны и легче при-
соединять их. По этой причине в периоде у атомов химических элемен-
тов ослабевают металлические и усиливаются неметаллические свой-
ства. Соответственно, в периоде с ростом заряда ядер атомов свойства 
оксидов и гидроксидов изменяются от осноЂвных к кислотным.

Закономерности изменения различных характеристик химических 
элементов в малых периодах и А-группах периодической системы на 
примере 3-го периода и IVA-группы показаны в т а б л и ц а х  8 и 9.

Т а б л и ц а  8. Изменение различных характеристик  
атомов элементов 3-го периода

Номер  
группы IA IIA IIIA IVA VA VIA VIIA VIIIA

Символ элемента Na Mg Al Si P S Cl Ar

Заряд ядра атома 11 + 12 + 13 + 14 + 15 + 16 + 17 + 18 +

Относительная 
атомная масса 23 24 27 28 31 32 35,5 40

Число
электронов на 
внешнем уровне

1 2 3 4 5 6 7 8

Валентность в 
высших оксидах I II III IV V VI VII —

Относительные
размеры атома

Металлические 
свойства Ослабевают

Неметаллические
свойства

Усиливаются
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Т а б л и ц а  9. Изменение различных характеристик   
атомов элементов IVA-группы
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3 Si 14 + 3 4

4 Ge 32 + 4 4

5 Sn 50 + 5 4

6 Pb 82 + 6 4

Размер атома определяется зарядом его ядра, количеством энер-
гетических уровней и числом электронов на внешнем уровне.

С ростом зарядов ядер атомов элементов их радиусы уменьша-
ются в периодах и увеличиваются в главных группах.

В А-группах периодической системы с ростом зарядов ядер ато-
мов химических элементов металлические свойства их простых ве-
ществ усиливаются, а неметаллические ослабевают.

В периодах с ростом зарядов ядер атомов химических элементов 
ослабевают металлические свойства их простых веществ и усили-
ваются неметаллические.  

Вопросы и задания

1.	Составьте перечень всех неметаллов и металлов элементов первых трех 
периодов. У атомов каких из этих элементов наиболее ярко проявляются 
металлические и у каких — неметаллические свойства?

2.	Укажите признаки, по которым элементы объединяются в группы и периоды.
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3.	По положению элементов в периодической системе определите, какой 
элемент имеет больший радиус атома:

	 а) бор или кислород; 
	 б) бериллий или кальций; 
	 в) фтор или бром.
	 Ответ поясните.
4.	Как изменяются свойства высших оксидов и соответствующих им гидрок-

сидов в группах и периодах?
5.	В паре элементов выберите элемент, у атомов которого неметаллические 

свойства выражены сильнее:
	 а) кремний или фосфор; б) иод или бром; в) фосфор или азот.
6.	Составьте электронно-графические схемы атомов алюминия, серы и фос-

фора.
7.	Определите химические элементы по электронным конфигурациям их ато-

мов: а) 1s22s22p2; б) 1s22s22p63s1;  в) 1s22s22p63s23p5. Изобразите электрон-
но-графические схемы этих атомов. Укажите номер периода и номер груп-
пы, в которых они находятся.

8.	Расположите следующие элементы в порядке усиления металлических 
свойств их простых веществ: а) Al, Na, Mg; б) Ba, Sr, Ca. Дайте объяс- 
нение.

9.	Расположите следующие элементы в порядке усиления неметаллических 
свойств их простых веществ: а) Te, S, Se;   б) Cl, F, Br.  Дайте объяснение.

10.	В результате реакции нейтрализации образовался сульфат натрия мас- 
сой 42,6 г. Рассчитайте химические количества и массы прореагировав-
ших веществ.

Готовимся к олимпиадам

1. Дополните схему и составьте уравнения реакций, с помощью которых можно 
осуществить следующие превращения: 

HNO3  ?  CaCO3  ?  HCl  AlCl3. 

§ 40. Характеристика химического элемента  
по его положению в периодической системе

Периодическая система химических элементов позволяет понять не 
только общие закономерности изменения свойств простых и сложных ве-
ществ по группам и периодам. Прежде всего система является основным 
руководством, в котором содержатся сведения о каждом химическом 
элементе, строении его атомов, физических и химических свойствах 
простых и сложных веществ. Именно поэтому таблица периодической 

Правообладатель Адукацыя i выхаванне



168 Строение атома и периодичность изменения свойств атомов

системы является основой любого учебника и справочного пособия  
по химии.

Для того чтобы извлечь максимальную информацию о конкретном 
элементе, его описание необходимо проводить по определенному плану.

Рассмотрим этот план в общем виде.
1.	Общие сведения об элементе:
а) название;
б) химический символ;
в) относительная атомная масса.
2.	Положение химического элемента в периодической системе:
а) атомный (порядковый) номер элемента;
б) номер периода, большой или малый период;
в) номер группы,  группа А или В.
3.	Строение атома элемента:
а)	заряд ядра;
б) число протонов, нейтронов;
в) общее число электронов и число энергетических уровней в атоме;
г) распределение электронов по энергетическим уровням;
д) электронная конфигурация атома;
е) число электронов на внешнем уровне, завершенный или незавер-

шенный уровень.
4.	Состав и свойства простого вещества этого элемента:
а) металл — неметалл;
б) формула простого вещества;
в) агрегатное состояние при обычных условиях.
5. Валентность элемента в высших оксидах.
6.	Формулы высших оксидов и соответствующих им гидроксидов 

(оснований или кислот). Характеристика кислотно-осноЂвных свойств 
этих соединений.

Согласно приведенному плану охарактеризуем два химических эле-
мента — магний и серу — на основании их положения в периодической 
таблице.

Магний

1.	 Название химического элемента — магний, химический знак — 
Mg, относительная атомная масса — 24. 

2.	 Атомный (порядковый) номер в периодической системе — 12. 
Элемент 3-го,  малого периода, IIA-группы.
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3.	 Заряд ядра атома магния 12+, следовательно, в ядре атома 24Mg 
содержится 12 протонов и 12 нейтронов. Поскольку Mg находится  
в 3-м периоде, эти электроны размещаются на трех энергетических  
уровнях.

Электронная конфигурация атома магния — 12Mg  1s 22s 22p 63s 2.
На внешнем (незавершенном) энергетическом уровне находятся два 

электрона.
4.	 Так как на внешнем энергетическом уровне у атома магния  

2 электрона, этот элемент относится к металлам. Его простое вещество 
при обычных условиях находится в твердом агрегатном состоянии. Фор-
мула простого вещества — Mg.

5.	 Валентность магния в высшем оксиде равна II. 
6.	 Формула высшего оксида — MgO. Так как магний является ти-

пичным металлом, его оксид принадлежит к осноЂвным оксидам. Гидрок-
сид, соответствующий ему, представляет собой основание — Mg(OH)2.

Сера

1.	 Название химического элемента — сера, химический знак — S, 
относительная атомная масса — 32. 

2.	 Атомный (порядковый) номер в периодической системе — 16, эле-
мент 3-го, малого периода, VIA-группы.

3.	 Заряд ядра атома серы равен 16+; ядро содержит 16 протонов, 
следовательно, в ядре атома 32S содержится 16 протонов и 16 нейтронов,  
а вокруг ядра движутся 16 электронов. Поскольку S находится в 3-м пе-
риоде, эти электроны размещаются на трех энергетических уровнях. 

Электронная конфигурация атома серы — 16S  1s 22s 22p 63s 23p 4.
На внешнем (незавершенном) энергетическом уровне находятся  

6 электронов.
4.	 Так как на внешнем энергетическом уровне у атома серы 6 элек-

тронов, то этот элемент относится к неметаллам. Его простое вещество 
при комнатной температуре находится в твердом агрегатном состоянии. 
Формула простого вещества — S8.

5.	 Валентность серы в высшем оксиде равна VI, так как это элемент 
VIA-группы.

6.	 Формула высшего оксида — SO3. Он принадлежит к кислотным 
оксидам. Гидроксид, соответствующий этому оксиду, представляет собой 
кислоту — H2SO4.
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Периодический закон и построенная на его основе периодическая 
система дают возможность систематизировать, описывать хими-
ческие элементы, простые и сложные вещества на их основе, что 
облегчает изучение химии.

Периодическая система позволяет предсказывать существова-
ние новых химических элементов, прогнозировать их свойства, а 
также свойства самых разнообразных соединений и материалов на 
их основе.  

Вопросы и здания

1.	Дайте современную формулировку периодического закона. Каков его фи-
зический смысл?

2.	Охарактеризуйте согласно приведенному плану следующие химические 
элементы: а) литий; б) азот; в) алюминий; г) фосфор.

3.	Что означают понятия «металлические» и «неметаллические» свойства  
элемента? Как изменяются эти свойства у атомов различных элементов 
по группам и периодам периодической системы?

4.	В каждой паре укажите оксид с более выраженными осноЂвными свойства-
ми: а) BeO или MgO; б) CaO или BaO;  в) Li2O или Na2O; г) K2O или MgO. 
Объясните свой выбор.

5.	В каждой паре укажите оксид с более сильно выраженными кислотными 
свойствами: а) CO2 или SiO2; б) Al2O3 или P2O5; в) P2O5 или SO3; г) SO3 
или SeO3. Объясните свой выбор.

6.	Заполните таблицу в тетради:

Символ  
элемента

Название
элемента

Период Группа
Атомный 

номер

Число  
валентных 
электронов

Формула 
высшего 
оксида

Ca

Иод

3 Э2О3

2 IVA

17

7.	Определите элемент 3-го периода, формула высшего оксида которого  — 
Э2O5. Составьте формулу его гидроксида. Какие свойства (кислотные или 
осноЂвные) проявляет этот гидроксид? 
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8.	Кальций массой 12 г сожгли в кислороде и образовавшийся оксид об-
работали водой. Рассчитайте массу вещества, полученного в результате 
второй реакции.

9.	Назовите химические элементы, в атомах которых число электронов со-
ставляет: 10; 14; 19. Охарактеризуйте их положение в периодической си-
стеме. Какие свойства характерны для простых веществ этих элементов?

Готовимся к олимпиадам 

1. В результате взаимодействия щелочного металла массой 5,6 г с водой вы-
делился газ массой 0,8 г. Определите этот металл.

Практическая работа 3

Изучение кислотно-осноЂвных свойств гидроксидов элементов  
3-го периода

Ц е л ь  р а б о т ы: исследовать зависимость кислотно-осноЂвных свойств 
гидроксидов, образованных химическими элементами 3-го периода, от 
положения этих элементов в периодической системе. 

О б о р у д о в а н и е  и  р е а к т и в ы: штатив для пробирок, пробирки. 
Растворы гидроксида натрия, хлорида (или сульфата) магния, хлорида 
(или сульфата) алюминия, серной кислоты, лакмуса, хлороводородная 
(соляная) кислота. 

Соблюдайте правила безопасного поведения!

В ы п о л н е н и е  р а б о т ы

Задание 1. Исследование свойств гидроксидов элементов IА- и  
IIА-групп — натрия и магния. 

В две пробирки налейте растворы: в первую — гидроксида натрия,  
во вторую — хлорида (или сульфата) магния. В пробирку с раствором со-
ли магния осторожно, по каплям добавьте раствор щёлочи до появления 
белого осадка гидроксида магния. Составьте уравнение соответствующей 
реакции.

В первую пробирку с раствором щёлочи  добавьте 2–3 капли раствора 
индикатора и обратите внимание на изменение его цвета. К содержимому 
обеих пробирок небольшими порциями прибавляйте соляную кислоту. 

Результаты исследования занесите в таблицу, указав признаки хи-
мических реакций. Составьте уравнения реакций. Сделайте вывод о 
кислотно-осноЂвном характере гидроксидов натрия и магния.
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Задание 2. Исследование свойств гидроксида элемента IIIА-группы — 
алюминия 

Вам выдан раствор соли хлорида алюминия (или сульфата алюми-
ния). Воспользуйтесь знаниями и умениями, полученными ранее (лабо-
раторный опыт 3) о получении гидроксида алюминия и доказательстве 
его амфотерных свойств. Проведите исследование по плану:

1) Получение гидроксида алюминия 
Составьте уравнение реакции. Укажите признаки реакции.
2) Изучение амфотерных свойств гидроксида алюминия
а) взаимодействие с кислотой; б) взаимодействие со щёлочью.
Результаты исследования занесите в таблицу, указав признаки хи-

мических реакций. Составьте уравнения реакций. Сделайте вывод о 
кислотно-осноЂвном характере гидроксида алюминия.

Задание 3. Исследование свойств гидроксида элемента  
VIА-группы — cеры

К раствору серной кислоты объемом 1–2 см3 добавьте 2–3 капли ин-
дикатора. Отметьте изменение его окраски. Затем осторожно, по каплям 
прилейте раствор щёлочи до полной нейтрализации кислоты, о чем бу-
дет свидетельствовать восстановление цвета индикатора до исходного. 

Результаты исследования занесите в таблицу, указав признаки хи-
мических реакций. Составьте уравнение реакции. Сделайте вывод о 
кислотно-осноЂвном характере гидроксида серы(VI).

NaOH Mg(OH)2 Al(OH)3 H2SO4

Индикатор — —

HCl —

NaOH — —

Свойства 
гидроксида
(осноЂвные, 
кислотные, 
амфотерные)

Проведите анализ результатов работы по таблице. Сделайте вы-
вод о зависимости кислотно-осноЂвных свойств гидроксидов элементов  
3-го периода от их положения в периодической системе. Оформите отчет 
о проделанной работе.



5

 главе вам 
предстоит узнать, 
почему атомы 
соединяются друг 
с другом, какова природа 
такого взаимодействия. 
Вы изучите различные 
типы химической связи, 
познакомитесь 
с кристаллическим 
строением вещества 
и факторами, влияющими 
на физические свойства
таких веществ

Химическая 
связь
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§ 41. Природа химической связи

Совсем немного химических элементов существуют в природе в фор-
ме одиночных атомов. Это элементы VIIIA-группы — гелий He, неон Ne, 
аргон Ar и др. Их простые вещества, называемые благородными газами, 
состоят из отдельных атомов. 

Что касается других элементов, то их атомы, соединяясь друг с другом 
в определенных соотношениях, образуют молекулы или кристаллы раз-
личных простых и сложных веществ. Число атомов, входящих в состав 
одной молекулы, может быть равно двум (O2, HCl), трем (О3, СО2), четы-
рем (Р4, NH3) и т. д. Оно может достигать даже нескольких сотен и тысяч.

Почему же атомам выгодно соединяться (связываться) друг с дру-
гом? Какие силы удерживают их вместе?

Атомы химических элементов в том или ином веществе удерживают-
ся вместе благодаря наличию между ними химической связи.

Химическая связь — это взаимодействие, которое связывает отдельные 
атомы в более сложные системы (молекулы, кристаллы).

По современным представлениям химическая связь имеет электро-
статическую природу, т. е. определяется действием сил притяжения ча-
стиц с разноименными зарядами и отталкивания частиц с одноименны-
ми зарядами.

В изолированном атоме электроны притягиваются только к его ядру.
При сближении двух атомов одновременно начинают действовать 

силы притяжения и отталкивания. Отрицательно заряженные электро-
ны первого атома притягиваются к положительно заряженному ядру 

другого атома, и наоборот — электроны 
другого атома притягиваются к ядру пер-
вого атома. В то же время отрицательно 
заряженные электроны одного атома на-
чинают отталкиваться от электронов дру-
гого атома. Это же происходит и с поло-
жительно заряженными атомными ядрами  
(рис. 55). Если силы притяжения оказыва-
ются больше сил отталкивания, между ато-
мами возникает  взаимодействие, которое 
называется химической связью. 

Рис. 55.  Схема притяжения и от-
талкивания заряженных частиц 
при образовании молекулы водо-
рода Н2  (синие стрелки — силы 
притяжения, красные — силы от-
талкивания)
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В процессе образования химической связи энергия системы из двух 
или большего числа атомов понижается и оказывается меньше общей 
энергии изолированных атомов (рис. 56). Следовательно, образование 
химической связи всегда сопровождается выделением энергии. Стрем-
ление атомов к понижению своей энергии, т. е. к достижению бо-
лее устойчивого, стабильного состояния и является основной причи-
ной образования химической связи между двумя или более атомами.

Среди атомов различных химических элементов наиболее стабиль-
ным электронным строением обладают атомы благородных газов. У ато-
мов гелия на внешнем энергетическом уровне находится по два электро-
на. У атомов остальных элементов VIIIA-группы — по восемь электронов. 
Следовательно, у атомов благородных газов внешний энергетический 
уровень завершен. Это и является причиной их инертности (в переводе с 
латинского языка — бездеятельности). При нормальных условиях атомы 
элементов VIIIA-группы практически не взаимодействуют с другими ато-
мами и не образуют химических соединений. Их молекулы одноатомны.

При образовании химической связи атомы химических элементов 
стремятся приобрести электронное строение атомов ближайшего благо-
родного газа, так как оно является наиболее стабильным.

Различают три основных типа химической связи: ковалентную, ион-
ную и металлическую, с которыми вы познакомитесь в следующих пара-
графах. 

Химическая связь — это взаимодействие, которое связывает 
атомы в молекулы и кристаллы.

Природа химической связи — электростатическая, т. е. опреде-
ляется действием сил притяжения и отталкивания электронов и 
ядер взаимодействующих атомов.

Рис. 56. Изменение энергии в системе двух атомов водорода при образовании между 
ними химической связи
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Образование химической связи всегда сопровождается выделени-
ем энергии.

В результате образования химической связи между атомами 
каждый из них приобретает устойчивую электронную конфигура-
цию ближайшего благородного газа. 

Вопросы и задания

1.	Что представляет собой химическая связь? Какова ее природа?
2.	Какие условия возникновения химической связи вам известны?
3.	Объясните причины образования химической связи между двумя атомами.
4.	Почему молекулы благородных газов одноатомны?
5.	Напишите электронные конфигурации атомов гелия, бериллия, фтора, 

кремния, аргона и составьте их электронно-графические схемы. Для каж-
дого из них укажите число электронов на внешнем энергетическом уровне 
и число электронов, недостающих до его завершения.

6.	Рассчитайте массу воды, в которой число молекул такое же, как в порции 
углекислого газа объемом 16,8 дм3 (н. у.).

7.	Образец смеси оксида кальция с карбонатом кальция общей массой 8 г об-
работали избытком соляной кислоты. В результате реакции выделился газ 
объемом 1120 см3 (н. у.). Рассчитайте массовую долю оксида кальция в смеси.

8.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 а) Al(OH)3  Al2O3  Al2(SO4)3  AlCl3  Al(OH)3;

	 б) CH4  CO2  Na2CO3  BaCO3  Ba(NO3)2  BaSO4.

Готовимся к олимпиадам

1.  В сплаве натрия с калием массовая доля натрия равна 80,5 %. Образец этого 
сплава массой 20 г растворили в воде массой 150 г. Рассчитайте массовые доли 
растворенных веществ в образовавшемся растворе. 

§ 42. Ковалентная связь
Рассмотрим образование химической связи в молекуле водорода H2. 

У каждого атома водорода с электронной конфигурацией 1s1 имеется 
один энергетический уровень, на котором находится один неспаренный 
электрон:


1H

1s
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До завершения этого уровня (т. е. до формирования устойчивой элек-
тронной конфигурации ближайшего благородного газа — гелия He) ато-
му Н не хватает одного электрона.

При сближении двух атомов водорода положительно заряженное 
ядро каждого из них притягивает к себе отрицательно заряженное элек-
тронное облако другого атома. В результате облака обоих атомов прони-
кают друг в друга или перекрываются, как показано на рисунке 57. При 
этом между ядрами возникает область повышенного отрицательного за-
ряда, в которой находятся два электрона. Так между атомами водорода 
образуется общая электронная пара, которая принадлежит обоим ато-
мам одновременно (рис. 57). Эта общая пара электронов и представляет 
собой одну ковалентную связь.

Общая пара электронов представляет собой одну ковалентную связь. 

Ковалентная связь — это химическая связь, возникающая в результате 
образования между атомами общих электронных пар.

Приставка ко- придает слову смысл обобществления, совместного вла-
дения. Ковалентная — связь, обобществляющая валентные электроны  
атомов. 

В результате образования между атомами общей электронной пары 
внешний уровень каждого из них оказывается завершенным и поэтому 
устойчивым. 

Если электроны атомов водорода обозначить точками, то образование  
общей электронной пары в молекуле водорода можно изобразить так:

H  +  H H   H

Формулы, в которых все электроны внешних энергетических уров-
ней атомов изображаются в виде точек, называют электронными фор-
мулами. 

Рис. 57.  Модель перекрывания электронных облаков двух атомов водорода

ss s s
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Общая электронная пара обычно изображается в виде черточки меж-
ду символами атомов, например:

H — H

Такие формулы, в которых черточка обозначает общую пару элек-
тронов, т. е. одну ковалентную связь, называют графическими или 
структурными формулами молекул. 

Рассмотрим образование ковалентной связи между двумя атома-
ми фтора в молекуле F2. У атома фтора с электронной конфигурацией 
1s22s22p5 на внешнем энергетическом уровне имеется семь электронов, 
один из которых — неспаренный:  

9
2s

2p��
�� �� �

F

Поскольку этот электрон находится на р-подуровне, его электронное 
облако имеет вид объемной «восьмерки». При сближении двух атомов 
фтора р-электронные облака их неспаренных электронов перекрываются 
и между атомами F образуется общая электронная пара, или ковалент-
ная связь (рис. 58): 

pp p p

Рис. 58. Схема перекрывания p-электронных облаков при образовании молекулы фтора

С помощью электронных формул этот процесс изображается так:

+F F F F

Поскольку между атомами фтора образуется одна общая электрон-
ная пара, они связаны одной ковалентной связью:

F— F

Ковалентная связь — это химическая связь, возникающая за 
счет образования между атомами общих электронных пар.

Общая электронная пара, связывающая атомы, принадлежит 
каждому из них. 
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Вопросы и задания

1.	Дайте определение ковалентной связи. Что является ее характерной осо-
бенностью?

2.	Составьте электронные схемы образования ковалентной связи в молекулах  
F2 и Cl2. 

3.	Почему молекула хлора двухатомна? Как в ней осуществляется связь 
между атомами хлора? 

4.	Что такое область повышенной электронной плотности? Какова ее роль 
при образовании ковалентной связи?

5.	Сколько электронных пар и неспаренных электронов имеется в атоме фто-
ра, в атоме кислорода?

6.	Рассчитайте массу гидроксида натрия, необходимого для нейтрализации 
смеси серной и азотной кислот общей массой 42 г, в которой массовая 
доля HNO3 равна 30 %.

7.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 NaOH  Cu(OH)2  H2O  Ca(OH)2  CaCO3  CaO.

Готовимся к олимпиадам

1. Составьте структурные формулы молекул воды и серной кислоты.

§ 43. Одинарные и кратные связи

Если между двумя атомами имеется одна общая электронная пара, 
они связаны одной ковалентной связью. Такая связь называется одинар-
ной. Если же между атомами образовались две или три общие электрон-
ные пары, эти атомы связаны соответственно двумя или тремя ковалент-
ными связями. В таких случаях говорят о кратности связи, понимая под 
этим термином число общих электронных пар между атомами. Если ко-
валентная связь между атомами возникает за счет образования двух 
общих электронных пар, ее кратность равна двум. Такую связь на-
зывают двойной. Соответственно, при наличии между атомами трех 
общих пар электронов говорят о кратности связи, равной трем, т. е.  
о тройной ковалентной связи.

Рассмотрим образование ковалентных связей в молекуле кислорода О2. 
У каждого атома О с электронной конфигурацией 1s22s22p4 на внешнем 
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энергетическом уровне имеется по шесть электронов, два из которых не-
спаренные:

2s
2p��

�� � �
O8    или   +O O OO

Для формирования устойчивых внешних восьмиэлектронных энер-
гетических уровней при образовании молекулы O2 два атома кислорода 
обобществляют уже не одну, а две пары электронов:

+O O OO

Соответственно, в молекуле О2 атомы кислорода связаны двойной ко-
валентной связью:

О         О

Познакомимся с образованием ковалентных связей в молекуле 
азота N2. У каждого атома N с электронной конфигурацией 1s22s22p3 

на внешнем энергетическом уровне имеется по пять электронов, три из 
которых неспаренные:

2s
2p��

� � �
N7    или   +N N N N Nили,N

Для формирования устойчивых внешних восьмиэлектронных энер-
гетических уровней при образовании молекулы N2 два атома азота обоб-
ществляют три пары электронов:

+N N N N Nили,N

Это значит, что в молекуле N2 атомы азота  связаны тройной кова-
лентной связью:

N N

Чем больше общих электронных пар связывают два атома между со-
бой, тем меньше расстояние между их ядрами и тем прочнее образовав-
шаяся химическая связь в молекуле.

Например, связь между атомами кислорода в молекуле О         О, обра-
зованная двумя электронными парами, более короткая и более прочная, 
чем в молекуле пероксида водорода, в которой атомы кислорода связаны 
одной парой электронов:

O OH H
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Ковалентная связь, образованная одной электронной парой, на-
зывается одинарной, двумя парами — двойной, а тремя общими 
электронными парами — тройной связью.

Вопросы и задания

1.	В чем состоит различие между одинарными и кратными ковалентными 
связями?

2.	В какой из молекул — Cl2, O2 или N2 — химическая связь более прочная?
3.	При высоких температурах существуют молекулы S2. Нарисуйте структур-

ную формулу такой молекулы.
4.	Учитывая, что радиус атома водорода меньше радиуса атома брома, опре-

делите, в какой из молекул — Н2 или Br2  — расстояние между ядрами 
атомов  больше.

5.	Порцию оксида серы(VI) массой 16 г внесли в воду массой 84 г. Рассчитай-
те массовую долю растворенного вещества в образовавшемся растворе.

6.	Рассчитайте объем (н. у.) кислорода, необходимого для полного сгорания 
смеси алюминия и магния общей массой 36 г, в которой массовая доля 
магния равна 40 %. 

7.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 H2O  NaOH  Mg(OH)2  MgO  MgSO4  Mg(OH)2  MgCl2.

Готовимся к олимпиадам

1. Чему равно число химических связей, образованных атомом  селена в моле-
куле селеновой кислоты H2SeO4.

§ 44. Неполярная и полярная ковалентная связь.  
Электроотрицательность

В двухатомных молекулах, состоящих из атомов одного и того же 
элемента, общая электронная пара располагается симметрично между 
ядрами. Она принадлежит обоим атомам в одинаковой степени. Такая 
ковалентная связь называется неполярной. Она возникает между атомами 
одного и того же неметалла. Например, неполярными являются ковалент-
ные связи в молекулах простых веществ H2, N2, O2, F2, Cl2, Br2, P4, S8 и др. 

Однако ковалентная связь может образоваться и между атомами раз-
ных неметаллов, как, например, в молекуле хлороводорода HCl. В ато-
ме водорода (1s1) имеется один неспаренный электрон, а у атома хлора 
(2s22p5) на внешнем энергетическом уровне находятся семь электронов, 
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шесть из которых спаренные и один — неспаренный. При сближении 
атомов Н и Cl облако неспаренного s-электрона водорода перекрывается 
с облаком неспаренного р-электрона атома хлора и между атомами об-
разуется общая пара электронов, т. е. одна ковалентная связь. В резуль-
тате этого внешние энергетические уровни обоих атомов оказываются 
завершенными: у атома Н на внешнем уровне теперь два электрона, а у 
атома Cl — восемь:

H Cl+ H Cl  .

Как видно из этой схемы, в молекуле HCl общая электронная пара рас-
полагается не посередине между ядрами атомов, как в молекуле Н2, а сме-
щена в сторону атома хлора. Следовательно, атомы разных элементов обла-
дают различной способностью притягивать к себе общие электронные пары.

Электроотрицательность

Для характеристики способности атомов притягивать общие элек-
тронные пары используется понятие электроотрицательность.

Электроотрицательность (ЭО) — условная величина, характеризующая 
способность атомов химического элемента притягивать к себе общие 
электронные пары.

Величина электроотрицательности может служить характеристикой 
металличности или неметалличности атомов химических элементов. 
Наибольшей электроотрицательностью обладают атомы самого актив-
ного неметалла — фтора F, расположенного в верхней правой части пе-
риодической системы. Наименьшей электроотрицательностью обладают 
атомы самого активного металла — франция Fr, который находится в 
нижней левой части периодической системы. Поэтому для элементов 
А-групп справедливы следующие правила: 

 чем выше и правее  расположен элемент в периодической системе, тем 
больше его ЭО и тем сильнее у его атомов выражены неметалличе-
ские свойства; 
чем ниже и левее расположен элемент в периодической системе, 
тем меньше его ЭО и тем сильнее у его атомов выражены метал-
лические свойства.

Другими словами можно сказать, что в периодах в направлении сле-
ва направо ЭО увеличивается, а в А-группах в направлении сверху вниз 
ЭО уменьшается. Это связано с увеличением или ослаблением притяже-
ния электронов внешнего слоя к ядру атома.
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Неметаллы первых трех периодов в порядке увеличения электро-
отрицательности их атомов располагаются в следующий ряд:

Si,  В,  H,  P,  C,  S,  Cl,  N,  O,  F

Увеличение электроотрицательности

Если ковалентная связь возникла между атомами неметаллов с раз-
ными значениями ЭО, то общая электронная пара всегда смещена в сто-
рону более электроотрицательного атома. Например, в молекуле HCl об-
щая электронная пара смещена к атому хлора, так как его ЭО больше, 
чем у атома водорода. В результате такого смещения электронов на одном 
атоме возникает частичный  (т. е. меньше 1) отрицательный заряд d–, 
а на другом — такой же по величине, но положительный заряд d+: 

	 d +	 d −
H  Cl.

Стрелка показывает направление смещения общей электронной 
пары, а частичный заряд обозначается буквой греческого алфави- 
та «d» (дельта). 

Ковалентная полярная связь

Образование частичных зарядов на атомах H и Cl 
приводит к возникновению двух полюсов в молеку-
ле HCl — положительного и отрицательного. Поэто-
му такую молекулу называют полярной молекулой 
или диполем (два полюса) и условно изображают так  
(рис. 59):

Ковалентная связь между атомами элементов-неметаллов с раз-
личной электроотрицательностью называется полярной.

Чем выше ЭО одного элемента и чем ниже другого, тем сильнее сме-
щена общая пара электронов к одному из атомов и тем полярнее хи-
мическая связь между ними. Значения зарядов δ+  и δ− можно рассма-
тривать как меру полярности связи: чем больше частичные заряды на 
атомах, тем больше полярность. Например, частичные заряды в моле- 
куле HCl:
	 0,18+	 0,18−

H  —  Cl,
а в молекуле HF:

	 0,43+	 0,43−
H  —  F.

Рис. 59.  Диполь
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Следовательно, ковалентная связь H—F более полярна, чем связь 
H—Cl.

Если молекула образована только двумя атомами, то полярность кова-
лентной связи одновременно указывает и на полярность всей молекулы. 

Лабораторный опыт 4

Составление моделей молекул

1. Из полученных моделей атомов выберите шарики, имеющие ука-
занные цвета:

5 белых шариков — модели атомов водорода;
3 красных шарика — модели атомов кислорода;
1 зеленый шарик — модель атома хлора.
2. Сконструируйте из этих шариков модели молекул следующих ве-

ществ:
а) водорода;	 б) хлороводорода;	 в) воды;	 г) кислорода
(Если в школе нет готовых моделей, изготовьте их дома из пластили-

на разного цвета. Попробуйте сделать шарики, различающиеся не толь-
ко по цвету, но и по величине, учитывая, что атомы имеют различные 
размеры (см. рис. 54 на с.     163). Для соединения шариков можно вос-
пользоваться спичками, зубочистками.)

Электроотрицательность элемента — условная величина, ха-
рактеризующая способность его атомов притягивать к себе общие 
электронные пары.

С ростом атомных номеров элементов ЭО увеличивается в перио- 
дах слева направо, а в главных группах убывает сверху вниз.

Ковалентная связь между атомами неметаллов с одинако- 
вой ЭО называется неполярной.

Ковалентная связь между атомами неметаллов с разной ЭО на-
зывается полярной.

Вопросы и задания

1.	Назовите две разновидности ковалентной связи. Что общего между ними 
и чем они различаются?

2.	Как изменяется величина электроотрицательности элементов по периодам 
и группам периодической системы? С чем это связано?

3.	Между атомами каких элементов образуется ковалентная полярная связь? 
Приведите примеры.
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4.	Укажите, в каких из приведенных соединений ковалентные связи полярные, 
а в каких — неполярные: F2, CO, O2, SO2, N2, HBr, P4, H2S. В формулах со-
единений с полярными связями обозначьте знаки частичных зарядов атомов.

5.	В какой из двух молекул ковалентная связь более полярна: а) HBr или HF; 
б) HF или HI? Расположите все четыре молекулы в порядке возрастания 
полярности связей в них.

6.	Рассчитайте объем (н. у.) водорода, который выделится в результате рас-
творения алюминия массой 13,5 г в соляной кислоте. 

7.	Структурная формула молекулы воды: Н–О–Н. Составьте электронную 
формулу молекулы этого вещества. Укажите над каждым символом знак 
частичного заряда атома.

8.	Изобразите электронные формулы молекул H2O, NH3, CH4, OF2. Укажите 
полярные связи в молекулах и знаки частичных зарядов атомов.

9.	Напишите электронные и структурные формулы следующих молекул:  
H2S, HF.

Готовимся к олимпиадам

1. Дополните схему и составьте уравнения химических реакций, с помощью ко-
торых можно осуществить следующие превращения:

Cu  Cu(NO3)2  CuO  ?  CuS  ?  CuCl2  Cu.

§ 45. Ионная связь
Если во взаимодействие вступают атомы неметаллов с разными, но 

не очень сильно различающимися значениями ЭО, то общая электрон-
ная пара смещается к  атому с большей ЭО лишь частично, и между 
этими атомами образуется ковалентная полярная связь. Если же взаи-
модействуют атомы металла и неметалла, то из-за большого различия 
их электроотрицательности общая электронная пара сильно смещается 
к атому с большей ЭО. В этом случае можно говорить о полном переходе 
электрона от атома металла к атому неметалла. 

Ионная связь

Рассмотрим в качестве примера образование хлорида натрия NaCl.  
У атома щелочного металла натрия Na на внешнем энергетическом уровне 
находится один электрон, а у атома галогена хлора Cl — семь электронов:

Na
1s

2s
2p�� ��

�� �� ��

11

3s

�

        

�� �� �
3p

Cl
1s

2s
2p�� ��

�� �� 3s��

17

��
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Взаимодействие этих атомов происходит за счет перехода единствен-
ного электрона атома натрия на внешний энергетический уровень атома 
хлора. Атом натрия, потеряв один электрон, превращается в частицу с 
зарядом 1+. И наоборот, атом хлора превращается в частицу с зарядом 1–:

Na − 1e−  = Na+;

Cl + 1e−  = Cl−.

Заряженные частицы, которые образуются из атомов в результате от-
дачи или присоединения электронов, называются ионами. Положитель-
но заряженные ионы — катионы, отрицательно заряженные — анионы.

Противоположно заряженные ионы притягиваются друг к другу за счет 
сил электростатического взаимодействия. Так возникает ионная связь.

Схематически такое взаимодействие можно представить так:

Na Na+ +Cl
1e−

−+ Na+
+ −

[ ] ClCl
−[ ] NaCl.или

Соединения с ионной связью называются ионными. Они образуются  
в результате взаимодействия атомов элементов, сильно различающихся 
по величине электроотрицательности. В частности, к ионным относятся 
соединения типичных металлов IA- и IIA-групп с типичными неметалла-
ми VIIA- и VIA-групп, например: LiF, KCl, СaO, K2O, K2S. Как правило, 
это осноЂвные оксиды, основания и соли. 

Схематически образование таких ионных соединений можно пред-
ставить следующим образом:

+ Са2  [ O ]2

2e

Ca + O  

 −
2

 CaO; 
2

+ −
+ −

1e 

K K+ S

− 1e 

+

−

+ K  [ S ]2
2 K  S.

2
+ −

+ −
+ K+

C помощью ионной связи образуются и такие соединения, в которых 
имеются сложные ионы (OH−, NO3

–, NH4
+ и др.), например NaOH или  KNO3.

Химическая связь, которая осуществляется за счет притяжения проти-
воположно заряженных ионов, называется ионной.

Ионные соединения — это твердые кристаллические вещества с вы-
сокими температурами плавления. Каждое из них представляет собой 
гигантскую группу (ассоциацию) ионов с противоположными зарядами, 
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расположенных в строго определенном порядке. Например, в кристал-
лах хлорида натрия NaCl (рис. 60, 1) каждый катион натрия со всех сто-
рон окружен анионами хлора, и наоборот — каждый анион хлора со всех 
сторон окружен катионами натрия (рис. 60, 2).

Ионную связь можно рассматривать как предельный случай кова-
лентной полярной связи. Схематически смещение общих электронных 
пар от одного атома к другому при образовании различных типов хими-
ческой связи можно представить следующим образом:

Cl                Cl

        H     Cl
                            Na+ Cl ][ –

ковалентная неполярная связь

ковалентная полярная связь

ионная связь

При образовании любой из этих связей у атомов элементов происхо-
дит завершение внешнего электронного слоя.

Химическая формула ионного соединения отражает простейшее (наи-
меньшее) соотношение между числами ионов в кристалле. 

Ионная связь — это химическая связь, осуществляемая за счет 
электростатического взаимодействия противоположно заряжен-
ных ионов. 

Ионная связь возникает между атомами элементов, которые 
сильно отличаются по величине электроотрицательности.

Рис. 60.  Кристаллы NaCl:  1 — внешний вид;  2 — модель строения

21
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Вопросы и задания

1.	Что общего и какие отличия имеются между ковалентной и ионной связью?
2.	Составьте схемы образования ионов Mg2+, Al3+, S2-, Ca2+, I−  из соответствую-

щих атомов.
3.	Какой тип химической связи в следующих веществах: KI, SO2, N2, BaF2,  

CCl4, NaBr?
4.	Изобразите схемы образования ионной связи при взаимодействии атомов:           

а) Mg и O;     б) Li и S;      в) K и F.

5.	Завершите схемы образования ионов:
	 а) Al − 3e−  …;	
	 б) F  +  1e−  …;	
	 в) Ca − 2e−  …;
	 г)  S  +  2e−  … .
6.	Почему молекулы Cl2 и  I2 неполярны, а молекула НCl полярная?
7.	Среди указанных формул веществ определите вещества с ионными, по-

лярными и неполярными ковалентными связями: HBr,   H2S,  MgCl2,  SiH4,  
CO2,  O2,   NaI,  BaBr2,  I2. 

8.	Рассчитайте объем воздуха, необходимый для полного сгорания метана 
СН4 объемом 28 дм3 (н. у.). Объемная доля кислорода в воздухе равна 21 %.

9.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие  превращения:

	 S  SO2  H2SO3  K2SO3  H2SO3  BaSO3.

Готовимся к олимпиадам

1. Какие типы химических связей в хлориде аммония?

§ 46. Металлическая связь.  
Межмолекулярное взаимодействие

Металлическая связь

Все металлы, кроме ртути Hg, при комнатной температуре — твердые 
кристаллические вещества. В атомах большинства металлов на внешних 
энергетических уровнях содержится небольшое число электронов (чаще 
всего 1 или 2). Они слабо связаны с ядрами и поэтому относительно лег-
ко отрываются от атомов. При этом образуются положительно заряжен-
ные ионы металла и электроны, например:

Na  Na+  +  e–. 
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Ионы металла занимают 
строго определенные положе-
ния, а электроны перемещают-
ся по всему объему кристалла 
металла. Совокупность таких 
«свободных» электронов полу-
чила название электронного га-
за. Благодаря относительно сво-
бодному перемещению электро-
нов металлы обладают высокой 
электрической проводимостью 
и теплопроводностью.

Условно кристалл металла можно представить как ассоциацию по-
ложительно заряженных ионов, связанных друг с другом электронным 
газом (рис. 61).

Следовательно, для металлов характерна химическая связь, кото-
рая также основана на обобществлении валентных электронов. Только в 
этом случае электроны принадлежат не двум, а всем атомам в кристал-
ле металла.

Металлическая связь — это взаимодействие между свободными элек-
тронами и ионами металлов, удерживающее эти частицы в кристалле.

Межмолекулярное взаимодействие

Несмотря на то что молекулы в целом электронейтральны, они спо-
собны притягиваться друг к другу. Такое притяжение называется меж-
молекулярным взаимодействием.

Межмолекулярное взаимодействие, как и химическая связь между 
атомами, имеет электростатическую природу. Однако, в отличие от хи-
мической связи, межмолекулярное взаимодействие относительно слабое.

Взаимодействие между молекулами возможно потому, что большин-
ство из них являются полярны-
ми и представляют собой диполи.  
В каждом диполе имеются центры 
положительного и отрицательного 
зарядов, расположенные на опре-
деленном расстоянии друг от дру-
га. Схематически взаимодействие 
диполей изображено на рисунке 62.

Рис. 61. Условная схема строения кристалла 
металла

Рис. 62. Схема взаимодействия диполей
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Неполярными являются молекулы простых веществ (H2, N2, P4 и т. п.), а так-
же молекулы ряда сложных веществ (CH4, SiF4, CO2 и т. п.) с симметричным 
расположением атомов. Но даже такие молекулы в результате взаимного 
влияния друг на друга на очень короткое время могут становиться полярны-
ми (временными диполями). Поэтому они также могут притягиваться друг к 
другу. Однако по сравнению с ковалентной связью это притяжение намного 
слабее, и молекулы непрочно связаны между собой. Именно поэтому ве-
щества, состоящие из молекул, плавятся и кипят при относительно низких  
температурах. 

Сила межмолекулярного взаимодействия зависит в основном от по-
лярности и массы молекул. Чем более полярными являются молекулы и 
чем больше их масса, тем сильнее они притягиваются друг к другу и тем 
выше  температуры плавления и кипения веществ. Так, например, из-за 
большей массы молекул кислород кипит при более высокой температу-
ре, чем азот, что используется при получении этих газов из воздуха на 
специальных предприятиях.

Единственным в Республике Беларусь специализированным предприяти-
ем по выпуску продуктов разделения воздуха является ОАО «КРИОН»  
(г. Минск). Его строительство началось в 1953 г., а первые производ-
ственные мощности были введены в действие уже в 1956 г. В 2020  г., 
когда Беларусь столкнулась с пандемией коронавирусной инфекции,  
«КРИОН» был единственным производителем кислорода, использовав-
шегося в медицинских учреждениях. По поручению Совета Министров  
Республики Беларусь в 2022 г. ОАО «КРИОН» приступило к строитель-
ству криогенных резервуаров общей вместимостью 500 м3. В итоге пред- 
приятие получит возможность поддерживать страховой запас жидкого 
кислорода на случай, если в нем внезапно возникнут значительные по-
требности.  

Зависимость температур кипения веществ от массы их молекул 
лежит в основе и другого очень важного технологического процес-
са — перегонки нефти. Она состоит из множества углеводородов, мо-
лекулы которых различаются своими массами. Углеводороды с боль-
шей массой молекул кипят при более высокой температуре, чем угле-
водороды с меньшей массой молекул. Поэтому по мере нагревания 
нефти из нее постепенно «выкипают» отдельные фракции — бензин,  
керосин и др.
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Республика Беларусь является одной из высокоразвитых стран в области 
переработки нефти. В нашей стране работают два крупнейших нефтепе-
рерабатывающих предприятия — в Новополоцке и Мозыре.  

Понятие о водородной связи

Одной из разновидностей межмолекулярного взаимодействия явля-
ется водородная связь. Она образуется между молекулами, в которых 
атомы водорода соединены с атомами элементов Э с очень высокой элек-
троотрицательностью (фтор, кислород, азот):

	 d +	 d −	 d +	 d −	 d +	 d −
H—Э ... H—Э ... H—Э,

где «…» — условное обозначение водородной связи.
Образование водородной связи объясняется особенностями строения 

атома водорода. Из-за отсутствия у него  внутренних электронных сло-
ев атомы других элементов из соседних молекул приближаются к нему 
очень близко. Это приводит к притяжению атома водорода одной моле-
кулы к атомам F, O или N другой молекулы.

Рассмотрим образование водородной связи между молекулами HF, в 
каждой из которых на атоме водорода имеется частичный положитель-
ный заряд d+, а на атоме F — частичный отрицательный заряд d−.

	 d +	 d −	 d +	 d −	 d +	 d −
H—F ... H—F ... H—F

Водородные связи образуются также и между молекулами воды.

	 d +	 2d −	 d +	 2d −	 d +	 2d −

H—O ... H—O ... H—O 

	 H	 H	 H

Наличие водородных связей существенно влияет на ряд физических 
свойств веществ (плотность, температуры кипения, плавления и др.). 
Из-за наличия водородных связей между молекулами HF, H2O или NH3 
эти вещества имеют аномально высокие температуры плавления и кипе-
ния. Именно благодаря образованию водородных связей между молеку-
лами Н2О лед не тонет в воде: плотность льда на 9 % меньше плотности 
жидкой воды.  В кристаллах льда и снега каждый атом кислорода в мо-
лекулах Н2О связан с четырьмя атомами водорода двумя ковалентными 
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и двумя водородными связями. В результате образуется ажурная, с боль-
шими пустотами структура льда (рис. 63).  

Водородная связь играет огромную роль в природе, определяя строе-
ние и свойства воды, белков, углеводов, нуклеиновых кислот и многих 
других веществ, без которых невозможна жизнь на Земле.  

Металлическая связь — это связь в металлах между положитель-
но заряженными ионами посредством обобществленных электронов.

Металлическая связь характерна для металлов и их сплавов.
Молекулы могут притягиваться друг к другу за счет электроста-

тических сил. Такое взаимодействие называется межмолекулярным.
Одной из разновидностей межмолекулярного взаимодействия яв-

ляется водородная связь.

Вопросы и задания

1.	Что общего и какие отличия между ковалентной и металлической связью?   
Какие особенности у металлической связи?

2.	Почему в металлах возможно образование «электронного газа», а в не-
металлах — нет?

3.	Рассчитайте, во сколько раз различаются массовые доли серы в оксиде 
серы(VI) и в кислоте, соответствующей этому оксиду.

4.	Дайте объяснение сути межмолекулярного взаимодействия.
5.	Напишите уравнения реакций воды с: 
	 а) сернистым газом SO2;  б) кальцием Са;  в) негашеной известью СаО.
6.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 

следующие превращения:

Na  Na2O  NaOH  Na2CO3  Na2SO4  NaOH.

Рис. 63. Структура льда
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Готовимся к олимпиадам

1. Дополните схему и составьте уравнения химических реакций, с помощью ко-
торых можно осуществить следующие превращения:

S  ?  SO3  ?  SO2  ?  H2SO4  SO2  S.

§ 47. Кристаллическое состояние вещества

Связываясь друг с другом, атомы могут образовывать вещества как 
молекулярного, так и немолекулярного строения. Химические формулы 
простых и сложных веществ молекулярного строения называются моле-
кулярными. Они показывают число атомов в молекуле любого из таких 
веществ. Например, формула простого вещества кислорода O2 показыва-
ет, что его молекула состоит из двух атомов. Из формулы сложного ве-
щества метана СН4 следует, что в состав его молекулы входит один атом 
углерода и четыре атома водорода.  

Химическая формула простого вещества немолекулярного строения 
представляет собой символ соответствующего химического элемента. 
Так, формула простого вещества железа — Fe, кремния — Si, алюми-
ния — Al. 

Что касается сложных веществ немолекулярного строения, то их 
формулы показывают наименьшее соотношение чисел атомов разных хи-
мических элементов в этих веществах. Такие формулы называются про-
стейшими. Например, простейшая формула кварца — главной составной 
части песка — SiO2. Из этой формулы следует, что в этом веществе на 
каждый атом кремния приходится два атома кислорода, т. е. минималь-
ное соотношение чисел атомов кремния и кислорода равно 1 : 2. Про-
стейшая формула Al2O3 показывает, что в этом веществе минимальное 
соотношение между числами атомов алюминия и кислорода равно 2 : 3. 

Группа атомов, состав которой соответствует простейшей фор-
муле данного вещества, называется его формульной единицей.

Вещества немолекулярного строения также характеризуются величи-
ной, подобной относительной молекулярной массе, которая называется от-
носительной формульной массой. Она обозначается и рассчитывается так 
же, как и относительная молекулярная масса. Например, относительная 
формульная масса вещества немолекулярного строения Ca(OH)2 равна:

Mr(Ca(OH)2) =  Ar(Ca)  +  2  Ar(O)  +  2  Ar(H) =  40  +  2  16  +  2  1 =  74.
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Кристаллическое состояние вещества

Большинство твердых веществ имеет кристаллическое строение, т. е. 
представляет собой кристаллы, в которых частицы (атомы, ионы, моле-
кулы) расположены в строго определенном порядке.

Например, при образовании кристалла NaCl ионы Na+ и Cl− рас-
полагаются в пространстве строго упорядоченно и таким образом, что 
каждый ион натрия оказывается окруженным шестью ионами хло-
ра, и наоборот, каждый ион хлора окружен шестью ионами натрия  
(рис. 64). 

Рис. 64.  Схема образования ионного кристалла хлорида натрия NaCl

Модель для описания такой структуры называется кристаллической 
решеткой. На рисунке 64 справа изображена кристаллическая решет-
ка NaCl. Места, в которых располагаются частицы, называют узлами  
решетки.

В зависимости от природы частиц, образующих кристалл, и ха-
рактера связи между ними различают четыре основных типа кристал-
лических решеток — атомную, ионную, металлическую и молеку- 
лярную.

Атомные кристаллы

В узлах атомной кристаллической решетки находятся атомы одно-
го и того же  или различных элементов, соединенные между собой ко-
валентными связями. Как правило, это атомы неметаллов. Например,  
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в кристалле алмаза (рис. 65) каждый 
из атомов углерода занимает строго 
определенное место и связан четырь-
мя ковалентными связями с другими 
атомами.

Примерами веществ с таким 
строением являются кварц SiO2, 

карборунд SiC. Вещества немоле-
кулярного строения с атомной кри-
сталлической решеткой характе-
ризуются высокой прочностью и 
твердостью, а также высокими темпе-
ратурами плавления и кипения. Так, 
например, алмаз является самым 
твердым природным веществом, а 
температура плавления графита выше  
4000 °С.

Ионные кристаллы

Вы уже знаете, что ионные кри-
сталлы состоят из положительно и 
отрицательно заряженных ионов, 
связанных между собой электро-
статическими силами притяжения. 
Ионы могут быть простыми, напри-
мер в кристалле NaCl, и сложны-
ми, например в кристалле сульфата 
кальция СаSO4. Его можно пред-
ставить как обычный ионный кри-
сталл, в узлах которого находятся 
ионы Са2+ и сложные ионы SO4

2−  
(рис. 66).

Связи между ионами в кристалле 
прочные. Поэтому ионные соединения 
обладают большой твердостью, для 
них характерны высокие температу-
ры плавления и кипения.

Рис. 65. Фрагмент кристаллической  
решетки алмаза

Рис. 66. Фрагмент кристаллической  
решетки сульфата кальция CaSO4
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Металлические кристаллы

Металлические кристаллы состоят из 
положительно заряженных ионов метал-
ла, между которыми относительно свободно 
перемещаются валентные электроны. Та-
кие кристаллы характерны для простых ве-
ществ   — металлов, а также для их сплавов. 
На рисунке 67 показан фрагмент кристалли-
ческой решетки  натрия.

Большинство металлов имеют относи-
тельно высокие температуры плавления — от 
нескольких сотен до 2–3 тысяч градусов. Од-
нако существуют металлы (например, цезий, 
галлий), у которых температура плавления 
чуть выше обычной комнатной. 

Молекулярные кристаллы

Вещества молекулярного строения, существующие при комнатной 
температуре в газообразном и жидком агрегатных состояниях, при очень 
сильном охлаждении затвердевают, образуя кристаллы. Они состоят из 
молекул, связанных между собой слабыми силами межмолекулярно-
го взаимодействия. Кристаллические решетки веществ молекулярного 
строения называются молекулярными. На рисунке 68 показан фрагмент 

кристаллической решетки иода I2. 
В отличие от ионных кристаллов мо-

лекулярные кристаллы обычно имеют не-
большую прочность, малую твердость, не-
высокие температуры плавления и кипе-
ния. Межмолекулярное взаимодействие 
в большинстве таких кристаллов слабое, 
вследствие чего молекулы при комнатной 
температуре могут отрываться от кристал-
ла и переходить в газообразное состоя- 
ние. По этой причине многие вещества 
с молекулярным строением, как, напри-
мер, ванилин, при комнатной температу-
ре обладают запахом.

Рис. 67. Фрагмент кристалли-
ческой решетки натрия Na

Рис. 68. Фрагмент кристалличе- 
ской решетки иода I2
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Молекулярные вещества обладают запахом только в том случае, если они 
способны возбуждать обонятельные нервные окончания в нашем носу. 
К таким веществам относится, например, газ сероводород H2S, отврати-
тельно пахнущий «тухлыми яйцами». Коварство этого яда в том, что че-
ловек довольно быстро теряет способность ощущать запах сероводорода 
(«принюхивается» к нему). Это опасно, так как сероводород очень ядовит.  
В то же время минеральная вода, содержащая мизерные количества серо-
водорода, является целебной и используется для лечения некоторых забо-
леваний. Например, в Республиканском центре медицинской реабилитации 
и бальнеолечения в Минске пациентам назначаются сероводородные мине-
рально-жемчужные ванны на минеральной воде из собственных скважин. 

В заключение приведем примеры веществ молекулярного и немоле-
кулярного строения (т а б л. 10).

Т а б л и ц а  10. Вещества молекулярного и немолекулярного строения

В Е Щ Е С Т В А

МОЛЕКУЛЯРНОГО 
СТРОЕНИЯ

Н Е М О Л Е К У Л Я Р Н О Г О  С Т Р О Е Н И Я 

с молекулярной 
кристаллической 

решеткой

с атомной кри-
сталлической 

решеткой

с ионной  
кристаллической 

решеткой

с металлической 
кристалличе-

ской  
решеткой

He, Ne, Ar, Kr, 
H2, O2, O3, N2, 
Cl2, Br2, I2, P4, 

S8, CO, CO2, H2S, 
SO2, SO3, H2O, 

H2O2,CH4, NH3, 
HCl, HNO3, 

H2SO4, H3PO4

С (алмаз),  
С (графит), 

Si, SiO2, SiC

Na2O, CaO, 
BaO, LiOH, 

NaOH, 
Ca(OH)2, NaCl, 

KI, Li2SO4, 
CaCO3, BaBr2, 

Fe(NO3)2

Li, Na, K, Mg, 
Ca, Ba, Zn, Fe, 

Al, Ag, Au, Hg и 
другие металлы

Большинство твердых веществ имеет кристаллическое строение.
Кристаллы — твердые тела, построенные из молекул, атомов 

или ионов, закономерно расположенных в пространстве.
Существуют вещества как молекулярного, так и немолекуляр-

ного строения.
Различают четыре основных типа кристаллических реше-

ток — атомную, ионную, металлическую и молекулярную.
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Вопросы и задания

1.	Что такое кристаллическое состояние вещества?
2.	Что представляют собой атомные кристаллы? Почему вещества с атомны-

ми кристаллическими решетками имеют высокие температуры плавления 
и кипения?

3.	Какие физические свойства характерны для веществ со следующими 
кристаллическими решетками: а) атомной; б) ионной; в) металлической;  
г) молекулярной?

4.	В чем состоит различие ионных, атомных и металлических решеток? Как 
это сказывается на различии в свойствах веществ с соответствующим ти-
пом решетки?

5.	Что выражает химическая формула вещества: а) молекулярного строе-
ния; б) атомного кристаллического строения; в) ионного кристаллического 
строения?

6.	По каким признакам можно отнести к веществам молекулярного строения: 
а) ванилин; б) лед; в) иод?

7.	«Сухой лед» (CO2) — белое твердое вещество — «исчезает» без остатка 
при комнатной температуре. Объясните, что при этом происходит. Какой 
тип кристаллической решетки у этого вещества?

8.	В результате реакции замещения образовались водород объемом 16,8 дм3 
(н. у.) и хлорид магния. Рассчитайте химические количества и массы про-
реагировавших веществ. 

9.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 Na  Na2O  NaOH  Na2CO3  Na2SO4  NaOH.

Готовимся к олимпиадам

1. Из перечисленных веществ выберите те, которые имеют молекулярное строе-
ние: оксид фосфора (V), серная кислота, оксид кремния (IV), сульфат алюминия, 
аммиак, нитрат аммония, фосфид натрия.



6

 главе 
вы познакомитесь 
с окислительно-
восстановительными 
процессами, 
происходящими 
в природе, в живых 
организмах, 
в лабораториях 
и промышленности

В шестой

Окислительно-
восстановительные 
реакции
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§ 48. Степень окисления

При образовании химической связи валентные электроны в боль-
шинстве случаев смещаются от одного атома к другому. При этом атомы 
приобретают частичный положительный заряд δ+ и частичный отрица-
тельный заряд δ–. Для характеристики такого состояния атомов в хи-
мических соединениях условились эти заряды считать не частичными, а 
целыми. Чтобы не путать такой условный заряд с реальным, его назвали 
степенью окисления.

При определении степени окисления атомов в веществе допускают, 
что все электроны, участвующие в образовании химических связей, пол-
ностью смещаются к атомам более электроотрицательного элемента и, 
следовательно, что вещество состоит из положительно и отрицательно 
заряженных ионов.

Степень окисления — это условный заряд атома в химическом соеди-
нении, если предполагать, что оно состоит из ионов.

Эта характеристика может иметь положительное, отрицательное 
и нулевое значение. Его записывают со знаком плюс или минус перед 
арабской цифрой над символом элемента. Например, запись 

Cu Cl
–

2

+2 1

означает, что степень окисления атомов меди в данном соединении равна 
+2, а хлора — –1. 

Степень окисления является положительной у атомов, которые от-
дают свои электроны другим атомам. Например, только положительные 
степени окисления характерны для атомов металлов во всех сложных ве-
ществах. Щелочные металлы (Li, Na, K, Rb, Cs, Fr) всегда имеют посто-
янную степень окисления +1. Элементы IIA-группы во всех своих соеди-
нениях проявляют постоянную степень окисления +2, а алюминий — +3.

Степень окисления водорода в соединениях с неметаллами в боль-
шинстве случаев равна +1.

Отрицательные степени окисления имеют атомы, которые принима-
ют электроны от других атомов. Например, фтор в соединениях всегда 
проявляет степень окисления –1, а степень окисления кислорода в боль-
шинстве соединений равна –2.

В бинарных ионных соединениях степени окисления ионов численно 
равны величинам их зарядов. Например, в хлориде натрия NaCl заряд 



§ 48. Степень окисления 201

иона натрия равен 1+ и степень окисления +1. Заряд иона хлора 1– и 
степень окисления хлора –1: 

Na Cl
+ –1 1

.

Для определения степени окисления атомов в соединениях с кова-
лентной полярной связью допускают, что общие электронные пары пол-
ностью смещаются к атомам элементов с большей электроотрицатель-
ностью. Например, в молекуле хлороводорода HCl хлор является более 
электроотрицательным элементом, и поэтому степень окисления его ато-
мов равна –1, а степень окисления атомов водорода — +1: 

H Cl
–+1 1

.

В простых веществах степени окисления атомов равны нулю, так 
как общие электронные пары не смещены и располагаются симметрично 

между атомами, например O2

0
,  H2

0
,  N2

0
,  P4

0
 и т. д.

При вычислении степеней окисления следует помнить, что любое 
вещество является электронейтральным, поэтому алгебраическая сумма 
степеней окисления всех атомов в веществе равна нулю. 

Для определения степени окисления атомов в сложном веществе не-
обходимо сделать следующее:

1. Записать формулу  соединения, например: 

Al2S3.

2. Над символом элемента с постоянной степенью окисления запи-
сать ее значение:

Al S2 3

+3 x
.

3. Вычислить неизвестную степень окисления атомов другого эле-
мента в соответствии с тем, что алгебраическая сумма степеней окисле-
ния всех атомов равна нулю:

2    (+3)  + 3   х =  0,  откуда х =  –2.

Пример 1. Определить степень окисления атомов железа (х) в его 

оксиде Fe O :2

x −2

3  
2   x  +  3    (–2) =  0, откуда x = +3.

Пример 2. Определить степень окисления атомов серы (х) в серной 

кислоте H S O :
+ −1 2

2 4

x
 

2    (+1)  +  х  +  4    (–2) =  0, откуда х =  +6.
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Пример 3. Определить степень окисления атомов фосфора (х) в 

фосфате кальция Ca P O :
+ −2 2

3 4 2( )
x

3    (+2)  + 2   х  + 8    (–2) = 0, откуда х = +5.

Атомы многих элементов могут иметь несколько значений степеней 
окисления. Например, сера в соединениях H2S, SO2, SO3 проявляет сте-
пени окисления, равные соответственно –2, +4 и +6. Степени окисления 
атомов азота в соединениях HNO3, NO2, HNO2, NO, N2O, NH3 равны со-
ответственно +5, +4, +3, +2, +1, −3. 

Как правило, высшая положительная степень окисления атомов ме-
талла или неметалла численно равна номеру группы, в которой он рас-
полагается в периодической системе. 

Низшая отрицательная степень окисления атомов неметаллов (эле-
ментов IVA–VIIA-групп) численно равна разности:

№ группы –8. 

Поэтому, например, у атомов серы (элемента VIA-группы) высшая 
положительная степень окисления равна +6, а низшая –2. У атомов азо-
та (элемента VA-группы) высшая положительная степень окисления рав-
на +5, а низшая — –3.

У металлов низшая степень окисления равна 0, так как атомы этих 
элементов не могут присоединять электроны и проявлять отрицательные 
степени окисления.

Если атомы какого-нибудь элемента проявляют несколько положи-
тельных степеней окисления, то они обычно указываются в конце на-
званий соединений римской цифрой в скобках: Fe(OH)3 — гидроксид 
железа(III) и Fe(OH)2 — гидроксид железа(II).

Степень окисления — это условный заряд атома в химическом 
соединении, если предполагать, что оно состоит из ионов.

Степень окисления элемента характеризует состояние его ато-
мов в веществе.

Степень окисления элемента может принимать целочисленные 
положительные или отрицательные значения, а также быть рав-
ной нулю.

Алгебраическая сумма степеней окисления всех атомов в слож-
ном веществе равна нулю.
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Вопросы и задания
1.	Сформулируйте определение степени окисления. 

2.	Как вы думаете, почему степени окисления атомов элементов в простых 
веществах принимают равными нулю?

3.	Определите степени окисления атомов элементов в химических соедине-
ниях: CaCl2, MnO2, MgBr2, H2S, Na3PO4, KMnO4, CaSiO3.

4.	Укажите значения высшей и низшей степени окисления атомов следую-
щих элементов: Mg, P, Br, Al, Si, Na, C, Se. Напишите формулы высших 
оксидов этих элементов.

5.	Расположите соединения хлора в порядке увеличения степени окиcления 
его атомов: а) Cl2; б) Cl2O; в) HCl; г) ClO2; д) Cl2O7.

6.	Составьте формулу соединения кальция с азотом, если степень окисления 
атомов азота равна −3. Рассчитайте массу кальция и объем (н. у.) азота, 
при взаимодействии которых образуется продукт реакции массой 29,6 г.

7.	Составьте формулы следующих соединений: сульфида магния, фторида 
серы(VI), оксида серы (IV), оксида серы(VI). Какие степени окисления про-
являют атомы серы в этих соединениях?

8.	Составьте формулы шести солей, образованных ионами металлов Ba2+; Fe3+ 
и ионами кислотных остатков NO3

−;  SO4
2−;  PO4

3−.  Назовите эти соединения и 
укажите степени окисления атомов всех элементов, входящих в их состав.

9.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

Cl2  HCl  AlCl3  KCl  HCl  H2CO3  CaCO3.

Готовимся к олимпиадам

1. Определите степени окисления атомов всех элементов в следующих веще-
ствах: медный купорос, перманганат калия, гидрофосфат натрия, хлорид аммо-
ния, пероксид натрия, тетрагидроксоцинкат кальция. 

§ 49. Процессы окисления и восстановления
Нагреем небольшую медную 

пластинку в пламени спиртов-
ки. Через некоторое время на 
ее поверхности образуется чер-
ный налет оксида меди(II) СuO  
(рис. 69):

2Cu + O2 = 2CuO.

Оксиды образуются при 
взаимодействии с кислородом 

=
t

Рис. 69. Образование оксида меди(II) на мед-
ной пластинке

СuOСu
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из других металлов, некоторых неметаллов и сложных веществ,  
например: 

4Al + 3O2 =  2Al2O3;    

S + O2 =  SO2;
CH4 + 2O2 =  CO2 + 2H2O.

Поскольку в ходе таких реакций образуются оксиды (прежнее на-
звание — окислы), эти реакции получили название реакций окисления.

Если при нагревании пропустить водород над почерневшей медной 
пластинкой, то ее цвет изменится на красноватый — цвет простого ве-
щества меди (рис. 70):

CuO + Н2 =  Cu + Н2О.

В ходе этой реакции водород отнимает от оксида меди кислород, как 
бы «возрождая», восстанавливая медь. Такие процессы получения ме-
таллов из их оксидов получили название реакций восстановления:

Fe2O3 + 3Н2 =  2Fe + 3Н2О;          

CuO + С =  Cu + СО.

В начале XX в. были разработаны основы электронной теории про-
цессов окисления и восстановления. В ее основе лежит представление о 
том, что эти процессы осуществляются за счет перехода электронов от 

=
t

=
t

=
t

Рис. 70. Образование меди из оксида меди(II)

Сu

H

СuO

H2
2
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одних атомов к другим, в результате чего изменяются их степени окис-
ления. Главными положениями этой теории являются следующие:

1. Окисление — процесс отдачи электронов (−е−), приводящий к уве-
личению степеней окисления атомов, например:

Al
0

 − 3е−    Al
+ 3

;       S
−2

 − 6е−     S
+ 4

;       N
+2

 − 2е−     N
+4

;       Cr
+3

 − 3е−    Cr
+6

.

Атом, отдающий электроны, называется восстановителем. Веще-
ство, в состав которого входят такие атомы или ионы, также называется 
восстановителем. Типичными восстановителями являются простые ве-
щества металлы, атомы которых в ходе реакций всегда отдают электро-
ны. К восстановителям относятся также водород Н2, углерод С, крем- 
ний Si и другие вещества.

2. Восстановление — процесс приема электронов (+е−), приводящий 
к уменьшению степеней окисления атомов, например:

	 Al 3e Al
+

;
3 0

+ −  	 S 6e S
+

;
4 2

+ −
−

   

 	 N 2e N
+ +

;
4 2

+ −  	 Cr 3e Cr
+ +

.
6 3

+ − 

Атом, принимающий электроны, называется окислителем. Веще-
ство, в состав которого входят такие атомы или ионы, также называется 
окислителем. К окислителям относятся многие простые вещества-неме-
таллы (например, F2, Cl2, Br2, I2, О2, O3, S), некоторые сложные вещества, 
атомы которых присоединяют электроны.

В ходе процессов окисления и восстановления степени окисления 
атомов изменяются в соответствии со схемой:

О К И С Л Е Н И Е

В О С С Т А Н О В Л Е Н И Е

−4  –3  –2  –1        0      +1   +2  +3  +4   +5   +6  +7  +8

3. Процессы окисления и восстановления всегда осуществляются од-
новременно. Если в ходе химической реакции атомы одного из элемен-
тов отдают электроны, то атомы другого элемента их принимают. Это 
значит, что одно из исходных веществ является восстановителем, а дру-
гое — окислителем.  
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Восстановитель, отдавая электроны, восстанавливает другие ато-
мы, но сам при этом окисляется.
Окислитель, принимая электроны, окисляет другие атомы, но сам 
при этом восстанавливается.

Проанализируем конкретные превращения:

а) Cu СuO
+0 2 2


–

. Из схемы видно, что степень окисления изменилась у 

атомов меди. Поскольку она увеличилась (от 0 до +2), произошло окис-

ление: Cu
0

 − 2е−    Cu
+2

.  Атом Cu
0

 является восстановителем; 

б) Fe O Fe
+

2 3

3 2 0–
 .  Из схемы видно, что степень окисления изменилась 

у атомов железа. Поскольку она уменьшилась (от +3 до 0), произошло 

восстановление: Fe
+3

 + 3е−    Fe
0

.  Атом Fe
+3

 в степени окисления +3 явля-
ется окислителем.

Окисление — процесс отдачи, а восстановление — процесс прие-
ма электронов.

Процессы окисления и восстановления всегда осуществляются 
одновременно.

Восстановитель, отдавая электроны, восстанавливает другие 
атомы, но сам при этом окисляется.

Окислитель, принимая электроны, окисляет другие атомы, но 
сам при этом восстанавливается.

Вопросы и задания

1.	Какие процессы называются окислением, а какие — восстановлением? 
Приведите соответствующие примеры.

2.	Составьте схемы следующих превращений: S S
+4 0

 ;  Fe Fe
+ +2 3

 ;  P P
− +3 3

 ;  

Mn Mn
+ +2 7

 ;  N N
0 3


−
;  C C

+ +4 2
 ;  H H

+ −1 1
 .

	 Какие из них относятся к процессам окисления, а какие — к процессам 
восстановления?

3.	Какие вещества называются восстановителями? Приведите примеры не-
скольких восстановителей.

4.	Какие вещества называются окислителями? Приведите примеры извест-
ных вам окислителей.
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5.	По образцам, приведенным в тексте параграфа, проанализируйте следую-
щие превращения:

	 а) P  H3PO4;  б) CO2  CO;  в) FeCl2  FeCl3.
6.	В результате реакции магния с фосфором образовалось вещество, в ко-

тором степень окисления атомов фосфора равна –3. Рассчитайте хими-
ческое количество и массу фосфора, прореагировавшего с магнием мас- 
сой 14,4 г.

7.	Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить 
следующие превращения:

	 K2O  K2SO4  KOH  KCl  KNO3.

Готовимся к олимпиадам

1. Железо массой 11,2 г полностью прореагировало с хлором, в результате че-
го образовалось новое вещество массой 32,5 г. Определите степень окисления 
атомов железа в этом веществе. 

§ 50. Окислительно-восстановительные реакции
Среди огромного разнообразия химических превращений в отдельную 

группу можно выделить реакции, протекающие с изменением степеней 
окисления атомов. В ходе таких реакций одни атомы отдают электро-
ны, а другие — их принимают, т. е. одновременно происходят процессы 
окисления и восстановления. 

Опустим железную пластинку в раствор хлорида меди(II). Через не-
которое время пластинка покроется рыхлым слоем мелкодисперсной ме-
ди (рис. 71):

Fe + CuCl2  =  FeCl2 + Cu.

Рис. 71. Реакция железа с хлоридом меди(II) в растворе

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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Определим степени окисления атомов химических элементов в реа-
гирующих веществах и в продуктах реакции:

Fe
0

 +  Cu Cl2

+2
  =  FeCl2

+2
 +  Cu

0
.

В результате этого процесса изменяются степени окисления атомов 
железа и меди, а степень окисления атомов хлора остается постоянной. 

Атомы железа отдают электроны, и степень их окисления возрастает 
от 0 до +2:

Fe
0

 − 2е−    Fe
+2

.

Как вы уже знаете, процесс отдачи электронов называется окислени-
ем. Значит, в рассматриваемом процессе происходит окисление атомов 
железа, которые выступают в роли восстановителей. Восстановителем 
в данной реакции является и вещество, содержащее атомы железа, —  
металлическое железо.

В то же время атомы меди со степенью окисления +2 принимают 
электроны от атомов железа, превращаясь в атомы меди со степенью 
окисления, равной 0:

Cu
+2

 + 2е−    Cu
0

.

Следовательно, происходит восстановление атомов Cu+2, которые  
выступают в роли окислителей. Поскольку эти атомы содержатся в ве-
ществе CuCl2, оно также является окислителем.

Вещества, проявляющие окислительные свойства, применяются в медици-
не и в промышленности, в сельском хозяйстве и в быту, в других областях 
деятельности человека. К таким веществам относится, например, перок-
сид водорода Н2О2, который продается в аптеках под названием «перекись 
водорода». Этот препарат применяется в медицине как кровоостанавлива-
ющее и дезинфицирующее средство, а в косметологии  — как составная 
часть некоторых изделий. В Республике Беларусь растворы этого веще-
ства производят на предприятиях РУП «Белмедпрепараты». 
Сильным окислителем, также находящим широкое практическое приме-
нение, является перманганат калия KMnO4 («марганцовка»). В частности, 
слабые водные растворы этого вещества используются в медицине в ка-
честве антисептика. В Беларуси препарат выпускается на ОАО «Борисов-
ский завод медицинских препаратов».
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Как вы уже знаете, процессы окисления и восстановления всегда 
протекают одновременно: одно вещество, отдавая электроны, окисляет-
ся, а другое, принимая их, восстанавливается:

2 
Fe + CuCl2   =   FeCl2   +   Cu.

восстановитель окислитель
окисляется           восстанавливается

0 0+ 1 – 2 + 1 –

2e−

 

В результате перехода электронов от одних атомов к другим их сте-
пени окисления изменяются. Такие процессы называются окислительно-
восстановительными реакциями (ОВР).

К окислительно-восстановительным относятся реакции, в ходе которых 
происходит изменение степеней окисления атомов.

Общая схема любой окислительно-восстановительной реакции может 
быть записана так:

ne

Восстановитель  +
 

Окислитель
 

=
Продукт 

окисления
восстановителя

 +
Продукт 

восстановления
окислителя

−

Например, в реакции  

2Al + Fe2O3 = Al2O3 + 2Fe

восстановителями являются атомы алюминия, а окислителями — атомы 
железа, входящие в состав оксида железа(III).

Схематически эту реакцию можно представить следующим  
образом:

2  3e

0 0+3 +3 −2 −2

2Al    +    +   Fe2O3    =     Al2O3 2Fe.
восстано-

витель 
окислитель продукт продукт

окисления восстановления

−

восстановителя окислителя 

=
t
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Аналогичным образом можно представить  
и другие окислительно-восстановительные процес-
сы, например реакцию магния с серной кислотой  
(рис. 72):

 2e

0 0+1 +2 

Mg    +    Н2SO4 =     Mg 2SO4     +     Н �.
восстано-

витель 
окислитель продукт продукт

окисления восстановления

−

восстановителя окислителя 

Из рассмотренных выше примеров видно, что  
в ходе любой окислительно-восстановительной ре-

акции общее число электронов, отданных восстановителем, всегда равно 
общему числу электронов, принятых окислителем.

Окислительно-восстановительных реакций известно очень много, но 
их объединяет общий отличительный признак — изменение степеней 
окисления атомов, входящих в состав реагирующих веществ.

Реакции, которые протекают с изменением степеней окисления 
атомов, называются окислительно-восстановительными.

В окислительно-восстановительных реакциях общее число элек-
тронов, отданных восстановителем, всегда равно общему числу 
электронов, принятых окислителем.

Вопросы и задания
1.	В чем заключается сущность процессов окисления и восстановления с 

точки зрения электронной теории? Как изменяются степени окисления 
атомов при их окислении; при восстановлении?

2.	Какие из приведенных схем отражают процессы окисления, а какие — 
восстановления: 

	 а) N N
+ +5 2

 ; 	 в) P P
0 5


+
;

	 б) Fe Fe
+ +2 3

 ; 	 г) Mn Mn
+ +7 2

 ?

3.	Какие реакции относятся к окислительно-восстановительным? Рассмотри-
те с точки зрения окисления-восстановления реакцию цинка с соляной 
кислотой. Что в данной реакции является окислителем, а что — восста-
новителем? Атомы какого элемента при этом окисляются, а какого — вос-
станавливаются? 

Рис. 72. Реакция маг-
ния с серной кислотой
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4.	Из приведенных ниже уравнений выберите уравнения окислительно-вос-
становительных реакций:

	 а) CaCO3  =  CaO + CO2;	
	 б) 2Al + 6HCl  =  2AlCl3 + 3H2;	
	 в) AgNO3 + KCl  =  AgCl + KNO3;
	 г) Сu(NO3)2 + Zn  =  Cu + Zn(NO3)2.
5.	Составьте уравнения реакций между простыми веществами: 
	 а) цинком и серой; 
	 б) водородом и хлором; 	
	 в) алюминием и иодом. 
	 Составьте схемы перехода электронов от атомов-восстановителей к ато-

мам-окислителям.
6.	Запишите уравнения реакций металлов с кислотами:
	 а) алюминия с серной кислотой;  
	 б) железа с соляной кислотой. 
	 Составьте схемы перехода электронов от восстановителя к окислителю.

Готовимся к олимпиадам 

1. Сколько окислительно-восстановительных реакций можно провести, имея в 
своем распоряжении следующие вещества: Mg, Al, O2, HCl, H2, CuSO4? Составь-
те уравнения этих реакций и определите в каждой из них восстановитель и окис-
литель.

§ 51. Представление о методе электронного баланса

Как вам уже известно, в ходе любой окислительно-восстановитель-
ной реакции общее число электронов, отданных восстановителем, всегда 
равно общему числу электронов, принятых окислителем:

N(e–)отд. =  N(e–)прин.

Это равенство, называемое электронным балансом, лежит в основе 
метода расстановки коэффициентов в уравнениях ОВР, который назы-
вается методом электронного баланса. Рассмотрим его на следующем  
примере.

Пример. Составьте уравнение окислительно-восстановительной  
реакции, протекающей по схеме:

NH3 + O2  N2 + H2O.

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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В ы п о л н е н и е:
1. Расставим степени окисления атомов в формулах всех веществ и 

подчеркнем символы элементов, у атомов которых изменились степени 
окисления:

NH O N H O3 2 2 2

− −
+ +

3 0 0 +1 2
 .

2. Определим атомы-восстановители и атомы-окислители в данной 
ОВР. Поскольку в ходе реакции степень окисления атомов азота повы-
шается, они окисляются, отдавая электроны, и являются восстановите-
лями. В то же время степень окисления атомов кислорода понижается, 
следовательно, они восстанавливаются, присоединяя электроны, и явля-
ются окислителями.

3. Составим схему электронного баланса. Для этого запишем одно 
под другим уравнения процессов окисления атомов азота и восстановле-
ния атомов кислорода. 

Обратите внимание на то, что в этих уравнениях число атомов каж-
дого элемента такое же, как в формуле соответствующего исходного ве-
щества. Учитывая, что в молекуле NH3 один атом азота, а в молекуле О2  
два атома кислорода, схема электронного баланса имеет вид:

1N − 3e � 1N

2O + 2 � 2e � 2O

−3 −
0

0 −2−

3

4

�4

�3
12

Из этих уравнений видно, что один атом азота отдает 3 электрона, 
а два атома кислорода принимают 4 электрона. Эти числа (3 и 4) запи-
сываются напротив соответствующих уравнений за первой вертикаль-
ной чертой. Далее находится наименьшее общее кратное (наименьшее 
целое число, которое одновременно без остатка делится на каждое из 
указанных чисел) указанных чисел — число 12, которое записывает-
ся посередине за второй вертикальной чертой. После этого наименьшее 
кратное поочередно делится на число электронов, отданных одним ато-
мом азота, т. е. на 3 (12 : 3 = 4), и на число электронов, принятых дву-
мя атомами кислорода, т. е. на 4 (12 : 4  =  3). Полученные цифры —  
4 и 3  — записываются напротив соответствующих уравнений за третьей 
вертикальной чертой. Они представляют собой множители, показываю-
щие, на сколько нужно умножить числа атомов в записанных уравнениях 
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окисления и восстановления для достижения электронного баланса. 
Получается, что число 1, записанное перед символами N, нужно умно-
жить на 4 (1   4 = 4 атома N), а число 2, записанное перед символами O, 
нужно умножить на 3 (2    3  =  6 атомов O). Таким образом, получает-
ся электронный баланс: число электронов (12), отданных четырьмя ато-
мами азота, равно числу электронов (12), принятых шестью атомами  
кислорода.

4. Учитывая, что в обеих частях уравнения должно быть по четы-
ре атома азота и по шесть атомов кислорода, расставим соответствую-
щие коэффициенты перед формулами веществ в исходной схеме реакции  
и получим искомое уравнение:

4NH3  +  3O2 =  2N2  +  6H2O.

 Таким образом, метод электронного баланса позволяет найти коэф-
фициенты в уравнениях окислительно-восстановительных реакций, к 
которым относится большинство химических превращений. Метод под-
бора коэффициентов, знакомый вам из курса химии 7-го класса, для 
этих целей неприемлем и используется в основном для составления урав-
нений простейших реакций.  

Вопросы и задания

1.	Определите степени окисления атомов химических элементов в следую-
щих соединениях: SO3, H2О2, FeBr2, HNO3, Al2S3, KМnО4, CaCr2O7, Fe2(SО4)3, 
Cu(OH)2.

2.	Какие реакции называются окислительно-восстановительными? Приведите 
примеры известных вам реакций данного типа. Какие из них вы наблюдае-
те в повседневной жизни?

3.	 Выберите схемы окислительно-восстановительных реакций:

	 а) Аl(ОН)3 + H2SО4  Al2(SО4)3 + Н2О;

	 б) СО + Fe2О3  СО2 + FeO;

	 в) AgNО3 + Zn  Ag + Zn(NО3)2;

	 г) MgCО3  MgO + CО2.

4.	Дополните схемы следующих превращений, указав в каждой из них чис-

ло отданных или принятых электронов: S
+4

S
+6

 ;  Fe
+3

Fe
+2

 ;  P
+5

P
3


−

;  Mn
+4

Mn
+6

;  

Al
+3

Al
0

 ;  C
+4

C
4


−

;  H
0

H
+1

.  Какие из них отображают процессы окисления; про-
цессы восстановления?
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5.	В каком из предложенных рядов атомы серы последовательно окисляются; 
последовательно восстанавливаются; сначала окисляются, а затем восста-
навливаются; сначала восстанавливаются, а затем окисляются:

	 а) S  SO3  SO2  K2S;	

	 б) H2S  S  SO2  CaSO4; 

	 в) H2SO4  S  SO2  ZnSO4;	

	 г) K2SO4  K2SO3  K2S  S? 

	 Ответ поясните.

6.	Расставьте коэффициенты методом электронного баланса, укажите окисли-
тель и восстановитель для каждой из ОВР:

	 а) P + KClO3  P2O5 + KCl;

	 б) C + HNO3  CO2 + NO2 + H2O;

	 в) H2S + Cl2 + H2O  H2SO4 + HCl; 

	 г) Сr(ОН)3 + Br2 + NaOH  Na2CrO4 + NaBr + Н2O.

7.	Укажите сумму всех коэффициентов в уравнении окислительно-восстано- 
вительной реакции, протекающей по схеме:

Мg + Н2SO4(конц.)  MgSO4 + H2S + Н2O.

Готовимся к олимпиадам

1. При смешивании растворов перманганата калия (марганцовки) и пероксида 
водорода Н2О2 протекает окислительно-восстановительная реакция, продуктами 
которой являются кислород, оксид марганца(IV), гидроксид калия и вода. Со-
ставьте уравнение этой реакции, расставив в нем коэффициенты методом элек-
тронного баланса. Какое из исходных веществ является восстановителем, а ка-
кое — окислителем? Рассчитайте химическое количество восстановителя, если 
масса прореагировавшего с ним окислителя равна 31,6 г. 

Практическая работа 4

Решение экспериментальных задач

Ц е л ь  р а б о т ы: обобщить и закрепить знания о строении и свой-
ствах веществ, научиться применять на практике знания о взаимных 
превращениях неорганических веществ. 

О б о р у д о в а н и е  и  р е а к т и в ы: штатив с пробирками, растворы ги-
дроксида натрия, серной кислоты, хлорида бария; соляная кислота, во-
да, оксид кремния(IV), хлорид натрия, железо, цинк, сера.

Соблюдайте правила безопасного поведения!
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В ы п о л н е н и е  р а б о т ы

Задача 1. Рассмотрите образцы выданных вам веществ с различны-
ми типами химических связей: H2O, Zn, SiО2, NaCl, Fe, S, N2, O2 (в воз-
духе). Обратите внимание на агрегатное состояние веществ. Разделите 
образцы на группы:

а) образованные ионной связью; 

б) образованные металлической связью;

в) образованные ковалентной связью (полярной и неполярной).

Объясните зависимость агрегатного состояния веществ от типа хими-
ческой связи и кристалла.

Задача 2. Проведите химические реакции, при помощи которых 
можно осуществить следующие превращения:

а) железо  сульфат железа(II)  хлорид железа(II);

б) цинк  хлорид цинка  гидроксид цинка.

Укажите признаки химических реакций. Составьте уравнения реак-
ций. В окислительно-восстановительных реакциях укажите окислитель 
и восстановитель, укажите число электронов, участвующих в окисли-
тельно-восстановительном процессе.

Задача 3. Накипь на дне и стенках чайника состоит в основном из 
карбонатов кальция и магния. Состав ржавчины, которая образуется на 
железе под воздействием веществ окружающей среды, условно выража-
ется формулой Fe(OH)3.

а) Какую химическую реакцию можно использовать для очистки 
чайника от накипи? Проведите реакцию, используя выданные реак-
тивы. Укажите признаки химической реакции. Составьте уравнения  
реакций.

б) С помощью какой химической реакции возможно удаление ржав-
чины с железных изделий? Проведите реакцию, используя выданные ре-
активы. Укажите признаки химической реакции. Составьте уравнение 
реакции.

Проанализируйте результаты работы. Сделайте общий вывод.
Оформите отчет о проделанной работе.

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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§ 52. Окислительно-восстановительные  
реакции вокруг нас

Окислительно-восстановительные реакции постоянно происходят 
в окружающем мире. Они лежат в основе таких процессов, как обмен 
веществ в живых организмах, фотосинтез, дыхание, гниение, горение. 
Благодаря окислительно-восстановительным реакциям осуществляются 
круговорот химических элементов и пищевые цепочки в природе, проис-
ходит усвоение растениями питательных веществ из почвы. 

Окислительно-восстановительные реакции широко используются че-
ловеком в практической деятельности. Они применяются для получения 
металлов, большинства важнейших неорганических и органических ве-
ществ (серной, азотной, уксусной кислот, щелочей, аммиака, спиртов  
и др.). 

Рассмотрим более подробно некоторые из этих процессов.
Природный круговорот кислорода является основным процессом, 

связывающим воедино атмосферу, земную кору и воду. Растения, по-
глощая углекислый газ, в результате фотосинтеза выделяют кислород  
(рис. 73):

6CO 6H O C H O 6O2 2 6 12 6 2+ = +
hv

глюкоза
,

который затем расходуется 
при дыхании людей и живот-
ных, при горении и гниении 
органических веществ, в са-
мых различных промышлен-
ных процессах. Все эти про-
цессы являются окислитель-
но-восстановительными, и в 
них кислород выступает в ка-
честве окислителя. При этом 
образуется оксид углерода 
СО2, который снова поступает  
в атмосферу.

Особая роль принадлежит 
процессам горения. Начиная 

Рис. 73. Образование кислорода в результате 
фотосинтеза

Вода

Солнечный свет

Углекислый газ

Кислород



§ 52. Окислительно-восстановительные реакции вокруг нас 217

с каменного века, огонь служил человеку источником тепла и энергии. 
Дрова, уголь, торф и в наше время являются важнейшими природны-
ми энергоносителями. В XX в. этот ряд пополнили нефть и природный 
газ. Продукты нефтепереработки (керосин, бензин, мазут и др.) служат 
основным видом топлива для самолетов, автомобилей, кораблей, локомо-
тивов (рис. 74). Процессы горения этих видов топлива также являются 
окислительно-восстановительными реакциями. В результате их протека-
ния кислород окисляет углерод, водород и другие, входящие в их состав 
элементы, до оксидов — CO2, CO, O2 и др.

Использование энергии современного ракетного топлива также ос-
новано на окислительно-восстановительных процессах. Они протекают 
при смешивании окислителей (например, жидкого кислорода, азотной 
кислоты) и восстановителей (жидкий водород, керосин, различные орга-
нические соединения).

Рис. 74. Окислительно-восстановительные реакции вокруг нас

Окислительно-
восстановительные

реакции

Коррозия металлов

Ракетное
топливо

Фотосинтез

Горение

Гниение
продуктов

Металлургия Производство

Н2SO4

НСl

НNO3

NH3

6СО2 + 6H2О       С6H12О6 + 6О2 =
hν

Правообладатель Адукацыя i выхаванне
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Источником энергии (пре-
жде всего электрической) могут 
служить не только процессы го-
рения, но и другие окислитель-
но-восстановительные реакции. 
Более подробно о них вы узнае-
те позже. А пока мы только на-
помним о том, что вам уже хо-
рошо известно из повседневной 
жизни  — об автомобильных 
аккумуляторах и о самых раз-
нообразных электрических ба-
тареях, которые используются 
в быту. Это примеры практиче-

ского использования энергии окислительно-восстановительных реакций 
для получения электрической энергии.

Важнейшие области современной промышленности также основа-
ны на использовании окислительно-восстановительных процессов. Уже 
в глубокой древности человек мог получать металлы из руд (рис. 75). 
Руды представляют собой горные породы, содержащие оксиды и другие 
соединения различных металлов. Чтобы выделить из руд металлы в сво-
бодном состоянии, их необходимо восстановить с помощью различных 
восстановителей. В качестве такого восстановителя вначале использовали 
древесный уголь С, а затем, по мере развития металлургии, и другие ве-
щества, такие как CO и H2 (рис. 76):

CuO + C = Cu + CO;             

WO3 + 3H2 = W + 3H2O; 

FeO + CO = Fe + CO2.

Процессы восстановления металлов из руд можно представить в виде 
общей схемы:

ВОССТАНО- 

ВИТЕЛЬ
+

ОКСИД 

МЕТАЛЛА
= МЕТАЛЛ +

ПРОДУКТ 

ОКИСЛЕНИЯ 

ВОССТАНОВИТЕЛЯ

=
t

=
t

=
t

Рис. 75. Металлургия Древнего Египта
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В XX в. широкое распространение получила электрометаллургия, 
где в качестве восстановителя для получения металлов используется 
электрический ток. 

Практически все важнейшие химические производства основаны 
на окислительно-восстановительных реакциях. Это, например, про-
мышленное получение важнейших кислот — серной, азотной и соля-
ной, щелочей, аммиака, самых разных неорганических и органиче-
ских соединений. О химических основах этих производств вы узнаете  
позже.

Существует множество областей промышленности, которые не яв-
ляются химическими, но так или иначе связаны с использованием хи-
мических процессов, прежде всего окислительно-восстановительных. 
Это предприятия, перерабатывающие сельскохозяйственное сырье, тек-
стильные и кожевенные, парфюмерные и фармацевтические производ-
ства и т. д.

Окислительно-восстановительные процессы не только помогают че-
ловеку во многих видах его деятельности, но и часто усложняют его 
жизнь. В курсе химии 9-го класса вы познакомитесь с процессами корро-
зии металлов — их разрушением под воздействием окружающей среды. 

Рис. 76. Восстановление меди из ее оксида углеродом

CuO + C Cu

Правообладатель Адукацыя i выхаванне



Окислительно-восстановительные реакции220

Процессы окисления являются причиной порчи продуктов питания, 
плодов и овощей, различных видов изделий. Человек научился бороть-
ся с этими вредными явлениями, прежде всего устраняя причины таких 
вредных воздействий, используя самые разнообразные защитные меры, 
в том числе и различные химические процессы. Обо всем этом вы узнае-
те в процессе дальнейшего изучения химии.

Вопросы и задания
1.	Приведите примеры различных окислительно-восстановительных процес-

сов, которые вы наблюдаете в повседневной жизни.
2.	Какие окислительно-восстановительные реакции используются в промыш-

ленности?
3.	Приведите примеры окислительно-восстановительных реакций, которые 

наносят вред различным объектам в окружающем мире, в быту.
4.	Привычные нам батарейки содержат токсичные «тяжелые» металлы — 

кадмий, свинец, ртуть, никель, цинк. При неправильной утилизации отра-
ботанных батареек эти металлы попадают в  почву и грунтовые воды. Од-
на батарейка загрязняет около 1 кв. метра почвы и примерно 400 л воды. 
Из природных объектов указанные металлы попадают в организмы людей, 
причиняя вред здоровью. В Республике Беларусь большое внимание уде-
ляется сбору и безопасной утилизации отработанных элементов питания. 
В общественных местах устанавливаются специальные контейнеры для 
сбора батареек, откуда они поступают на переработку. В нашей стране 
ее осуществляет ОАО «БелВТИ», расположенное на территории Минского 
областного технопарка. Специальную технологию для этого разработали 
ученые Белорусского национального технического университета. Посмо-
трите, сколько и каких батареек есть у вас дома. Учитывая вышеприве-
денную информацию, рассчитайте примерные площадь почвы и объем во-
ды, которые могут быть загрязнены вашими батарейками при попадании 
их в окружающую среду. Какой вывод вы сделали для себя, оценив полу-
ченные результаты?  

Готовимся к олимпиадам

1. Составьте уравнения реакций, с помощью которых можно осуществить следу-
ющие превращения:

.

Какие из этих реакций относятся к окислительно-восстановительным? 
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ОТВЕТЫ

§ 2.	 5: H3PO4, в 1,56 раза. 6: 124; 36,5; 80; 62. 7: S. 8: Азота в NO — 
46,7 %;  в N2O3 — 36,8 %; в NH3 — 82,4 %; в NH4NO3 — 35 %. 
Наименьшая в NH4NO3. 9: В Fe3O4 — 72,4 %.

	 Готовимся к олимпиадам: а) 3,272   10–22 г; б) 3,987   10–22 г; 

	 в) 2,407   10–21 г; г) 1,628   10–22  г; д) 1,495   10–21 г.

§ 3.	 Готовимся к олимпиадам: 18.

§ 4.	 Готовимся к олимпиадам: в 1,417 раза.

§ 5.	 5: увеличится в 5 раз. 6: а) 80; б) 16; в) 62; г) 48. 8: 10 моль.  
9: 16,4 моль.

	 Готовимся к олимпиадам: Na2SO3.

§ 6.	 4: 192 г/моль. 6: 224 дм3. 7: в 1,5 раза. 8: в 1,25 раза.

	 Готовимся к олимпиадам: 3,6 г.

§ 7.	 1: а) 822,22 моль; б) 4,52 моль; в) 0,012 моль. 2: а) 441 г; б) 73,6 г; 
в) 3,9 г; г) 8800 г. 3: 25 моль. 4: ≈ 46,4 кг. 5: а) 3 моль SO2;  
б) 3 моль СO2. 6: 59,3 %. 7: 0,06 моль.

	 Готовимся к олимпиадам: 0,769 моль.

§ 8.	 1: а) 125,44 дм3; б) 53,76 дм3;  в) 1,79 дм3; г) 286,72 дм3.  
2: а) 5 моль; б) 0,0125 моль. 3: 1,875 моль. 4: 194 дм3. 6: 1834,56 дм3. 

	 Готовимся к олимпиадам: 241,82 дм3.

§ 9.	 1: а) 0,098 кг/моль; б) 98 000 мг/моль; в) 9,8 · 10–5 т/моль.  
2: 10 моль. 3: в; г. 4: а) 4 моль; б) 12 моль; в) 18 моль; г) 12 моль.

	 Готовимся к олимпиадам: 0,38 моль.

§ 10.	 1: 140,4 г. 2: 370 г. 3: 200 г. 4: NaCl — 67,28 г; H2O — 20,7 г. 5: 960 г. 
6: 896 дм3. 7: 6,72 дм3. 8: 91,75 г; 16,8 дм3. 9. Fe3O4 — 580 г;  
Н2 — 224 дм3.

	 Готовимся к олимпиадам: 8400 дм3.

§ 11.	 1: 57,5 г. 2: 25,2 г; 6,72 дм3. 3: 14 дм3. 4: 84 дм3. 5: 11,2 дм3.  
6: N2 — 33,6 м3; H2 — 100,8 м3. 7: 33 г.

	 Готовимся к олимпиадам: 25 %.
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§ 12.	 6: 71,2 г. 7: 8,96 дм3. 8: Fe.

	 Готовимся к олимпиадам: С.

§ 13.	 3: в  SO2 — 50 %.  4: 56,8 г. 5: 44,1 г. 7: 16,8 дм3. 8: 42,6 г.  9: MgO — 42 г; 
P2O5 — 49,7 г.

	 Готовимся к олимпиадам: 33,6 г.

§ 14.	 3: в СаО. 4: 35,25 г. 5: 148 г. 7: 25,2 г. 9: 5,6 дм3; 25 г. 10: K2O — 
28,2 г; P2O5 — 14,2 г. 

	 Готовимся к олимпиадам: 91,35 г; 118,3 г.

§ 15.	 7: 12,4 г; 11,2 дм3.  8: 90 г.

	 Готовимся к олимпиадам: СО2.

§ 16.	 6: 1,62 моль. 7: 0,2 моль. 8: 38,5 г. 9: H2SO4 — 19,6 г; HNO3 — 12,6 г. 

	 Готовимся к олимпиадам: H2CO3. 

§ 17.	 5: 19,6 г. 6: 6,72 дм3.

	 Готовимся к олимпиадам: 30 %; 196 г.

§ 18.	 7: 31,5 г. 8: 0,6 моль; 33,3 г. 9: 16 г. 

§ 19.	 6: 67,2 дм3. 7: 49 г. 

	 Готовимся к олимпиадам: 71,4 %.

§ 20.	 5: Fe(OH)3. 6: 53,48 %. 9: 41,6 г. 10: 0,6 моль. 11: 14,5 г. 

	 Готовимся к олимпиадам: 25,24 %.

§ 21.	 9: Fe2(SO4)3 — 160 г; KOH — 134,4 г. 10: 19,6 г. 11: 4,48 дм3; 16 г. 

	 Готовимся к олимпиадам: В желтый цвет (щелочная среда).

§ 22.	 8: 9,2 г; 4,48 дм3. 9: Н2О — 13,5 г; Cа(ОН)2 — 55,5 г. 10: 65 г.  
11: 1,56 г.

	 Готовимся к олимпиадам: 62,16 %.

§ 23.	 5: 184 г. 6: 0,4 моль. 7: 34,2 г. 8: 0,3 моль. 

	 Готовимся к олимпиадам: 12,7 %.

§ 24.	 9: 4,32 г. 10: 3,36 дм3. 11: 1,1 моль; 61,6 г. 

	 Готовимся к олимпиадам: 91,75 г. 
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§ 25.	 9: Na2SO4 — 56,8 г; Ba(NO3)2 — 104,4 г. 10: H2SO4 — 58,8 г;  
Fe2O3 — 32 г. 11: AgNO3 — 40,8 г; AgCl — 0,24 моль. 

	 Готовимся к олимпиадам: 36 г.

§ 26.	 10: 0,1 моль; 8 г. 11: 21,2 г.

	 Готовимся к олимпиадам: 50 %.

§ 27.	 1: 66,75 г. 2: 16,8 дм3. 3: 9 г. 4: H2 — 56 дм3, О2 — 28 дм3.  
5: Р — 24,8 г; О2 — 22,4 дм3. 6: 6,72 г. 7: 96,2 г; 29,12 дм3. 8: 34,2 г.  
9: KOH — 0,9 моль; H3PO4 — 0,3 моль. 10: CO2 — 6,72 дм3;  
KOH — 33,6 г. 11: 11,7 г.

	 Готовимся к олимпиадам: Cu; 29,4 г.

§ 28.	 6: 22 г. 7: 0,15 моль.

	 Готовимся к олимпиадам: 76 г.

§ 29.	 4: 0,4 моль; 22,4 г. 5:  218,75 г.

	 Готовимся к олимпиадам: KAlO2.

§ 30.	 8: 92 г.

	 Готовимся к олимпиадам: Ba.

§ 31.	 6: а) 39,2 г; б) 98 г. 8: 0,5 моль; 49 г.

§ 33.	 Готовимся к олимпиадам: 8,428   1023.

§ 34.	 7: 53,4 г; 13,44 дм3. 

	 Готовимся к олимпиадам: 24,2 %.

§ 35.	 5: n(Fe(OH)3) = 0,2 моль; m(Fe(OH)3) = 21,4 г; n(Na2SO4) = 0,3 моль; 
m(Na2SO4) = 42,6 г.

	 Готовимся к олимпиадам: 0,875.

§ 36.	 6: 0,4 моль; 7,2 г; 2,408  1023 молекул.

	 Готовимся к олимпиадам: Co.

§ 37.	 7: 87,75 г. 8: 0,6 моль; 13,44 дм3; 10,8 г.

	 Готовимся к олимпиадам: 11,2 дм3.

§ 38.	 6: 4,6 г; 2,24 дм3.
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§ 39.	 10: n(NaOH) = 0,6 моль; m(NaOH) = 24 г; n(H2SO4) = 0,3 моль; 
m(H2SO4) = 29,4 г.

§ 40.	 8: 22,2 г.

	 Готовимся к олимпиадам: Li.

§ 41.	 6: 13,5 г. 7: 37,5 %.

	 Готовимся к олимпиадам: 16,55 %; 3,31 %.

§ 42.	 6: 32 г.

§ 43.	 5: 19,6 %. 6: 20,16 дм3.

§ 44.	 6: 16,8 дм3.

§ 45.	 8: 266,7 дм3.

§ 46.	 3: в 1,2 раза.

§ 47.	  8: n(HCl) = 1,5 моль; m(HCl) = 54,75 г; n(Mg) = 0,75 моль; m(Mg) = 18 г.

§ 48.	 6: 4,48 дм3; 24 г.

§ 49.	 6: 0,4 моль; 12,4 г.

	 Готовимся к олимпиадам: Fe
+3

.

§ 51.	 Готовимся к олимпиадам: 0,3 моль.
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Приложение 1

Пример решения задачи, основанного на соотношении масс исход-
ного вещества и продукта реакции.

Рассчитайте массу железной окалины Fe3O4, которая образуется 
при полном сгорании в кислороде железа массой 8,4 г.

Д а н о:

m(Fe) = 8,4 г

Р е ш е н и е

1.	 Из условия задачи следует, что, зная массу ис-
ходного вещества (железа), нужно рассчитать массу 
продукта реакции (железной окалины):

m(Fe)  m(Fe3O4).

m(Fe3O4) — ?

2.	 Составим уравнение протекающей химической реакции, в кото-
ром подчеркнем формулы указанных веществ (Fe и Fe3O4): 

3Fe 2O Fe O2 3 4+ = .

3.	 Рассчитаем их массы по химическим количествам (т. е. по коэф-
фициентам), указанным в уравнении:

m(Fe) =  n(Fe)   M(Fe) =  3 моль   56 г/моль =  168 г;

m(Fe3O4) =  n(Fe3O4)   M(Fe3O4) =  1 моль   232 г/моль =  232 г.

 Подпишем найденные значения под формулами Fe и Fe3O4: 

3Fe 2O Fe O
168 г 232 г

2 3 4+ = .

4.	 Массу железа (8,4 г), указанную в условии задачи, запишем над 
символом Fe. Искомую массу железной окалины обозначим через х и за-
пишем над формулой Fe3O4:

3Fe 2O Fe O
168 г

8,4 г

232 г
3 4+ 2 =
x

.

5.	 Составим пропорцию, из которой найдем числовое значение пере-
менной х:

8,4 г

168 г 232 г
,= x откуда получим: x = =8,4 г 232 г

168 г
11,6 г.



О т в е т: m(Fe3O4) =  11,6 г.
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Приложение 2

Пример решения задачи, основанного на соотношении объема ис-
ходного газообразного вещества и массы продукта реакции.

Для получения вольфрама оксид вольфрама(VI) нагревают в токе 
водорода. Рассчитайте массу вольфрама, который образуется при про-
пускании водорода объемом 16,8 дм3 (н. у.) над оксидом вольфрама(VI).

Д а н о:

V(H2) = 16,8 дм3

Р е ш е н и е

1. Из условия задачи следует, что, зная объем 
исходного вещества (водорода), нужно рассчитать 
массу продукта реакции (вольфрама): 

V(H2)  m(W).

m(W) — ?

2. Составим уравнение протекающей химической реакции, в котором 
подчеркнем формулы указанных веществ (H2 и WO3): 

3H WO W 3H O.2 3 2+ +=

3. Рассчитаем объем (н. у.) водорода и массу вольфрама по химиче-
ским количествам (т. е. по коэффициентам), указанным в уравнении:

V(H2) =  n(H2)   Vm =  3 моль   22,4 дм3/моль =  67,2 дм3;

m(W) =  n(W)   M(W) =  1 моль   184 г/моль =  184 г.

 Подпишем найденные значения под формулами Fe и Fe3O4: 

3H WO W 3H O.2
3

3 2

67,2 дм 184 г
+ +=

4. Объем водорода (16,8 дм3), указанный в условии задачи, запишем 
над формулой Н2. Искомую массу вольфрама обозначим через х и запи-
шем ее над символом W:

3H WO W 3H O.2
3

3

3 2

67,2 дм

16,8 дм

184 г

+ +=
x

5. Составим пропорцию, из которой найдем числовое значение пере-
менной х:

16,8 дм

67,2 дм 184г

3

3 ,= x откуда получим: x = =16,8 дм 184 г

67,2дм

3

3 46 г.


О т в е т: m(W) =  46 г.
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