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В в е д е н и е  
 
При изучении курса химии наряду с усвоением теории, выпол-

нением лабораторных работ необходимы систематические упраж-
нения в решении задач. 

В данном сборнике помещены задачи в основном расчетного ха-
рактера, в соответствии с базовой программой курса химии для сту-
дентов Белорусского национального технического университета. 

В задачнике использована Международная система единиц (СИ). 
Все задачи имеют двойную нумерацию: первая цифра – номер 

главы, вторая – порядковый номер задачи в пределах данной главы. 
Например, 5.14 означает, что это 14-я задача 5-й главы. В каждой 
главе представлены задачи двух уровней сложности. Простые – их 
номера с 1 по 17, и более сложные – их номера с 18 по 34. 

При выполнении домашнего задания по каждой теме студент 
обязан решить одну простую (I уровня) и одну сложную (II уровня) 
задачи. В конце задачника  приведены номера индивидуальных до-
машних заданий. 

 
1. ОСНОВНЫЕ КЛАССЫ НЕОРГАНИЧЕСКИХ 

СОЕДИНЕНИЙ 
 
Неорганические соединения могут классифицироваться как по 

составу, так и по свойствам. По составу они подразделяются на 
простые вещества, состоящие из атомов одного и того же элемента 
(H2, Cl2, O2, Na, Zn, Fe, He), и сложные вещества, которые состоят 
из атомов разных элементов (СО2, KOH, Na2SO4, HNO3).  

 
Классификация основных классов неорганических соединений 

 
Вещества 

 
 

Простые  Сложные 
 
 

Металлы  Неметаллы  Оксиды  Основания  Кислоты  Соли 
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Оксиды – бинарные соединения элементов с кислородом. Общая 
формула оксидов ЭхОу. Название оксидов  состоит соответственно 
из слова «оксид» плюс название элемента в родительном падеже. 
Если элемент проявляет переменную степень окисления, то в скоб-
ках дополнительно указывают степени окисления элемента: SO2 и 
SO3 cоответственно оксиды серы (IV) и (VI). 

Одним из основных способов получения оксидов, является окис-
ление элементов: 

 
2Ca + O2 = 2CaO;     S + O2 = SO2. 

 
Химические свойства оксидов определяются только природой 

элемента: а) его зарядом; б) радиусом и в) электронной конфигура-
цией. В связи с этим оксиды подразделяются на: 1) основные;  
2) кислотные; 3) амфотерные.  

 
Свойства оксидов 

 
    Основные:        Кислотные: 

CuO + H2SO4 = CuSO4 + H2O;           CO2 + Ba(OH)2 = BaCO3↓ + H2O; 
Na2O + H2O = 2NaOH;            SO3 + H2O = H2SO4; 
CaO + CO2 = CaCO3.            CO2 = NaOH = NaHCO3. 
 

 Амфотерные 
ZnO + 2HCl = ZnCl2 + H2O; 
ZnO + 2NaOH + H2O = Na2[Zn(OH)4]; 
Al2O3 + 6HCl = 2AlCl3 + 3H2O; 

Al2O3 + 2NaOH 
0t  2NaAlO2 + H2O;  

Al2O3 + Na2CO3 
0t  2NaAlO2 + CO2. 

Основания – химические соединения, которые в растворе диссо-
циируют с образованием гидроксильных ионов ОН-. 

Общая формула оснований Ме(ОН)х. (NaOH – гидроксид натрия, 
Сa(OH)2 – гидроксид кальция, NH4OH – гидроксид аммония). Если 
элемент проявляет переменную валентность, в скобках указывают 
степень окисления элемента: Fe(OH)2 – гидроксид железа (II), 
Fe(OH)3 – гидроксид железа (III).  
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Кислоты – химические соединения, содержащие атомы водорода, 
способные замещаться атомами металлов. С позиций теории элек-
тролитической диссоциации к кислотам относятся вещества, способ-
ные диссоциировать в растворе с образованием ионов водорода. 

 
Кислоты 

 
 

Бескислородные  Кислородсодержащие 
 
 

HF, HCl, HBr, HI, H2S, HCN, HCNS            H2SO4 H2SO3 
        HNO3 HNO2 

             H3PO4 H3PO3 
             H2CO3 
 
Название кислот производят от названия элементов, которые их 

образовали. В случае бескислородных кислот к названию элемента 
добавляют слово "водородная". HCl – хлороводородная, H2S – серо-
водородная, HCN – циановодородная. Если элемент образует две 
кислородсодержащие кислоты (H2SO4 и Н2SO3), то их названия от-
личаются окончанием: (н)ая и – (н)истая. Первое соответствует ки-
слотам, в которых элемент, образовавший кислоту, находится в 
высшей степени окисления (характеризуется номером группы таб-
лицы Д.И.Менделеева), второе соответствует кислотам, в которых 
элемент находится в меньшей степени окисления (HN+5O3 – азотная, 
HN+3O2 – азотистая). Количество атомов водорода, способных за-
мещаться на атомы металла, определяет основность кислоты (HCl – 
одноосновная, H2SO4 – двухосновная, H3PO4 – трехосновная). 

 
Свойства кислот и оснований 

 
1) HCl + NaOH = NaCl + H2O; 
2) 2 HCl + CaO = CaCl2 + H2O; 
3) 2NaOH + CO2 = Na2CO3 + Н2О; 
4) 2HCl + Zn = ZnCl2 + H2↑; 
5) 2NaOH + 2n + 4H2O = Na2[Zn(OH)4] + 3H2↑; 
6) H2SO4 + 2AgNO3 = Ag2SO4↓ + 2HNO3; 
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7) 3NaOH + FeCl3 = Fe(OH)3↓+ 3NaCl; 
8) Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2 [Zn(OH)4]; 

9) Cu(OH)2  Ctо
 CuO + H2O. 

 
Основным способом получения солей является взаимодействие 

кислот и оснований. 
 

Соли 
 
 

Средние Кислые Основные 
 
Средние соли образуются при полном замещении атомов водо-

рода в кислоте на атомы металла: 
 

2NaOH + H2SO4 = Na2SO4 + 2H2O. 
  сульфат натрия 

 
Соли, образованные бескислородными кислотами, имеют окон-

чание -ид: Na2S – сульфид натрия, KCN – цианид калия, FeCl2 – 
хлорид железа (II), FeCl3 – хлорид железа (III). 

Окончание солей, образованных кислородсодержащими кисло-
тами, зависит от степени окисления кислотообразующего элемента: 
меньшая степень окисления определяется окончанием  -ит, высшая  
-ат (KN+3O2 – нитрит калия, KN+5O3 – нитрат калия). 

Кислые соли, образующиеся при неполном замещении атомов 
водорода в кислоте на атомы металла, называются гидросолями:  

 

NaOH + H2SO4 = NaHSO4 + H2O;  
             гидросульфат натрия 
 

Al(H2PO4)3 – дигидроортофосфат алюминия. 
Основные соли – продукт неполного замещения гидроксильных 

групп оснований на кислотные остатки, называются гидроксосолями:  
 

Zn(OH)2 + HNO3 → ZnOHNO3 + H2O; 
            нитрат гидроксоцинка 



 7 

FeOH(NO3)2 – нитрат гидроксожелеза (III), FeOHNO3 – нитрат гид-
роксожелеза (II), Al(OH)2Cl – хлорид дигидроксоалюминия. 

Название солей, образованных наиболее часто используемыми 
кислотами, приведены в табл. П1. 

 
Свойства солей 

 
  1) 2AgNO3 + Zn = Zn(NO3)2 + 2Ag; 
  2) Fe(NO3)2 + H2S = FeS↓+ 2HNO3; 
  3) CaCl2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaCl; 
  4) KHSO4 + KOH = K2SO4 + H2O; 
  5) CuOHCl + HCl = CuCl2 + H2O. 

 
При написании формул химических соединений следует учиты-

вать, что: 
1) водород в своих соединениях проявляет степень окисления, 

равную +1, за исключением гидридов металлов (CaH2
-, NaH-), где 

степень окисления водорода равна –1; 
2) кислород в соединениях проявляет степень окисления, равную 

–2 (за исключением O+2F2
-1 и пероксидов H2O2

-1, BaO2
-1);  

3) металлы I, II и III групп главных подгрупп (Na, K, Mg, Ca, Al 
за исключением Tl) таблицы Д.И. Менделеева проявляют постоян-
ную степень окисления, равную номеру группы; 

4) молекула любого соединения электронейтральна, т.е. алгеб-
раическая сумма положительных и отрицательных зарядов ионов с 
учетом их химических индексов равна нулю. 

Использование основных законов химии позволяет рассчитывать 
массу или объем веществ (г или л), вступающих в реакцию или об-
разующихся в результате реакции: 

 
2А + 3В = 3С + 2D, 

 

если А и В являются твердыми веществами 
B

B

A

A
M
m

M
m

32
 ; 

если В является газообразным веществом 
4,223
)(

2
0



BV

M
m

A

A , 
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где V0 – объем газа при нормальных условиях (Т0 = 273К, Р0 =  
= 101325 Па); 

  22,4 л – объем 1 моль любого газа при нормальных условиях (н.у.).  
Для приведения объема газов, вступающих или образующихся в 

результате реакции, к нормальным условиям используют объеди-
ненное уравнение газового состояния: 

 

0

00
T
VP

T
PV

 , откуда 
TP

PVTV
0

0
0  , 

 
где Р – парциальное давление определяемого газа: Р = Робщ. – Рi; 

 Робщ. – общее давление смеси газов;  
 Рi – парциальное давление другого газа смеси при данной тем-

пературе. 
Количество веществ (моль), вступающих в реакцию или обра-

зующихся в результате реакции, вычисляют по формулам: 
 

M
mn  ;     

4,22
0Vn  . 

 
З а д а ч и  

 
1.1. Хром образует соединения, в которых он проявляет степени 

окисления +3 и +6. Составить формулы его оксидов и гидроксидов, 
отвечающих этим степеням окисления. Написать уравнения реак-
ций, доказывающих амфотерность гидроксида хрома (III). 

1.2. Какие из перечисленных оксидов являются основными, ки-
слотными или амфотерными: CaO, Fe2O3, Al2O3, ZnO, Cl2O7, CO2? 
Составить уравнения реакций взаимодействия вышеуказанных ок-
сидов с хлороводородной кислотой и гидроксидом натрия, назвать 
полученные продукты реакций. 

1.3. Составить уравнения реакций взаимодействия с водой сле-
дующих оксидов: Nа2O, SO3, CaO, P2O5. К какому классу соедине-
ний относятся полученные вещества? Назвать их. 

1.4. Ангидридами каких кислот являются P2O5, Cl2O7, SO2, B2O3, 
CO2, N2O3, CrO3? Привести примеры  реакций образования соответ-
ствующих кислот. 
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1.5. Какие из перечисленных соединений образуют:  
а) кислые соли: HF, H2S, H2SO4, H3PO4, HCN; 
б) основные соли: Ca(OH)2, Al(OH)3, NaOH? 
Привести примеры соответствующих реакций и назвать полу-

ченные соединения. 
1.6. Написать уравнение реакции и определить объем газа (н.у.), 

выделившегося при взаимодействии 11,6 г карбоната железа (II) с 
хлороводородной кислотой. 

1.7. Сколько граммов гидроксида цинка подверглось разложе-
нию, если при этом выделилось 72 г воды? Сколько моль оксида 
цинка образовалось в результате реакции? 

1.8. При взаимодействии гидроксида меди (II) с азотной кисло-
той образовалось 47 г нитрата меди (II). Определить массы: а) гид-
роксида меди; б) азотной кислоты, вступивших в реакцию. Напи-
сать уравнение соответствующей реакции. 

1.9. Определить массу оксида фосфора (V), пошедшего на взаи-
модействие с водой, если при этом образовалось: а) 0,5 моль; б) 320 г 
метафосфорной кислоты. 

1.10. Написать уравнение реакции получения серной кислоты из 
оксида серы (VI) и определить, сколько граммов серной кислоты 
образуется из 2 моль оксида серы (VI). 

1.11. Определить объем газа (н.у.), выделившегося при взаимо-
действии 5,4 г алюминия с хлороводородной кислотой, и написать 
уравнение реакции. 

1.12. Указать, к каким классам неорганических соединений отно-
сятся следующие вещества и назвать эти соединения: HBr, NO2, AgCl, 
ZnS, Ni(OH)2, HClO3, Na2SO4, CuOHNO3, KH2PO4, NaHCO3, HCN. 

1.13. Написать формулы следующих химических соединений: 
оксид хрома (VI), гидроксид калия, угольная кислота, хлорид гид-
роксоалюминия, гидроортофосфат калия, хлорид железа (II). На-
звать следующие соединения: N2O5, Al(OH)3, H2SO4, Ca(NO3)2, 
(FeOH)2SO3, Mg(HCO3)2. 

1.14. Какие из перечисленных солей относятся к средним, кис-
лым и основным: Na2HPO4, Al(H2PO4)3, (ZnOH)2SO4, Al(OH)2NO3, 
FeCl3, Na2CO3, CuOHCl, K2S? Назвать эти соли. 

1.15. Какие соли можно получить, имея в наличии: а) CuSO4; 
 б) AgNO3; в) K3PO4; г) BaCl2? Написать уравнения реакций и на-
звать полученные соли. 
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1.16. Какие из перечисленных  веществ будут реагировать с гид-
роксидом калия: CO2,  CaO, H3PO4, Zn(OH)2, Mg(OH)2, Al(OH)3, H2S? 
Составить уравнения реакций и назвать продукты реакций. 

1.17. Составить уравнения реакций получения основных солей маг-
ния и кислых солей натрия, образованных кислотами: а) угольной;  
б) сероводородной; в) ортофосфорной. Назвать полученные соли. 

1.18. Написать уравнения реакций получения кислых кальцие-
вых солей ортофосфорной кислоты и основных алюминиевых солей 
азотной кислоты. Как из этих солей можно получить средние соли? 
Составить уравнения соответствующих реакций. 

1.19. При пропускании через известковую воду [Ca(OH)2] угле-
кислого газа (CO2) образовалось 20 г гидрокарбоната кальция. 
Сколько граммов гидроксида кальция вступило в реакцию с угле-
кислым газом и сколько CO2 (моль и л) прореагировало с Ca(OH)2? 

1.20. Составить уравнения соответствующих реакций, с помо-
щью которых можно осуществить указанные превращения: 

Cu(NO3)2 → Cu(OH)2 → CuO → CuSO4 → CuS → Cu(NO3)2. 
1.21. В какие реакции могут вступать друг с другом вещества из 

группы: 
а) HNO3, LiOH, FeCl3, Na2CO3, CO2, H2SO3; 
б) Al(OH)3, HCl, Na2SO4, BaCl2, KHCO3, Na2O, HNO2? 
Написать уравнения соответствующих реакций. 
1.22. Сколько граммов нитрата цинка образуется при взаимодей-

ствии 16,2 г оксида цинка и 30 г азотной кислоты? Какое из исход-
ных веществ и в каком количестве останется при этом в избытке? 

1.23. Определить массу хлора, которую можно получить при 
взаимодействии 0,5 моль бертолетовой соли (KClO3) с хлороводо-
родной кислотой по реакции KClO3 + +6HCl = KCl + 3Cl2 + 3H2O. 
Какой объем хлора выделится при температуре 298К и давлении 
740 мм рт. ст.? 

1.24. При обжиге известняка, содержащего 92% чистого карбо-
ната кальция, образуются оксид кальция (негашеная известь) и ок-
сид углерода (IV). Сколько граммов негашеной извести можно по-
лучить из 1 кг известняка? Какой объем CO2 выделится при нор-
мальных условиях? 

1.25. Написать уравнение реакции и определить объем газа, вы-
делившегося при взаимодействии 4,6 г натрия с водой. Объем газа 
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измерен при температуре 298К и давлении 730 мм рт. ст. Сколько 
граммов гидроксида натрия при этом образовалось? 

1.26. Определить массу воды, которую необходимо добавить к не-
гашеной извести, чтобы получить 1 кг гашеной извести (Ca(OH)2). 
Составить уравнение реакции. Сколько негашеной извести (г, моль) 
вступило в реакцию? 

1.27. Составить уравнения реакций образования сульфата аммо-
ния из: 1) аммиака и серной кислоты; 2) гидроксида аммония и сер-
ной кислоты. Вычислить по уравнению реакции (1), сколько каждо-
го из реагентов необходимо для получения сульфата аммония:  
а) 264 г; б) 5 моль. 

1.28. При взаимодействии 1,3 г технического карбоната магния с 
хлороводородной кислотой выделилось 350 см3 CO2, собранного 
над водным раствором NaHCO3 и измеренного при Т = 298 К и дав-
лении 763,76 мм рт. ст. Составить уравнение соответствующей ре-
акции и определить процентное содержание чистого карбоната маг-
ния в техническом продукте, если давление паров над водным рас-
твором NaHCO3 при температуре 298 К равно 23,76 мм рт. ст. 

1.29. Составить уравнения реакций, с помощью которых можно 
осуществить указанные превращения:  

 
        (MgOH)2SO4 

Mg → MgO → MgSO4 → Mg(OH)2                MgSO4 
            Mg(HSO4)2 

 
1.30. При взаимодействии 650 г технического цинка, содержаще-

го 98% чистого цинка, с серной кислотой выделяется водород и об-
разуется сульфат цинка. Составить уравнение реакции. Определить 
массу сульфата цинка и объем выделившегося водорода при темпе-
ратуре 293 К и давлении 100,4 кПа. 

1.31. Установить формулу кристаллогидрата MgSO4  nH2O, если 
в результате прокаливания его масса изменилась от 0,74 до 0,36 г. 

1.32. Составить уравнения реакций, с помощью которых можно 
осуществить превращения 

 
                                                                     Sr(HSO3)2  
                     S → SO2 → H2SO3                 SrSO3 
                                                                     (SrOH)2SO3  
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1.33. При взаимодействии каких веществ можно получить хло-
рид гидроксоалюминия, карбонат гидроксомеди (II), нитрат дигид-
роксохрома (III), гидросульфит натрия, гидросиликат бария? Соста-
вить уравнения соответствующих реакций. 

1.34. Составить уравнения реакций, с помощью которых можно 
осуществить следующие превращения: 

 
FeCl3 → Fe(OH)3 → FeOHSO4 → Fe2(SO4)3 → FePO4. 

 
2. ЭКВИВАЛЕНТ. ЗАКОН ЭКВИВАЛЕНТОВ 

 
Любое вещество состоит из формульных единиц (ФЕ). Фор-

мульные единицы – это реально существующие частицы, такие 
как атомы, молекулы, ионы, радикалы (O, H2SO4, H+, OH-). 

Единицей количества вещества в химии является моль. Моль – 
это такое количество вещества, которое содержит столько фор-
мульных единиц, сколько атомов содержится в 0,012 кг изотопа уг-
лерода C12

6 . В 0,012 кг изотопа C12
6  содержится 6,02 ּ 1023 атомов. 

Число 6,02 ּ 1023 моль-1 – постоянная Авогадро (NА). 
Число моль вещества равно  
 

B

B
B M

mn  , 

 
где mB – масса вещества, г; 

 MB – молярная масса вещества, г/моль. 
Так как в реакции могут вступать не только реальные, но и ус-

ловные частицы, равноценные 1 атому или 1 иону водорода, то 
кроме формульных единиц в химии применяется также понятие 
«эквивалент». 

Эквивалент – это реальные или условные частицы вещества, в 
zв раз меньшие, чем соответствующие им формульные единицы, 
или условные частицы, которые в кислотно-основных реакциях рав-
ноценны одному атому или одному иону водорода, а в окислитель-
но-восстановительных реакциях – одному отданному или принято-
му электрону. 

zв – число эквивалентности или эквивалентное число. 
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Число моль эквивалентов вещества обозначается nэк(В): 
 

)(
)(

BM
mBn
эк

B
эк  , 

 
где mB – масса вещества, г; 

)(BM эк  – молярная масса эквивалента вещества, г/моль. 
 

B

B
эк z

MBM )( , 

 
где МВ – молярная масса вещества, г/моль. 

Числовое значение молярной массы эквивалента элемента равно 
отношению молярной массы атома элемента к его валентности (В): 

 

В
MЭM B

эк )( . 
 

Например: 8
2

16)( ОM эк  г/моль,  1
1
1)( HM эк  г/моль, 

          9
3
27)( AlM эк  г/моль. 

Элементы, имеющие переменную валентность, имеют различные 
величины молярных масс эквивалентов элементов (As+5, As+3).  

Например:  
 

15
5

75)( 5 AsM эк г/моль; 9,24
3

75)( 3 AsM эк г/моль; 
 

)()( ОMЭMоксидаM экэкэк  ; 9,158
7

9,54)( 72 OMnM эк  г/моль 
 

или 
 

Bn
MоксидаM оксида

эк 
 ; 9,15

72
222)( 72 


OMnM эк  г/моль, 

 
где n – число атомов элемента. 
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Молярные массы эквивалентов сложных веществ могут иметь 
различные значения в зависимости от того, в какую реакцию всту-
пает данное вещество. Так, например, молярная масса эквивалента 
кислоты (основания) равна молярной массе кислоты (основания) 
МВ, деленной для кислоты на число атомов водорода, замещенных в 
данной реакции на металл, а для основания – на число гидроксиль-
ных групп, замещенных в данной реакции на кислотный остаток. 

Например:  

1. H2SO4 + 2NaOH = Na2SO4 + 2H2O;   Мэк(H2SO4) = 
2

98  = 49 г/моль. 

2. H2SO4 + NaOH = NaHSO4 + H2O;     Мэк(H2SO4) = 
1
98  = 98 г/моль. 

1. Fe(OH)2 + 2HCl = FeCl2 + 2H2O;       Мэк(Fe(OH)2) = 
2

8,89  = 44,9 г/моль. 

2. Fe(OH)2 + HCl = FeOHCl + 2H2O;    Мэк(Fe(OH)2) = 
1

8,89  = 89,8 г/моль. 

Молярная масса эквивалента соли 
 

Bn
MСОЛИM соли

эк 
)( , 

 

где n – число атомов металла в молекуле соли; 
 В – валентность этого металла. 
Например: 

57
6

342
32

)(())(( 342
342 




SOAlMSOAlM эк  г/моль. 

 
Закон эквивалентов 

 
Один моль эквивалентов одного вещества реагирует с одним мо-

лем эквивалентов другого вещества. 
 

mA + nB = pC + qD; 
 

nэк(А) = nэк(В). 
 

)()( BM
m

АM
m

эк

B

эк

A  . 
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Массы (объемы) реагирующих друг с другом веществ пропор-
циональны молярным массам их эквивалентов (объемам молярных 
масс эквивалентов). 

 

)(
)(

BM
AM

m
m

эк

эк

B

A  , если вещества А и В – твердые; 

 

)(0

)(
)( ВэкM

экA
V

AM
BV

m
 , если вещество А – твердое, а В – газообразное; 

 

)(

)(

0

0
)(
)(

ВэкM

AэкM

V
V

BV
AV

 , если оба вещества газообразные, 

 

где Am  и Bm  – массы веществ А и В в г; 
 V0(А) и V0(В) – объем газообразных веществ А и В при нормаль-

ных условиях, л; 
 Mэк(А) и Mэк(B) – молярные массы эквивалентов веществ А и В. 
 )(AэкMV  и )(BэкMV – объемы молярных масс эквивалентов газо-

образных веществ А и В (эквивалентные объемы). 
Объем молярных масс эквивалентов газообразного вещества 

( )(BэкMV ) – это объем молярной массы эквивалента данного веще-

ства при нормальных условиях (н.у.). 
Например: )(HэкMV  = 11,2 л/моль,   )(OэкMV  = 5,6 л/моль. 
 

З а д а ч и  
 
2.1. При сжигании навески металла массой 4,14 г получено 4,46 г 

его оксида. Определить молярные массы эквивалента металла и его 
оксида. 

2.2. В оксиде свинца содержится 7,18% кислорода. Определить 
молярные массы эквивалента свинца и его оксида. 

2.3. Определить молярную массу эквивалента металла, зная, что 
его сульфид содержит 52% металла. 

2.4. При взаимодействии 15 г металла с избытком кислоты выде-
лилось 8,4 л (н.у.) водорода. Определить молярную массу эквива-
лента металла. 



 16 

2.5. При сгорании 5,4 г трехвалентного металла образовалось 
10,2 г оксида. Вычислить молярную массу эквивалента металла и 
назвать металл. 

2.6. 4,8 г цинка вытесняют 14,6 г ртути из раствора соли ртути. 
Определить валентность ртути. 

2.7. Определить молярную массу эквивалента металла, для восста-
новления 17 г оксида которого потребовалось 11,2 л водорода при н.у. 

2.8. Оксид пятивалентного элемента содержит 43,67% элемента. 
Определить молярную массу эквивалента элемента и назвать элемент. 

2.9. Алюминий массой 0,752 г при взаимодействии с кислотой 
вытеснил водород объемом 0,936 л (н.у.). Определить объем моляр-
ной массы эквивалента водорода. 

2.10. При нейтрализации некоторой кислоты гидроксидом на-
трия на 1,125 г кислоты расходуется 1 г гидроксида натрия. Вычис-
лить молярную массу эквивалента кислоты. 

2.11. Определить молярную массу эквивалента металла, 2 г ко-
торого вытесняют 1,132 г меди из раствора соли меди. Молярная 
масса эквивалента меди равна 31,8 г/моль. 

2.12. Вычислить молярную массу эквивалента металла, зная, что 
его хлорид содержит 79,78% хлора. 

2.13. Написать уравнение реакции взаимодействия гидроксида 
меди (II) с хлороводородной кислотой с образованием: 

а) хлорида гидроксомеди (II); 
б) хлорида меди (II). 
Вычислить молярные массы эквивалентов гидроксида меди (II). 
2.14. На нейтрализацию 0,63 г некоторой кислоты пошло 0,4 г 

гидроксида натрия. Вычислить молярную массу эквивалента этой 
кислоты. 

2.15. Молярная масса эквивалента двухвалентного элемента рав-
на 12 г/моль. Вычислить массовую долю (в %) кислорода в оксиде 
этого элемента. 

2.16. Определить молярную массу эквивалента хлорида железа 
(III), зная, что 1,3 г его взаимодействуют без остатка с 1 г гидрокси-
да натрия. 

2.17. Написать уравнение реакции взаимодействия сернистой ки-
слоты с гидроксидом калия с образованием: 

а) гидросульфита калия; 
б) сульфита калия. 
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Вычислить молярные массы эквивалентов сернистой кислоты. 
2.18. Одно и то же количество металла соединяется с 0,2 г ки-

слорода и с 3,173 г одного из галогенов. Определить молярную мас-
су эквивалента и назвать галоген. 

2.19. При восстановлении 3,98 г оксида меди водородом выдели-
лось 0,9 г воды. Определить молярную массу эквивалента меди и 
формулу оксида меди. 

2.20. Соединение металла с галогеном содержит 64,5% галогена, 
оксид этого же металла содержит 15,4% кислорода. Определить мо-
лярную массу эквивалента галогена и назвать его. 

2.21. При растворении 2,816 г двухвалентного металла в кислоте 
выделилось 3,2 л водорода, собранного над водой и измеренного 
при температуре 302 К и давлении 710 мм рт. ст. Определить мо-
лярную массу эквивалента металла и назвать металл. Давление па-
ров воды при 302 К равно 30,04 мм рт. ст. 

2.22. При нагревании в токе водорода двух оксидов одного и то-
го же металла найдено, что из 1 г первого оксида образуется 0,126 г 
воды, а из 1 г второго – 0,226 г воды. Вычислить молярные массы 
эквивалентов металла. 

2.23. Один грамм некоторого металла соединяется с 1,78 г серы 
или с 8,89 г брома. Определить молярные массы эквивалентов бро-
ма и металла. 

2.24. Определить молярные массы эквивалентов металла и серы, 
если 3,24 г металла образует 3,48 г оксида и 3,72 г сульфида. 

2.25. При растворении 16,25 г двухвалентного металла в кислоте 
выделилось 6,52 л водорода, собранного над водой и измеренного 
при температуре 298 К и давлении 730 мм рт. ст. Определить мо-
лярную массу эквивалента металла и назвать металл. Давление па-
ров воды при 298 К равно 23,76 мм рт. ст. 

2.26. При окислении металла израсходовано 1,75 л кислорода 
измеренного при 293 К и давлении 730 мм рт. ст. При этом образо-
валось 5,65 г оксида. Определить молярные массы эквивалентов 
металла и его оксида. 

2.27. Мышьяк образует два оксида, из которых один содержит 
34,8%, а второй – 24,3% кислорода. Определить молярные массы 
эквивалентов мышьяка в обоих оксидах. Как относятся эти величи-
ны друг к другу? 
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2.28. Металл массой 2,000 г вытесняет из раствора соли меди медь 
массой 1,132 г. Массовая доля кислорода в оксиде меди составляет 
20%. Определить молярные массы эквивалентов меди и металла. 

2.29. Один оксид олова содержит 78,8%, а второй – 88,12% олова 
соответственно. Определить молярные массы эквивалентов олова 
исходя из состава этих оксидов, найти соотношение между полу-
ченными величинами. 

2.30. Металл массой 0,150 г вытесняет никель массой 0,367 г из 
раствора соли никеля, а из раствора кислоты – водород, объемом 
140 см3 (н.у.). Определить молярную массу эквивалента никеля. 

2.31. Сколько литров водорода (н.у.) потребуется для восстанов-
ления 112 г оксида металла, содержащего 71,43% металла? Опреде-
лить молярную массу эквивалента металла. 

2.32. Бром массой 0,4586 г вытесняет из раствора иодида калия 
иод массой 0,7280 г, который взаимодействует с металлом массой 
0,5935 г. Определить молярную массу эквивалента этого металла. 

2.33. Для растворения 5,4 г металла потребовалось 29,4 г серной 
кислоты. Определить молярную массу эквивалента металла и объем 
выделившегося водорода (н.у.). 

2.34. При восстановлении водородом оксида металла массой 2,68 г 
образовалось вода массой 0,648 г. Определить молярную массу эк-
вивалента металла. 

 
3. СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ СОСТАВА РАСТВОРА 

 
Раствор – однородная система переменного состава. Растворы 

бывают жидкими, твердыми, газообразными. 
Концентрация (состав раствора) – отношение количества или 

массы вещества, содержащегося в системе, к объему той же систе-
мы. Наиболее распространены следующие способы выражения со-
става растворов. 

Молярная концентрация растворенного вещества (В), или 
молярность (символ СВ, размерность – моль/л, сокращенное обозна-
чение (М)). Выражается числом моль растворенного вещества в  
1 литре раствора: 

 

papB

В
B VM

mC


 , 
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где mB – масса растворенного вещества, г; 
 MB – молярная масса растворенного вещества, г/моль; 
 Vр-ра – объем раствора, л. 
Пример. Определить молярную концентрацию раствора, содер-

жащего 14 г КОН в 500 см3 раствора. 
 

моль/л5,0
5,056

14








 papKOH

КОН
KOH VM

mC ; 

 

.56г/мольKOHM  
 
Молярная концентрация эквивалентов растворенного веще-

ства (В) (символ Сэк(В), размерность – моль/л, сокращенное обо-
значение (н)). Выражается числом моль эквивалентов растворенно-
го вещества в 1 литре раствора: 

 

papэк

B
эк VBM

mBС



)(

)( , 

 
где mB – масса растворенного вещества, г; 

 Mэк(В) – молярная масса эквивалентов растворенного вещества, 
г/моль; 

 Vp-pa – объем раствора, л. 
 

B

В
эк Z

МВM )( , 

 
где МВ – молярная масса растворенного вещества, г/моль; 

 ZB –эквивалентное число, которое определяется: 
для кислот: 

ZB – основность кислоты 
 

49
2

98)( 42 SOHM эк  г/моль; 

 
для оснований:  

ZB – кислотность оснований 
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56
1
56)( KOHM эк  г/моль; 

 

для солей:  
ZB = n  B, 

 
n – число атомов металла; 
В – валентность металла. 
 

57
32

342))(( 342 


SOAlM эк  г/моль. 

 

Пример. Сколько граммов Na2CO3 содержится в 500 см3 0,1 н 
раствора? 

 

Сэк(Na2CO3) = ;
)( 32

32

papэк

CONa

VCONaM
m


 

 


32CONam  Сэк(Na2CO3)  Mэк(Na2CO3)  Vр-ра = 0,1  

2
106   0,5 = 2,65 г, 

 

где 
32CONaM = 106 г/моль. 

Моляльность растворенного вещества (В) или моляльность рас-
твора (символ Cm(В), размерность моль/кг). Выражается числом моль 
растворенного вещества в 1 кг растворителя (воды): 

 

Cm(В) = 
телярB

B
mM

m


1000
, 

 

где mB и mр-тель – массы растворенного вещества и растворителя, г;  
 MB – молярная масса растворенного вещества, г/моль. 
Пример. Определить моляльность вещества в водном растворе, 

если в 100 г этого раствора, содержится 8 г NaOH. 
 

Cm(NaOH) = 17,2
)8100(40

100081000

2










OHNaOH

NaOH
mM

m
 моль/кг;  

 

MNaOH = 40 г/моль. 
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Массовая доля растворенного вещества (В) (символ ωВ, едини-
ца измерения – доля от единицы или процент). Определяется отно-
шением массы растворенного вещества (mB) к массе раствора (mр-ра): 

 

pap

B
B m

m


 ;     100
 pap

B
B m

m
%. 

 
Масса раствора (mр-ра) связана с объемом раствора (Vр-ра) сле-

дующей формулой: 
 

mр-ра = Vр-ра  ρ, 
 

где ρ – плотность раствора, г/см3, OH 2
  = 1 г/см3. 

Пример. Сколько граммов Na2SO3 потребуется для приготовле-
ния 400 см3 5%-ного раствора, плотность которого ρ = 1,06 г/см3? 

 

10032
32

pap

SONa
SONa m

m


 ; 

2,21
100

06,14005
100100
3232

32









  papSONaрарSONa

SONa
Vm

m  г. 

 
Молярная доля растворенного вещества (В) (символ ? В, без-

размерная величина). Определяется как отношение числа моль рас-
творенного вещества (nВ) к сумме числа моль растворенного веще-
ства (nВ) и числа моль растворителя (воды): 

 

? В = 
теляртелярBB

BB

телярB

B
МmMm

Mm
nn
n

 


 //
/

, 

 
где mB и mр-теля – массы растворенного вещества и растворителя, г; 

 MB и Mр-теля – молярные массы растворенного вещества и рас-
творителя, г/моль. 

Пример. Определить молярную долю глюкозы (C6H12O6) в вод-
ном растворе с массовой долей 36%. 
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
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     180
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Титр растворенного вещества (В) (символ ТВ, размерность 

г/см3). Это концентрация стандартного раствора, равная массе рас-
творенного вещества (mB), содержащейся в 1 см3 раствора: 

 

pap

B
B V

mT


 , 

 
где Vр-ра – объем раствора, см3; 

 mB – масса растворенного вещества, г. 
Пример. Определить титр раствора, если в 200 см3 этого раство-

ра содержится 0,1 моль КОН. 
 

0028,0
200

561,0








 pap

KOHKOH

pap

KOH
B V

Mn
V
mT  г/см3, 

 
МКОН = 56 г/моль. 

 
З а д а ч и  

 
3.1. Сколько граммов сульфата железа (III) содержится в 1,5 л 0,1 н 

раствора? 
3.2. Сколько граммов хлорида алюминия потребуется для приго-

товления 1,5 л 25% -ного  раствора, плотность которого 1,08 г/см3? 
3.3. Определить моляльность растворенного вещества в раство-

ре, если в 200 г раствора содержится 10,6 г карбоната натрия. 
3.4. Определить титр гидроксида калия, если в 0,5 л этого рас-

твора содержится 0,2 моль гидроксида калия. 
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3.5. Определить молярную долю растворенного вещества в 
6,84%-ном водном растворе сахарозы (С12Н22О11). 

3.6. Определить молярную концентрацию растворенного вещества 
в растворе, содержащем 80 г сульфата цинка в 700 см3 раствора. 

3.7. В 500 см3 раствора содержится 40 г сульфата железа (II). Оп-
ределить молярную концентрацию эквивалента растворенного ве-
щества. 

3.8. Раствор содержит 6,6 г нитрата свинца (II). Определить объ-
ем 0,2н раствора этой соли. 

3.9. Сколько граммов нитрата серебра содержится в 800 см3 0,2н 
раствора? 

3.10. Определить моляльность растворенного вещества в раство-
ре, если в 400 г раствора содержится 2,13 г нитрата алюминия. 

3.11. Найти массовую долю растворенного вещества в растворе, 
содержащем 280 г воды и 40 г глюкозы. 

3.12. Из 400 г 50%-ного раствора серной кислоты выпариванием 
удалили 100 г воды. Чему равна массовая доля серной кислоты в 
оставшемся растворе? 

3.13. Рассчитать молярные доли глюкозы и воды в растворе с 
массовой долей глюкозы 36%. 

3.14. Определить моляльность растворенного вещества в раство-
ре с массовой долей 5,6% нитрата свинца. 

3.15. Раствор содержит 6,5 г сульфата хрома (III). Определить 
объем 0,2 – молярного раствора этой соли. 

3.16. Определить молярную концентрацию эквивалента раство-
ренного вещества, содержащего 5,7 г сульфата алюминия в 500 см3 
раствора. 

3.17. Сколько граммов сульфита натрия потребуется для приго-
товления 5 л 8%-ного раствора? Плотность раствора ρ = 1,08 г/см3. 

3.18. Какой объем раствора серной кислоты с массовой долей 96% 
(ρ = 1,835 г/см3) нужно взять для приготовления 5 л 0,5н раствора? 

3.19. Вычислить молярную концентрацию эквивалента и моляль-
ность растворенного вещества в растворе, в котором массовая доля 
сульфата меди (II) равна 15% (ρ = 1,108 г/см3). 

3.20. В одном литре воды растворено 75 г карбоната натрия (ρ =  
= 1,07 г/см3). Определить массовую долю, молярную концентрацию 
и титр растворенного вещества. 
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3.21. Сколько миллилитров 8,5%-ного раствора (ρ = 1,08 г/см3) 
гидросульфата натрия можно перевести в сульфат натрия с помо-
щью 200 см3 1,5н раствора гидроксида натрия? 

3.22. Какой объем 0,1н раствора гидроксида калия следует при-
бавить к 16,2 г 5%-ного раствора гидрокарбоната калия для обра-
зования карбоната калия? 

3.23. Какой объем 0,3н ортофосфорной кислоты способен про-
реагировать с 25 г 4%-ного раствора гидроксида натрия с образова-
нием дигидроортофосфата натрия? 

3.24. К 100 мл 96%-ной  серной кислоты (ρ = 1,835 г/см3) приба-
вили 400 мл воды. Получился раствор плотностью 1,220 г/см3. Вы-
числить массовую долю и молярную концентрацию эквивалента 
раствора серной кислоты. 

3.25. Сколько миллилитров 0,5 М раствора серной кислоты мож-
но приготовить из 15 мл 2,5н  раствора? 

3.26. Какой объем 0,03н раствора серной кислоты способен про-
реагировать с 25 мл 8%-ного (ρ = 1,08 г/см3) раствора гидроксида 
натрия с образованием гидросульфата натрия? 

3.27. Для приготовления 5%-ного раствора сульфата магния, взя-
то 400 г MgSO4  7H2O. Найти массу полученного раствора. 

3.28. Какой объем 0,2н раствора соляной кислоты прореагирует с 
200 мл 5%-ного раствора гидроксида бария (ρ = 1,05 г/см3) с обра-
зованием хлорида гидроксобария? 

3.29. Какой объем 0,1 молярного раствора ортофосфорной ки-
слоты можно приготовить из 75 мл 0,75н раствора? 

3.30. В какой массе воды надо растворить 67,2 л хлороводорода 
(н.у.), чтобы получить 9%-ный раствор хлороводородной кислоты? 

3.31. Какую массу 20%-ного раствора гидроксида калия надо до-
бавить к 1 кг 50%-ного раствора, чтобы получить 25%-ный раствор? 

3.32. Какой объем 0,2н раствора карбоната натрия следует при-
бавить к 196 г 2,5%-ного раствора гидроксида бария для образова-
ния карбоната бария? 

3.33. В каком объеме 1 М раствора и в каком объеме 1н раствора 
содержится 114 г сульфата алюминия? 

3.34. Какой объем 0,4н раствора гидроксида калия потребуется 
для взаимодействия с 160 см3 43%-ного раствора сульфата аммония, 
плотность которого 1,225 г/см3?  
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4. ЭНЕРГЕТИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ 
 
При протекании химических процессов происходит изменение 

свойств систем, которые сопровождаются изменением энергии в 
виде теплоты (Q) или работы (W). Согласно первому началу термо-
динамики, теплота, подведенная к системе, расходуется на увеличе-
ние ее внутренней энергии (ΔU) и на совершение работы при усло-
вии, что W является работой расширения: Q = ΔU + pΔV. Теплоты 
химических превращений, протекающих при постоянных значениях 
р и V (Qp и Qv), называются тепловыми эффектами реакций, а раз-
дел химии, который их изучает, называется термохимией. 

Основным законом термохимии является закон Гесса: «Тепловой 
эффект химической реакции не зависит от пути ее протекания, а 
зависит от природы и физического состояния исходных веществ и 
продуктов реакции». Если реакция протекает с выделением тепло-
ты, то она называется экзотермической, если с поглощением – эндо-
термической. 

В термохимии принято, что Qр равна по величине изменению эн-
тальпии (ΔΗ) с обратным знаком, т.е. Qр = -ΔΗ. Согласно первому 
началу термодинамики, количество теплоты, переданное от одной 
системы к другой или выделенное в результате химических процес-
сов, определяется как Q = mсΔt, где m – масса системы, г; с – удель-
ная теплоемкость, Дж/г·К; Δt – изменение температуры. При помо-
щи этих уравнений можно определить стандартную теплоту раство-
рения  веществ, теплоту нейтрализации и другие тепловые эффекты 
химических реакций. 

Для сравнения изменений энтальпий различных процессов их отно-
сят к условиям, принятым за стандартные: Р = 101325 Па, Т = 298 К. 

Из закона Гесса вытекают два следствия. Первое следствие: 
«Изменение энтальпии  химической реакции равно сумме стандарт-
ных энтальпий образования [Δ?H?(298К)] продуктов реакции за вы-
четом суммы стандартных энтальпий образования исходных ве-
ществ с учетом стехиометрических коэффициентов этих веществ в 
уравнениях реакций». Например: для реакции mA + nB = рC + qD 

 
ΔrH?(298К) = [p Δ?H?(298К,C) + q Δ?H?(298К,D)] –  

 
– [m Δ?H?(298К,A) + nΔ?H?(298К,B)], 
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где m, n, p, q – стехиометрические коэффициенты в уравнении ре-
акции. 

Второе следствие из закона Гесса: «Изменение энтальпии хими-
ческой реакции равно сумме стандартных энтальпий сгорания ис-
ходных веществ за вычетом суммы стандартных энтальпий сгора-
ния продуктов реакции с учетом стехиометрических коэффициен-
тов (ni? nj) в уравнении реакции ΔrH?(298 К) = Σ niΔ?lН (298 К, исх) – 
– Σ njΔ?l (298 К, прод)». 

Стандартные энтальпии образования и сгорания веществ являют-
ся табличными величинами. Стандартные энтальпии  образования 
простых веществ (например, O2, N2, Fe и т.д.) равны нулю (табл. П3). 

Изменение энтальпии химической реакции не может определять 
направление протекания процесса. Согласно II началу термодина-
мики, в изолированных системах самопроизвольно протекают про-
цессы, идущие с увеличением энтропии системы. Для сравнения 
энтропий различных веществ, а также определения изменения эн-
тропии системы их относят к стандартным условиям [(So(298 K, B)]. 
В отличие от стандартных энтальпий образования простых веществ 
их стандартные энтропии не равны нулю и всегда положительны, 
т.к. при температурах выше 0 К всегда существует движение моле-
кул или атомов, определяющих меру беспорядка в системе. Энтро-
пия так же, как энтальпия, является функцией состояния, поэтому 
изменение энтропии системы в результате химической реакции равно 
сумме стандартных энтропий продуктов реакции за вычетом суммы 
стандартных энтропий исходных веществ с учетом их стехиометри-
ческих коэффициентов (ni? nj) в уравнении реакции ΔrS?(298К) =  
= Σ njSо (298 К, прод) – Σ niSо (298 К, исх). 

Функцией состояния, одновременно отражающей влияние энтро-
пии и энтальпии на направление протекания химических процессов, 
является энергия Гиббса: (ΔrG). Энергия Гиббса для химической 
реакции может быть определена как: 

 
1) ΔrG?(298 К) = Σ njΔ?Gо(298 К, прод) – Σ njΔ?Gо(298 К, исх),  
 

где Δ?Gо(298 К) – стандартная энергия Гиббса образования веществ;  
ni? nj – стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции; 
 
2) ΔrG?(298 К) = Δr H?(298 К) – ТΔrS?(298 К). 
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Изменение стандартной энергии Гиббса служит для оценки 
принципиальной возможности самопроизвольного протекания про-
цесса. Если ΔrG0(298 К) < 0, процесс принципиально возможен, если 
ΔrG0(298 К) > 0, процесс самопроизвольно протекать не может. 

 
З а д а ч и  

 
4.1. Определить количество теплоты, которое выделится при 

сжигании 38 г сероуглерода (CS2) с образованием CO2(г) и SO2(г). 
4.2. Определить энтальпию образования пропана (C3H8), если 

при сгорании 11 г его выделилось 552 кДж. 
4.3. При сгорании одного литра ацетилена (C2H2) (н.у.) выделя-

ется 58,2 кДж. Определить стандартную энтальпию образования 
ацетилена. 

4.4. Определить изменение стандартной энтальпии и энтропии 
химической реакции Al2O3(к) + 3С(графит) = 2Al(к) + 3СО(г). 

4.5. Исходя из уравнений реакций: 
1. KClO3(к) = KCl(к) + 3/2O2(г);  ΔrH0(298K,1) = -49,4 кДж; 
2. KClO4(к) = KCl(к) + 2O2(г);  ΔrH0(298K,2) = 33 кДж 

вычислить ΔrH0(298K) реакции 
 

4KClO3(к) = 3KClO4(к) + KCl(к). 
 
4.6. Реакция протекает по уравнению H2(г) + CO2(г) = CO(г) + H2O(ж). 

Определить изменение стандартной энтальпии и энтропии данной 
реакции. 

4.7. Изменение стандартной энтальпии реакции 3Fe3O4(к) + 8Al(к) = 
= 4Al2O3(к) + 9Fe(к) равно -3350 кДж. Определить ΔfH0(298, Fe3O4). 

4.8. При восстановлении 12,7 оксида меди (II) углем с образова-
нем СО(г) поглощается 8,24 кДж. Определить стандартную энталь-
пию образования СО. 

4.9. Сравнить ΔrH0(298 K) реакций  восстановления оксида желе-
за (III) различными восстановителями: 

а) Fe2O3(к) + 3C(графит) = 2Fe(к) + 3CO(г); 
б) Fe2O3(к) + 3CO(г) = 2Fe(к) + 3CO2(г). 
4.10. При сгорании газообразного аммиака образуются пары во-

ды и оксид азота (II). Определить, сколько теплоты выделится в ре-
зультате этой реакции, если получено 44,8 л NO (н.у.). 
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4.11. Определить изменение стандартной энтальпии и энтропии 
химической реакции CH4(г) + 3CO2(г) = 4CO(г) + 2H2O(г). 

4.12. Определить исходя из знака ΔrG0(298 K), как изменится ок-
раска в системе 2NO2(г) = N2O4(г) при стандартных условиях, если 
N2O4 бесцветен, а NO2 окрашен. 

4.13. Используя значения ΔfG0(298 K, В), определить возмож-
ность протекания реакции 4NH3(г) + 5О2(г) = 4NО(г) + 6Н2О(г) при 
стандартных условиях. 

4.14. Определить изменение стандартной энтальпии и энтропии 
химической реакции TiO2(к) + 2C(графит) = Ti(к) + 2СО(г). 

4.15. При образовании 1 моль Ca(OH)2(к) из CaO(к) и H2O(ж) выде-
ляется 32,53 кДж теплоты. Написать термохимическое уравнение 
реакции и определить стандартную энтальпию образования оксида 
кальция. 

4.16. Определить, не производя вычислений, знаки ΔrH0, ΔrS0, 
ΔrG0 для реакции C2H6(г) + 3,5O2(г) = 2CO2(г) + 3H2O(г), протекающей 
при 298 К. 

4.17. Вычислить теплоту перехода графита в алмаз, если при об-
разовании 1моль CO2 из графита выделяется -393,5 кДж/моль, а из 
алмаза -395,4 кДж/моль. 

4.18. Определить массу метана, при полном сгорании которого 
выделяется теплота, достаточная для нагревания 100 г воды от 200С 
до 300С, удельная теплоемкость воды 4,18 Дж/г  К. 

4.19. Определить стандартную энтальпию образования сульфата 
алюминия исходя из следующих термохимических уравнений: 

1. 2Al(к) + 3/2O2(г) = 2Al2O3(к),  ΔrH0(298K,1) = -1675 кДж; 
2. S(к) + 3/2O2(г) = SO3(г),   ΔrH0(298K,2) = -395,2 кДж; 
3. Al2O3(к) + 3SO3(г) = Al2(SO4)3(к),  ΔrH0(298K,3) = -573,4 кДж. 
4.20. При растворении 10 г NaOH в 250 г воды температура по-

высилась на 9,70С. Определить стандартную энтальпию растворе-
ния NaOH, принимая удельную теплоемкость раствора равной  
4,18 Дж/г  К. 

4.21. Определить изменение стандартной энтальпии реакции 
FeO(k) + H2(г) = Fe(к) + H2O(г) исходя из следующих термохимических 
уравнений: 

1. FeO(к) + CO(г) = Fe(к) + CO2(г), ΔrH0(298K,1) = -13,18 кДж; 
2. CO(г) + 1/2O2(г) = CO2(г),  ΔrH0(298K,2) = 2283 кДж; 
3. H2(г) + 1/2O2(г) = H2O(г),  ΔrH0(298K,3) = -241,83 кДж. 
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4.22. Стандартная энтальпия растворения NH4NO3 в воде равна 
26,7 кДж/моль. Определить, на сколько градусов понизится темпе-
ратура при растворении 20 г NH4NO3 в 180 г H2O. Удельная тепло-
емкость раствора 3,76 Дж/г  К. 

4.23. На основании значений стандартных энтропий и энтальпий 
образования веществ определить возможность самопроизвольного 
протекания реакции при стандартных условиях Fe2O3(к) + 3CO(г) =  
= 2Fe(к) + 3CO2(г). Ответ мотивировать расчетом ΔrG0(298 K). 

4.24. При растворении 1 моль H2SO4 в 800 г воды температура 
повысилась на 22,40С. Определить стандартную энтальпию раство-
рения H2SO4, если удельная теплоемкость раствора 3,76 Дж/г  К. 

4.25. На основании значений стандартных энтальпий и энтропий 
образования веществ, определить возможность реакции восстанов-
ления TiO2 углеродом при температуре 1500 К. 

4.26. При растворении 8 г CuSO4 в 192 г воды, температура по-
высилась на 3,950С. Определить стандартную энтальпию образова-
ния CuSO4  5Н2О из безводной соли и воды, если стандартная эн-
тальпия растворения кристаллогидрата составляет 11,7 кДж/моль, а 
удельная теплоемкость раствора 4,18 Дж/г  К. 

4.27. Определить, какие из перечисленных оксидов (CaO, CuO, 
PbO) могут быть восстановлены алюминием при 298 К. Ответ мо-
тивировать расчетом ΔrG0(298 K). 

4.28. Стандартная энтальпия растворения в воде Na2SO4  10H2O 
равна 78,6 кДж/моль. Определить, на сколько градусов понизится 
температура при растворении 0,5 моль этой соли в 1000 г воды, 
удельная теплоемкость раствора 4,18 Дж/г  К. 

4.29. Определить, какие из перечисленных оксидов (ZnO, NiO, 
SnO2) могут быть восстановлены водородом при 298 К. Ответ моти-
вировать расчетом ΔrG0(298 K). 

4.30. Определить стандартную энтальпию образования гидрокси-
да кальция исходя из следующих термохимических уравнений: 

1. 2Ca(к) + O2(г) = 2СаО(к),  ΔrH0(298K,1) = -1271,2 кДж; 
2. 2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж),  ΔrH0(298K,2) = -571,68 кДж; 
3. СаО(к) + Н2О(ж) = Са(ОН)2(к), ΔrH0(298K,3) = -65,06 кДж. 
4.31. Исходя из знака ΔrH0, ΔrS0 определить, какие из реакций 

образования оксидов азота и при каких температурах (высоких или 
низких) могут протекать самопроизвольно: 
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a) 2N2(г) + O2(г) = 2N2O(г),  ΔrH0(298K) > 0; 
б) 2NO(г) + O2(г) = 2NO2(к),  ΔrH0(298K) < 0. 
4.32. При растворении в воде 10 г безводного CaCl2 выделилось 

6,82 кДж, а при растворении в воде 10 г кристаллогидрата CaCl2  6H2O 
поглотилось 0,87 кДж. Определить стандартную энтальпию образо-
вания кристаллогидрата из безводной соли и воды. 

4.33. Определить стандартную энтальпию образования этана ис-
ходя из следующих термохимических уравнений: 
1. С2Н6(г) + 7/2О2(г) = 2СО2(г) + 3Н2О(ж),   ΔrH0(298K,1) = -1559 кДж; 
2. С(к) + О2(г) = СО2(г),        ΔrH0(298K,2) = -393,51 кДж; 
3. 2Н2(г) + О2(г) = 2Н2О(ж),       ΔrH0(298K,3) = -571,68 кДж. 

4.34. Вычислить ΔrG0(298K) образования соли из ионов и опре-
делить, в каком случае произойдет образование осадка соли, а в ка-
ком будет преобладать переход соли в раствор в воде ионов: 

а) 
)( pAg + 

)( pFe = AgF(к); 

б) 
)( pAg  + 

)( pCl = AgCl(к);  

в) 2
)( pCa + 2 

)( pCl = CaCl2(к); 

г) 2
)( pBa + 2

)(4 PSO = BaSO4(к). 
 

5. СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ 
 
Скорость химической реакции измеряется количеством ве-

щества, вступающего в реакцию или образующегося в результа-
те реакции за единицу времени в единице объема системы (для 
гомогенной реакции) или на единице площади поверхности раз-
дела фаз (для гетерогенной реакции): 

 
υ = С/,          (5.1) 

 
где υ – скорость химической реакции;  

С – изменение концентрации вещества;  
 – промежуток времени. 
Так как изменения концентраций участвующих в реакции веществ 

находятся в стехиометрической зависимости друг от друга, то для 
выражения скорости химической реакции может быть взято измене-
ние концентрации любого из участвующих в реакции веществ. 
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Скорость реакции зависит от температуры, концентрации и при-
роды реагирующих веществ, а также присутствия в системе катали-
затора. 

Зависимость скорости реакции от концентрации реагирующих 
веществ для простейшей одностадийной реакции выражается зако-
ном действия масс: скорость химической реакции (υ) при посто-
янных внешних условиях (Р,Т) прямо пропорциональна произве-
дению концентраций реагирующих веществ. Для реакций, проте-
кающих по схеме m А + n В = p С: 

 
υ = k СА

m ·  СВ
n,              (5.2) 

 
где СА и СВ

  – концентрации реагирующих веществ, моль/л;   
 m и n – стехиометрические коэффициенты в уравнении реакции;  
 k – константа скорости реакции,  
 υ – скорость реакции, моль·с-1л-1. 
Так как скорость химической реакции зависит от температуры, 

то k – величина, постоянная только при данной температуре. Кон-
станта скорости не зависит от концентрации реагентов. 

Порядок простых реакций определяется суммой показателей 
степеней при концентрациях реагирующих веществ в уравнении 
скорости реакции. 

Для реакции первого порядка константа скорости определяется 
по уравнению 

 

xa
ak


 lg303,2
, с-1,        (5.3) 

 
где  – продолжительность реакции,c;  

 а – исходная концентрация вещества, моль/л;  
(а – х) – концентрация вещества (моль/л) по истечении време- 

ни  (с).  
Закон действия масс относится только к газообразным и раство-

ренным веществам. Если наряду с ними в реакции участвуют также 
твердые вещества, концентрация которых постоянна (гетерогенные 
реакции), то скорость реакции изменяется только в зависимости от 
концентрации газов или растворенных веществ: 
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υ =  k  С  S,             (5.4) 
 

где С – концентрация газообразного или жидкого вещества, моль/л;  
 S – суммарная площадь поверхности раздела фаз, м2. 
Приближенная зависимость скорости реакции от температуры 

выражается правилом Вант-Гоффа: при повышении температуры 
на каждые 10 градусов скорость химической реакции увеличива-
ется в 2 – 4 раза: 
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k 
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


,                   (5.5) 

 

где 
1Т  и 

1Тk  – скорость и константа скорости реакции при темпе-
ратуре Т1;  

2Т  и 
2Тk  – скорость и константа скорости реакции при темпе-

ратуре Т2 (T2 > T1);  
 γ – температурный коэффициент скорости реакции ( = 2…4). 
Зависимость константы скорости реакции от энергии активации 

(Еа, кДж/моль) выражается уравнением Аррениуса: 
 

R
S

RT
E

eeAk
a




,                (5.6) 
 

где А – предэкспоненциальный множитель; 
 е – основание натурального логарифма (2,718…);  
 R – универсальная газовая постоянная (8,314 Дж  моль-1  К-1); 
 Т – температура, К;  
 S – энтропия реакции, Дж/К; 
 Еа – энергия активации, т.е. минимальная избыточная энергия 

(по сравнению со значением средней энергии реагирующих моле-
кул), которой должны обладать молекулы, чтобы реакция стала 
возможной.  

В общем случае, если температура реакции изменилась от T1 до 
T2, уравнение (5.6) преобразуется к виду 
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Скорость химических реакций возрастает в присутствии ката-
лизатора. Зависимость скорости реакции от наличия катализатора 
выражается следующим уравнением: 

 

RT
ЕЕ

k
k катаакаткат

3,2
lglg )(





,     (5.8) 

 
где υкат и Еа (кат) – скорость и энергия активации химической реак-
ции в присутствии катализатора; 

 υ и Еа – скорость и энергия активации реакции химической ре-
акции без катализатора. 

 
З а д а ч и  

 
5.1. Константы скорости некоторой реакции при 273 К и 298 К 

равны соответственно 1,17 и 6,56. Определить температурный ко-
эффициент скорости реакции. 

5.2. Определить, во сколько раз следует увеличить концентрацию 
оксида углерода (II) в системе 2CО(г) = СО2(г) + С(г), чтобы скорость 
реакции увеличилась в 4 раза. 

5.3. Температурный коэффициент скорости некоторой реакции 
равен 3. Определить, как изменится скорость этой реакции при по-
вышении температуры от 80 до 130С. 

5.4. Реакция протекает по уравнению: 2NO(г) + O2(г) = 2NO2(г). На-
чальные концентрации реагирующих веществ были: СNO = 0,8 моль/л, 

2OC = 0,6 моль/л. Определить, как изменится скорость реакции, 
если концентрацию кислорода увеличить до 0,9 моль/л. 

5.5. Рассчитать, во сколько раз увеличится скорость химической 
реакции при повышении температуры на 50С, если температурный 
коэффициент скорости реакции равен 2. 

5.6. Реакция протекает по уравнению: H2(г) + J2(г) = 2HJ(г). При 508 К 
константа скорости реакции равна 0,16. Исходные концентрации 
реагирующих веществ 

2НC = 0,04 моль/л, 
2JC = 0,05 моль/л. Вы-

числить начальную скорость реакции и скорость ее в тот момент, 
когда концентрация водорода уменьшится в два раза. 
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5.7. Определить, на сколько градусов нужно повысить темпера-
туру, чтобы скорость реакции возросла в 90 раз? Температурный 
коэффициент скорости реакции равен 3.   

5.8. Определить, во сколько раз изменится скорость реакции при 
введении катализатора, если она протекает при температуре 298 К. 
Энергия активации реакции без катализатора соответствует  
65 кДж/моль, с катализатором – 52 кДж/моль. 

5.9. Рассчитать температурный коэффициент скорости реакции 
разложения муравьиной кислоты НСООН на СО2 и Н2 в присутст-
вии катализатора, если константа скорости этой реакции при 413 К 
равна 5,5  10-4, а при 458 К – 9,2  10 -3. 

5.10. Определить, как изменятся концентрации реагирующих ве-
ществ (исходные концентрации реагирующих веществ А и В одина-
ковы) к тому моменту, когда скорость реакции, протекающей со-
гласно уравнению А(г) + В(г) = С(г), уменьшится в 100 раз. 

5.11. Температурный коэффициент скорости реакции разложе-
ния иодоводорода 2HJ = H2 + J2  равен 2. Вычислить константу ско-
рости этой реакции при 684 К, если при 629 К константа скорости 
равна 8,9  10-5.  

5.12. Скорость реакции 2SO2(г) + O2(г) = 2SO3(г) при концентраци-
ях реагирующих веществ 

2SOC = 0,3 моль/л и 
2OC = 0,15 моль/л 

составила 1,2  10-3 моль/лс. Найти значение константы скорости 
реакции.  

5.13. Вычислить температурный коэффициент скорости реакции, 
если константа скорости ее при 100С составляет 6  10-4, а при 
150С – 7,2  10-2. 

5.14. Разложение N2O на поверхности золота при высоких тем-
пературах протекает по уравнению: 2N2O(г) = 2 N2(г) + O2(г). Констан-
та скорости данной реакции равна 510-4. Начальная концентрация 
N2O - 3,3 моль/л. Определить скорость реакции при заданной тем-
пературе в начальный момент времени и в тот момент, когда разло-
жится 25% N2O. 

5.15. Две реакции при 283 К протекают с одинаковой скоростью. 
Температурные коэффициенты скорости первой и второй реакций 
равны соответственно 2 и 3. Определить отношение скоростей реак-
ций, если первую из них провести при 353 К, а вторую – при 333 К? 
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5.16. Вычислить, во сколько раз увеличится скорость реакции, 
протекающей при температуре 300 К, если энергию активации 
уменьшить на 4 кДж/моль. 

5.17. Определить температурный коэффициент скорости реак-
ции, если при понижении температуры на 50 реакция замедлилась 
в 2,5 раза. 

5.18. Энергия активации реакции разложения N2O5(г) = N2O4(г) +  
+ ?O 2(г) равна 103,5 кДж/моль. Константа скорости этой реакции 
при 298 К равна 2,03  10-3. Вычислить константу скорости этой ре-
акции при 288 К. 

5.19. Вычислить, при какой температуре реакция закончится за 
45 мин, если при 293 К на это требуется 3 ч. Температурный коэф-
фициент скорости реакции равен 3,2. 

5.20. При разложении некоторого вещества за 60 секунд при 
температуре 600 К выделилось 8,6 см3 кислорода, а при температу-
ре 640 К за то же время выделилось 19,1 см3 кислорода. Определить 
температурный коэффициент скорости реакции, если при полном 
разложении вещества выделилось 36,2 см3 кислорода.   

5.21. Константы скорости реакции первого порядка при 288 К и 
325 К соответственно равны 2  10-2 и 0,38. Определить температур-
ный коэффициент скорости и константу скорости этой реакции при 
температуре 303 К. 

5.22. Температурный коэффициент скорости одной реакции ра-
вен 3, второй – 4. При некоторой температуре константа скорости 
второй реакции в 3 раза выше константы скорости первой. Рассчи-
тать, на сколько следует повысить температуру, чтобы константа 
скорости второй реакции в 5 раз превысила константу скорости 
первой. 

5.23. Вычислить энергию активации реакции разложения оксида 
азота (IV) 2NO2(г) =2 NO(г) + O2(г), если константы скорости этой ре-
акции при 600 К и 640 К соответственно равны 83,9 и 407,0. 

5.24. Определить, как изменится скорость реакции H2(г) + J2(г) =  
= 2HJ(г), если: а) увеличить давление в системе в 2 раза; б) объем 
системы увеличить в 3 раза; в) концентрацию иода в системе увели-
чить в 2 раза. 

5.25. При разложении некоторого вещества за 100 секунд при 
температуре 300 К выделилось 9,1 см3 кислорода, а при температу-
ре 360 К за то же время выделилось 17,3 см3 кислорода. Определить 
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энергию активации реакции, если при полном разложении вещества 
выделилось 27,4 см3 кислорода.   

5.26. Константы скорости реакции первого порядка при 303 и 
308К соответственно равны 2,2  10-3 и 4,1  10-3 мин-1. Рассчитать 
энергию активации этой реакции и время, в течение которого эта 
реакция завершится на 75% при 308 К.  

5.27. При температуре 100С скорость одной реакции в 2 раза 
больше скорости второй. Температурный коэффициент скорости 
первой реакции равен 2, второй – 4. Определить, при какой темпе-
ратуре скорости обеих реакций станут равными. 

5.28. Энергия активации реакции 2HJ(г) = H2(г) + J2(г) равна  
186,4 кДж/моль. Рассчитать константу скорости этой реакции при 
700 К, если К456 К = 0,942  10-6. 

5.29. Константа скорости реакции первого порядка равна 2,5  10-5. 
Определить, какое количество вещества останется непрореагиро-
вавшим через 10 часов после начала реакции. Начальная концен-
трация равна 1 моль/л. 

5.30. При 393 К реакция заканчивается за 18 мин. Рассчитать, че-
рез сколько времени эта реакция закончится при 453 К и 353 К, если 
температурный коэффициент скорости реакции равен 3. 

5.31. Определить значение энергии активации реакции, скорость 
которой при 300 К в 10 раз больше скорости при 280 К. 

5.32. Как изменится скорость реакции 2А(г) + В(г) = 2С(г), если:  
         а) увеличить давление в системе в 3 раза; 
         б) уменьшить объем системы в 2 раза; 
         в) увеличить концентрацию вещества А в 2 раза? 
5.33. При 150С некоторая реакция заканчивается за 16 мин. 

Сколько времени потребуется для проведения той же реакция при: 
а) 200С и б) 80С, если температурный коэффициент скорости реак-
ции равен 2,5. 

5.34. Вычислить энергию активации и константу скорости реак-
ции СО + Н2О = СО2 + Н2 при 303 К, если константы скорости реак-
ции при 288 и 313 К соответственно равны 3,1  10-4  и 8,5  10-3 . 

 

6. ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 
 

Реакции, протекающие одновременно в двух взаимно противопо-
ложных направлениях, называют обратимыми. Реакцию, протекаю-
щую слева направо, называют прямой, а справа налево – обратной. 
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В начале процесса концентрация исходных веществ велика, а 
конечных продуктов – мала, поэтому скорость прямой реакции 
больше обратной. По мере уменьшения концентраций исходных 
веществ и увеличения концентраций продуктов реакции скорость 
прямой реакции уменьшается, а скорость обратной реакции возрас-
тает. Через некоторое время эти скорости становятся равными и 
наступает состояние химического равновесия. Это состояние харак-
теризуется константой химического равновесия. Для реакции  

 

mA + nB   pC + qD 
 

константа равновесия выразится уравнением 
 

nm

qр

обр

пр
C BA

DC
K
K

K
][][
][][

 . 

 
В этом уравнении [A], [C], [D], [B] – равновесные концентрации 

реагирующих веществ (моль/л), n, m, p, q – стехиометрические ко-
эффициенты в уравнении реакции, прK , обрK   – константы скоро-
стей прямой и обратной реакций. 

Константа равновесия может быть выражена также через парци-
альные давления. Для реакции  

 
2А(г) + В(г)   2С(г) 

 

ВА

C
P РP

PK 2

2
 , 

 
РС, РА, РВ – равновесные парциальные давления реагирующих ве-
ществ. 

Для реакций, протекающих в гетерогенной системе, концентра-
ции веществ, находящихся в конденсированном состоянии, в выра-
жение константы равновесия не входят. 

Например:  
 

CaCO3(к)   CaO(к) + CO2(г); 
 

2COP PK  . 
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Константа равновесия химической реакции связана со стандарт-
ным изменением энергии Гиббса уравнением 

 
-2,3RTlgKP = ∆rG0(298K) = ∆rH0(298K) – T∆rS0(298K). 

 
Вычислив ∆rG при любой температуре, можно рассчитать при 

этих условиях значение KP. Следует отметить, что ∆rG0(298K) < 0 
только в случае, когда lgKP > 0, т.е. KP > 1; ∆rG0(298K) > 0, когда 
lgKP < 0, т.е. KP < 1. В целом константа равновесия определяет глу-
бину протекания процесса к моменту достижения равновесного со-
стояния. Чем больше эта величина, тем больше степень превраще-
ния исходных веществ в конечные. Случай, когда KP = 1, соответ-
ствует минимуму энергии Гиббса, т.е. ∆rG0(298K) = 0, тогда 
∆rG0(298K) = ∆rH0(298K) – T∆rS0(298K), отсюда можно определить 
температуру, при которой КР = 1. 

 

)298(
)298(

0

0
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r


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Система будет находиться в состоянии равновесия до тех пор, 

пока внешние условия (температура, давление, объем и концентра-
ция) остаются неизменными. При изменении условий система пере-
ходит в новое равновесное состояние. Направление смещения хи-
мического равновесия определяется принципом Ле Шателье: «Если 
на систему, находящуюся в равновесии, оказывается внешнее воз-
действие, то равновесие смещается в таком направлении, которое 
ослабляет внешнее воздействие». 

Правило Ле Шателье рассмотрим на примере: 
 

2NO(г) + О2(г)   2NO2(г;     ∆rH0(298K) < 0. 
 
а). Влияние температуры. Записываем выражение для констан-

ты равновесия: 
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Так как ∆rH0(298K) < 0, то значение KP будет 10 в дробной поло-
жительной степени. Тогда при понижении температуры значение 
показателя степени и KP будут возрастать. И так как  

 

2

2
2

2

ONO

NO
P

PP

P
K  , 

 
то увеличение KP возможно при увеличении числителя и уменьше-
нии знаменателя, т.е. равновесие сдвигается вправо. 

б). Влияние концентраций. Записываем выражение для кон-
станты равновесия КС обратимой реакции: 

 

][][
][

2
2

2
2

ONO
NOКС  . 

 
Так как константа равновесия не зависит от концентрации ве-

ществ, то при увеличении концентрации NO2 концентрации NO и 
O2 должны также увеличиться, а это значит, что равновесие смеща-
ется влево. 

в). Влияния давления. В соответствии с принципом Ле Шателье 
увеличение давления смещает равновесие в сторону той (прямой 
или обратной) реакции, которая сопровождается уменьшением сум-
марного числа моль газообразных продуктов реакции или исходных 
веществ соответственно: 

Σnисх.в-ва = 2 моль NO(г) + 1 моль О2(г) = 3 моль; 
Σnпрод.реак. = 2 моль.   
Тогда, при повышении давления, равновесие в приведенной в 

качестве примера системе смещается вправо. 
 

З а д а ч и  
 
6.1. Записать выражение для константы равновесия следующих 

реакций: 
а) BaO(к) + CO2(г)   BaCO3(к); 
б) Fe3O4(к) + 4H2(г) 3Fe(к) + 4H2O(г); 
в) N2(г) + 3H2(г)   2NH3(г); 
г) 4NH3(г) + 5O2(г)   4NO(г) + 6H2O(г). 
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6.2. Как влияют на равновесие в системе 3H2(г) + N2(г)   2NH3(г); 
ΔrH0(298 K) = -92,4 кДж  

а) понижение давления; 
б) повышение температуры; 
в) увеличение концентрации исходных веществ? 
6.3. Найти температуру, при которой константа равновесия реак-

ции 4HCl(г) + O2(г)   2H2O(г) + 2Cl2(г) равна единице. Записать вы-
ражение для константы равновесия данной реакции. 

6.4. Вычислить константу равновесия для реакции, протекающей 
по уравнению 2SO2(г) + O2(г)   2SO3(г), зная, что в состоянии равно-
весия равновесные концентрации веществ равны: [SO3] = 0,02 моль/л; 
[SO2] = 0,06 моль/л; [O2] = 0,07 моль/л. 

6.5. При некоторой температуре равновесие в системе 2NO(г) +  
+ O2(г)   2NO2(г) установилось при следующих концентрациях: 
[NO2] = 0,006 моль/л; [NO] = 0,24 моль/л. Рассчитать константу 
равновесия реакции и исходную концентрацию NO2. 

6.6. Найти константу равновесия реакции N2O4(г)   2NO2(г), ес-
ли начальная концентрация N2O4 составляла 0,08 моль/л, а к момен-
ту наступления равновесия подверглось превращению 50% N2O4.  

6.7. Используя справочные данные по ΔrH0(298 K,В) и S0(298 K,В), 
вычислить константы равновесия при 298 К и при 1000 К реакции 
H2O(г) + CO(г)   CO2(г) + H2(г). 

6.8. Реакция образования оксида азота (IV) выражается уравне-
нием 2NO(г) + O2(г) 2NO2(г). Как изменится скорость прямой и об-
ратной реакции, если увеличить давление в 3 раза, а температуру 
оставить постоянной? Вызовет ли это смещения равновесия? 

6.9. Записать выражение константы равновесия для реакции 
CO2(г) + 2N2(г)   C(кр) + 2N2O(г) и вычислить ее значение при 2000 К, 
используя справочные данные по ΔfG0(298 K). 

6.10. Вычислить температуру, начиная с которой термодинамиче-
ски возможен самопроизвольный процесс разложения метана (CH4) 
на простые вещества. 

6.11. Вычислить константу равновесия для реакции, протекающей 
по уравнению 2NO2(г) 2NO(г)+ O2(г), зная, что в состоянии равнове-
сия равновесные концентрации веществ равны: [NO2] = 0,06 моль/л; 
[NO] = 0,24 моль/л; [O2] = 0,12 моль/л. 

6.12. Определить, в каком направлении сместится равновесие в 
следующей системе: 
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4HCl(г) + O2(г)   2H2O(г) + 2Cl2(г);   ΔrH0(298 K) = -116,4 кДж  
при: а) увеличении давления; 

   б) повышении температуры; 
   в) введении катализатора. 
6.13. В какую сторону сместится равновесие реакции PCl5(г)    

  PCl3(г) + Cl2(г), ΔrH0(298 K) = 92,45 кДж, если повысить темпера-
туру на 30? Температурный коэффициент прямой реакции равен 
2,5, а обратной 3,2. 

6.14. Вычислить константу равновесия реакции Al2O3(кр) + 3SO3(г)    
  Al2(SO4)3(кр) при температуре 2000 К, используя справочные 
данные по ΔfG0(298 K) вещества. Записать выражение для констан-
ты равновесия данной реакции. 

6.15. На основании принципа Ле Шателье установить, в каком 
направлении сместится равновесие в следующих системах: 

1) H2S(г)   H2(г) + S(г) ΔrH0(298 K) = -20,1 кДж; 
2) H2(г) + I2(г)   2HI(г) ΔrH0(298 K) = 25,1 кДж 

при: а) увеличении концентрации реагентов;  
   б) увеличении температуры.  
6.16. Используя справочные данные по ΔfH0(298 K,В) и S0(298 K,В), 

определить температуру, при которой константа равновесия реак-
ции 2NO2(г) = N2O4(г) равна единице. Записать выражение для кон-
станты равновесия данной реакции. В каком направлении сместится 
равновесие при температуре более низкой, чем найденная? 

6.17. Записать выражение константы равновесия для реакции 
CaO(к) + CO2(г)   CaCO3(к) и вычислить ее значение при 1000 К, 
используя справочные данные по ΔfG0(298 K). 

6.18. Вычислить константу равновесия  для гомогенной системы 
2H2S(г) + 3O2(г)   2H2O(г) + 2SO2(г), если исходные концентрации 
H2S(г) и O2(г) соответственно равны 1,7 и 1,8 моль/л, а равновесная 
концентрация H2O(г) равна 1,1. 

6.19. При состоянии равновесия в системе N2(г) + 3H2(г)    
  2NH3(г) ΔrH0(298 K) = -92,4 кДж, равновесные концентрации ве-
ществ равны: [N2] = 3 моль/л; [H2] = 9 моль/л; [NH3] = 4 моль/л. Оп-
ределить: а) исходные концентрации N2 и H2; б) в каком направле-
нии сместится равновесие с ростом температуры; в) в каком на-
правлении сместится равновесие, если уменьшить объем реакцион-
ного сосуда. 
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6.20. Константа равновесия обратимой реакции А(г) + В(г)   С(г) +  
+ D(г) равна 1. Вычислить равновесные концентрации всех веществ, 
если известно, что в начале реакции система содержала 6,0 моль 
вещества А и 4,0 моль вещества В. Объем системы 10 л.  

6.21. Химическое равновесие реакции CO2(г) + H2(г)   CO(г) +  
+ H2О(г) установилось при следующих концентрациях реагирующих 
веществ: [CO2] = 7 моль/л; [H2] = 5 моль/л; [CO] = 10 моль/л;  
[H2О] = 14 моль/л. Равновесие системы было нарушено из-за того, 
что концентрация H2О была уменьшена до 11 моль/л. Вычислить 
равновесные концентрации реагирующих веществ после сдвига 
равновесия. 

6.22. Для реакции H2(г) + Br2(г)   2HBr(г) при некоторой темпе-
ратуре константа равновесия равна единице. Найти равновесные 
концентрации всех компонентов системы, если исходные концен-
трации водорода и брома равны соответственно 6 моль/л и 2 моль/л. 

6.23. Равновесие в системе 2NO(г) + O2(г)   2NO2(г) установилось 
при следующих концентрациях: [NO] = 0,020 моль/л; [NO2] =  
= 0,030 моль/л. Константа равновесия реакции равна 2,2. Вычислить 
исходную концентрацию кислорода. 

6.24. Константа равновесия реакции FeO(k) + CO(г)   Fe(k) + CO2(г) 
при некоторой температуре равна 0,5. Рассчитать равновесные кон-
центрации CO и CO2, если начальные концентрации этих веществ 
составляли: CO = 0,05 моль/л; CO2 = 0,01 моль/л. 

6.25. Используя справочные данные по ΔfH0(298 K,В) и S0(298 K,В), 
вычислить значение константы равновесия при 400 К для реакции 
N2(г) + 3H2(г)   2NH3(г). Записать выражение Кр для данной реакции. 

6.26. Равновесие в системе H2(г) + I2(г)   2НI(г) установилось при 
следующих концентрациях: [H2] = 0,05 моль/л; [I2] = 0,005 моль/л;  
[H] = 0,09 моль/л. Определить исходные концентрации иода и во-
дорода. 

6.27. Используя справочные данные по ΔfH0(298 K,В) и S0(298 K,В), 
вычислить значение константы равновесия при 1000 К для реакции 
CO(г) + H2О(г)   CO2(г) + H2(г). Записать выражение константы рав-
новесия для данной реакции. 

6.28. Константа равновесия гомогенной системы CO(г) + H2О(г)    
CO2(г) + H2(г) при 8500С равна 1. Вычислить равновесные концен-
трации всех веществ, если исходные концентрации оксида углерода 
(II) и воды равны соответственно 3 моль/л и 2 моль/л.  
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6.29. Константа равновесия в системе H2(г) + I2(г)2НI(г) равна 
единице. Найти равновесные концентрации всех компонентов сис-
темы, если исходные концентрации иода и водорода равны соответ-
ственно 0,4 моль/л и 0,6 моль/л.  

6.30. Для реакции 2CO2(г)   2CO(г) + O2(г) при 2000С состав 
равновесной смеси по объему следующий: 85,2% CO2; 9,9% СО и 
4,9% O2, а общее давление в системе составляет 101,3 кПа. Рассчи-
тать константу равновесия этой реакции при данной температуре.  

6.31. Рассчитать равновесные концентрации газообразных ве-
ществ в системе MgCl2(к) + O2(г)   2MgO(к) + 2Cl2(г), если исходные  
концентрации составляли 0,9 моль/л для O2 и 0,2 моль/л для Cl2. 
Константа равновесия равна единице. 

6.32. Используя справочные данные по ΔfH0(298 K,В) и S0(298 K,В), 
вычислить значение константы равновесия при 900 К для реакции 
С(графит) + Н2О(г) СО(г) + H2(г). Записать выражение Кр для данной 
реакции. 

6.33. При некоторой температуре равновесные концентрации об-
ратимой химической реакции 2А(г) + В(г)  2С(г) составляли: [A] =  
= 0,04 моль/л, [B] = 0,06 моль/л, [C] = 0,02 моль/л. Вычислить кон-
станту равновесия и исходные концентрации веществ А и В. 

6.34. Используя справочные данные по ΔfH0(298 K,В) и S0(298 K,В), 
вычислить значение константы равновесия при 700 К для реакции 
NH4Cl(к)   NH3(г) + HCl(г). Записать выражение Кр для данной  
реакции. 

 
7. ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ  

ЭЛЕКТРОЛИТОВ И НЕЭЛЕКТРОЛИТОВ 
 
Неэлектролиты – вещества, водные растворы которых не прово-

дят электрический ток, потому что их молекулы не диссоциируют на 
ионы: глюкоза (С6Н12О6), сахароза (С12Н22О11). Свойства разбавлен-
ных растворов неэлектролитов зависят от числа их частиц в растворе. 

Понижение давления насыщенного пара растворителя над 
раствором нелетучего неэлектролита пропорционально молярной 
доле растворенного неэлектролита: 
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где Δp = р0 – р – понижение давления насыщенного пара раствори-
теля над раствором; 

 p0 – давление насыщенного пара над чистым растворителем; 
 р – давление насыщенного пара над раствором; 
 nB – количество растворенного неэлектролита, моль; 
 nр-ля – количество растворителя, моль; 
 mB – масса растворенного неэлектролита, г; 
 mр-ля – масса растворителя, г; 
 МB – молярная масса неэлектролита, г/моль; 
 Мр-ля – молярная масса растворителя, г/моль. 
Давление насыщенного пара (p) растворителя над раствором 

пропорционально молярной доле растворителя: 
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Понижение температуры замерзания и повышение темпера-

туры кипения раствора неэлектролита пропорционально моляль-
ности растворенного вещества (Сm(B)), моль/кг: 
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где КТ и ЭТ – соответственно криоскопическая и эбулиоскопическая 
константы растворителя или понижение температуры замерзания и 
повышение температуры кипения одномоляльного раствора неэлек-
тролита. 

Для воды 86,12 OH
TK  Ккгмоль-1, 52,02 OH

TЭ  Ккгмоль-1. 
Осмотическое давление (π, кПа) равно давлению, которое про-

изводило бы растворенное вещество, если бы оно при той же тем-
пературе находилось в газообразном состоянии и занимало объем, 
равный объему раствора: 
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где СВ – молярная концентрация вещества, моль/л; 

 Vр-ра – объем раствора, л; 
 Т – температура, К; 
 R – универсальная газовая постоянная (8,314 лкПаК-1 моль-1). 
Электролиты – вещества, проводящие в расплавах или водных 

растворах электрический ток (соли, основания, кислоты). Электро-
литы в расплавах или водных растворах диссоциируют на ионы. 
Поэтому общее число частиц растворенного вещества в растворе 
увеличивается по сравнению с раствором неэлектролита той же мо-
лярной концентрации в i раз (i – изотонический коэффициент). 

В водных растворах все ионы электролита окружены молекула-
ми воды (гидратированы). В концентрированных растворах силь-
ных электролитов гидратированные ионы взаимодействуют между 
собой. Это взаимодействие определяется величиной кажущейся сте-
пени его диссоциации α (α < 1). Кажущаяся степень электролитиче-
ской диссоциации для сильных электролитов связана с изотониче-

ским коэффициентом уравнением α = 
1
1



k
i

, где k – суммарное чис-

ло ионов, на которые диссоциирует одна молекула электролита. Для 
NaCl k = 2, Al2(SO4)3 k = 5 и т.д. При применении вышеуказанных 
законов к растворам сильных электролитов все расчеты должны 
проводиться с учетом изотонического коэффициента. 

Для электролитов 
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ΔТзам. = iKTCm(B); ΔTкип. = iЭТСm(B);   = iCBRT, где все обозначения 
аналогичны обозначениям для неэлектролитов. 
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З а д а ч и  
 
7.1. Найти при 338 К давление насыщенного пара над раствором, 

содержащим 13,68 г сахарозы (С12Н22О11) в 90 г Н2О, если давление 
насыщенного пара над водой при той же температуре равно 25 кПа. 

7.2. На сколько градусов повысится температура кипения рас-
твора, если в 100 г воды растворить 9 г глюкозы (С6Н12О6)? 

7.3. Определить осмотическое давление раствора, содержащего 
0,5 г метилового спирта (СН3ОН) в 100 см3 раствора при 300 К. 

7.4. Вычислить давление насыщенного пара над 1%-ным раство-
ром сахарозы (С12Н22О11) при 100С. 

7.5. При растворении 0,4 г некоторого неэлектролита в 10 г воды 
температура кристаллизации раствора понижается на 1,24С. Вы-
числить молярную массу растворенного неэлектролита. 

7.6. Сколько граммов глюкозы (С6Н12О6) содержится в 200 см3 
раствора, осмотическое давление которого при 37С составляет 
810,4 кПа? 

7.7. При 293 К давление насыщенного пара над водой равно  
2,34 кПа. Сколько граммов глицерина (С3Н5(ОН)3) надо растворить 
в 180 г воды, чтобы понизить давление насыщенного пара над раст-
вором на 133,3 Па? 

7.8. В каком количестве воды следует растворить 23 г глицерина 
С3Н5(ОН)3, чтобы получить раствор с температурой кипения 100,1С? 

7.9. Осмотическое давление раствора, в 250 см3 которого содер-
жится 0,66 г мочевины, равно 111,1 кПа при 33С. Вычислить мо-
лярную массу мочевины. 

7.10. Давление насыщенного пара над водой при 20С составляет 
2338 Па. Сколько граммов сахарозы С12Н22О11 следует растворить в 
720 г воды для получения раствора, давление насыщенного пара над 
которым на 18,7 Па меньше давления насыщенного пара над водой. 
Вычислить массовую долю сахарозы в растворе. 

7.11. Температура кипения эфира 34,6С, а его эбуллиоскопиче-
ская константа равна 2,16. Вычислить молярную массу бензойной 
кислоты, если известно, что 5%-ный раствор этой кислоты в эфире 
кипит при 35,53С. 

7.12. Осмотическое давление некоторого раствора при (-3)С со-
ставляет 2735 кПа. При какой температуре осмотическое давление 
достигнет 3040 кПа? 
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7.13. Водный раствор с массовой долей спирта 15% кристаллизу-
ется при -10,26С. Найти молярную массу спирта. 

7.14. Вычислить температуру замерзания водного раствора мо-
чевины CO(NH2)2, в котором на 100 моль воды приходится 1 моль 
растворенного вещества. 

7.15. Вычислить осмотическое давление 0,5М раствора глюкозы 
С6Н12О6 при 25С.  

7.16. Раствор, содержащий 4,6 г глицерина С3Н5(ОН)3 в 71 г аце-
тона, кипит при 56,73С. Определить эбулиоскопическую константу 
ацетона, если температура кипения ацетона 56,24С. 

7.17. Давление насыщенного пара над водой при 10С составляет 
1228 Па. В каком количестве воды следует растворить 23 г глице-
рина С3Н5(ОН)3 для получения раствора, давление насыщенного 
пара над которым составляет 1200 Па при той же температуре? Вы-
числить массовую долю глицерина в растворе. 

7.18. При 100С давление насыщенного пара над раствором, со-
держащим 0,05 моль сульфата натрия в 450 г воды, равно 100,8 кПа. 
Определить кажущуюся степень диссоциации сульфата натрия.  

7.19. При 0С осмотическое давление 0,1н раствора карбоната 
калия равно 272,6 кПа. Определить кажущуюся степень диссоциа-
ции карбоната калия в растворе. 

7.20. Раствор, содержащий 33,2 г нитрата бария в 300 г воды, ки-
пит при 100,466С. Вычислить кажущуюся степень диссоциации 
соли в растворе. 

7.21. Раствор содержит 3,38% нитрата кальция, кажущаяся сте-
пень диссоциации которого составляет 0,65. Вычислить осмотиче-
ское давление раствора при 40С, приняв плотность его равной  
1,01 г/см3. 

7.22. При растворении 55,8 г хлорида цинка в 5 кг воды получил-
ся раствор, замерзающий при -0,385С. Вычислить кажущуюся сте-
пень диссоциации соли в растворе. 

7.23. Вычислить давление насыщенного пара над 10%-ным рас-
твором нитрата бария при 28С. Давление насыщенного пара над 
водой при той же температуре составляет 3775 Па. Кажущаяся сте-
пень диссоциации соли 0,58. 

7.24. Раствор KIO3, в 500 см3 которого содержится 5,35 г соли, 
оказывает при 17,5С осмотическое давление, равное 221 кПа. Вы-
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числить изотонический коэффициент и кажущуюся степень диссо-
циации соли в растворе. 

7.25. Определить температуру кипения и замерзания 10%-ного 
раствора сульфата алюминия, кажущаяся степень диссоциации ко-
торого равна 0,75. OH

TK 2 = 1,86,  OH
TЭ 2 = 0,52. 

7.26. Давление насыщенного пара над раствором, содержащим 
16,72 г нитрата кальция в 250 г воды, составляет 1903 Па. Вычис-
лить кажущуюся степень диссоциации соли, если давление насы-
щенного пара над водой при той же температуре составляет 1937 Па. 

7.27. Вычислить кажущуюся степень диссоциации хлорида каль-
ция в растворе, содержащем 0,1 моль хлорида кальция в 500 г воды. 
Температура замерзания раствора -0,740С. 

7.28. Вычислить осмотическое давление при 290 К раствора суль-
фата натрия, в 1,5 л которого содержится 7,1 г растворенной соли. 
Кажущаяся степень диссоциации соли в растворе составляет 0,69. 

7.29. Определить давление насыщенного пара над 0,5%-ным вод-
ным раствором гидроксида калия при 50С. Давление насыщенного 
пара над водой при этой температуре равно 12334 Па. Кажущаяся 
степень диссоциации гидроксида калия в этом растворе равна 87%. 

7.30. Изотонический коэффициент 6,8%-ного раствора соляной 
кислоты равен 1,66. Вычислить температуру кипения и замерзания 
этого раствора. OH

TK 2 = 1,86,  OH
TЭ 2 = 0,52.  

7.31. Давление насыщенного пара над раствором, содержащим 
24,8 г хлорида калия в 100 г воды, при 100С равно 91,400 кПа. Вы-
числить изотонический коэффициент, если давление насыщенного 
пара над водой при этой температуре равно 101,325 кПа. 

7.32. Раствор нитрата калия, содержащий 8,44% соли, показыва-
ет прирост температуры кипения на 0,79С по сравнению с темпе-
ратурой кипения воды. Вычислить кажущуюся степень диссоциа-
ции соли в растворе. 

7.33. Кажущаяся степень диссоциации хлорида калия в 0,1н рас-
творе равна 0,8. Чему равно осмотическое давление этого раствора 
при 17С? 

7.34. Температура кипения 3,2%-ного раствора хлорида бария 

100,21С. Вычислить кажущуюся степень диссоциации соли в рас-
творе. 
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8. РАСТВОРЫ СИЛЬНЫХ И СЛАБЫХ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 
 

8.1. Диссоциация электролитов 
 
При растворении электролитов в полярных растворителях они в 

различной степени распадаются на катионы и анионы. Этот процесс 
называется электролитической диссоциацией.  

Электролиты, диссоциирующие не полностью, называются сла-
быми (табл. 9.1). К ним относятся вода, гидроксид аммония, нерас-
творимые гидроксиды, минеральные кислоты (H2CO3, H2S, HCN, 
HNO2, H2SiO3, H3BO3, HClO, H3AsO3) и почти все органические ки-
слоты. В растворах слабых электролитов устанавливается следую-
щее равновесие: 

Н2СО3   Н+ + 
3HCO  – 1 ступень; 

НСО3   Н+ + 2
3CO  – 2 ступень, 

тогда первое равновесие (диссоциация по первой ступени) характе-
ризуется первой константой диссоциации: 
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 = 4,5  10-7, 

 
а второе (диссоциация по второй ступени) – второй константой дис-
социации: 
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Суммарной реакции равновесия Н2СО3   2Н+ + 2
3CO  отвеча-

ет суммарная константа равновесия  
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Константа диссоциации по первой ступени всегда больше кон-

станты диссоциации по второй ступени и т.д.: К1 > К2 > К3. 
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Для слабых электролитов 
 





1

2
BCK , 

 
где СB – молярная концентрация электролита, моль/л; 

 α – степень диссоциации электролита – отношение числа его 
молекул, распавшихся на ионы, к общему числу молекул электро-
лита в растворе. 

Для электролитов, у которых BCK 2,1  , тогда 
BC

K
 . 

Электролиты, практически полностью диссоциирующие в поляр-
ных растворителях, называются сильными электролитами (табл. 9.1). 

В растворах сильных электролитов концентрация ионов велика, 
поэтому силы межионного взаимодействия заметно проявляются 
уже при незначительной концентрации электролита. В связи с этим 
значение степени диссоциации сильных электролитов называется 
кажущейся степенью диссоциации (αкаж). 

Для оценки состояния ионов в растворах сильных электролитов 
пользуются активностью ( a ). Это эффективная, условная концен-
трация иона, соответственно которой он действует в химических 
реакциях: 

 

a  = f  CВ, 
 

где f – коэффициент активности 
СВ – молярная концентрация иона, моль/л. 
Коэффициент активности ионов зависит от состава и концентра-

ции раствора, от заряда и природы иона. В разбавленных растворах 
(CВ < 0,5 моль/л) коэффициент активности зависит только от заряда 
иона (z) и ионной силы (I) раствора:  
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5,0 i
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B ZCI
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 , моль  л-1. 

 
Значения коэффициентов активности ионов в зависимости от их 

заряда и ионной силы раствора приведены в таблице (табл. П4). 
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Приближенно коэффициент активности можно определить по сле-
дующим формулам:  

 

IZf 25,0lg  , если I < 0,01 моль  л-1; 
 

)1/(5,0lg 2 IIZf  , если I > 0,01 моль  л-1. 
 

8.2. Произведение растворимости 
 
Равновесие в насыщенном растворе сильного малорастворимого 

электролита устанавливается между твердой солью (осадок) и пе-
решедшими в раствор ионами: 

 
Са3(РО4)2   3Са2+  +  2РО4

3-. 
 
Поскольку в растворах сильных электролитов состояние ионов 

определяется их активностями, то тогда 
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Так как consta POCa 
243 )( , обозначая  

 

243243 )()( POCaPOCa ПРaK  , моль(n+m)  л-(n+m), 
 

где ПР – произведение растворимости; 
 n – число катионов; 
 m – число анионов, 

получим 
24332 )(

23 ][][ POCaPOCa ПРaa   . 
Произведение активностей ионов в степенях их стехиометриче-

ских коэффициентов малорастворимого электролита, содержащихся 
в его насыщенном растворе (произведение растворимости), есть ве-
личина постоянная при данной температуре (табл. П5). 

Если электролит малорастворим, то ионная сила его насыщенно-
го раствора близка к нулю, ,1f  тогда  
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][ BCa    и  23
4

32
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 POCaПР POCa , 

 

где [СВ] – молярная концентрация иона, моль/л. 
 

8.3. Ионное произведение воды. Водородный показатель 
 
Вода, являясь слабым электролитом, в незначительной степени 

диссоциирует: 
 

Н2О   Н+ + ОН; 
 

)25(108,1
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2
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OH
OHHK  


, 

 

принимая концентрацию недиссоциированых молекул воды посто-
янной (55,55 моль/л), получаем ][][  OHH  = К∙[Н2О], и обозна-

чая К·[Н2О] = BK , получим ][][  OHH  = BK , где BK  – ионное 
произведение воды.  
 

][][   OHH = 10-7 моль/л; BK  = 10-14, моль2  л-2 ( при 25С). 
 

Кислотность или щелочность раствора можно выразить с помо-
щью водородного показателя: 

 

рН = - lg HC ; рОН = -lg OHC ; рН + рОН = 14, тогда  

рН = 7 HC  = 10-7 моль/л – нейтральный раствор;  

рН < 7 HC  > 10-7 моль/л – кислый раствор;  

рН > 7 HC  < 10-7 моль/л – щелочной раствор. 
 

З а д а ч и  
 
8.1. Произведение растворимости сульфида цинка равно 1,0  10-23. 

Вычислить растворимость соли. 
8.2. В 3 л насыщенного при комнатной температуре раствора 

сульфата свинца содержится 0,232 г соли. Вычислить произведение 
растворимости сульфата свинца. 
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8.3. Константа диссоциации ортофосфорной кислоты по первой 
ступени равна 7,11  10-3. Пренебрегая диссоциацией по другим сту-
пеням, вычислить концентрацию ионов водорода в 0,5М растворе 
кислоты. 

8.4. Определить константу диссоциации угольной кислоты по 
первой ступени, если концентрация ионов водорода в 0,005М рас-
творе равна 4,25  10-5 моль/л. 

8.5. Вычислить ионную силу раствора сульфата калия, молярная 
концентрация которого равна 0,02 моль/л. 

8.6. Вычислить рН раствора, если концентрация ионов ОН
  

(моль/л) равна: 2,5  10-5; 1,0  10-7; 5,0  10-3. 
8.7. Произведение растворимости ортофосфата серебра состав-

ляет 1,8  10-18. В каком объеме насыщенного раствора содержится 
0,05 г растворенной соли? 

8.8. Рассчитать концентрацию ионов ОН


 в растворе, рН кото-
рого равен 3,2; 9,0; 5,5.  

8.9. В 3 л насыщенного раствора иодата серебра (AgIO3), содер-
жится в виде ионов 0,76 г серебра. Вычислить произведение рас-
творимости иодата серебра. 

8.10. Степень диссоциации (%) уксусной кислоты в 1М; 0,1М; 
0,01М растворах соответственно равна: 0,42; 1,34; 4,25%. Опреде-
лить константу диссоциации кислоты для этих растворов. 

8.11. Вычислить активность ионов Na+, Cl


 в 0,01М растворе 
хлорида натрия. 

8.12. Вычислить степень диссоциации и рН раствора азотистой 
кислоты в 0,5М растворе. 

8.13. Рассчитать активность ионов Ca2+ и Cl


 в растворе, содер-
жащем 0,925 г хлорида кальция в 500 г воды. 

8.14. Определить степень диссоциации и концентрацию ионов 
ОН

  в 0,1М растворе гидроксида аммония. 
8.15. Кажущаяся степень диссоциации 0,12М раствора нитрата 

серебра равна 0,6. Вычислить активность ионов Ag+ и 
3NO . 

8.16. Концентрация нитрат ионов в растворе нитрата свинца. рав-
на 2,2 моль/л, кажущаяся степень диссоциации этой соли равна 
0,72. Определить молярную концентрацию раствора. 
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8.17. Вычислить концентрацию ионов Н+ и ОН


 в растворе, рН 
которого равен: 8,0; 4,5; 2,1. 

8.18. Определить рН в 0,1М растворе циановодородной кислоты, 
если к 1 л раствора кислоты добавили 0,1 моль цианида натрия, ка-
жущаяся степень диссоциации которого равна 0,85. 

8.19. Рассчитать рН раствора, содержащего в 1 л 0,02 моль хло-
роводородной кислоты и 0,12 моль хлорида калия. 

8.20. Определить, во сколько раз уменьшится концентрация ио-
нов водорода, если к 1000 см3 0,005М раствора уксусной кислоты 
добавить 0,05 моль ацетата натрия. 

8.21. Определить, образуется ли осадок сульфида кадмия, если к 
1 л 0,1М раствора нитрата кадмия прибавить такой же объем 0,01М 
сульфида натрия. Кажущаяся степень диссоциации нитрата кадмия 
равна 0,75; сульфида натрия – 0,87. 

8.22. Вычислить активность ионов Mg+2, 2
4SO , Cl


 в 1 л раствора, 

содержащем 0,05 моль хлорида магния и 0,01 моль сульфата магния. 
8.23. Вычислить концентрацию ионов H , 

3HCO  и 2
3CO  в 

0,02М растворе угольной кислоты. 
8.24. Вычислить ионную силу и активность ионов в растворе, со-

держащем 0,01 моль/л нитрата кадмия и 0,01 моль/л хлорида кадмия. 
8.25. Рассчитать рН раствора, содержащего в одном литре 0,01 моль 

азотистой кислоты и 0,02 моль нитрата калия. 
8.26. Во сколько раз растворимость хлорида серебра в 0,01М рас-

творе хлорида натрия меньше, чем в воде? Расчет произвести с уче-
том коэффициентов активности. 

8.27. Рассчитать рН раствора, содержащего в одном литре 0,1 моль 
уксусной кислоты и 0,1 моль ацетата натрия. 

8.28. В 0,1М растворе уксусной кислоты степень диссоциации 
равна 1,32  10-2. При какой концентрации азотистой кислоты ее сте-
пень диссоциации будет такой же? 

8.29. Смешаны 0,2 л 0,01М раствора хлорида кальция и 0,5 л 
0,02М раствора карбоната натрия. Определить, образуется ли осадок. 

8.30. Определить, во сколько раз уменьшится концентрация ио-
нов серебра в насыщенном растворе хлорида серебра, если приба-
вить к нему столько соляной кислоты, чтобы концентрация ионов 
Cl


 в растворе стала равной 0,03 моль/л. 
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8.31. Рассчитать рН раствора, полученного смешением 25 см3 
0,5М раствора хлороводородной кислоты, 10 см3 0,5М раствора 
гидроксида натрия и 15 см3 воды. Коэффициенты активности ионов 
считать равными единице. 

8.32. Определить значение коэффициента активности иона водо-
рода в 0,005М растворе серной кислоты, содержащем, кроме того, 
0,005 моль хлороводородной кислоты.  

8.33. Определить концентрацию ионов H , HSe  и Se  в 0,05М 
растворе селеноводородной кислоты. 

8.34. Определить, образуется ли осадок сульфата кальция, если к 
0,1 л 0,01М раствора нитрата кальция прибавить 0,4 л 0,001М рас-
твора серной кислоты. Кажущаяся степень диссоциации нитрата 
кальция и серной кислоты равна 0,95. 

 
9. ИОННО-МОЛЕКУЛЯРНЫЕ УРАВНЕНИЯ.  

ГИДРОЛИЗ СОЛЕЙ 
 
При растворении в воде или других полярных растворителях мо-

лекулы электролитов подвергаются электролитической диссоциации, 
т.е. в большей или меньшей степени распадаются на положительно и 
отрицательно заряженные ионы (катионы и анионы). Электролиты, 
диссоциирующие в растворе полностью, называются сильными, а не 
полностью – слабыми. 

 

Т а б л и ц а  9.1 
 

Сильные и слабые электролиты 
 

Сильные электролиты Слабые электролиты 
1. Кислоты 1. Кислоты 
HCl, HBr, HI, HNO3, H2SO4, 
HClO4 и др. 

HCN, HNO2, H2SO3, H2CO3, H3PO4, 
H2S, CH3COOH, HCOOH и др. 

2.Основания 2. Основания 
LiOH, NaOH, KOH, RbOH, 
CsOH, Ca(OH)2, Sr(OH)2, 
Ba(OH)2, LiOH 

NH4OH, Mg(OH)2, Be(OH)2, Zn(OH)2, 
Fe(OH)2, Fe(OH)3, Al(OH)3, Ni(OH)2 
и др. 

3. Соли 3. Вода 
Все соли кроме: CdCl2, HgCl2, 
Fe(CNS)3, Pb(CH3COO)2 

H2O 
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HCl = H+ + Cl-;   H2S   H+ + HS-;   
Ca(OH)2 = Ca2+ + 2OH-;  HS-   H+ + S2-;  
Al2(SO4)3 = 2Al+3 + 3 SO4

2-;  Pb(OH)2   PbOH+ + OH-;  
Ba(HCO3)2 = Ba+2 + 2HCO3

-; PbOH   Pb2+ + OH-;. 
ZnOHNO3 = ZnOH+ + NO3

-. 
I – ступень  К1 = 6·10-8. 
II – ступень  К2 = 1·10-14. 
I – ступень  К1 = 9,6·10-4. 
II – ступень  К2 = 3·10-8.  

 

Диссоциация слабых электролитов протекает в основном по I 
ступени.  

В обменных реакциях, протекающих в растворах электролитов, 
наряду с недиссоциированными молекулами слабых электролитов, 
осадками и газами участвуют находящиеся в растворе ионы. По-
этому механизм протекания реакций в растворе наиболее полно вы-
ражается при замене молекулярных уравнений ионно-молекуляр-
ными. В таких уравнениях слабые электролиты, малорастворимые 
соединения и газы записываются в молекулярной форме, а сильные 
электролиты – в виде ионов: 

 
HClO4 + NaOH = NaClO4 + H2O. 
H+ + ClO4

- + Na+ + OH- = Na+ + ClO4
- + H2O. 

H+ + OH- = H2O. 
CaCl2 + Na2CO3 = CaCO3↓ + 2NaCl. 
Ca2+ + CO3

2- = CaCO3↓. 
Zn(OH)2 + 2HNO3 = Zn(NO3)2 + 2H2O. 
Zn(OH)2 + 2H+ = 2H2O + Zn2+. 
NaOH + H2CO3 = NaHCO3 + H2O. 
Na+ + OH- + H2CO3 = Na+ + HCO3

- + H2O. 
OH- + H2CO3 = HCO3

- + H2O. 
Fe(OH)2 + HCl = FeOHCl + H2O. 
Fe(OH)2 + H+ = FeOH+ + H2O. 
CaCO3 + 2HCl = CaCl2 + H2O + CO2↑. 
CaCO3 + 2H+ = Ca2+ + H2O + CO2↑. 
 
Рассмотренные примеры показывают, что обменные реакции в 

растворах электролитов протекают в направлении связывания ионов, 
приводящего к образованию осадков, газов или слабых электролитов: 
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CH3COO- + H+ = CH3COOH; 
CO3

2- + 2H+ = CO2↑ + H2О. 
 

В тех случаях, когда осадки или слабые электролиты имеются 
как среди исходных веществ, так и среди продуктов реакции, рав-
новесие смещается в сторону образования менее диссоциирующих 
веществ: 

 

CH3COOH + ОН- <=> CH3COO- + Н2О. 
                          К=1,8·10-5                                     К=1,8·10-16 

 

Таким образом, реакции нейтрализации, в которых участвуют 
слабые кислоты или основания, – обратимы, т.е. могут протекать 
как в прямом, так и обратном направлениях. Это значит, что при 
растворении в воде соли, в состав которой входит анион слабой ки-
слоты или катион слабого основания, протекает процесс гидролиза. 
Гидролизом называется обменное взаимодействие ионов соли с во-
дой, сопровождающееся изменением рН-среды. 

Правило написания молекулярного и ионно-молекулярного урав-
нений гидролиза соли 

 

Cr2(SO4)3 + H2O   : 
 

1. Под формулой соли написать формулы основания и кислоты, 
которыми образована соль: 

 

Cr2(SO4)3; 
Cr(OH)3 + H2SO4. 

 

2. Определить силу основания и кислоты: 
Cr(OH)3 – слабое основание, H2SO4 – сильная кислота. 

3. Подчеркнуть общий ион в формуле слабого электролита и в 
формуле соли: 

 

Cr2(SO4)3; 
Cr(OH)3 + H2SO4 

                                            слаб.         сильн. 
 

4. Написать сокращенное ионно-молекулярное уравнение гидро-
лиза с участием одного подчеркнутого иона и одной молекулы воды: 

 

Cr3+ + H+OH-   CrOH2+ + H+,   pH < 7,   среда кислая. 
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5. По полученному сокращенному ионно-молекулярному уравне-
нию написать полное молекулярное уравнение; используются ионы 
соли, не участвующие в гидролизе. Объединить ионы по правилу 
электронейтральности молекулы и расставить коэффициенты: 

 
Cr3+ + H+OH-   CrOH2+  +  H+ 

                              SO4
2-       SO4

2- 

 
Cr2(SO4)3 + 2H2O   2CrOHSO4 + H2SO4. 

 
Количественно протекание гидролиза определяется степенью 

гидролиза h, представляющей собой отношение числа гидролизо-
ванных молекул Сгидр к общему числу молекул соли, введенных в 
раствор, СВ: 

 

В

гидр

С
C

h .    или   
B

г
C
Kh  , 

 
где гK – константа гидролиза. 
 

.дис

B
г K

KK  ;      RT
KSTKH

г

rr

K 303,2
)298()298( 00

10



 ; 

RT
KG

г

r

K 303,2
)298(0

10



 , 

 
где КВ – ионное произведение воды (10-14); 

 Кдис – константа диссоциации, участвующего в образовании со-
ли слабого электролита по последней ступени диссоциации; 

)298();298();298( 000 KGKSKH rrr   – соответственно из-
менения энтальпии, энтропии и энергии Гиббса реакции гидролиза. 

Константу, степень и рН гидролиза определяют по данным  
табл. 9.2. 

 



Т а б л и ц а  9.2 
 

Расчет константы, степени и рН гидролиза 
 

Соль  
образована Реакция среды гK  h гpH  

cильным 
основанием 

и слабой 
кислотой 

(KCN) 

щелочная 
HCN

B
K

K
 

KCN

г
C

K
 14-(- KCNг CK lg

2
1lg

2
1

 ) 

cлабым  
основанием 
и сильной 
кислотой 
(NH4Cl) 

кислая 
OHNH

B
K

K

4

 
ClNH

г
C

K

4

 - ClNHг CK
4

lg
2
1lg

2
1

  

cлабым  
основанием 

и слабой 
кислотой 
(NH4CN) 

слабощелочная, 
так как 

HCNOHNH KK 
4

 
1,8·10-5 > 7,9·10-10 

HCNOHNH

B
KK

K


4

 
CNNH

г
C

K

4

 14-(- CNNHг CK
4

lg
2
1lg

2
1

 ) 
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Гидролиз протекает в основном по первой ступени, однако сте-
пень гидролиза возрастает с разбавлением раствора, при повыше-
нии температуры, а также при связывании продуктов гидролиза в 
слабодиссоциирующие соединения. 

 
З а д а ч и  

 
9.1. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 

гидролиза солей: а) AlCl3; б)Na2CO3 и указать реакцию среды их 
водных растворов. 

9.2. Написать ионное уравнение а) и молекулярные уравнения б), 
в) следующих реакций:  

а) Zn(OH)2 + HCl → основная (гидроксо-) соль + …; 
б) CO3

2- + 2H+ = CO2↑ + H2O; 
в) Cu2+ + 2OH- = Cu(OH)2↓. 
9.3. Что произойдет при сливании растворов солей K2S и CrCl3? 

Написать уравнения гидролиза в молекулярной и ионно-молеку-
лярной формах. 

9.4. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза солей: а) CuSO4; б) Na2SO3 и указать реакцию среды их 
водных растворов. 

9.5. Написать ионное уравнение а) и молекулярные уравнения б), 
в) следующих реакций: 

а) KOH + H3PO4 → кислая (гидро-) соль + …; 
б) Ca2+ + CO3

2- = CaCO3 ↓; 
в) FeS + 2H+ = Fe2+ + H2S↑. 
9.6. Что произойдет при сливании растворов солей Cr2(SO4)3 и 

K2CO3? Написать уравнения гидролиза в молекулярной и ионно-
молекулярной формах. 

9.7. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза солей: а) Pb(NO3)2; б) K2CO3 и указать реакцию среды их 
водных растворов. 

9.8. Написать ионное уравнение а) и молекулярные уравнения б), 
в) следующих реакций: 

а) NaOH + H2SO3 → кислая (гидро-) соль + …; 
б) S2- + 2H+ = H2S↑; 
в) CO3

2- + Ba2+ = BaCO3↓.  
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9.9. Что произойдет при сливании растворов солей CoCl2 и 
K2SO3? Написать уравнения гидролиза в молекулярной и ионной 
формах. 

9.10. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза солей: а) FeCl3; б) Na2S и указать реакцию среды их вод-
ных растворов. 

9.11. Написать ионные уравнения а), в) и молекулярное уравне-
ние б) следующих реакций: 

а) Co(OH)2 + HCl → основная (гидроксо-) соль + …; 
б) Ag+ + Cl- = AgCl↓;   
в) Na2S + HCl → . 
9.12. Что произойдет при сливании растворов солей FeCl3 и 

Na2CO3? Написать уравнения гидролиза в молекулярной и ионно-
молекулярной формах. 

9.13. Написать молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза солей: а) Cr2(SO4)3; б) Ca(NO2)2 и указать реакцию среды 
их водных растворов. 

9.14. Написать ионные уравнения а), в) и молекулярное уравне-
ние б) следующих реакций: 

а) KOH + H2CO3 → кислая (гидро-) соль + …; 
б) Сu2+ + S2- = CuS↓; 
в) NH4Cl + NaOH → . 
9.15. Что произойдет при сливании растворов солей FeCl2 и 

NaCN? Написать уравнения гидролиза в молекулярной и ионно-мо-
лекулярной формах. 

9.16. Написать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
гидролиза: а)Cr(NO3)3 б) K2SO3 и указать реакцию среды их водных 
растворов.  

9.17. Написать ионное а), в) и молекулярное б) уравнения сле-
дующих реакций: 

а) Ca(OH)2 + H3PO4 → кислая (дигидро-) соль + …;  
б) Ag+ + S- = Ag2S; 
в) FeCl3 + NaOH → . 
9.18. Составить молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 

гидролиза соли Na2CO3. Вычислить константу, степень и рН гидро-
лиза в 0,01 М растворе этой соли. 

9.19. Какая из двух солей FeCl3 или FeCl2, при равных условиях 
(

23
FeClFeCl CC  = 0,1 моль/л) в большей степени подвергается 
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гидролизу? Составить молекулярные и ионно-молекулярные урав-
нения гидролиза этих солей. Ответ мотивировать расчетом степеней 
гидролиза. 

9.20. Рассчитать константу, степень и рН гидролиза соли NH4Cl  
в 1М растворе, используя значения термодинамических характери-
стик. Написать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
этой соли.  

ΔrH0 (298K) = 51.35 кДж;     ΔrS0 (298K) = -4.67 Дж/К. 
9.21. Составить молекулярное и ионное уравнения гидролиза со-

ли AlCl3. Вычислить константу, степень и рН гидролиза в 0,1М рас-
творе этой соли. 

9.22. Какая из двух солей: Na2CO3 или Na2SO3 при равных усло-
виях (

4232 SONaCONa CC   = 1 моль/л) в большей степени подверга-
ется гидролизу? Составить молекулярные и ионно-молекулярное 
уравнения гидролиза этих солей. Ответ мотивировать расчетом сте-
пеней гидролиза. 

9.23. Рассчитать константу, степень и рН гидролиза соли CH3COONa 
в 1М растворе, используя значения термодинамической характери-
стики. Написать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
гидролиза этой соли.  

ΔrG0 (298K) = 53.1 кДж; 
9.24. Составить молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 

гидролиза соли Na2SeO3. Вычислить константу, степень и рН гид-
ролиза в 0,1 М растворе этой соли. 

9.25. Какая из двух солей: NaCN или NaClO при равных услови-
ях (CNaCN = CNaClO = 0,1 моль/л) в большей степени подвергается 
гидролизу? Составить молекулярное и ионно-молекулярное уравне-
ния гидролиза этих солей. Ответ мотивировать расчетом степеней 
гидролиза. 

9.26. Рассчитать константу, степень и рН гидролиза соли KCN в 
1М растворе, используя значения термодинамических характери-
стик. Написать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения гид-
ролиза этой соли.  

Δr H0 (298K) = 10,29 кДж;     ΔrS0 (298K) = -69,6 Дж/К. 
9.27. Составить молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 

гидролиза соли CrCl3. Вычислить константу, степень и рН гидроли-
за в 0,1М растворе этой соли. 
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9.28. Какая из двух солей MgCl2 или ZnCl2, при равных условиях 
(

22 ZnClMgCl CC  = 0,1 моль/л) в большей степени подвергается 
гидролизу? Составить молекулярное и ионно-молекулярное уравне-
ния гидролиза этих солей. Ответ мотивировать расчетом степеней 
гидролиза. 

9.29. Рассчитать константу, степень и рН гидролиза соли NH4NO3 
в 1М растворе, используя значения термодинамической характери-
стики. Написать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
гидролиза этой соли.  

ΔrG0 (298K) = 52,74 кДж. 
9.30. Составить молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 

гидролиза соли K2SO3. Вычислить константу, степень и рН гидро-
лиза в 0,01М растворе этой соли. 

9.31. Какая из двух солей: KCN или KF при равных условиях 
(CKCN = CKF = 0,1 моль/л) в большей степени подвергается гидро-
лизу? Составить молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
гидролиза этих солей. Ответ мотивировать расчетом степеней гид-
ролиза. 

9.32. Рассчитать константу, степень и рН гидролиза соли NH4NO3 
в 0,1М растворе, используя значения термодинамических характе-
ристик. Написать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 
гидролиза этой соли.  

Δr H0 (298K) = 51,135 кДж;     ΔrS0 (298K) = -4,67 Дж/К. 
9.33. Написать молекулярное и ионно-молекулярное уравнения 

гидролиза соли K2SiO3. Вычислить константу, степень и рН гидро-
лиза 0,01М раствора этой соли. 

9.34. Какая из двух солей KOCl или KOBr при равных условиях 
(СKOCl = CKOBr = 0,1 моль/л) в большей степени подвергается гид-
ролизу? Составить молекулярные и ионно-молекулярные уравнения 
гидролиза этих солей. Ответ мотивировать расчетом степеней гид-
ролиза. 

 
10. ОКИСЛИТЕЛЬНО–ВОССТАНОВИТЕЛЬНЫЕ  

РЕАКЦИИ 
 
Реакции, сопровождающиеся изменением степеней окисления 

элементов в молекулах реагирующих веществ, называются окисли-
тельно-восстановительными. 
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Степень окисления – это условный заряд атома в молекуле, вы-
численный из предположения, что молекула состоит из ионов и в 
целом электронейтральна. 

Для установления степени окисления элемента следует руково-
дствоваться следующими правилами: 

1. Степень окисления элементов простых веществ равна нулю: 
 

Mg0, Fe0, P0, S0, Cl0, N2
0, H0

2, O2
0. 

 

2. В водородсодержащих соединениях степень окисления водо-
рода всегда +1, за исключением гидридов металлов, в которых сте-
пень окисления водорода равна -1: 

 

H+1Cl, CH4
+1, H2

+1SO4, H+1NO3, NaH-1, CaH2
-1. 

 
3. В кислородсодержащих соединениях, степень окисления ки-

слорода всегда -2, за исключением пероксидов, в которых степень 
окисления кислорода -1: 

 
CO2

-2, H2O-2, KMnO4
-2, H2O2

-1. 
 
4. Степень окисления одного из элементов в молекуле можно 

определить по степени окисления других элементов, поскольку мо-
лекула в целом электронейтральна. 

 

K+1MnXO4
-2,              K2

+1Cr2
XO7

-2,              Na2
+1B4

XO7
-2 

             (+1)+Х+4(-2)=0        2(+1)+2Х+7(-2)=0     2(+2)+4Х+7(-2)=0 
                Х=+7                           Х=+6                           Х=+3 
 

5. Сумма степеней окисления всех элементов, входящих в состав 
иона, равна заряду иона. 

 

[N+5O3
-2]1-,            [S+6O4

-2]2-,            [C+4O3
-2]2-,            [P+5O4

-2]3- 

 (+5)+3(-2)=-1       (+6)+4(-2)=-2      (+4)+3(-2)=-2       (+5)+4(-2)=-3 
 

6. Для элементов положительная степень окисления не может 
превышать величины, равной номеру группы Периодической сис-
темы, из которой взят данный элемент. 

Oкислительно-восстановительная реакция состоит из полуреак-
ций окисления и восстановления. 

Вещество, которое принимает электроны, называется окислите-
лем, а вещество, которое отдает электроны – восстановителем. 
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Процесс, связанный с потерей электронов, называется окислени-
ем, а процесс, связанный с присоединением электронов – восста-
новлением. 

Так, в реакции C0 + O2
0 = C+4O2

-2; 
       C0 – 4е = C+4; 
       O2

0 + 4е = 2O-2 
окислитель – О2, восстановитель – С. 
Число электронов, отдаваемых восстановителем, равно числу 

электронов, принимаемых окислителем, поэтому стехиометриче-
ские коэффициенты окислительно-восстановительных реакций оп-
ределяют, используя метод электронного баланса или метод элек-
тронно-ионного баланса. 

Порядок составления уравнений окислительно-восстановитель-
ных реакций (метод электронного баланса): 

1. Написать формулы исходных веществ и продуктов реакций. 
2. Определить элементы, которые меняют свою степень окисления. 
3. Составить две полуреакции для окислителя и восстановителя и 

определить число принятых и отданных электронов. 
4. Найти наименьшее общее кратное между числом принятых и 

отданных электронов и определить дополнительные множители к 
обеим полуреакциям. 

5. Умножить дополнительные множители на соответствующие 
полуреакции и сложить их левые и правые части. Полученные ко-
эффициенты перенести в молекулярное уравнение. 

6. Если окислитель или восстановитель расходуется на получе-
ние других продуктов реакции, в которых степень их окисления не 
меняется то необходимо уточнить коэффициенты. 

7. Уравнять число атомов водорода и кислорода.  
 

Пример: 0Pb  + 3
5
ONH


 = 23

2
)(NOPb


 + ON

2
 + OH2 . 

 
                НОК ДМ 

        Pb – 2e = Pb+2                      3 
      6 

        N+5 + 3e = N+2                      2 
 

        3Pb0 + 2N+5 = 3Pb+2 + 2N+2  
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HNO3 расходуется на получение 2 моль NO и 3 моль Pb(NO3)2, 
поэтому в левую часть реакции добавляем 6HNO3: 

 

6HNO3 + 3Pb0 + 2HNO3 = 3Pb(NO3)2 + 2NO + H2O. 
 

В итоге 3Pb + 8HNO3 = 3Pb(NO3)2 + 2NO + 4H2O. 
 

Порядок составления уравнений окислительно-восстановитель-
ных реакций (метод электронно-ионного баланса) следующий: 

1. Составить ионную схему реакции, руководствуясь общими 
правилами составления ионных уравнений: сильные электролиты 
записать в виде ионов, а неэлектролиты, слабые электролиты, осад-
ки и газы – в виде молекул; в ионную схему включать только те 
частицы, которые изменяют свое состояние, т.е. выполняют функ-
цию окислителя или восстановителя. 

2. Составить электронно-ионные уравнения полуреакций, руко-
водствуясь следующим: а) если продукт реакции содержит больше 
кислорода, чем исходное вещество, то расходуется либо вода – в 
нейтральных и кислых растворах, либо ОН- – в щелочных раство-
рах; б) если продукт реакции содержит меньше кислорода, чем ис-
ходное вещество, то в кислой среде образуется вода, а в нейтраль-
ной и щелочной – ионы ОН-. Определить число принятых и отдан-
ных в каждой полуреакции электронов. 

3. Найти наименьшее общее кратное между числом принятых и 
отданных электронов и определить дополнительные множители к 
каждой полуреакции. 

4. Сложить электронно-ионные уравнения процессов восстанов-
ления и окисления, предварительно умноженные на найденные до-
полнительные множители. 

5. По полученному ионному уравнению составить молекулярное 
уравнение. 

Пример: Расставить коэффициенты в уравнении 
 

K2Cr2O7 + SO2 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O. 
 

1. Сокращенная ионно-молекулярная схема реакции 
 

Cr2O7
- + SO2 + 2H+ = 2Cr3+ + SO4

2- + H2O. 
 

2. а) составить электронно-ионное уравнение для процесса вос-
становления. Ион Cr2O7

2- превращается в ион Cr3+, т.е. получается 
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продукт реакции, не содержащий кислорода. Так как реакция про-
текает в кислой среде, то вторым продуктом реакции будет вода. На 
каждый атом кислорода расходуется по два иона Н+: 

 
Cr2O7

2- + 14Н+ + 6е = 2Cr3+ + 7H2O; 
 
б) составить электронно-ионное уравнение для процесса окисле-

ния. Получающийся ион (SO4
2-) содержит больше кислорода, чем 

исходное вещество (SO2).. Следовательно, в процессе реакции окис-
ления кислород потребляется. Так как реакция протекает в кислой 
среде, в окислительно-восстановительном процессе принимает уча-
стие вода: 

 
SO2 + 2H2O – 2е = SO4

2- + 4Н+. 
 
3. Определить наименьшее общее кратное и дополнительные 

множители: 
 
      НОК   ДМ 

   Cr2O7
2- + 14Н+ + 6е = 2Cr3+ + 7H2O                    1 

         6 
   SO2 + 2H2O – 2е = SO4

2- + 4Н+                            3 
 
4. Ионное уравнение реакции 
 

Cr2O7
2- + 3SO2 + 2Н+ = 2Cr3+ + 3SO4

2- + H2O. 
 
5. Молекулярное уравнение реакции 
 

K2Cr2O7 + 3SO2 + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O. 
 
Молярная масса эквивалента окислителя равна молярной массе 

окислителя, деленной на число электронов, принятых одной моле-
кулой окислителя. Молярная масса эквивалента восстановителя 
равна молярной массе восстановителя, деленной на число электро-
нов, отданных одной молекулой восстановителя. 

По закону эквивалентов nэк(ок) = nэк(вос); 
 

.
.. )()(

)()(
или восэкокэк

эк

вос

эк

ок VвосСVокС
восM

m
окM

m
 . 
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Поскольку одно и то же вещество в разных реакциях может от-
давать или принимать разное количество электронов, то и молярная 
масса его эквивалента может иметь разные значения. Так, напри-
мер, KMnO4 ( г/моль0,158

4
KMnOM ) в зависимости от среды вос-

станавливается по-разному. В кислой среде Mn+7 + 5е = Mn+2, в ней-
тральной Mn+7 + 3е = Mn+4 и в щелочной Mn+7 + 1е = Mn+6. Поэтому 
молярные массы эквивалентов для KMnO4 будут равны его моляр-
ной массе, деленной соответственно на 5; 3 и 1, т.е. 31,6 г/моль,  
52,7 г/моль и 158,0 г/моль. 

Самопроизвольно протекающие окислительно-восстановительные 
реакции сопровождаются уменьшением энергии Гиббса, которую 
можно рассчитать по уравнению 

 
ΔrG0(298K) = -zFε0, 

 
где z – число электронов, принимающих участие в реакции (наи-
меньшее общее кратное); 

 F – постоянная Фарадея – 96500 кл/моль; 
 ε0 – стандартное напряжение окислительно-восстановительной 

реакции, В: 
 

0
вос

0
ок

0ε  ,. 
 

где 0
ок  и 0

вос  – стандартные электродные потенциалы окислителя 
и восстановителя (табл. П7). 

Так как z и F – величины положительные, то направление проте-
кания окислительно-восстановительной реакции определяется зна-
ком при ε0, если 0

ок  > 0
вос , то ε0 величина положительная, а 

ΔrG0(298K) – величина отрицательная, поэтому возможно самопро-
извольное протекание прямой реакции. Если же 0

ок  < 0
вос , то 

возможно самопроизвольное протекание обратной реакции. Глуби-
на протекания окислительно-восстановительной реакции определя-
ется константой равновесия: 

 
-zFε0 = -2,303RTlgK. 
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После подстановки значений T(298 K), R(8,314 Дж/моль) и 
F(96500 Кл/моль) получим 

 

059,0
lg

0


zK ;      059,0

0

10



z

K . 

 
З а д а ч и  

 
10.1. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) Ca + HNO3(конц.) =  
б) KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 = MnSO4 + K2SO4 + Fe2(SO4)3 + H2O. 
10.2. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) P + HNO3 (конц.) =  
б) FeSO4 + KClO3 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + KCl + H2O. 
10.3. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) Cu + H2SO4(конц.) =  
б) KMnO4 + Na2SO3 + KOH = K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. 
10.4. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) As + H2SO4 (конц.) =  
б) K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 = S + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O. 
10.5. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) Zn + HNO3(конц.) =  
б) Na2SO3 + KMnO4 + H2O = Na2SO4 + MnO2 + KOH. 
10.6. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) S + HNO3(конц.) =  
б) Na2CrO2 + PbO2 + NaOH = Na2CrO4 + Na2PbO2 + H2O. 
10.7. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) Mg + H2SO4(конц.) =  
б) KMnO4 + Na2S + H2SO4 = K2SO4 +S + MnSO4 + Na2SO4 + H2O. 
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10.8. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-
ты а) и б). 

а) B + H2SO4(конц.) =  
б) K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 = Fe2(SO4)3 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O. 
10.9. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффициен-

ты а) и б). 
а) Cu + HNO3 (конц.) =  
б) I2 + Cl2 + H2O = HIO3 + HCl. 
10.10. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
а) C + HNO3 (конц.) =  
б) NaI + KMnO4 + KOH = I2 + K2MnO4 + NaOH. 
10.11. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
а) Ba + H2SO4 (конц.) =  
б) KMnO4 + NaNO2 + H2SO4 = MnSO4 + NaNO3 + K2SO4 + H2O. 
10.12. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
а) C + H2SO4 (конц.) =  
б) H2O2 + KMnO4 = MnO2 + KOH + O2 + H2O. 
10.13. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
а) Mg + HNO3 (конц.) =  
б) NaI + KMnO4 + H2SO4 = K2SO4 + MnSO4 + NaSO4 + I2 + H2O. 
10.14. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
а) As + HNO3 (конц.) =  
б) K2Cr2O7 + Zn + H2SO4 = ZnSO4 + Cr2(SO4)3 + K2SO4 + H2O. 
10.15. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
а) Ag + H2SO4 (конц.) =  
б) Cr2O3 + Br2 + NaOH = Na2CrO4 + NaBr + H2O. 
10.16. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
а) Sr + H2SO4 (конц.) =  
б) Cl2 + H2S + H2O = HCl + H2SO4. 
10.17. Закончить уравнение реакции а) и расставить коэффици-

енты а) и б). 
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а) Hg + HNO3(конц.) =  
б) KMnO4 + K2S + H2O = S + KOH + MnO2. 
10.18. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 

FeCl3 + KI → FeCl2 + I2 + KCl. Определить направление протекания 
и константу равновесия реакции при стандартных условиях. 

10.19. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
Na2Cr2O7 + H2S + HCl → CrCl3 + S + NaCl + H2O. Определить Сэк (H2S), 
если на взаимодействие с 4,37 г Na2Cr2O7 ушло 200 мл раствора H2S. 

10.20. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
KMnO4 + FeSO4 + H2SO4 → MnSO4 + Fe2(SO4)3 + K2SO4 + H2O. Оп-
ределить массу KMnO4, необходимую для взаимодействия с 1,52 г 
FeSO4. 

10.21. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
PbO2 + HCl → PbCl2 + Cl2 + H2O. Определить направление протека-
ния и константу равновесия реакции при стандартных условиях. 

10.22. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
HNO3 + H2S → NO + S + H2O. Определить Сэк (HNO3), если на взаи-
модействие с 6,8 г H2S ушло 200 мл раствора HNO3. 

10.23. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
PbS + HNO3 → PbSO4 + NO2 + H2O. Определить массу PbS, необхо-
димую для взаимодействия с 12,6 г HNO3. 

10.24. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
Hg2(NO3)2 + Fe(NO3)2 → Hg + Fe(NO3)3. Определить направление про-
текания и константу равновесия реакции при стандартных условиях. 

10.25. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
Zn + H3AsO3 + H2SO4 → AsH3 + ZnSO4 + H2O. Определить  
Сэк (H3AsO3), если на взаимодействие с 6,50 г Zn ушло 200 мл рас-
твора H3AsO3. 

10.26. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
Mn(OH)2 + Cl2 + KOH → MnO2 + KCl + H2O. Определить объем хло-
ра, необходимый для взаимодействия с 1,16 г гидроксида марганца (II). 

10.27. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
SnCl2 + I2 + KCl → SnCl4 + KI. Определить направление протекания 
и константу равновесия реакции при стандартных условиях. 

10.28. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
KMnO4 + Na2SO3 + H2O → MnO2 + Na2SO4 + KOH. Определить  
Сэк (Na2SO3), если на взаимодействие с 1,62 г KMnO4 ушло 200 мл 
раствора Na2SO3. 
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10.29. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
H2SO3 + Cl2 + H2O → H2SO4 + HCl. Oпределить массу H2SO3, необ-
ходимую для взаимодействия с 1,12 л хлора. 

10.30. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
HgCl2 + FeCl2 → Hg + FeCl3. Определить направление протекания и 
константу равновесия реакции при стандартных условиях. 

10.31. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
KMnO4 + Na2SO3 + KOH → K2MnO4 + Na2SO4 + H2O. Определить 
Сэк (KMnO4), если на взаимодействие с 1,26 г Na2SO3 ушло 50 мл 
раствора KMnO4. 

10.32. Уравнять реакцию. Указать окислитель и восстановитель. 
KCrO2 + Br2 + KOH → KBr + K2Cr2O7 + H2O. Oпределить массу 
KCrO2, необходимую для взаимодействия с 4 г брома. 

10.33. Уравнять реакции. Указать окислитель и восстановитель. 
Какая из нижеприведенных реакций будет протекать самопроиз-
вольно? Ответ мотивировать расчетом ∆rG(298K) и K.  

a) Snк + HClж = SnCl2(к) + H2(г); 
б) Snк + HClж = SnCl4(к) + H2(г). 
10.34. Уравнять реакции. Указать окислитель и восстановитель. 

K2Cr2O7 + FeSO4 + H2SO4 → Fe2(SO4)3 + K2SO4 + Cr2(SO4)3 + H2O. 
Определить массу K2Cr2O7, необходимую для взаимодействия с 10 г 
FeSO4. 

 
11. ГАЛЬВАНИЧЕСКИЙ ЭЛЕМЕНТ.  

КОРРОЗИЯ МЕТАЛЛОВ 
 

11.1. Гальванический элемент 
 
Гальваническими элементами (ГЭ) называются устройства, в ко-

торых энергия окислительно-восстановительных реакций превра-
щается в электрическую энергию. Гальванический элемент состоит 
из двух электродов (окислительно-восстановительных систем), со-
единенных между собой металлическим проводником. Электроды 
погружены в растворы электролитов; последние сообщаются друг с 
другом чаще всего через пористую перегородку. На каждом элек-
троде происходит полуреакция (электродный процесс): на аноде – 
процесс окисления; на катоде – процесс восстановления. Гальвани-
ческие элементы изображаются в виде схем. 
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Так, схема ГЭ, в основе работы которой лежит реакция 
 

 nMeMe 2
0

1
0

21 MeMe n  , 
 

изображается следующим образом: 
 

(-)А Me1/Me1
n+//Me2

n+/Me2 K(+). 
 
Причем анодом является более активный, а катодом – менее ак-

тивный металл )( 0
/

0
/ 21 MeMeMeMe nn   ; 

процесс на аноде: Me1
0 – nē = Me1

n+; 
процесс на катоде: Me2

n+ + nē = Me2
0. 

Например, для реакции, протекающей в ГЭ 
 

Ni + 2AgNO3 = Ni(NO3)2 + 2Ag 
 

),8,0;25,0( /
0

/
0 2 BB AgAgNiNi    

 
схема ГЭ имеет вид  
 

(-)А  Ni /Ni(NO3)2//AgNO3/ Ag К(+); 
 

процесс на аноде: Ni0 - 2ē = Ni2+   2         1 
          2 
процесс на катоде: Ag+ + ē = Ag0   1         2 
 
Ni0 + 2Ag+ = Ni2+ + 2Ag – суммарная токообразующая реакция. 
 
Напряжение ГЭ (ε0) при стандартных условиях рассчитывается 

по формуле 
 

0
анода

0
катода

0ε  , 
 

где 0
катода  и 0

анода  – стандартные значения электродных потен-
циалов катода и анода. 

При условиях, отличающихся от стандартных, численное значе-
ние электродного потенциала определяется по уравнению Нернста: 
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  nnn MeMeMeMeMe C
n

lg059,00
// , 

 

где 
MeMen /  и 0

/ МеMen  – соответственно электродный и стан-

дартный электродный потенциалы металлов;  
nMeC  – молярная концентрация катиона металла в растворе, 

моль/л.  
Значение электродного потенциала водорода рассчитывается по 

формуле 
 

pHHH 059,0
2/2   . 

 
Условием самопроизвольного протекания химического процесса 

при стандартных условиях является, как известно, ΔrG0(298K) < 0. 
Взаимосвязь между изменением энергии Гиббса и напряжением  

ГЭ выражается формулой 
 

ΔrG0(298K) = -nFε0 = -2,3RTlgK. 
 
Константа равновесия соответствующей окислительно-восстано-

вительной реакции вычисляется по формуле 
 

059,0

0

10



n

K . 
 

11.2. Коррозия металлов 
 
Коррозией называется процесс самопроизвольного разрушения 

металлов под действием агрессивных сред. По механизму взаимо-
действия металлов с агрессивными средами коррозию можно разде-
лить на два типа: химическую и электрохимическую. 

Химическая коррозия представляет собой разрушение металлов 
вследствие непосредственного взаимодействия их с сухими агрес-
сивными газами O2, CO2, SO2, H2S, NH3, H2O (газовая коррозия) или 
с агрессивными компонентами в жидких неэлектролитах, например 
в нефтепродуктах (коррозия в неэлектролитах). 
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При контакте металла с водой, растворами электролитов, влаж-
ными газами наблюдается электрохимическая коррозия – наиболее 
распространенный вид коррозии металлов. 

Процессы, протекающие при электрохимической коррозии: 
анодные: Me0 – nē = Men+; 
катодные: 2Н+ + 2ē = Н2 – водородная деполяризация; 










 O2He44HO

4OHe4O2HO

22

-
22  кислородная деполяризация. 

Например, схема коррозионного ГЭ, составленного из железа 
( B44,0/

0 2   FeFe ), частично покрытого оловом   SnSn /
0 2(  

= B14,0 ) в атмосферных условиях, имеет вид  
 

(-)А Fe/H2O+,O2/Sn K(+): 
 

процесс на аноде: Fe0 - 2ē = Fe2+                      2            2 
процесс на катоде: O2 + 2H2O + 4ē = 4ОН-     4     4      1 
 
           2Fe + O2 + 2H2O = 2Fe2+ + 4ОН-  
 
            2Fe(OH)2 
Вторичный процесс: 4Fe(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3. 
 

Количественно скорость коррозии характеризуется показателями 
коррозии: 

весовой показатель 
S

mKm 


 , г/м2· ч,  

где Δm – масса металла, превратившегося в продукт коррозии, г; 
 τ – продолжительность коррозии, ч; 
 S – площадь поверхности металла, м2; 

объемный показатель 
S

VKV 
 , см3/м2·ч,  

где V – объем газа, выделяющегося и поглощающегося при корро-
зии, см3; 

глубинный показатель 



П , мм/год, 

где δ – глубина проникновения коррозии в металл, мм; 
 τ – продолжительность коррозии, год. 
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Весовой и глубинный показатели коррозии связаны уравнением 
 





1000

8760mKП , мм/год, 

 

где ρ – плотность металла, г/см3; 
 8760 – число часов в году. 
Объемный и весовой показатели связаны уравнением 
 

)()( газаM
эк

m
V эк

V
МеM

KK  , 

 

где Мэк(Ме) – молярная масса эквивалента корродируемого метал-
ла, г/моль; 

)(газаM эк
V  – молярный объем эквивалента газа выделяющегося и 

поглощающегося при коррозии металла, см3/моль. 
 

З а д а ч и  
 
11.1. Вычислить значение электродного потенциала водородного 

электрода в 0,05М растворе гидроксида натрия. 
11.2. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего при 

контакте меди с кобальтом в растворе соляной кислоты с кислоро-
дом. Написать уравнения электродных процессов и уравнение сум-
марной реакции процесса коррозии. 

11.3. Вычислить растворимость Ag2CrO4 (моль/л), если значение 
электродного потенциала серебра в насыщенном растворе Ag2CrO4 
равно 0,59 В. 

11.4. Вычислить электродный потенциал цинкового электрода, по-
груженного в раствор нитрата цинка с концентрацией 

23 )(NOZnC  
= 0,001 моль/л. 

11.5. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего в атмо-
сферных условиях при контакте железа с никелем. Написать урав-
нения электродных процессов и уравнение суммарной реакции про-
цесса коррозии. 

11.6. Потенциал медного электрода, погруженного в раствор 
сульфата меди (II), равен +0,28 В. Вычислить концентрацию ионов 
меди в растворе. 
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11.7. Вычислить потенциал водородного электрода с концентра-
цией ионов водорода в растворе, равной 0,04 моль/л. 

11.8. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего при 
контакте свинца с алюминием в растворе разбавленной серной ки-
слоты. Написать уравнения электродных процессов и уравнение 
суммарной реакции процесса коррозии. 

11.9. Составить схемы двух ГЭ, в одном из которых никель слу-
жил бы катодом, а в другом – анодом. Для одного из них написать 
уравнения электродных процессов, уравнение суммарной токообра-
зующей реакции и рассчитать стандартное напряжение ГЭ.  

11.10. Кобальтовый электрод погружен в 0,001М раствор хлори-
да кобальта (II). Вычислить значение электродного потенциала ко-
бальта. 

11.11. Потенциал водородного электрода равен -0,59 В. Вычис-
лить концентрацию ионов водорода в растворе. 

11.12. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего при 
контакте олова с цинком в растворе разбавленной серной кислоты с 
кислородом. Написать уравнения электродных процессов и уравне-
ние суммарной реакции процесса коррозии. 

11.13. Составить схемы двух ГЭ, в одном из которых олово слу-
жило бы анодом, а в другом – катодом. Для одного из них написать 
уравнения электродных процессов, уравнение суммарной токообра-
зующей реакции и рассчитать напряжение ГЭ. 

11.14. Вычислить растворимость иодида свинца (II) (моль/л), ес-
ли известно, что значение электродного потенциала свинца в насы-
щенном растворе иодида свинца (II) равно -0,019 В. 

11.15. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего в ат-
мосферных условиях при контакте железа с медью. Написать урав-
нения электродных процессов и уравнение суммарной реакции про-
цесса коррозии. 

11.16. Вычислить значение электродного потенциала водородно-
го электрода в 0,02М растворе гидроксида калия. 

11.17. Потенциал никелевого электрода, погруженного в раствор 
нитрата никеля (II), равен -0,28В. Вычислить концентрацию ионов 
никеля в растворе. 

11.18. Вычислить изменение стандартной энергии Гиббса реакции, 
протекающей в ГЭ Cd /Cd2+//Ag+/ Ag, при концентрациях (моль/л): 
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1,0,001,02   AgCd CC . Написать уравнения электродных про-

цессов. 
11.19. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего при 

контакте железной пластины площадью 50 см2 с медной в растворе 
соляной кислоты. Написать уравнения электродных процессов и 
суммарную реакцию процесса коррозии. Вычислить объемный и 
глубинный показатели коррозии, если за 40 минут потеря массы 
корродируемого металла составила 0,06 г ( 9,7Fe  г/см3). 

11.20. Составить схему ГЭ, написать уравнения электродных про-
цессов и суммарную токообразующую реакцию, вычислить напря-
жение ГЭ, составленного из цинкового электрода, погруженного в 
0,01М раствор хлорида цинка, и никелевого электрода, погруженного 
в 0,001М раствор хлорида никеля (II). 

11.21. Напряжение ГЭ Mg/Mg2+//Zn2+/Zn при 12 MgC  моль/л 

равно 1,56 В. Рассчитать концентрацию катионов цинка в растворе. 
Написать уравнения электродных процессов и уравнение суммар-
ной токообразующей реакции. 

11.22. Составить схему ГЭ и написать уравнения электродных 
процессов. На основании значений изменения стандартных энергий 
Гиббса образования ионов рассчитать напряжение ГЭ и константу 
равновесия реакции, протекающей в ГЭ: Cd0 + Ni2+ = Cd2+ + Ni0. 

11.23. Составить схему ГЭ, возникающего при коррозии цинко-
вой пластины, частично покрытой оловом, находящейся в растворе 
соляной кислоты. Написать уравнения электродных процессов и 
уравнение суммарной токообразующей реакции. Какой металл и в 
каком количестве растворился при коррозии, если в результате ра-
боты образовавшегося ГЭ выделилось 2,45 л водорода, измеренного 
при 295 К и 750 мм рт.ст.? 

11.24. Гальванический элемент составлен из стандартного цин-
кового электрода и хромового электрода, погруженного в раствор, 
содержащий ионы хрома (III). Определить концентрацию ионов 
хрома (III), при которой напряжение ГЭ равно нулю. 

11.25. Гальванический элемент состоит из стандартного водо-
родного электрода и водородного электрода, погруженного в рас-
твор с рН = 12. Составить схему ГЭ, написать уравнения электрод-
ных процессов и рассчитать напряжение ГЭ. 
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11.26. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего при 
контакте магниевой пластины площадью 30 см2 с никелевой в рас-
творе разбавленной серной кислоты. Написать уравнения электрод-
ных процессов и суммарной реакции процесса коррозии. Вычислить 
объемный и весовой показатели коррозии, если за 20 мин выдели-
лось 3 см3 водорода (н.у.). 

11.27. Составить схему ГЭ и написать уравнения электродных 
процессов. На основании значений изменения стандартных энергий 
Гиббса образования ионов рассчитать напряжение ГЭ и константу 
равновесия реакции, протекающей в ГЭ: Cd0 + Co2+ = Cd2+ + Co0. 

11.28. Составить схему ГЭ, образованного оловянным электро-
дом, погруженным в 1М раствор нитрата олова (II), и свинцовым 
электродом, погруженным в 10-4М раствор нитрата свинца (II). Вы-
числить напряжение ГЭ. Написать уравнения электродных процес-
сов и уравнение суммарной токообразующей реакции. 

11.29. Составить схему коррозионного ГЭ, возникающего при 
контакте кобальтовой пластины площадью 25 см2 со свинцовой в 
растворе соляной кислоты. Написать уравнения электродных про-
цессов и уравнение суммарной реакции процесса коррозии. Вычис-
лить весовой и объемный показатели коррозии, если за 30 мин вы-
делилось 5 см3 водорода (н.у.) 

11.30. Вычислить изменение стандартной энергии Гиббса реак-
ции, протекающей в ГЭ Ni/Ni2+//Cu2+/Cu при концентрациях (моль/л) 

001,0,01,0 22   CuNi CC . Написать уравнения электродных про-
цессов. 

11.31. Напряжение ГЭ, составленного из двух водородных элек-
тродов, равно 200 мВ. Определить рН раствора, в который погру-
жен катод, если анод погружен в раствор с рН = 6. Написать урав-
нения электродных процессов и составить схему ГЭ. 

11.32. Составить схему ГЭ, возникающего при коррозии медной 
пластины, частично покрытой никелем, находящейся в растворе 
соляной кислоты. Написать уравнения электродных процессов и  
суммарную токообразующую реакцию. Какой металл и в каком ко-
личестве растворился при коррозии, если в результате работы ГЭ 
выделилось 1,26 л водорода, измеренного при 296 К и 740 мм рт.ст? 

11.33. Гальванический элемент составлен из стандартного же-
лезного электрода и кадмиевого электрода, погруженного в раствор, 
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содержащий ионы кадмия. Определить концентрацию ионов кад-
мия, при которой напряжение ГЭ равно нулю. 

11.34. Гальванический элемент состоит из стандартного водо-
родного электрода и водородного электрода, погруженного в рас-
твор с рН = 9. Составить схему ГЭ, написать уравнения электрод-
ных процессов и рассчитать напряжение ГЭ. 

 
12. ЭЛЕКТРОЛИЗ 

 
Электролиз – совокупность окислительно-восстановительных 

процессов, протекающих при прохождении постоянного электриче-
ского тока через расплавы или растворы электролитов.  

При электролизе происходит превращение электрической энер-
гии в химическую. Ячейка для электролиза (электролизер) состоит 
из двух электродов, погруженных в расплав или раствор электроли-
та. Электрод, на котором идет реакция восстановления (катод), под-
ключен к отрицательному полюсу внешнего источника постоянного 
тока. Электрод, на котором протекает реакция окисления (анод), 
подключен  к положительному полюсу источника постоянного тока.  

При прохождении тока через расплав электролита катионы элек-
тролита под действием  электрического поля движутся к катоду и 
восстанавливаются, анионы перемещаются к аноду и окисляются.  

В водных растворах кроме ионов самого электролита находятся 
также молекулы воды, способные восстанавливаться на катоде и 
окисляться на аноде, а также ионы Н+ и ОН-, относительная концен-
трация которых определяется средой. В этом случае при электролизе 
возможны конкурирующие реакции. Критерием, определяющим 
преимущество того или иного электрохимического процесса, служит 
величина стандартного электродного потенциала соответствующих 
равновесных систем. Чем выше потенциал, тем легче восстанавлива-
ется окисленная форма системы, а чем он ниже, тем легче окисляется 
восстановленная форма. Таким образом, характер катодного процес-
са (табл. 12.1) при электролизе водных растворов определяется пре-
жде всего положением соответствующего металла в ряду напряже-
ний. При рассмотрении анодных процессов (табл. 12.2) следует иметь 
в виду, что материал анода в процессе электролиза может окисляться. 
В связи с этим различают электролиз с инертным анодом и электро-
лиз с активным, растворимым анодом. Если анод инертный, на аноде 
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в первую очередь окисляются анионы бескислородных кислот – Cl-, 
Br- и др., затем гидроксид – ионы ОН- и в последнюю очередь моле-
кулы воды. Анионы кислородосодержащих кислот ( 2

4SO , 2
3CO , 

3
4PO , 

3NO  и др.) в водных растворах окисляться на аноде не мо-
гут, так как имеют более высокий окислительно-восстановительный 
потенциал, чем потенциал выделения кислорода из воды. 

Количественная характеристика электролиза выражается двумя 
законами Фарадея: 

1. При электролизе различных химических соединений равные 
количества электричества выделяют на электродах массы вещества, 
пропорциональные молярным массам их эквивалентов. 

2. Масса вещества, выделяющегося на электродах или разла-
гающегося при электролизе, прямо пропорциональна количеству 
прошедшего через электролит электричества: 

 

F
JВМвm эк

теор



)()( , 

 
где )(вmтеор – масса вещества, выделяющегося на электродах, г; 

)(ВМ эк  – молярная масса эквивалента вещества, г/моль; 
   – время электролиза, с, ч; 
F – постоянная Фарадея, равная 96500 Кл/моль, если τ, c,  

26,8 А·ч/моль, если τ, ч; 
 I – сила тока, А.  
 Отношение массы вещества, фактически выделившегося на 

электродах, )(вmфакт , к теоретически возможному )(вmтеор  на-
зывается выходом по току ВТ : 
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Т а б л и ц а  12.1 
 

Схемы протекания катодных процессов 
 

Электродный 
потенциал 
металла, В 

φ°Me
n+

/Мe<-1,4В φ°Me
n+

/Мe=0…-1,4В φ°Me
n+

/Мe>0 

Группы 
металлов 

Li, Rb, K, Ba, Sr, Ca, 
Na, Mg, Al, Ti 

Mn, Zn, Cr, Fe, Cd, 
Co, Ni, Sn, Pb 

Sb, Bi, Cu, Ag, 
Pd, Hg, Pt, Au, Be 

Катодный 
процесс 

2H2O+2ē=H2+2OH- 
(pH7); 

2H++2ē=H2 (pH<7) 

Men+ + nē = Мe; 
2H2O+2ē=H2+2OH- 

(pH7); 
2H++2ē=H2 (pH<7) 

Men+ + nē = Мeo 

Описание 
процесса 

Восстанавливаются 
только молекулы 
воды (pH7) или 
ионы водорода 

(pH<7) 

Одновременно восста-
навливаются и ионы 

металлов, и молекулы 
воды (pH7) или ионы 

водорода (pH<7) 

Восстанавливают-
ся только ионы 
металла Men+ 

 
Т а б л и ц а  12.2 

 
Схемы протекания анодных процессов 

 

Вид анода Инертный анод (C, Pt и др.) Активный метал-
лический анод 

Электродный 
потенциал 
процесса 

окисления 

φ?A/A
n-

 < +1,5B φ?A/A
n- > +1,5B φ°Me

n+
/Мe>-1,4B 

Вид анионов 

Анионы бескисло-
родных кислот  
(Cl-, Br-, J-, S2- 

 и др.) (кроме F-) 

Анионы кислородосо-
держащих кислот 

( 2
4SO , 

3NO , 3
4PO  

и др.) 

- 

Анодный 
процесс Аn- - nē = А 

2H2O-4ē=О2+4OH- 
(pH7); 

4ОH--4ē=О2+2Н2О 
(pH>7) 

Me - nē = Мen+ 

Описание 
процесса 

Окисляются только 
анионы  

бескислородных 
кислот 

Окисляются только 
молекулы воды (pH7) 
или ОН- ионы (pH>7). 

Анионы кислород-
содержащих кислот  

не окисляются 

Окисляется  
только  

металлический 
анод  
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З а д а ч и  
 
12.1. Определить массу вещества, выделяющегося на катоде при 

электролизе раствора сульфата меди (II) в течение 40 мин при силе 
тока 1,2 А. Составить схему электролиза и написать уравнения 
электродных процессов. Анод инертный. 

12.2. Определить время, необходимое для выделения 0,27 г ве-
щества на катоде при пропускании тока силой 0,5 А через раствор 
нитрата серебра. Составить схему электролиза и написать уравнения 
электродных процессов. Анод инертный.  

12.3. Определить силу тока, необходимую для выделения 1 г ве-
щества на катоде при электролизе раствора нитрата серебра в тече-
ние 25 мин. Составить схему электролиза и написать уравнения 
электродных процессов. Анод инертный. 

12.4. Раствор содержит ионы Fe2+, Au3+, Ag+, Co2+, Zn2+ в одина-
ковой концентрации. В какой последовательности эти ионы будут 
выделяться при электролизе, если напряжение достаточно для вы-
деления любого металла? Ответ обосновать. Написать для каждого 
случая катодный процесс при стандартных условиях.  

12.5. Определить силу тока, необходимую для полного выделе-
ния вещества на катоде в течение 15 мин из 120 см3 0,2н раствора 
нитрата меди (II). Составить схему электролиза и написать уравне-
ния электродных процессов. Анод инертный. 

12.6. Составить схемы электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов, водного раствора хлорида цинка, если: а) анод 
инертный; б) анод цинковый. 

12.7. Раствор содержит сульфаты никеля (II), меди (II), олова (II), 
свинца (II) в одинаковой концентрации. В какой последовательности 
будут выделяться металлы при электролизе, если напряжение доста-
точно для выделения любого металла? Ответ обосновать. Написать 
для каждого случая катодный процесс при стандартных условиях.  

12.8. Составить схемы электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов, протекающих при электролизе водных раство-
ров серной кислоты и нитрата свинца (II) с инертными электродами. 

12.9. Раствор содержит ионы Fe2+, Cu2+, Bi3+, Pb2+, Ag+ в одинако-
вой концентрации. В какой последовательности эти ионы будут вы-
деляться при электролизе, если напряжение достаточно для выделе-
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ния любого металла? Ответ обосновать. Написать для каждого слу-
чая катодный процесс при стандартных условиях.  

12.10. Составить схемы электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов, протекающих при электролизе водного раство-
ра нитрата меди (II), если: а) анод инертный; б) анод медный. 

12.11. Определить массу вещества, выделяющегося на катоде 
при электролизе раствора хлорида меди (II), если на аноде выдели-
лось 560 см3 газа (н.у.). Составить схему электролиза и написать 
уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.12. Составить схемы электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов, протекающих при электролизе водных раство-
ров хлорида бария и нитрата натрия с инертными электродами. 

12.13. Определить массу вещества, выделяющегося на катоде 
при пропускании тока силой 6 А через раствор нитрата серебра в 
течение 30 мин. Составить схему электролиза и написать уравнения 
электродных процессов. Анод инертный. 

12.14. Составить схемы электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов, протекающих при электролизе водных раство-
ров хлорида железа (II) и бромида кальция с инертным анодом. 

12.15. Определить объем вещества, выделяющегося на катоде 
при пропускании тока силой 3 А в течение 1 ч через раствор серной 
кислоты. Составить схему электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов. Анод инертный. 

12.16. Составить схемы электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов, протекающих при электролизе водного раство-
ра хлорида никеля (II), если: а) анод инертный; б) анод никелевый. 

12.17. Определить массу вещества, выделяющегося на катоде за 
1 час при электролизе расплава хлорида платины (II) при пропуска-
нии тока силой 10 А. Составить схему электролиза и написать урав-
нения электродных процессов. Анод инертный. 

12.18. Определить молярную концентрацию эквивалента раство-
ра нитрата серебра, если для выделения всего металла из 80 см3 это-
го раствора потребовалось пропускать ток силой 0,8 А в течение  
20 мин. Выход по току 96%. Составить схему электролиза и напи-
сать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.19. Определить силу тока, необходимую для выделения 10,8 г 
металла из раствора нитрата серебра за 90 мин при выходе по току 
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98%. Составить схему электролиза и написать уравнения электрод-
ных процессов. Анод инертный. 

12.20. Через раствор нитрата меди (II) пропускали ток силой 5 А 
в течение 15 мин. Масса выделившегося металла составила 1,19 г. 
Определить выход по току. Составить схему электролиза и напи-
сать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.21. При электролизе раствора нитрата двухвалентного метал-
ла при силе тока в 1 А в течение 1 ч выделилось на электроде 3,52 г 
металла при выходе по току 97%. Определить, какой это металл. 
Составить схему электролиза и написать уравнения электродных 
процессов. Анод инертный. 

12.22. Определить массу вещества, выделяющегося на катоде 
при пропускании тока силой 5 А в течение 30 мин через раствор 
сульфата хрома (III). Выход по току 40%. Составить схему электро-
лиза и написать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.23. При пропускании тока силой 2 А через раствор нитрата 
двухвалентного металла в течение 2 ч 56 мин на электроде выдели-
лось (при 75%-ном выходе по току) 8,7 г металла. Определить, ка-
кой это металл. Составить схему электролиза и написать уравнения 
электродных процессов. Анод инертный. 

12.24. Определить время, необходимое для нанесения гальваниче-
ского покрытия из никеля (ρNi = 8,7 г/см3) толщиной 0,2 мм на деталь, 
площадь которой равна 300 см2, при силе тока 12 А и 80%-ном выхо-
де по току. Анод никелевый. Написать уравнение анодного процесса. 

12.25. При пропускании тока силой 2,5 А через раствор сульфата 
меди (II) в течение 15 мин на электроде выделилось 0,6 г вещества. 
Определить выход по току. Составить схему электролиза и напи-
сать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.26. Определить время, необходимое для выделения на катоде 
газа объемом 11,2 л (н.у.) из раствора хлорида натрия при силе тока 
0,2 А. Выход по току 80%. Составить схему электролиза и написать 
уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.27. При электролизе раствора нитрата серебра в течение 50 мин 
при силе тока 3 А на катоде выделилось 9,6 г вещества. Определить 
выход по току. Составить схему электролиза и написать уравнения 
электродных процессов. Анод инертный. 

12.28. При электролизе водного раствора сульфата хрома (III) 
при силе тока 2 А масса катода увеличилась на 0,5 г (при 45%-ном 



 86 

выходе по току). Определить время электролиза. Составить схему 
электролиза и написать уравнения электродных процессов. Анод 
инертный. 

12.29. За 10 мин из раствора нитрата двухвалентного металла 
при силе тока 5 А на катоде выделилось 2,77 г вещества. Выход по 
току 89%. Определить, какой это металл. Составить схему электро-
лиза и написать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.30. Рассчитать выход по току вещества, если при электролизе 
раствора нитрата кадмия в течение 1 часа при силе тока 5,36 А на 
катоде выделилось 5,62 г вещества. Составить схему электролиза и 
написать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.31. Определить время, необходимое для выделения всего ве-
щества на катоде из 40 см3 0,25н раствора сульфата меди (II) током 
силой 1,93 А. Выход по току 85%. Составить схему электролиза и 
написать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

12.32. Определить массу вещества, выделяющегося на катоде 
при электролизе раствора сульфата цинка в течение 1 часа при силе 
тока 26,8 А, если выход вещества по току равен 50%. Составить 
схему электролиза и написать уравнения электродных процессов. 
Анод инертный. 

12.33. Определить время, необходимое для полного выделения 
вещества на катоде при электролизе 250 см3 6%-ного раствора нит-
рата ртути (ρр-ра = 1,09 г/см3). Сила тока 5,8 А. Выход по току 91%. 
Составить схему электролиза и написать уравнения электродных 
процессов. Анод инертный. 

12.34. Определить массу вещества, выделяющегося на катоде, 
при пропускании тока 13,4 А через раствор сульфата железа (II) в 
течение 1 часа, если выход вещества по току равен 70%. Составить 
схему электролиза и написать уравнения электродных процессов. 
Анод инертный. 

 
13. ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА МЕТАЛЛОВ 

 
Более 80% химических элементов являются металлами. Основ-

ной источник получения металлов – восстановление их из руд:  
Me n+ + ne -  = Me. 
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Восстановление проводят химическими или электрохимически-
ми способами. Химическое восстановление заключается во взаимо-
действии соединений металлов с углем, водородом или металлами-
восстановителями. Например: 

 
WO3  + 3Н2 = W + 3Н2O; 

ZnO + C = Zn + СО; 
BeF2 + Mg = Be + MgF2. 

 
Электролизом из растворов осаждают медь, никель, серебро, 

хром, кадмий и др. металлы. Электролизом из расплавов осаждают-
ся сильные восстановители, такие как щелочные металлы, магний и 
алюминий. 

Например, при электролизе расплава хлорида натрия на электро-
дах протекают следующие процессы: на аноде 2Cl- - 2е = Cl2, на ка-
тоде Na+ + е = Na. 

Металлы в соединениях проявляют только положительную сте-
пень окисления и в окислительно-восстановительных реакциях вы-
ступают в роли восстановителей.  

Так, большинство металлов легко взаимодействуют с галогенами 
с образованием галидов: 

 
2Na + Cl2 = 2NaCl. 

 
С кислородом металлы взаимодействуют менее энергично, что 

объясняется большей энергией диссоциации его молекул: 
 

2Mg + O2 = 2MgO. 
 
При нагревании все металлы легко взаимодействуют с серой, 

фосфором, бором и др. неметаллами: 
 

2 Na + S = Na2S. 
 
При обычных условиях с водой взаимодействуют щелочные и 

щелочно-земельные металлы: 
 

Ca + 2H2O = Ca (OH)2 + H2 ↑. 
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Остальные металлы способны взаимодействовать с парами воды 
при высокой температуре: 

 

Co + H2O 
Сt о

  CoO + H2 ↑. 
 

C водными растворами щелочей при обычных условиях способ-
ны взаимодействовать металлы, оксиды которых обладают амфо-
терными свойствами (Zn, Al, Sn, Pb, Cr): 

 

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

В реакции с водными растворами солей отрыв электронов от 
атома активного металла осуществляется ионом металла, находя-
щимся в растворе и выступающим в качестве окислителя:  

 

Zn + CuSO4 = ZnSO4  + Cu. 
 

Характер взаимодействия металлов с кислотами зависит от тем-
пературы, концентрации, состава кислоты  и восстановительных 
свойств металлов. Восстанавливать ионы водорода из разбавленных 
кислот способны металлы, электродный потенциал которых меньше 
потенциала водородного электрода: 

 

Mn + H2SO4 (разб.) = MnSO4  + H2 ↑. 
 

Концентрированная серная кислота окисляет все металлы до 
высшей степени окисления с образованием сульфатов. При этом в 
зависимости от активности металла сульфат-ион восстанавливается  
преимущественно активными металлами ( 0

/ МеМе n  -0,76 В) до 

H2S, металлами средней активности (-0,76В   0
/ МеМе n  -0,13 В) – 

до S, малоактивными металлами ( 0
/ МеМе n  0) – до SO2. 

Например: 4Mg + 5H2SO4  (конц.) = 4MgSO4 + H2S + 4H2O; 
                   3Zn + 4H2SO4  (конц.) = 3ZnSO4  + S +4H2O; 
                   Cu + 2H2SO4  (конц.) = СuSO4 + SO2  + 2H2O. 
 

Aзотная кислота окисляет металлы без выделения водорода из 
кислот. Глубина восстановления иона азота в азотной кислоте зави-
сит от ее концентрации и активности металла: чем выше восстано-
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вительная способность металла и более разбавлена кислота, тем 
глубже идет восстановление иона. 

 
Продукты восстановления иона азота в азотной кислоте 

 
HNO3 № 

п/п Металлы Разбавленная  Концентрированная  
1 
 
 

2 
 

3 

Щелочные и щелочно-
земельные 

 
Средней активности 

 
Малоактивные 

NH3 (NH4NO3) , N2 
 
 

N2, N2O 
 

NO 

N2O 
 
 

NO 
 

NO2 
 
Например: 4Ca + 10HNO3 (конц.) = 4Сa(NO3)2 + H2O + 5H2O; 
                   3Zn + 8HNO3 (конц.) = 3Zn(NO3)2 + 2 NO + 4Н2O; 
                   Cu + 4HNO3 (конц.) = Cu(NO3)2 +2NO2 + 2H2O; 
                   4Zn + 10HNO3 (разб.) = 4Zn(NO3)2 + NH4NO3 + 3H2O; 
                   5Co + 12HNO3 (разб.) = 5Сo(NO3)2 + N2 + 6H2O; 
                   3Ag + 4HNO3 (разб.) = 3AgNO3 + NO + 2H2O. 
 
Металлы в чистом виде применяются реже, чем их сплавы, обла-

дающие более высокой прочностью, твердостью и коррозионной 
стойкостью. Из сплавов цветных металлов широкое распростране-
ние получили сплавы: латуни – сплавы меди с цинком, бронзы – 
сплавы меди с оловом, с алюминием или со свинцом и мельхиор – 
сплав меди с никелем. 

 
З а д а ч и  

 
13.1. Можно ли оксиды металлов ртути (II) или бария  восстано-

вить углеродом до металла? Ответ подтвердить расчетом rG0 (298К) 
по fG0(298K, В). 

13.2. Составить схему получения металлического кобальта из сме-
си оксидов кобальта (II) и алюминия. В качестве растворителя окси-
дов использовать азотную кислоту, а в качестве восстановителя – 
магний. Написать уравнения протекающих реакций. 

13.3. Составить схему получения металлического свинца из сме-
си оксидов свинца (II) и алюминия гидрометаллургическим мето-
дом. В качестве растворителя использовать азотную кислоту. Сви-
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нец из раствора выделить электролизом. Написать уравнения реак-
ций и составить схему электролиза. 

13.4. Составить уравнения реакций растворения: а) хрома в раз-
бавленной серной кислоте; б) хрома в растворе гидроксида натрия. 
Указать окислитель и восстановитель. 

13.5. Составить уравнения  реакций, которые нужно провести для 
осуществления следующих превращений: Fe  FeSO4  Fe(NO3)2  
 Fe(OH)2  Fe(OH)3  Fe2O3. 

13.6. Определить объем водорода, выделяющийся при действии 
хлороводородной кислоты на 1 г сплава, содержащего 60,5% масс ме-
ди и 39,5% масс цинка. Написать уравнение протекающей реакции. 

13.7. Составить уравнения реакций восстановления азотной ки-
слоты цинком: а) до оксида азота (I); б) до оксида азота (II). Урав-
нять реакции методом электронного баланса. Указать окислитель и 
восстановитель. 

13.8. Определить массу алюминия, необходимую для получения 
1,56 г хрома из оксида хрома (III) методом алюмотермии. Написать 
уравнение протекающей реакции. 

13.9. Составить схемы электролиза и написать уравнения элек-
тродных процессов при электролизе водного раствора нитрата ко-
бальта (II) с инертными электродами и с кобальтовым анодом. Ка-
кие продукты выделяются на катоде и аноде? 

13.10. Составить схему получения металлического цинка из сме-
си оксидов кадмия и цинка гидрометаллургическим методом. В ка-
честве растворителя оксидов использовать серную кислоту, а в ка-
честве восстановителя оксид углерода (II). Написать уравнения 
протекающих реакций.  

13.11. Определить массу чистого хрома, которую можно полу-
чить из 2,5 т хромистого железняка (FeO  Cr2O3), содержащего  
15% масс пустой породы. 

13.12. Какой объем 0,2М раствора серной кислоты нужно взять 
для растворения 10 г железа? Составить уравнение протекающей 
реакции. 

13.13. Вычислить количество электричества (А.ч), необходимое 
для электрохимической очистки 1 т черновой меди, cодержащей 
98,5% масс меди. Составить схему электролиза и написать уравне-
ния электродных процессов, если электроды медные.   
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13.14. Составить уравнения реакций, которые можно провести для 
осуществления следующих превращений: Zn  ZnO  Na2Zn(OH)4 
 Zn(NO3)2  Zn(OH)2 → ZnO. 

13.15. Определить объем водорода, необходимый для восстанов-
ления 32 г оксида серебра (I) до металлического серебра. Написать 
уравнение протекающей реакции.  

13.16. При растворении 20,1 г сплава алюминия с магнием в рас-
творе гидроксида натрия выделилось 16,8 л водорода (н.у.). Опре-
делить состав сплава (% масс). Написать уравнение протекающей 
реакции. 

13.17. Объяснить, почему медь не взаимодействует с разбавлен-
ной серной кислотой, тогда как в концентрированной при нагрева-
нии растворяется, а также растворяется в концентрированной азот-
ной кислоте? Составить уравнения  реакции. Указать окислитель и 
восстановитель.   

13.18. Смесь хлоридов алюминия и никеля (II) массой 8,6 г рас-
творили в воде и добавили избыток гидроксида калия. Выпавший 
осадок отфильтровали, промыли и прокалили. Масса прокаленного 
осадка оказалась равной 1,8 г. Определить состав смеси (в % масс). 
Составить уравнения протекающих реакций.  

13.19. При растворении 0,5 г латуни, состоящей из цинка и меди, 
в растворе хлороводородной кислоты выделилось 7,28 см3 водоро-
да, cобранного над водой и измеренного при 300 К и 740 мм рт.ст. 
Давление паров воды при 300 К равно 26,74 мм рт.ст. Определить 
состав сплава (в % масс). 

13.20. В каком массовом отношении следует взять навески мар-
ганца и алюминия, чтобы при растворении их в разбавленной азот-
ной кислоте выделились равные количества азота? Составить урав-
нения протекающих реакций. Указать окислитель и восстановитель. 

13.21. Составить уравнение восстановления оксида хрома (III) 
углеродом. На основании значений стандартных энтальпий и эн-
тропий образования веществ определить, при какой температуре 
возможно протекание этой реакции. 

13.22. Составить уравнение реакции восстановления оксида 
вольфрама (VI) магнием. На основании значений стандартных эн-
тальпий и энтропий образования веществ определить возможность 
протекания этой реакции при 298 К и 1000 К. 
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13.23. Смесь порошков магния, меди и цинка массой 2,09 г обра-
ботали раствором гидроксида натрия. При этом выделилось 224 см3 
водорода (н.у.). Такая же масса смеси, взаимодействуя с кислотой, 
вытесняет 672 см3 водорода (н.у.). Масса непрореагировавшего ос-
татка составляет 0,73 г. Определить состав смеси (в % масс). Соста-
вить уравнения протекающих реакций. 

13.24. Навеску, состоящую из магния и цинка, массой 0,8 г рас-
творили в азотной кислоте и подвергли электролизу. Какое вещест-
во и в каком количестве выделилось на катоде, если на аноде выде-
ляется 86,8 см3 газа (н.у.)? Составить схему электролиза и написать 
уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

13.25. Смесь оксидов меди (II) и железа (III) массой 95,5 г вос-
становили водородом. При действии на продукты реакции хлорово-
дородной кислотой выделилось 4,48 л водорода (н.у.). Определить 
массу меди, полученной при восстановлении. Составить уравнения 
протекающих реакций. 

13.26. При электролизе расплава хлорида металла (III) на аноде 
выделяется 672 см3 газа (н.у.), а на катоде – 0,54 г металла. Соста-
вить схему электролиза и написать уравнения электродных процес-
сов. Хлорид какого металла подвергся электролизу? Анод инертный. 

13.27. Какой объем 26%-ной серной кислоты плотностью 1,19 г/см3  

нужно взять для растворения 50 г железа? Составить уравнение  
реакции. 

13.28. При восстановлении водородом смеси оксидов железа (II) и 
железа (III) массой 148 г образовалось 112 г железа. Определить со-
став смеси (в масс%). Составить уравнения протекающих реакций. 

3.29. В чугуне содержится 4% масс углерода, 1% масс кремния и 
1% масс марганца. Вычислить объем кислорода (н.у.), требуемый на 
окисление указанных элементов, содержащихся в 100 кг чугуна. 
Составить уравнения протекающих реакций, если марганец окисля-
ется до MnО, а углерод до CО. 

13.30. Определить массу технического алюминия, содержащего 
98,4% масс алюминия, необходимую для алюмотермического полу-
чения ванадия массой 15,3 кг из оксида ванадия (V). Составить 
уравнение реакции. 

13.31. Составить уравнения протекающих реакций при взаимо-
действии железа и магния с  концентрированными и разбавленными 
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кислотами (хлороводородной, серной и азотной). Влияет ли темпе-
ратура на скорость протекающих реакций? 

13.32. При электролизе водного раствора сульфата меди (II) в рас-
творе образовалась кислота, которую нейтрализовали 16 л 6%-ного 
раствора гидроксида калия плотностью 1,1 г/см3. Какое вещество и 
в каком количестве выделилось на катоде? Анод инертный. 

13.33. Определить силу тока, необходимую для электролиза рас-
плава хлорида магния в течение 10 ч, для получения 0,5 кг металли-
ческого магния. Выход по току 85 % масс. Составить схему электро-
лиза и написать уравнения электродных процессов. Анод инертный. 

13.34. Алюминий массой 14 г сплавили с серой массой 4,8 г. К 
полученной смеси добавили избыток хлороводородной кислоты. 
Определить объем выделившегося газа (н.у.). Составить уравнения 
реакций. 

 
14. КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

 
Комплексные соединения составляют наиболее обширный класс 

веществ, включающий неорганические: 
 

H2[SiF6];           (14.1) 
[CoCl(NH3)5]Cl2;          (14.2) 
[Pt(NH3)2Cl2],           (14.3) 

 
многие металлоорганические (трилон Б, оксалатный комплекс же-
леза (III)) и биологические (гемоглобин, хлорофилл) вещества.  

Сложные соединения, у которых имеются ковалентные связи, 
образованные по донорно-акцепторному механизму, получили на-
звание комплексных или координационных соединений. 

Центральный ион, обычно положительно заряженный, называет-
ся комплексообразователем или центральным атомом (в соедине-
ниях (14.1), (14.2) и (14.3) комплексообразователями являются эле-
менты Si, Co и Pt соответственно). Лиганды, располагающиеся в 
непосредственной близости к нему, представляют собой ионы или 
молекулы, которые образуют донорно-акцепторные связи с цен-
тральным атомом (в вышеприведенных соединениях лиганды F, 
NH3 и Cl-). Комплексообразователь и лиганды составляют внутрен-
нюю сферу комплексного соединения. При написании формулы 
комплексного соединения внутренняя сфера заключается в квадрат-



 94 

ные скобки. Заряд внутренней сферы рассчитывается как сумма за-
рядов комплексообразователя и лигандов. Внутренняя сфера может 
иметь отрицательный [SiF6]2- (комплексный анион) или положи-
тельный [CoCl(NH3)5]2+ (комплексный катион) заряд либо не иметь 
заряда [Pt(NH3)2Cl2] (неэлектролит). Общее число σ-связей, образуе-
мых комплексообразователем с лигандами, называется координаци-
онным числом центрального атома. Координационные числа ком-
плексообразователей в соединениях (14.1), (14.2) и (14.3) равны 6, 6 
и 4 соответственно. 

За пределами внутренней сферы комплексного соединения нахо-
дится его внешняя сфера, содержащая ионы, заряд которых проти-
воположен заряду внутренней сферы, так, чтобы молекула в целом 
была электронейтральна. В случае незаряженной внутренней сферы 
внешняя сфера отсутствует (см. соед. (14.3)). 

Название комплексного соединения образуется из названия анио-
на, за которым следует название катиона. Пример: [Ag(NH3)2]+Cl -– 
хлорид диамминсеребра. 

В названиях комплексных катионов сначала дают названия от-
рицательно заряженных лигандов с окончанием “о” (ОН- – гидро-
ксо, Cl- – хлоро, CN- – циано, NO2

- – нитро), затем нейтральных 
(NH3 – аммин, Н2О – аква). Перед названием лигандов указывают 
их количество греческими числительными (ди, три, тетра, пента, 
гекса и т. д.). Последним называют комплексообразователь, указы-
вая степень его окисления римскими цифрами в круглых скобках. В 
названиях комплексных катионов используют русские названия ме-
таллов в родительном падеже. Пример: [CoCl(NH3)5]2+ – катион 
хлоропентаамминкобальта (III). 

Название комплексного аниона составляют аналогично назва-
нию катиона, но степень окисления комплексообразователя указы-
вают римской цифрой после его латинского названия с окончанием 
“ат”. Пример: [Fe(OH)6]3- – гексагидроксоферрат (III). 

Названия нейтральных комплексных соединений без внешней 
сферы образуются так же как и катионов, но комплексообразова-
тель называют в именительном падеже, а степень его окисления не 
указывают, так как она определяется электронейтральностью ком-
плекса. Пример: [Pt(NH3)2Cl2] – дихлородиамминплатина. 

Диссоциация комплексного соединения на внутреннюю и внеш-
нюю заряженные сферы осуществляется необратимо и полностью, 
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она называется первичной диссоциацией. Обратимая диссоциация 
внутренней сферы называется вторичной диссоциацией. Она харак-
теризуется константой равновесия, называемой константой неус-
тойчивости ( нK ). Чем меньше величина неустойчивости, тем проч-
нее комплексный ион. 

Так, комплексный ион диамминсеребра диссоциирует: 
 

[Ag(NH3)2 ]+   Ag+ + 2NH3 ; 
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Процесс образования этого комплексного иона характеризуется 

константой устойчивости ( yK ), величиной, обратной константе 
неустойчивости: 

 

н
y K

K 1
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Вторичная диссоциация комплексного иона идет ступенчато, и 

каждой ступени диссоциации отвечает своя константа неустойчиво-
сти. Константа неустойчивости комплексного иона отражает сум-
марный процесс диссоциации и находится как произведение кон-
стант неустойчивости каждой ступени диссоциации. 

Многие комплексы настолько прочны, что ионы в них не обна-
руживаются даже очень чувствительными качественными реакция-
ми. Так, в соединении [CoCl(NH3)5]Cl2 качественные реакции не 
обнаруживают ни ионов кобальта, ни свободного аммиака. Количе-
ственный анализ показывает присутствие только 2/3 содержащихся 
в молекуле ионов хлора, т.е. только ионы хлора внешней сферы. 

 
З а д а ч и  

 
14.1. Найти заряды комплексных частиц и указать среди них ка-

тионы, анионы и неэлектролиты, если степени окисления кобальта 
и меди +2, серебра +1, а хрома +3: [Co(NH3)5Cl], [Cr(NH3)4PO4], 
[Ag(NH3]2], [Cu(OH)6]. 
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14.2. Химические названия желтой и красной кровяной соли: 
гексационоферрат(II) калия и гексационоферрат(III) калия. Напи-
сать формулы этих солей. 

14.3. Указать внутреннюю и внешнюю сферы, комплексообразова-
тель (центральный атом) и лиганды в следующих комплексных соеди-
нениях: [Zn(NH3)4](NO3)2, К[Ag(CN)2], Sr2[Cu(OH)6], K3[Cr(OH)6]. 

14.4. Назвать следующие соединения: Na3[ZrF7], Na2[ZrF7], 
Na3[ZrF6Cl], K2[ZrF4Cl2]. Написать выражения констант неустойчи-
вости комплексов. 

14.5. Определить степень окисления комплексообразователя и на-
звать следующие комплексные соединения: Na3[FeF6], [Ni(NH3)6]Cl2, 
[Cr(H2O)6]Cl3, K3[Cr(OH)6]. 

14.6. При обработке боксита Al2O3 алюминий в щелочной среде 
переходит в раствор в составе гидроксоалюминатов. Написать фор-
мулы гидроксоалюминатов натрия с координационными числами 4 
и 6. Определить заряд комплексных ионов, состав внутренней и 
внешней сфер. Написать выражения констант неустойчивости ком-
плексных ионов. 

14.7. Определить степень окисления и координационное число 
комплексообразователя в следующих комплексных соединениях: 
[Pt(NH3)2Cl2], Al[BH4]3, [Cu(H2O)2Br2], [Co(H2O)(NH3)4Cl] Cl2. 

14.8. Составить формулы и указать заряды следующих комплекс-
ных ионов: гексанитрокобальтат (III); тетрагидридоборат (III); пен-
тахлороакваферрат (III); катион тетраамминпалладия (II). 

14.9. Назвать комплексные соединения: [Cu(NH3)4](OH)2; 
K3[Cr(CN)6]; [Pt(NH3)5 (OH)]Br3; [Zn(NH3) 4](NO3)2. 

14.10. Определить заряд комплексного иона, степень окисления 
и координационное число комплексообразователя: K[PtCl5(NH3)]; 
[Pd(CN)2(NH3)2]; [Cu(NH3)4](OH)2; H[AuCl4]. 

14.11. Кирпично-красные кристаллы розеосоли (краситель) име-
ют состав, выражаемый формулой [Co(NH3)5(H2O)]Cl3, пурпурео-
соль – малиново-красные кристаллы состава [Co(NH3)5Cl]Cl2. При-
вести химические названия этих солей. 

14.12. При получении бериллиевых сплавов восстанавливают фто-
робериллаты натрия активными металлами. Написать формулу фто-
робериллата натрия (координационное число 4). Указать комплексо-
образователь, лиганды. Определить заряд комплексного иона. Напи-
сать выражение константы неустойчивости комплексного иона. 
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14.13. Указать внутреннюю и внешнюю сферы и назвать соеди-
нения: [Co(NH3)4Cl(NO2)], [Cr(H2O)3(OH)3], [Co(H2O)(NH3)4Cl]Cl2, 
[Al(H2O)6]2(SO4)3. 

14.14. При колориметрическом определении сурьмы в сплавах ис-
пользуют окрашенные комплексы [SbI4]- (желтого цвета) или [SbCl6]- 
(синего цвета): а) написать указанные комплексы с противоионом в 
виде комплексных солей; б) указать комплексообразователь, лиган-
ды, внутреннюю и внешнюю сферу, координационное число и заряд 
комплексообразователя; в) написать выражения констант неустой-
чивости обоих комплексных ионов. 

14.15. Имеется комплексная соль состава Ba(CN)2  Cu(SCN)2. 
При действии раствора H2SO4 весь барий осаждается в виде BaSO4. 
Написать координационную формулу этой соли, указать координа-
ционное число и заряд комплексообразователя. 

14.16. Написать координационные формулы соединений 
Co(NO3)2  3KNO2, Co(NO2)3  KNO2  2NH3, CoCl3  3NH3, если ко-
ординационное число кобальта 6, а степень его окисления +3. Со-
ставить уравнения диссоциации этих соединений. 

14.17. Координационное число Os+4 и Ir+4 равно 6. Составить коор-
динационные формулы и написать уравнения диссоциации в растворе 
следующих комплексных соединений этих металлов: 2NaNO2  OsCl4, 
OsBr4  Ca(NO3)2, 2RbCl  IrCl4. 

14.18. Сколько граммов ртути в виде ионов содержится в 0,1 л 
0,01 М K2[HgI4], в котором находится 0,05 моль Nal? 

14.19. Вычислить ∆rG°(298K) процесса [Ni(CN)4]2-   Ni2+ + 4CN-  

если Kн = 1,0·10-22 при 25°С. 
14.20. Вычислить концентрацию ионов кадмия в 0,1М растворе 

K2[Cd(CN)4], содержащем, кроме того, 6,5 г/л KCN. 
14.21. Сколько граммов серебра в виде ионов содержится в 0,2 л 

0,05М раствора K[Ag(CN)2]? 
14.22. Рассчитать ∆rG°(298K) процесса [Zn(OH)4]2-   Zn2+ +4ОН- 

и показать, какая реакция (прямая или обратная) протекает само-
произвольно в растворе при стандартных условиях. 

14.23. Какая масса нитрата серебра необходима для осаждения 
хлора, содержащегося в 0,3 л 0,01М раствора комплексной соли со-
става CrCl3·5H2O? Координационное число хрома равно 6. Все мо-
лекулы воды входят во внутреннюю сферу. 
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14.24. Изменение энергии Гиббса для процесса [Cu(CN)2]-    
  Cu+ + 2CN- при 25°С равно 137,0 кДж. Вычислить Kн этого 
комплексного иона. 

14.25. Вычислить концентрацию ионов серебра в 1 л 0,01М 
K[Ag(CN)2], содержащем, кроме того, 0,05 моль KCN. 

14.26. Выпадет ли осадок гидроксида ртути (II), если к 1 л 0,01М 
раствора K2[HgI4] добавить 0,05 моль КОН?  

14.27. На осаждение ионов Br- из раствора комплексной соли 
[Cr(H2O)6]Br3 израсходовано 0,025 л 0,05М нитрата серебра. Какая 
масса комплексной соли содержалась в растворе? 

14.28. Вычислить концентрацию ионов серебра в 0,01М растворе 
K[Ag(NO2)2], содержащем, кроме того, 0,02 моль/л нитрита натрия? 

14.29. Вычислить массу серебра, содержащуюся  в виде ионов в 
1 л 0,1М раствора нитрата диамминсеребра. Раствор содержит в из-
бытке 1 моль аммиака. 

14.30. Вычислить концентрацию свободных ионов цинка и ртути 
в 1М растворе [Zn(NH3)4](NO3)2 и K2[HgCl4]. 

14.31. Вычислить концентрацию ионов кадмия в 0,1М К2[CdI4], 
содержащем 0,1 моль KI в 1 л раствора. 

14.32. Какая масса алюминия в виде ионов содержится в 0,25 л 
0,24 М раствора соли Na3[AlF6], в котором находится 2,5 г KF. 

14.33. На осаждение ионов Cl- из раствора комплексной соли 
[Cu(CN)4]Cl2 израсходовано 0,05 л 0,02М раствора нитрата серебра. 
Какая масса комплексной соли содержалась в растворе? 

14.34. Произойдет ли образование осадка карбоната цинка, если 
к 0,005М раствору [Zn(NH3)4](NO3)2 прибавить равный объем 0,001М 
раствора К2СО3? 

 
15. ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ 

 
Одним из важнейших технологических показателей природной 

воды является ее жесткость. Пройдя через известковые горные по-
роды и почвы, вода извлекает растворимые гидрокарбонаты каль-
ция, магния и железа (II) [Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2 и Fe(HCO3)2], а 
также сульфаты, хлориды, нитраты, силикаты, фосфаты этих метал-
лов. При использовании жесткой воды в качестве теплоносителя на 
внутренних стенках паровых котлов и трубопроводов осаждаются  
малорастворимые карбонаты (CaCO3), основной карбонат магния 
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[(MgOH)2CO3] или гидроксиды магния и железа [(Mg(OH)2 и 
Fe(OH)3)], образуя накипь. Накипь имеет низкую теплопроводность, 
поэтому вызывает местный перегрев стенок котла, что может при-
вести к быстрому испарению воды и взрыву. Жесткую воду нельзя 
использовать для приготовления строительных растворов, она вы-
зывает коррозию металлических конструкций,  приводит к увеличе-
нию расхода мыла (солей щелочных металлов высших жирных ки-
слот – RCOOMe), идущего на связывание солей жесткости: 

 
2C17H35COONa + Me(HCO3)2 = (C17H35COO)2Me↓ + 2NaHCO3, 

 
где C17H35COONa – стеарат натрия (твердое мыло); 

 Ме – металлы Ca, Mg, Fe. 
Жесткую воду перед использованием нужно «умягчить», т.е. 

уменьшить или устранить ее жесткость. По отношению к процессам 
устранения жесткости воды различают временную (карбонатную), 
постоянную (сульфатную и хлоридную) и общую (суммарную) же-
сткости воды. 

Временная жесткость обусловлена присутствием в воде гидро-
карбонатов кальция, магния и железа (II). При кипячении жесткой 
воды в течение одного часа гидрокарбонаты солей разрушаются, 
переходя в малорастворимые соединения, выпадающие в осадок. 

 

Ca(HCO3)2 = CaCO3↓ + CO2↑ + H2O; 
 

Mg(HCO3)2 = Mg(OH)2↓ + 2CO2↑ (при рН > 10,3) или 
2Mg(HCO3)2 = (MgOH)2СО3↓ + 3CO2↑ + Н2О (при рН ≤ 10,3).  
 

Распад гидрокарбоната железа (II) сопровождается полным гидро-
лизом и окислением до бурого гидроксида железа (III) [(Fe(OH)3)]: 

 

4Fe(HCO3)2 + O2 + 2H2O = 4Fe(OH)3↓ + 8CO2↑. 
 

Для устранения карбонатной жесткости применяют также метод 
известкования, при котором в жесткую воду добавляют негашеную 
известь (CaO) или гашеную известь [(Ca(OH)2)].  

 

Ca(HCO3)2 + Ca(OH)2 = 2CaCO3↓ + 2H2O;  
Mg(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Mg(OH)2↓ + 2CaCO3↓ + 2H2O; 
Fe(HCO3)2 + 2Ca(OH)2 = Fe(OH)2↓ + 2CaCO3↓ + 2H2O; 
4Fe(OH)2↓ + 2H2O + O2 = 4Fe(OH)3↓.  
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Остальная часть жесткости, сохраняющаяся после кипячения или 
известкования, называется постоянной (некарбонатной) жесткостью. 
Она обусловлена присутствием в воде солей сильных кислот, глав-
ным образом сульфатов и хлоридов кальция, магния и железа (II). 
Эта жесткость устраняется добавлением к воде соды (Na2CO3), орто-
фосфата натрия (Na3PO4) или тетрабората натрия, буры (Na2B4O7): 

 
CaSO4 + Na2CO3 = CaCO3↓ + Na2SO4; 
MgCl2 + Na2CO3 + H2O = Mg(OH)2↓ + 2NaCl + CO2↑; 
FeSO4 + Na2CO3 + H2O = Fe(OH)2↓ + Na2SO4 + CO2↑; 
4Fe(OH)2↓ +  2H2O + O2 = 4Fe(OH)3↓;  
MgCl2 (или CaCl2, FeCl2) + Na2B4O7 = MgB4O7↓(или СaB4O7↓, 

FeB4O7↓) + 2NaCl; 
3MeSO4 + 2Na3PO4 = Me3(PO4)2↓ + 3Na2SO4, 
 

где Ме – металлы Ca, Mg, Fe. 
Одновременное прибавление извести и соды (известково-

содовый метод) устраняет общую жесткость воды. 
Одним из современных способов умягчения воды является ионо-

обменный метод, при котором жесткую воду пропускают через 
твердые иониты, способные обменивать свои подвижные катионы 
(Н+, Na+) на катионы (Ca2+, Mg2+и Fe2+) или подвижные анионы (ОН-) 
на анионы 2

4SO , Сl-, 
3HCO .  

Катиониты – синтетические ионообменные смолы (КУ-1, КУ-2 и 
др.), сульфоугли и природные алюмосиликаты (цеолиты, глины, 
пермутиты), например, [Na2(Al2O3  2SiO2  nH2O)]. Их состав можно 
условно изобразить формулой Na2R, где Na+ – подвижный катион, а 
R2- – анион. Схематически катионный обмен можно изобразить 
уравнением  

 
Na2R + Ca2+ (или Mg2+, Fe2+) → 2Na+ + RСa (или Mg, Fe). 

 
При этом ионы кальция, магния и железа переходят из воды в 

катионит, а ионы натрия из катионита в воду. 
После использования большей части катионов натрия катионит 

обычно регенерируют, выдерживая в растворе хлорида натрия или  
соляной кислоты. При  этом происходит обратный процесс:  

 
RСa + 2Na+ = Na2R + Ca2+. 
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Регенерированный катионит может быть использован для умяг-
чения новых порций жесткой воды.  

Аниониты (АВ-16, АВ-17, АН-2Ф и др.) обменивают подвижный 
анион гидроксидной группы ОН- на сульфат-ион ( 2

4SO ) или хло-
рид-ион (Сl-): 

 

2ROH + 2
4SO  = R2SO4 + 2OH-. 

 

Количественно жесткость воды, Ж (ммоль/л), определяется сум-
марным содержанием миллимоль эквивалентов веществ, обуслав-
ливающих жесткость, или веществ, прибавляемых для устранения 
жесткости, по формуле 

 

OHэк

B
VВМ

mЖ
2

)(
1000



 , 

 

где mB – масса вещества, г;  
 Мэк(В) – молярная масса эквивалента вещества, г/моль; 

[Мэк(Ca2+) = 
2
40  = 20 г/моль; Мэк Mg2+ = 

2
24  = 12 г/моль;  

Мэк Fe2+ = 
2
56  = 28 г/моль)]; 

OHV
2

 – объем воды в л;  
1000 – переходный коэффициент от моль (В) к миллимоль (В).  
Молярная масса эквивалентов гидрокарбонатов [Ca(HCO3)2, 

Mg(HCO3)2 и Fe(HCO3)2] равна половине молярной массы этих солей. 
Карбонатную жесткость воды можно определить титрованием 

определенного объема воды раствором соляной кислоты (HCl) из-
вестной молярной концентрации эквивалентов Cэк(HCl): 

 

OH

экHCl
V

HClCVЖ
2

1000)( 
 , 

 

где VHCl – объем HCl, пошедший на титрование, см3;  
 Сэк(HCl) – молярная концентрация эквивалентов (HCl), моль/л;  
 OHV

2
 – объем исследуемой воды, см3. 
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Общую жесткость воды можно определить титрованием воды 
раствором трилона Б (комплексона III), который является двузаме-
щенной натриевой солью этилендиаминтетрауксусной кислоты 
(ЭДТА). Реакцию титрования можно изобразить уравнением 

 
NaOOCCH2                                                     CH2COONa 
                             N ─ CH2 ─ CH2 ─ N                              + Me2+→ 
HOOCСH2                                                      CH2COOH 
 
NaOOCCH2               CH2          CH2              CH2COONa 
 
                           N                                 N                            + 2H+ 
 
                CH2                      Me                        CH2 
 
                          COO                         OOC 
 
Метод основан на способности трилона образовывать с катионами 

металлов (Ме2+) малодиссоциированные комплексные соединения. 
Общая жесткость воды по трилонометрическому методу опреде-

ляется по формуле 
 

OH

экЭДТА

V
ЭДТАСV

Ж
2

1000)( 
 , 

 

где VЭДТА – объем трилона Б, см3; 
 Сэк(ЭДТА) – молярная концентрация эквивалентов трилона Б, 

моль/л;  
OHV

2
 – объем исследуемой воды, см3. 

При использовании катионитов для устранения жесткости рассчи-
тывают обменную емкость катионита (ε, ммоль/г или ммоль/см3), 
которая равна максимальному количеству миллимоль эквивалентов 
ионов Ca2+, Mg2+ или Fe2+, поглощаемому 1 г или 1 см3 катионита 

 
ε = Ж V/mкат   или   ε = Ж V/Vкат, 

 
где ε – обменная емкость катионита, ммоль/г или ммоль/см3;  

 Ж – жесткость воды, ммоль/л;  
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V – объем воды, л;  
mкат – масса катионита, г;  
Vкат  – объем катионита, см3. 
Различают природную воду: очень мягкую – с жесткостью до 1,5, 

мягкую – от 1,5 до 4, средней жесткости – от 4 до 8, жесткую – от 8 
до 12 и очень жесткую – свыше 12 ммоль/л. Жесткость воды в мо-
рях ~ 65 ммоль/л, в океанах ~ 130 ммоль/л. Жесткость воды хозяй-
ственно-питьевых водопроводов не должна превышать 7 ммоль/л. 

Необходимость обязательного устранения жесткости воды мож-
но обосновать следующим примером.  

Паровой котел производительностью 500 т водяного пара в час 
питается водой с жесткостью 1 ммоль/л. Массу накипи (карбонат 
кальция), оседающей в котле за 1 час, можно рассчитать по формуле 

 

255005011000/500000)( 33
 CaCOМЖm экCaCO  кг. 

 
Котел в течение суток выйдет из строя, так как накипь в системе ис-

парительных труб создаст пробки и трубы перегорят в пламени топки. 
 

З а д а ч и  
 
15.1. Рассчитать жесткость воды, содержащей 16,20 мг гидрокар-

боната кальция и 40,8 мг гидрокарбоната железа (II) в 1 литре воды. 
Написать уравнения реакций, протекающих при кипячении воды. 

15.2. Рассчитать временную жесткость воды, если на титрование 
0,1 л этой воды, содержащей только гидрокарбонат магния, ушло 
7,2 мл 0,14н раствора соляной кислоты. Написать уравнения реак-
ции титрования. 

15.3. Какую массу гашеной извести нужно добавить к 2,5 л воды, 
чтобы устранить ее жесткость, равную 4,43 ммоль/л, обусловлен-
ную только гидрокарбонатом кальция? Написать уравнение соот-
ветствующей реакции.  

15.4. Для умягчения 100 л воды, содержащей хлорид кальция, 
потребовалось 12,72 г карбоната натрия. Рассчитать постоянную 
жесткость воды. Написать уравнение соответствующей реакции. 

15.5. Рассчитать жесткость воды, содержащей в 250 мл воды 2,92 мг 
гидрокарбоната магния и 5,86 мг гидрокарбоната кальция. Написать 
уравнения реакций, протекающих при кипячении воды (рН > 10,3). 
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15.6. Жесткость воды обусловлена только нитратом кальция. 
При обработке 250 мл этой воды карбонатом натрия выпал осадок 
массой 37,8 мг. Рассчитать жесткость воды. Написать уравнение 
соответствующей реакции. 

15.7. Некарбонатная жесткость воды равна 3,18 ммоль/л. Какую 
массу ортофосфата натрия надо прибавить для устранения жестко-
сти 1 м3 этой воды, содержащей только сульфат магния? Написать 
уравнение соответствующей реакции. 

15.8. Рассчитать жесткость воды, содержащей в 200 мл 5,10 мг 
гидрокарбоната железа (II) и 8,20 мг гидрокарбоната кальция. На-
писать уравнения реакций, протекающих при кипячении этой воды. 

15.9. Чему равна постоянная жесткость воды, содержащей хло-
рид магния, если для умягчения этой воды добавлено 21,6 г буры? 
Написать уравнение соответствующей реакции. 

15.10. Сколько граммов гашеной извести необходимо добавить к 
1 м3 воды, содержащей гидрокарбонат железа (II), чтобы устранить 
временную жесткость, равную 2,86 ммоль/л. Написать уравнения 
соответствующих реакций. 

15.11. Вычислить временную жесткость воды, если на реакцию с 
гидрокарбонатом кальция, содержащимся в 100 мл этой воды по-
требовалось 5 мл 0,1н раствора соляной кислоты. Написать уравне-
ние реакции. 

15.12. Жесткость воды, содержащей только гидрокарбонат каль-
ция, равна 1,78 ммоль/л. Определить массу гидрокарбоната каль-
ция, содержащегося в 10 л этой воды и массу гашеной извести, ко-
торую необходимо добавить для устранения жесткости. Написать 
уравнения реакции, протекающей при кипячении этой воды, и урав-
нение реакции взаимодействия с гидроксидом кальция. 

15.13. Сколько карбоната натрия надо прибавить к 5 л воды, что-
бы устранить постоянную жесткость воды, равную 4,6 ммоль/л. На-
писать уравнения реакций для воды, содержащей сульфаты кальция 
или железа (II). 

15.14. Чему равна временная жесткость воды, в 1 л которой со-
держится 146 мг гидрокарбоната магния и 200 мг гидрокарбоната 
кальция? Написать уравнения реакций, протекающих при кипяче-
нии этой воды (рН > 10,3). 

15.15. В 10 л минеральной воды «Нарзан» содержится 0,89 г ио-
нов магния и 3,89 г ионов кальция. Рассчитать раздельно магние-



 105 

вую жесткость (обусловленную ионами магния) и кальциевую же-
сткость (обусловленную ионами кальция) и общую жесткость воды. 

15.16. Вода, содержащая только сульфат магния, имеет жест-
кость 7 ммоль/л. Определить массу сульфата магния, содержащего-
ся в 300 мл этой воды. Написать уравнение реакции устранения же-
сткости этой воды с помощью буры. 

15.17. Некарбонатная жесткость воды равна 3,18 ммоль/л. Опре-
делить массу ортофосфата натрия, необходимую для умягчения 1 м3 
этой воды, содержащей сульфат кальция. Написать уравнение соот-
ветствующей реакции. 

15.18. Определить расход натриевого мыла C17H35COONa в грам-
мах на устранение солей жесткости 50 л воды, если в 2 л этой воды 
содержится 3 г гидрокарбоната кальция, 0,29 г гидрокарбоната  маг-
ния и 1,4 г сульфата кальция. Написать уравнения реакций. 

15.19. Определить массу карбоната натрия необходимую для 
устранения жесткости 1000 л воды, насыщенной только сульфатом 
кальция при 20оС. Определить жесткость воды, используя значение 
произведения растворимости (CaSO4) ПР

4CaSO  = 6,1·10-5. 
15.20. Определить время работы (в часах) катионитовой колонки, 

используемой для умягчения воды. Объем катионита равен 0,53 м3, 
обменная емкость его равна 2000 моль/м3, объемная скорость пото-
ка воды 8 м3/ч. Жесткость воды равна 13,8 ммоль/л и обусловлена 
катионами кальция. Написать уравнение реакции, протекающей при 
умягчении воды. 

15.21. Жесткость воды обусловлена наличием сульфата кальция. 
Для умягчения 10 л воды потребовалось 5,3 г карбоната натрия. 
Определить жесткость воды и массу сульфата кальция, содержаще-
гося в воде. 

15.22. Рассчитать массы гашеной извести и карбоната натрия, 
необходимых для умягчения воды объемом 20000 м3, которая по-
ступает в водопровод за сутки, если временная жесткость воды со-
ставляет 1,15 ммоль/л, а общая – 2,7 ммоль/л. 

15.23. Вода реки Двины содержит 1,66 ммоль/л карбонатной же-
сткости и 3,14 ммоль/л общей жесткости. Рассчитать массы нега-
шеной извести и соды, необходимых для умягчения 10 л воды. 

15.24. Для умягчения водопроводной воды используется катио-
нитовая колонка, рабочий объем которой 0,27 м3. Через колонку 



 106 

пропускают воду, жесткость которой 13 ммоль/л. Объемная ско-
рость течения воды 8 м3/ч. Определить обменную емкость (моль/м3) 
катионита, если колонка работает без регенерации 16 часов. Напи-
сать уравнение реакции катионного обмена для воды, содержащей 
сульфат магния. 

15.25. Определить жесткость воды, обусловленную ионами магния 
и кальция, если общая жесткость исходной воды равна 12 ммоль/л, а 
содержание ионов кальция равно 60 мг/л. Написать уравнение реак-
ции определения жесткости с помощью трилона Б. 

15.26. При кипячении 5 л воды, содержащей только гидрокарбо-
нат железа (II) образовалось 98 мг осадка. Определить жесткость 
воды и массу, содержащейся в ней соли.   

15.27. Для определения обменной емкости сульфоугля им запол-
нили колонку объемом 200 см3. Объем пропущенной через колонку 
воды с жесткостью 7,05 ммоль/л до появления в фильтрате Ca2+ и 
Mg2+ составил 11,35 л. Определить обменную емкость катионита  
в моль/м3. 

15.28. Жесткость воды из скважин и колодцев достигает 8 ммоль/л. 
Для умягчения такой воды можно использовать золу подсолнечни-
ка, в которой содержится около 20% карбоната калия. Рассчитать 
сколько граммов золы нужно израсходовать, чтобы устранить жест-
кость 50 л такой воды. 

15.29. В течение какого времени катионитный фильтр с сульфо-
углем будет работать без регенерации, если обменная емкость 
фильтра равна 500 моль/м3, объем катионита в фильтре – 18 м3, объ-
ем протекающей воды равен 50 м3/ч и общая жесткость ее равна 
3,75 ммоль/л. 

15.30. Рассчитать массу гидрокарбоната кальция в 10 л воды и 
жесткость воды, если на титрование 100 см3 этой воды ушло 4 см3 
0,1н раствора HCl. 

15.31. Определить карбонатную жесткость воды, содержащей в 
10 л по 1 г гидрокарбоната кальция и гидрокарбоната магния и 2 г 
гидрокарбоната железа (II). 

15.32. Определить временную, постоянную и общую жесткости 
воды, содержащей гидрокарбонат и сульфат железа (II), если на 
титрование 50 см3 воды ушло 25 см3 0,01н раствора HCl и 50 см3 
0,01н раствора трилона Б. Написать уравнения реакций. 
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15.33. Рассчитать массу гидрокарбоната магния в 30 л воды, если 
на титрование 50 см3 воды ушло 25 см3 0,01н раствора HCl. Вычис-
лить жесткость воды. 

15.34. Анализом установлено, что в 2 л воды содержится 162,08 мг 
гидрокарбоната кальция и 73,16 мг гидрокарбоната магния. Опре-
делить жесткость воды и массу осадка [CaCO3 и Mg(OH)2], который 
выпадет при кипячении этой воды. 
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ПРИЛОЖЕНИЕ 
 

Т а б л и ц а  П1 
 

Названия важнейших кислот и их солей. 
 

Название № 
п/п 

Формулы 
кислот Кислоты Соли 

1 H2SO4 Серная Сульфаты 
2 H2SO3 Сернистая Сульфиты 
3 HNO3 Азотная Нитраты 
4 HNO2 Азотистая Нитриты 
5 H3PO4 Ортофосфорная Ортофосфаты 
6 HPO3 Метафосфорная Метафосфаты 
7 H4P2O7 Пирофосфорная Пирофосфаты 
8 H3PO3 Фосфористая Фосфиты 
9 H2CO3 Угольная Карбонаты 
10 H2SiO3 Метакремниевая Метасиликаты 
11 H3BO3 Ортоборная Ортобораты 
12 HBO2 Метаборная Метабораты 
13 HClO4 Хлорная Перхлораты 
14 HClO3 Хлорноватая Хлораты 
15 HClO2 Хлористая Хлориты 
16 HClO Хлорноватистая Гипохлориты 
17 HCl Хлороводородная Хлориды 
18 HF Фтороводородная Фториды 
19 H2S Сероводородная Сульфиды 
20 HCN Циановодородная Цианиды 
21 HCNS Родановодородная Роданиды 

 



Таблица П2 
 

Растворимость солей и оснований 
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Т а б л и ц а  П3 
 

Стандартные энтальпии образования fH(298K) 
энтропии S(298K) и энергии Гиббса образования fG(298K) 

некоторых веществ при 298К (250С) 
 

Вещество fH(298K), 
кДж/моль 

S(298K), 
Дж/(моль · K) 

fG(298K), 
кДж/моль 

1 2 3 4 
Al (к) 0 28,35 0 
Al2O3 (к) – 1676,0 50,9 – 1582,0 
C (графит) 0 5,7 0 
C2H2 (г) 226,8 200,8 209,2 
C2H6 (г) – 89,7 229,5 – 32,9 
Ca (к) 0 41.6 0 
Ca(OH)2 (к) – 986,6 76,1 – 896,8 
CaF2 (к) – 1214,6 68,9 – 1161,9 
CaO (к) – 635,5 39,7 – 604,2 
CH4 (г) – 74,9 186,2 – 50,8 
CO (г) – 110,5 197,5 – 137,1 
CO2 (г) – 393,5 213,7 – 394,4 
CuO (к) – 162,0 42,6 – 129,9 
Fe (к) 0 27,15 0 
Fe2O3 (к) – 822,2 87,4 – 740,3 
FeO (к) – 264,8 60,8 – 244,3 
H2 (г) 0 130,5 0 
H2O (г) – 241,8 188,7 – 228,6 
H2O (ж) – 285,8 70,1 – 237,3 
HCl (г) – 92,3 186,8 – 95,2 
NH4Cl -315,39 94,56 -343,64 
N2O4 (г) 9,6 303,8 98,4 
NH3 (г) – 46,2 192,6 – 16,7 
NiO (к) – 239,7 38,0 – 211,6 
NO (г) 90,3 210,6 86,6 
NO2 (г) 33,5 240,2 51,5 
PbO (к) – 219,3 66,1 – 189,1 
SnO2 (к) – 580,8 52,3 – 519,3 
SO2 (г) – 296,9 248,1 – 300,2 
SO3 (г) – 395,8 256,7 – 371,2 
Ti (к) 0 30,6 0 
TiO2 (к) – 943,9 50,3 – 888,6 
ZnO (к) – 350,6 43,6 – 320,7 
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Окончание табл. П3 
 

1 2 3 4 
CS2 (г) 117,0 238,0 67,0 
CS2 (ж) 88,0 151,0 64,0 
С (алмаз) 2 2 3 
Ag+  (p) 0 0 77,11 
Ba2+ (p) 0 0 -560,7 
Ca2+ (p) 0 0 -553,0 
Cl-(p) 0 0 -131,17 
SO4

 2-(p) 0 0 -743,0 
F -(p) 0 0 -276,5 
O2(г) 0 205,0 0 
Cl2(г) 0 222,9 0 
N2(г) 0 191,5 0 
N2O(г) 82,0 219,9 104,1 
N2O4(г) 9,6 303,8 98,4 
CaCO3(к) -1207,0 88,7 -1127,7 
H2S(г) -21,0 205,7 -33,3 
Al2(SO4)3 -3434,0 239 -3091,9 
BaO(к) -556,6 70,3 -528,4 
HgO(к) - - -58,6 
Cr2О3(к) -1141,0 81,1 -1046,84 
WO3(к) -842,7 75,9 -763,9 
W(к) 0 32,7 0 
Cr(к) 0 23,76 0 
Cd2+(р)   -77,74  
Ni2+(р)   -64,4 
Co2+(р)   -51,50 

 

Т а б л и ц а  П4 
 

Коэффициент активности ионов ? при различных  
ионных силах раствора 

 
Заряд иона z Ионная сила раствора I  1  2  3 

0,05 0,84 0,50 0,21 
0,10 0,81 0,44 0,16 
0,20 0,80 0,41 0,14 
0,30 0,81 0,42 0,14 
0,40 0,82 0,45 0,17 

0,500 0,84 0,50 0,21 
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Т а б л и ц а  П5 
 

Произведение растворимости малорастворимых веществ 
 

Вещество Формула ПР 
Сульфид кадмия CdS 1,0·10-29 

Хлорид серебра AgCl 1,6·10-10 

Сульфат кальция CaSO4 6,1·10-5 

Гидроксид ртути Hg(OH)2 1,0·10-26 

Карбонат цинка ZnCO3 6,0·10-11 

Карбонат кальция CaCO3 5,0·10-9 

 

Т а б л и ц а  П6 
 

Константы диссоциации некоторых слабых электролитов  
в водных растворах при 25оС 

 

Электролит Константы диссоциаций 
Название Формула К1 К2

 К3 

1 2 3 4 5 
Азотистая HNO3 5,1·10-4   
Синильная HCN 7,9·10-10   
Угольная H2CO3 4,5·10-7 4,7·10-11  

Уксусная CH3COOH 1,8·10-5   
Селеноводород H2Se 1,7·10-4 1,0·10-11  
Гидроксид аммония NH4OH 6,3·10-5   
Гидроксид алюминия Al(OH)3   1,4·10-9 
Гидроксид железа (II) Fe(OH)2  1,3·10-4  
Гидроксид железа (III) Fe(OH)3  1,8·10-11 1,4·10-12 
Гидроксид кадмия Cd(OH)2  5,0·10-3  
Гидроксид кобальта Co(OH)2  4,0·10-5  
Гидроксид магния Mg(OH)2  2,5·10-3  
Гидроксид марганца Mn(OH)2  5,0·10-4  
Гидроксид меди (II) Cu(OH)2  3,4·10-7  
Гидроксид никеля Ni(OH)2  2,5·10-5  
Гидроксид хрома (III) Cr(OH)3   1,02·10-10 
Гидроксид цинка Zn(OH)2  4,0·10-5  
Гидроксид свинца Pb(OH)2 9,6·10-4 3,0·10-8  
Гидроксид серебра AgOH 5,0·10-3   
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Т а б л и ц а  П7 
 

Ряд напряжений и нормальные (стандартные)  
электродные потенциалы металлов, В 

 

Электрод Потенциал 

Li+/ Li -3,02  
Rb+/ Rb -2,99 

K+/ K -2,92 
Ba2+/ Ba -2,90 
Sr2+/ Sr -2,89 

Ca2+/ Ca -2,87 
Na+/ Na -2,71 

Mg2+/ Mg -2,34  
Al3+/ Al -1,67  
Ti2+/ Ti -1,63 

Mn2+/ Mn -1,05 
Zn2+/ Zn -0,76 
Cr3+/ Cr -0,71  
Fe2+/ Fe -0,44 
Cd2+/ Cd -0,40 
Co2+/ Co -0,29  
Ni2+/ Ni -0,25 

Sn2+/ Sn -0,14 
Pb2+/ Pb -0,13 

2H+/ H2 0,00 

Sb3+/ Sb +0,20 
Bi3+/ Bi +0,23 

Cu2+/ Cu +0,34 
Ag+/ Ag +0,80 
Pd2+/ Pd +0,83 
Hg2+/ Hg +0,86  
Pt2+/ Pt +1,20 

Au3+/ Au +1,45  
Be2+/ Be +1,85 
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Т а б л и ц а  П8 
 

Стандартные потенциалы φ0 
 

Электродный процесс φ0, В 
F2 + 2e = 2F- 2,87 

Cl2 + 2e = 2Cl- 1,36 
Br2 + 2e = 2Br- 1,07 

I2 + 2e = 2I- 0,54 
Fe+3 + e = Fe+2 0,77 
Co+3 + e = Co+2 1,81 
Sn+4 + 2e = Sn+2 0,15 
Pb+4 + 2e = Pb+2 1,69 
Cu+2 + 1e = Cu+1 0,15 
Hg2

+2 + 2e = 2Hg 0,79 
 

Т а б л и ц а  П9 
 
Константы неустойчивости некоторых комплексных ионов 

в водных растворах при 25С 
 

Комплексный 
ион 

Константа  
неустойчивости 

Комплексный 
ион 

Константа  
неустойчивости 

[Ag(NH3)2]+ 
[Ag(NO)2]- 

[Ag(CN)2]- 

[AlF6]3- 
[Cd(CN)4]2- 

[CdI4]2- 

9,3·10-8 
1,8·10-3 
1,1·10-21 

1,45·10-20 
7,8·10-18 
7,94·10-7 

[Cu(CN)2]- 

[HgI4]2- 

[HgCl4]2- 
[Ni(CN)4]2- 

[Zn(NH3)4]2+ 

[Zn(OH)4] 2- 

1,00·10-24 

1,38· 10-30 

6,03· 10-16 
1,00·10-22 

2·10-9 

7,08·10-16 
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Т а б л и ц а  П10 
 

Индивидуальные домашние задания 
 

Номер  
индивидуального 

домашнего  
задания 

Номера задач 
каждой главы 

Номер  
индивидуального 

домашнего  
задания 

Номера задач 
каждой главы 

1 1 18 18 1 34 

2 2 19 19 2 33 

3 3 20 20 3 32 

4 4 21 21 4 31 

5 5 22 22 5 30 

6 6 23 23 6 29 

7 7 24 24 7 28 

8 8 25 25 8 27 

9 9 26 26 9 26 

10 10 27 27 10 25 

11 11 28 28 11 24 

12 12 29 29 12 23 

13 13 30 30 13 22 

14 14 31 31 14 21 

15 15 32 32 15 20 

16 16 33 33 16 19 

17 17 34 34 17 18 
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